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IES Estequiometria

AS TELLEIRAS

1. MASA ATOMICA DE UN ELEMENTO. UNIDAD DE MASA
ATOMICA (u.m.a).

Dalton afirmdé quecada atomo tiene una masa propia y diferente delda
cualquier otro atomoPor otra parte, hemos visto en el tema antagiggla masa de un
atomo esta practicamente localizada en el nlcleéste

Las masas de los atomos son extremadamente pegpefnagemplo, la masa de
un atomo de plomo es de 3,53?4@g. Si se usa como unidad de masa el kilogramo,
resultan nimeros muy pequefos y, por tanto, diide manejar

¢,Dbénde encontrar una unidad de masa que sea aaanddas dimensiones del
atomo?, solamente la podemos hallar en el propiadoule los atomos.

Por ello,las masas de los atomos se van a comparar con &Earda uno de
ellos al que llamaremo&tomo patrén Aunque, a lo largo de la Historia de la Quimica,
se han escogido varios patrones, actualmentedaasme los atomos se comparan con
el atomo de carbono de nimero masico 12, al que sasigna el valor de doce
unidades La unidad por tanto, sera laloceava parte de la masa de un atomo de
carbono-12

Masa del atomo de carbono = 12 unidades i de la masa atomo de carbono = 1 u.m.a.

Se defineunidad de masa atémica (u.m.acpmo ladoceava parte del is6topo
de carbono-12Lo que equivale &,66-10°" kg

Se definemasa atomicade un elemento aociente que resulta de dividir la
masa de un atomo de un elemento entre la doceava ga la masa del isétopo de
carbono-12

Por ejemplo, cuando se dice querasa atémica del clores35,45lo0 que se
quiere expresar es que un atomo de dieree 35,45 veces la masa de la doceava parte
del is6topo de carbono-1Dtros ejemplos:
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Ma: (He) = 4 u.m.a= un atomo de He tiené veces la masa de la doceava
parte del is6topo de carbono-12.

Ma: (Na) = 23 u.m.a= un atomo de Na tien23 veces la masa de la doceava
parte del is6topo de carbono-12.

Ma: (Cu) = 63,5 u.m.a= un atomo de Cu tien63,5 veces la masa de la
doceava parte del isétopo de carbono-12.

Mzt (U) = 238 u.m.a= un atomo de U tien238 veces la masa de la doceava
parte del is6topo de carbono-12.

2. MASA MOLECULAR DE UN COMPUESTO.

Al igual que la masa de los atom@smasa de las moléculas de los compuestos
se van a comparar con la masa del atomo patron C-12

Como consecuencia, lmasa molecularde un compuesto es un numero que
expresacuantas veces es mayor la masa de una moléculacde dompuesto que la
doceava parte de la masa de carbono-l& masa moleculase obtiene sumando las
masas atomicas de los elementos presentes endguteteniendo en cuenta el nimero
de atomos de cada elemento

Por ejemplo, la masa molecular @D, esMy,c (CO,) = 12 + 2:16 =44, lo cual
significa que la masa de una molécula de €§24 veces la masa de la doceava C-12

Mmc (H20) = 18 u.m.a= una molécula de # tienel8 veces la masa de la
doceava parte del isétopo de carbono-12.

Mmc (H2SQy) = 98 u.m.a= una molécula de $$0, tiene98 veces la masa de la
doceava parte del isétopo de carbono-12.

Cuestion: ¢ Qué tiene mayor masa una molécula&Ho un atomo de 1?
3. CONCEPTO DE MOL.

¢, Qué tiene mayor masa udacena de aceitunas o una docena de nar&njas
¢ Por qué? Ahora razona, ¢qué tiene mayor masdogeaa de atomos de hidrégemo
unadocena de clore ¢ Por qué?

Aunqgue resulte muy util considerar el comportantueate atomos aislados, en la
practica se necesita trabajar con cantidades enasradeatomaskts, por ello, por lo que
nace el concepto de mol, entendiendo pmi de cualquier especie contg02-16°
unidades de dicha especi@d ese nimero6(02-16% se le denominaiimero de
Avogadra Este numero expresa unantidad de cosagual que par indica dos, trio
sefala tres, decena advierte diez, docena sefiedq wohillar representa mil, etc.). Por
ejemplo,1 mol de &tomos de Ison 6,02-18 atomos de litiol mol de moléculas de
CO; son 6,02-18 moléculas de C§1 mol de electroneson 6,02-1% electrones.
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& El uso de ese numero, y no otro, se debe a la id@ncia numérica entre la
masa de un atomo expresada en u.m.a. y la masa0@el6® atomos expresada en
gramos Ejemplos:

La masa de un atomo de Na es de 23 u.m.a. Si ssnpam una balanza
6,02-16° 4tomos de sodio ésta indicara 23 g

La masa de un atomo de S es de 32 u.m.a. Si sa panea balanza 6,02-%0
atomos de azufre ésta indicara 32 g

Este concepto se puede aplicar a cualquier espetippr ejemplo:

La masa de una molécula de®es de 18 u.m.a. Si se ponen en una balanza
6,02-16° moléculas de agua ésta indicara 18 g

La masa de una molécula deQ§ es de 72 u.m.a. Si se ponen en una balanza
6,02-16° moléculas de triéxido de dinitrégeno ésta indic@gg

&~ Debes recordar lagglasque figuran a continuacion:

1 mol de atomos de X = 6,02-04atomos de X = masa atémica gramos de X

1 mol de moléculas de AB = 6,02-30moléculas de AB = masa molecular gramos de AB

—— PROBLEMAS

1. ¢ Cual es lanasa moleculadel CH,? ¢ Cuantosnolesy moléculasde CH, y
atomos de hidrogenioay en80 g de CH?

2. ¢ Cuantosnolesy gramos de aguhay en8-1F° moléculas de agta

3. ¢Cuantosggramos moléculas de pOs, atomos de nitrogeno y atomos de
oxigenohay0,18 moles de JDs?

4. ¢ Cuanto pesan atomo de hierrd ¢ Cuanto pesma molécula de SO

5. ¢ Cuantositomos de ordnay enun gramode dicho metal?

6. Un recipiente contien&50 g de alcohol etilicaC;HsO. Calcula ehimero de
moles de @HgO, el nimero de moléculas de;HzO y el nimero de atomos de

hidrogeno

7. La masa de unaspirina (GHgO) es de0,5 g ¢ Cuantamoléculas de aspirina
te tragas al tomarte un comprimido?

8. En la respiracion, una persona adulta emite,al2di moles de C£ Calcula
la masa y el nUmero de moléculgse representa esa cantidad.
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4. REACCION QUIMICA. ECUACION QUIMICA.

Antes de estudiar las leyes en los cambios quimicesos de recordar el
concepto de cambio quimico contrastandolo con etafebio fisico.En uncambio
quimicola naturaleza de las sustancias quedara modificadiantras que en eambio
fisico se producen variaciones en algunas propiedadeglectales de las sustancias,
pero sin que éstas se conviertan en otras difesefer ejemplo, la evaporacion de
agua seria un cambio fisico, mientras que su dgsasioion en hidrogeno y oxigeno
seria un cambio quimico.

Por lo tanto, unareaccion quimicaes un proceso mediante el cual unas
sustancias se convierten en otras

Por ejemplo, e&cido nitricoreacciona con elobremetalico para formamitrato
cuprico monoéxido de nitrégeng agua A su vez, eimondxido de nitrdgenteacciona
con eloxigenoatmosférico para dalioxido de nitrogenolLas ecuaciones quimicas que
rigen estos procesos seran:

8 HNG; + 3 Cu - 3 Cu(NQ)2 + 2 NO + 4 HO
2NO+ O - 2NO

La funcion de la ecuacidén quimica es describir éaacion cualitativamente y
cuantitativamentelLas sustancias que estan antes de la flechaoseaaccionantesy

las que estan después lpsoductos La flecha puede leerse como “forma ...",
“reacciona para dar ...”, etc

Los coeficientes estequiométricosie aparecen en la ecuacion seagoellos
que justifiguen que el niumero de atomos de cadmezlito a ambos lados de la
ecuacion guimica sea el mismdna ecuacion que cumple tal requisito se diceest®
ajustada.

5. LEY DE CONSERVACION DE LA MASA O DE LAVOISIER.

Fue enunciada en 1789 y digee en toda reaccion quimica la suma de la masa
de los reactivos es igual a la suma de los produptsultantes de la reaccion

Lavoisier, trabajando con recipientes herméticamente cerradpsdo
comprobar que la masa se conservaba en cualquaarcién quimica

Asi si, por ejemplo, calentamos durante un tiemyizciente10 g de Pt@en un
recipiente cerrado se descompondran en 8,59 g delf41 g de @ segun la reaccion
PtO, - Pt + O,. Con reacciones similares a ésta, quimicos anésreb Lavoisier, al no
trabajar con recipientes cerrados, cuando se bhaeslguna sustancia gaseosa resultante
de la reaccion, la masa no se les conservaba, quetas masas de las sustancias
gaseosas hay que considerarlas
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6. CALCULOS ESTEQUIOMETRICOS.

El hidrégeno reacciona con el oxigeno para dar agagun la ecuacion:
2H,+ O, — 2 H,O.

Esta ecuacion la podemos interpretar de variasa®rm

a) Una molécula de oxigeneacciona comlos moléculas de hidrogemara dar
dos moléculas de agua

|
(X

b) Una docena (12) de moléculas de oxigesercionan codos docenas (24) de
moléculas de hidrogenmara dados docenas (24) de moléculas de agua

00 OO OO OO
OO CO OO

00 OO OO OO
(X I | INseleelecles
0 00 9 " 0O CO OO

0O 0O 0O OO

299900
299900
299900
299999

c) Un mol de moléculas de oxige(®02-16% reaccionan comlos moles de
moléculas de hidrégeno (2-6,023)0para dardos moles de moléculas de agua
(2-6,02-18).

& Lo quenunca expresa la ecuacion es du&g de oxigeno reaccionan con 2 kg
de hidrégeno para dar 2 kg de agua.

Por tanto, una reaccion perfectamente ajustada pueterpretarse como una
relacion de equivalencia entre el nUmero de motetad sustancias que intervienen en
dicha reaccidon Sea, por ejemplo, la reaccid@sHs + 5 O, - 3 CQ + 4 H,0. De esta
ecuacion se deduce que para que reacciomsol de propano se necesitaran 5 moles de
oxigeno molecular por cada 5 moles de oxigeno molecular que reaecicse forman
4 moles de agyaetc.
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&~ En todo calculo estequiométrico se deben dasitnsentegpasos

1. Se ha de hallar ehimero de moles de la sustancia dato

2. Se buscard leequivalencia entre el nimero de moles entre latansia
dato y la sustancia problema partir de la ecuacién quimica.

3. Se halla ehumero de moles de la sustancia problema

4. A partir del niumero de moles de la sustancia ptilema se calculara la
magnitud que se nos pida: masa, volumen en deteadas condiciones de presion
y temperatura, niumero de moléculas, o cualquieratnagnitud que dependa de
namero de moles

— PROBLEMAS

9. Reaccionari00 g de hidrégenoon oxigeno segun la ecuacion:

2H, + O, - 2HO0

Calcule: a) Lanasa de oxigeno necesapara la reaccion de todo el hidrogeno.
b) Lamasa de agua formada) Compruébese que se cumpléelade LavoisierResp.:
a) 800 g de @ b) 900 g de KDO.

10. Cuando reacciona sulfuro de cinc con el oxigese obtienexido decinc y
se desprenddioxido de azufreSi se dispone d&,5 kg de sulfuro de cincalcular: a)
La cantidad de 6xido que se producisiLamasa de oxigengue reaccionarResp.: a)

7104 g de ZnO. b) 4189 g de.O

2ZnS+3Q - 2 ZnGr 2 SO
11.Reaccionaril12 g de Msegun la reaccion:
N>+ 3 H, - 2NH

Calcule: a) Masa de hidrogeno necesatia.Numero de moléculas de amoniaco
formadasResp.: a) 12 g de Hb) 4,816-18 mc. de HO.

12.El aluminioes atacado por eICl segun la siguiente reaccion:

2 Al+6HCI - 2AICI, + 3H,

Si reaccionari4,3 g de aluminipcalcular: a) ¢ Cuantasoléculas de hidrégeno
obtendremos? b) ¢Qurdasa de HChecesitaremos? c) ¢ Cuantosles de cloruro de
aluminio se producirdanResp.: a) 4,79-9 mc. de H. b) 58,03 g de HCI. c) 0,53
moles de AIG.
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13. El propano en combustién con el oxigeno origiridio de carbono y agua,
segun la reaccion:

CsHg+50, - 3CQ + 4 H,0.
Si reaccionan completamer220 g de propanccalcule: a) Lanasa de oxigeno
necesaria para la combustion completa del prag@nel namero de moléculas de agua

que se formarResp.: a) 800 g de O b)1,205-1¢ mc. de HO.

14. Reaccionan9-1G* moléculas de hidrégen@on nitrégeno para formar
amoniaco segun la ecuacion:

3H + N2 - 2NHK

Calcule: a) Lamasa de nitrégenmecesaria para la reaccion.&El)numero de
moles de amoniadormado.Resp.: a) 119,6 g de-Nb) 9,97 moles de N

15. Reaccionard4 g de amoniacsegun la reaccion:
A4NH;+3 0, ~ 2Nv+ 6 H,O

Calcule : a) Lamasa de oxigenoecesaria. b) Bhimero de moléculas de; N
formadasResp.: a) 48 g ©® b) 1,806-1¢ mc de N.

16. ¢ Cual es l@omposicion centesimal en madal H,O? Resp.: H= 11,1 %,
O = 88,9 %.

17. ¢ Cudl es lodomposicion centesimal en madal Cu(NG;),? Resp.: Cu=
33,9 %, 0O=51,2 %, N=> 14,9 % .

18. Un compuesto presenta la siguierd@mposicion centesimal en masa
H: 2 %, O: 65,3 %, S: 32,7 %. Halle su formula.

19. Un compuesto presenta la siguierd@mposicion centesimal en masa
Na: 43,4 %, C: 11,3 %, O: 45,3 %. Halle su férmula.

20. El andlisis de uidxido de cromandica que swwontenido en cromes de un
68,4 %.¢,Cual es stormula? Resp.: (CsOs).
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7. VOLUMEN MOLAR DE UN GAS EN CONDICIONES NORMALES.
ECUACION GENERAL DE GASES IDEALES.

Se denomin&olumen molar de un gaal volumen que ocupa 1 mol de ese gas
Experimentalmente se sabe garecondiciones normales de presion y temperatui@ (0
y 1 atm) 1 mol de cualquier gas ocupa un volumep2}¢ litros

H, 29
Es decir, 1 mol dejO, tiene una masa de 32g(contiene 6,023-10
co, 34g

moléculas y ocupa 22,4 litros en condiciones noesal

El volumen ocupado por las moléculas de unrgasiepende de la naturaleza
del gas sino del nimero de moléculas que contiedmo explica elprincipio de
Avogadra Asi, 7 litros de cualquier gas a 125 °C y 6 atm contieeEmismo numero
de moléculas

Existe una ecuacion que liga las variables (P,VdE)un gas enlos estados
diferentes de presion, volumen y temperatesda expresion se denomieeuacion de
estado de los gases ideales

Si consideramos que un mol de un gas en c.n. (T332 P = 1 atm) ocupa un
volumen de 22,4 | y sustituimos en el 2° miembrdadanterior ecuacion, llegaremos a
la siguiente expresion:

|
latm224—
F{B/l_ 2 mo|20082 atm(l

T, 273K mol [K

0 S~ PV = RIT
La constant®,082 atm-l/mol-kKse denominaonstante de gases (R).

Si en vez de considerar 1 mol de gas consideramp®lesla ecuacion se
transformaria en :

P-V=nRT
Esta expresion es una nu@@iacion de estado para gases ideales

Se considera gas ideal aquel que cumple las leydéssdgases
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8. DISOLUCIONES
8.1. CONCEPTO. COMPONENTES DE UNA DISOLUCION.

Una disolucion era un sistema material homogéneo pero de composicion
variable formado por dos o mas sustancias pyelementos o compuestogn toda
disolucidén podemos distinguir doemponentes

a) Disolvente es lasustancia que se encuentra en mayor cantidad oula g
determina el estado fisico de la disolucion

b) Soluta es lasustancia disuelta en el disolvente y normalmeatersuentra
en menor cantidad que éste

Cuando se disuelven 0,6 g de NaCl en 100 ml de, ajudaCl es el soluto y el
agua es el disolvente.

8.2. FORMAS DE EXPRESAR LA CONCENTRACION DE UNA
DISOLUCION.

Con objeto de expresar falacion entre las cantidades de soluto y disoleeanrt
una disoluciorse define una variable de la misma denomirataentracionque es la
cantidad de soluto que hay en una determinada dadtde disolucion (o, a veces, de
disolvente)Las principales formas de expresar la concentaéduna disolucién son :

1. Concentracion centesimal en peso 0 % en peso (%)) : es el nimero de
gramos de soluto que hay en 100 g de disolu@é@ncalcula mediante :

C(%) =% 100
m,

Cuando se dice que una disolucion de HCI tieneconaentracion del 36 % en
peso, esto supone que hay 36 g de HCI por cadg die@isolucion (evidentemente hay
64 g de agua por cada 100 g de disolucién).

2. Molaridad (M) : es el numero de moles de soluto que hay conteritdoada
litro de disolucién Se halla mediante :

M=
Vp (L)

Asi si tenemos una disolucion de CuSXh M, deducimos que por cada litro de
disolucién hay 0,5 moles de Cu$O

3. Fraccion molar de un componente es elcociente que resulta de dividir el
namero de moles de dicho componente y el nUmemmtés totalesAsi :
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X = Ny = Ny
s
ntotal ns + nd
X+ X4 =1
nd nd
X d = =
r]total ns + r]d

8.3. SOLUBILIDAD DE UN COMPUESTO.

Supongamos que disponemos de una determinada azhrdiel agua en un
recipiente. Si vamos afadiendo pequefias cantidkedéaCly a continuacion agitamos
la mezcla, observaremos que las primeras cantiadbeleaCl se disuelven rapidamente;
pero, a medida que el liquido se va concentrarddisblucion de nuevas dosis se hace
cada vez mas dificil, hasta el punto de flaga un momento en que es imposible
disolver mas soluto, por mucho que se aditao soluto afladido a partir de ese punto
precipitara, es decir, se depositara en el fonticedmiente.

Atendiendo a la proporcién relativa de soluto yolliente las disoluciones
pueden clasificarse en

1. Diluidas: si la proporcion de soluto respecto al disolverdgequenia.

2. Concentradas: si la proporcién de soluto respecto al disolvengegeande.
Légicamente, las disoluciones concentradas soélo mmibles si el soluto es muy
soluble.

3. Saturadas: cuando poseen la mayor cantidad posible de solisigetto.

4. Sobresaturadas si contiene mas cantidad de soluto de la que reatene
admite el volumen de disolventesta disolucion no sera estable y precipitarkite
hasta que la disolucién se vuelva saturada.

Es obvio que hay sustancias que se disuelven myejrotras. Se denomina
solubilidad de una sustancia la maxima cantidad de sustancia que puede diss#ve
por litro de disolucién Es decir, la solubilidad representa la conceitrace una
disolucién saturada.

1. Se disuelve9 g de acido sulftricen 250 cni de disolucién Hallar la
Molaridad (M) de dicha didoluciérResp: 2 M.

2. ¢Qué masa dedréxido de de potasies necesaria para prepas@0 mide
disoluciéon3 M en dicha sustancidesp: 84,15 g.

3. ¢, Quévolumen de disolucidas necesario para disolVEr5,5 g de cloruro de
sodioy que la disolucion resul@®5 M? Resp : 6 .

4. Disponemos de3 | de una disolucién de acido clorhidrico 4. \&i le
afadimos 5 I. de agug Cual sera leoncentracion final de la disoluci@mResp: 1,5 M.
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—— PROBLEMAS DE REFUERZO

R1. ¢ Cuantosnolesy moléculasde amoniacoy atomos de hidrogenbay en
85 g de amoniacd

R2. ¢ Cuantosnolesy gramos de metanioay en8-13° moléculas de metafio

R3. ¢ Cuanto pesan atomo de sodib¢ Cuanto pesama molécula de anhidrido
perclérica?

R4. ¢ Cuantositomos de cinbay enun gramode dicho metal?

R5. Halle la composicién porcentual en maske las siguientes sustancias:
a) Sulfato de sodio. b) Tricloruro de cromo. c)rilib de cobalto (Il). d) Oxido de
hierro (l11).

R6. La bauxita es un mineral que contieng&ido de aluminio Halle la
composicion centesimal del éxido de alumiiopartir de este 6xido se puede obtener
aluminio por medio de laelectrolisis del oxido fundidaSi disponemos d&880 g de
oxido de aluminip¢ quécantidad maxima de aluminjmodremos obteneResp.: Al
=52,9 %, O=47,1 %, m, = 201 g de Al

R7. Un compuesto presenta la siguiemmposicion centesimal en masa
K: 26,57 %, Cr: 35,36 %, O: 38,07 %. Halle su foteu

R8. Un 6xido no metalicgresenta la siguientmmposicion centesimal en masa
S: 40 %, O: 60 %. ¢ De qué compuesto se trata?

R9. Un 6xido metalicopresenta la siguientaomposicion centesimal en masa
Ni: 70,98 %, O: 29,02 %. ¢ De qué compuesto se?rata

R10. La glucosapresenta la siguienmmposicion centesimal en mas@: 40
%, H: 6,67 %, O: 53,33 %. Halle su férmula molecwdabiendo que su peso molecular
es 180.

R11. Un hidrocarburo presenta la siguiem@mposicion centesimal en masa
C: 85,7 %, H: 14,3 %. Halle su formula empirica.lldasu formula molecular sabiendo
que 84 g de dicho compuesto ocupan un volumen,d& IL& 3 atm y 10 °C.

R12. El analisis de unaustancia organicanos proporciona la&omposicion
centesimakiguiente:.C = 40 %, O = 53,34 %, H = 6,66 %lallese la formulampirica
y molecularsabiendo qué,7 g de la sustancia ocupan un volumen de 0,2%% la 150
°Cy 1 atm.

R13.Reaccionari280 g de @segun la reaccio2 H, + O, — 2 H,O. Calcule:
a) Masa de H necesaria. bMasa de agua formada) Numero de moléculas de agua
formadasResp.: a) 160 g de Hb) 1440 g de bD. c) 4,82-1¢ mc de HO.
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R14. Reaccionarv18,8 g de FeSsegun4 FeS$ + 110, —» 2 FeOs; + 8 SQ.
Halle: a) Lamasa de 6xido férricobtenida. b) Lasnoléculas de S{producidas. c) El
volumen de @ que se necesita en condiciones normales de presitamperatura.
Resp.: a) 478,8 g. b) 7,2%0nc SQ. c) 269,6 | de @

R15. Reaccionan 667,5 g ddoruro de aluminiosegun la siguiente reaccion:
2 AICl, + 3H,S0, - AIZ( SQ)3 + 6 HCI Determinese: a) Lmasade H,SQ, necesaria

para la reaccién. Byolumende HCI obtenido é600 mmHg y 27°CResp.: a) 735 g de
H,SQ, b) 467,4 litros de HCI

R16. Reaccionar8,01-16* mc. de cloro moleculasegtn la ecuacién quimica:
3 Ch+ 2 CrBrs - 3 Br, + 2 CrCl;. Halle: a) La masa dbromuro cromicoque se
necesita. b) Evolumen de Brobtenido &3,69 atm y 27 °CResp.: a) 972 g de CrBr
b) 33,3 litros de By.

R17. Se obtiener25 litros de NO medidos a 25 °C y 1100 mnddégun la
reaccion4 NH; + 5 O, —» 4 NO + 6 HO. Calcule: a) Lamasa de amoniaaceecesaria.
b) Las moléculas de aguabtenidas. ¢) Elolumen de @ necesario en las mismas
condiciones de P y TResp.: @) 25,2 g. b) 1,34-%0nc. c) 31,24 |.

R19. ¢ Cuantos gramos tédréxido de sodise necesitan para prepabad |. de
una disoluciérD,2 M de dicho compue&®esp : 4,8 g

R20. ¢Quévolumen de disoluciées necesario para disolvé26 g de acido
nitrico y que la disolucion resul@8 M? Resp : 1,6 .

R21. Disponemos de ungisolucion de cloruro de sodio 3.MQuévolumen de
disoluciénse necesita para obtener, mediante evaporadd®nhg de cloruro de sodio
pura? Resp : 0,66 I.

R22. Se disuelver? g de hidréxido de calcien200 cni de aguaLa densidad
de la disolucion resultante #8650 g/dm. Hallar laMolaridad (M).Resp: 0,14 M.

R23. Se prepara una disolucion afiadiet@ay de NaCl a 40 g de agudna vez
disuelta elvolumen total es de 43,3 &nCalcular laconcentracién en % (en peso) y
Molaridad. Resp: 20 %, 3,9 M.

R24.Disponemos dé |. de una disolucion deJd8Q, 5 M. Si leafiadimos 2 I. de
agua ¢ Cudl serd leoncentracion final de la disoluci@Resp: 3,33 M.

R25. ¢,Cual es laoncentracion finabue resulta al mezclarl. de una disolucién
deHCI 2 Mcon6 |. de otrad M en HCP Resp: 3,09 M.

R26. El cloro se obtiene en el laboratorio segun laaeidun quimica siguiente:
MnO, + 4 HCI - MnClL + 2 H,O + Cl,. Calcular: a) La cantidad de reactivos
necesarios para obten®@O litros de cloro medidos 45°C y 720 mm de Hdp) El
volumen de &cido clorhidrico 0,6 ue habra que utilizaResp.: a) (348 g de MnQy
586 g de HCI). b) (26,8 | de disolucion de HCI).




