Tema l-Quimicaen la Tierra el

M Los gases se almacenan frecuentemente en «botellas» de acero que soportan elevadas
presiones. Una botella de acero de 32 litros contiene oxigeno a una presion de 12 - 106 Pa (I ( 1 atm =
1,013 - 105 Pa)a 20 °C.

a) Determinar la masa de oxigeno contenida en la botella.
b) Calcular el volumen del gas en condiciones normales de presion y temperatura.

SRROOROORRS
V=321 P=12.10°%t=20°C.
a)

Pasamos las magnitudes al S.I. de unidades :

P = 12.106Paﬂ =118,46atm

101310°Pa
T=t+273=20+273 =293 K
Aplicamos ahora la ecuacion de los gases perfectos para hallar la masa :

PV =nRT < PV =MRT = m=PYM _ 118463232 _ /90 ~5010%g
M RT 0082293

b) Como 1 mol de cualquier gas en c.n. ocupa 22,4 I

504090 224! _ 55541~ 3510
32g Imol

SHRROOROOBRMRSR

@ Un cilindro de 20 litros contiene CH4 (g) en unas determinadas condiciones de presion y
temperatura. Otro cilindro de 40 litros contiene 5,4 moles de CO> (g) en las mismas condiciones. Calcular
la cantidad de CHa4 (g) en el primer recipiente y su masa expresada en gramos.

SRR

Volumen de metano = V1 =20 [.
Volumen de anhidrido carbdnico =V, =40 I.
Moles de anhidrido carbdnico = n, = 5,4 moles.

Como las condiciones de persidon y temperatura se mantiene constantes, el volumen es
proporcional al nimero de moles :

V1 = Va2 - N = ﬁ-nz = §-5,4 = 2,7moles de metano
ng n, V, 40

Y ahora pasamos los moles a gramos :
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n=""C m=nM= 2,7 moles-16—g =432¢g
M mol

SO0 ROOHRNHE

@ En la respiracion normal una persona realiza unas 18 inspiraciones por minuto. Si en cada una
de ellas se inspira aproximadamente un volumen de 0,5 litros a 745 mm Hg y 37 °C, ;cuantas moléculas
de oxigeno se aspiran por minuto? (Composicion del aire en volumen: 21% O,,78%N5>.)

BHBODHOOT RS
Nudmero de inspiraciones/ min = i = 18 inspiraciones.
Volumen de aire inspirado =V = 0,51.

Presion del aire = P = 745 mm Hg = 745 mm Hg/760 mm Hg/atm = 0,98 atm.
Temperatura del aire =t=37°C, T =37 + 273 = 310 K,

Como en igualdad de condiciones el numero de moles es proporcional al volumen, la
fraccion molar del oxigeno es igual a la fraccion en volumen del oxigeno en el aire x; = 0,21,y
por tanto su presion parcial en la mezcal sera :

p1=n;-P=0,21-0,98 atm = 0,21 atm.

Como en un minuto se producen 18 inspiraciones y en cada inspiracion se introduce en
los pulmones un volumen de aire de 0,5 |, el volumen deaire (V,) introducido por minuto seré :

Va=i-V=18:0,5=91.

Hallamos ahora los moles de oxigeno inspirados por minuto aplicando la ley de los
gases perfectos :

PiVa _ 0219
RT  0082-310

PV, =nRT = n; = =0,074molesde O,

( hemos usado el volumen total de mezcla y no el de oxigeno segun la ley de Dalton ).

Por dltimo calculamos las moléculas que contienen esos moles de O, a través del
ndamero de Avogadro :

6,022-10%2 moléculas

= 4,48-10%? moléculas de O,
Imol

0,074 moles de oxigeno-

SRR

@ En un matraz de 12 litros a 27 °C, en el que se ha realizado el vacio, se introducen 2,4 g de H
(9), 67,2 g de N2 (g) y 19,2 g de CHa4 (g). Calcular:

a) La presién parcial de cada gas en la mezcla.
b) La presion total de la mezcla si la temperatura se eleva a 97 °C.
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OO ROOBNHE

Volumen del recipiente y de la mezcla de gases =V = 4l.
Temperatura de la mezcla =t =27°C, T =27 + 273 = 300 K.
Masa de H; introducido =m; =249 .

Masa de N; introducido = m, = 67,2 g.

Masa de metano introducido = m3 =19,2 g.

Masa molecular del H, = M; = 2 g/mol.

Masa molecular del N, = M; = 28 g/ mol.

Masa molecular del CH4 = 16 gr/mol.

a) Hallmos el numero de moles de cada gas presente en la mezcla :

1—m—ﬂ:12molesdeH2
M; 2g/mol
n, =12 - 6729 _ 2,4moles de N,
M, 28 g/mol
=Ms _ 19209 _ 15 moles de CH,

Na = =
" M; 16 g/mol

Ahora podemos calcular las presiones parciales de cada componente aplicando la ley de
los gases perfectos :

n,RT 12-0,082-300

V=nRT & p;=—2— = ! =246 atm
P1 1 P1 Vv 12
0,V Z,RT = p, = no,RT _ 2,40082:300 _ 402 atm

\% 12

b)

Para el célculo de la presion total a ( 97 + 273 = 370 K) necesitamos el niumero total de
moles de la mezcla de gases :

n=n;+n,+n3=12+24+1,2=4,8moles de mezcla
aplicando ahora la ley de los gases perfectos podemos hallar la presion total :

nRT _ 4,8-0,082-370
12

SRR

PV =nRT « P= =12136=121atm
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@ Un matraz de 0,30 litros que contiene helio a 450 mm Hg esta unido mediante una valvula a
otro matraz de 0,5 litros lleno de hidrogeno a 800 mm Hg. Se abre la valvula y se produce la difusion

completa, manteniendo la temperatura constante. Calcular la presion parcial de cada gas y la presion
total en la mezcla.

Volumen del recipiente que contiene el helio=V; =0,3I.
Volumen del recipiente que contiene el hidrégeno =V, =0,5 .
Presion inicial del Helio = Pye = 450 mm Hg.

Presion inicial del Hidrégeno = Py = 800 mm Hg.

BRBODFOOBRRE

Hallamos primero, en funcién de la temperatura T, los moles de cada sustancia
aplicando la ley de los gases perfectos :

PueVy _ 450-03 _ 135
RT RT RT

PheV1 =NpeRT =Ny =

P,V 800-05 400
PHV2 =nHRT :>nH = ETZ = RT = RT

Al abrir la valvula es como si hubiera un unico recipiente de volumen V = 0,8 | en donde
se reparten los moles de mezcla, las presiones parciales las calculamos de nuevo mediante la
ley de los gases perfectos aplicada a cada componente como si ocupara el volumen total :

135

URT
NeRT _ RT 135 135
V=n,RT=p, =—He " = = = =168,75mmH
P1 He P1 Vv Y, v 08 g
n.RT EOTO RT 400 _ 400
V=n,RT=p,=-"H"= = = =500mmH
P2 H P2 Y v v 08 g

La presion total de la mezcla seré la suma de la presiones parciales de cada gas :
P =p; + p2=168,75 + 500 = 668,75 mm Hg.
RRBOOHOORoRSR

@ Una probeta de 150 ml esta llena de O; (g) saturado de vapor de agua a 23 °C. Calcular la

masa de oxigeno si la presion total es 752 mm Hg y la presion de vapor del agua a esa temperatura es
21,0 mm Hg.

OO ROOHRNHE
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V=150 ml = 0,15 |.
T=23+273=296 K,

P = 752 mm Hg = 752 / 760 = 0,99 atm.
Pv = 21,0 mm Hg = 21,0/760 = 0,03 atm

La presion parcial del oxigeno serd la diferencia entre la presion total y la presion parcial
del vapor de agua :

Po=P—-Pv=752-21=731 mm Hg = 731/760 = 0,96 atm.
Aplicando la ley de los gases perfectos podemos calcular la masa del oxigeno :

pyv = MRT o m= PO VM _096:015:32 o100 o
M RT 0082 296

OO ROOHRNHE

@ Una mezcla gaseosa estd compuesta por masas idénticas de helio y de mondxido de carbono.

Calcular la presion parcial del monoxido de carbono en la mezcla si la presion parcial del helio es de 42
mm Hg.

BRBODFOOBRRE

Sea:

m = masas del helio y el CO.

Mue = masa atomica del helio =4 g / mol.
Mco = masa molecular del CO =28 g/ mol.
P = presion total de la mezcla.

Las fracciones molares de ambas sustancias seran :

m m

IM 4 a
Xpje = NHe _ Mue/™Mpe _ 4 _ 4 =§=Z:>XCO=1—XH6=1—Z=1
Nhye *Nco Mue , Mo M m  8m 32 8 8 8

Mye Mo 4 28 28
Las presiones parciales de cada componente en la mezcla son :

PHe = Xne * P Y Pco = Xco - P

Dividiendo la segunda entre la primera, tenemos :

XecoP X 1/8 1 1 42
Pco _ Xco'F _Xco _ == o Peo = =Phe = — =6 MmHg.
Pre XueP Xpe 7/8 7 7 7
RRBOOHOOTRRNR
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@ Un volumen de 40,0 ml de hidrégeno seco medido a 22 °C y 760 mm Hg ocupa un volumen

de 52,6 ml cuando se recoge sobre agua a 60 °C y 800 mm Hg. ;Cual es la presion de vapor del agua a 60
°C?

SR8t OO OO RN

Volumen del hidrégeno seco = Vy = 40,0 ml.

Temperatura inicial = Ty = 22°C + 273 = 295 °K.

Presioén del hidrégeno seco = Py = 760/760 = 1 atm.

Volumen de la mezcal de hidrogeno y vapor de agua =V = 52,6 ml.
Temperatura de la mezcla =T =60 + 273 = 333 °K.

Presion de la mezcla = P = 800/760 = 1,05 atm.

Presioén parcial del hidrégeno en la mezcla = ps.

Presion parcial del vapor de agua en la mezcla = p, .

la presidon total de la mezcla serd la suma de las presiones parciales de los dos
componentes :

P=py+pyluegop,=P—-p;

para conocer la presion parcial del vapor de agua hemos de conocer la presion parcial
del hidrégeno en la mezcla y para ello tenemos que hallar los moles de hodrégeno que hay en

la mezcla que seran ( segun el principio de conservacion de la masa) los mismos que halla en
la mezcla :

. -3
P,Vy =nRTy < n= PV _ 240010 © _ 4 661673 moles de H,
RT, 0082295

Ahora hallamos la presion parcial que ejercen esos moles en la mezcla aplicando de
nuevo la ecuacion de los gases perfectos:

_3- .
0,V =nRT  p, = nRT _16510 0,05332 333 _ 0.86atm
\% 52,610

Luego la presion parcial del vapor de agua en la mezcla sera :
pp=P-p1=105-0,86=0,19 atm=0,19 - 760 = 144, 4 mm de Hg
SRR RN

@ La aspirina y el paracetamol son dos de los analgésicos mas populares. Determinar la formula
molecular de cada uno a-partir de la siguiente informacion:

a) Un gramo de aspirina contiene 0,60 g de carbono, 0,044 g de hidrdgeno y el resto oxigeno; la
masa molecular de la aspirina es 180.
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b) La composicion centesimal del paracetamol es 63,57 % de carbono, 5,96 % de hidrégeno, 9,27
% de nitrogeno y 21,19 % de oxigeno y su masa molecular es 151.

SR8t OO OO RN
a)

Masa de aspirina=m =1 g.

Masa de carbono = m¢ = 0,60 g.

Masa de hidrégeno = my = 0,044 g.

Masa de oxigeno =mg = el resto =1 - 0,6 — 0,044 = 0,356 g.
Masa molecular de la aspirina = M = 180 g/mol.

Masa atémica del carbono = M¢ = 12

Masa atomica del hidrégeno = My =1

Masa atémica del oxigeno = Mg =16.

Hallamos la proporcion de atomos de cada elemento :

Dividimos los tres entre el menor para hallar la proporcion de los componentes en la
férmula empirica :

0,05/0,02225 = 2,24719
0,044 /0,02225 = 1,9775281.

0,00225/0,02225 =1
Buscamos los enteros mas proximos multiplicando por 4 :

Atomos de carbono = 2,24719 - 4 = 8,98876 = 9
Atomos de hidrégeno = 1,9775281 - 4=7,91 = 8
Atomos de Oxigeno=1 -4 =4,

Luego la férmula empirica es CgHgO4, cuyo peso férmula es :
9:12+8-1+4-16=180g/ mol

Luego también es esa su férmula molecular.

b)

Porcentaje de carbono = m¢ = 63,57 %.

Porcentaje de hidrégeno = my = 5,96 %.

Porcentaje de oxigeno = mp = 21,19 %.

Porcentaje de nitrégeno = my = 9,27 %.

Masa molecular del paracetamol = M = 151 g/mol.
Masa atémica del carbono = M¢ = 12.
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Masa atémica del hidrégeno = My =1.
Masa atomica del oxigeno = Mg =16.
Masa atémica del nitrégeno = My =14.

Hallamos la proporcion de atomos de cada elemento :

Dividimos los tres entre el menor para hallar la proporcion de los componentes en la
férmula empirica :

5,2975/0,66214 = 8,00053
5,96 /0,662 = 9,00107.
0,662/0,662 = 1.
1,324375/0,662 = 2,00013.

Buscamos los enteros mas proximos y la formula empirica es CgHgNO,, cuyo peso
formula es :

812+9-1+1-14+2-16=151¢g/ mol
Luego también es esa su férmula molecular.
RRBOO RO

D@ El carbonato de sodio se puede utilizar para controlar la dureza del agua; generalmente, se
comercializa como una sal hidratada de formula Na2C03 - x H20. Una muestra de 3,837 ¢ de la sal
hidratada se calienta a 120 °C y se obtiene un residuo de 1,422 g de sal anhidra. Determinar la formula

de la sal hidratada.
Pl el ehelal ichet ok ke

Masa de sal hidratada = my = 3,837 g.

Masa de sal anhidra = m, = 1,422 g.

Peso molecular del Na,CO3 = M1 = 2:23 +12+3-16 = 106 g/mol.
Peso molecular del HoO = M = 2-1 + 16 = 18 g/mol.

La cantidad de agua en la muestraes m = m, —m, = 3,837 — 1,422 = 2,415 g.
Si establecemos una proporcion entre las masas de la féormula y las de la muestra :

mM; _ 2,415.106
m,M,  1422.18

M
X|\/|—2 - X = =10,00117 =10 moleculas de agua
1

m
ma
La formula es pues Na,CO3; - 10 H,0.

BRBODFOOBRRE
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DD Al calentar 1,423 g de cobre se forman 1,781 g de un 6xido de cobre. Hallar la formula del 6xido.
RRBOSROORRD

Masa de cobre = mg, = 1,423 g.
Masa del 6xido de cobre =m =1,781 g.
Masa de oxigeno = mp =m-mg, = 1,781 - 1,423 = 0,357 g.

Dividiendo por los peso atomicos tendremos cantidades proporcionales a los atomos :

Mcu _ LBI =0,028: Mo _ @ =0,02231
Mg, 635 Mo
Luego observamos que estan en la misma proporcion es decir el 6xido de cobre es el

oxido cuprico : CuO.

SRBOTROOHHS

M® Una muestra de 12,0 g de un hidrocarburo gaseoso ocupa 4,20 litros medidos a 1 atm de presion y
27 °C. Determinar la férmula molecular sabiendo que contiene un 85,7 % de carbono.

SRROO KOO RS

Masa de la muestra de hidrocarburo = m =12,0 g.
Volumen que ocupa el hidrocarburo =V = 4,20 I.

Presion = P = 1 atm.

Temperatura =T = 27 + 273 = 300 °K.

Porcentaje de carbono en el hidrocarburo = pc = 85,7 %.

Como la palabra indica los hidrocarburos estan compuestos de carbono e hidrégeno,
luego el porcentaje de hidrégeno en el hidrocarburo seré la diferencia hasta 100 :
pn = 100 — 85,7 = 14,3 % de hidrogeno.
Dividimos por los pesos atémicos para pasar a &tomos :
Pc _857 _ 79416 P 143 _ 143
Mc 12 My 1
Si dividimos entre el menor nos da una relacion 1 : 2, luego la formula empirica es (CH2),
Para conocer la formula molecular hemos de saber su peso molecular (M), para lo que
utilizamos la ecuacién de los gases perfectos :

mRT _12,0-0,082-300
PV 1.4,2

PV=%RT M= = 70,28 g/mol

Como el peso formula de la empirica es 12 + 2 = 14 g, n = 70,28/14 = 5 y la formula
molecular es (CH;)s = CsHip ( un penteno o alguno de sus isdmeros ).

DS OONOORRR
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D@ La vitamina C es un compuesto que esta formado Gnicamente por carbono, hidrdgeno y oxigeno.
La combustion de una muestra de 1,76 g de vitamina C da lugar a 2,64 g de diéxido de carbono y 0,720 g
de agua. ¢Cual es la férmula empirica de la vitamina C?

RRBRODROOTRDRR
Masa de vitamina C =m = 1,76 g.
Masa de CO, = 2,64 g.
Masa de H,O = 0,720 g.
La reaccion de combustion de la vitamina produce CO, y H,O
CxHyO; + O, - x CO2 + (y/2) H,0

Los gramos de carbono de la aspirina seran los que haya en el CO; :

1molde CO, 12gdeC
449deCO, 1moldeCO,

X =2,64gde CO, =0,72gdeC

Los gramos de hidrégeno de la vitamina estan en forma de agua después de la
combustion :

1moldeH,O0  2gdeH
18gdeH,O0 1moldeH,O

y=0,72gdeH,0 =0,08gdeH

La cantidad de oxigeno presente en la vitamina sera la diferencia hasta 1,76 g :
1,76 - 0,72 -0,08 = 0,96 g de O.

Luego:

Elemento | Atomos -gramo | N° de atomos | N° entero de atomos |

“ 0,08/1 = 0,08 0,08/0,06 = 1,333.. 1,333-3=4

La formula empirica de la vitamina C es C3H;0s.

SRR
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D@ Cuando se queman 0,250 g de un cloroalcano se obtienen 0,341 g de didxido de carbonoy 0,174 g
de agua. Calcular la formula molecular de este compuesto sabiendo que la densidad de su vapor es 2,2
veces la densidad del aire en las mismas condiciones. (Masa molecular media del aire, 28,9).

BRBOT RO RNBSR
Los gramos de carbono del cloroalcano seran los que haya en el CO; :

1molde CO, 12gdeC

0,341gde CO,
449de CO, 1moldeCO,

=0,093gdeC

Los gramos de hidrogeno del cloroalcano estan en forma de agua después de la
combustion :

1moldeH,O  2gdeH
18 gdeH,O 1moldeH,O

0174 gdeH,O =0,0193gdeH

La cantidad de cloro presente en el cloroalcano sera la diferencia hasta 0,250 g :

0,250 — 0,093 - 0,01933.. = 0,137666... g de CI.

Luego :

Atomos -gramo | N° de 4tomos | N° entero de étomos
c
"
c

La formula empirica del cicloalcano C,HsCI.

. . M
denS|daFi del C|clallcano —po= K/ __M —M=22M,,, =22289 = 63589 /mol
densidad del aire Maire Maire
Vv

Como la masa molecular de la férmula empirica es :
2:12+1-5+355=64,5

Esta es también su férmula molecular : C;H5Cl

SRR
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M@ Una botella de suero fisioldgico contiene 9 g de cloruro de sodio disueltos en un litro de agua.
Calcular la molalidad de la disolucion y su concentracion expresada en porcentaje en masa.

SRBROOROORNRS

Masa del soluto =9 g de NaCl
Volumen del disolvente =11 de H20.
Peso molecular del NaCl =23 + 35,5 =58,5 g/mol de NaCl.

Como la molalidad = moles de soluto/ kg de disolvente, necesitamos calcular los moles
de NaCl y la masa de H,O :

1mol de NaCl

9 gde NaCl =0,154 moles de NaCl
58,5 gde NaCl
11de H,01K99€H0 4\ 0 deH,0
11de H,O
molalidad = moles de NaCl _0154 moles de NaCl = 0154 m
kgdeH,O 1 kg de H,O
LB ROO T

D® (Qué masa de CuS04-5H20 se debe disolver para preparar 2 litros de una disolucion de
concentracién 0,40 mol/1?

RRBOO RO
Peso Molecular del CuS04-5H,0 = 63,5 + 32 + 416 + 5:18 = 249,5 gr/mol

0, 40 mol/l — 21 — 24959 =199,6 g de CuS04-5H,0/ disolucién
disolucién 1mol

BRBODFOOBRRE

D® La densidad de una disolucion de acido clorhidrico concentrado del 37 % en masa es 1,186 g/ml.
¢Que volumen de esta disolucidn se necesita para prepara 500 ml de una disolucion de concentracion 1,2

mol/1
DRBOOROODNRS

11 1,2 moles HCI 36,5 gde HCI 100 g disolucién 1mldisolucion _
1000 ml 11 1mol de HCI 37 gHcl 1186 g disolucion

49,91 ml de disolucién al 37% se necesita tomar y diluir con agua hasta tener 500 ml de
siolucion.

500 ml de disoluciéon

SRR ROOBRBRSR
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D@ Se dispone de 500 ml de una disolucion de cloruro de sodio 0,250 M y se necesita incrementar la
concentracion de iones Cl- a 0,4 mol/l. ;Qué volumen de un disolucién de cloruro de calcio 0,5 M es

necesario anadir?
SRR ROOBRBRSR

Volumen de la disolucion diluida = V1 = 500 ml
Concentracion de la disolucion diluida = ¢1 = 0,250 M.
Concentracion de la disolucion concentrada = ¢ = 0,5 M.
Concentracion de la disolucion a conseguir =c¢ = 0,4 M.
Volumen de la disolucion concentrada a afiadir = V

Como cada mol de cloruro calcico produce 2 moles de C al disolverse en agua:

CaCl, — Ca®* + 2CI
Para tener 0,4 mol/l de CI" habra que disolver 0,2 mol/l de CaCl,. Veamos primero los moles
gue tenemos por litro:

N° de moles iniciales de CaCl, = V;- ¢; = 0,51 - 0,250 mol/l = 0,125 moles, nos faltan 0,2 —
0,125 = 0,075 moles que queremos afiadir a partir de la concentrada, afiadiendo un volumen V:

moles _ 0,075 moles

V = =
C, 0,5moles /I

=0,151=150 ml y afiadimos agua hasta tener el litro de disolucion
SRR RN

D® Se mezclan 300 ml de una disolucién de acido nitrico 2 M con 200 ml de otra disolucion del 25 %
en masa del mismo acido y 1,15 g/m1 de densidad. Suponiendo que los volumenes son aditivos, calcular
la concentracion de la disolucion final expresada en mol/1.

DRV ROORRD
Moles que proporciona la primera disolucion:

[0}
- % —n, =MV, = z%les.o,s | =0,6 moles de HNO;
v

Moles que aporta la segunda disolucion:

1150 gde disolucion  25gdeHNO;  1mol de HNO4
1lde disolucion 100 g de disolucion 63 gde HNO4

n, =021 =0,913 moles de HNO;,

luego la concentracion sera:

c= moles totales deHNO5; _ n; +n, _ 0,6 +0,913 _ 1513 moles _ 303 moles de HNOg
litro

V total (1) V) +V, 03+0,2 051

SRR ROOBRBRSR
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@@ Una disolucion de acido sulfdrico tiene una densidad de 1,60 g/ml y contiene el 69,1 % en masa de
acido puro.

a) Expresar la concentracion de esta disolucién en g y mol/1.
b) Calcular el volumen de disolucion que se debe utilizar para preparar 750 ml de una disolucién
d &cido sulfdrico 0,520 M.
RBBROSROORRD

a) Partimos de 1 litro de disolucion:

1600gr de disolucion 69,1gdeH,SO,

1 | de disolucion : — : ~—=1105,6 gde H,SO,
1llde disolucién 100 g de disolucién
g/1= 10200 H2504 _ 110569
: £ isolucion
luego las concentraciones seran: _moles  1105,6/98 _ 1128 moles de H,SO,
V() 1 | de disolucion

b) En la disoluciéon que deseamos preparar hay:

0,751 - 0,520 moles/l = 0,39 moles de H,SO,4 que debenos obtener a partir de un volumen V de
la disolucién 11,28 M, luego:

- _039moles _ 3461 =346 ml
11,28 moles/I
O HOOT RS

@D ElI acido nitrico concentrado contiene un 65,0 % en masa de acido y su concentracion es 14,0 mol/|
Determinar la densidad de una disolucion de &cido nitrico concentrado.

SRR BRBRSR

Porcentaje en masa = p = 65,0 %.
Concentracion Molar = M = 14, 0 mol/l.

En un volumen de 1 | de disolucién hay 14, o moles de HNO3 que se corresponden con:

14 moles de HNO; 22998HNOs _ a05 4 de HNO,
1mol de HNO,
Ahora mediante el porcentaje hallamos los gramos de disolucién
882 g de HNO, - 2009 diSolucion _ , .00 o e disolucion
65,0 gde HNO4
la densidad de la disolucion es pues: p = masa _ 135699 _ 13569 9
volumen 1000 ml mi

SO0 ROOHRNHE
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ESTEQUIOMETRIA DE LAS REACCIONES

@@ El agua oxigenada es una disolucion acuosa de peroxido de hidrogeno, H.O2. La concentracion del
agua oxigenada se expresa por el numero de litros de O (g), medidos en condiciones normales, que se
pueden obtener segln la reaccion:

2 H202 (ac) = 2 HO (I) + O2 (g)

Asi, el agua oxigenada de «10 volumenes» indica que por cada litro de la disolucion se pueden obtener 10
| de 0. (g) medidos en condiciones normales. Calcular la concentracion en mol/1 del peroxido de
hidrégeno en agua oxigenada de « 10 volimenes.

SRBODFOORRE
1mol de O, 2moles de H,0,
22,4 litros 1mol de O,

101 de O, - =0,893 moles de H,O, por cada litro de disolucion

RO ROOBNHE

@@ Una reaccion importante en la produccion de acido nitrico es la oxidacion del amoniaco a
mondxido de nitrégeno:

4 NH3(g) + 502 (g) — 4 NO (g) + 6 H.0 (g)

¢Cuantos litros de amoniaco (en condiciones normales) se necesitan para obtener 6,0 g de mondxido de
nitrogeno si el rendimiento de la reaccion es del 85 %?

SRR ROOBRBRSR
Usamos los factores de conversion:

1molNO 4 moles deNH; 22,4 litros 100

6,0 g de NO-
30gNO 4 molesdeNO 1moldeNH; 85

=5,27 | de NH3

SRBOOROORNRS

@@ Un sobre de 3,00 g de un antiacido comercial contiene un 31,5 % de bicarbonato de sodio,
NaHCOz. EI NaHCOsz neutraliza el &cido clorhidrico segun:

NaHCO03 + HCI — NaCl + CO2 + H:0
a) ¢Qué volumen de é&cido clorhidrico 0,1 M es posible neutralizar con un sobre de antiacido?
b) Calcular el volumen de CO- (g) que se produce a 37 °C y una atmosfera de presion.
Sefe OO RO RS

a) Lo resolvemos aplicando los factores de conversion:
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315gde NaHCO5; 1mol de NaHCO4 1mol HCI llitrodedis. _
100 g de antiacido 84 gde NaHCO3; 1mol de NaHCO4 0,1moles de HCI
=0,11251=112,5 ml de disolucion 0,1 M en HCI son necesarios.

3 g de antiacido -

b) Hallamos primero los moles de CO, producidos al neutralizar los 3 gr de antiacido del
315 gde NaHCO; 1mol de NaHCO4 1mol CO, 001125

100 g de antiacido 84 gde NaHCO; 1mol de NaHCO,4

sobre: 3 g de antiacido -
moles de CO..

Y ahora hallamos el volumen que ocupan esos moles de CO, producidos en esas
condiciones de presién y temperatura aplicando la ley de los gases perfectos:

_NRT _ 0,01125.0,082-(37 + 273)
1

SRBOOROORNRS

PV =nRT =V =0,2859 | de CO, se producen.

@® El primer paso en la obtencién de cinc a partir de su mena sulfurada, ZnS, es el calentamiento del
mineral al aire para obtener Zn0 (s) y SOz (g). ¢Cuantos kilogramos de mena del 70 % de riqueza en masa
son necesarios para obtener 162 kg de oxido de cinc? ;Qué volumen de gas contaminante, SO, se
desprende medido a 20 °C y 750 mm de Hg?

RRRBOO OO RNRGE
& Escribimos y ajustamos la reaccion que tiene lugar al quemar la mena:
ZnS (s) + Oz(g) — ZnO(s) + SO,(g)
Para obtener 162 kg de ZnO:

1000gde ZnO 1molde ZnO 1mol ZnS 97,38 gde ZnS 100 gmena _5
1kgde ZnO 8138 gde ZnO 1molZnO 1molde ZnS 70gdeZnS
76930 g de mena = 276,93 kg = 277 kg de mena.

162 kg de znO

& Para hallar el volumen de SO, desprendido, calculamos primero los moles:

1000 gde ZnO 1molde ZnO 1mol SO,
1kgde ZnO 81,38 gde ZnO 1mol ZnO

y, ahora hallamos qué volumen ocupan esos moles en las condiciones dadas, aplicando a
ecuacion de los gases perfectos:

162 kg de ZnO - =1990,66 moles de SO,

_ nRT _ 1990,66:0,082:(20 +273)

PV =nRT =V =48465,3 | de SO, se producen.
750/760
RRRODHOORNRR
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@® Algunas formulaciones comerciales de aspirina contienen acido acetilsalicilico, CoHsOys, € hidréxido
de magnesio (antiacido). La combustion de una tableta de 3,16 g produce 3,36 1 de CO; (g) medidos en
condiciones normales. Calcular el porcentaje en masa del &cido acetilsalicilico en la tableta de aspirina.
RRBOSHOORRD
& Si no tenemos en cuenta el antiacido, la reaccion de combustion del &cido
acetilsalicilico es:

CoHgO4(s) + 902(g) — 9CO2(g) + 4H0(I)

& Ahora partimos del volumen de CO, obtenido para hallar los gramos de &cido
guemados:

1mol de CO, 1molde CqHgO, 180 gde CgHgO,4

3,361 de CO5 -
22,41de CO, 9moles de CO, 1molde CyHgO,

=3 g de CgHgO..

9deCoHeO4 1100 =2 %100 =94.94 %.

& La riqueza en acido sera: % =
peso tableta 316

SRBROOROORNRS

@® ;Qué masa de clorato de potasio, KCIO3, del 92% (en masa) se necesita para obtener 4,5 1 de O;
(9) recogidos sobre agua a 27°C y 770 mm de Hg?

2 KC103 (s) = 2 KCl (s) + 3.0 ()
Presion de vapor del agua (27 °C): 26,7 mm Hg.
RRBROROORRD

& Como la presion de vapor de agua se suma a la externa habremos de sumarlas para
saber a qué presion esta sometido el gas:

P=Pg+p,=770 mm hg + 26,7 mmHg = 796,7 mm hg = % =10483 atm.
& Ahora mediante la ecuacion de los gases perfectos hallamos los moles contenidos en
4,5 | de O, en esas condiciones:

PV=nRT = n= v = 1048345
RT 008227 +273)

& Y, por dltimo, hallamos la masa de KCIO3 necesaria para obtener esos moles de O;:

=0,1918 moles de O,

2moles de KCIO3 1125 gde KCIO; 100 de KCIO3 impuro
3moles de O, 1molde KCIO; 92 gde KCIO5 puro
KCIOz impuro hemos de usar para obtener el oxigeno necesario.

DS OONOORRR

0,1918 moles de O, - =15,64 g de
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@@ EI manganeso se puede obtener industrialmente por reaccién de didxido de manganeso con
aluminio a elevadas temperaturas:

3MnO; (s) + 4 Al (s) = 2 A1203(s) + 3 Mn (5)
Calcular la cantidad de manganeso que se puede obtener a partir de 500 kg de diéxido de manganeso y

de 250 kg de aluminio.
LRRODROOBRR

& Primero comprobamos cual es el reactivo limitante comparando los moles que
tenemos de reactivos con los que segun la estequiometria se necesitan:

1000 gde MnO, 1mol de MnO,
1kgde MnO, 87 gdeMnO,
1000 gde Al 1mol de Al
lkgde Al 27 gde

500 kg de MnO

=5747,13 moles de MnO,

250 kg de Al - =9 259,26 moles de Al

9 259,26 moles de Al
5747,13 moles de MnO,

exceso de Al y el reactivo limitante es el MnO,, partimos de él para hallar la masa de Mn
obtenida:

=161 que es mayor que la relacion estequiométrica de 4/3, luego hay

3molesdeMn 55gdeMn
3 moles de MnO, "1mol de Mn
Mn se obtienen en la reaccion.

5 747,13 moles de MnO, - =316092,15 g de Mn = 316, 1 kg de

SOOROORNRS
CUESTIONES Y PROBLEMAS GENERALES
A® El aluminio reacciona con acido clorhidrico segln la ecuacion:
Al (s) + 3 HCl (ac) — AIC1s (ac) + 372 H2 (9)
¢Qué volumen de hidrogeno se desprende, medido a 25 °C y 1 atm, al afiadir 12,15 g de aluminio a 120
ml de &cido clorhidrico 5 M?
SiOOROO TR
& Hallamos el HCI contenido en la disolucion 5 M en HCI:
N° de moles de HCI =V - M = 0,120 | - 5 moles/I = 0,6 moles de HCI.
& Hallamos los moles de Al :

NC de moles de Al = 12,15 g de Al - 21 9C Al _ 15 moles de Al

27 gde Al

& El reactivo limitante es, claramente el HCI, ya que necesitarian 3-0,45 = 1, 35 moles
de HCI para consumir todo el Al y sélo tenemos 0,6 moles de HCI.
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& Identificado el reactivo limitante podemos hallar los moles de H; que se obtienen:

3 moles de H,

0,6 moles de HCI 2 =0,3 moles de H, que ocupan, en las condiciones dadas:
3 moles de HCI
V= nET = 0’3'0’082'(125 +273) _ 7,33 litros
RBROSROORRD

@@ Una muestra de 1,064 g formada por una mezcla de cloruro de sodio y cloruro de potasio se
disuelve en agua y se hace reaccionar con nitrato de plata obteniéndose un precipitado de 2,295 g de
cloruro de plata. Calcular el porcentaje en masa del cloruro de sodio en la muestra.

RRBOOHOORoRR
& Escribimos y ajustamos la reaccién de precipitacion:
NaCl + KCI + 2AgNO3 — 2AgCl + NaNO3; + KNO3

& Hallamos la masa de NaCl que hay en la mezcla partiendo de la del precipiatado:

1molde AgCl 1moldeNaCl 585gramosieNacCl

=046 ge
14337gde AgCl 2molesde AgCl  1moldeNacCl
NacCl.

2,295 g de AgCl -

& Calculamos el porcentaje ce NaCl en la mezcla:

% de Nacl = _MasadeNaCl ., _ 0’462 x100 = 44 %

Masa de mezcla

SRROOROORNRS

@D En un recipiente cerrado de 2,0 litros en el que se ha hecho el vacio se introducen 4,36 g de sulfato
de magnesio hidratado, MgSOs - x H20, y se calienta a 130 °C. Si el vapor de agua ejerce una presion de
2,05 atm, ;cudl es la formula del sulfato de magnesio hidratado?

LLRODROOBRD
Al calentar a 130° C el agua de hidratacion se vaporiza. Hallamos el peso de agua vaporizado:

PV _  2,05atm-2,0l
RT  (0gp 2tMi
K:-mol

n= =0,124 moles de H,0, que son m = 0,124 moles - 18 g/mol = 2,233

403

g de agua.
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4,36 g de MgSQO, -xH,O _ (24,3 +32 + 64 +18x)de MgSO 4 -xH,O
2,233 gde H,0 18xg de H,O ’
luego 78,48x = 268,63 + 40,194x; 38,286x = 268,63; x = 268,63/38,286 = 7,02 = 7.

Ahora hallamos x:

Hay 7 moléculas de agua y la formula es MgSQ, - 7 H,0.
RRBOOHOOTRRNR

@@ Cuando se borbotean 40 litros de aire, medidos en condiciones normales, a través de una disolucion
acuosa de hidréxido de bario, se forman 0,130 g de BaCOs (s). Calcular el porcentaje en volumen del

didxido de carbono en el aire.
S BOO OO RN
La reaccion es: CO; (g) + Ba(OH).(aq) — BaCOs(s) + Hzx(Q)
Partimos del BaCO; formado:

1moldeBaCO; 1moldeCO, 22,41deCO, 100
197,34 gde BaCO3 1mol de BaCO3 1molde CO, 401de aire
de CO; hay en el aire.

0,130 g de BaCOs - =0,03689 %
PR OTHOO RN

@@. (Qué masa de soluto se debe afiadir a 240 ml de una disolucion del 25 % en masa y densidad 1,24
g/ml para aumentar su concentracién hasta el 40 %?

SOOROOTRNRS
Hallamos que masa de disolucién al 25 % son 240 ml:
Masa de disolucion = mg = V4 -p =240 ml - 1, 24 g/ml = 297,6 de disolucion
Ahora la masa de soluto ( un 25 %): mgs = 0,25 - 297,6 = 74,4 g de soluto

Para gue la concentracion sea de un 40% deberia afiadirse x g de soluto:

0,4 = 144+ x = 119,04 +04x =744+ X = 06X =4464 = X = 44,64 =74,49 de soluto han
297,6 + x 0,6

de afnadirse para que la concentracion sea del 40%.
RRBOOHOORoRSR
@@ Una mezcla de 6,40 g de O»(g) y 0,60 g de Hx(g) se hace reaccionar en una vasija de 10,0 1 a 250

°C para formar agua. Calcular la presion parcial de cada gas y la presion total en el interior de la vasija
después de la reaccién suponiendo que esta reaccion ha sido completa.

SRR
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La reaccion es %2 Oy(g) + Hz(g) —H20 (vap)
Hallamos el nimero de moles de cada reactivo para ver cual esta en exceso:

1mol de O,

N° de moles de O, = 6,40 g de O -
32gdeO,

=0,2 moles de O..

1mol de H,
2gdeH,
Como segun la estequiometria de la reaccion se necesitan el doble de moles de que de
oxigeno, el reactivo limitante es el H, y habra 0,2 - 0,15 = 0,05 moles de O, en exceso.

N° de moles de H, = 0,60 g de O, - =0,3moles de H..

Los moles de agua formados son 0,3 ya que la estequimetria entre el H, y el H,O es 1:1,
luego las presiones parciales de los gases al final de la reaccion son:

_No, RT _0,050,082:(250 +273)

=0,214 atm ;
p02 V 10,0
Ny o RT : :
D o = H0T T 0.30082(250+273) _ 12866 atm
H,0 Y 10,0

y la presion total, la suma de las parciales p; = 0,214 atm + 1,287 atm = 1,501 atm.
RRBOSROORRD
@@ Se quiere conocer la composicion de una mezcla de cinc y aluminio. Para ello se trata una muestra

de 0,994 g con un exceso de acido sulfirico y se obtienen 627,6 ml de H (g) medidos a 25 °C y 740 mm
Hg. Determinar la composicion de la mezcla.

SO OO
Zn + 2Al + 4H,S04 — ZnS0O, + A|2(SO4)3 + 4H2(g)

Vemos primero cuantos moles de H;, se obtienen en esas condiciones de P t T:

PV Eatm-0,6276 I
n= = 76gtm-l = 0,025 moles de H»
RT 0082 +(25+273)K
mo

Ahora utilizamos la estequiometria para hallar la masa de Zn de partida:

1molde Zn 65,38 gde Zn

0,025 moles de H; -
4molesdeH, 1moldeZn

= 0,408625 g de Zn.

0,409 gde Zn
0,994 g totales

Como la muestra contiene 0,994 g, el porcentaje de Zn en ella sera: 100

=41,14 % de Zn.

SHRROOROOBRMRSR
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@@ Se desea administrar a un paciente una disolucion acuosa que contenga 36 g de glucosa, CsH120s.
¢En qué cantidad de agua es necesario disolver el azucar para que la concentracion de la disolucién
resultante sea 0,5 molal?

DRV ROORRD
36 g de glucosa
[0}
molalidad = molgs soluto _ 180_9 fmol _ _ 0,5 = kgdisolvente = 56 _ 0,4kg de
kg de disolvente kg de disolvente 180-0,5

agua, es decir una masa de 400 g de agua hay que utilizar para disolver la glucosa. Como la
densidad es 1 g/ml, el volumen de agua sera de 400 ml.

RRBOO RO
@@ Uno de los principales contaminantes de la atmésfera es el mondxido de carbono procedente de la
combustion' incompleta de los carburantes. La combustion de octano, CsHis, uno de los componentes de
la gasolina, en defecto de oxigeno se produce segun la reaccion:

2 CgHas (1) + 23 O (g) = 12 CO, (g) + 4 CO (g) + 18 H20 ())

¢Qué volumen de mondxido de carbono a 20 °C y 750 mm Hg de presion se obtiene en la combustion de
medio litro de octano? (Densidad del octano: 0,8 g/ml.)

LRI OTHOO RN
Hallamos los moles de CO obtenidos mediante la combustién de 0,5 | de octano:

1000 ml 0,8 gde octano 1molde octano 4 moles de CO
11 llde cotano 114 gde octano 2 moles de octano
CO se obtienen, que, en esas condiciones de P y T ocupan un volumen de:

0,5 | de Octano - =7,018 moles de

, 2 NRT _ 70180082293

=170,85 litros de CO se emiten a la atmosfera.
P 750/760

RRRODHOOTRNRR
@@ El sodio metalico reacciona con agua produciendo hidrégeno:
2 Na (s) + 2 H2O (I) = 2 NaOH (ac) + H2 (g)

Calcular el volumen de hidrégeno que se recoge sobre agua, medido a 27 °C y 1 atm, cuando reaccionan
2,30 g de sodio. (La presion de vapor del agua en las condiciones del experimento es de 26,7 mm Hg.)

RRBOOHOORoRR
Hallamos los moles de hidrogeno formados a partir de los 2,30 g de sodio:

1moldeNa 1moldeH,

2,30 gde Na -
23 gdeNa 2moles de Na

=0,05 moles de H»
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En las condiciones dadas, esos moles ocupan un volumen:

, = NRT _ 0,050,082:300
P L 267
760

@@ El alcohol que se vende en farmacias como desinfectante se denomina alcohol de 96° (96 % en
volumen de etanol, C;HsOH). Si la densidad del etanol es 0,79 g/ml, ;cual es la concentracion de etanol
en el alcohol de 96 ° expresada en mol/I1?

=1,27 litros de H, se recogen.

SO0 ROOHRNHE

RRBOO RO
Partimos de volumen de 1 litro de alcohol de 96° y hallamos los moles que hay:

96| de C,H;OH 790 g de C,H;OH 1mol de C,H;OH
1001 de alcohol 1lde C,HsOH 46 gde C,H;0H
etanol, luego la concentracion es de 16, 48 moles de etanol / litro de alcohol de 96°.

SRS OOKOO R

1 litro de alcohol 96° -

=16,49 moles de
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