CAPITULO 6
Estequiometria: relaciones cuantitativas entre
reactivos y productos en una reaccion quimica

Facundo Barraqué y Virginia Vetere

En este capitulo estudiaremos un tema central de gran aplicacion en diferentes ambitos, como
la industria, distintas disciplinas cientificas y la vida cotidiana. Conocer y distinguir la naturaleza
de los procesos fisicos y quimicos, estudiar las caracteristicas de las reacciones quimicas, re-
presentarlas simbodlicamente y establecer relaciones cuantitativas entre las sustancias que inter-

vienen en ellas, forman parte de los objetivos de este apartado.

Lectura inicial

La naturaleza de los procesos quimicos

Cotidianamente somos espectadores de fendmenos y procesos de la naturaleza que despier-
tan nuestra curiosidad y suscitan preguntas. Basta con contemplar la lluvia para intuir que en la
atmosfera se produjo un cambio en la materia. La sintesis de proteinas o la obtencion de energia
mediante los alimentos que ingerimos con la dieta forman parte de un sinnimero de reacciones
que estan continuamente ocurriendo en nuestro cuerpo (Lehninger y col., 2005). Existen muchos
otros procesos, que se producen por la intervencion de Ixs humanxs y que también son muy
importantes para nuestra vida y el desarrollo de la sociedad. En definitiva, muchos de los sucesos
que experimentamos en lo cotidiano son consecuencia de algun proceso quimico o fisico parti-
cular. Es importante diferenciar las caracteristicas asociadas a las transformaciones fisicas y a
las quimicas, estudiadas en el capitulo 2.

Como hemos visto, en los procesos fisicos no hay cambios en la composicion de la materia.
Por ejemplo, la modificacion del estado de agregacidon de una sustancia no involucra la ruptura
de enlaces quimicos. La solidificacién del agua en nuestros congeladores o la sublimacion de la
naftalina que se utiliza para proteger la ropa de las polillas, son ejemplos de transformaciones
fisicas. La composicion quimica de estas sustancias, agua o naftalina, es la misma en cualquiera

de sus estados de agregacion.
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Por otro lado, los procesos quimicos, de los que nos ocuparemos en este capitulo, involucran
la transformacion de la materia a través del reacomodamiento de los atomos que la constituyen.
Por ejemplo, en la combustidon del metano, componente principal del gas natural, empleada entre
otras cosas para calefaccionar los ambientes, se produce una reaccion quimica entre este gas y
el oxigeno del aire, para producir didoxido de carbono, gaseoso, y agua liquida. En este tipo de
procesos las sustancias de partida (metano y oxigeno), a las que denominaremos reactivos, se
combinan, rompiendo sus enlaces y generando otros, para dar lugar a nuevas sustancias llama-
das productos (didxido de carbono y agua). Estas transformaciones pueden simbolizarse a tra-
vés de lo que se denominan ecuaciones quimicas, que son una forma simple y sintética de
representar los procesos quimicos. Por ejemplo, la ecuacion quimica que representa la combus-

tion completa del metano es:

CHa(g) + 202(g) — CO2(g) + 2H20(l)

Todas las reacciones quimicas deben cumplir con un principio fundamental, la ley de con-
servacion de la masa, descubierta por el cientifico francés Antoine-Laurent de Lavoisier, de
quien hemos hablado en el capitulo 1. En 1789, Lavoisier expreso en su libro Tratado Elemental
de Quimica: “Podemos asentar como axioma incontrovertible que, en todas las operaciones del
arte y la naturaleza, nada se crea; existe una cantidad igual de materia tanto antes como después
del experimento”. De este modo, la masa total de las sustancias presentes antes de que una
reaccion quimica ocurra debe ser igual a la masa total de las sustancias que se encuentran al
final del proceso. Esto se ve reflejado en la ecuaciéon quimica que representa la combustién del
metano, donde podemos observar que el nimero de atomos de cada elemento antes y después
de la reaccion es el mismo. Durante una reaccién quimica, los atomos no se crean ni se destru-
yen, sino que se reordenan para dar lugar a la formacion de productos. Las relaciones cuantita-
tivas entre las sustancias que forman parte de un proceso quimico se estudian en el marco de lo

que se denomina estequiometria.

Reacciones quimicas

Como vimos en el capitulo 2, durante un proceso fisico no hay cambio en la identidad de las
sustancias intervinientes. La fusion del agua es un ejemplo de proceso fisico: antes y después
del cambio de agregacion, la sustancia sigue siendo la misma, H20. Por el contrario, en un pro-
ceso quimico se producen cambios en la composicion de las sustancias que forman parte de
él. La oxidacion de un clavo de hierro expuesto al aire y a la humedad, es un ejemplo de proceso
quimico. Inicialmente las sustancias intervinientes son Fe y O2, que, al ocurrir la oxidacion se
transforman en Fe203, compuesto de color rojizo caracteristico que recubre las piezas de hierro

a las que comunmente denominamos oxidadas.
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Una reaccién quimica es el proceso durante el cual una o0 mas sustancias se transforman
en otras diferentes, como ocurre con la oxidacién del hierro. Durante estos procesos, la natura-
leza de los atomos no se modifica (un elemento no se transforma en otro elemento), lo que ocurre
es una redistribucion de estos por ruptura y formacion de nuevos enlaces.

Una forma sencilla de representar una reaccién quimica, que contenga toda la informacion
cuantitativa y cualitativa de la transformacion, es a través de la denominada ecuacién quimica.
La construccion de una ecuacién quimica debe seguir ciertas reglas para que realmente sea una
representacion de un proceso quimico determinado.

En primer lugar, distinguiremos la o las sustancias de partida, a las que llamamos reactivos, de
la o las sustancias que se producen en la reaccién quimica, que denominamos productos. En nues-
tro ejemplo, el hierro (Fe) y el oxigeno (O2) son los reactivos, y el éxido de hierro (Ill) (Fe203) el pro-
ducto. Para escribir una reaccion quimica, los reactivos se colocan a la izquierda, separados por una
fecha (=), de los productos que se indican a la derecha. Si existe mas de un reactivo, estos se orga-
nizan colocando entre ellos un signo de adicién (+), que indica que reaccionan entre si. En la figura
6.1 se muestra la ecuacion quimica que representa la oxidacion del hierro cuando reacciona con el
oxigeno presente en al aire. La flecha, apuntando en una unica direccion, de reactivos hacia produc-
tos, indica que la reacciéon es completa, es decir, que ocurre hasta consumir completamente uno o
mas reactivos. Es importante remarcar que, muchas reacciones quimicas no se completan, sino que
llegan a un estado en el que estan presentes tanto reactivos como productos, denominado equilibrio

quimico, concepto que excede el alcance de este libro.

REACTIVOS PRODUCTOS
a la izquierda a la derecha

4Feg?so (? 2! (o]
2 €,0;

“ reacciona con” “ produce”

Figura 6.1. Ecuacién quimica que representa la oxidacion del hierro en contacto con la atmoésfera.

Las reacciones quimicas se basan en la ley de conservacion de la masa, que establece que
la masa total de todas las sustancias presentes antes de una reaccion quimica es la misma que
la masa total después de la reaccién. De este modo, el numero de atomos de cada elemento a
cada lado de la flecha que separa reactivos y productos debe ser el mismo. Para cumplir con
esta premisa, se procede al ajuste o balanceo de la ecuacién quimica. Esta operacién puede
realizarse por “prueba y error” o utilizando un método sistematico, como veremos en el capitulo
8 para algunas reacciones de oxidacion-reduccion.

Es muy importante tener en cuenta que, durante el proceso de balanceo no se puede modifi-
car ninguna férmula quimica mediante reemplazo de los elementos o los subindices, ya que esto

implicaria cambiar las sustancias involucradas en la reaccion quimica. El unico modo de balan-
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cear una ecuacion, sin alterar la descripcion cualitativa de la reaccion quimica, es agregar nume-
ros que afecten a toda la férmula quimica en conjunto. Esto se logra mediante coeficientes que
multiplican a la formula completa de un compuesto, denominados coeficientes estequiomeétri-
cos. En la figura 6.1 pueden observarse los coeficientes estequiométricos 4, 3y 2, para Fe, Oz
y Fe203, respectivamente. La informacion brindada por la ecuaciéon quimica puede completarse
indicando el estado fisico de las sustancias intervinientes, a continuacion de la férmula. De este
modo, la ecuacién quimica que representa, cualitativa y cuantitativamente, la oxidacion del hierro

por el oxigeno, para producir 6xido de hierro (lll) queda expresada:

4Fe(s) + 302(g) — 2Fe20s3(s)

Quizas habras notado que existen otras combinaciones de coeficientes estequiométricos que
mantienen las proporciones de reactivos y productos necesarias para cumplir con la conserva-
cion de la masa antes y después de la reaccién. Por ejemplo, podemos plantear las ecuaciones:
8Fe(s) + 602(g) — 4Fe20s(s) 0 40Fe(s) + 3002(g) — 20Fe20s(s). Si bien estos coeficientes satis-
facen la ecuacioén, se opta por el conjunto de nimeros mas sencillo debido a que, a partir de

ellos, se realizan generalmente célculos estequiométricos.

Ejercicio tipo 6.1. Balancea la siguiente ecuacion:
H2S0Oa4(ac) + Al(OH)s(s) — Al(HSOa4)s(ac) + H20(1)

Resolucién

Resulta mas sencillo comenzar el ajuste de una ecuacién por aquellos elementos que apare-
cen el menor numero de veces a ambos lados de la flecha. En este caso, seria engorroso balan-
cear la ecuacién si comenzamos por H u O; sin embargo, es mas facil iniciar con el Al o el S.
Podemos observar que necesitamos 3 atomos de S para satisfacer la férmula del producto hi-
droégeno sulfato de aluminio, AI(HSO4)s. Podemos entonces colocar el coeficiente estequiomeé-
trico de 3 delante del reactivo H2SO4. En cuanto al aluminio, hay un atomo de cada lado de la
flecha, por tanto, la ecuacién esta balanceada respecto a este elemento. Nos resta entonces
ajustar la ecuacion respecto de Hy O. Si contamos el numero de atomos de estos elementos del
lado de los reactivos, luego de agregar el coeficiente 3 al H2SO4, observamos 9 atomos de H y
15 de O, mientras que, del lado de los productos, tenemos 5 atomos de Hy 13 de O. Si del lado
de los productos se agregan 4 atomos de H y 2 de O colocando el coeficiente estequiométrico
de 3 delante de la molécula de agua la ecuacion balanceada resulta:

3H2S04(ac) + Al(OH)s(s) — AI(HSOa4)s(ac) + 3H20(1)

Ejercicio propuesto 6.1. Balancea las siguientes ecuaciones:
a) NaOH(ac) + H2SO4(ac) — Na2S0a4(ac) + H20(1)
b) NaHCO3(ac) — Na2COs(ac) + H20(l) + CO2(g)
c) Li(s) + N2(g) — LisN(s)
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Estequiometria

La estequiometria es el estudio de las relaciones cuantitativas asociadas a un proceso qui-
mico. Los calculos estequiométricos nos permiten determinar, entre otras cosas, la cantidad de
reactivos consumidos o la de productos formados. Las cantidades de reactivos y productos pue-
den expresarse en masa, en numero o moles de atomos, moléculas, y iones, 0 en volumenes.

Para visualizar el significado cuantitativo de una ecuacion quimica, analizaremos el si-
guiente ejemplo:

2Al(s) + 6HCI(ac) — 2AICl3(ac) + 3H2(g)

Las relaciones entre las cantidades de reactivos y productos pueden analizarse desde un
punto de vista atdmico/molecular (considerando numero de atomos y moléculas intervinientes, o
sus masas), o desde un punto de vista molar (relacionando moles de atomos o moléculas o sus

en masa). En la figura 6.2 se presentan estas relaciones.

_Interpretacion molecular_
2 Al + 6HCI S 2AICl, + 3H,

2 atomos y 6 moléculas producen 2 moléculas y 3 moléculas \

2x27 uma y ' 6x36,5 uma ' producen ' 2x133,5uma ' y . 3x2uma

Interpretacién molar

2 moles y 6 moles producen 2 moles y 3 moles
2x27 g y 6x36,5 g producen  2x133,5g y 3x2 g
2x6,022x10%2 y  6x6,022x102® producen 2x6,022x102® y 3x6,022x10%3

atomos moléculas moléculas moléculas

gas deal, CNTP)|

Figura 6.2. Significado cuantitativo de una ecuacion quimica.

Es importante notar que, para el analisis molecular/atémico se deben utilizar las masas ex-
presadas en uma, o su equivalente en gramos (1 uma = 1,66054 x 10-%* g), que son masas ex-
tremadamente pequefias, en concordancia con la escala de la materia que estamos analizando.
Para el analisis molar, las masas en gramos son valores macroscépicos, que podemos pesar
con facilidad en el laboratorio. Siempre que respetemos la escala, microscépica o macroscépica,
con la que interpretamos las relaciones cuantitativas entre reactivos y productos, se pueden ha-
cer combinaciones de la cantidad de sustancia en diferentes unidades. En el ejemplo de la figura
6.2 podemos decir que 2 moles de Al se combinan con 6 moles de HCI, o que 2 moles de Al se
combinan con 6 x 36,5 g de HCI (219 g de HCI), de acuerdo con nuestra conveniencia a los fines
de realizar un célculo. De igual manera, a escala molecular, 2 atomos de Al producen 3 moléculas

de Hz, que es equivalente a expresar que se forman 6 uma de H2 (9,96 x 102 g H2). En la figura
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se ha agregado para el caso del gas hidrégeno, la cantidad de este producto en términos de
volumen. Como veremos en el capitulo 9, un mol de cualquier gas, cuyo comportamiento se
aproxima al de un gas ideal, en condiciones normales de temperatura y presion (CNPT,0°C y 1

atmoésfera), ocupa un volumen de 22,4 litros.

Ejercicio tipo 6.2. El hidréxido de aluminio reacciona con el &cido sulfurico para formar sulfato
de aluminio y agua.

a) Escribi la ecuacién balanceada que interpreta esta reaccion quimica.

b) Calcula las moléculas de agua que se forman si se producen 1,60 moles de sulfato de
aluminio.

c¢) Calcula los gramos de acido sulfurico que se necesitan para neutralizar completamente
0,200 moles de hidroxido de aluminio.

d) Calcula los gramos de hidréxido de aluminio necesarios para obtener 171 g de sulfato de

aluminio.

Resolucion

a) Para escribir la ecuacién quimica balanceada debemos formular los productos y los reac-
tivos, ubicarlos a izquierda y derecha de la flecha, respectivamente, y balancear la ecuacion.
Para el ajuste de la ecuacion conviene comenzar con S y Al. Si observamos el producto,
Al2(SO4)3, vemos que para contar con los 2 atomos de Al y los 3 atomos de S de su férmula
molecular, debemos agregar un coeficiente estequiométrico de 3 delante de H2SO4 y un coefi-
ciente de 2 delante de Al(OH)s. Restan ajustar los &tomos de Hy O, lo que se consigue colocando
un coeficiente estequiométrico de 6 delante de H20. La ecuacion balanceada resulta:

3H2S04(ac) + 2AI(OH)3(s) — Al2(SO4)s(s) + 6H20(1)

b) De la ecuacion quimica observamos que por cada mol de sulfato de aluminio que se pro-
duce, también se obtienen 6 moles de moléculas de agua.

1 mol Al2(SO4)3 — 6 mol H20

1,60 mol Al2(SO4)3 — x = 9,60 mol H20

Para transformar moles de moléculas en numero de moléculas debemos usar el nimero de
Avogadro (6,022 x 10%).

1 mol H20 — 6,022 x 102 moléculas de H20

9,60 mol H20 — x = 5,78 x 102* moléculas de H20

c) De la ecuacion quimica se desprende que son necesarios 3 moles de acido sulfurico para
neutralizar 2 moles de hidréxido de aluminio.

2 mol Al(OH)s — 3 mol H2S04

0,200 mol Al(OH)3 — x = 0,300 mol H2SO4

Sabemos que la masa de 1 mol de H2SO4 es de 98 g. Recordemos que la masa molecular
relativa (MMR) del H2SO4 se calcula a partir de las masas atomicas relativas (MAR) de los ele-

mentos que la componen, datos que estan disponibles en la tabla periddica. En este caso, las
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masas atomicas relativas son: MAR(H) = 1, MAR(S) = 32 y MAR(O) = 16. Entonces MMR(H2SO4)
=2x1+32+4x16 =98, esto significa que la masa de 1 mol de H2SOses 98 g.

1 mol H2SO4 — 98 g H2SO4

0,300 mol H2SO4— x = 29,4 g H2S04

Tal vez habras notado que, podemos arribar al mismo resultado en una unica operacion, re-
lacionando directamente los moles de Al(OH)s con los gramos de H2SO4, de acuerdo a la reac-
cion quimica

2 mol Al(OH)3s — 3x98 g H2S04

0,200 mol AI(OH)s — x = 29,4 g H2SO4

d) A partir de la ecuacion quimica se deduce que se necesitan 2 moles de Al(OH)s para obte-
ner 1 mol de Alx(SO4)s. Las masas moleculares relativas de estos compuestos son:
MMR(AI(OH)3) = 78 y MMR(AI2(SO4)3) = 342; esto significa que 1 mol de Al(OH)s equivale a 78
gy 1 mol de Alz(SO4)sa 342 g. De este modo, podemos hacer el calculo en una Unica operacion.

342 g Alz(SO4)3 — 2 x 78 g Al(OH)3

171 g Al2(SO4)s — x = 78 g AI(OH)3

Hay muchos modos de resolver los ejercicios de estequiometria, con mayor o menor numero
de operaciones algebraicas, partiendo desde diferentes datos, etc. Es importante que los abor-

des de la forma mas adecuada a tu entendimiento.

Ejercicio propuesto 6.2. La reaccion entre sulfuro de aluminio y agua produce hidroxido de
aluminio y sulfuro de hidrégeno. a) Escribi la ecuacién quimica balanceada para esta reaccion.
b) ¢ Cuantos gramos de sulfuro de aluminio son necesarios para reaccionar con 3,50 g de agua?
c) Calcula el numero de moles de hidroxido de aluminio que se produce. d) ¢ Cuantas moléculas

de sulfuro de hidrégeno se forman?

Ejercicio propuesto 6.3. ; Qué masa de Na2CrO4 se necesita para reaccionar exactamente con
5,00 g de Pb(NOs)2 y producir PbCrOs y NaNOs?; Cuantos moles de PbCrO4 se forman?;Qué

masa de NaNOs se produce?

Reactivo limitante

Con mucha frecuencia, para realizar calculos estequiométricos, tendremos los datos corres-
pondientes a las cantidades disponibles de dos o mas reactivos. Rara vez estas cantidades co-
rresponden exactamente a la relacion expresada en la ecuacion quimica. Esto significa que, de
alguno de los reactivos tendremos menos cantidad de la necesaria para respetar las proporcio-

nes estequiométricas.
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Para entender este concepto, imaginemos que queremos preparar sandwiches de queso.
Cada uno de ellos sera elaborado con una feta de queso y un pan, que como es habitual en esta
preparacion, se cortara al medio. Si disponemos de 7 panes y 5 fetas de queso, ¢ cuantos sand-
wiches podemos preparar?; nos sobra queso? ¢jcuanto?; ;nos sobra pan? jcuanto? Segura-
mente, habras arribado a la conclusién de que, podemos preparar 5 sandwiches, que usaremos
la totalidad del queso y nos sobraran dos panes. De este modo, el queso es lo que limitara nues-
tra produccién de sandwiches. Cuando terminemos nuestra elaboracion tendremos 5 sandwiches
y dos panes que no se usaron.

De modo analogo, en una reaccién quimica puede ocurrir que uno de los reactivos limite la
cantidad de producto que se formara. Este reactivo, se denomina reactivo limitante y decimos
que se encuentra en defecto respecto de los otros reactivos, que estaran en exceso. Asi, al final
de una reaccion completa, junto con los productos, tendremos el exceso de los reactivos que
quedaron sin reaccionar.

Para realizar calculos estequiométricos debe tomarse como base la cantidad de reactivo limi-
tante. Para determinar cual es el reactivo que esta en defecto es necesario comparar las canti-
dades de los reactivos disponibles con la relacion que surge de la ecuacién quimica balanceada.
Para ejemplificar como podemos realizar estos calculos analicemos paso a paso la siguiente
situacion:

Se desea calcular la masa de didéxido de nitrogeno formada cuando se mezclan 9,0 g de
mondxido de nitrégeno con 6,4 g de oxigeno.

Paso 1: escribir la ecuacién quimica balanceada: 2NO(g) + O2(g) — 2NO2(g)

Paso 2: determinar el reactivo limitante. Para ello tenemos que comparar la informacion que nos
da la ecuacion quimica (relaciones estequiométricas) con las cantidades de reactivos de las que
realmente disponemos (segun los datos del ejercicio). Debido a que se informan las masas de
los reactivos, haremos uso de las masas moleculares relativas que, expresadas en gramos nos
dan la masa de un mol de cada sustancia. MMR(NO) = 30; MMR(O2) = 32; MMR(NO3) = 46. En

la figura 6.3 se resume este analisis:

2NO+0, - 2NO,

Informacioén

brinda |
qu:cu::ic,?\ ° 2 moles 1mol  producen 2 moles
quimica 2x30 g y 32g producen  2x46 g

Cantidad de
reactivo del
que se
dispone

6,4gde O,

Figura 6.3. Comparacion entre las cantidades estequiométricas y las disponibles para el ejemplo
de la reaccion entre NO y O: para producir NO-.

A partir de la informacion que nos brinda la ecuacion quimica, sabemos que 2 x 30 g (2

moles) de NO reaccionan con 32 g (1 mol) de O2. Sin embargo, de acuerdo con los datos del
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ejercicio, se disponen de 9,0 g de NO, ;qué masa de O2 se requerira para reaccionar con
esa cantidad de NO?.

2x30gdeNO — 32902

9,0gde NO —x=4,89g0:2

Este resultado nos indica que necesitariamos 4,8 g de Oz para que reaccione la totalidad del
NO (9,0 g). Sin embargo, disponemos de 6,4 g de Oz, una cantidad mayor a la necesaria, por lo
tanto, el Oz es el reactivo que esta en exceso. De este modo, el reactivo limitante es el NO, y
realizaremos los calculos de producto a obtener considerando la cantidad de NO con la que
contamos. Al finalizar la reaccion todo el NO reaccionara y quedara un exceso de Oz. Este exceso
de O2 sera la diferencia entre la cantidad de oxigeno de la que se disponia y la necesaria para
consumir todo el NO (cantidad de Oz sin reaccionar =6,4g—-4,89= 1,6 9)

Podriamos haber arribado a la misma conclusién acerca del reactivo limitante, partiendo de
la cantidad de Oz disponible, esto es, determinar la masa de NO necesaria para que reaccione
la totalidad del Oz (6,4 g).

32gde 02 —>2x30gNO

6,4 gde O2 —»x=12g NO

A partir de este calculo, podemos concluir que son necesarios 12 g de NO para que reaccione
todo el Oz disponible. Sin embargo, sélo se dispone de 9,0 g de NO, por lo que este reactivo esta
en defecto. Asi, el NO es el reactivo limitante y el Oz el reactivo en exceso, tal como habiamos
determinado anteriormente.

Paso 3: calcular la masa de producto formada a partir de la cantidad de reactivo limitante. La
ecuacion quimica indica que 2 x 30 g de NO (2 moles) produciran 2 x 46 g de NO2 (2 moles). La
cantidad de reactivo limitante disponible es 9,0 g, entonces:

2x30gde NO — 2x46 gde NO2

9,0 gde NO — x =13,8 g de NO2 La masa de NO: formada sera 13,8 g

Ejercicio tipo 6.3. Se hacen reaccionar 1,00 g de magnesio con 3,00 g de cloruro de oro(lll). Los
productos obtenidos son cloruro de magnesio y oro.

a) Calcula la masa de oro que se obtiene.

b) Calcula los moles de cloruro de magnesio que se obtienen.

c) Calcula la masa del reactivo en exceso que quedo sin reaccionar.

Resolucién
El primer paso en todo problema de estequiometria es escribir la ecuaciéon quimica balanceada:
3Mg(s) + 2AuCls(ac) —» 3MgClz(ac) + 2Au(s)
a) Para calcular la masa de producto obtenida (Au), debemos determinar cual es el reactivo
limitante. De la ecuacion quimica observamos que 3 moles de Mg (3 x 24,3 g) reaccionan con 2
moles de AuCls (2 x 303,5 g) (MAR(Mg) = 24,3; MMR(AuCls) = 303,5). Se dispone de 1,00 g de

Mg, ¢qué masa de AuCls se necesitara para que reaccione completamente esa cantidad de Mg?
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3x24,3gMg — 2x303,5gAuCls

1,00 g Mg —» x = 8,33 g AuCls

Este resultado indica que son necesarios 8,33 g de AuCls para que reaccione completamente
el Mg (1,00 g). Sin embargo, solo se dispone de 3,00 g de AuCls, siendo entonces éste el reac-
tivo limitante. Asi, el AuCls se consume totalmente y al finalizar la reaccién quimica se tendran
los productos (MgClz y Au) y el reactivo en exceso que quedd sin reaccionar (Mg).

A partir de la masa de AuCls calcularemos la de Au formada:

2x303,5g AuCls - 2 x 197 g Au

3,00 g AuCls > x=1,95g Au Se obtienen 1,95 g de Au.

b) Los moles de MgClz obtenidos también se calculan a partir del reactivo limitante:

2 x 303,5 g AuClz — 3 mol MgClz

3,00 g AuCls - x = 0,0148 mol MgCl: Se obtienen 0,0148 mol MgCl2

c) Para calcular la masa del reactivo en exceso (Mg) que quedé sin reaccionar, debemos
averiguar la masa de este reactivo que reaccioné con el AuCls disponible.

2 x303,5 g AuCls — 3 x 24,3 g Mg

3,00 g AuCls — x = 0,360 g Mg

A partir de este calculo determinamos que, del total de Mg disponible (1,00 g), reaccionaron
con AuCls 0,360 g. Asi, la cantidad de Mg sin reaccionar sera la diferencia entre estas masas:

Cantidad de Mg sin reaccionar = 1,00 g— 0,360 g = 0,64 g

Al finalizar la reaccién quedan 0,64 g del reactivo en exceso sin reaccionar.

Ejercicio propuesto 6.4. La reaccion entre amoniaco y oxigeno se representa por la siguiente
ecuacion:
4NHs(g) + 502(g) — 4NO(g) + 6H20(g)
Si se hacen reaccionar 0,130 moles de NHs con 4,20 g de Oz. a) Determina cual es el reactivo
limitante. b) ¢ Cuantos moles de NO se forman? c) ¢;Cuantos gramos del reactivo en exceso

quedan sin reaccionar al finalizar la reaccion?

Pureza de los reactivos

La sal de mesa es un solido comunmente utilizado en nuestra vida cotidiana. Si leemos con
atencion la etiqueta de este producto, que probablemente encontremos en nuestras casas, po-
demos observar que mayoritariamente estd compuesta de cloruro de sodio (NaCl), pero también
presenta pequefas cantidades de iodato de potasio (KIOs) y aglutinantes. A los fines culinarios,
la composicion de la sal de mesa no es un problema. Sin embargo, si necesitaramos NaCl para

una reaccién quimica a realizar en el laboratorio, y dispusiésemos Unicamente de sal de mesa,
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deberiamos decidir si la pureza de ese reactivo es adecuada, ademas de analizar si el resto de
los componentes conducen a resultados no deseados al llevar a cabo la reaccion.

La mayor parte de los reactivos que se emplean en el laboratorio no son 100% puros, sino
que poseen una cantidad determinada de otras sustancias llamadas impurezas. En la figura 6.4
se muestran dos etiquetas, correspondientes a las sales comerciales cloruro de sodio e hidro-
geno carbonato de sodio (comunmente conocida como bicarbonato de sodio), ¢,podés indicar
qué significa el valor 99,5% que se observa en la etiqueta de NaCl? La etiqueta de bicarbonato
de sodio tiene en su parte inferior resultados de ensayos quimicos realizados previo a su comer-
cializacion, ¢podés inferir qué significan estos resultados en relacién con la pureza de esta sal?.

La pureza de las sustancias es un concepto sumamente importante a la hora de pensar las
reacciones quimicas. Como hemos mencionado, los reactivos utilizados en el laboratorio no son
por lo general totalmente puros. La pureza de los reactivos se indica como un porcentaje del total
de la muestra. En el caso de sustancias solidas, suele indicarse en porcentaje en peso (masa),
[% p/p]. Para la etiqueta de la sal NaCl, mostrada en la figura 6.4, el numero 99,5% indica que
cada 100 gramos del sdlido que contiene el envase, 99,5 gramos son NaCl y el resto (0,5 gramos)
son impurezas. Estos datos son de importancia ya que el componente puro de una sustancia es
el unico que participa de la reaccién de interés. De este modo, cuando hacemos célculos este-

quiométricos debemos tener en cuenta la pureza de los reactivos.

ESPECIFICACIONES

PRODUCTO: SODIO BICARBONATO Pro-analisis (ACS)
SINONIMO:  Sodio Hidrogeno Carbonato
coDIGo: 815
FORMULA: NaHCO;
CAS: 144-55-8 UN: D
PESO MOLECULAR: 34.01
DENSIDAD: -

ENSAYOS Especificaciones

AMONIO (NH4) MAX. 5 ppm
Cloruro de om0
COMPUESTOS DE AZUFRE (COMO S04) MAX_0.003 %
= FOSFATO (PO4) MAX. 0.001 %
S 0 d I 0 HIERRQ (Fe) MAX. 0.001 %
INSOLUBLE MAX. 0.015 %
NaCl 99,5?/0 METALES PESADOS (Ph) MAX. § ppm
POTASIO (K) MAX. 0.005 %
PM 58,44 VALORACION (SOBRE BASE SECA) 99.7-100.3 %
Cas 1224 -24 -5 Ca, Mg Y ppdo. R203 MAX. 0.02 %

Figura 6.4. Etiquetas de las sales cloruro de sodio (Izquierda) y bicarbonato de sodio (Derecha).

Ejercicio tipo 6.4. El marmol, que es utilizado en la construccion edilicia, se compone mayor-
mente de CaCOQOs, pero también contiene impurezas como arcillas y cuarzo (SiOz2). Un método
muy conocido para generar COz2 es la reaccion del carbonato de calcio con &cido clorhidrico. La

ecuacion que representa esta reaccion se expresa a continuacion:

CaCOs(s) + 2HCI(ac) — COz(g) + CaClz(ac) + H20(I)
Si se parte de una piedra de marmol de 3,00 gramos cuya pureza es de 75,0% p/p y se la

hace reaccionar con 0,0100 moles de HCI, jcuanto CO2(g) se producira al finalizar el experi-

mento? Expresalo en moles, gramos v litros.
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Resolucién

En este ejercicio partimos de una ecuacion quimica balanceada que nos da informacién
acerca de las relaciones cuantitativas entre reactivos y productos. Teniendo como datos las can-
tidades de los dos reactivos involucrados en la reaccion, debemos determinar cual de ellos es el
limitante para luego calcular la cantidad de producto, CO2. Sin embargo, es necesario tener en
cuenta que la muestra de marmol, que contiene el reactivo CaCOs, no es pura (75,0% p/p), y

debemos determinar primero cuanto CaCOs hay en ella.

100 g de muestra (marmol) — 75,0 g de CaCOs(s) (puro)

3,00 g de muestra — x = 2,25 g de CaCOs(s)

Asi, 2,25 g es la cantidad del reactivo CaCOs(s) puro que podria reaccionar. Con esta infor-
macion, estamos en condiciones de determinar el reactivo limitante. De la ecuacién quimica sa-
bemos que 1 mol de CaCOs (100 g; MMR(CaCOs) = 100) reacciona con 2 moles de HCI, ¢ cuan-

tos moles de HCI seran necesarios para que reaccionen 2,25 g de CaCOs?

100 g CaCO3 — 2 moles HCI

2,25 g CaCOs — x = 0,0450 moles de HCI

A partir de este calculo determinamos que son necesarios 0,0450 moles de HCI para reaccio-
nar con 2,25 g de CaCOs. Sin embargo, se dispone solo de 0,0100 moles de HCI, siendo este el
reactivo limitante. A partir del reactivo limitante se calcula la cantidad de producto obtenida, te-
niendo en cuenta que, segun la estequiometria de la reaccion, 2 moles de HCI producen 1 mol
de COz2:

2 mol HCI — 1 mol CO2

0,0100 mol de HCI — x = 0,00500 moles de CO2

Asi, se produciran 0,00500 moles de CO2, que equivalen a 0,220 g (MMR(CO2) =44)y a
0,112 L de CO2 (1 mol de gas ideal en CNPT =224 L).

Ejercicio propuesto 6.5. Calcula en qué cantidad de masa de cada una de las siguientes mues-
tras hay 0,150 moles de sustancia pura: Ca(OH)2 70,0% p/p, NaCl 50,0% p/p, KCI 87,5% p/p.

Ejercicio propuesto 6.6. El litio y el nitrégeno reaccionan para producir nitruro de litio:
6Li(s) + N2(g) — 2LisN(s)
Si se desean obtener 0,500 moles de LisN. ; Cuantos moles de Li deben reaccionar? Si para
conseguir esa cantidad de Li se debié pesar 14,0 g de una muestra impura que contiene al metal,

¢cual es la pureza de la muestra?
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Rendimiento de una reaccién quimica

Hemos realizados diversos calculos para determinar la cantidad de producto que se forma
cuando reacciona todo el reactivo limitante, esto es, la cantidad de producto teérica o cantidad
de producto esperada, segun los calculos estequiométricos.

La cantidad de producto que realmente se obtiene en una reaccion, la cantidad de producto
real o cantidad de producto obtenida, puede ser menor a la que se esperaba. Existen diversas
causas que originan este hecho, entre ellas, las reacciones reversibles, la presencia de reaccio-
nes secundarias o la dificultad para recuperar todo el producto obtenido.

El rendimiento de una reaccién quimica se calcula a partir de la comparacién entre la canti-
dad de producto obtenida realmente y la esperada (tedrica). Si una reacciéon quimica tiene un
rendimiento de 100%, significa que la cantidad de producto obtenido coincide con la esperada.
Si una reaccion tiene un rendimiento menor a 100%, la cantidad de producto obtenida es menor
a la esperada. Por ejemplo, si una reaccién posee un rendimiento de 85%, significa que por cada
100 (moles, gramos, litros, etc.) que se esperaban obtener, se obtuvieron en realidad 85 (moles,
gramos, litros, etc.). La cantidad de producto puede expresarse en cualquier unidad siempre que
sea la misma para el producto obtenido y el esperado.

Cuando realizamos calculos estequiométricos que involucran cantidad de producto es nece-

sario tener en cuenta el rendimiento de la reaccion.

Ejercicio tipo 6.5. Una de las vias para generar hematita (Fe203), un 6xido de hierro con apli-
caciones en la industria de los pigmentos, es la sintesis representada por la siguiente ecuacion:
4FeClz(s) + 4H20(1) + O2(g) — 2Fe20s(s) + 8HCl(ac)

Se hacen reacciona 12,7 g de la sal cloruro ferroso en exceso de agua y oxigeno. Calcula los

gramos de hematita que se obtendran, si el rendimiento de la reaccion es de 70,0%.

Resolucion

En este caso, no es necesario determinar el reactivo limitante ya que, el agua y el oxigeno
estan en exceso. De este modo, determinaremos la cantidad de producto a partir del reactivo en
defecto, FeCl.

En un primer paso, y teniendo en cuenta las relaciones estequiométricas, calcularemos la
cantidad de producto tedrica o esperada, esto es, considerando un rendimiento de 100%. De la
ecuacion, observamos que a partir de 4 moles de FeClz (4 x 127 g; MMR(FeCl2) = 127) se obtie-
nen 2 moles de Fe203 (2 x 160 g; MMR(Fez203) = 160). Como se hacen reaccionar 12,7 g de
FeClz:

4 x127 gFeCl2 — 2 x 160 g Fe203

12,7 g FeCl2 = x = 8,00 g de Fe203

De este modo, hemos determinado que la cantidad de hematita esperada es 8,00 g. Sin
embargo, el rendimiento de la reaccion es de 70,0%, por lo tanto, la cantidad de producto
obtenida seré:
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100 g esperados — 70,0 g obtenidos
8,00 g esperados — x = 5,60 g obtenidos

Asi, la masa de hematita obtenida para un rendimiento de reaccién de 70,0% es 5,60 g.

Ejercicio propuesto 6.7. El aumento de la concentracion de monoxido de carbono en habitacio-
nes cerradas, proveniente de la combustion incompleta de gas natural, es causante de un gran
numero de muertes por envenenamiento durante el invierno. La combustion de mondxido de

carbono puede producirse mediante la reaccion representada por la siguiente ecuacion:

2CO(g) + O2(g) — 2CO2(g)

Si se mezclan 0,500 moles de CO(g) y 0,300 moles de O2(g) ¢ Qué cantidad de moles, gramos
y litros de CO2(g) se formara? Considera que el rendimiento de la reaccion es de 100%. Suponé
que 1 mol de gas bajo las condiciones del ensayo ocupa un volumen de 22,4 L. ; Qué cantidad

de moles de CO2(g) se formara si la reaccion se produce con un 70,0% de rendimiento?

Ejercicio propuesto 6.8. El proceso comercial para la produccion de amoniaco implica la reac-
cion entre nitrédgeno e hidrogeno, de acuerdo con la siguiente reaccion:
N2(g) + 3H2(g)— 2NHs(g)
Si se obtienen 2,00 moles de NHs, con un rendimiento de reaccion de 70,0 %, ¢Cuantos

gramos de H2 debieron reaccionar?

A modo de resumen, para realizar calculos estequiométricos debemos tener en cuenta los
siguientes pasos:
1) Identificar reactivos y productos.
2) Escribir la ecuacion quimica balanceada.
3
4

5) Calcular la cantidad de producto/s obtenida teniendo en cuenta el rendimiento de la reaccion.

Calcular la cantidad de reactivo/s puro/s, utilizando el dato de pureza.

Determinar el reactivo limitante.

)
)
)
)

Ejercicio propuesto 6.9. La precipitacion de sulfuro de plomo se representa en la siguiente

ecuacion (sin balancear):
Pb(NO3)z2(ac) + H2S(ac) — PbS(s) + HNOs(ac)
En un experimento de laboratorio se mezclaron 15 gramos de una muestra de Pb(NO3)2 de

85% p/p de pureza con 0,20 moles de H2S. Durante la experiencia se observo que el rendimiento

de la reaccion se redujo en un 15% ¢,Qué masa de PbS se obtuvo?

Ejercicio propuesto 6.10. El fosforo blanco (P4) se extrae de la “roca fosférica” cuya féormula es
Cas(POa4)2, mediante su calentamiento en un horno por encima de los 1700 K, en presencia de

arena (SiO2) y coque (C). La reaccion que da lugar a su obtencion es:
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2Cas3(POa4)2(s) + 6SiO2(s) + 10C(s) — Pa4(s) + 6CaSiOs(s) + 10CO(g)

Si se mezclaron 120 g de una muestra que contiene de Cas(POa)2, con un exceso de arena 'y
coque, y se obtuvieron 15,0 g de P4 con un rendimiento del 90,0%, determina la pureza de la

muestra de fosfato de calcio.

Equivalente quimico y peso equivalente

Hemos estudiado que la relacion en la cual los reactivos se combinan para dar productos esta
dada por los coeficientes estequiométricos. Sélo en algunos casos, un mol de un reactivo se
combina con un mol de otro reactivo para dar un mol de producto/s, esto es, gran parte de las
reacciones quimicas no se producen en una relacién molar 1 a 1. Sin embargo, puede definirse
una cantidad, denominada equivalente quimico o peso equivalente, que cumple con la condi-
cién de que, los reactivos se combinan para dar productos en relacion 1 a 1. Esto es, un equiva-
lente de un reactivo reacciona con un equivalente de otro reactivo para obtener un equivalente
de producto/s. Este concepto, puede aplicarse a cualquier reaccién, pero se utiliza principalmente
en reacciones acido-base (donde hay transferencia de H*) y en reacciones de oxidacién-reduc-
cion (donde ocurre transferencia de electrones).

El peso equivalente se calcula dividiendo la masa molar (masa de un mol de sustancia), por

el numero de equivalentes involucrados en la reacciéon quimica correspondiente.

Masa molar

Peso equivalente = — -
namero de equivalentes

La definicion de equivalente debe estar relacionada con el comportamiento quimico de las
sustancias en una determinada reaccion, a fin de cumplir el objetivo de combinarlas en relacion
1 a 1. El comportamiento quimico de una sustancia esta relacionado con la reaccion en la que
participa, por lo tanto, el concepto de equivalente esta ligado a un proceso quimico definido.

La ventaja de la utilizacion de equivalentes es que, una vez conocido el numero de equiva-
lentes de una de las especies participantes de una reaccion quimica, se conoce el del resto,
dada la relacién equivalente a equivalente que afecta a reactivos y productos.

A continuacién, definiremos equivalentes para acidos, bases, sales y iones, que no participan
de reacciones de oxidacion-reduccion. Este ultimo tipo de reacciones seran presentadas en el

capitulo 8.

Acidos
Un mol de acido pone en juego tantos equivalentes como moles de H* cede en una reaccion
de neutralizacion. Para analizar esto, tomemos el caso del acido fosférico (HsPO4), que puede

participar en las siguientes reacciones de neutralizaciéon con NaOH:
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HsPO4 + NaOH - NaH2PO4 + H20 (1 mol H3PO4 = 1 equivalente HsPQO4)
HsPO4 + 2 NaOH - Na:HPO4 + 2 H20 (1 mol HsPO4 = 2 equivalentes H3POa)
HsPO4 + 3 NaOH - NasPO4 + 3 H20 (1 mol HsPO4 = 3 equivalentes HzPOx4)

En la primera reaccion, el acido fosférico pierde un H* en la neutralizacion, resultando que un
mol de acido es un equivalente. Para la segunda neutralizacion, el acido cede dos H* y, por tanto,
1 mol de acido son dos equivalentes. La tercera reacciéon corresponde a la neutralizacion total
de H3sPO4con pérdida de sus tres H*, siendo entonces un mol de acido, tres equivalentes.

El peso equivalente para un acido queda definido por:

Masa molar Masa molar

Peso equivalente (acido) = —; - =— -
1 ( ) namero de equivalentes numero de H*cedidos

Teniendo en cuenta que la masa molecular del acido fosférico es 98 g/mol, los pesos equiva-

lentes de este acido para cada una de las tres reacciones seran, respectivamente:

, o alente (H.PO.) = 98 g/mol _ g
eso equivalente (H;P0,) = 1 equivalente/mol equivalente
98 g/mol 9
p ivalente (H3P0,) = =
eso equivalente (H3P0,) 2 equivalentes /mol equivalente
98 g/mol g
P ivalente (H3P0,) = = 2al  ivalente
eso equivalente (H3P0,) 3 equivalentes /mol equivalente

Bases
Un mol de base pone en juego tantos equivalentes como moles de OH- cede la base en una

reaccion de neutralizacion. En este caso, el peso equivalente se define como:

Masa molar Masa molar

Peso equivalente (base) = — - = — -
q ( ) numero de equivalentes numero de OH cedidos

Asi, para una base como NaOH, que puede ceder un unico OH" y cuya masa molecular
es 40 g/mol:
1 mol NaOH = 1 equivalente NaOH

40 g/mol _ g

p jvalente (NaOH) = =
eso equivalente (NaOH) 1 equivalente /mol equivalente

Para el caso de la base Al(OH)s, que puede perder tres OH" y cuya masa molecular es 78 g/mol:
1 mol Al(OH)s = 3 equivalentes Al(OH)s

78 g/mol _ g
3 equivalentes/mol equivalente

Peso equivalente (Al(OH)3) =
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Sales

Un mol de sal pone en juego tantos equivalentes como moles de carga positiva o negativa
tiene la sal (en médulo, sin tener en cuenta el signo). En una sal el numero total de cargas posi-
tivas provenientes de los cationes es igual al numero total de cargas negativas provenientes de

los aniones. El peso equivalente para una sal de define como:

Masa molar Masa molar

Peso equivalente (sal) = — - =— — - -
nimero de equivalentes numero total de cargas positivas o negativas (en médulo)

De este modo, para la sal NaCl, el niumero total de cargas positivas aportadas por el catién
Na* (que coincide con el nimero de cargas negativas proveniente del CI") es 1. Asi, 1 mol de

NaCl es 1 equivalente de NaCl y su peso equivalente se define como:

58,5g/mol _ g
1 equivalente/mol = '~ equivalente

Peso equivalente (NaCl) =

Para la sal Al2(SO4)3, el nimero total de cargas positivas aportadas por el cation A** es 6, ya
que hay dos cationes por férmula. Este niumero coincide con las cargas negativas proveniente
del anién S04+, que aporta en modulo una carga total de 6 originadas en los tres aniones que
componen a la sal. Asi, 1 mol de Al2(SQO4)3 son 6 equivalentes de Al2(SOa4)s y su peso equivalente

se define como:

342 g/mol _ g
6 equivalentes/mol equivalente

Peso equivalente (Al,(S04)3) =

lones
En 1 mol de iones el nimero de equivalentes coincide con la carga del ion, en médulo, y su

peso equivalente se define como:

Masa molar Masa molar
numero de equivalentes carga del ion

Peso equivalente (ion) =

De acuerdo con lo que hemos definido, para los iones Na*, Al** y S04, el nimero de equiva-

lentes por mol y sus pesos equivalentes son:

1 mol de Na* = 1 equivalente de Na *
23 g/mol _ g
1 equivalente/mol equivalente

Peso equivalente (Na‘*) =

1 mol SO4? = 2 equivalentes de SO4 %
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96 g/mol _ g

p valente (SO.27) = =
eso equivalente (S0,°) 2 equivalentes/mol equivalente

1 mol APP* = 3 equivalentes de AI**

27 g/mol _ g
3 equivalentes/mol ~ ~ equivalente

Peso equivalente (AI3%) =

Ejercicio tipo 6.6. Indica el numero de moles y de equivalentes de cada reactivo que reaccionan,
segun la siguiente ecuaciéon quimica balanceada. Determina el peso equivalente del acido, la
base y la sal.

H2S0a4(ac) + 2NaOH(ac) — Na2S0as(ac) + 2 H20()

Resolucién

La ecuacion representa la neutralizacion total del acido sulfurico con hidréxido de sodio. Como
puede observarse, cada mol de H2SO4 pierde dos H* y, por tanto, 1 mol de H2SO4 = 2 equivalen-
tes de H2S0O4. En cuanto al NaOH, cada mol de base cede un OH-, esto es, 1 mol de NaOH = 1
equivalente de NaOH. Para el caso de la sal, Na2SOs4, el nimero total de cargas aportadas por
el cation Na* es 2, ya que hay dos cationes por formula (este nimero coincide con las cargas
aportadas por el anion sulfato), entonces, 1 mol de Na2SO4 = 2 equivalentes de Na2SOs. En el
siguiente cuadro se resumen estas conclusiones y se puede visualizar que la relaciéon de equi-

valentes entre productos y reactivos es 1:1, mientras que la relacion en moles no lo es.
H,80, + 2NaOH -» Na,80, + 2H,0
Moles [ 1 | 2 | 1 | 2 |
Equivalentes | 2 | 2 | 2 | 2 |
I T R

Los pesos equivalentes seran:

) 98 g/mol g
Peso equivalente (H,S0,) = - = -
2 equivalentes /mol equivalente
40 g/mol
Peso equivalente (NaOH) = - 9/ = - g
1 equivalente /mol equivalente
) 142 g/mol g
Peso equivalente (Na,S0,) = - =7 -
2 equivalente /mol equivalente
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Ejercicio tipo 6.7. Se mezclan 0,50 equivalentes de FeSO4 con 0,30 equivalentes de KOH segun
la siguiente ecuacion:

FeSOu(ac) + 2KOH(ac) — Fe(OH)z(s) + K2SOa(ac)
a) Determina cual es el reactivo limitante. ; Podés determinarlo sin hacer ningun calculo?

b) Calcula la cantidad de equivalentes y la masa de Fe(OH)2 formados.

Resolucién.
a) Una de las ventajas del uso de equivalentes es el hecho de que, como en toda reaccién qui-
mica, la relacion de equivalentes entre las especies participantes es 1 a 1. Por lo tanto, con sélo
analizar el numero de equivalentes de los reactivos podemos concluir que aquel que sea menor
corresponde al reactivo limitante. jEsto no puede hacerse con moles o con masa! En este caso
se combinan 0,50 equivalentes de FeSO4 con 0,30 equivalentes de KOH, por lo tanto, el reactivo
limitante es KOH.
b) Como hemos estudiado, para calcular la cantidad de producto formada, tomamos como base
el reactivo limitante, que en este caso es KOH. Nuevamente, para determinar el nimero de equi-
valentes del producto, Fe(OH)2, no necesitamos hacer ningun calculo, este coincidira con el nu-
mero de equivalentes del reactivo limitantes, esto es, se formaran 0,30 equivalentes de
Fe(OH)2. La masa de este producto la calculamos sabiendo que 1 mol de Fe(OH)2 (MMR = 90;
1 mol = 90 g) son 2 equivalentes:

2 equivalentes Fe(OH)2— 90 g Fe(OH):

0,30 equivalentes Fe(OH)2— x=13,5g Fe(OH)2 Se formaran 13,5 g de Fe(OH):

Ejercicio propuesto 6.11. Calcula el niumero de equivalentes presentes en: a) 3 moles de acido
nitrico (cémo acido); b) 150 g de sulfato de aluminio (como sal); c) 40 g de hidréxido de calcio;
d) 0,15 moles de acido fosforico (para dar hidrogeno fosfato de sodio). Determina los pesos equi-

valentes de cada uno de los compuestos.

Ejercicio propuesto 6.12. El acido citrico tienen sabor agrio y es el causante de la acidez del
jugo de naranja. Una muestra de 1,50 litros de jugo de naranja se hizo reaccionar de forma com-
pleta con 0,139 moles de NaOH. Si el acido citrico es el Unico componente del jugo de naranja
que reacciona y lo hace como acido monoprético, ¢ cuantos equivalentes de acido citrico hay en

1,00 L de muestra? 4y cuantos gramos? Peso equivalente (acido citrico) = 192 g/equivalente.

Ejercicio propuesto 6.13. Una base formada a partir de un metal alcalino tiene un peso equiva-
lente de 102,5 g/equivalente. Se hicieron reaccionar por completo 450,0 g de esta base con 135,7
g de un acido poliprético (un acido que tiene mas de un H*) desconocido ¢ cuantos equivalentes
de producto se formaron?

Posteriormente se pudo conocer que 1 mol del acido poliprético corresponde a 2 equivalentes
del mismo. Identifica si se traté de H3AsOa4, H3POas, H3PO3 0 H3BO:s.
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Respuesta de los ejercicios propuestos

Ejercicio propuesto 6.1.
a) 2NaOH(ac) + H2SO4(ac) — Na2S0as(ac) + 2H20(1)
b) 2NaHCOs(ac) — Na2C0s(ac) + H20(l) + CO2(g)
c) 6Li(s) + N2(g) — 2LisN(s)

Ejercicio propuesto 6.2.
a) Al2S3(s) + 6H20(1) — 2AI(OH)s(s) + 3H2S(g)
b) Son necesarios 4,86 g de Al2Ss.
¢) Se producen 0,0648 moles de Al(OH)s.
d) Se forman 5,85x1022 moléculas de H2S.

Ejercicio propuesto 6.3.
Se necesita 2,45 g de Na2CrOa.
Se forman 0,0151 moles de PbCrOa.
Se producen 2,57 g de NaNOs.

Ejercicio propuesto 6.4.
a) El Oz es el reactivo limitante.
b) Se forman 0,105 moles de NO.

¢) 0,425 g de NHs quedan sin reaccionar.

Ejercicio propuesto 6.5.
Hay 0,150 moles de sustancia pura en 15,9 g de muestra de Ca(OH)2; 17,6 g de NaCly
12,8 g de KCl.

Ejercicio propuesto 6.6.
Deben reaccionar 1,50 moles de Li.

La pureza de la muestra es de 75,0%.

Ejercicio propuesto 6.7.
Se formaran 0,500 moles de CO:z que equivalen a22,0gy 11,2 L.

Si el rendimiento de la reaccion fuera 70,0%, se formaran 0,35 moles de CO:a.

Ejercicio propuesto 6.8.

Debieron reaccionar 8,57 g de Ha.

Ejercicio propuesto 6.9.
Se obtuvieron 7,8 g de PbS.

Ejercicio propuesto 6.10.

La pureza de la muestra de fosfato de calcio es de 69,4% p/p.
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Ejercicio propuesto 6.11.
a) 3 equivalentes de HNOs. Peso equivalente (HNO3) = 63 g/equivalente.
b) 2,63 equivalentes de Al2(SO4)3. Peso equivalente (Al2(SO4)3) = 57 g/equivalente.
c) 1,1 equivalentes de Ca(OH)2. Peso equivalente (Ca(OH)2) = 37 g/equivalente.
d) 0,30 equivalentes de HsPOa. Peso equivalente (HsPO4) = 49 g/equivalente.

Ejercicio propuesto 6.12.

En 1,00 L de muestra hay 0,0930 equivalentes y 17,8 g de acido citrico.

Ejercicio propuesto 6.13.

Se formaron 4,390 equivalentes de producto. El compuesto es el acido bérico, HsBOs.
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