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1. Conceptos previos ]

Debido a la insignificante masa de los dtomos y moléculas, se han establecido unas unidades
de medida mds acorde para su estudio que las tradicionales. Son las siguientes:

Unidad de masa atomica (uma o u): Corresponde a la doceava parte de la masa de un
atomo de un isétopo del carbono, del Carbono-12 (*2C).

Masa atomica de un elemento:

Indica el niumero de veces que dicha masa es mayor que la unidad de masa atdmica.

Ejemplo: La masa atdmica del Nitrogeno es 14 uma¥*. Ello quiere decir que la masa de un atomo
de Nitrégeno es 14 veces mayor que la doceava parte de la masa del **C.

Masa molecular:

Es la suma de las masas atdmicas de los elementos que forman la molécula.

Ejemplo: La molécula de NH; tiene una masa molecular de 17 uma (14 + 1-3).

*Nota: Esta informacion se encuentra en la tabla periddica y proporcionada en los problemas

Mol: Es la cantidad de sustancia que contiene tantas entidades elementales (dtomos, moléculas
u otras particulas) como dtomos hay exactamente en 12 gramos del isétopo carbono-12 (C).

A este nimero de dtomos se le conoce como Numero de Avogadro (N,) —> 6,022-10%

Masa Molar: Es la masa de un mol de compuesto. Es importante saber que su valor coincide
con el de la masa molecular del compuesto pero expresado en la unidad g/mol.

Masa molecular NH; = 17 uma —> Masa molar NH; = 17 g/mol

En 1 mol de cualquier compuesto hay 6,022-10” entidades elementales de dicho compuesto:

Y

Compuestos entidad elemental: 1 mol de compuesto molecular
moleculares Molécula

. 1023 A
(NHs, H,0, CH,.) 6,022 - 10%° moléculas del compuesto
Compuestos entidad elemental: 1 mol de compuesto metalico
metdlicos Atomo

5 23 4
(Fe, Cu, Au...) 6,022 - 1043 atomos del compuesto

Compuesto idnicos | entidad elemental:

. i 1 mol de compuesto iénico
(NaCl, KBr...) Unidad formula

6,022 - 1023 unidades férmula del compuesto

- Una Quimica Para Todos 4 - Preparacion Experta en Quimica Bachillerato y Pruebas de Acceso Universidad
@QuimicaPau — ACADEMIA OSORIO: Calle Sol N2 10 (Bajo) - GRANADA — 644886259




[ 2. Calculo de masa, moles, moléculas, atomos.... ]

Con los conceptos previos claros, ya podemos empezar a practicar los cdlculos bdsicos que nos
aparecerdn en multiples problemas. Se puede recurrir a las equivalencias aunque tenemos que
acostumbrarnos a los factores de conversion y con un poco de prdctica... jiverds que fdcil es!!:

Unicamente tenemos que saber de dénde partimos y a dénde queremos llegar, planteando
relaciones Iégicas y verdaderas (usaremos las de los conceptos previos) y terminando en las
unidades que nos piden (teniendo en cuenta que las unidades de un numerador y del
denominador siguiente se anulan para poder pasar a la siguiente unidad).

1) Vamos a practicarlo, primero, con un compuesto molecular (Entidad elemental: Molécula):

- Calcula la cantidad de moles, moléculas y atomos de O e H que hay en 90 gramos de H,0:

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

90 g H,0 - LTOHR0 _ o iH0
a) 90 g H, 18 g H,0 mot i,

i\

Masa Molar Relacién con el nimero de Avogadro

6,022 - 10?2 moléculas H,0

b) 5mol H,0 - Tmol 1,0 =3,011-10%* moléculas H,0
i latO
c) 3,011 - 10?* moléculas H,O0 - . =3,011-10** at.de O
1 molécula H,0
i 2atH
d) 3,011 - 10%* moléculas H,O0 - =6,022-10%* at.de H

1 molécula H,0

-Yalrevés.... éSabrias calcular la masa en gramos de 1 molécula de CH,?

1mol CH, 16 g CH,

1 molécula CH, - £33 1073 =2,657-10"23 g CH,

moléculas CH, " Tmol CH,

- Y ahora... ésabrias decir el nimero de moles de atomos de carbono en 513 g de C;,H,,04;?

513 g CooHooO 1mol Ci5H3,01;  12moldedt.deC 18 lde at. de C
9 F12lintn 342 g C13H,3044 1mol Ci3H;204, Bl motdeat. ae
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2) Continuamos con los compuestos metalicos (Entidad elemental: Atomo)

- Determina la cantidad de moles y dtomos de Ca que hay en 120 gramos de Ca:

Masa atomica: Ca=40

120gC 1molCa_3 lc
a) gCa 40gca—moa

6,022 - 1023 at Ca

b) 3mol Ca - TmolCa

=1,8066- 10%* at Ca

- Yal revés.... Sabrias calcular la masa en gramos de 10 at de Ca:

1mol Ca 40 g Ca

10 at Ca - :
e 5 022-102% at Ca  1molCa

=6,64-10"%2 g Ca

3) Acabamos con los compuestos idnicos (Entidad elemental: Unidad férmula)

- Calcula el numero de moles, adtomos de O, P y moles de iones fosfato de 1,4 g de Pb3(PO,),:

Masas atomicas: Pb=207,2; P=31; 0=16

1 mol Pb3(PO,), 3
D L4gPbs(PO)z * g g Pha(pO,), — /2 10 molPbs(PO.);

6,022 - 1023 U. formula 8 4tomos de O

1,72+ 1073 mol Pbs(P '
b) 1, 07" mol Pb3(P0,), 1 mol Pb;(PO,), 1 U. formula

=8,31-10*1at0

6,022 - 1023 U. formula 2 4tomos de P

.10-3 -
C) 1,72 10 mol Pb3(P04_)2 1 mol Pb3(P04)2 1 U.formula

=2,07-10*1at P

2 mol PO,
1 mol Pb3(PO,),

d) 1,72 - 1073 mol Pb3(P0,), - = 3,45-103 mol P03~
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3. Ecuacion de los gases ideales

Cualquier gas se comportard como un gas ideal a bajas presiones y temperaturas moderadas.
La ecuacion de estado de los gases ideales es la “famosa” ley que expresa sus propiedades y
relaciona variables como presion, volumen, temperatura...

Dicha ecuacidn la utilizaremos para la resolucién de gran cantidad de ejercicios.

\L P= Presion (atm) - 1 atm = 760 mmHg

V= Volumen (L)

n= Numero de moles

T= Temperatura (K) > 0°C =273 K

R= Constante de los gases > 0,082 atm- L- K* mol™

- Expresa el nimero de moles de SO; en 25 litros a 60°Cy 2 atm de presién

PV R-T P-V
. =n- . - n=—-—
R-T
2atm - 25L
n= oL = 1,83 molde SO;
0,082 —— 333K
mol - K

Si nos hubieran preguntando por cualquiera de las otras variables, unicamente tendriamos que
despejar la ecuacion... jjSencillo!!

Volumen molar

En condiciones normales (1 atmy 0°C /273 K), 1 mol de cualquier gas ocupa 22,4 litros

De esta manera, siempre que se refieran a condiciones normales podemos usar esta relacion.

- Expresa el numero de moles en 11,2 litros de CO, medidos en condiciones normales:

1 mo El resultado seria idéntico al
2 4L 0,5mol CO, <— introducir “condiciones normales”
’ en la ecuacion de los gases ideales

11,2 L -

Y ahora una cuestion de razonamiento sobre estos primeros apartados... jjA pensar un poco!!:
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- Tenemos dos recipientes que contienen uno O, y otro CH, con el mismo nimero de moles
e idéntico volumen y temperatura. Responde razonadamente:

a) éCudl contiene mayor niimero de moléculas?

b) éCudl contiene mayor niimero de dtomos?

¢) éEn cudl de los dos recipientes sera mayor la presion?
d) éEn qué recipiente habra mayor masa?

e) éEn qué recipiente la densidad del gas serd mayor?

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

a) Puesto que contienen el mismo numero de moles y ambos compuestos tendran N,
moléculas por cada mol, podemos concluir que tendran el mismo nimero de moléculas.

b) Aunque tienen el mismo niumero de moléculas, el CH, tiene 5 &tomos por cada molécula
mientras que el O, tan solo tiene 2 &tomos por molécula. Por lo tanto, la respuesta es el CH,.

c) Podemos justificarlo mediante la ecuacion de los gases ideales:

Al ser R, Ty V idénticos, el que tenga mayor nimero de moles
P = n+ R-T > | tendrd mayor presion. Como en ambos hay el mismo numero de
V moles, los dos gases ejerceran exactamente la misma presion.

d) Teniendo en cuenta que ambos recipientes contienen el mismo nimero de moles nos
fijaremos en sus masas molares: Por cada mol de O, hay 32 gramos y por cada mol de CH, hay
16 gramos. De esta manera, concluimos que en el recipiente con O, hay una mayor masa.

e) Puesto que la densidad = masa / volumen y teniendo en cuenta que el volumen es el mismo,
el gas con mayor masa (0,) sera también el que tenga mayor densidad.

También podemos justificarlo mediante la ecuacién de los gases ideales:

m m
P-V=n-R-T - P-V=————R-T> P -masamolar = —-R-T
Masa molar |74

P - Masa molar
P masamolar = d-R-T - d= T

Al ser P, Ry T igual, tendra mayor densidad aquél que tenga mayor masa molar = O,
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[ 4. Disoluciones: Conceptos y problemas ]

Los problemas que incluyen disoluciones suelen ser una constante en la mayoria de exdmenes.
La razén fundamental de fallar estas preguntas es no tener claros cuatro sencillos conceptos
que son la clave para plantear y resolver la gran mayoria de ejercicios. jVamos a repasarlos!:

Conceptos basicos Ejemplo en una disolucion de HCI

Concentracién o Molaridad (M):
11,63 mol HCI

11,63 M signifi hay ————
_ moles SOLUTO, significa que hay 1L disolucion
Litros DISOLUCION
% gramos SOLUTO 36% en masa significa que hay 369 HCL
masa = — - 0 . =
0 gramos DISOLUCION 100 g disolucion
gramos DISOLUCION 1180 g disolucién

Densidad (p) = 1180 g/L significa que hay

Litros DISOLUCION 1L disolucién

Fraccion molar(X)

moles HCl _ moles H,O0
moles HCl + moles H,0 XHZO " moles HCl + moles H,0

Xucl =

(Xuct + Xp,0=1)

Son conceptos muy bdsicos, pero bien utilizados y relacionados son nuestras herramientas para
la resolucion de la mayoria de los problemas de disoluciones.

A continuacion, expongo los ejercicios de disoluciones que he recogido y que considero clave.
Vamos a analizarlos y explicarlos paso a paso para que no quede ninguna duda:
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1. Se preparan 25 mL de una disolucion 2,5 M de FeSO,
a) Calcula los gramos de FeSO, necesarios para preparar la disolucion.
b) Si la disolucion anterior se diluye hasta un volumen de 450 ml. Calcula la nueva molaridad.

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

a) Sacamos los moles de FeSO, de la férmula de molaridad y calculamos los gramos:

_ moles soluto (FeS0,)

- - — - molesFeSOy, =M -L=25M-0,025L =0,0625
Litros disolucion

152 g FeSO,

0,0625 mol FeS0, - ——9 2%
PRES MOt e 1 0l FeSO,,

= 9,5 gramos de FeS0, son necesarios

b) Puesto que estamos diluyendo (afadiendo agua), no se alternan los moles de soluto que
seguiran siendo 0,0625 moles de FeSO,. Lo que si varia es el volumen de la disolucidn, que
hemos llegado hasta un volumen total de 0,45 litros:

_ molessoluto ~ 0,0625 mol FeSO,
" Litros disoluciéon 0,45L

= 0,138 M es la nueva concentracion

2. Calcula la nueva molaridad al mezclar 150 ml de una disolucion de HNO, 0,2 M con:
a) 100 ml de agua destilada.

b) 100 ml de una disolucién de HNO, 0,5 M.

a) Los moles de soluto los aporta el HNO, y el volumen total es la suma de ambos volimenes:

_ moles soluto (HNO,) ~ 0,150L-0,2M  0,03mol HNO, 0.12 M
" Litros disolucion ~ 0,150L +0,1L 0,25 L disolucién =’

b) Los moles de soluto es la suma de los moles de HNO, de las dos disoluciones y el volumen
total es la suma de ambos volumenes:

_ moles soluto(HNO;) (0,150 L-0,2M) + (0,1L-0,5M) 0,08 mol HNO,
"~ Litros disolucion 0,150L +0,1L "~ 0,25 L disolucién

=0,32M
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3. Se mezclan 200 g NaOH y 1000 g H,O0 resultando una disolucién de densidad 1,2 g/ml.

Calcula la molaridad de la disolucion resultante.
Masas atémicas: Na=23; 0=16;, H=1

Para poder aplicar la férmula de molaridad:

- Calculamos los moles de soluto (NaOH):

200 g NaOH 1molNa0H_5 INaOH
g 0 g Naom — 2 TOM N
Masa de disolucién = g NaOH + g H,0=1200g
- Calculamos los litros de disolucién: \L

g disolucién ) . g disolucién 1200 g
- L|disolucion = =

Densidad = —— = =
ensidad (p) L disolucion Densidad 1200 g/L

moles soluto 5 mol NaOH

"~ Litros disoluciéon ~ 1L disoluciéon

4. Una disolucién acuosa de HNO; 15 M tiene una densidad de 1,40 g/ml.

Calcula la concentracion de la disolucion en tanto por ciento en masa de HNO;;,

Masas atémicas: N=14; 0=16; H=1
Para poder aplicar la formula de % en masa:

- Calculamos los gramos de soluto (HNO3;):

15 mol HNO;4

C tracion HNO, =15 = ————
oncemtracton 3 1 L disoluciéon

15mol HNO; 63 g HNO; 945 g HNO3
1L disoluciéon 1mol HNO; 1L disolucién

- Calculamos los gramos de disolucidn:

1400 g disolucion

Densidad = 1400 g/L = 1L disolucion

o _ gsoluto 100 = 945 gramos HNO; 100 = 67.5 %
b masa = g disolucién V1400 gramos disolucién DR
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Muy importante

5. En una disolucién de HCl al 36% de riqueza en masa y una densidad de 1,18 g/mL:

a) Calcula la molaridad.

b) Calcula la fraccion molar de cada componente.

¢) Volumen de HCI necesario para preparar 1 L de disolucion 2M. Describe el procedimiento.

d) Si tomamos 10 mL del dcido mds diluido y le anadimos 20 mL del mds concentrado...
¢Cudl es la molaridad del HCI resultante? Supon que los volumenes son aditivos.

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

a) Utilizando las relaciones, densidad, % en masa y masa molar obtenemos la Molaridad:

A |

1180 g-diselucién 36 g-HCT 1 mol HCI _ 11,63 mol HCI 11 63M
1L disolucion 100 g-diselueién 36,5 g-HEcl 1L disolucion

b) Primero calculamos los moles de H,0 en 1 litro de disolucion de la siguiente manera:

Si hay 36 g de HCl en 100 g de
disolucién, el resto es agua:
64 gramos H,0 en 100 g de disolucion.

) ]

1180 g-diselucién 64 g-H;0 1molH,0 41,95 mol H,0
1 L disolucion 100 g-disolucién 18 g-H,6 1L disolucion

Masa molar H,0

Como ya disponemos de los moles de HCl también para 1 litro de disolucion (11,63), ya
podemos usar la férmula de la fraccion molar:

—_

moles HCI 11,63
=0,217

moles HCl + moles H,0 _ 11,63 + 41,95

Xch =
— Xuc+ Xuo0=1

_ moles H,0 _ 41,95
X0~ moles HCl + moles H,0 11,63 + 41,95

=0,783 |
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c) Para la resolucion de este apartado debemos tener en cuenta que se va a preparar una
disolucion diluida a partir de un volumen X de la disolucidn concentrada a la que se le va a
anadir agua. Por lo tanto, los moles de soluto en ambas disoluciones son los mismos:

Disolucion inicial (concentrada) - Disolucidon preparada (diluida)
11,63 M ¢V? 2M - 1L
2 moles 2 moles

Mol \Ld p moles HCI Lit disolucic 2mol HCl 0.17 L
= - = =
orariaa Litros disolucién Hros aisotucion 11,63 M ’

*Otra solucién: podemos recurrir a la siguiente ecuacidn que relaciona Volumen y Molaridad
de la disolucién concentrada (1) con la nueva disolucidn diluida (2).

De esta manera, podemos calcular el volumen de la disolucién inicial necesario para preparar
la nueva disolucidn diluida:

2M-1L

My-Vy=My-Vy > 1163M Vi =2M 1L > Vi =0

- V;=0,17L

éComo se prepara? - Se toman 0,17 L de HCl de la disolucidn concentrada (11,63 M) y lo
introducimos en un matraz aforado. Afiadiremos agua destilada hasta completar el volumen

de 1 L. De esta manera, obtenemos nuestra disolucion diluida (2 M).

d) Para poder aplicar la férmula de molaridad:
- Calculamos los moles de soluto aportado por los dos acidos:

Acido diluido: 0,01 L -2 M = 0,02 mol HCl
+ 0,2526 mol HCI
Acido concentrado: 0,02 L- 11,63 M = 0,2326 mol HCI

- Calculamos los litros de disolucion: Suma de ambos volimenes.

0,01L+0,02L=|0,03L

moles soluto 0,2526 mol HCI

= = =8,42Mes | laridad tant
Litros disoluciéon R 0,03 L es tamotariaad resutante

- Una Quimica Para Todos 4 - Preparacion Experta en Quimica Bachillerato y Pruebas de Acceso Universidad
@QuimicaPau — ACADEMIA OSORIO: Calle Sol N2 10 (Bajo) - GRANADA — 644886259




Y finalmente... para dejar lista esta parte del tema, os propongo que penséis en este ejercicio:

6. ¢Qué volumen de agua habria que afiadir a 20 mL de una disolucion HCl 0,5 M para que
la disolucion pasara a una concentracion 0,01 M. Supon que los volumenes son aditivos.

Para poder aplicar la férmula de molaridad:

- Molaridad que necesitamos: 0,01 M
- Moles de soluto aportado por el acido (el agua no aporta moles de soluto):

0,02 L -0,5M disoluciéon HCl|= 0,01 mol HCl

- Litros de disolucioén: El que ya|disponemos|(20 mL) + una cantidad X de H,0 que debemos
anadir para que se cumpla lo gue nos pide el ejercicio.

moles soluto 0,01 mol HCI
-00IM =———

B _001-2- 10~%
" Litros disolucién 0,02L+x

= 0,01

= 0,98L

Es decir, 0,98 L es el volumen que habria que afiadir a la disolucién de HCl inicial (20 mLy 0,5 M)
para que pasara a tener una molaridad 0,01M (diluida).
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[ 5.1. Estequiometria: Conceptos basicos ]

La estequiometria es la parte de la Quimica que estudia las relaciones entre los compuestos
gue intervienen en una reaccion, reactivos (a la izquierda) y productos (a la derecha).
Entre paréntesis solemos expresar la fase o estado de agregacion en la que se encuentran.

El primer paso de estos problemas sera siempre ajustar la reaccidon (fundamental no olvidar),
usando coeficientes estequiométricos de manera que el nimero de dtomos de cada elemento

sea idéntico a ambos lados de la reaccién y asi cumpla con la ley de conservacion de la masa.

En el tema redox aprenderemos a ajustar por el método ion-electrén, pero ahora asi:

C4H8 + 6 Oz - 4 COZ + 4 Hzo
1 molx56 g/mol + 6molx32g/mol - 4molx44g/mol + 4 mol x 18 g/mol
\ ) | J
|

248 gramos 248 gramos

Mediante los coeficientes estequiométricos conseguimos que el numero de dtomos de C (4),
de H (8) y de O (12) sea idéntico en ambos lados y se cumpla la ley de conservacion de masa.

¢Como se interpretan los coeficientes estequiométricos?

Los coeficientes estequiométricos indican las relaciones que existen entre los diferentes
compuestos que intervienen en la reaccién. De esta manera para la ecuacién anterior:

1 mol de C4H3 reaccionara con 6 moles de O, para obtener 4 moles de CO, y 4 moles de H,0

- Entonces... sabrias decir ¢ Cudntos gramos de H,0 se pueden formar con 64 g de O,?

CsHg + 6 0O, - 4CO, + 4H,0

*Resolucién mediante equivalencias:

1) Pasamos los 64 g de O, a moles 2) Calculamos los moles de H,0 mediante la relacion
mediante la masa molar: estequiométrica - 6 moles O, : 4 moles de H,0
3290, 6490, 6moles 0,  2moles 0,

- x =2mol 0, - x = 1,33 mol H,0

1mol 0, x moles 0, 4 moles H,0  x moles H,0

3) Pasamos los moles de H,0 1mol H,0 1,33 moles H,0
obtenidos a gramos 18 g H,0 = %9 H,0

- x =24 gramos H,0
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*Resolucidn mediante factores de conversion (recomendado por ser mas directo)

1molde 0, 4 moles H,0 18 g H,0
32 g de 0, 6 moles 0, 1mol H,0

64 g de O, -

= 24 gramos de H,0

iVamos a practicar con algtin ejemplo tipico! Es importante tener claro tanto estos conceptos
de estequiometria como todos los demads estudiados anteriormente en este tema:

El MgCO; reacciona con HCl para dar MgCl,, CO, y H,0

- Calcula el volumen de una disolucion de HCI del 32% en peso y 1,16 g/mL de densidad que
se necesitard para que reaccione con 30,4 g de MgCO;.

Masas atomicas: C=12; 0 =16, H=1; Cl = 35,5; Mg = 24

- Calculamos los moles de MgCO;:

1mol MgCO4

30,49 MgCOs + g -

= 0,362 mol MgCO;

- Calculamos la molaridad de la disolucién de HCI (con los conceptos que hemos aprendido):

1160 g-diselucion 32 gHEL 1 mol HCI _ 10,17 mol HC!
1L disolucion 100 g-diselueién 36,5 g-HEE 1L disolucion

=10,17M

- Escribimos la reaccion ajustada (recuerda siempre revisarlo) y colocamos todos los datos
para poder resolver el problema aplicando los conceptos de disoluciones y estequiometria:

MgCO; + 2 HCl > MgC, + €O, + H,0

0, 362 mol 10,17 M De esta forma, teniendo la molaridad y
el nimero de moles de HCl, podemos
0,724 mol .
obtener facilmente el volumen:
moles HCI
=
L disolucion

x2
Relacién estequiométrica . By 0,724 mol
1 mol MgCO3 : 2 mol HCl L disolucién = =2y = 0,071L

Es el volumen de HCl del 32% en peso y
1,16 g/mL de densidad que se necesitard
para que reaccione con 30,4 g de MgCO;
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[5.2. Estequiometria: Rendimiento de una reaccidn ]

Es necesario indicar que los calculos que hacemos a partir de las relaciones estequiométricas,
son tedricos y reflejan la cantidad maxima de producto que puede formarse a partir de los
reactivos. Sin embargo, en la practica y por diversas causas, se obtiene una cantidad de
producto menor que la esperada.

De este hecho surge la necesidad de indicar la relacidn existente entre la cantidad practica o
real (obtenida experimentalmente) y la cantidad tedrica (obtenida por calculos
estequiométricos) en una fdrmula conocida como Rendimiento de la reaccién:

Cantidad real
Cantidad teoérica

Rendimiento = 100

Vamos a practicar este concepto afiadiendo un nuevo apartado al ejercicio anterior:

- Determina el rendimiento del ejercicio anterior sabiendo que se obtienen 7,6 litros
de dioxido de carbono medidos a 27 °Cy 1 atm.

P-V
P-V=nRT — an - MgCO; + 2 HClI - MgCl, + CO;, + H,0
latm-7.61 0, 362 mol 0, 362 mol
n= T = 0,309 mol CO, 1 /I\
0,082 ——-300 K _ R
mol - K Relacion estequiométrica 1 mol MgCO;: 1 mol CO,

. . Es la cantidad tedrica

Es la cantidad real, la que se ha obtenido de forma sla ” la que se ha,
i . obtenido de la relacién estequiométrica
practica o experimental (numerador)

(denominador)

Cantidad real
Cantidad teorica

Rendimiento = 100

Rendimiento = 2209 MOLCO> 00 _ g5 30
STEUENLO = 362 mol CO, = 92,970
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[ 5.3. Estequiometria: Riqueza o pureza ]

Indica la cantidad de masa pura que contiene la muestra en tanto por ciento. Su férmula es:

. masa pura
Riqueza = -100
masa total de la muestra

Al tratar 5 g de mineral galena con dcido sulftrico se obtienen 410 ml de H,S gaseoso,
medidos en condiciones normales, segtin la ecuacion:

Pbs + H,50, 2> PbSO, + H,S

- Determina la Riqueza en PbS de la galena.

Masas atéomicas: Pb = 207; S= 32

- La masa de la galena (5 gramos) la consideramos la masa total de la muestra (denominador)

- La masa pura es la que obtenemos de la relacién estequiométrica (ecuacion ya ajustada):

PbS + HzSO4 -> PbSO4 + st

[0, 0183 mol ] 410 ml C.N
0410 L Hys - —0LHS
' 27 22,4LH,S

0,0183 mol H,S

x1

Relaciéon estequiométrica 1 mol H,S: 1 mol PbS

239 g PbS

= 4,37 gramos PbS puros

. masa pura
Riqueza = -100
masa total de la muestra

. 4,37 gramos PbS puros .
Riqueza = 100 = 87,5 % de Riqueza
5 gramos masa total muestra
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[ 5.4. Estequiometria: Reactivo limitante y en exceso ]

Cuando tenemos cantidades de diferentes reactivos, existe la posibilidad de que uno de ellos se
consuma antes que el otro. Estamos hablando de un problema de reactivo limitante y exceso:

El reactivo limitante es aquel que se consume primero en la reaccién mientras que sobra

cierta cantidad de otros que no tienen “con qué” reaccionar y quedan en exceso.

El reactivo limitante es aquel que debemos usar para establecer relaciones
estequiométricas fiables ya que es el que “limita” la reaccién y determina su fin.

Problema de facil resolucion:
Reactivos con la misma relacion estequiométrica:

v

Para la reaccion: NaCl + AgNOs; -> AgCl + NaNO;3

a) Determina la masa de AgCl obtenida a partir de 100 ml de disolucion de AgNO; 0,5 M y
100 ml de disolucion de NaCl 0,4 M segun la reaccion.

b) Calcula los moles del reactivo que quedan en exceso (sin reaccionar).

Masas atomicas: Cl = 35,5; Ag= 108

a) - Calculamos los moles de cada uno de los reactivos para determinar el limitante:

moles NaCl

— Molaridad = — - — - moles NaCl =0,4M-0,1L = 0,04 mol NaCl
Litros disolucion

) moles AgNO;
— Molaridad =

Titros disolucion — moles AgNO; =05M-0,1L =0,05mol AgNO;

- Escribimos la reaccidn ajustada e interpretamos la relacidn estequiométrica entre ellos:

NaCl + AgNO3 - AgCl + NaNO3

Al estar en la misma relacién estequiométrica, el reactivo limitante (con el que hacemos los

calculos) serd el mas pequefio (0,04 mol NaCl) ya que es el que se consumird primero.

Teniendo en cuenta la relacién estequiométrica, ya podemos calcular los gramos de AgCl:

1mol AgCl | 143,5 g AgCl

0,04 mol NaCl -
prmotiva 1 mol NaCl| 1mol AgCl

= 5,74 g AgCl

b) Moles en exceso (AgNO;)= moles iniciales — moles que reaccionan: 0,05 — 0,04 = 0,01 mol

- Una Quimica Para Todos 4 - Preparacion Experta en Quimica Bachillerato y Pruebas de Acceso Universidad
@QuimicaPau — ACADEMIA OSORIO: Calle Sol N2 10 (Bajo) — GRANADA — 644886259



Problemas de resolucion mds compleja:
Reactivos con diferente relacion estequiométrica:

|

Se mezclan 200 ml de disolucién de HCI 0,6 M con 20 g de Cinc desprendiendo ZnCl, e H,.

a) Calcula los moles de reactivo en exceso.
b) Calcula los gramos de ZnCl, obtenidos en la reaccion.

Masas atéomicas: Cl = 35,5; Zn = 65,4, H=1

a) - Calculamos los moles de cada uno de los reactivos para determinar el limitante:

. moles HCI
— Molaridad = — - — > moles HCl=0,6 M-0,2L = 0,12 mol HCI
Litros disolucion
2097 1molZn_03 lZ
Gon " g5 agzn o moten

- Escribimos la reaccidn ajustada e interpretamos la relacién estequiométrica entre ellos:

2HCl + Zn - ZnCl, + H,

0.12 mol 0.3 mol inicial Relacién estequiométrica—> 2 mol HCI : 1mol Zn
eme S motinicia Cuando todo el HCl se consuma (0,12 mol)

l . habran reaccionado la mitad de Zn (0,06 mol)
0,06 mol reacciona

\l/ guedando un exceso de 0,24 mol de Zn.
|

0,24 mol Zn exceso |

b) Ello significa que HCI es el reactivo limitante (con el que hacer los calculos) y teniendo en

cuenta la relacién estequiométrica, calculamos los gramos de ZnCl, obtenidos:

b

1mol ZnCl, | 136,4 g ZnCl,
2mol HCI 1 mol ZnCl,

0,12 mol HCI -

= 8,184 g ZnC(Cl,
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[6. Formula Empirica, Molecular y Composicion Centesimal ]

No podiamos cerrar este tema sin hacer una pequefia mencion a estos conceptos:

Formula Empirica:

Es aquella en la que los subindices indican la relacion entera mas sencilla entre los atomos de
los elementos que forman el compuesto.

Formula Molecular:

Es aquella que refleja la relacion real entre los 4&tomos que forman el compuesto.
Es siempre un multiplo entero de la formula empirica.

Composicion Centesimal:

Porcentaje en masa de cada uno de los elementos que forman el compuesto.

Por ejemplo, La formula molecular del benceno es CgHg Yy la del etino es C,H, pero ambos
coinciden en su formula empirica (relacidon entera mas sencilla) que es CH. Ademas podemos
afirmar que ambos tienen la misma composicion centesimal, puesto que tienen el mismo
porcentaje en masa de cada uno de sus elementos.

Vamos a hacer un ejercicio prdctico donde podamos aplicar estos tres conceptos:

a) Determina la formula empirica de un hidrocarburo sabiendo que cuando se quema cierta
cantidad de compuesto se forman 3,035 g de CO, y 0,621 g de H,O0.

CXHY + 02 - COZ + Hzo
3,035¢g 0,621g
Cuando un compuesto organico se quema completamente, todo su C pasa a CO, y todo su H

pasa a H,0. De esta manera, lo que debemos calcular son los moles de 4tomos de C e H:

1molCO, 1molatC

3,035 g CO, - 44 g CO, "Tomol co, = 0,069 moles atomos C

1mol H,0 2molatH

21 g Hy0 - :
06219 H:0" 3510 Tmol Hy0

= 0,069 moles &tomos H

El siguiente paso es dividir todos por el menor de ellos para convertirlos en nimeros enteros:

C: 0,069/0,069 = 1 , o0
‘ Férmula empirica: CH

H: 0,069/0,069 = 1
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b) Determina su féormula molecular si 0,649 g del compuesto gaseoso ocupa 254,3 mL a 100°Cy 1 atm.

- Para ello calcularemos primero la masa molar del compuesto en cuestidn:

m
P-V=n-R-T-> Pp-V=——————R-T>
Masa molar

m-R-T 0,649-0,082-373

lar = =
- masa molar PV 1-0,2543

=78 g/mol

- Finalmente para determinar la formula molecular estudiamos la relacion entre la masa
molar de la férmula molecular (78 g/mol) y la empirica (13 g/ mol):

78 g/mol ,
— < -6 ‘ Férmula molecular: CgH
13 g/mol o

c¢) Determina su Composicion Centesimal.

Sabiendo que la férmula empirica es CH:

% c = 229/moL 00— 92,39
0 ~ 13 g /mol T esn
w i =9/mb 00 =7 699
0 ~ 13 g /mol - 0

Repasado el tema entero, es recomendable que sigas practicando con ejercicios del estilo de los
que hemos trabajado, pues son muy frecuentes en las PAU y es muy necesario tener claro los

conceptos para resolver problemas de otros temas. Asi que te animo a ojear los problemas

clave por conceptos del apartado “Demuestra lo que sabes” para conseguir la mejor nota © ©
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iii Demuestra lo que sabes !!!

Concepto de repaso: Calculo de masa, moles, atomos, moléculas, moles de atomos...

1. Responda a las siguientes preguntas realizando los calculos correspondientes:
a) éCudl es la masa, expresada en gramos, de 2,6 - 10°° moléculas de CO,?

b) éCual es la masa, expresada en gramos, de un atomo de calcio?

c) éCuantos moles de atomos de hidrégeno hay en 20 gramos de CgHsCI?

Masas atémicas: H=1; C=12; 0=16; Ca=40; Cl=35,5

1mol CO, 44 g CO,

. 20 4 . .
@) 2,6 107 moléculas €O, * o050 025 pmoléculas CO, | 1mol CO,

= 0,019 g CO,

1 mol Ca 40 g Ca
6,022 - 1023 4tomo Ca 1 mol Ca

b) 1 atomo Ca - =6,64-10"23 g Ca

1mol CcHsCl 5 mol atomos H
112,5 g C6H5Cl 1 mol C6H5Cl

c) 20 g C4HsCL - = 0,88 mol atomos H

Concepto de repaso: Ecuacion de los gases ideales

2. Responda a las siguientes preguntas realizando los calculos correspondientes:
a) éCuantos g de CO, gaseoso contiene un recipiente de 1 L a 27°Cy a 10 mmHg de presién?
b) ¢ Cuantos atomos de O hay en 10 L de aire en condiciones normales?

Datos: Masas atémicas: C=12; 0=16; Composicion volumétrica del aire: 20% O,

P-V 0,013 atm-1L
a)P-V=n-R'T - n=ﬁ > n= T =535 -10"*mol CO, —
0,082 ———~ - 300K
mol - K
5,35 - 104 mol €0, - —39C02 _ 4 023 5 co
’ mo 2 1molCO, gt

20L0, 1molO,

b) 10 L aire - 100 L aire . 22410, = 0,089 mol 0, —
6,022 - 1023 moléculas 0, 2 4tomos O 23 .
0,089 mol 0, - . - = 1,07 -10%° &tomos de O
1 mol 0, 1 molécula 0,
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Concepto de repaso: Disoluciones (1)

3. Se dispone de 500 mL de una disolucién acuosa de H,SO, 10 M y densidad 1,53 g/mL.
a) Expresa la concentraciéon de la disolucion en tanto por ciento en masa.

b) Calcula la nueva concentracion al aiiadir 0,2 L de agua.

c) Calcula la nueva concentracion al afiadir una disolucion 0,2 L de H,S0, 12 M.

Masas atémicas: H=1;5S=32;0=16

a) Para poder aplicar la formula de % en masa:

- Calculamos los gramos de soluto (H,S0,):

) moles H,S0,
Molaridad = ————— — moles H,S0, =10M -0,5L = 5mol H,S0,
L disolucion
5 mol Hys0, - —2 9112504 _ 490 5 1,50
MOt 2% 0l HyS0, 9 H22%

- Calculamos los gramos de disolucion:

. g disolucién . L, . .,
Densidad = =————— — g disoluciéon =| 1530 g/L - 0,5L = |765 g disoluciéon
L disolucion

g soluto 490 g H,S0,
% masa = —_— -100 = - _,L'100= 64,05%
g disolucion 765 g disoluciéon

moles H,SO0, ~ 10M-05L  5mol
L disolucion ~ 05L +0,2L> 0,71

T

Volumen de agua afiadido

b) Molaridad = =714 M

Disolucion 1 Disolucién 2

moles H,SO, _ 10M-05L+/12M-0,2 L - 7,4 mol

¢) Molaridad = L disolucién 05L +|02L 0,7L

=10,57M
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Concepto de repaso: Disoluciones (Il)

4. Una disolucién acuosa de CH;COOH con una riqueza de 10% en masa y densidad 1,05 g/mL
a) Calcula la molaridad de la disolucion.
b) Calcula las fracciones molares de cada componente.

c) Calcula el volumen que se debe tomar del acido concentrado para preparar 0,1 L de una
disoluciéon acuosa de CH;COOH 0,75 M.

d) Si tomamos 150 mL del acido mas diluido y le afiadimos 200 mL del mas concentrado.
éCual es la molaridad del CH;COOH resultante? Supon que los volimenes son aditivos.

Masas atomicas: H=1; C=12;0=16

1050 gdn 10 gCHzCOOH 1mol CH;COOH _ 1,75 mol CHy;COOH

= =1,75M
@ T ldn 100 gdn 60 gCH-COOH 1L disolucion
b) Calculamos los moles de H,0 en 1 litro de disolucion de la siguiente manera:
1050 g-diselucién 90 g¢-H;0 1mol H,0  52,5mol H;0
1L disolucion 100 g-disolucién 18gH0 1L disolucién
¥ _ mol CH;COOH _ 1,75 — 0.032
CHsCOOH ™ 1ol CH;COOH + mol H,0 ~ 1,75+52,5
Xewzcoon + Xwpo =1 = Xp,0o = 0,968
c) Disolucién concentrada - Disolucién preparada (diluida)
1,75M ¢V? 0,75M - 0,1L
0,075 mol 0,075 mol
Puesto que es una dilucion, debe haber el mismo
numero de moles de soluto en ambas disoluciones
Molaridad moles CH;COOH L disolucid 0,075 mol 0.0428 L
= - = =
otariaa L disolucion tsotucion 1,75 M ’
Diluida Concentrada
Molaridad = moles CH;COOH _ 0,15L -0,75M |+ 0,2L -1,75M —132M
¢) Molaridad = — 50 Gon 0,15L |+ 0,2 L -
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Concepto de repaso: Disoluciones (ll1)

5. ¢Qué volumen de HCl del 36% en peso y densidad 1,17g/mL se necesita para preparar 50
mL de una disolucién de HCl del 12% de riqueza en peso y de densidad 1,05 g/mL?

Datos: Masas atémicas: H=1; Cl=35,5

- Calculamos la molaridad de la disolucién concentrada (36% en peso y densidad 1,17g/mL):

1170 g-diselucién 36 g HEE 1mol HCl 11,54 mol HCI
1L disoluciéon 100 g-diselueidén 36,5 gHEE 1L disolucion

=11,54 M

- Calculamos la molaridad de la disolucién diluida (12% en peso y densidad 1,05 g/mL):

1050 g-diselucién 12 g HEL 1mol HCl 3,45 mol HCI

- : : ; — = - —=3,45M
1 L disolucion 100 g-diselucién 36,5 gHEL 1L disolucion
Disolucidn concentrada - Disolucidn preparada (diluida)
11,54 M ¢V? 3,A5M - 0,05L
0,1725 mol 0,1725 mol
Puesto que es una dilucién, debe haber el mismo
numero de moles de soluto en ambas disoluciones
Molaridad moles HC L disolucid 0,1725 mol 0.0149 L
oiariaad = —————— ™ tsolucion = ———= 0,
L disolucion 11,54 M

Concepto de repaso: Disoluciones (IV)

6. Calcula el volumen de agua que hay que afiadir a 10 mL de HCI 0'5 M, para que la
disolucion pase a ser 0'03 M. Supodn que los volimenes son aditivos.

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

Moles de HCI (la adicion de agua no modifica este valor)
) moles HCI 05M -0,01L
Molaridad = - = -> x=0,156L

L disolucién 0,01L +QCP

MoIarldad que Volumen de agua que

gueremos conseguir debemos ainadir
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Concepto de repaso: Estequiometria (I) & Riqueza o pureza

7. Para determinar la riqueza de una partida de cinc se tomaron 50 g de muestra y se
trataron con acido clorhidrico del 37 % en peso y 1,18 g/mL de densidad, consumiéndose
126 mL de acido. La reaccidn de cinc con acido produce hidrégeno molecular y cloruro de
cinc. Calcula el porcentaje de cinc en la muestra.

Masas atomicas: H=1; Cl = 35’5; Zn = 65’4

- Calculamos la molaridad de la disolucién de HCI a partir de los datos del enunciado:

1180 g-diselucién 37 g HEE 1 mol HCI _ 11,96 mol HCI
1L disoluciéon 100 g-diseluecién 36,5 g-HEl 1L disolucion

=11,96 M

- Calculamos los moles de HCl que se consumen a partir de su molaridad y volumen:

moles HCl

Molaridad = ————— — moles HCl =1196 M - 0,126 L = 1,507 mol HCl
L disolucion

- Escribimos la reaccion ajustada y establecemos la relacion estequiométrica con el Zn:

Zn + 2 HCl - ZnCl, + H,

1 mol Zn 65,4 g7Zn

1,507 mol HCL - 2mol HCl| 1mol Zn

= 49,28 g Zn puros

\

masa pura 100 = 49,28 g Zn puros
masa total de la muestra 50 g muestra

Riqueza = -100 = 98,56%

Concepto de repaso: Estequiometria (Il) - Reactivo limitante y Reactivo en exceso

8. Se mezclan 2 litros de cloro gas a 97°Cy 3 atm de presidn con 3,45 g de sodio metal y se
dejan reaccionar hasta completar la reaccién. Calcula:

a) Los gramos de reactivo no consumido.

b) Los gramos de cloruro de sodio obtenidos.

Masas atomicas: Na =23; Cl = 35'5

a) - Calculamos los moles de cada uno de los reactivos para determinar el limitante:

1 mol Na
—3,45gNa- 239—1\10,_ 0,15molNa
3atm-2L
— moles de Cl, = ;lt:nn - — 0,198 mol Cl,
0,082 ——-370K
mol -k
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- Escribimos la reaccion ajustada e interpretamos la relacion estequiométrica entre ellos:

2 Na + Cl, - 2Nadl

0,15 mol 0,198 mol inicial Cuando todo el Na se consuma (0,15 mol)

! . habran reaccionado la mitad de Cl, (0,075 mol)
0,075 mol reacciona

\l/ quedando un exceso de 0,123 mol de Cl,

Relacion estequiométrica - 2 mol Na : 1 mol Cl,

0,123 mol Cl, exceso

71 g Cl,

0,123 mol Clz . m
2

= 8,72 g Cl, en exceso (no consumido)

b) Ello significa que Na es el reactivo limitante (con el que hacer los célculos) y teniendo en
cuenta la relacién estequiométrica, calculamos los gramos de NaCl obtenidos:

2mol NaCl | 58,5 g NaCl

0,15 mol Na - 2molNa | 1mol NaCl

= 8,775 g NaCl obtenidos

Concepto de repaso: Estequiometria (lll) & Riqueza o pureza y Rendimiento

9. La descomposicion de 5 g de KCIO; del 95% de pureza da lugar a la formacién de KCl y O,.
Si el rendimiento de la reaccion es del 83%, calcula los gramos de KCl que se formaran.

Masas atomicas: K=39; Cl =35'5; O =16

- Calculamos los moles de KCIO; (recuerda que la muestra tiene una pureza del 95%):

95 g KClO, 1mol KClO4
100 g muestra | 122,5 g KCl04

5 g muestra - = 0,038 mol KClO;

- Escribimos la reaccion ajustada y establecemos la relacién estequiométrica con el KCI:

2KCIO; - 2KCl + 30,

0,038 mol KCl - 2 MoLKCL | 7459 KCL _, og o kel
OGO 2mol KClo;  1molkcl  <°%9

- No podemos olvidar aplicar el rendimiento de la reaccién que es del 83%, asi que:

Cantidad real 100 0 83 Cantidad Real
= . —> =
Cantidad tedrica ’ 2,88 g KCl

- cantidad real = 2,39 g KCl
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Concepto de repaso: Estequiometria (IV) = Riqueza, Reactivo limitante/exceso y Rendimiento

10. Reaccionan 230 g de carbonato de calcio del 87 % en peso de riqueza con 178 g de cloro
segun la reaccidn (sin ajustar): CaCO; + Cl, = Cl,0 + CaCl, + CO,

Los gases formados se recogen en un recipiente de 20 L a 10 °C. En estas condiciones, la
presion parcial del Cl,0 es 1’16 atmdsferas.

Calcula el rendimiento de la reaccion.

Masas atémicas: C=12; O = 16; Cl = 35’5; Ca = 40.

- Calculamos los moles de cada uno de los reactivos para determinar el limitante:

87 g CaCO4 1 mol CaCO,4
100 g muestra 100 g CaCO4

— 230 g muestra - = 2mol CaCO0;

1 mol Cl,

= 2,5mol Cl,

- Escribimos la reaccidn ajustada e interpretamos la relacién estequiométrica entre ellos:

CaCO; + 2C|2 - Clzo + CaC|2 + CO,

2 mol inicial 2,5 mol inicial . .
| Relacidn estequiométrica - 2 mol Cl,: 1 mol CaCO;

1,25 mol reacciona Cuando todo el Cl, se consuma (2,5 mol) habran

\l/ reaccionado la mitad de CaCO; (1,25 mol) quedando un

exceso de 0,75 mol de CaCO;
l 3

0,75 mol exceso J

Ello significa que Cl, es el reactivo limitante (con el que hacer los cdlculos) y teniendo en

cuenta la relacion estequiométrica, calculamos los moles de Cl,0 tedricos:

1 mol Cl,0

2,5mol Cl, - ol Cl
2

= 1,25 mol Cl,0 tedricos

- Calculamos los moles de Cl,0 reales obtenidos y los comparamos con los tedricos:

pClzo - V 1,16 atm - 20 L
n = = ~ 1mol Cl,0 reales
Cl20 R . T atm . L 2
0,082 ——— 283 K
mol - K
Cantidad Real 1 mol Cl,0 Reales

100 =~ 80%

- Cantidad Teoérica - 1,25 mol Cl,0 Tebricos -
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Concepto de repaso: Férmula empirica y Férmula molecular

11. Un compuesto organico contiene carbono, hidrégeno y oxigeno.
Cuando se queman 15 g de compuesto se obtienen 22 g de diéxido de carbono y 9 g de
agua. La densidad del compuesto en estado gaseoso, a 150°C y 780 mmHg, es 1,775 g/L.

Determina la formula empirica y la férmula molecular del compuesto organico.
Datos: Masas atomicas: C=12; H=1; 0=16

- Calculando los gramos de C e H producidos y restandoselos a los 15 g del compuesto
organico, podremos deducir los g de O que desconocemos:

22 4 CO 1mol CO, 1molatC 12gC —6acC
95%2 " 4 gco, Tmolco, 1molatc 9

94 H.0 1mol H,0 2molatH 1gH _1aH
91Y 18 G H,0 1molH,0 1molatH 9

15 g CompuestoconC,H,0—6gC—1gH=8g0

- Calculamos los moles de atomos de C, H, O y dividimos todos ellos por el menor:

1molatC
6gC-——=10,5 latC C:0,5/0,5=1
9% 124¢C oo mota /
1molat H
1gH-1g—H=1molatH H:1/0,5=2
1 mol at O ) _
890 16 g0 =0,5molat0 0:0,5/0,5=1 Formula empirica: CH,0

- Para determinar la formula molecular, primero calculamos la masa molar del compuesto:

m

P-V=n-R-T- P V=———R-T>
Masa molar
atm- L
m-R-T d-R-T 1,775 g/L - 0,082 ——— mol K -423K
- masa molar G 2 1026 atm g/mo

- Finalmente, para determinar la formula molecular, estudiamos la relacion entre la masa
molar de la férmula molecular (60 g/mol) y la empirica (30 g/mol) y las comparamos:

60 g/mol -
2 =2 - Férmula molecular: C;H;0,
30 g/mol

éQuieres ampliar mds? En el “cuaderno de ejercicios” encontrards muchos mds ejercicios de

este tema clasificados por conceptos, resueltos paso a paso y cuidadosamente disefiados para
afianzar la materia y preparar las Pruebas de Acceso a la Universidad... jiBuscando el 10!!
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