Química 2º Bachillerato

Estequiometría

CONCENTRACIONES

1 CA(J-98). Se dispone de una disolución acuosa de ácido sulfúrico del 98% de riqueza en peso y densidad 1,84 g/mL.

a) Qué volumen de esta disolución se necesita para preparar 0,5 litros de otra disolución de ácido sulfúrico 0,3 M

b) Describa el procedimiento a seguir y el material de laboratorio a utilizar para preparar la disolución del apartado a).

Datos: Masas atómicas: H=1; O=16; S=32.

Sol.: a) V = 8,1 mL.
Solución:

a) Si la concentración que deseamos es 0,3 M, para preparar 0,5 L se necesitarán 

n = 0,3·0,5 = 0,15 mol de H2SO4
Los gramos que necesitamos lo obtenemos multiplicando los moles por la masa molecular del compuesto.

m = n·M(H2SO4) = 0,15·98 = 14,7 g de H2SO4
Sabemos que disponemos de ácido del 98% y 1,84 g/mL de densidad, por tanto para coger estos gramos de sulfúrico de la disolución debemos sacar
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b) Para preparar la disolución del apartado a) mediremos 8,1 mL con una pipeta de 10 mL y los introduciremos en un matraz aforado de 500mL. Por último añadiremos agua hasta completar los 500 mL, cuidando de enrasar bien el matraz.

2 CA(J-98). La temperatura de una muestra de 0,010 g de Cl2 contenidos en un recipiente de 10 mL, es 250 °C. a) Calcular la presión. b) Si se introducen en el recipiente 0,12 g de N2, ¿cual es la fracción molar de Cl2 en la mezcla?.

Datos: m.a. (Cl) = 35,5; m.a. (N) = 14,0; R = 0,082 atm·L·mol-1·K-1.

Sol.: a) p = 0,6 atm; b) X = 0,032

Solución:

a) Los moles de Cl2 que hay en 0,010 g son:
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Aplicando la ecuación de los gases ideales:
p·V = n·R·T   (   p =
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b) Los moles de N2 que hay en 0,12 g son:
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La fracción molar de Cl2 en la mezcla será:
X(Cl2) =
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3 CA(J-98). Una disolución concentrada de ácido clorhídrico contiene un 35,2% en masa y su densidad es de 1,175 g/mL. Calcular:

a) La molalidad de esta disolución.

b) La molaridad de la disolución. 

c) El volumen de ésta que se necesita para preparar 3 litros de una disolución 2 M de HCl

Datos. Masas atómicas: Cl = 35,5 ;H = 1.

Sol.: a) m = 14,9 mol/kg; b) M = 11,3 mol/L; c) V = 531 mL.
Solución:

a) Para encontrar la molalidad debemos calcular primero el número de moles de HCl. Cada 100 g de disolución contiene 35,2 g de HCl y 64,8 g de agua.
n =
[image: image14.wmf])

(

HCl

M

m

=
[image: image15.wmf]5

,

36

2

,

35

 = 0,964 mol HCl

La molalidad de la disolución será por tanto:
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b) Para encontrar la molaridad debemos saber el volumen ocupado por 100 g de disolución
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La molaridad de la disolución será por tanto:
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c) Como la concentración de la disolución es 11,3 M, y queremos preparar otra de concentración menor, 2 M, bastará igualar los equivalentes de la disolución concentrada y la de la diluida.

(V·N)c = (V·N)d   (   11,3·Vc = 2·3   (   Vc = 0,531 L de disolución concentrada.
Para preparar la disolución pedida tomaremos 531 mL de la disolución concentrada y le añadiremos agua destilada hasta completar los 3 L.

4 LA(J-02).- Un ácido sulfúrico concentrado contiene un 92% en masa de ácido y su densidad es de 1813 kg· m-3
a) Calcular el volumen de este ácido concentrado necesario para preparar 100 cm3 de una disolución 0,10 M.

b) Explicar cómo realizaría esta preparación en el laboratorio y nombre el material que utilizaría.

c) Indicar y justificar las precauciones que se deberían tomar en el laboratorio al utilizar este ácido.

Datos: masas at6micas: H = 1; O = 16; S = 32.

Sol.: a) V = 0,587 mL.

Solución:

a) Necesitamos coger 0,1 mol de H2SO4 por litro de disolución, como solo queremos preparar 100 mL, tendremos que coger 0,01 mol de H2SO4. Estos moles pesan

m = 0,01·M(H2SO4) = 0,98 g de H2SO4
Como la disolución de partida tiene un 92 % de riqueza deberemos pesar
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b) Se tomarían los 0,59 mL del ácido concentrado con ayuda de una probeta graduada, y se llevarían hasta un matraz aforado de un litro, completando con agua destilada hasta la marca de enrase. Finalmente, se agitaría la disolución para homogeneizarla.
c) El ácido sulfúrico es un producto altamente corrosivo , irritante, y un fuerte agente deshidratante, por ello es fundamental evitar su contacto con la piel y los ojos, debiendo trabajar con guantes y gafas de seguridad. Además, al preparar una disolución de este ácido, siempre se debe verter el ácido sobre el agua, poco a poco, y nunca al contrario.

5 LA(S-02).- La etiqueta de un frasco de ácido acético concentrado indica que es del 84,2% en masa que su densidad es de 1,069 g/cm3 .

a) Calcular la concentración molar de ácido acético del frasco.

b) Determinar el volumen de ácido concentrado necesario para preparar 100 cm3 de disolución de ácido acético 3 M.

c) Explicar como haría esta preparación en el laboratorio, especificando el material usado para ello.

Datos: masas atómicas: H = 1; C = 12; O = 16.

Sol.: a) M = 14 mol/L; b) V = 21,4 mL.
Solución:
a) Un litro de disolución pesa

m = d·V   (   m = 1,069·1000 = 1069 g de disolución

La riqueza en ácido acético es del 84,2 %, por tanto
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Por tanto la molaridad será: 14 M

b) Se va a hacer una dilución, entonces se cumplirá que:
(V·N)c = (V·N)d   (   Vc =
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c) Se tomarían los 21,4 cm3 de la disolución de HAc 14 M con una pipeta aforada, y se llevarían a un erlenmeyer de 100 cm3 enrasando con agua destilada hasta la marca, agitando a continuación.

6 LA(S-02).- Se prepara una disolución mezclando 54,9 g de hidróxido de potasio con 500 g de H2O líquida hasta obtener una disolución de densidad 1,09 g/cm3.

a) Calcule la molaridad del hidróxido de potasio.

b) Calcule el volumen de disolución de hidróxido de potasio necesario para preparar 500 mL de disolución 0,1 M. Suponga que los volúmenes son aditivos.

c) Calcule la molaridad de la disolución preparada mezclando 50 mL de disolución del apartado a) con 40 mL de KOH 0,82 M, y llevado finalmente a 100 mL con agua.

Sol.: a) 1,92 M; b) V = 26 mL; c) 1,29 M.
Solución:

a) La disolución pesa, m = 54,9 + 500 = 554,9 g, y tiene un volumen

V = 
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b) Se va a preparar una disolución de KOH más diluida a partir de la concentrada; entonces se cumple:
nº equivalentes diluida = nº equivalentes concentrada
(N·V)d = (N·V)c   (   1,92·Vc = 0,1·0,5   (   Vc = 0,026 L = 26 mL del KOH concentrado
c) Disolución de KOH nº 1:
V = 50 mL = 50·10-3 L; M = 1,92 M   (   n = M·V   (   n(KOH) = 1,92·50·10-3 = 0,096 mol
Disolución de KOH nº 2:
V = 40 mL = 40·10-3 L; M = 0,82 M   (   n(KOH) = 0,033 moles
Disolución final = disolución nº 1 + disolución nº 2 + agua
V final = 50 + 40 + 10 = 100 mL
M disolución final = 
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7 LA(S-02).- Una disolución acuosa, cuya densidad es 0,990 g /cm3, contiene 20 g de acetona, CH3 -CO - CH3 por cada 250 mL de disolución.

a) Calcule la molalidad y la fracción molar de acetona en la disolución.

b) ¿Qué volumen de esta disolución contiene 1 mol de acetona?

Sol.: a) m = 1,37 mol/kg; X = 0,026; b) V = 735 mL.
Solución

a) Se calculan los moles de acetona que contienen los 20 g dados
n =
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La disolución pesa

m = d·V   (   m = 0,990·250 = 247,5 g

La molalidad es
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Para calcular la fracción molar hay que calcular los moles de agua que contiene. Los gramos de agua son

247,5 ( 20 = 227,5 g de agua
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b) Se conocen los moles de acetona en los 0,25 L de disolución, luego se halla el volumen que contendría un mol:
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8 LA(J-03).- Una disolución de HNO3 15 M tiene una densidad de 1,40 g/mL. Calcule:

a) La concentración de dicha disolución en tanto por ciento en masa.

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

Datos: Masas Atómicas: N = 14; O = 16 ; H =1.

Sol.: a) 67,5 %; b) V = 33,3 mL.
Solución: 

a) Un litro de disolución pesa, m = d·V = 1,40·1000 = 1400 g

Los gramos que hay de soluto son

m = n·M(HNO3) = 15·63 = 945 g de HNO3
Por tanto
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b) Se procede a preparar una disolución más diluida a partir de otra más concentrada de molaridad conocida:

nº equivalentes concentrada = nº equivalentes diluida

(N·V)c = (N·V)d   (   Vc =
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= 0,033 L = 33,3 mL de disolución concentrada de HNO3
9 LA(J-03).- En una botella de ácido clorhídrico concentrado figuran los siguientes datos: 36,23% en masa de HCl, densidad 1,180 g/cm3. Calcule:

a) La molaridad y la fracción molar del ácido.

b) El volumen de este ácido concentrado que se necesita para preparar un litro de disolución 2 molar.

Datos: Masas atómicas: H = 1,0 ; Cl = 35,5.

Sol.: a) 11,71 M; X = 0,219; b) V = 170 mL.
Solución: 

a) Un litro de disolución pesa, m = d·V = 1,180·1000 = 1180 g
De estos gramos de HCl son, m = 1180·0,3623 = 427,5 g de HCl

Los moles serán
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Para calcular la fracción molar hay que calcular los moles de agua que contiene. Los gramos de agua son

1180 ( 427,5 = 752,5 g de agua
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b) Al diluir una disolución se cumple:
nº equivalentes concentrada = nº equivalentes diluida
(N·V)c = (N·V)d   (   11,71·Vc = 2·1   (   Vc = 0,17 L = 170 mL

10 LA(J-03).- a) Calcule que volumen de una disolución 1,2 M de una disolución de hidróxido de sodio se ha de diluir hasta 500 cm3 para obtener una disolución de concentración 4,8·10(2 M

b) Explique el procedimiento y el material que utilizaría en el laboratorio para preparar dicha disolución diluida.

c) Indique si debería aparecer una advertencia de peligrosidad en el frasco de hidróxido de sodio, y en caso afirmativo, cual sería.

Sol.: a) V = 20 mL.
Solución: 
a) Se va a diluir la disolución dada, entonces se cumple:
nº equivalentes concentrada = nº equivalentes diluida
(N·V)c = (N·V)d   (   1,2·Vc = 4,8·10(2·500   (   Vc = 20 cm3
b) Se tomaría el volumen calculado (20 mL) con una pipeta graduada, se llevaría hasta un matraz aforado, donde se enrasaría con agua destilada hasta 500 mL, agitando para homogeneizar la mezcla.

c) Se debería advertir que se trata de una sustancia corrosiva.

11 LA(J-03).- La concentración de un ácido nítrico comercial es del 60% en masa, y su densidad de 1,31 g/cm3.

a) Calcular su molaridad.

b) Indicar el volumen de este ácido comercial necesario para preparar 500 cm3 de un ácido nítrico 0,2 molar.

c) Explicar como haría esta preparación en el laboratorio y que material emplearía.

Datos: Masas atómicas: N = 14 ; O = 16; H = 1

Sol.: a) M = 12,48 mol/L; b) V = 8 mL.
Solución: 

a) Un litro de disolución pesa, m = d·V = 1,31·1000 = 1310 g

De estos gramos de HNO3 son, m = 1310·0,60 = 786 g de HNO3
Los moles serán

n =
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b) Se va a diluir la disolución dada, entonces se cumple:
nº equivalentes concentrada = nº equivalentes diluida
(N·V)c = (N·V)d   (   12,48·Vc = 0,2·500   (   Vc = 8 cm3
c) Se tomaría el volumen calculado con una pipeta graduada, se llevaría hasta un matraz aforado, donde se enrasaría con agua destilada hasta 500 mL, agitando para homogeneizar la mezcla.

12 LA(J-03).- Describir (material, cálculos y procedimiento) como se prepararía en el laboratorio 100 mL de disolución 0,5 M de HCl a partir de la disolución comercial (37,5% en peso y densidad =1,19 g/ mL)

Sol.: V = 4,1 mL
Solución:
Se utilizaría una pipeta graduada para extraer de la disolución inicial de HCl, el volumen necesario para preparar la otra disolución, más diluida. Se llevarían los mL calculados hasta un matraz aforado, donde se añadiría agua destilada, agitando para disolver bien el HCl, y se enrasaría hasta la marca (de 100 mL) 
Para preparar 100 mL de disolución 0,5 M necesitamos: n = M·V = 0,5·0,1 = 0,05 mol HCl

Estos moles pesan: m = 0,05·M(HCl) = 1,825 g de HCl

Como la disolución comercial está al 37,5 %, habrá que tomar
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Añadiríamos, 95,9 mL de agua destilada, para completar los 100 mL pedidos en el enunciado.

13 LA(S-03).- Se mezclan las siguientes cantidades de hidróxido de calcio en un matraz: 0,435 g; 1,55·10(3 moles; 30 mL de una disolución 0,011 M en esta sustancia; 50 mL de una disolución que contiene 0,61 moles de este compuesto en 1 litro de disolución. Suponiendo que el volumen final de disolución es de 80 mL y que la densidad de la disolución final es igual a 1,053 g/mL. Calcule:

a) La molaridad de la disolución resultante.

b) La molalidad de la misma.

Sol.: a) M = 0,48 mol/L; b) m = 0,47 mol/kg
Solución: 

a) Los moles totales de soluto son

1) 0,435 g   (   n1 =
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2) n2 = 1,55·10(3 mol

3) n3 = M·V = 0,011·0,030 = 3,3·10(4 mol
4) n4 = M·V = 0,61·0,050 = 0,0305 mol

En total

n = n1 + n2 + n3 + n4 = 0,03827 mol
Como el volumen es de 80 mL, la molaridad será

M =
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b) La disolución pesa

m = d·V = 1,053·80 = 84,24 g disolución

de estos gramos son de hidróxido de calcio

m = 0,03827·M(Ca(OH)2) = 2,83 g Ca(OH)2
por tanto los gramos de agua son

84,24 ( 2,83 = 81,41 g de agua

La molalidad será

m =
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14 LA(S-03).- Describa detalladamente cómo obtendría y separaría en el laboratorio el precipitado de trioxocarbonato (IV) de calcio [carbonato de calcio]. Dibuje el material empleado. ¿Cómo haría para disolver el precipitado?

Solución: 

Para obtener un precipitado de carbonato de calcio, se añadiría con una probeta una disolución de cloruro de calcio, a un vaso de precipitados que contenga una disolución de carbonato de sodio; entonces se observará en el fondo del vaso la aparición de un precipitado blanco, será el carbonato de calcio; mientras, quedarán disueltos iones sodio e iones cloruro: Para disolver el precipitado de CaCO3 (formado por el anión de un ácido débil), se disolverá en un ácido fuerte, como sulfúrico o clorhídrico, de modo que se forme el ácido carbónico, que es muy volátil. Debido a esta volatilidad, el equilibrio que se produce entre el carbonato de calcio y el ácido carbónico formado, se desplazará hacia la derecha, para sustituir el ácido que se va perdiendo, disolviéndose dicho carbonato:
CaCO3 (s)  +  2 H+   (   H2CO3  +  Ca2+
Probeta con disolución de CaCl2
Precipitado blanco de CaCO3 en el fondo del vaso de precipitados

COMPOSICION CENTESIMAL Y FORMULAS

1 CA(J-98). Al quemar 30 g de un compuesto orgánico formado por C, H, y O, y de masa molecular100, con exceso de oxígeno, se forman 66 g de dióxido de carbono y 21,6 g de agua. Calcular la fórmula molecular del compuesto.

Sol.: C5H8O2.
Solución :

Recordemos que en una combustión orgánica completa siempre se cumple que el compuesto orgánico más el oxígeno produce dióxido de carbono más agua.

Hallamos primero los gramos de cada elemento, a partir de los pesos atómicos y moleculares:

C: Todo el carbono del compuesto, está en el dióxido de carbono
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H:Todo el hidrógeno del compuesto, está en el agua
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O: Por diferencia
30 – (18 + 2,4) = 9,6 g de O

Queremos hallar ahora la proporción que tenemos de cada elemento
C: 
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lo pasamos a números enteros dividiendo por el menor de ellos (0,60)
C: 
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multiplicando por 2 para obtener todos los números enteros.
C: 2,5·2 = 5     ;     H: 4·2 = 8     ;     O: 1·2 = 2

La fórmula empírica es (C5H8O2)n

Luego teniendo de nuevo en cuenta los pesos atómicos:
(5·12 + 8·1 + 2·16 )·n = 100   (   n = 1

Luego la fórmula molecular es C5H8O2.

2 CA(S-98). Al quemar un hidrocarburo de fórmula CxHy, se forman dióxido de carbono y agua.

El cociente de la masa de dióxido de carbono entre la masa de agua es 1,955. Determinar la fórmula empírica del hidrocarburo.

Sol.: C4H10.
Solución:

La ecuación de la combustión es:

Cx Hy  +  
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Como la masa de un compuesto se calcula multiplicando el nº de moles por su peso molecular:
m(H2O) = 
[image: image71.wmf]2

y

·18 = y·9     ;     m(CO2) = x·44

Según los datos del problema: m(CO2) = 1,955·m(H2O)
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Para que x e y sean números enteros, la única solución posible a esta igualdad es la siguiente:

x = 4 y = 10

Por lo tanto, la fórmula empírica del hidrocarburo es: C4H10
3 CA(J-99). 0,5 gramos de una muestra de bromuro de un metal reaccionan con una disolución de nitrato de plata, produciendo un precipitado de 0,795 gramos de bromuro de plata. Si el peso atómico del metal es 115,0 at/g, ¿cuál es la fórmula más sencilla del bromuro del metal?

Datos: Pesos atómicos: N=14,0; O=16,0; Br=79,9; Ag=107,9 g/at-g.

Sol.: MBr3.
Solución:

La reacción que tiene lugar es la siguiente:
MBrn  +  AgNO3   (   AgBr  +  MNO3
Comenzamos calculando la cantidad de bromo presente en los 0,795 g del precipitado de AgBr. Para ello, teniendo en cuenta los pesos atómicos, se tiene:
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Esta cantidad de Br es la que ya existía en los 0,5 g de la muestra de bromuro metálico inicial.

La fórmula de este compuesto será MBrn, y conociendo el peso atómico del metal M (115,0), un mol de MBrn tendrá una masa de:

(115,0 + 79,9·n ) g.

Por tanto, podemos escribir que:

[image: image77.wmf]Br

g

MBr

g

n

388

,

0

5

,

0

=
[image: image78.wmf]Br

g

MBr

g

n

n

9

,

79

)

9

,

79

0

,

115

(

×

+

   (   n = 3
Así, la fórmula más sencilla del bromuro metálico será: MBr3
4 CA(S-99). En la combustión de 2,371 g de carbono se forman 8,688 g de un óxido gaseoso de este elemento. En condiciones normales, 1 litro de este óxido pesa 1,965 g. Hallar la fórmula empírica y molecular de este óxido.

Datos: Masas atómicas: C = 12, O = 16.

Sol.: CO2.
Solución:

Reacción:
x C  +  
[image: image79.wmf]2
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El óxido final tiene una masa de 8,688 g de los cuales 2,371 tienen que ser de carbono, ya que todo el carbono del óxido proviene del carbono inicial.

La masa del oxígeno en el óxido es: m(O2) = 8,688 – 2,371 = 6,317 g de oxígeno en el óxido

moles de átomos de carbono en el óxido: 
[image: image80.wmf]12
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moles de átomos de oxígeno en el óxido: 
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Dividiendo ambos números por el menor de ellos ( 0,197) se obtiene:
moles de átomos de C: 
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Por lo tanto la fórmula empírica es (CO2)n
1 L de (CO2)n en c.n. tiene una masa de 1,965g. Sabemos que 1 mol de cualquier gas en condiciones normales ocupa 22,4 L, por lo que 1 L de este gas CO2 contiene:
Moles de CO2 en 1L = 
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La fórmula molecular es CO2
5 LA(J-02).- En la combustión de 2,37 g de carbono se forman 8,69 de un óxido gaseoso de este elemento. Un litro de este óxido, medido a 1 atm de presión y a 0 ºC, pesa 1,98 g. Obtenga la fórmula empírica del óxido gaseoso formado. ¿Coincide con la fórmula molecular?

Razone la respuesta.

Sol.: CO2.
Solución

La reacción que tiene lugar es la siguiente:

C  +  O2   (   CxOy
El carbono presente en el óxido, procede del carbono sólido que ha sido quemado, luego el compuesto formado, contendrá 2,37 g de C, siendo el resto de su masa (8,69 - 2,37 = 6,32 g), la correspondiente al oxígeno.
Se determinan los átomos de cada uno de ambos elementos contenidos en dichas masas, haciendo uso de las masas atómicas dadas como datos:

Átomos de C =
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Se dividen ambas cifras por la más pequeña, para tener una relación estequiométrica de números enteros, quedando:
Átomos de C = 
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Luego el óxido formado en el problema es el óxido con un átomo de C y 2 de O: el CO2
6 LA(J-03).- Al pasar una corriente de cloro en exceso sobre 16 gramos de estaño se forman 35,14 gramos de un cloruro de estaño. Cuando se combinan exactamente 20 gramos de estaño con 5,39 gramos de oxígeno se forma un óxido de fórmula SnO2.

Calcular:

a) La masa atómica del estaño.

b) La fórmula del cloruro de estaño formado.

Datos: Masas atómicas: O = 16; Cl = 35,5.

Sol.: a) Sn = 118,7 u; b) SnCl4.
Solución: 

a) Como las proporciones se mantienen en la reacción
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b) Los dos gramos de cloro serán: 35,14 ( 16 = 19,14 g Cl

Moles de átomos de Sn disponibles = 
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dividiendo por el menor
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Se trata del SnCl4.

7 LA(S-03).- Cuando se tratan 10 g de un sulfuro de hierro con exceso de ácido clorhídrico, el gas H2S producido ocupa 3,74 litros en condiciones normales. Calcular la fórmula del sulfuro de hierro.

Datos: Masas atómicas: H = 1; S = 32; Fe = 55,8

R = 0,082 (atm·L)/(mol·K)

Sol.: FeS2.

Solución:
Se determinan los moles de gas generados:

p·V = n·R·T   (   n =
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La masa de H2S será

m = 0,167×34 = 5,678 g de H2S

Todo el azufre proviene del sulfuro de hierro
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Los gramos de hierro en el sulfuro serán

m = 4,656 g Fe

Los moles de átomos en el sulfuro serán
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Por lo tanto, el sulfuro pedido será FeS2, que corresponde a la pirita.

8 LA(J-04).- Una mezcla de yoduro de litio y de potasio tiene una masa de 2,5 g. Al tratarla con nitrato de plata 1,0 M se obtuvieron 3,8 g de yoduro de plata. 
a) Determine la composición porcentual de la muestra. 
b) Calcule el mínimo volumen necesario de la disolución de nitrato de plata. 
Masas atómicas: Litio = 7; potasio = 39; yodo = 127; plata = 108.

Sol.: a) 30,84 % (LiI) y 69,16 % (KI); b) V = 16,2 mL.

Solución: 

a) La reacción que tiene lugar es:
LiI  +  KI  +  2 AgNO3   (   2AgI (  +  LiNO3  +  KNO3
Los moles de AgI que precipitan son: 

n =
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De la estequiometría de las reacciones que tienen lugar se observa que:
Cómo la cantidad de yoduro (I() que precipita proviene de los yoduros de potasio y de litio, el número de moles de AgI tiene que ser igual a la suma de moles de LiI más los moles de KI.
Si llamamos x a la cantidad de LiI, la cantidad de KI será 2,5 – x, entonces: 


[image: image108.wmf]134

x

+
[image: image109.wmf]166

5

,

2

x

-

= 1,617·10(2
de dónde x (cantidad de LiI) = 0,771 g y la cantidad de KI es 1,729 g. La composición porcentual de la mezcla es: 

0,771 g LiI
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b) De acuerdo con la estequiometría de la reacción química, cada mol que precipita de AgI necesita un mol de AgNO3, por tanto, los moles de AgNO3 necesarios son 1,617·10(2. Teniendo en cuenta que la molaridad de la disolución del nitrato de plata es 1 M, el volumen mínimo necesario es:
n = M·V   (   V =
[image: image112.wmf]M
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= 1,617·10(2 L = 16,2 mL de disolución de AgNO3 1 M.

ESTEQUIOMETRIA

1 L(J-96).- Al reaccionar 1 mol de fósforo blanco (P4) con hidróxido de sodio disuelto en agua se obtiene fosfina (hidruro de fósforo) y dihidrógeno dioxo fosfato (I) de sodio. (a) ¿Cuántos gramos se producen de la sal? (b) ¿Cuántos gramos de fósforo se necesitarían para obtener 1 litro de fosfina a 1 atm y 37 ºC?

Datos: P = 32 ; O = 16 ; Na = 23 ; H = 1.

Sol.: (a) 267 g; (b) 5,12 g

Solución
La reacción sería

P4  +  3 NaOH  +  3 H2O   (   PH3  +  3 NaH2PO2
a) Según la proporción que indica el ajuste, por cada mol de P4 se obtienen 3 mol de sal, expresados en gramos son

m = 3·M(NaH2PO2) = 267 g

b) Los moles que hay en 1 L de fosfina en esas condiciones son
p·V = n·R·T   (   n =
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La proporción que indica el ajuste entre la fosfina y el fósforo es de 1:1, es decir, el mismo número de moles, 0,04 mol de P4. Expresados en gramos
m = 0,04·M(P4) = 5,12 g
2 CA(J-98). Para saber el contenido en carbonato de calcio de una caliza impura se hacen reaccionar 14 g de la caliza con ácido clorhídrico del 30% en peso y de densidad 1,15 g/mL. Sabiendo que las impurezas no reaccionan con ácido clorhídrico y que se gastan 25 mL del ácido, calcule:

a) El porcentaje de carbonato de calcio en la caliza.

b) El volumen de dióxido de carbono, medido en condiciones normales, que se obtiene en la reacción.

Masas atómicas: calcio = 40; carbono = 12; oxígeno 16; cloro =35,5; hidrógeno = 1.

Sol.: a) 86 %; b) V = 2,7 L.

Solución:

a) La ecuación estequiométrica, ajustada, de la reacción es:
CaCO3  +  2 HCl   (   CaCl2  +  H2O  +  CO2
La cantidad de HCI que hay disuelta en los 25 mL de disolución:
m = V·d = 25·1,15 = 29 g disolución
Los gramos de HCl que hay en estos 29 g de disolución serán
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Expresados en moles serán

n =
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Según la ecuación de la reacción, 1 mol de CaCO3 reacciona con 2 moles de HCI. En consecuencia de carbonato habrán reaccionado la mitad, es decir, 0,12 mol de CaCO3.
Expresados en gramos

m = 0,12·M(CaCO3) = 12 g

Relacionando esta cantidad de CaCO3 con los 14 g de muestra, la riqueza de la misma será:
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b) Según la estequiometría podemos hallar el CO2 desprendido, teniendo en cuenta que por cada 2 moles de HCl se produce 1 mol de CO2, es decir la mitad, en consecuencia 0,12 mol de CO2 que en c.n ocupan

V = 0,12 mol·22,4 L/mol   (   V = 2,7 L
3 CA(J-99). Se tiene una muestra de 0,156 gramos de una aleación de cinc y aluminio. Se trata con ácido sulfúrico y se producen 114 mL de hidrógeno gas medidos a 27ºC y 725 mm Hg. Calcular la composición de la aleación y la masa de ácido sulfúrico necesaria para reaccionar con el aluminio contenido en la muestra.

Datos: R = 0,082 atm·L/K·mol; Masas atómicas relativas: H = 1; O = 16; Zn = 65,37; Al = 26,98. 1 atm= 760 mm Hg. La reacción del ácido sulfúrico con los dos metales produce el correspondiente sulfato e hidrógeno gas.

Sol.: 67,9 % (Zn) y 32,1 % (Al); m = 0,27 g de H2SO4.
Solución:

Las ecuaciones ajustadas son:
Zn  +  H2SO4   (   ZnSO4  +  H2 (
2 Al  +  3 H2SO4   (   Al2(SO4)3  +  3 H2 (
Con la ecuación de los gases ideales calculamos el número total de moles de H2 desprendidos.
p·V = n·R·T   (   n = 
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Cada mol de Zn produce un mol de H2, y cada mol de Al produce 1,5 mol de H2 de modo que:
Moles de Zn = 
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Moles de H2 = 4,4·10(3 = 
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x = 0,106 g de Zn   y   0,165 – 0,106 = 0,050 g de Al.

La composición en porcentaje será:

Zn: 
[image: image127.wmf]156

,

0

106

,

0

100 = 67,9 %

Al: 
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La cantidad de H2SO4 que reacciona con el Al de la muestra será:

Moles de H2SO4 = 
[image: image129.wmf]2
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La masa en gramos del ácido será
m = 2,78·10(3·98 = 0,27 g H2SO4
4 LA(J-02).- El carbonato de calcio sólido reacciona con una disolución de ácido clorhídrico para dar agua, cloruro de calcio y dióxido de carbono gas. Si se añaden 120 mL de la disolución de ácido clorhídrico, que es del 26,2 % en masa y tiene una densidad de 1,13 g/mL, a una muestra de 40,0 g de carbonato de calcio sólido, ¿cuál será la molaridad del ácido clorhídrico en la disolución cuando se haya completado la reacción? (Suponga que el volumen de la disolución permanece constante).

Masas atómicas: Carbono = 12; oxígeno = 16; calcio = 40; cloro = 35,5; hidrógeno = 1.

Sol.: M = 1,4 mol/L.
Solución:

La reacción que tiene lugar, ya ajustada es la siguiente:
CaCO3  +  2 HCl   (   CaCl2  +  H2O  +  CO2
Se determinan, en primer lugar, los gramos de soluto (HCl) presentes en la disolución de riqueza y densidad dadas, y con ellos, su molaridad (considerando volumen 1 litro):
m = d·V   (   m = 1,13·120 = 135,6 g disolución

Los gramos de HCl son
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En moles suponen
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La molaridad será

M =
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Los moles de carbonato de calcio contenidos en la muestra de 40 g:
n =
[image: image136.wmf])
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Por la estequiometría de la reacción ajustada, los moles de HCl que reaccionan son el doble x = 0,8 mol de HCl que se consumirán.
Como se disponía de 0,97 moles del ácido, será el reactivo en exceso, sobrando: 0,97 – 0,8 = 0,17 mol de HCl. Y para el mismo volumen que al inicio de la reacción, la concentración que corresponde a este número de moles será:
M =
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5 LA(J-02).- La tostación del mineral blenda (sulfuro de cinc) se produce según la reacción (sin ajustar):

Sulfuro de cinc + Oxígeno ( Dióxido de azufre + Óxido de cinc

Calcular:

a) Los litros de aire medidos a 200 ºC y 3 atm necesarios para tostar 1 kg de blenda, con un 85% de sulfuro de cinc. Se admite que el aire contiene un 20% de oxígeno en volumen.

b) Los grados de óxido de cinc obtenidos en el apartado a).

c) La presión ejercida por el dióxido de azufre gas, obtenido en el apartado a), en un depósito de 250 litros a 80 ºC.

Datos: Masas atómicas: O = 16; S = 32; Zn = 65,4; R= 0,082 atm L/mol K.

Sol.: a) V = 846,85 L; b) m = 710,6 g; c) p = 1 atm.
Solución:

La reacción que tiene lugar, ya ajustada es la siguiente:
ZnS  +  
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 O2   (   SO2  +  ZnO

a) Los gramos de sulfuro de cinc en el kilo de blenda serán: m = 1000·0,85 = 850 g

Expresados en moles

n =
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Según el ajuste, de oxígeno se necesitan 1,5 moles mas.

n = 1,5·8,73 = 13,1 mol de O2
Estos moles de oxígeno ocupan un volumen de

p·V = n·R·T   (   V = 
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Por tanto el volumen de aire será
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b) Según el ajuste los moles de óxido de cinc son los mismos que de sulfuro de cinc: n = 8,73 mol ZnO

m = n·M(ZnO)   (   m = 8,73·81,4 = 710,6 g de ZnO

c) Según el ajuste los moles de dióxido de azufre son los mismos que de sulfuro de cinc: n = 8,73 mol SO2.
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6 LA(J-02).- El cloro se obtiene en el laboratorio por oxidación del ácido clorhídrico con MnO2 , proceso del cual se obtiene también cloruro de manganeso (II) y agua:

a) Escribir la reacción que tiene lugar (ajustada convenientemente).

b) Calcular el volumen de disolución de ácido clorhídrico de densidad 1,15 g · cm-3 y 30% en masa que se necesita para obtener 10 L de gas cloro, medidos a 30 ºC y 1,02 · 105 Pa.

c) De los siguientes pictogramas, cuál será el más adecuado para un recipiente que contenga ácido clorhídrico. Justificar la respuesta.

[image: image1.wmf]100
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Datos: masas atómicas: H = 1; CI = 35,5; R = 0082 atm · L · K-1 · mol-1 = 831 J · K-1 · mol-1
Sol.: a) 4 HCl + MnO2 ( Cl2 + MnCl2 + 2 H2O; b) 169,3 mL; c) B.
Solución:

a) La reacción que tiene lugar, ya ajustada será:
4 HCl  +  MnO2   (   Cl2  +  MnCl2  +  2 H2O

b) Los moles en 10 L de gas cloro en las condiciones indicadas

T = 273 + 30 = 303 K     ;     p = 1,02·105 Pa = 
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Según el ajuste los moles de HCl son cuatro veces mas: n = 4·0,4 = 1,6 mol HCl.

Estos moles pesan

m = 1,6·M(HCl)   (   m = 1,6·36,5 = 58,4 g HCl

Los gramos de disolución serían
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El volumen de disolución es

V = 
[image: image152.wmf]d
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c) El símbolo adecuado para un envase de disolución de HCl sería el B, pues se trata de un ácido corrosivo, capaz de atacar la piel y otros materiales; por lo que rápidamente debe aplicarse agua abundante sobre la zona afectada.

7 LA(S-02).- El níquel reacciona con ácido sulfúrico según:

Ni + H2SO4 ( NiSO4 + H2
a) Una muestra de 3 g de níquel impuro reacciona con 2 mL de una disolución de ácido sulfúrico 18 M. Calcule el porcentaje de níquel en la muestra.

b) Calcule el volumen de hidrógeno desprendido, a 25 ºC y 1 atm, cuando reaccionan 20 g de níquel puro con exceso de ácido sulfúrico.

Datos: R = 0,082 (atm· L) / (K· mol) . Masa atómica: Ni = 58,7.

Sol.: a) 70,44 % (Ni); b) V = 8,32 L.
Solución

La reacción es:

Ni  +  H2SO4   (   NiSO4  +  H2
Se determinan los moles de ácido de concentración conocida 18 M contenidos en los 0,002 L gastados:
n = 18·0,002 = 0,036 mol H2SO4
Estos moles son los mismos que los que se necesitan de níquel.

La masa que ha reaccionado de Ni es

m = 0,036·58,7 = 2,11 g de Ni

La pureza en Ni de la muestra:
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b) Los moles de Ni contenidos en los 20 g puros son:
n =
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Si el ácido está en exceso, y atendiendo a la estequiometría de la reacción, habrán de haber reaccionado otros 0,34 moles de éste, generándose 0,34 moles de H2, que al ser un gas:
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8 LA(S-02).- A una aleación de cinc y aluminio que pesa 0,2 g se adiciona ácido sulfúrico, produciéndose 120 mL de hidrógeno gas medido a 25 ºC y una atmósfera de presión.

Calcular la composición de la aleación y la masa de ácido necesaria para reaccionar con todo el cinc contenido en la muestra.

(R = 0,082 at· L / mol · K ); (Pat H = 1; S = 32; O =16; Zn = 65,4; Al =27)

Sol.: 95,5 % Zn y 4,5 % Al; m = 0,28 g.
Solución:

a) Las reacciones que tienen lugar son:
3 H2SO4  +  2 Al   (   3 H2  +  Al2 (SO4)3
H2SO4  +  Zn   (   H2  +  Zn(SO4)

Se sabe que la cantidad total de H2 desprendido es de 0,12 L medidos a 1 atm de presión y 298 K. Se llama "x" a la masa de Zn en la muestra, e "y" a la masa de Al en la misma, y se plantea un sistema de dos ecuaciones:

x + y = 0,2

Para llegar a una segunda ecuación, se deben relacionar las especies que intervienen en las reacciones:

Los moles de cinc son: n =
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Los moles de Aluminio son: n =
[image: image159.wmf]27
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, en este caso se desprenden 1,5·n moles de H2
Con el volumen real de H2 obtenido, se hallan los moles de este gas generados en la reacción:
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Luego ya se tiene la ecuación que relaciona "x" e "y" que faltaba:
4,91·10(3 = 
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x + y = 0,2

Con ambas, se llega a:

x = 0,19 g   (   
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y = 8,95·10(3 g   (   
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b) Los moles de cinc son

n =
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que coinciden con los moles de ácido. Por tanto la masa de ácido será:

m = 2,9·10(3·M(H2SO4)   (   m = 2,9·10(3·98 = 0,28 g de ácido

9 LA(J-03).- Una muestra de 0,560 g que contenía bromuro de sodio y bromuro potásico se trató con nitrato de plata acuoso recuperándose todo el bromuro como 0,970 g de bromuro de plata.

a) ¿Cuál es la fracción de bromuro potásico en la muestra original?

b) ¿Qué volumen de disolución 1M de nitrato de plata es necesario preparar para precipitar todo el bromo de la muestra?

Datos: Pm NaBr = 102,9; Pm KBr = 119; Pm AgBr = 187,8; Pm AgNO3 = 170

Sol.: a) Br/mezcla = 0,73; b) V = 5,15 mL.
Solución: 

a) Se determinan los gramos de bromo presentes en el precipitado obtenido, haciendo uso de la masas atómicas:
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Luego, esos mismos gramos de bromo, serán los que contenía la mezcla inicial de NaBr y KBr; por lo tanto:
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O expresado en forma de cociente:
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b) La reacción de precipitación que ha tenido lugar es:
NaBr  + KBr  +  2 AgNO3   (   2 AgBr  +  NaNO3  +  KNO3
Los moles de ión bromuro precipitados, se hallan a partir de los gramos calculados antes:
n = 
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Luego, por la estequiometría, 1 mol de Br( reacciona con 1 mol de Ag+ presente en 1 mol de AgNO3, por tanto serán los mismos moles de nitrato que de bromo
x = 5,15·10(3 mol de AgNO3
Como se conoce la concentración de dicha disolución, y recordando la definición de molaridad:

M = 
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V = 5,15 mL de disolución de AgNO3 1 M serán necesarios para obtener el precipitado.

10 LA(S-03).- Describa brevemente la síntesis industrial del ácido sulfúrico mediante el método de contacto indicando las etapas principales y las condiciones de reacción.

Solución: 

La obtención de ácido sulfúrico por el método de contacto, se lleva a cabo en 3 etapas:
1ª) Obtención de SO2. Se funde el azufre sólido, se filtra y bombea a una caldera donde es quemado; consiguiendo además vapor de agua, necesaria en toda planta química.

2ª) Conversión de SO2 en SO3: el SO2 pasa a un convertidor, donde es oxidado con aire tomado de la atmósfera, previamente secado por el propio ácido producido en la planta. Se lleva a cabo con ayuda de un catalizador.

SO2  +  1/2 O2   (   SO3
3ª) Obtención del ácido: en teoría se debería llevar a cabo:
SO3  +  H2O   (   H2SO4
Pero la acción directa del agua sobre el SO3 produce nieblas ácidas; luego se absorbe el SO3 producido con H2SO4 mezclado con agua; se realiza en una torre de absorción, obteniendo una mezcla de SO3 y sulfúrico (oleum), que se enfría, diluye y almacena.

11 .- Se quema 1 tonelada de carbón, que contiene un 8% (en peso) de azufre, liberando como gases de combustión CO2 y SO2. Calcule:

a) El calor total obtenido en dicha combustión.

b) El volumen de CO2 desprendido, medido a 1 atm y 300 K.

c) La masa de SO2 desprendida.

d) Si todo el SO2 se convirtiese en acido sulfúrico, generando lluvia acida, ¿que masa de acido sulfúrico se puede producir? Suponga que un mol de SO2 produce un mol de H2SO4.

Datos. R = 0,082 atm·L·mol−1·K−1. Masas atomicas: H = 1; C = 12; O = 16; S = 32.

(Hof (kJ·mol−1): CO2 = −393; SO2 = −297.

Sol.: a) Q = 3,08×107 kJ; b) V = 1886,82 m3; c) m = 0,16 t; d) m = 0,245 t
Solución: 

En 1 tonelada de carbón hay
106×0,08 = 8×104 g de azufre y 9,2×105 g de carbón
a) La combustión del carbón es

C  +  O2     (     CO2     (H1 = (393 kJ mol(1
Los moles de carbón son
n1 = 
[image: image176.wmf]12
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= 7,67×104 mol C
Por tanto el calor desprendido será

Q1 = 7,67×104×393 = 3,01×107 kJ
La combustión del azufre es

S  +  O2     (     SO2     (H2 = (297 kJ mol(1
Los moles de azufre son

n2 = 
[image: image177.wmf]32
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Por tanto el calor desprendido será

Q2 = 2500×297 = 742500 kJ
El calor desprendido en total será
Q = Q1 + Q2 = 3,01×107 + 742500 = 3,08×107 kJ
b) Los moles obtenidos de CO2 son los mismos que los de carbón
n(CO2) = 7,67×104 mol CO2
Por tanto el volumen obtenido en las condiciones indicadas es

p·V = n·R·T     (     V =
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c) Los moles obtenidos de SO2 son los mismos que los de azufre

n(SO2) = 2500 mol SO2
Que suponen una cantidad, en gramos de

m = n(SO2) M(SO2)     (     m = 2500×64 = 1,6×105 g SO2 = 0,16 t SO2
d) Los moles de ácido sulfúrico serían los mismos que los de SO2
n(H2SO4) = 2500 mol H2SO4
Que suponen una cantidad, en gramos de

m = n(H2SO4) M(H2SO4)     (     m = 2500×98 = 2,45×105 g H2SO4 = 0,245 t H2SO4
12 LE(S-12).- Una muestra de 15 g de calcita, que contiene un 98 % en peso de carbonato de calcio puro, se hace reaccionar con ácido sulfúrico del 96 % y densidad 1,84 g cm(1, formándose sulfato de calcio y desprendiéndose dióxido de carbono y agua.

a) Formule y ajuste la reacción que ocurre.

b) ¿Qué volumen de ácido sulfúrico será necesario para que reaccione totalmente la muestra de calcita?

c) ¿Cuántos litros de CO2 se desprenderán, medidos a 1 atm y 25 ºC?

d) ¿Cuántos gramos de sulfato de calcio se producirán en la reacción?

Datos. R = 0,082 atm L mol(1 K(1. Masas atómicas: H = 1; C = 12; O = 16; S = 32 y Ca = 40.
Solución: 

a) La reacción se puede representar mediante la ecuación ajustada

CaCO3  +  H2SO4   (   CaSO4  +  CO2  +  H2O

b) La cantidad de carbonato que tenemos de partida es

15 g calcita 
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Para que reaccionen estos moles de carbonato se necesitan los mismos moles de ácido sulfúrico, que expresados en gramos será

0,15 mol H2SO4 
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Estos gramos de sulfúrico puro corresponden a una cantidad de sulfúrico comercial de

14,7 g H2SO4 
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Que suponen un volumen de

V = 
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c) Según la estequiometría n(CO2) = 0,15 mol

p V = n R T     (     V = 
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= 3,67 L

d) Según la estequiometría n(CaSO4) = 0,15 mol

m = n(CaSO4) M(CaSo4) = 0,15×136 = 20,4 g
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