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En la seccion 3.4 se describe un método
para determinar la masa atémica.

Una unidad de masa atémica también se
denomina dalton.

3.1 Masa atémica

En este capitulo se utilizard lo aprendido acerca de la estructura y las férmulas quimicas
para estudiar las relaciones de masa de los dtomos y las moléculas. Estas relaciones
ayudarén a su vez a explicar ]a composicion de los compuestos y la manera como se
efectiian los cambios de composicién.

La masa de un dtomo depende del niimero que contiene de electrones, protones y
neutrones. El conocimiento de la masa de un 4tomo ¢s importante para el trabajo en el
laboratorio. Sin embargo, los dtomos son particulas extremadamente pequefias jincluso
1a particula més pequefia de polvo que puede apreciarse a simple vista contiene 1 X 10
dtomos! Obviamente no es posible pesar un solo 4tomo, pero existen métodos experi-
mentales para determinar su masa en relacion con la de otro. El primer paso consiste en
asignar un valor a la masa de un d&tomo de un elemento determinado para utilizarlo como
referencia.

Por acuerdo intemacional, la masa atémica (algunas veces conocida como peso
atémico) es la masa de un dtomo, en unidades de masa atémica (uma). Una unidad de
masa atéomica sc define como una masa exactamente igwal a un doceavo de la masa de
un dtomo de carbono-12. El carbono-12 es el is6topo del carbono que tiene seis protones
y seis neutrones. Al fijar 1a masa del carboro-12 como 12 uma se tiene el dtomo que se
utiliza como referencia para medir la masa atémica de los demés elementos. Por ejem-
plo, ciertos experimentos han demostrado que, en promedio, un dtomo de hidrégeno
tene sélo 8.400% de 1a masa del tomo de carbono-12. De modo que, si la masa de un
itomo de carbono-12 es exactamente 12 uma, la masa atémica del hidrogeno debe ser
0.034 X 12.00 uma, es decir, 1.008 uma. Con cilculos semejantes se demuestra que la
masa atémica del oxigeno es 16.00 uma y que 1a del hierro es 55.85 uma. A pesar de que
1o se conoce la masa promedio de un dtomo de hierro, se sabe que es alrededor de 56
veces mayor que la masa de un dtomo de hidrégeno.

Masa atomica promedio

Cuando se busca la masa atémica del carbono en una tabla periédica, como la que apare-
ce detras de la portada de este libro, se encontrard que su valor no es 12.00 uma, sino
12.01 uma. La razéa de esta diferencia es que la mayoria de los elementos de origen
natural (incluido el carbono) tiene mis de un is6topo. Esto significa que al medir la masa
atémica de un elemento, por 1o general se debe establecer la masa promedio de 1a mezcla
natural de los is6topos. Por ejemplo, la abundancia natural del carbono-12 y del carbo-
no-13 es de 98.90 y 1.10%, respectivamente. Se ha determinado que la masa atémica del
carbono-13 es 13.00335 uma. Asi, la masa atémica promedio del carbono se calcula
como sigue:

masa atémica promedio
del carbono natural = (0.9890)(12.00000 uma) + (0.0110)(13.00335 uma)
= 12.0 uma

Una determinacién mas exacta revela que 12 masa atémica del carbono es de 12.01 uma.
Observe que en cilculos que incluyen porcentajes, es necesario convertir los porcentajes
a fracciones. Por ejemplo, 98.90% se transforma en 98.90/100 o0 0.9890. Debido a que en
el carbono natural hay muchos mds dtomos de carbono-12 que de carbono-13, la masa
atémica promedio se acerca mas a 12 uma que a 13 uma.

Es importante entender que cuando se dice que la masa atémica del carbono es de
12.01 uma, se hace referencia a un valor promedio. Si los étomos de carbono se pudieran
examinar en forma individual, se encontrarian dtomos con masa atémica de 12.00000 o
bien de 13.00335 uma, pero ninguno de 12.01 uma. El siguiente ejemplo muestra la
forma en que se calcula la masa atémica promedio de un elemento.
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3.2 MASA MOLAR DE UN ELEMENTO Y NUMERO DE AVOGADRO

Ejempio 3.7 El cobre, un metal conocido desde épocas remotas, se utiliza en cables
eléctricos y en monedas, entre otras cosas. Las masas atémicas de sus dos isétopos esta-
bles, 5Cu (69.09%) y %Cu (30.91%) son 62.93 uma y 64.9278 uma, respectivamente.
Calcule la masa atémica promedio del cobre. Los porcentajes entre paréntesis indican
sus abundancias relativas.

Razonamiento y solucion Cada isotopo contribuye a la masa atdmica del cobre de
acuerdo con su abundancia natural. Por tanto, el primer paso consiste en convertir los
porcentajes en fracciones. Asi, 69.09% se convierte en 0.6909 y 30.91%, en 0.3091. A
continuacién se calcula la masa atémica promedio como sigue:

(0.6909)(62.93 uma) + (0.3091)(64.9278 uma) = 63.55 uma

Ejercicio  Las masas atomicas de dos is6topos estables de boro, '8 (19.78%) y "iB
(80.22%), son 10.0129 uma y 11.0093 uma, respectivamente. Calcule la masa atomica
promedio de! boro.

Las masas atémicas de muchos elementos se han determinado con exactitud con
cinco o seis cifras significativas. Sin embargo, para los propésitos de este libro, se utili-
zardn masas atémicas con cuatro cifras significativas (véase la tabla de masas atémicas
en la cubierta interior de este texto).

Masa molar de un elemento y niumero de Avogadro

Las unidades de masa atémica constituyen una escala relativa de las masas de los ele-
mentos. Pero, debido a que los d4tomos tienen masas tan pequenas, no es posible disefar
una balanza para pesarlos utilizando unidades calibradas de masa atémica. En cualquier
situacién real, se manejan muestras macroscopicas que contienen una enorme cantidad
de dtomos. Por consiguiente, es conveniente tener una unidad especial para describir una
gran cantidad de dtomos. La 1dea de tener una unidad para describir un nimero particular
de objetos no es nueva. Por ejemplo, el par (2 objetos), la docena (12 objetos) y la gruesa
(144 objetos) son unidades de uso comun. Los quimicos miden a los dtomos y las molé-
culas en moles.

En el sistema SI, el mol es la cantidad de una sustancia que contiene tantas entida-
des elementales (dtomos, moléculas u otras particulas) como dtomos hay exactamente
en 12 g (0 0.012 kg) del isotopo de carbono-12. E]l nimero real de atomos en 12 g de
carbono-12 se determina experimentalmente. Este niimero se denomina nimero de
Avogadro (N,), en honor del cientifico italiano Amedeo Avogadro.' El valor comtinmen-
te aceptado es

N, = 6.0221367 X 10%

Generalmente, este nimero se redondea a 6.022 X 10%, Asi, al igual que una docena de
naranjas contiene 12 naranjas, 1 mol de dtomos de hidrégeno contiene 6.022 X 10%
atomos de H. En la figura 3.1 se muestra | mol de varios elementos comunes.

' Lorenzo Romano Amedeo Carlo Avogadro di Quaregua e di Cerreto (1776-1856). Fisico y matemadtico
italiano, practicé la abogacia durante muchos anos, antes de interesarse por la ciencia. Su trabajo mas famo-
so. conocido como ley de Avogadro (véase el capitulo 5), fue ignorado durante su vida, aunque a finales del
siglo XIX se convirti§ en la base para la determinacién de Jas masas atémicas.




UNTREF VIRTUAL | 4

70 RELACIONES DE MASA EN LAS REACCIONES QUIMICAS

FIGURA 3.1 Una mol de varios
elementos comunes. cobre (en
monedas), hierra (en clavos), carbono
(carhon vegetal en polvo), azufre
(polvo amarillo) y mercurio {metal
liquido brillante).

Se ha visto que | mol de d&tomos de carbono-12 tiene una masa exactamente de 12 ¢
y contiene 6.022 X 10" dtomos. Esta cantidad de carbono- 12 es su masa molar (M) v s¢
indiarson gimel o kil define como la masa (en gramos o kilogramos) de I mol de unidades (como atomos o
moléculas) de una sustancia. Observe que la masa molar del carbono-12 (en gramos) es
numeéricamente igual a su masa atdmica expresada en uma. De igual forma. la masa
atomica del sodio (Na) es 22.99 uma y su masa molar es 22.99 g; la masa atdmica del
foésforo es 30.97 uma y su masa molar es 30.97 g. y asi sucesivamente. Si se conoce la
masa atémica de un elemento, también se conoce su masa molar.

Utilizando la masa atémica y la masa molar, es posible calcular [a masa. en gramos,
de un solo dtomo de carbono-12. A partir de lo analizado se sabe que | mol de dtomos de

carbono-12 pesa exactamente 12 gramos. Esto permite escribir la igualdad

En los calculos

12.00 g de carbono-12 = | mol de dtomos de carbono-12

Por tanto, el factor unitario se puede expresar como

12.00 g de carbono-12
1 mol de datomos de carbono-12

(Observe que se utihiza la unidad “mol” en los cdlculos.) Del mismo modo, debido a que
en 1 mol de 4tomos de carbono-12 hay 6.022 X 0% dtomos, se tience

I mol de dtomos de carbono-12 = 6.022 X 107 dtomos de carbono-12

y el factor unitario es

I mol de dtomos de carbono-12

: -=1
6.022 x 107 atomos de carbono-12

Ahora se puede calcular la masa (en gramos) de | dtomo de carbono-12 del modo si-
guiente:

5 . 7 x | mol de dtomos de carbono-12 12.00 o de carbono-12
s de carbono-12 X —— X - L :
6.022 x 10" dtemos de carbono-12 I mel de dtomos de carbono-12

= 1.993 x 10" g de carbono-12



LA ”N\ -
Masa del - Nimero de moles w— Namero de dtomos
elemento (m) nat del elemento (n) NIN, del elemento (N)

Este resultado se puede utilizar para determinar la relacién entre unidades de masa
atomica y gramos. Debido a que la masa de cada dtomo de carbono-12 es exactamente
12 uma, el nimero de gramos equivalente a 1 uma es

gramo 1.993 x 107 ¢ | dtemede carbono-12

uma | dtome de carbono-12 12 uma

1.661 x 107 g/uma

Entonces

Fuma = 1.661 X [0 7 ¢

] g =6.022 % 10" uma

Este ¢jemplo demuestra que el ndmero de Avogadro se puede utilizar para convertir
unidades de masa atémica a masa en gramos y viceversa.

Los conceptos de niimero de Avogadro y masa molar permiten efectuar conversio-
nes entre masa y moles de atomos, entre nimero de dtomos y masa, asi como para calcu-
lar la masa de un solo dtomo. Para estos calculos se empleardn los siguientes factores
unitarios:

[ mol de X
6.022 x 10" dtomos de X

1 mol_dc,_\_

masa molar de X

donde X representa el simbolo def elemento. En la figura 3.2 se resume [a relacion entre
la masa de un elemento y el nimero de moles del mismo, asi como entre moles de un
elemento y el nimero de dtomos del mismo. Mediante los factores unitarios adecuados
es posible convertir una cantidad en otra, como se muestra en los ¢jemplos 3.2 al 3.4.

El helio (He) es un gas valioso utilizado en la industria, en investigacio-
nes en las que se requiere baja temperatura, en los tanques para buceo profundo y para
inflar globos. ; Cuantas moles de He hay en 6.46 g de He?

De acuerdo con la figura 3.2, para convertir gramos a moles
se necesita la masa molar. En la tabla periédica (véase la cubierta interna al final) se
observa que la masa molar del He es 4.003 g. Esto se puede expresar como

1 mol He = 4.003 g He
Se escribe

6.46 g He x 3 mol_l—f(ye_* = 1.61mol He
4.003 g He

Por lo tanto, hay 1.61 moles de &tomos de He en 6.46 g de He.

UNTREF VIRTUAL | 5

MENTO Y NUMERO DE AVOGADRO

Relaciones entre la
de un el
s del m

FIGURA 3.2

. 2 1Y) )
21 Qrarmaos)

&



UNTREF VIRTUAL | 6

72 RELACIONES DE MASA EN LAS REACCIONES QUIMICAS

Zinc

Problema similar: 3.16

El azufre elemental (Sg) estd formado
por ocho dtomos de S unidos en un
anillo

Comentario Debido a que 6.46 g es mayor que la masa molar del He, la respuesta es
razonable.

Ejercicio  ;Cuantas moles de magnesio (Mg) hay en 87.3 g de Mg?

Ejemplo 2.3 El zinc (Zn) es un metal plateado que se utiliza para fabricar latén (con
cobre) y para recubrir hierro con la finalidad de prevenir la corrosién. ; Cudntos gramos
de Zn hay en 0.356 moles de Zn?

Razonamiento y so on Para convertir moles a gramos, es necesario el factor uni-
tario

masa molar de Zn -1

1 mol Zn

La masa molar del Zn es de 65.39 g, por lo que la masa del Zn en 0.356 moles es

65.39 g Zn

0.356 molZn x
1 motZn

= 233g2Zn

Por tanto, hay 23.3 g de Zn en 0.356 moles de Zn.

Comentario La masa presente en 0.356 moles de Zn debe ser menor que la masa mo-
lar del Zn.

Ejercicio  Calcule el nimero de gramos de plomo (Pb) en 12.4 moles de plomo.

Eiemplo 2.4 El azufre (5) es un elemento no metalico. Su presencia en el carbon pro-
duce el fenémeno de la Hluvia acida. ;Cudntos atomos hay en 16.3 g de §?

Razonamiento y solucion  La resolucién de este problema requiere de dos pasos.
Primero, es necesario encontrar el numero de moles de S que hay en 16.3 g de S {como
en el ejemplo 3.2). A continuacién, se calcula el nimero de atomos de S a partir del
nimero conocido de moles de S. Se pueden combinar los dos pasos como sigue:

1 mot$S 6.022 x 10?* 4tomos de S

X = 3.06 x 10* atomos de S
32.07 95 1 molS

16.3g5 x

Ejercicio  Calcule el nimero de dtomos en 0.551 g de potasio (K).

2.2 Masa molecular

Es posible calcular la masa de las moléculas si se conocen las masas atémicas de los
dtomos que las forman. La masa molecular (algunas veces denominada peso molecular)
es la suma de las masas atomicas (en uma) en una molécula. Por ejemplo, la masa
molecular del H,0O es

2(masa atémica del H) + masa atémica del O
o bien 2(1.008 uma) + 16.00 uma = 18.02 uma
En general, es necesario multiplicar la masa atémica de cada elemento por el niimero de

dtomos de ese elemento presente en la molécula y sumar todos los elementos. El ejemplo
3.5 muestra este método.



Ejemplo 2.5 Calcule la masa molecular de cada uno de los siguientes compuestos: a)
dioxido de azufre (SO,), el principal responsable de la lluvia acida; b) cafeina (CgH,,N,O,).

: er Para calcular la masa molecular es necesario contar el nu-
mero de cada tipo de atomo presente en la molécula y buscar su masa atémica en la
tabla periodica (en la cubierta interior de este libro).

a) En el didxido de azufre hay un atomo de Sy dos atomos de O, por lo que

masa molecular de SO, = 32.07 uma + 2(16.00 uma)
= 64.07 uma

b) En la cafeina hay ocho atomos de C, diez &tomos de H, cuatro 4tomos de N y dos
atomos de O, por lo que la masa molecular de CgH,,N,O, se obtiene

8(12.01 uma) + 10(1.008 uma) + 4(14.01 uma) + 2(16.00 uma) = 194,20 uma

¢ Cual es la masa molecular del metanol (CH,0)?

A partir de la masa molecular se puede determinar la masa molar de una molécula o
un compuesto. La masa molar de un compuesto (en gramos) es numéricamente igual a
su masa molecular (en uma). Por ejemplo, la masa molecular del agua es 18.02 uma, por
lo que su masa molar es 18.02 g. Observe que 1 mol de agua pesa 18.02 g y contiene
6.022 X 10™ moléculas de H,0, al igual que | mol de carbono contiene 6.022 X 10™
dtomos de carbono.

Como demuestran los dos ejemptlos siguientes, el conocimiento de la masa molar
facilita el cdlculo del nimero de moles y de las cantidades de dtomos individuales en una
determinada cantidad de un compuesto.

El metano (CH,) es el principal componente del gas natural. ;Cuantas
moles de CH, hay en 6.07 g de CH,?

Oy St ic Este problema es similar al ejemplo 3.2, excepto porque
ahora se trabaja con moléculas en lugar de atomos. Por consiguiente, como primer paso
se calcula la masa molar del CH,:

masa molar de CH, = 12.01 g + 4(1.008 g)

16.04 g

A partir del factor unitario (1 mol CH,/16.04 g CH,), el nUmero de moles de CH, se calcula

como sigue:
6.07 g€ x DN _ 6378 mal cH,
16.04 g CH,
Debido a que 6.07 g es menor que la masa molar, el resultado es razo-
nable.

Calcule el nUmero de moles de cloroformo (CHCl;) en 198 g de cloroformo.
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Metano gaseoso quemdandose en una
estufa.
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Ejemplo 2.7 ;Cuantos atomos de hidrogeno estan presentes en 25.6 g de urea
[(NH,),CO] que se utiliza como fertilizante en alimento para animalesy en la elaboracién
de polimeros? La masa molar de la urea es 60.06 g.

Razonamiento y solucion Primero se sigue el procedimiento del ejemplo 3.4 para
calcular el nimero de moléculas presentes en 25.6 g de urea. A continuacién se observa
que hay cuatro atomos de hidrégeno en cada molécula de urea. Combinando ambos
pasos se calcula el numero total de &tomos de hidrégeno presentes

1 mol {NH,),CO 6.022 x 10% moléculas de (NH,),CO

Urea. 25.6 H,);CO —_—
. 9 (NH27C0 x5 06 g (NH, €0 1 mol (NH,),CO

4 dtomos de H

X : = 1.03 x 10* atomos de H
1 malécula-de(NH,),CO

Se podria calcular el numero de atomos de nitrégeno, carbono y oxigeno mediante el
mismo procedimiento. Sin embargo, hay una forma abreviada. Observe que en la urea la
relacion entre atomos de nitrégeno y de hidrégeno es 2/4, o 1/2, y, entre atomos de
oxigeno (y de carbono) y de hidrogeno es 1/4. Por consiguiente, el numero de dtomos
de nitrégeno en 25.6 g de urea es (1/2)(1.03 X 10*) 0 5.15 X 10%* atomos. El nUmero de
atomos de oxigeno (y de atomos de carbono) es (1/4)(1.03 X 10*) 0 2.58 x 10%* 4tomos.

Problemas similares: 3.27

Ejercicio  ;Cuantos dtomos de H hay en 72.5 g de isopropanol (alcohol de pulido),
C,H,0?

3.4 El espectrometro de masas

El método mds exacto y directo para determinar masas atdmicas y moleculares es la
espectrometria de masas. En un espectrometro de masus, que se representa en la figura
3.3, se bombardea una muestra en estado gaseoso con un haz de electrones de alta ener-
gfa. Las colisiones entre los electrones y los dtomos (o moléculas) en estado gaseoso
producen iones positivos al liberarse un electrén de cada dtomo o molécula. Estos iones
positivos (de masa m y carga e) se aceleran al pasar entre dos placas con cargas opuestas.
Los iones acelerados son desviados, por un imdn. en una trayectoria circular, El radio de
la trayectoria depende de la relacion entre la carga y la masa (es decir, e/m). Los iones
con menor relacién e/m describen una curva con mayor radio que 10s iones que tienen
una relacidén e/im mayor, de manera que se pueden separar los 1ones con cargas iguales

FIGURA 3.3 Diagrama esquematico
de un tipo de espectrémetro de
masas. Placas aceleradoras
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pero distintas masas. La masa de cada 1on (y por tanto del dtomo o molécula original) se
determina por la magnitud de su desviacion. Por Ultimo, los 1ones llegan al detector, que
registra una corriente para cada tipo de ion. La cantidad de corriente que se genera es
directamente proporcional al ndmero de iones, de modo que se puede determinar la abun-
dancia relativa de los 1s6topos.

El primer espectrometro de masas, desarrollado en la década de 1920 por el fisico
nglés Fo W, Aston resulta muy rudimentario hoy dia. Aun asf demostro, sin lugar a
dudas, la existencia de los isétopos nedn-20 (masa atémica 19.9924 uma y abundancia
natural 90.92%) y neén-22 (masa atémica 21.9914 uma y abundancia natural 8.82%).
Con el desarrollo de espectrémetros de masas mas sofisticados y mds sensibles. los cien-
tificos lograron descubrir que el nedn tiene un tercer 1s6topo estable con una masa até-
mica de 20.9940 uma y una abundancia natural de 0.257% (figura 3.4). Este ejemplo
demuestra la gran importancia de la exactitud experimental en una ciencia cuantitativa
como la quimica, Los primeros experimentos no detectaron el istopo nedn-21 debido a
gue su abundancia natural es de s6lo 0.257%. En otras palabras, en 10 000 dtomos de
Ne, s6lo 26 son de nedn-21. La masa de las moléculas se puede determinar de mancra
similar, por medio del espectrémetro de masas.

En la seccion de La quimica en accion de ta pdgina 76, se describe una aplicacion
interesante del espectrometro de masas.

Composicion porcentual de los compuestos

Como se ha visto, la férmula de un compuesto indica el nimero de dtomos de cada
clemento presentes en cada unidad del compuesto. Sin embargo. suponga que se necesi-
ta verificar la pureza de un compuesto para usarlo en un experimento de laboratorio. A
partir de la formula es posible calcular el porcentaje con que contribuye cada elemento a
la masa total del compuesto. De esta manera, compardndolo con el resultado de la com-
posicion porcentual obtenida experimentalimente con la muestra, se determina la pureza
de la misma

* Francis William Aston (1877-19453. Quimico vy ffsico inglés, recibié el Premio Nobel de Quimica en
1927 por desarcollar el espectrometro de masas.

FIGURA 3.4
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Las huellas digitales del oro por espectrometria de masas

Ano tras afio son robados millones de délares en oro.
En la mayoria de los casos, el oro se funde y se envia al
extranjero. De esta manera, el oro mantiene su valor y
desaparece toda posibilidad de identificar su proceden-
cia. Sin embargo, una técnica desarrollada por cientifi-
cos australianos permitira, en breve, que las autorida-
des identifiquen la procedencia del oro, incluso si se
ha fundido y recuperado nuevamente la pieza, lo que
permitird atrapar a los ladrones.

El oro es un metal muy poco reactivo que se encuen-
tra en la naturaleza sin combinar. La poca reactivi-
dad que lo caracteriza es una de las propiedades que
convierten al oro en el metal apropiado para la jo-
yeria. Durante la mineralizacion del oro, es decir, la
formacién de pepitas de oro a partir de minusculas
particulas del metal, se incorporan a las pepitas
algunos elementos como cadmio, plomo, telurio y
zinc. La cantidad y el tipo de impurezas o elementos

traza en el oro varia segun el lugar de donde se ha ex-
traido.

Para analizar una muestra de oro, los cientificos
empiezan por calentar una pequefa particula (de unos
0.01 cm de didmetro y espesor) de la muestra con un
laser de alto poder. El oro y los elementos traza vapori-
zados se arrastran con una corriente de argén gaseoso
hacia un espectrometro de masas. La comparacion del
espectro de masas obtenido con los espectros de ma-
sas archivados de muestras de oro de origen conocido,
permitird la identificacion de la procedencia del oro,
de la misma manera en que las huellas digitales identi-
fican a una persona. Esta técnica puede utilizarse tan-
to en objetos grandes como lingotes y pepitas, como
en pequenios articulos de joyeria. Esta técnica también
permitira detectar falsificaciones de obras de arte, ya
que los espectros de masas del oro de las piezas anti-
guas son distintos de los espectros del oro moderno.

a) Lingote de oro marcado para su identificacion. b) El oro funde a 1 065°C. El oro
fiquido se puede moldear facilmente en otras formas.

La composicion porcentual en masa ¢s el porcentaje en masa de cada elemento
presente en un compuesto. La composicidén porcentual se obtiene al dividir la masa de
cada elemento contenida en 1 mol del compuesto entre la masa molar del compuesto y
multiplicando por 100%. Matemadticamente, la composicion porcentual de un elemento
€n un compuesto se expresa como
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Espectros de masa del oro de dos
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" n X masa molar del elemento
composicién porcentual de un elemento = X 100% (3.1)

masa molar del compuesto

donde r es el nimero de moles del elemento contenidos en 1 mol del compuesto. Por
ejemplo, en 1 mol de peréxido de hidrégeno (H,0,) hay 2 moles de atomos de H y

d
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2 moles de dtomos de O. Las masas mofares de H,O., Hy Oson 34.02 g, 1.008 g v 16.00
o, respectivamente. Por lo tanto, la composicion porcentual del H,O, se calcula como
sigue:

qH = 22X L9088 000 = 5.026%
3402
)

%0 = 2216008 000, = 04.06%
3402 g

La suma de los porcentajes es 5.926% + 94.06% = 99.99%. La pequena diferencia res-
pecto al 100% se debe al redondeo de las masas molares de los elementos. Si se hubiera
utilizado para el cdlculo la formula empirica, HO, se habria cscerito

an = 20988 009 = 5926
1701 g

%0 = 10002 1609 = 94.06%
17.01 g

Debido a que tanto la férmula empfirica como la molecular indican la composicién del
compuesto, no es sorprendente que se obtenga la misma composicion porcentual en
masa.

El acido fosforico (H;PO,) es un fiquido incoloro y dulzén que se utiliza
en detergentes, fertilizantes, dentifricos y en bebidas gaseosas para “resaltar” el sabor.
Calcule la composicion porcentual en masa de H, P y O en este compuesto.

El porcentaje en masa de cada elemento se obtiene al
dividir la masa total de cada uno de los 4tomos entre la masa molar del compuesto y
multiplicar por 100%. La masa molar del H,PO, es 97.99 g/mol. Por lo tanto, el porcenta-
je en masa de cada uno de los elementos en ef H;P0, es

%p = 300089 o060, = 3.086%
97.99 g

%p = 22279 100% = 31.61%
97.99 g

%0 = 280090 1550 — 65.31%
97.99g

La suma de los porcentajes es (3.086% + 31.61% + 65.31%) = 100.01%. La pequena
diferencia con respecto a 100% se debe a la forma como se redondeé.

Calcule la compaosicion porcentual en masa de cada uno de los elementos
del acido sulfarico (H,50,).

El procedimiento del ejemplo anterior puede invertirse si es necesario. Si se conoce
la composicién porcentual en masa de un compuesto es pasible determinar su férmula
empirica. Debido a que se tienen porcentajes y la suma de todos ellos es el 100%. es
conveniente suponer que se empezd con 100 g de un compuesto, como se muestra en el
etemnlo 3.9
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resfriado comun. Esta formado por 40.92% de carbono (C), 4.58% de hidrégeno (H) y

£,
El 4cido ascorbico (vitamina C) cura el escorbuto y ayuda a prevenir el ‘ . '
54.50% de oxigeno (O) en masa. Determine su formula empirica. I

Para resolver un problema de este tipo es conveniente
suponer que se empezo con 100 g del compuesto, por lo que el porcentaje de cada

elemento puede convertirse directamente a gramos. Por tanto, en esta muestra habra L’
40.92 g de C, 4.58 g de H y 54.50 g de O. A continuacion es necesario calcular el nimero & ¢
de moles de cada elemento presente en el compuesto. Considere n., nyy n, como el ‘

numero de moles de cada uno de los elementos. Utilizando las masas molares de estos Acido ascorbico.
elementos, se escribe

ne = 40929¢€ x " _ 3407 molc
1201g¢

n, = 458gH x -MAH 4 ch molH
1.008 g H

no = 545090 x —"29 _ 3406 mol 0
16.00g O

Asi, se llega a la formula G, 49;H45403.406, Que proporciona la identidad y la relacién de los
adtomos presentes. Sin embargo, debido a que las férmulas quimicas se escriben con
numeros enteros, no es posible tener 3.407 atomos de C, 4.54 atomos de H y 3.406 ato-
mos de O. Algunos de estos subindices se pueden transformar en nameros enteros divi-
diéndolos entre el subindice mds pequefio (3.406):

c 3407 . 454 .. 3406

" 3.408 13406 " 3.406
De esta manera se obtiene la formula CH, ;;0 para el acido ascérbico. A continuacién es
necesario convertir el subindice 1.33, del hidrégeno, en un nimero entero. Esto se pue-
de hacer mediante un procedimiento de ensayo y error:

133 x1=133
1.33 X 2 = 2.66
133 X3=399~4

Como 1.33 X 3 da un entero (4), se deben multiplicar todos los subindices por 3 y se
obtiene C;H,05 como la formula empirica del acido ascorbico.

La férmula molecular del cido ascorbico es CgHgO.

Determine la formula empirica de un compuesto gue tiene la siguiente com-
posicion porcentual en masa: K: 24.75%; Mn: 34.77%; O: 40.51%.

Con frecuencia, los quimicos desean conocer la masa real de un elemento presente
en cierta masa de un compuesto. Por ejemplo, en la industria minera este dato proporcio-
nard informacion sobre la calidad del mineral. Debido a que se puede calcular con faci-
lidad la composicion porcentual en masa de un elemento en una sustancia, es posible
resolver el problema directamente.

- La calcopirita (CuFeS,) es un mineral importante del cobre. Calcule el
namero de kilogramos de Cu en 3.71 X 10° kg de calcopirita.

Calcopirita
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Problema similar: 3.45.

Razonamiento y solucién Una pequefia consideracion convencerd al lector de que el
producto de la composicion porcentual en masa de un elemento en un compuesto y la
masa del compuesto proporcionara la masa del elemento en dicho compuesto. Las ma-
sas molares de Cu y CuFeS; son 63.55 g y 183.5 g, respectivamente, por lo que fa compo-
sicion porcentual en masa del Cu es
63.559

|, 100% = 34.63
18359 %

Para calcular la masa de Cu en una muestra de 3.71 X 10° kg de CufeS,, es necesario
convertir el porcentaje a una fraccion (es dedir, convertir 34.63 por ciento a 34.63/100 o
0.3463) y escribir

masa de Cu en CuFeS, = 0.3463 X 3.71 X 10°kg = 1.28 X 10° kg

Este cdiculo puede simplificarse combinando las dos pasos anteriores, como sigue:

63.55 g Cu

masa de Cu en CuFeS, = 3.71 x 107 kg CuFeS x 7835 g CuFes,

1.28 x 10° kg Cu

Ejercicio Calcule el nGmero de gramos de Al en 371 g de Al,0,.

3.6 Determinacion experimental de férmulas empiricas

El hecho de que sea posible determinar la férmula empirica de un compuesto conocien-
do su composicién porcentual, permite identificar experimentalmente los compuestos.
El procedimiento es el siguiente. Primero, el andlisis quimico indica el nimero de gra-
mos de cada elemento presente en una determinada cantidad del compuesto. Después,
las cantidades en gramos de cada elemento se convierten a niimero de moles. Por 1ltimo,
se determina la férmula empirica del compuesto utilizando el método del ejemplo 3.9.

Como un ejemplo especifico, considere el compuesto etanol. Cuando el etanol se
quema en un aparato como el que se muestra en la figura 3.5, se forma di6xido de carbo-
no (CO,) y agua (H,0). Debido a que €l gas del aparato no contiene carbono ni hidrége-
no, se concluye que tanto el carbono (C) como el hidrégeno (H) estaban presentes en el
etanol y que también podria haber oxigeno (O). (El oxigeno molecular se agregé en el
proceso de combustién, pero parte del oxigeno puede también provenir de la muestra
original de etanol.)

Las masas de CO, y de H,0 producidas pueden determinarse midiendo el aumento
en la masa de los absorbentes de CO, y H,0, respectivamente. Suponga que en un expe-
rimento la combustién de 11.5 g de etanol produjo 22.0 g de CO, y 13.5 g de H,0. Se
puede calcular la masa de carbono e hidrégeno en la muestra original de 11.5 g de etanol
como sigue:

Imel€0; _lmot€  1201gC

masade C = 22.0 €0, X
20, 4401 €0, = 1met€O;,  1metC

=600gC
1 msHi,0 2 motH < 1.008 g H

deH = 135 x x
masa ce S0 X S 02e0 ~ TmorHO  Imetfl

1.51gH
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FIGURA 3.5 Aparato para determinar la formula empirica del etanol. Los absorbentes son
sustancias que pueden retener agua y dioxido de carbono, respectivamente.

Asi, 1.5 g de etanol contienen 6.00 g de carbono y 1.51 g de hidrégeno. El resto debe ser
oxigeno, cuya masa es

masa de O = masa de la muestra — (masa de C + masa de H)
=115g—(600g+15lg
=40¢g

El nimero de moles de cada uno de los elementos presentes en 11.5 g de etanol es

moles de C = 6.00gC x lm_ol? = 0.500 mol C
1201 gC

molesde H = 1.5] ¢H x ﬂ = 1.50 mol H
1.008 g'H

moles de O = 4080 x —P%O  _ 55 mol0
16.00 gO

Por tanto, la férmula del etanol es C, 5 H, O, ,5 (el nimero de moles se redondea a dos
cifras significativas). Debido a que el nimero de d4tomos debe ser un entero, los subindices
se dividen entre 0.25, que es el menor de ellos, y se obtiene la férmula empirica C,HO.

Ahora se entiende mejor la palabra “empirica”, que literalmente significa “basada
s6lo en la observacién y en mediciones”. La férmula empirica del etanol se determina
por el andlisis del compuesto en funcién de los elementos que lo forman. No es necesario
conocer como se encuentran unidos los dtomos entre si en el compuesto.

Determinacion de formulas moleculares

La formula calculada a partir de la composicidn porcentual en masa es siempre la férmu-
la empirica debido a que los subindices en la férmula se reducen siempre a los nimeros
enteros mas pequenos. Para calcular la férmula molecular, o real, se debe conocer la
masa molar aproximada del compuesto ademds de su formula empirica. Conociendo
gue Ia masa molar de un compuesto debe ser un miltiplo entero de Ja masa molar de su
férmula empirica, la férmula molecular se determina empleando la masa molar, como se
muestra en el ejemplo 3.11.

Ejemplo 2,91 Una muestra de un compuesto de nitrégeno (N) y oxigeno (O) contiene
1.52 g de Ny 3.47 g de O. Se sabe que la masa molar de este compuesto esta entre 90 y
95 g. Determine la férmula molecular y la masa molar del compuesto.
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sn Primero es necesario determinar la formula empirica del
compuesto y posteriormente comparar su masa molar con la masa molar real del com-
puesto, es decir, la masa molar determinada experimentaimente. Esta comparacion pro-
porcionara la relaciéon entre la formula empirica y ta férmula molecular.
Considérese ny, y ng como el niumero de moles de nitrégeno y oxigeno. Entonces

ny = 1529 I molN_ 5 108 mol N
14.01 g N

% = ligs et DOE o v r molD
16.00g 0O

Asi, la formula del compuesto es Ny ,,50,,1,. Se dividen los subindices entre el menor
(0.108). Después de redondear, se obtiene NO, como la férmula empirica. La formula
molecular sera la misma que la formula empirica o algun multiplo entero de ella (por
ejemplo, dos, tres, cuatro o mas veces la férmula empirica). La masa molar de la férmula
empirica NO, es

masa molar empirica = 14.01 g + 2(16.00 g) = 46.02 g

A continuacion se determina el nimero de unidades de (NO,) presentes en fa formula
molecular. Este nimero se encuentra a partir de la relacion

masa molar 98T, 21 - 2
masa molar empirica 46.02 g "

Por tanto, la masa molar del compuesto es el doble de la masa molar de la férmula
empirica. En consecuencia, hay dos unidades de NO, en cada molécula del compuesto y
la formula molecular es (NO,), o N,O,. La masa molar del compuesto es 2(46.02 g) 0 92.04
g, que estad entre 90y 95 g.

Observe que para determinar la férmula molecular a partir de la férmula
empirica, sélo es necesario conocer la masa molar real aproximada del compuesto. Esto
es porque la masa molar es un multiplo entero (1, 2x, 3x...) de la masa molar corres-
pondiente a la formula empirica. Por lo tanto, la relacion (masa molar/masa molar empi-
rica) siempre sera un namero entero.

[ Una muestra de un compuesto de boro (B) e hidrogeno (H) contiene 6.444 g
de By 1.803 g de H. La masa molar del compuesto es aproximadamente 30 g. ;Cual es su
formula molecular?

Reacciones quimicas y ecuaciones quimicas

Una vez que se ha estudiado la masa de los dtomos y de las moléeulas, se analizard lo que
les sucede en una reaccion quimica, un proceso en ¢l que una sustancia (o sustancias)
cambia para formar una o mds sustancias nuevas. Con el objeto de comunicarse entre si
con respecto a las reacciones quimicas, los especialistas en la materia han desarrollado
una forma estdndar para representarlas por medio de ecuaciones quimicas. Una ecua-
cion quimica utiliza simbolos quimicos para mostrar qué sucede durante una reaccion
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Cumam
Dos moléculas de hilioseno 4+ Una moléeula de oxizeno —>  Dos moléculas de agua

2H, + 0, - = 2H,0

quimica. En esta seccion se estudiard cémo se escriben y se hace el balance de las
ecuaciones quimicas.

Considere Jo que sucede cuando el hidrégeno gaseoso (H,) se quema en presencia de atre
(que contiene oxigeno, O,) pura formar agua (H,0). Esta reaccion se representa median-
te la ecuacién quimica:

H, + 0, — > H.0 (3.2)

donde el signo “mds” significa “reacciona con’ y la flecha significa “produce”. Asl, esta
expresion simbdlica se lee: “El hidrégeno molecular reacciona con el oxigeno molecular
para producir agua.” Se supone que la reaccién procede de izquierda a derecha como lo
indica la flecha.

Stn embargo, la ecuacidn (3.2) no estd completa, ya que del lado izquierdo de la
flecha hay el doble de dtomos de oxigeno (dos) que los que hay del lado derecho (uno).
Para estar de acuerdo con la Jey de la conservacion de fa masa debe haber el mismo
numero de cada tipo de atomos en ambos [ados de la flecha, es decir, debe haber tantos
aromos al finalizar la reaccion como los que habfa antes de que se iniciara. El balance de
fa ecuacion (3.2) se hace colocando el coeficiente adecuado (en este caso 2) antes del H,
y del H,O:

2H, + 0, —> 2H.0

Esta ecuacion guimica “balanceada’™ muestra que “dos moléculas de hidrégeno se com-
binan o reaccionan con una molécula de oxigeno para formar dos moléculas de agua™
{figura 3.6). Debido a que la relacion del ndmero de moléculas es igual a la relacién del
namero de moles, la ecuacién también puede leerse como 2 moles de moléculas de
hidrégeno reaccionan con 1 mol de moléculas de oxigeno para producir 2 moles de
moléculas de agua”. Se conoce la masa de un mol de cada sustancia, por lo que la ecua-
cién se puede interpretar como “4.04 g de H, reaccionan con 32.00 g de O, para formar
36.04 ¢ de H,O". Estas tres maneras de leer la ecuacion se resumen en la tabla 3.1.

En la ecuacidn (3.2) se hace referencia al H, y al O, como reactivos, que son lus
sustancias iniciales en una reaccion quimica. El agua es el producto, es decir, la sustan-

Interpretacion de una ecuacion quimica

2H, + 0, » 2H,0

Dos moléculas + una molécula —— dos moléculas

2 moles + 1 mol —— 2 moles

2(2.02g) = 4.04g + 32.00g ——> 2(18.02g)=36.04 g

36.04 g de reactivos 36.04 g de productos
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cia formada como resultado de una reaccion quimica. Una ecuacidon quimica es, enton-
ces, la descripcidn breve que un quimico hace de una reaccién quimica. Por convenio, en
una ecuacién quimica los reactivos se escriben a la izquierda y los productos a la derecha
de la flecha:

reactivos — productos

Para proporcionar informacidn adicional, con frecuencia los quimicos indican el
estado fisico de los reactivos y productos utilizando las letras g, ! y s para los estados
gaseoso, liquido y sélido, respectivamente. Por ejemplo,

El procedimiento para el balance de las ZCO(g) + Oz(g) 2C02(g)
ecuaciones quimicas se muestra mas 2HgO(s) — 2Hg()) + Oz(g )

adelante.
Para representar lo que sucede cuando se agrega cloruro de sodio (NaCl) al agua, se

escribe
NaCl(s) 2225 NaCl(ac)

donde ac significa medio acuoso (es decir, agua). Al escribir H,O sobre la flecha se
indica el proceso fisico de disolver una sustancia en agua, aunque a veces no se escribe,
para simplificar.

El conocimiento del estado fisico de los reactivos y productos es muy fiitil en el
laboratorio. Por ejemplo, cuando reaccionan el bromuro de potasio (KBr) y el nitrato de
plata (AgNO,) en un medio acuoso, se forma un sélido, el bromuro de plata (AgBr). Esta
reaccion se representa mediante la ecuacion:

KBr(ac) + AgNO,(ac) —> KNO,(ac) + AgBr(s)

Sino se indican los estados fisicos de los reactivos y productos, una persona no informada
podria intentar llevar a cabo esta reaccién mezclando KBr sélido con AgNO; sélido.
Estos s6lidos reaccionan en forma muy lenta o no reaccionan. Si se analiza el proceso a
nivel microscépico se puede comprender que para formar un producto como el bromuro
de plata, los iones Ag* y los iones Br™ deben estar en contacto. Sin embargo, en el estado
sélido estos iones tienen muy poca movilidad. (Este es un ejemplo de cémo se explica un
fenémeno pensando lo que sucede a nivel molecular, como se describi6 en la seccién 1.2.)

Balance de ecuaciones quimicas

Suponga que se desea escribir una ecuacién para explicar una reaccién quimica que se
acaba de realizar en el laboratorio. ; Cémo se procede? Puesto que se conocen los reactivos,
es posible escribir sus férmulas quimicas. Es mds dificil establecer la identidad de los
productos. Con frecuencia, es posible predecir el o los productos de reacciones sencillas.
En reacciones mds complicadas en las que hay tres o mds productos, los quimicos nece-
sitardn otras pruebas para establecer la presencia de compuestos especificos.

Una vez que se han identificado los reactivos y productos, y que se han escrito sus
férmulas correctas, se acomodan segin la secuencia convencional: los reactivos a la
izquierda, separados por una flecha de los productos, que se colocan del lado derecho.
Es muy probable que la ecuacién que se ha escrito en este momento esté sin “balan-
cear”, es decir que el niimero de cada tipo de 4tomos sea diferente en ambos lados de la
flecha. En general el balance de una ecuacién quimica se verifica mediante los siguien-
tes pasos:

@ +  Se identifican todos los reactivos y productos, y se escriben sus féormulas correctas
del lado izquierdo y derecho de la ecuacion, respectivamente.

+  El balance de la ecuacién se empieza probando diferentes coeficientes para igualar

el nimero de dtomos de cada elemento en ambos lados de la ecuacién. Se pueden
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cambiar los coeficientes (los nimeros que anteceden a las férmulas), pero no los
subindices (los nimeros que forman parte de las férmulas). Si se cambian los
subindices, se cambia la identidad de la sustancia. Por ejemplo, 2NQO, significa ““dos
moléculas de diéxido de nitrégeno”, pero si se duplican los subindices se tiene N,O,
que es la férmula del tetréxido de dinitrégeno, un compuesto totalmente distinto.
Primero se buscan los elementos que aparecen una sola vez en cada lado de la ecua-
cién y con igual nimero de dtomos: las férmulas que contengan estos elementos
deben tener el mismo coeficiente. Por tanto no es necesario ajustar los coeficientes
de dichos elementos en este momento. A continuacién se buscan los elementos que
aparecen sélo una vez en cada lado de la ecuacién pero con diferente nimero de
atomos. Se hace el balance de estos elementos. Por tltimo, el de los elementos que
aparecen en dos 0 mas férmulas del mismo lado de la ecuacién.

Se verifica la ecuacién obtenida para asegurarse de que hay el mismo nimero total
de cada tipo de atomos en ambos lados de la ecuacidn.

Considere un ejemplo especifico. En el laboratorio se pueden preparar pequenas
cantidades de oxigeno gaseoso calentando clorato de potasio (KCIO;). Los productos
son oxigeno gaseoso (O,) y cloruro de potasio (KCl). A partir de esta informacidn, se
escribe:

KCIO, — KCl + O,

(Para simplificar se omiten los estados fisicos de reactivos y productos.) Los tres ele-
mentos (K, Cl y O) aparecen sélo una vez en cada lado de la ecuacidn, pero Gnicamente
el Ky el Cltienen igual nlimero de 4tomos en ambos lados de la ecuacién. Asi, KClO; y
KCl deben tener el mismo coeficiente. El siguiente paso consiste en lograr que el ndme-
ro de dtomos de O sea igual en ambos lados de la ecuacién. Debido a que hay tres dtomos
de O del lado izquierdo y dos del lado derecho de la ecuacién, estos dtomos se igualan
colocando un 2 a la izquierda del KCIO, y un 3 a la izquierda del O,.

2KCIO, —> KCI + 30,

Por iltimo, se igualan los atomos de K y Cl colocando un 2 a la izquierda del KCl:

2KCIO, — > 2KCI + 30, 3.3)

Como verificacién final, se puede hacer una hoja de balance para reactivos y productos
en donde los nimeros entre paréntesis indican el nimero de dtomos de cada elemento:

Reactivos Productos
K (2) K (2)
Ci(2) Cl(2)

O (6) 0O (6)

Observe que el balance de esta ecuacién también se puede efectuar con coeficientes que
sean multiplos de 2 (para KCIOy), 2 (para KCl) y 3 (para O,); por ejemplo,

4KCIO; — 4KCl + 60,

Sin embargo, para el balance de una ecuacién se utiliza el conjunto de coeficientes de
nimeros enteros mds sencillo. La ecuacidn (3.3) satisface este convenio.

Ahora considere la combustion (es decir, el quemado) del etano (C,H,), componen-
te del gas natural, con el oxigeno del aire, lo que produce diéxido de carbono (CO,) y
agua. La ecuacién sin balancear es

C,H, + 0, — CO, + H,0

El calentamiento del clorato de
potasio produce oxigeno, que
mantiene la combustion de una
astilla de madera.
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Se observa que para ninguno de los elementos (C, H y O) se tiene igual nimero de
dtomos en ambos lados de la ecuacion. Ademds, el C y el H aparecen una sola vez en
cada lado de la ecuacién; el O aparece en dos compuestos del lado derecho (CO, y H,O).
Para igualar los atomos de C, se coloca un 2 a la izquierda del CO,;:

C,H, + 0,— 2CO, + H,0

Para igualar los atomos de H, se coloca un 3 a la izquierda del H,O:
CoHe C,H, + 0, —> 2CO, + 3H,0

En este punto, se han igualado los 4tomos de C y de H, pero no los dtomos de O porque
hay siete atomos de este elemento a la derecha de la ecuacién y tnicamente dos del lado
izquierdo. Esta desigualdad de 4tomos de O se puede eliminar escribiendo % antes del O,,
del lado izquierdo:

C,H, + }0,— 2CO, + 31,0

La “l6gica” de utilizar § como coeficiente es que habfa siete dtomos de oxigeno en el
lado derecho de la ecuacién, pero inicamente un par de dtomos de oxigeno (O,) del lado
izquierdo. Para igualarlos se pregunta cudntos pares de dtomos de oxigeno se necesitan
para igualar los siete 4tomos de oxigeno. De la misma manera que 3.5 pares de zapatos
es igual a siete zapatos, 3 de moléculas de O, es igual a 7 dtomos de O. La siguiente tabla
muestra la ecuacion ya balanceada:

Reactivos Productos
c() c(
H (6) H (6)
o (7) o (7

Sin embargo, en general, se prefiere expresar los coeficientes con nimeros enteros en
lugar de fraccionarios. Como consecuencia, se multiplica toda la ecuacién por 2 para
convertir  en 7:

2C,H, + 70, — 4CO, + 6H,0

La tabla final es

Reactivos Productos
c@® c@@
H(12) H(12)
0 (14) 0O (14)

Observe que los coeficientes utilizados para hacer el balance de la dltima ecuacién cons-
tituyen el conjunto de nimeros enteros més pequefio posible.

En el ejemplo 3.12 contimia aplicdndose el procedimiento para el balance de ecua-
ciones quimicas.

Ejemplo 3.12 Cuando el aluminio metélico se expone al aire, se forma en su superfi-
cie una capa protectora de dxido de aluminio (Al,0;). Esta capa evita que siga reaccio-
nando el aluminio con el oxigeno; ésta es la razén por la cual no sufren corrosion los
envases de aluminio que se utilizan en las bebidas. [En el caso del hierro, la herrumbre, u
oxido de hierro(lll), que se forma es demasiado porosa para proteger al hierro metalico
que queda debajo, por lo que contintia Ja corrosion.] Escriba una ecuacion balanceada
para la formacién del Al,O,.
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Razonamiento y solucién Se sigue el procedimiento descrito en la pagina 84. La
ecuacion sin balancear es

Al + O, — Al,0,

Se observa que tanto el Al como el O aparecen una sola vez en cada lado de la ecuacion,
pero con distinto nimero de atomos. Para hacer el balance de los 4tomos de Al, se
coloca un 2 a la izquierda del Al:

2Al + 0, — Al,0,

Hay dos &tomos de O en el lado izquierdo y tres &tomos de O en el lado derecho de la
ecuacion. Esta desigualdad de 4tomos de O puede eliminarse escribiendo § antes del O,
en el lado izquierdo de la ecuacion.

2A1 + 3 0, — AlL,O,

Como en el caso del etano que se mostré antes, se multiplica toda la ecuacion por 2 para
transformar § en 3 :

4Al + 30, — 2A1,0,

La tabla final es

Reactivos Productos
Al (4) Al (4)
0O (6) O (6)

Ejercicio Efectle el balance de la ecuacién que representa la reaccién entre el 6xido
de hierro(lil), Fe,0,, y el monéxido de carbono (CO) para formar hierro (Fe) y didxido de
carbono (CO,).

3.8 Cantidades de reactivos y productos

Una pregunta bésica que se plantea en el laboratorio y en la industria quimica es: “;qué
cantidad de producto se obtendra a partir de cantidades especificas de las materias pri-
mas (reactivos)?”. O bien, en algunos casos la pregunta se plantea de manera inversa:
“;qué cantidad de materia prima se debe utilizar para obtener una cantidad especifica del
producto?”. Para interpretar una reaccién en forma cuantitativa es necesario aplicar el
conocimiento de las masas molares y el concepto de mol. La estequiometria es el estu-
dio cuantitativo de reactivos y productos en una reaccion quimica.

Independientemente de que las unidades utilizadas para los reactivos (o productos)
sean moles, gramos, litros (para los gases) u otras unidades, para calcular la cantidad de
producto formado en una ecuacién se utilizan moles. Este método se denomina méfodo
del mol, que significa que los coeficientes estequiométricos en una reaccion quimica se
pueden interpretar como el niimero de moles de cada sustancia. Por ejemplo, la combus-
tién del mondxido de carbono en el aire produce dioxido de carbono:

2C0(g) + O,(g) — 2CO4(g)

Para los cdlculos estequiométricos esta ecuacién puede leerse como: “2 moles de monéxido
de carbono gaseoso se combinan con 1 mol de oxigeno gaseoso para formar 2 moles de
diéxido de carbono gaseoso”.

El método del mol consta de los siguientes pasos:

Problemas similares: 3.57, 3.58.

87
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!

FIGURA 3.7 Tres tipos de calculos

! icos basados en el Moles = Moles
étodo del mol de reactivo de producto
Masa — Moles g Moles
de reactivo de reactivo de producto
Masa —ip Moles Cm— Moles S—— Masa
de reactivo de reactivo de producto de producto

@ 1. Escriba las féormulas correctas para todos los reactivos y productos y haga el balance
de la ecuacién resultante.

2. Convierta en moles las cantidades de algunas o de todas las sustancias conocidas
(generalmente, 10s reactivos).

3. Utilice los coeficientes de la ecuacién balanceada para calcular el nimero de moles
de las cantidades buscadas o desconocidas (generalmente los productos) en el pro-
blema.

4. Utilizando los nimeros calculados de moles y las masas molares convierta las can-
tidades desconocidas en las unidades que se requieran (generalmente en gramos).

5. Verifique que la respuesta sea razonable en términos fisicos.

El paso | es un requisito previo para cualquier cdlculo estequiométrico. Se debe
conocer la identidad de los reactivos y de los productos, y sus relaciones de masa deben
considerar la ley de la conservacién de la masa (es decir, se debe tener una ecuacion
balanceada). El paso 2 es el punto critico para convertir los gramos (u otras unidades) de
las sustaricias en nimero de moles. Esta conversidn permite analizar la reaccién real sélo
en términos de moles.

Para completar el paso 3, es necesario balancear la ecuacién, lo que ya se hizo en el
paso 1. El punto clave aqui es que en una ecuacion balanceada, los coeficientes indican
la relacién en la cual las moles de una sustancia reaccionan o forman moles de otra
sustancia. El paso 4 es semejante al paso 2, excepto que ahora se refiere a las cantidades
buscadas en el problema. El paso 5 con frecuencia se subestima, pero €s muy importan-
te. En la figura 3.7 se muestran tres tipos de cdlculos estequiométricos comunes.

En la estequiometria se utiliza el simbolo <=, que significa “estequiométricamente
equivalente a” o simplemente “equivalente 2a”. En la ecuacién balanceada para la forma-
cién de diéxido de carbono, 2 moles de CO reaccionan con 1 mol de O,, por lo que 2
moles de CO son equivalentes a 1 mol de O,

2 mo} CO == | mol O,

En términos del método del factor unitario, se escribe como:

2m0]CO_I o 1mol O,
1 mol O, 2 mol CO

De la misma manera, debido a que 2 moles de CO (o 1 mol de O,) producen 2 moles de
CO,, se puede decir que 2 moles de CO (o 1 mol de O,) son equivalentes a 2 moles
de CO,:

2 mol CO == 2 mol CO,
I mol O, = 2 mol CO,

Los siguientes ejemplos muestran el uso del método de los cinco pasos para resolver
algunos problemas estequiométricos comunes.
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Ejemplo 3.13 Todos los metales alcalinos reaccionan con agua para formar hidrége-
no gaseoso y el hidroxido del metal alcalino correspondiente. Una reaccion comun es la
que ocurre entre el litio y el agua:

2Li(s) + 2H,0() — 2LIOH(ad) + Hy(g)

a) ; Cuantas moles de H, se formaran al completarse la reaccion de 6.23 moles de Li con
agua? b) ;Cuantos gramos de H, se formaran al completarse la reaccién de 80.57 g de Li
con agua?

Razonamiento y soluciéon  Se siguen los pasos de la pagina 88

a)

Paso 1: La ecuacion balanceada la proporciona el problema.

Paso 2: No es necesario hacer ninguna conversion porque la cantidad de la materia pri-
ma, Li, esta dada en moles.

Paso 3: Puesto que 2 moles de Li producen 1 mol de H,, 0 2 moles de Li < 1 mol de H,, las
moles de H, que se forman se calculan como sigue:

moles de H, producido = 6.23 moi Li x M
2-mol L1

= 3.12 mol H,

Paso 4: Este paso no se requiere.

Paso 5: Se empieza con 6.23 moles de Li y se producen 3.12 moles de H,. Como 2 moles
de Li producen 1 mol de H,, 3.12 moles es una cantidad razonable.

b)

Paso 1: La reaccion es la misma gue en el inciso a).

Paso 2: El numero de moles de Li esta dado por

moles de Li = 80.57 g x =2 L _ 1961 mol Li
6.941 gt

Paso 3: Debido a que 2 moles de Li producen 1 mol de H,, 0 2 moles de Li <= 1 mol de H,,
el nimero de moles de H, se calcula como sigue:

. 1molH,

moles de H, producido = 11.61 moaiii x —=2 = 5.805 mol H,
2 moi L

Paso 4: A partir de la masa molar del H, (2.016 g), se calcula la masa de H, producido:

" 2.016 g H,

masa de H, producido = 5.805 maiH, x —=< = 11.70gH,
1 moiH;

Paso 5: Debido a que la masa molar del H, es menor que la del Li, y se necesitan dos
moles de Li para formar un mol de H,, se espera que la respuesta sea menor que
80.57 g.

Ejereicio La reaccidon entre el éxido nitrico (NO) y oxigeno para formar didxido de
nitrogeno (NO,) es un paso determinante para la formacion del esmog fotoquimico:

2NO(g) + 0,(g) —— 2NO,(g)

a) ; Cuantas moles de NO, se formaran por la reaccién completa de 0.254 mol de O,?
b) ¢Cuantos gramos de NO, se formaran por la reaccion completa de 1.44 g de NO?

El litio reacciona con el agua para
formar hidréogeno gaseoso.

Problemas simi
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.f., Una vez que se ha adquirido la suficiente practica, es conveniente combinar los

© “ pasos 2, 3 y 4 en una sola ecuacion, como se muestra en el ejemplo siguiente:
4
89 2@

L" . !.81' jemp Los alimentos que se ingieren son degradados, o desdoblados, en el
C

cuerpo para proporcionar la energia necesaria para el crecimiento y para otras funcio-
nes. Una ecuacién general global para este complicado proceso representa la degrada-
cion de glucosa (CH,,0,) a didxido de carbono (CO,) y agua (H,0):

CH,.0

CeHi,0, + 60, — 6CO, + 6H,0

Si una persona consume 856 g de C,H,,0, durante cierto periodo, ; cual es la masa de CO,
producida?

Se siguen los pasos de la pagina 88.
Paso 1: Se proporciona la ecuacién balanceada.
Pasos 2, 3 y 4: A partir de la ecuacion balanceada se puede ver que 1 mol de CH,,04 =
6 moles de CO,. Las masas molares de CgH,,O, y CO, son 180.2 gy 44.01 g, respectivamen-
te. Todos estos datos se combinan en una ecuacion:

1mol CH,,0, . _6molCo,

masa de CO, producido = 856 g CH;50, x — L
¢ 1802 g CHi;0, 1 mol CH,,0,

 34.019C0O;, _ 455 o g0 g o,

1 mol-C0,

Paso 5: Debido a que un mot de CgH,,0, produce seis moles de CO, y la masa molar de
CeH,,06 es cuatro veces mayor que la de CO,, se espera que la masa de CO, for-
mado sea mayor que 856 g. Por tanto, la respuesta es razonable.

El metanol (CH,OH) se quema en aire de acuerdo con la ecuaciéon
2CH,0H + 30, —> 2CO, + 4H,0

Si se utilizan 209 g de metanol en un proceso de combustion, ¢cual es la masa de H,0
producida?

Reactivo limitante

Cuando un quimico efectiia una reaccidn, generalmente Jos reactivos no estdn presentes

en las cantidades estequiométricas exactas, es decir, en las proporciones que indica la

ecuacion balanceada. Como consecuencia, algunos reactivos se consumen mientras que

parte de otros se recuperan al finalizar la reaccion. El reactivo que se consume primero
m en la reaccion recibe el nombre de reactive limitante, ya que la maxima cantidad de
producto que se forma depende de la cantidad de este reactivo que habia originalmente
(figura 3.8). Cuando este reactivo se consume, no se puede formar mds producto. Los
reactivos en exceso son los reactivos presentes en mayor cantidad que o necesaria para
reaccionar con la cantidad de reactivo limitante.

El concepto de reactivo limitante es andlogo a la relacién entre hombres y mujeres
en un salén de baile de un club. Si hay 14 hombres y sélo 9 mujeres, iinicamente se
podran completar 9 parejas mujer/hombre. Cinco hombres se quedardn sin pareja. Asi, el
ntimero de mujeres limita el nimero de hombres que podrdn bailar y hay un exceso de
hombres.

Reactivo Jimitante



Antes del inicio de la reaccion Después de que se complet6 la reaccion

Reactivo limitante

Reactivo en exceso

t:1 hexatluoruro de azufre (Sk,) es un compuesto incoloro, inodoro y muy estable.
Se produce mediante la combustion del azufre en atmdsfera de fldor:

S + 3F.(g) » SF(g)

Lista ecuacidn indica que | mol de S reacciona con 3 moles de F, para formar | mol
de SF,. Suponga que se agregan 4 moles de S a 20 moles de F,. Puesto que [ molde S =

3 moles de F,, el mimero de moles de F, que se necesita para reaccionar con 4 moles de
Ses:

3 mol I,
1 niol S

4 mol'S X = 12 mol F,

Pero hay 20 moles de F, disponibles, mds de lo que se necesita para que reaccione com-
pletamente el S. Por tanto, el S es el reactivo limitante y el F, el reactivo en exceso. La
cantidad de SF, formado depende sélo de cudnto S estaba presente al inicio.

De manera alternativa, se puede determinar el reactivo limitante calculando el nu-
mero de moles de S que se necesita para reaccionar con 20 moles de F,. En este caso se
escribe

20 mol b, x l 11101§_ = 6.7mol S
3 mol F,
Debido a que s6lo hay 4 moles de S presentes, se llega a la misma conclusién de que el
S es el reactivo limitante y el F, el reactivo en exceso.

En los célculos estequiométricos en Jos que hay un reactivo limitante, el primer
paso consiste en determinar cudl de los reactivos es el reactivo limitante. Una vez que
se ha identificado éste, el resto del problema se puede resolver como se estudid en la
seccion 3.8. En el siguiente ejermnplo se muestra este procedimiento. No se incluird el
paso S en los célculos, pero siempre se debe analizar si es razonable cualquier calculo
quimico.

La urea [(NH,),CO] se prepara por la reaccion del amoniaco con didxido
de carbono:

2NH,(g) - CO,(g) — (NH,),CO(ac) + H,0()

En un proceso se hacen reaccionar 637.2 g de NH;con 1 142 g de CO,. a) (Cual de los dos
reactivos es el reactivo limitante? b) Calcule la masa de (NH,),CO que se formara. ¢)
;Cuanto del reactivo en exceso (en gramos) quedara sin reaccionar al finalizar la reac-
cién?

3.9
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Problema similar: 3.78.

Razonamiento y solucién - a)Debido aique no se puede saber, por simple inspeccion,
w*mmmmmmmmmMm

Amwmhmnmmzmemv 1 mol de C0,;
mmdm&mmmmmmmzsssm

‘Debidlo-a gue Gnicaients wmm de MM, presentes y no sun suficentes para

fmmmmmamdunuummueydma

Feactivo envenceio.

X N malgegyeg 2900

S S T 1= A
mmm, {Nﬂ“u;—eﬁi } 724 moi (D,

mhm = Yxﬂm; x _‘;__ﬂ___?_'i;,
= 381130;

Ejercicle umam,umammmw
mmabaﬂthwaw&amﬂ:m

m*—%——-»ﬂp,*—xe

mmwmmmghﬁmmgthwhm
mwm%nnmﬂwwammmnm

' dmhum

En el ejemplo 3.13 se observa un punto importante. En 1a prictica, los quimicos por

Io comiin efigen el reactivo mis costoso como reactivo limitante de manera que, en la
reaccién, se consuma todo o la mayor parte. En la sintesis de urea, el NH, siempre es el
reactivo limitante porque es mucho mas costoso que el CO,.



2.10 Rendimiento de reaccion

La cantidad de reactivo limitante presente al inicio de una reaccién determina el rendi-
miento teérico de la reaccion, es decir, la cantidad de producto que se obtendrd si reac-
ciona todo el reactivo limitante. Por tanto, el rendimiento teérico es el rendimiento mdximo
que se puede obtener, que se calcula a partir de Ia ecuacion balanceada. En la practica, el
rendimiento real, o bien la cantidad de producto que se obtiene en una reaccion, casi
siempre es menor que el rendimiento tedrico. Existen muchas razones para explicar la
diferencia entre el rendimiento real y el tedrico. Por ejemplo, muchas reacciones son
reversibles, por lo que no proceden en un 100% de izquierda a derecha. Aun cuando la
reaccion se complete en un 100%, resulta dificil recuperar todo el producto del medio
de reaccién (por ejemplo, de una disolucién acuosa). Algunas reacciones son complica-
das, en el sentido de que los productos formados pueden seguir reaccionando entre si o
con los reactivos, para formar todavia otros productos. Estas reacciones adicionales re-
ducen el rendimiento de la primera reaccién.

Para determinar la eficiencia de una reaccién especifica, los quimicos utilizan e}
término rendimiento porcentual, que describe la proporcion del rendimiento real con
respecto al rendimiento tedrico. Se calcula como sigue:

rendimiento real

% de rendimiento = — —— x 100% (3.4)
rendimiento tedrico

El intervalo del porcentaje del rendimiento puede fluctuar desde 1% hasta 100%. Los
quimicos siempre buscan aumentar el porcentaje de rendimiento de las reacciones. Entre
los factores que pueden afectar el porcentaje del rendimiento se encuentran la tempera-
tura y la presién. Sus efectos se estudiardn mds adelante.

En el ejemplo 3.16 se muestra el calculo del rendimiento de un proceso industrial.

Ejemplo 316  El titanio es un metal fuerte, ligero y resistente a la corrosién, que se
utiliza en la construccion de naves espaciales, aviones, motores para aviones y armazo-
nes de bicicletas. Se obtiene por la reaccion de cloruro de titanio(lV) con magnesio fun-
dido entre 950 y 1 150°C:

TiCl,(g) + 2Mg() — Ti(s) + 2MgCl{)

En cierta operacion industrial, se hacen reaccionar 3.54 x 107 g de TiCl, con 1.13 x 109
de Mg. a) Calcule el rendimiento teérico de Ti en gramos. b) Calcule el porcentaje del
rendimiento si en realidad se obtienen 7.91 x 10°g de Ti.

Razonamiento y solucion  Se sigue el procedimiento que se emple6 en el problema
3.15, para determinar cual es el reactivo limitante. Esta determinacién permitira calcular
el rendimiento tedrico. El porcentaje del rendimiento se puede obtener mediante la
aplicacion de la ecuacién (3.4).

a) Primero se calcula el numero de moles de TiCl, y de Mg inicialmente presentes:

mioles da TIC, = XY w T0" et s MAN TG g w7 107 ol T,
189.7 g Ticl,
7 1 mol Mg 5
moles de Mg = 1.13 x 10" gMg x ————= = 4.65 x 10° mol Mg
24.31 g Mg

A continuacion, se determina cual de las dos sustancias es el reactivo limitante. A
partir de la ecuacion balanceada se observa que 1 mol de TiCl, = 2 moles de Mg; por tanto,
el nimero de moles de Mg necesario para reaccionar con 1.87 X 10° moles de TiCl, es

UNTREF VIRTUAL | 27

3.10 RENDIMIENTO DE REACCION

El armazon de esta bicicleta esta
hecho de titanio.
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Fertilizantes quimicos

Alimentar a la poblacién mundial, en acelerado creci-
miento, demanda de los granjeros la produccion de
mejores y mas abundantes cosechas. Cada ano se agre-
gan a los suelos cientos de millones de toneladas de
fertilizantes quimicos para aumentar la calidad y el ren-
dimiento de las cosechas. Ademas de didxido de car-
bono y agua, las plantas necesitan por lo menos seis
elementos para tener un crecimiento satisfactorio. Es-
tos elementos son N, P, K, Ca, Sy Mg. La preparaciony
las propiedades de algunos fertilizantes que contienen
nitrégeno y fosforo ejemplifica algunos de los princi-
pios introducidos en este capitulo.

Los fertilizantes nitrogenados contienen sales de
nitrato (NO,), sales de amonio (NH}) y otros ccmpues-
tos. Las plantas pueden absorber nitrogeno directamen-
te en forma de nitrato, pero las sales de amonio y
el amoniaco (NH;) se deben convertir primero en ni-
tratos mediante la accion de las bacterias del suelo. La
principal materia prima para los fertilizantes nitro-
genados es el amoniaco, que se obtiene por la reac-
cion entre hidrégeno y nitrégeno:

3H,(g) + N,(g) —— 2NH,(Q)

(Esta reaccion se analizard de manera detallada en los
capitulos 13 y 14.) En forma liquida, el amoniaco se
puede inyectar directamente en ei suelo.

De manera alternativa, el amoniaco se puede con-
vertir en nitrato de amonio, NH,NO;, sulfato de amonio,
(NH,),SO,, o hidrégeno fosfato de amonio, (NH,),HPO,,
por medio de las siguientes reacciones acido-base:

1.87 x 10° mo! Ticl, x

Aplicacion de amonijaco liquido al suelo, antes de sernbrar

NH.(ac) + HNO (ac) —— NH,NO.(ac)
2NH;(a0) + H,S0,(ac) — (NH,),S0(ac)
ZNH(ac) + H,PO,(ac) —— (NH.),HPO (ac)

Otro método para obtener sulfato de amonio requie-
re de dos pasos:

2 mol Mg

——— = =3.74 x 10° mol Mg
1 mol Tidli,

Puesto que estan presentes 4.65 X 10° moles de Mg, mas de lo necesario para reaccionar

con la cantidad de TiCl, que se tiene, el Mg debe ser el reactivo en exceso y el Till,, el

reactivo limitante.

La ecuacion muestra que 1 mol de TiCl, == 1 mol de Ti; por tanto la masa tedrica de

Ti que se forma es

3.54 x 107 g Tidi, x

1 mot TiCl, 1 mol Ti
189.7 o Ti<l,

 47.889Ti

1T moi Ti

= 8.93 x 10° g Ti

b) Para calcular el porcentaje dede la ecuacion rendimiento se escribe

rendimiento real

% de rendimiento = —————————— x 100%

rendimiento teorico
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2NH;(@c) + CO,(ac) + H,0() — (NH,),CO5a0) (1)

(NH,),COs(ac) + CaS0O,@ac) —>
(NH,),S0,(ac) + CaCOs(s) (2)

Este procedimiento es adecuado porque las materias
primas, diéxido de carbono y sulfato de calcio, son
menos costosas que el acido sulfurico. Para aumentar
el rendimiento, se hace que el amoniaco sea el reactivo
limitante en la reaccion (1) y, el carbonato de amonio,
en la reaccién (2). :

En la siguiente tabla se muestra la composicion

porcentual en masa de nitrégeno de algunos fertili-

zantes comunes. La preparacion de urea se estudié en
el ejemplo 3.15. b ‘ L

Composicién porcentual en masa,
de nitrégeno, en cinco fertilizantes

comunes

Fertilizante % de N en masa
NH, 82.4
NH,NO; 35.0
(NH,),S0, 21.2
{(NH,HPO, 21.2
(NH,),CO 46.7

Hay varios factores que influyen en la eleccion de
un fertilizante sobre otros: 1) el costo de las materias

7.91 x 10° g
8.93 x 10° g

88.6%

% de rendimiento

primas necesarias para la obtencién del fertilizante; 2)
la facilidad de almacenamiento, transporte y empleo;
3) la composicion porcentual en masa del elemento que
se desea y 4) adaptabilidad del compuesto, es decir, si
el compuesto es soluble en agua y si puede ser absor-
bido rapidamente por las plantas. Al considerar todos
estos factores, se encuentra que el NH,NO; es el fertili-
zante nitrogenado mas importante en el mundo, a
pesar de que el amoniaco tiene mayor porcentaje de
nitrégeno en masa.

Los fertilizantes fosfatados provienen de una roca
fosférica llamada fluorapatita, Cas(PO,)+F. La fluorapa-
tita es insoluble en agua, por lo que primero debe con-

vertirse en dihidrégeno fosfato de calcio [Ca(H,PO,),],
que es soluble en agua:

- 2CaPOJF(S) + TH,50,(ac) —>

3Ca(H,PO,)(ac) + 7CasSO,(ac) + 2HFg)

Para lograr el maximo rendimiento, se hace que la

fluorapatita sea el reactivo limitante en esta reaccién.
Todas las reacciones que se estudiaron para la pre-
paracién de fertilizantes parecen relativamente senci-

‘las; sin embargo, se han hecho muchos esfuerzos para

mejorar su rendimiento cambiando algunas condicio-
nes como temperatura, presion, entre otras. Por lo ge-
neral, los quimicos industriales primero producen las
reacciones prometedoras en el laboratorio y después
las prueban en una planta piloto antes de aplicarias en
forma masiva.

x 100%

Problemas similares: 3.81, 3.82,

Ejercicio En laindustria, el vanadio metélico, que se utiliza en aleaciones de acero, se
puede obtener al hacer reaccionar 6xido de vanadio(V) con caicio a temperaturas eleva-

das:

5Ca + V,05 —> 5Ca0 + 2V

En un proceso reaccionan 1.54 X 10% g de V,0; con 1.96 X 10° g de Ca. a) Calcule el ren-
dimiento tedrico de V. b) Calcule el porcentaje de rendimiento si se obtienen 803 g de V.

Por lo general, en los procesos industriales se obtienen grandes cantidades de pro-

ductos (miles o millones de toneladas). Por esta razén, incluso un pequefio aumento en
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el rendimiento puede reducir en forma significativa los costos de produccién. Un caso
concreto es la manufactura de fertilizantes quimicos, analizado en la seccién La quimica
en accion.

Ecuaciones clave n X masa molar del elemento

composicién porcentual de un elemento = X 100% (3.1)

masa molar del compuesto

. rendimiento real
% de rendimiento =

X 100% (34
rendimiento te6rico

Resumen de hechos 1. Las masas atémicas se miden en unidades de masa atémica (uma), una unidad relativa que se

y conceptos basa en un valor exactamente‘de 12 para el isétopo carbono-12. La masa atémica dada para
los 4tomos de un elemento particular, por lo general, es el promedio de la distribucién de los
is6topos naturales de ese elemento. La masa molecular de una molécula es la suma de las
masas atémicas de los dtomos que la constituyen. Tanto la masa atémica como la masa
molecular se pueden determinar con exactitud con un espectréme-tro de masas.

2. Unmol es el mimero de Avogadro (6.022 X 10%) de 4tomos, moléculas u otras particulas. La
masa molar (en gramos) de un elemento o de un compuesto es numéricamente igual a su
masa en unidades de masa atémica (uma) y contiene el nimero de Avogadro de 4tomos (en el
caso de los elementos), de moléculas o de unidades de férmula simples (en el caso de com-
puestos i6nicos).

3. La composicién porcentual en masa de un compuesto es el porcentaje en masa de cada ele-
mento presente. Si se conoce la composicién porcentual en masa de un compuesto, es posi-
ble deducir su férmula empirica, y su férmula molecular, si se conoce su masa molar aproxi-
mada.

4. Los cambios quimicos, llamados reacciones quimicas, se representan mediante ecuaciones
quimicas. Las sustancias que experimentan un cambio, los reactivos, se escriben del lado
izquierdo y las sustancias que se forman, los productos, aparecen del lado derecho de la
flecha. Las ecuaciones quimicas deben estar balanceadas, de acuerdo con la ley de la conser-
vacién de la masa. El nimero de 4tomos de cada tipo de elemento en los reactivos y en los
productos debe ser el mismo.

5. La estequiometria es el estudio cuantitativo de los productos y reactivos en una reaccién
quimica. Los célculos estequiométricos se realizan de manera éptima expresando, tanto las
cantidades conocidas como las desconocidas, en términos de moles y después, si es necesa-
rio, se convierten en otras unidades. Un reactivo limitante es el reactivo que est4 presente en
la menor cantidad estequiométrica; limita la cantidad de producto que se puede formar. La
cantidad de producto que se obtiene en una reaccién (rendimiento real) puede ser menor que
la mdxima cantidad posible (rendimiento teérico). La relacién de los dos se expresa como
porcentaje de rendimiento.

Palabras clave

Cantidad estequiométrica,
p- 90

Composicién porcentual en
masa, p. 76

Ecuacién quimica, p. 82

Estequiometria, p. 87

Masa atémica, p. 68

Masa molar (M), p. 70

Masa molecular, p. 72

Método del mol, p. 87

Mol, p. 69

Nimero de Avogadro (N,),
p. 69

Producto, p. 83

Reaccién quimica, p. 82

Reactivo en exceso, p. 90

Reactivo limitante, p. 90

Reactivo, p. 83

Rendimiento porcentual,
p-93

Rendimiento real, p. 93

Rendimiento tedrico, p. 93

Unidades de masa atémica
(uma), p. 68
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Preguntas
y problemas

Masa atomica

Preguntas de repaso

31

3.2

33

34

(Qué es una unidad de masa atémica? ;Por qué es necesa-
ria la introduccién de dicha unidad?

(Cudl es la masa (en uma) del 4tomo de carbono-12? ;Por
qué la masa del carbono aparece como 12.01 uma en la
tabla periédica de la portada interior de este libro?
Explique, claramente, el significado del enunciado “la masa
atémica del oro es 197.0 uma”.

(Qué informacién se necesita para calcular la masa atémi-
ca promedio de un elemento?

Problemas

35

3.6

3.7
3.8

Las masas atémicas de 3C1(75.53%) y 31C1(24.47%) son
34.968 uma y 36.956 uma, respectivamente. Calcule la masa
atémica promedio del cloro. Los porcentajes entre parénte-
sis indican la abundancia relativa.

Las masas atémicas de SLi y 3Li son 6.0151 uma y 7.0160
uma, respectivamente. Calcule la abundancia natural de
estos dos is6topos. La masa atémica promedio del Li es
6.941 uma.

(Cudl es la masa (en gramos) de 13.2 uma?

(Cuantas uma existen en 8.4 g?

Masa molar y niimero de Avogadro

Preguntas de repaso

3.9

3.10

Defina el término “mol”. ;Cudl es la unidad de mol en los
cdlculos? ;Qué tiene en comiin el mol con el par, la docena
y la gruesa? ; Qué representa el nimero de Avogadro?
;Cudl es la masa molar de un dtomo? ;Cudles son las uni-
dades comtinmente utilizadas para masa molar?

Problemas

n

312

3.13
3.14

3.15

3.16
3.17

La poblacién mundial es aproximadamente de 6.5 miles de
millones. Suponga que cada persona sobre la Tierra parti-
cipa en un proceso de contar particulas idénticas a una ve-
locidad de dos particulas por segundo. ;Cudntos afios lle-
varia contar 6.0 X 10% particulas? Suponga afios de 365
dias.

El grosor de una hoja de papel es 0.0036 pulgadas. Consi-
dere que cierto libro tiene el nimero de Avogadro
de hojas; calcule el grosor de dicho libro en afnos-luz. (Su-
gerencia: Véase problema 1.47 para la definicién de aiio-
luz.)

(Cuantos dtomos hay en 5.10 moles de azufre (S)?
(Cudntos moles de 4dtomos de cobalto (Co) hay en 6.00 X
10° (6 000 millones) de 4tomos de Co?

(Cudntos moles de dtomos de calcio (Ca) hay en 77.4 g de
Ca?

(Cuantos gramos de oro (Au) hay en 15.3 moles de Au?
(Cuil es la masa en gramos de un solo dtomo de cada uno
de los siguientes elementos? a) Hg, &) Ne.

3.18
3.19
3.20
3.21

3.22

(Cudl es la masa en gramos de un solo dtomo de cada uno
de los siguientes elementos? a) As, #) Ni

(Cuél es la masa en gramos de 1.00 X 10'? 4tomos de plo-
mo (Pb)?

(Cudntos 4tomos estin presentes en 3.14 g de cobre (Cu)?
(Cudl de las siguientes cantidades contiene mds dtomos:
1.10 g de 4tomos de hidrégeno o 14.7 g de dtomos de cro-
mo?

(Cudl de las siguientes cantidades tiene mayor masa: 2 4to-
mos de plomo 0 5.1 X 107> moles de helio.

Masa molecular

Problemas

3.23

3.24

3.25

3.26

3.27

3.28

3.29

3.30

Calcule 1a masa molecular (en uma) de cada una de las si-
guientes sustancias: @) CH,, b) NO,, ¢) SO,, d) CHg, )
Nal, ) K,80,, g) Ca,(PO,),.

Calcule la masa molar de cada una de las siguientes sustan-
cias: a) Li,CO;, b) CS,, ¢) CHCI, (cloroformo),
d) CsHgO, (4cido ascérbico, o vitamina C), ¢) KNO,,
) Mg;N,.

Calcule la masa molar de un compuesto si 0.372 moles de
él tienen una masa de 152 g.

({Cuéntas moléculas de etano (C,H) estdn presentes en
0.334 g de C,H,?

Calcule el nimero de dtomos de C, Hy O en 1.50 g del
azicar glucosa (C¢H;,05).

La urea [(NH,),CO] se utiliza, entre otras cosas, como fer-
tilizante. Calcule €l nimero de 4tomos de N, C, O e H en
1.68 X 10* g de urea.

Las feromonas son un tipo especial de compuestos
secretadas por las hembras de muchas especies de insectos
con el fin de atraer a los machos para aparearse. Una
feromona tiene la férmula molecular C,;H,,O. Normalmen-
te, la cantidad de esta feromona secretada por un insecto
hembra es alrededor de 1.0 X 10~ g. ; Cu4ntas moléculas
hay en esta cantidad?

La densidad del agua es 1.00 g/mL a 4°C. ;Cuantas molé-
culas de agua estdn presentes en 2.56 mL de agua a dicha
temperatura?

Espectrometria de masas

Preguntas de repaso

3.3
332

Describa cémo funciona un espectrémetro de masas.
Describa c6mo podria determinar la abundancia isotdpica
de un elemento a partir de su espectro de masas.

Problemas

333

El carbono tiene dos isétopos estables, '2C y 'tC mientras
que el fldor tiene sélo un is6topo estable, 'SF. ;Cudntas se-
fiales esperaria observar en el espectro de masas del ion
positivo CF;? Suponga que dicho ion no se rompe en frag-
mentos mds pequefios.
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El hidrégeno tiene dos isGtopos estables, (H y H, mientras
que el azufre tiene cuatro is6topos estables, 73S, 138, S y
3S. (Cudntas sefiales esperaria observar en el espectro de
masas del ion positivo sulfuro de hidrégeno H,S*? Supon-
ga que el ion no se descompone en fragmentos mas peque-
fios.

Composicién porcentual y formulas quimicas

Preguntas de repaso

3.35

3.36

3.37

3.38

Utilice el amoniaco (NH,) para explicar el significado de la
composicién porcentual en masa de un compuesto.
Describa c6mo el conocimiento de la composicién porcen-
tual en masa de un compuesto desconocido puede ayudar a
su identificacion.

(Cudl es el significado de la palabra “empirica” en el tér-
mino férmula empirica?

Si se conoce la férmula empirica de un compuesto, ;cudl
otra informacion adicional se necesita para determinar su
férmula molecular?

Problemas

3.39

3.40

34

342

343

344

345

El estafio (Sn) existe en la corteza terrestre como SnQ,.
Calcule la composicidn porcentual en masa de Sn y de O
en el Sn0O,. .
Durante muchos afios se utiliz6 el cloroformo (CHCl,) com
anestésico de inhalacién a pesar de ser también una sustan-
cia téxica que puede daiiar el higado, los rifiones y el cora-
z6n. Calcule la composicién porcentual en masa de este
compuesto.
El alcohol cindmico se utiliza principalmente en perfume-
ria, en especial en jabones y cosméticos. Su férmula
molecular es CyH,;O. a) Calcule la composicién por-
centual en masa de C, H y O del alcohol cinamico.
b) {Cudntas moléculas de alcohol cindmico estan presentes
en una muestra de 0.469 g?
Todas las sustancias que aparecen a continuacién se utili-
zan como fertilizantes, que contribuyen a la nitrogenacion
del suelo. ;Cual de ellas representa una mejor fuente de
nitrégeno, de acuerdo con su composicion porcentual en
masa?

a) Urea, (NH,),CO

b) Nitrato de amonio, NH,NO,

¢) Guanidina, HNC(NH,),

d) Amoniaco, NH,
La alicina es el compuesto responsable del olor caracteris-
tico del ajo. Un andlisis de dicho compuesto muestra la si-
guiente composicién porcentual en masa: C: 44.4%; H:
6.21%: S: 39.5%; O: 9.86%. Calcule su férmula empirica.
{Cudl es su férmula molecular si su masa molar es alrede-
dor de 162 g?
El peroxiacilnitrato (PAN) es uno de los componentes del
esmog. Estd formado por C, H, N y O. Determine la com-
posicién porcentual de oxigeno y la férmula empirica, a
partir de la siguiente composicién porcentual en masa:
19.8% de C, 2.50 % de Hy 11.6% de N.
La férmula de la herrumbre se puede representar como
Fe,0;. ;Cudntas moles de Fe estdn presentes en 24.6 g del
compuesto?

3.46
347

3.48

3.49

3.50

351

3.52

UNTREF VIRTUAL | 32

{Cuantos gramos de azufre (S) se necesitan para reaccio-
nar completamente con 246 g de mercurio (Hg) para for-
mar HgS?

Calcule la masa en gramos de yodo (I,) que reaccionard
completamente con 20.4 g de aluminio (Al) para formar
yoduro de aluminio (All;).

Frecuentemente se agrega fluoruro de estaiio(Il) (SnF,)
a los dentifricos como un ingrediente para evitar las caries.
(Cudl es la masa de F en gramos que existe en 24.6 g
de este compuesto?

{Cudl es la féormula empirica de cada uno de los compues-
tos que tiene la siguiente composicién? a) 2.1% de H, 65.3%
de O y32.6% de S, b) 20.2% de Aly 79.8% de Cl.

(Cual es la formula empirica de cada uno de los compues-
tos que tiene la siguiente composicién? a) 40.1% de C, 6.6%
de Hy53.3%de O, b) 18.4% de C,21.5% de Ny 60.1% de
K.

La masa molar de la cafeina es 194.19 g. ;Cudl es la for-
mula molecular de la cateina, C,H;N,O o bien C;H,,N,O,?
Se sospecha que el glutamato monosédico (MSG),
saborizante de alimentos, es el causante del “sindrome del
restaurante chino”, ya que puede causar dolores de cabeza
y del pecho. El MSG tiene la siguiente composicion por-
centual en masa: 35.51% de C, 4.77% de H, 37.85% de O,
8.29% de N y 13.60% de Na. Si su masa molar es 169 g,
icudl es su formula molecular?

Reacciones quimicas y ecuaciones quimicas

Preguntas de repaso

353

3.54

3.55

3.56

Utilice la formacién de agua a partir de hidrégeno y oxige-
no para explicar los siguientes términos: reaccién quimica,
reactivo, producto.

{Cual es la diferencia entre una reaccién quimica y una
ecuacién quimica?

(Por qué se debe hacer el balance de una ecuacion quimi-
ca? ;Qué ley se obedece con este procedimiento?

Escriba los simbolos que se utilizan para representar un gas,
un liquido, un sélido y la fase acuosa en las ecuaciones qui-
micas.

Problemas

3.57

Haga el balance de las siguientes ecuaciones, utilizando el
método descrito en la seccién 3.7:

a) C+0,—> CO

b) CO + 0,—— CO,

¢) H, + Br, — HBr

d) K+ H,0—— KOH + H,

e) Mg + O, —> MgO

H 0—0

2 HO,— H,0+ 0O,

h) N, + H,— NH,

i) Zn + AgCl— ZnCl, + Ag

N S+ 0,—> SO,

k) NaOH + H,SO, — Na,SO, + H,0

) Cl, + Nal —» NaCl + 1,
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m) KOH + H,PO, — K,PO, + H,0O

n) CH, + Br, — CBr, + HBr
Haga el balance de las siguientes ecuaciones, utilizando el
método descrito en la seccidn 3.7:

a) N,O,——> N,O, + O,

b) KNO, —— KNO, + O,

¢) NH,NO,— N,0 + H,0

d) NHNO,—— N, + H,0

¢) NaHCO, — Na,CO, + H,0 + CO,

5 PO, + H,O— H;PO,

g) HCI + CaCO, — CaCl, + H,0 + CO,
h) Al + H,S0, — AL(SO,); + H,

i) CO, + KOH — K,CO, + H,0

/) CH, + O,—— CO, + H,0

k) Be,C + H,0 — Be(OH), + CH,

/) Cu + HNO; —— Cu(NO,), + NO + H,0
m) S + HNO;— H,S0, + NO, + H,0

7)) NH, + CuO —— Cu + N, + H,0

Cantidades de reactivos y productos

Preguntas de repaso

3.59

3.60

(En qué ley se basa la estequiometria? ; Por qué es impor-
tante emplear ecuaciones balanceadas en la resolucién de
problemas estequiométricos?

Describa los pasos implicados en el método del mol.

Problemas

3.61

3.62

3.63

Considere la combustién del monéxido de carbono (CO)
en oxigeno gaseoso:

2CO(g) + O,(g) — 2C0O(g)

Si la reaccién se inicia con 3.60 moles de CO, calcule el
nimero de moles de CO, que se producen si hay suficiente
oxigeno para reaccionar con todo el CO.

El tetracloruro de silicio (SiCl,) se puede preparar por ca-
lentamiento de Si en cloro gaseoso:

Si(s) + 2Cly(g) — SiCL(D)

En una reaccién se producen 0.507 mol de SiCl, ; Cuédntos
moles de cloro molecular se utilizaron en la reaccién?

La produccion anual de diéxido de azufre, como resultado
de la combustién de carbon, de combustibles fésiles, de los
escapes de los automdviles y otras fuentes es, aproximada-
mente, de 26 millones de toneladas. La ecuacién para la
reaccion es

S(s) + 05(g) — SO,(g)

(Qué cantidad de azufre, presente en los materiales origi-
nales, produce esta cantidad de SO,?

Cuando se calienta el polvo para homear (bicarbonato de
sodio o hidrégeno carbonato de sodio, NaHCOQ,) libera
diéxido de carbono gaseoso, que es el responsable de que
se esponjen las galletas, las donas y el pan. @) Escriba una
ecuacion balanceada para la descomposicién de dicho com-
puesto (uno de los productos es Na,COs). b) Calcule la masa
de NaHCO, que se requiere para producir 20.5 g de CO,.

3.65

3.67

3.69

3.70

371
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Cuando el cianuro de potasio (KCN) reacciona con 4cidos,
se desprende un gas venenoso, mortal, el cianuro de hidré-
geno (HCN). La ecuacion es la siguiente:

KCNf{ac) + HCl(ac) — KCl(ac) + HCN(g)

Calcule la cantidad de HCN en gramos que se formard si
una muestra de 0.140 g de KCN se trata con un exceso de
HClL.

La fermentacion es un proceso quimico complejo que se
utiliza en la manufactura de los vinos, en el que la glucosa
se convierte en etanol y diéxido de carbono:

C.H,,0, —> 2C,H,OH + 2CO,

glucosa etanol

Si se empieza con 500.4 g de glucosa, ;cudl es la méixima
cantidad de etanol, en gramos y en litros, que se obtendrd
por medio de este proceso? (Densidad del etanol =0.789 g/
mL.)

Cada unidad de sulfato de cobre(Il) estad asociada con cin-
co moléculas de agua en el compuesto cristalino sulfato de
cobre(II) pentahidratado (CuSO,- 5H,0). Cuando este com-
puesto se calienta en aire por encima de 100°C pierde las
moléculas de agua y también su color azul:

CuSO0, - 5H,0 — CuSO, + 5H,0

Si restan 9.60 g de CuSO, después de calentar 15.01 g del
compuesto azul, calcule el niimero de moles de H,0 que
habia originalmente en el compuesto.

Durante muchos afios, la recuperacién del oro, es decir, la
separacion del oro de otros materiales, implicé el uso de
cianuro de potasio:

4Au + 8KCN + O, + 2H,0 —>
4KAu(CN), + 4KOH

;Cudl es la minima cantidad de KCN, en moles, que se
necesita para extraer 29.0 g (alrededor de una onza) de oro?
La piedra caliza (CaCQ,} se descompone, por calentamiento,
en cal viva (Ca0) y diéxido de carbono. Calcule cuantos
gramos de cal viva se pueden producir a partir de 1.0 kg de
piedra caliza.

El 6xido nitroso (N,0) también se llama “gas hilarante”.
Se puede preparar por la descomposicion térmica de nitra-
to de amonio (NH,NQ;). EI otro producto es agua. a) Es-
criba una ecuacién balanceada para esta reaccion. b) ;Cudn-
tos gramos de N,O se formaran si se utilizan 0.46 mol de
NH,NO, para la reaccién?

El fertilizante sulfato de amonio [(NH,),SO,] se prepa-
ra mediante la reaccién entre amoniaco (NH,) y 4cido sul-
fidrico:

2NH;(g) + H,S80,(ac) — (NH,),SO,(ac)
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{Cudntos kg de NH, se necesitan para producir 1.00 X 10°
kg de (NH,),S0,?

Un método comuin para la preparacién de oxigeno gaseoso
en el laboratorio utiliza la descomposicién térmica de clorato
de potasio (KCIO,). Suponiendo que la descomposicién es
completa, calcule el nimero de gramos de O, gaseoso que
se obtendra a partir de 46.0 g de KClO,. (Los productos
son KCly O,.)

Reactivo limitante

Preguntas de repaso

3.73

3.74

Defina reactivo limitante y reactivo en exceso. ;Cual es la
importancia del reactivo limitante para la predicci6én de la
cantidad de producto que se obtiene en una reaccién? ; Puede
haber reactivo limitante en el caso de que sélo haya un
reactivo presente?

Proporcione un ejemplo de la vida diaria que ejemplifique
el concepto de reactivo limitante.

Problemas

3.75

3.76

3.77

3.78

El 6xido nitrico (NO) reacciona inmediatamente con el
oxigeno gaseoso para formar diéxido de nitrégeno (NO,),
un gas café oscuro:

2NO(g) + 0,(8) —> 2NO4(g)

En un experimento se mezclaron 0.886 mol de NO con 0.503
mol de O,. Calcule cudl de los dos reactivos es el limitante.
Calcule también el nimero de moles de NO, producido.

La disminucién del ozono (Q;) en la estratosfera ha sido
tema de gran preocupacion entre los cientificos en los dlti-
mos afios. Se cree que el ozono puede reaccionar con el
6xido nitrico (NO) que proviene de las emisiones de los
aviones de propulsion, a alturas elevadas. La reaccién es

0, + NO—>0, + NO,

Si 0.740 g de O, reaccionan con 0.670 g de NO, ;cudntos
gramos de NO, se producirdan? ;Cuél compuesto es el
reactivo limitante? Calcule el nimero de moles del reactivo
en exceso que se recupera al finalizar la reaccién.

El propano (C;Hy) es un componente del gas natural y se
utiliza para cocinar y para la calefaccién doméstica. a) Haga
el balance de la siguiente ecuacién, que representa la com-
bustién del propano en el aire:

C.H, + 0, —> CO, + H,0

b) ;Cuantos gramos de diéxido de carbono se pueden pro-
ducir por la combustién de 3.65 moles de propano? Supon-
ga que el oxigeno es el reactivo en exceso en esta reaccion.
Considere la reaccién

MnO, + 4HCl —> MnCl, + Cl, + 2H,0
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Si reaccionan 0.86 mol de MnO, y 48.2 g de HCl, ;cudl de
los reactivos se consumird primero? ;Cudntos gramos de
Cl, se produciran?

Rendimiento de reaccion

Preguntas de repaso

3.79

3.30

(Por qué el rendimiento de una reaccién esta determinado
dnicamente por la cantidad de reactivo limitante?

(Por qué el rendimiento real de una reaccién casi siempre
es menor que el rendimiento tedrico?

Problemas

3.81

3.82

3.83

3.84

El fluoruro de hidrégeno se utiliza en la manufactura de los
freones (los cuales destruyen el ozono de la estratosfera) y
en la produccién de aluminio metélico. Se prepara por la
reaccién

CaF, + H,S0, — > CaSO, + 2HF

En un proceso, se tratan 6.00 kg de CaF, con un exceso de
H,SO, y se producen 2.86 kg de HF. Calcule el porcentaje
de rendimiento de HF.

La nitroglicerina (C;H;N,0,) es un explosivo muy potente.
Su descomposicién se puede representar por

4C,HN,0, —> 6N, + 12CO, + 10H,0 + O,

Esta reaccion genera una gran cantidad de calor y muchos
productos gaseosos. La velocidad de formaci6n de estos
gases, asi como su rapida expansién, es lo que causa la ex-
plosién. a) (Cual es la mixima cantidad de O, en gramos
que se obtendrd a partir de 2.00 X 10? g de nitroglicerina?
b) Calcule el porcentaje de rendimiento de esta reaccion si
se encuentra que la cantidad de O, producida fue de 6.55 g.
El é6xido de titanio(IV) (TiO,) es una sustancia blanca que
se produce por la reaccién de 4cido sulfdrico con el mine-
ral ilmenita (FeTiO,): ¢

FeTiO, + H,SO, —> TiO, + FeSO, + H,0

Sus propiedades de opacidad y no toxicidad lo hacen una
sustancia idénea para pigmentos de pldsticos y pinturas.
En un proceso, 8.00 X 10° kg de FeTiO, produjeron 3.67 X
10° kg de TiO,. ;Cudl es el porcentaje de rendimiento de la
reaccién?

El etileno (C,H,), un importante reactivo quimico indus-
trial, se puede preparar calentando hexano (C,H ,,) a 800°C:

C¢H,, — C,H, + otros productos

Sielrendimiento de la produccién de etileno es 42.5%, ; qué
masa de hexano se debe utilizar para producir 481 g de
etileno?



Problemas adicionales

3.85 Elacido nitrico se produce industrialmente mediante el pro-

3.86

3.90

3.92

3.94

ceso de Ostwald, se representa con las siguientes ecuaciones:

4ANH,(g) + 50.(g) —> 4NO(g) + 6H,O(D
2NO(g) + Ofg) —> 2NOLg)
2NO,(g) + H,0() —> HNOy(ac) + HNO(ac)

{Qué masa de NH, (en g) se debe utilizar para producir
1.00 tonelada de HNO, de acuverdo con ef procedimiento
anterior, suponga un porcentaje de rendimiento de 80% en
cada uno de los pasos (1 ton =2 000 libras, 11b=453.6g.)
Una muestra de un compuesto de Cl y O reacciona con un
exceso de H, para formar 0.233 g de HC1y 0.403 g de H,0.
Determine la f6rmula empirica del compuesto.

La masa atémica de un elemento X es 33.42 uma. Una
muestra de 27.22 g de X se combina con 84.10 g de otro
elemento, Y, para formar un compuesto XY. Calcule la masa
at6mica de Y.

;Cuantos moles de O se necesitan para combinarse con
0.212 mol de C para formar a) CO y b) CO,?

Una investigadora utiliz6 un espectrémetro de masas para
estudiar los dos isGtopos de un elemento. Después de un
tiempo, registrd un cierto nimero de espectros de masas de
dichos isétopos. Al hacer el andlisis, observé que la rela-
ci6n entre la sefial més alta (el isGtopo més abundante) y la
mis baja (el isGtopo menos abundante) se incrementaba
gradualmente con el tiempo. Suponiendo que el espec-
trémetro de masas funciona normalmente, ; cudl se podria
pensar gue fuera la causa de este cambio?

El sulfato de aluminio hidratado [AL(SQ,), - 1H,0] contie-
ne 8.20% en masa de Al. Calcule x, es decir, el ndmero de
moléculas de agua asociadas con cada unidad de AL{SO,);.
El gas mostaza (C,H,C1,S) es un gas venenoso que se utili-
26 durante ]a Primera Guerra Mundial y posterionmente se
prohibié su uso. Causa la destruccion general de los tejidos
corposales, lo que tiene como resultado 1a aparicion de
ampollas. No hay un antidoto efectivo contra €l. Calcule la
composicién porcentual en masa de los elementos del gas
mostaza.

El quilate es la unidad de masa que utilizan los joyeros. Un
quilate es exactamente igual a 200 mg. ;Cusntos dtomos
de carbono estin presentes en un diamante de 24 quilates?
Una bara de hietro pes6 664 g. Después de que 1a barra se
deja a la intemperie durante un mes, exactamente una octa-
va parte del hierro se ba convertido en herrumbre (Fe,0,).
Calcule la masa final del hierro y de la herrumbre.

Cierto 6xido metilico tiene la formouia MO, en donde M
representa al metal. Una muestra de 39.46 g del compuesto
se calienta fuertemente bajo una atmdsfera de hidrégeno,
para eliminar el oxigeno en forma de moléculas de agua
Al final, quedan 31.70 g del metal. Si el O tienc una masa
atémica de 16.00 uma, calcule 1a masa atémica de M e iden-
tifique el elemento.

Upa muestra impura de zinc (Zn) se trata con un exceso de
acido sulfiirico (H,SO,) para formar sulfato de zinc (ZnSO,)
e hidrégeno molecular (H,). a) Escriba una ecuacion ba-
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3.100
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3.102

3163

3.104

3105
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lanceada para la reaccién. b) Si se obtienen 0.0764 g de H,
a partir de 3.86 g de la muestra, calcule el porcentaje de
pureza de la muestra. ¢) ;| Qué suposiciones se deben hacer
en el inciso b)?

Una de las reacciones que se llevan a cabo en un alto homo
donde el mineral de hierro se convierte en hierro fundido,
es

Fe,0, + 3C0 —> 2Fe + 3CO,

Suponga que se obtienen 1.64 X 10° kg de Fe a partir de
una muestra de 2.62 X 10° kg de Fe,0,. Suponiendo que la
reaccion legue a completarse, ;cuidl es el porcentaje de pu-
reza del Fe, O, en la muestra original?

El diéxido de carbono (CQ,) es €l compuesto gaseoso prin-
cipal responsable del calentamiento del planeta (efecto in-
vemadero). La combustién de los combustibles fosiles es
Ia cansa principal del incremento de 1a concentracién de CO,
en la atmésfera. El didxido de carbono también es el pro-
ducto final del metabolismo (véase ejemiplo 3.14). Utilizan-
do 1a ghucosa como ejemple de un alimento, calcule Ia pro~
duccién anval de CO, en gramos, suponiendo gque cada
persona consume 5.0 X 10 g de gluicosa dianamente. La
poblacién mundial es de 6 500 millones y hay 365 dias por
aito.

Los carbohidratos son compuestos que contienen carbono,
hidrégeno y oxigeno, en los que a relacion entre el hidré-
geno y el oxigeno es 2:1. Cierto carbohidrato contiene 40.0%
en masa de carbono. Calcule la formula empirica y Ia for-
mula molecular del compuesto si se masa molar aproxima-
daesde 178 g.

" (En d6nde hay mayor cantidad de masa: en 0.72 g de O, 0

en 0.0011 mol de clorofila (C,sH,,MgN,Os)?

El anilisis de un cloraro metilico XCl, mostrd que contie-
ne 67.2% en masa de Cl. Calcule 12 masa molar de X ¢
identifique el elemento.

La hemoglobima (C; 55,H, ¢64N51205::55F¢,) €5 1a que trans-
porta el oxigene en la sangre. a) Calcule su masa molar. b)
En promedio, un adulto tiene alrededor de 5.0 L de sangre.
Cada mililitro de sangre contiene aproximadamente 5.0 X
167 eritrocitos, o células rojas de la sangre y cada una de
estas células contiene alrededor de 2.8 X 10° mokculas de
hemoglobina. Calcule 1a masa de moléculas de hemoglobi-
na en gramos gue tiene ur adulto, en promedio.

La mioglobina almacena oxigeno para los procesos
metabdlicos en los miisculos. Su anilisis quimico muestra
que contiene 0.34% en masa de Fe. ;Cudl es la masa molar
de 1a mioglobina? (S6lo hay un &tomo de Fe por mokécula.)
Calcule el mimero de cationes y aniones en cada uno de los
siguientes compuestos: a) 8.38 g de KBr, ) 540 g de
Na,S0,, ¢) 7.45 g de Ca,(PO,),.

Una muestra que contiene NaCl, Na,SO, y NaNO; muestra
el siguiente andlisis clemental: Na: 32.08%; O: 36.01%;
Ck: 19.51%. Calkcule €l porcentaje en masa de cada com-
puesto en la muestra.

a) Se puede utilizar la espectrompetria de masas para identi-
ficar las férmulas de moléculas cuyas masas son peqguefias.
Para demostrar esto identifique 1a molécula que explica
mejor la observacién de un espectro de masas con las si-
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3.107
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3.109

3.110

3.1
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3.114
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RELACIONES DE MASA EN LAS REACCIONES QUIMICAS

guientes sefiales: 16 uma, 17 uma, 18 uma y 64 uma. b)
Observe que hay dos moléculas (entre otras) que genera-
rian una sefial a 44 uma, son: C;Hg y CO,. En estos casos
un quimico tratarfa de buscar otras sefiales generadas cuan-
do algunas moléculas se rompen en fragmentos menores
en el espectrémetro. Por ejemplo, si un quimico observa
una sefial a 44 uma y también una a 15 uma, ;cudl molécu-
la produce la sefial en 44 uma? ;Por qué? ¢) Utilizando las
siguientes masas atomicas: 'H (1.00797 uma), '*C (12.00000
uma) y '®O (15.99491 uma), ;con qué precision se pueden
medir las masas de C;H, y CO,, para diferenciarlas?
Calcule la composicion porcentual en masa de todos los
elementos del fosfato de calcio [Ca,(PO,),], principal cons-
tituyente de los huesos.

La lisina, un aminodcido esencial en el cuerpo humano, con-
tiene C, H, O y N. En un experimento, la combustién com-
pletade 2.175 g de lisina produjo 3.94 g de CO,y 1.89 g de
H,O. En un experimento diferente, 1.873 g de lisina produ-
jeron 0.436 g de NH;. a) Calcule la férmula empirica de la
lisina. b) La masa molar aproximada de la lisina es 150 g.
(Cudl es su f6rmula molecular?

;Un gramo de moléculas de hidrégeno contiene la misma
cantidad de dtomos que 1 g de dtomos de hidrégeno?
Algunas veces se ha descrito el nimero de Avogadro como
un factor de conversion entre uma y gramos. Ultilice el 4to-
mo de flior (19.00 uma) como ejemplo para mostrar la re-
lacién entre la unidad de masa atémica y el gramo.

La abundancia natural de los dos isétopos estables del hi-
drégeno (hidrégeno y deuterio) es 1H: 99.985% e *H:
0.015%. Suponga que el agua puede existir como H,O y
como D,0. Calcule el nimero de moléculas de D,O que
estdn presentes exactamente en 400 mL de agua. (Densi-
dad = 1.00 g/mL.)

En el espectrémetro de masas se examind un compuesto
que sdlo contiene C, H y Cl. La sefial de mayor masa co-
rresponde a un ion de masa 52 uma. La sefial de la masa
mas abundante corresponde a un ion de masa 50 uma y es
casi tres veces mds intensa que la seiial de 52 uma. Deduz-
ca una férmula molecular razonable para el compuesto y
explique la posicién e intensidad de la masa de las sefiales
mencionadas. (Sugerencia: El cloro es el dnico elemento
que presenta isGtopos de abundancia comparable: Cl:
75.5%; }1Cl: 24.5%. Para el H, utilice 'H y para el C, '2C.)
Se encontrd que para la formacion de mondxido de carbo-
no, CO, 2.445 g de carbono se combinan con 3.257 g de
oxigeno. ;Cudl es la masa atémica del oxigeno, si la masa
atémica del carbono es 12.01 uma?

(Qué relacién molar resultaria entre cloro molecular (CL,)
y oxigeno molecular (O,) por la descomposicién del com-
puesto CL,O, en los elementos que lo forman?

(;Cudl de las siguientes sustancias contiene la mayor masa
de cloro? a) 5.0 g de Cl,, b) 60.0 g de NaClO;, ¢) 0.10 mol
de KCl, d) 30.0 g de MgCl,, e) 0.50 mol de Cl,.

La potasa es cualquier mineral de potasio que se utiliza por
su contenido de potasio. La mayoria de la potasa que se
produce en Estados Unidos se utiliza en fertilizantes. Las
principales fuentes de potasa son el cloruro de potasio (KC1)
y el sulfato de potasio (K,SO,). La produccién de potasa se
especifica, con frecuencia, como el equivalente de 6xido
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de potasio (K,0) o como la cantidad de K,O que se podria
producir a partir de un determinado mineral. a) Si el costo
de KCl1 es 0.055 ddlares por kg, ;a qué precio (ddlares por
kg) debe venderse el K,SO, para obtener la misma canti-
dad de potasio por délar? b) ;Qué masa (en kg) de K,O
contiene el mismo nimero de moles de dtomos de potasio
que 1.00 kg de KC1?

El platino forma dos compuestos diferentes con el cloro.
Uno de ellos contiene 26.7% en masa de Cly el otro, 42.1%
en masa de Cl. Determine la férmula empirica de cada uno
de los dos compuestos.

Al calentar 2.40 g del 6xido del metal X (masa molar de X
= 55.9 g/mol) con monéxido de carbono (CO) se obtiene el
metal puro y diéxido de carbono. La masa del metal que se
obtuvo fue 1.68 g. A partir de estos datos, demuestre que la
férmula mas sencilla del 6xido es X,0, y escriba una ecua-
cién balanceada para la reaccidn.

Un compuesto X contiene 63.3% de manganeso (Mn) y
36.7% de O en masa. Cuando X se calienta, se desprende
oxigeno gaseoso y se obtiene un nuevo compuesto Y que
contiene 72.0% de Mn y 28.0% de O. a) Determine la f6r-
mula empirica de X y de Y. b) Escriba una ecuacion balan-
ceada para la conversién de X en Y.

La férmula del cloruro de bario hidratado es BaCl, - xH,O.
Si 1.936 g del compuesto producen 1.864 g de BaSO,
anhidro cuando se trata con 4cido sulfirico, calcule el va-
lor de x.

Se ha calculado que durante la erupcion del Monte Santa
Elena (el 18 de mayo de 1980) se emitieron a la atmésfera
alrededor de 4.0 X 10° toneladas de SO,. Si todo el SO, se
convirtiera en 4cido sulftirico, jcudntas toneladas de H,SO,
se producirian?

Una mezcla de CuSO, - 5H,0 y MgSQO, - 7TH,0 se calienta
hasta que se elimina toda el agua. Si 5.020 g de la mezcla
produjeron 2.988 g de las sales anhidras, ;cudl es el por-
centaje en masa de CuSO, - 5H,0 en la mezcla?

Cuando se calientan 0.273 g de Mg a altas temperaturas,
bajo una atmdsfera de nitrégeno (N,), ocurre una reaccion
quimica. El producto de la reaccion pesa 0.378 g. Calcule
la férmula empirica del compuesto que contiene Mg y N.
Nombre dicho compuesto.

Una mezcla de metano (CH,) y etano (C,H,), con una masa
total de 13.43 g, se quema completamente en oxigeno. Si la
masa total de CO, y H,0 que se produce es 64.84 g, calcule
la fraccién de CH, en la mezcla.

La gasolina con plomo contiene un aditivo que funciona
como “antidetonante”. El andlisis de este aditivo mostré
que contiene carbono, hidrégeno y plomo (Pb) (de aqui el
nombre de “gasolina con plomo”). Cuando se quemaron
51.36 g de este compuesto en un aparato como el que se
muestra en la figura 3.5, se produjeron 55.90 g de CO, y
28.61 g de H,0. Determine la férmula empirica del aditivo
de la gasolina.

Debido a su efecto nocivo para la atmdsfera, recientemente
se reemplazé el compuesto de plomo descrito en el proble-
ma 3.124 por el éter metil terbutilico (MTBE) (un com-
puesto de C, Hy O), que mejora la eficiencia de la gasoli-
na. (En 1999 también se suspendié el uso de este compuesto
ya que es un contaminante del agua potable.) Cuando se
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queman 12.1 g de este compuesto en un aparato como el
que se muestra en la figura 3.5, se forman 30.2 g de CO, y
14.8 g de H,0. ;Cual es la férmula empirica de dicho com-
puesto?

Suponga que se tiene un cubo hecho de magnesio metalico
(Mg), cuyos lados miden 1.0 cm. a) Calcule el niimero de
atomos de Mg en el cubo. b) Los dtomos tienen una forma
esférica. En consecuencia, los dtomos de Mg en dicho cubo
no pueden llenar todo el espacio. Si solamente el 74% del
interior del cubo esta ocupado por dtomos de Mg, calcule
el radio de un dtomo de Mg, en picémetros. (La densidad
del Mg es 1.74 g/cm’ y el volumen de una esfera de radio r
es 3ar.

Cierta muestra de carbon contiene 1.6% en masa de azufre.
Cuando se quema el carbdn, el azufre se convierte en diéxido
de azufre. Para evitar la contaminacién del aire, el di6xido
de azufre se trata con 6xido de calcio (CaQ) para formar
sulfito de calcio (CaSOj). Calcule 1a masa de CaO (en kilo-
gramos) que necesita diariamente una planta de energia que
utiliza 6.60 X 10° kg de carbén al dia.

El aire es una mezcla de muchos gases. Sin embargo, para
calcular su “masa molar” solamente es necesario conside-
rar a sus tres componentes principales: nitrégeno, oxigeno
y argén. Si se considera que un mol de aire a nivel del mar
estd formado por 78.08% de nitrégeno, 20.95% de oxigeno
y 0.97% de argén, ;cual es la masa molar del aire?

La longitud de los lados de un dado es de 1.5 cm.
a) ;Cual es el volumen de un mol de dados? b) Suponiendo
que un mol de dados se puede empacar de tal forma que
hagan contacto unos con otros, formando pilas de capas
que cubran totalmente la superficie terrestre, calcule la al-
tura, en metros, del espesor de la capa. [El radio (r) terres-
tre es 6 371 km y el 4rea de una esfera es 47°.)

El siguiente método es una forma rudimentaria pero efecti-
va para calcular la magnitud del nimero de Avogadro utili-
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zando 4cido estedrico (C,H,,0,). Cuando se agrega dcido
estedrico al agua, sus moléculas se quedan en la superficie
y forman una monocapa, es decir, la capa tiene solamente
una molécula de espesor. El area medida de la seccidn trans-
versal de cada molécula de 4cido estedrico es de 0.21 nm”.
En un experimento se encontré que se necesitaron [.4 X
10™ g de 4cido estedrico para formar la monocapa sobre el
agua, en un recipiente de 20 cm de didmetro. Con base en
estas mediciones, ;cudl es el nimero de Avogadro? (El drea
de un circulo de radio r es 7°.)

El octano (CygH ;) es uno de los componentes de la gasoli-
na. Su combustién completa produce CO, y H,0. La com-
bustién incompleta produce CO y H,0, lo que no solamen-
te reduce la eficiencia del motor que utiliza el combustible,
sino que también es téxico. En cierta prueba, se quemé 1.000
galén de octano en un motor. La masa total de CO, CO, y
H,O que se produjo fue de 11.53 kg. Calcule la eficiencia
del proceso, es decir, calcule la fraccién de octano que se
convierte en CO,. La densidad del octano es 2.650 kg/ga-
16n.

Industrialmente, el hidrégeno gaseoso se prepara por la re-
accién del propano gaseoso (C;H,) con vapor a una tempe-
ratura alrededor de 400°C. Los productos son monéxido de
carbono (CO) e hidrégeno gaseoso (H,). @) Escriba una
ecuacion balanceada para la reaccién. b) ;Cudntos kilogra-
mos de H, se pueden obtener a partir de 2.84 X 10° kg de
propano?

Respuestas a los ejercicios

3.1 10.81 uma. 3.2 3.59 moles. 3.3 2.57 X 10° g. 3.4 8.49 X 10"
atomos de K. 3.5 32.04 uma. 3.6 1.66 moles. 3.7 5.81 X 10* 4to-
mos de H. 3.8 H: 2.055%; S: 32.69%; O: 62.25%. 3.9 KMnO,
(permanganato de potasio). 3.10 196 g. 3.11 B,H,. 3.12 Fe,0, +
3CO — 2Fe + 3CO,. 3.13 4) 0.508 mol, ») 2.21 g. 3.14 235 g.
3.15a) 234 g, b) 234 g. 3.16 a) 863 g, b) 93.0%.





