
LEYES PONDERALES 

1. Definir: mol, átomo-gramo, u.m.a., peso atómico, peso molecular, número de Avogadro.
Solución. 

Mol: Es la cantidad de sustancia de un sistema que contiene tantas entidades elementales como 
átomos hay en 0’012 Kg de carbono 12. Cuando se emplea el mol, las entidades moleculares deben ser 
especificas, y pueden ser átomos, moléculas, iones, otras partículas o agrupamientos especificados de tales 
partículas. 

Átomo-gramo: Es el peso en gramos de un mol de átomos de cualquier elemento. 

u.m.a.: Unidad de masa atómica, es la doceava parte de la masa de isótopo de carbono de número 
másico 12; equivale a 1’6605655·10−27 kg. 

Peso atómico: Peso atómico ó masa atómica es la masa de un átomo expresada en unidades de masa 
atómica. 

Peso molecular: Es el peso en gramos de un mol de moléculas. 
Número de Avogadro. Es el número de átomos existentes en 0’012 Kg de C−12 y, por consiguiente, 

el número de entidades elementales presentes en un mol de cualquier sustancia. Se representa por Na y toma el 
valor 6’022045·1023 mol−1. 

2. Al analizar dos muestras se han obtenido los siguientes resultados: 1ª muestra 1,004 g. de Ca y
0,400 g de oxigeno. 2ª muestra 2,209 g. de Ca y 0,880 g de oxigeno. Indicar si se cumple la ley de Proust. 
Solución. 

Ley de las proporciones definidas ó Ley de Proust: 

“Cuando dos ó más elementos se combinan para formar un compuesto determinado, lo hacen siempre en una 
relación en peso constante” 

Experiencia m (Ca) g m (O) g 
( )

( )Om
Cam

1ª 1’004 0’400 2’51
2ª 2’209 0’880 2’51

Se cumple la Ley de Proust. 

3. Los elementos A y B pueden formar dos compuestos diferentes. En el 1º hay 8 g. de A por cada 26
g de compuesto. En el 2º tiene una composición centesimal de 25 % de A y 75 % de B. Se cumple la ley de 
las proporciones múltiples. 
Solución. 

Ley de las proporciones múltiples ó Ley de Dalton. 

“Las cantidades de un determinado elemento que se combinan con una misma cantidad de otro, para formar 
en cada caso un compuesto distinto, están en la relación de números enteros sencillos” 

• 1ª Experiencia. 
( )
( ) 25'2

1
18
8

B
A:

g 18826Bm
          g 8Am

:compuestogr  26 ==




=−=
=

• 2ª Experiencia. 
( )
( ) 25'24

13
3
1

75
25

B
A:

g 75Bm
g 25Am

:compuestogr  100
⋅
⋅

===




=
=

Se cumple la Ley de Dalton. 
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4. Sabiendo que 2 g. de Na se combinan con 3,0842 g de Cl; 1 g de Cl con 0,2256 g. de O, para
formar oxido y que 1 g de O reacciona con 2,8738 g. de Na para dar él oxido de sodio. Comprobar si se 
cumple la ley de las proporciones recíprocas.  
Solución. 

Ley de las proporciones reciprocas ó de las proporciones equivalentes, Ley de Richter. 

“Los pesos de diferentes elementos que se combinan con un mismo peso de otro son los pesos relativos de 
aquellos elementos cuando se combinan entre sí, o bien múltiplos o submúltiplos de estos pesos” 

1
64'0

0842'3
0842'3
0842'3
2

0842'3
2

Cl
Na

===  :   
1

4326'4

2256'0
2256'0
2256'0
1

2256'0
1

O
Cl

===  :   
1

8738'2
O
Na

=

Cl
Na

1
64'0

4326'4
4326'4
4326'4
8738'2

4326'4
8738'2

O
Cl
O
Na

====

Se cumple la Ley de Richter. 

5. En análisis de dos óxidos de Cr, muestran que 2,51 g del 1º contienen 1,305 g de Cr, y que 3,028 g
del 2º contiene 2,072 g. de Cr. Demostrar que se cumple la ley de las proporciones múltiples. 
Solución. 

Ley de las proporciones múltiples ó Ley de Dalton. 

“Las cantidades de un determinado elemento que se combinan con una misma cantidad de otro, para formar 
en cada caso un compuesto distinto, están en la relación de números enteros sencillos” 

Masa en g 
Oxido de Cromo m (Cr) g m (O) g 

( )
( )Om

Crm

2’51 1’305 1’205 1
083'1

205'1
305'1

=

3’028 2’072 0’956 1
083'12

1
167'2

956'0
072'2 ⋅

==

Se cumple la Ley de Dalton 

6. El H y él O reaccionan dando agua, pero sometido a una fuerte descarga eléctrica pueden producir
peróxido de hidrogeno. La 1ª contiene el 11,2% de H, mientras que la 2ª posee un 5,93%. Demostrar que se 
cumple la ley de las proporciones múltiples. H = 1 gr.; O = 16 gr. 
Solución. 

Ley de las proporciones múltiples ó Ley de Dalton. 

“Las cantidades de un determinado elemento que se combinan con una misma cantidad de otro, para formar 
en cada caso un compuesto distinto, están en la relación de números enteros sencillos” 









=⋅

=⋅

9'88100
18
16:O

%1'11100
18
2:H

:OH 2    








=⋅

=⋅

%12'94100
34
32:O

%88'5100
34
2:H

:OH 22
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para 100 gramos de cada compuesto: 

m (H) g m (O) g 
( )

( )Om
Hm

H2O 11’1 88’9 93'7
1

9'88
1'11
=

H2O2 5’88 94’12 93'72
1

86'15
1

12'94
88'5

⋅
==

Se cumple la Ley de Dalton 

7. Una muestra de óxido de vanadio que pesaba 3,53 g. se redujo con H obteniendo agua y otro óxido
de vanadio que peso 2,909 g. Este 2º óxido se trato de nuevo con H hasta que se obtuvieron 1,979 g. de metal.  

a. cuales son las formulas empíricas de ambos óxidos.
b. Cual es la cantidad de agua formada en ambas reacciones. V = 50’9 gr.; O = 16 gr.; H = 1 gr.

Solución. 
1. ( ) OHOVEXCHOV 2tz2yx +→+

3’53 g                        2’909 g

2. ( ) OHVEXCHOV 22tz +→+
2’909 g  1’979 g 

Todo el vanadio presente en los dos óxidos es 1’979 g, conocida la masa total de cada óxido, se 
puede calcular la masa de oxígeno que lleva cada uno de ellos. 

( )
( ) ( ) ( )




=−=−=
=

g 551'1979'153'3VmTotalmOm
          g 979'1Vm

:OV yx

( )
( ) ( ) ( )




=−=−=
=

gr 93'0979'1909'2VmTotalmOm
gr         979'1Vm

:OV tz

Conocidas las masas de cada uno de los elementos en los dos óxidos, se calculan sus formulas empíricas. 

Para calcular la formula empírica, se calcula el número de moles de átomos de cada elemento y se 
comparan dividiendo por el menor. 

( )

( )
( )

2
55'2

0389'0
0969'0

)V(n
On

at-mol 0969'0
16
551'1

M(O)
m(O)n(V) :g 551'1Om

at-mol 0389'0
9'50

979'1
M(V)
m(V)n(V) :g 979'1Vm

:OV yx =≈=⇒










====

====

Por cada dos átomos de vanadio hay cinco de oxígeno. V2O5. 

( )

( )
( )

2
35'1

0389'0
058'0

)V(n
On

at-mol 058'0
16
93'0

M(O)
m(O)n(V) :g 93'0Om

at-mol 0389'0
9'50

979'1
M(V)
m(V)n(V) :g 979'1Vm

:OV tz =≈=⇒










====

====

Por cada dos átomos de vanadio hay tres de oxígeno. V2O3. 

La cantidad de agua formada en cada reacción se calcula a partir de la  masa de oxígeno que pierde 
el oxido, mediante la relación ponderal entre el oxígeno y el agua. 

La masa de oxígeno que se consume en la primera reacción es la diferencia entre la masa de oxigeno 
del pentaóxido de vanadio y la del trióxido de vanadio. 

( ) ( ) ( ) g 621'093'0551'1OmOmOm
3252 OVOVI =−=−=  

www.yo
qu

ier
oa

pro
ba

r.e
s



 Relación ponderal: 

( ) ( ) g 699'0621'0
16
18Om

16
18OHm

16
18

O
OH

I2
2 =⋅==⇒=  

Para la segunda reacción, se calcula la masa de agua a partir de la masa de oxígeno del trióxido de 
vanadio. 

( ) ( ) g 046'193'0
16
18Om

16
18OHm

32OVII2 =⋅==

8. Calcular él %  en peso de cada átomo que forma el ácido sulfúrico. H = 1 g.; S = 32 g.; O = 16 g.
Solución. 

El tanto por ciento en peso de cada elemento de una molécula se calcula dividiendo la masa en 
gramos del elemento en la molécula, entre la masa molecular y multiplicando por cien. 

( )
( )
( )

( )
( )

( )













=⋅
⋅

=⋅=

=⋅=⋅=

=⋅
⋅

=⋅=

31'65100
98
164100

SOHM
Om)O%(

65'32100
98
32100

SOHM
Sm)S%(

04'2100
98

12100
SOHM
Hm)H%(

:SOH

42

42

42

42

9. La progesterona es un componente común de la píldora anticonceptiva, si su fórmula es
C21H30O2 ¿cuál es su composición porcentual? 
Datos: C = 12 g.; H = 1 g.; O = 16 g. 
Solución. 

El tanto por ciento en peso de cada elemento de una molécula se calcula dividiendo la masa en 
gramos del elemento en la molécula, entre la masa molecular y multiplicando por cien. 

( )
( )

( )
( )

( )
( )














=⋅
⋅

=⋅=

=⋅
⋅

=⋅=

=⋅
⋅

=⋅=

20'10100
314

162100
OHCM

Om)O%(

55'9100
314

130100
OHCM

Hm)S%(

25'80100
314

1221100
OHCM

Cm)C%(

:OHC

23021

23021

23021

23021

10. Calcular el porcentaje de cobre en cada uno de los minerales siguientes cuprita Cu2O, piritas
cupríferas CuFeS2, malaquita Cu2CO3(OH)2, ¿Cuántas toneladas de cuprita se necesitan para extraer 500 
toneladas de cobre? 
Datos: Cu = 63’5 g.; O = 16 g.; Fe = 55’8 g.; S = 32 g.; C = 12 g.; H = 1g. 
Solución. 

El porcentaje en cobre de cada mineral es el cociente entre la masa de cobre del mineral y su peso 
molecular. 

( )
( ) 81'88100

143
5'632100

OCuM
CumCu%:OCu

2
2 =⋅

⋅
=⋅=  

( )
( ) 64'34100

3'183
5'63100

CuFeSM
CumCu%:CuFeS

2
2 =⋅=⋅=  

( ) ( )
( ) 47'57100

221
5'632100

CuFeSM
CumCu%:OHCOCu

2
232 =⋅

⋅
=⋅=  
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Partiendo de la relación ponderal del cobre en la cuprita se obtiene la masa de mineral conocida la de 
cobre. 

( )
( ) ( ) ( ) Tm 563100

88'81
Tm 500100

Cu%
CumOCuM100

OCuM
CumCu% 2

2
=⋅=⋅=⇒⋅=

11. Hallar la fórmula de un compuesto cuya composición centesimal es: N 10,7%, O 36,8% y Ba
52,5%. Pesos atómicos: N = 14, O = 16 y Ba = 137’3. 
Solución. 

Conocida la composición centesimal, se toman 100 gr de compuesto: 
( )
( )
( )








=
=
=

g 5'52Bam
g 8'36Om
g 7'10Nm

:ONBagr  100 zyx

Conocida la masa de cada elemento se calcula el número de moles de átomos de cada elemento, 
dividiendo por su átomo-gr. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )


















===

===

===

at-mol 382'0

at-mol
g 3'137

g 5'52
BaM
BamBan

at-mol 3'2

at-mol
g 16

g 8'36
OM
OmOn

at-mol 764'0

at-mol
g 14

g 7'10
NM
NmNn

Conocidos los moles de átomos de cada elemento, se comparan respecto del menor (Ba). 









=≈=

===

1
66

382'0
3'2

Ba
O

1
22

382'0
764'0

Ba
N

Por cada átomo de bario hay 2 átomos de nitrógeno y seis de oxígeno. 

BaN2O6 ≡ Ba(NO3)2 Nitrato de bario 

12. 1,500 gramos de una muestra de  un compuesto contiene sólo, C, H y O se quemó
completamente. Los únicos productos de la combustión fueron 1,738 g de CO2 y 0,711g de H2O, ¿Cuál es la 
fórmula empírica del compuesto? 
Datos: C = 12; H = 1; O = 16 
Solución. 

CxHyOz  +  O2 (exceso)  →      CO2   +      H2O 
 1’500 g    1’738 g   0’711 g 

Conocidas las masas de dióxido de carbono y agua que se han formado en la reacción de combustión 
del hidrocarburo oxigenado, y mediante las relaciones ponderales entre el oxígeno y el CO2 y el hidrógeno y 
el agua, se calculan las masas de carbono e hidrogeno del compuesto. La masa de oxígeno se calcula por 
diferencia frente al total. 

( ) ( ) g 474'0738'1
44
12COm

44
12Cm

44
12

CO
C

2
2

=⋅==⇒=
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( ) ( ) g  079'0711'0
18
2OHm

18
2Hm

18
2

OH
H

2
2

=⋅==⇒=

( ) ( ) ( ) ( ) 947'0079'0474'0500'1HmCmOHCmOm zyx =−−=−−=

Conocida la masa de cada elemento se calcula el número de moles de átomos de cada elemento, 
dividiendo por su átomo-gr. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )


















===

===

===

at-mol 059'0

at-mol
g 61

g '9470
OM
OmOn

at-mol 079'0

at-mol
g 1

g '0790
HM
HmHn

at-mol 0395'0

at-mol
g 12

g '4740
CM
CmCn

Conocidos los moles de átomos de cada elemento, se comparan respecto del menor (C). 









=≈=

=≈=

2
35'1

0359'0
059'0

C
O

1
22

0359'0
079'0

C
H

Tomando como base de calculo el m.c.m. de los denominadores, se establece la relación entre 
átomos. 

Para dos átomos de C:






⇒






=⋅=

=⋅=
342 OHC3

2
32Cat  nº

422Hat  nº

13. Un compuesto está formado por C, H, O y N. Al quemar 8,9 g del mismo se obtiene 2,7 g de
agua y 8,8 g de CO2. Sabemos que en 8,9 g hay 1,4 g de N. Al vaporizar 270oC y 3 atm 1,2 g del mismo
ocupan 0,1 litros. Calcular la FE y la FM. N = 14   O = 16   C = 12   H = 1 
Solución. 

CxHyOzNt   +   O2 (exceso)     →      CO2    +      H2O 
 2’9 g                                                 8’8 g     2’7 g 

Se empieza por calcular la formula empírica, para lo cual, el primer paso será calcular los gramos de 
cada elemento que forman el compuesto. 

Conocidas las masas de dióxido de carbono y agua que se han formado en la reacción de combustión 
del compuesto, y mediante las relaciones ponderales entre el oxígeno y el CO2 y el hidrógeno y el agua, se 
calculan las masas de carbono e hidrogeno del compuesto. La masa de nitrógeno es un dato del enunciado, y 
la masa de oxígeno se calcula por diferencia frente al total. 

( ) ( ) g 4'28'8
44
12COm

44
12Cm

44
12

CO
C

2
2

=⋅==⇒=

( ) ( ) g 3'07'2
18
2OHm

18
2Hm

18
2

OH
H

2
2

=⋅==⇒=

( ) ( ) ( ) ( ) ( ) g 8'44'13'04'29'8NmHmCmNOHCmOm tzyx =−−−=−−−=
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Conocida la masa de cada elemento se calcula el número de moles de átomos de cada elemento, 
dividiendo por su átomo-gr. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )



















===

===

===

===

at-mol 3'0

at-mol
g 61

'8g4
OM
OmOn

at-mol 1'0

at-mol
g 41

g '41
NM
NmNn

at-mol 3'0

at-mol
g 1

g '30
HM
HmHn

at-mol 2'0

at-mol
g 12

g '42
CM
CmCn

Conocidos los moles de átomos de cada elemento, se comparan respecto del menor (N). 














===

===

===

1
33

1'0
3'0

N
O

1
33

1'0
3'0

N
H

1
22

1'0
2'0

N
C

Por cada átomo de nitrógeno habrá:








⇒







NOHC

O deat  3
H deat  3
C deat  2

332

La formula molecular ( )n332 NOHC se obtiene conocido el peso molecular (M) del compuesto
( ) n8914116313122nM =⋅+⋅+⋅+⋅⋅=

El peso molecular (M) del compuesto se obtiene con la ecuación de gases ideales aplicada a los datos 
de la vaporización de los 1’2 gr. De compuesto. 

VP
TRmM          TR

V
mMP          TR

M
mVP          TRnVP

⋅
⋅⋅

=⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅

178
1'03

543082'02'1M =
⋅

⋅⋅
=  

Sustituyendo en la expresión de la masa molecular en función de n 

2nn89178 =⇒=  

( ) 26642332 NOHCNOHC ≡www.yo
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14. Calcúlese la formula molecular de un ácido orgánico que posee la siguiente composición
centesimal: C 48,64%. H 8,11%. O 43,24% sabiendo que la sal de plata tiene un peso molecular de 181.  
Datos: C = 12; H = 1; O = 16; Ag = 108 
Solución. 

Primero se calcula la formula empírica, y a continuación con la masa molecular la formula 
molecular. 

Formula empírica. Conocida la composición centesimal, se toman 100 g de compuesto: 
( )
( )
( )








=
=
=

g 24'43Om
g 11'8Hm
g 64'48Cm

:OHCgr  100 zyx

Conocida la masa de cada elemento se calcula el número de moles de átomos de cada elemento, 
dividiendo por su átomo-gr. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )


















===

===

===

at-mol 702'2

at-mol
g 61

g 3'244
OM
OmOn

at-mol 11'8

at-mol
g 1

g '118
HM
HmHn

at-mol 053'4

at-mol
g 21

g 8'644
CM
CmCn

Conocidos los moles de átomos de cada elemento, se comparan respecto del menor (O). 









=≈=

=≈=

1
33

702'2
11'8

O
H

2
35'1

702'2
053'4

O
C

Tomando como base de calculo el m.c.m. de los denominadores, se establece la relación entre 
átomos. 

Para dos átomos de O: ( )






⇒






=⋅=

=⋅=
n263 OHC

632Hat  nº

3
2
32Cat  nº

Para conocer la masa molecular del ácido, se tiene en cuenta que la masa de la sal de plata será la 
masa de ácido menos uno (el hidrogeno que pierde) + la masa atómica de la plata. 

M (sal) = M (ácido) −M (H) + M (Ag) 

181 = M (ácido) − 1 + 108 

M (ácido) = 74 mol
g

 

( ) ( ) 1n74n16216123ácidoM =⇒=⋅⋅+⋅+⋅=

C3H6O2 
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15. El equivalente químico de un ácido dicarboxílico vale 167 y su composición centesimal es la
siguiente C 50,29%, H 2,99% N 8,38%. Calcular su formula molecular.  
Datos. C = 12; H = 1; N = 14. 
Solución. 

Los porcentajes de C, H y N no suman el 100%, eso es debido a que los ácido carboxílicos llevan 
oxígeno en su constitución, por lo tanto, lo que resta hasta el 100% es el porcentaje de oxígeno. 

% O = 100 − 50’29 − 2’99 − 8’38 = 38’34 

Formula empírica. Conocida la composición centesimal, se toman 100 gr de compuesto: 
( )
( )
( )
( )










=
=
=
=

g 38'8Nm
g 34'38Om
g 99'2Hm
g 29'50Cm

:NOHCgr  100 tzyx

Conocida la masa de cada elemento se calcula el número de moles de átomos de cada elemento, 
dividiendo por su átomo-gr. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )



















===

===

===

===

at-mol 60'0

at-mol
g 41

g '388
NM
NmNn

at-mol 40'2

at-mol
g 61

8'34g3
OM
OmOn

at-mol 99'2

at-mol
g 1

gr '992
HM
HmHn

at-mol 19'4

at-mol
g 12

g 0'295
CM
CmCn

Conocidos los moles de átomos de cada elemento, se comparan respecto del menor (N). 














===

=≈=

=≈=

1
44

6'0
4'2

N
O

1
55

6'0
99'2

N
H

1
77

6'0
19'4

N
C

Por cada átomo de nitrógeno habrá: ( )








⇒








n457 NOHC
O deat  4
H deat  5
C deat  7

Para calcular n y obtener la formula molecular se emplea la masa molecular del ácido. La masa 
molecular se obtiene del valor de equivalente químico del ácido. 

v
MEq =   siendo v la valencia ácida, que por ser un ácido dicarboxílico es 2.

2
M167 = mol

g334M =  

( ) 2n334n14116415127M =⇒=⋅⋅+⋅+⋅+⋅=

281014 NOHC
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16. Al tratar 9 g. de Sn con exceso de HCl se han obtenido 19’8 g. de un cloruro de estaño.
Determinar su formula empírica. 
Solución. 

19’8 gr. de 
( )
( )




=−=
=

g 8'1098'19Clm
          g 9Snm

:ClSn yx

Conocida la masa de cada elemento se calcula el número de moles de átomos de cada elemento, 
dividiendo por su átomo-gr. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )












===

===

at-mol 30'0

at-mol
g 5'53

g 0'81
ClM
ClmCln

at-mol 076'0

at-mol
g 7'811

g 9
SnM
SnmSnn

Conocidos los moles de átomos de cada elemento, se comparan respecto del menor (N). 

1
44

76'0
3'0

Sn
Cl

=≈=

Por cada átomo de estaño hay cuatro de cloro 
4SnCl ≡ Tetracloruro de estaño ó cloruro estannico 

17. junio 1997
Cuando se calienta el cloruro de hierro (III) hexahidratado se transforma en la sal anhidra y agua. 
Datos: Masas atómicas: Cl = 35’5; H = 1; O = 16; Fe = 55’9 
Calcular: 

a) El porcentaje en peso que pierde la sal hidratada cuando se transforma en sal anhidra.
Solución. 

OH6FeClOH6FeCl 23
Q

23 +→⋅

( )
( )

( ) 94'39100
1865'353955

186100
OH6FeClM

OHM6
100

hidratada Salm
m%

23

2 =⋅
⋅+⋅++

⋅
=⋅

⋅
⋅

=⋅
∆

=  

Al deshidratar el cloruro férrico hexahidratado pierde el 39’94% de su masa 

b) Los gramos de sal hidratada que deberán calentarse para obtener 500 gramos de sal anhidra.
Solución. 
 Si el porcentaje de agua en la sal hidratada en del 39’94%, el porcentaje de sal anhidra es del 60’06% 
(100−39’94 = 60’06). 

( ) ( )
( ) ( ) ( )

( ) 100
anhidra Sal%
anhidra Salmhidratada Salm          100

hidratada Salm
anhidra Salmanhidra Sal% ⋅=⋅=

( ) g 5'832100
60'06
500hidratada Salm =⋅=  

c) El volumen de vapor de agua que se recogería a 150ºC y 3 atm de presión al calentar la sal hidratada
en la transformación anterior.

Solución. 
El volumen de agua se calcula con la ecuación de gases ideales conocidos los moles de agua y la 

condiciones de presión y temperatura. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( ) moles 5'18

18
5005'832

OHM
anhidra Salmhidratada Salm

OHM
OHm

OHn
22

2
2 =

−
=

−
=  

( ) L 213'6
3

2731500'08218'5
P

TRnV          TRnVP =
+⋅⋅

=
⋅⋅

=⋅⋅=⋅
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18. junio 1993
Un compuesto orgánico en fase gaseosa tiene una densidad de 3’3 g/l medida a 95ºC y 758 mm de 

Hg, y su composición centesimal experimental es: C(24’2%), H(4’1%) y Cl(71’7%). Determine su fórmula 
empírica. 
Datos: Masa atómicas:. C = 12; Cl = 35’5; H =1; R =0’082 atm·L/K·mol 
Solución. 

Primero se calcula la formula empírica, y a continuación con la masa molecular la formula 
molecular. 

Formula empírica. Conocida la composición centesimal, se toman 100 gr de compuesto: 
( )
( )
( )








=
=
=

g 7'71Clm
g 1'4Hm
g 2'24Cm

:ClHC g  100 zyx

Conocida la masa de cada elemento se calcula el número de moles de átomos de cada elemento, 
dividiendo por su átomo-gr. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )


















===

===

===

at-mol 020'2

at-mol
g 5'53

g 1'77
ClM
ClmCln

at-mol 1'4

at-mol
g 1

gr '14
HM
HmHn

at-mol 017'2

at-mol
g 21

g 4'22
CM
CmCn

Conocidos los moles de átomos de cada elemento, se comparan respecto del menor (C). 









=≈=

=≈=

1
11

1'0'2
020'2

C
Cl

1
22

017'2
1'4

C
H

Por cada átomo de carbono hay dos de hidrógeno y uno de cloro. Su formula empírica es: 
ClCH 2

La formula molecular tiene la forma: 
( )n2ClCH

El valor de n se puede calcular a partir del peso molecular. 
( ) n5'495'35112121nM ⋅=⋅+⋅+⋅⋅=

La masa molecular se obtiene mediante la ecuación de gases ideales en función de la densidad. 

TRdMP              TR
V
mMP          TR

M
mVP          TRnVP ⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅

mol
g85'99

atm
760
758

K 368
Kmol
Latm082'0

l
g 3'3

P
TRdM =

⋅
⋅
⋅

⋅
=

⋅⋅
=

Sustituyendo el valor de M se despeja n. n = 2. 
( ) 24222 ClHCClCH =
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19.
Un aminoácido contiene C, H, O y N. En un experimento, la combustión completa de 2’175 g de ese 

aminoácido dio 3’94 g de CO2 y 1’89 g de H2O. En un experimento distinto, 1’873 g de aminoácido 
produjeron 0’436 g de NH3. 
Calcule su formula empírica y molecular 
Solución. 

Puesto que los dos experimentos se hacen con diferentes masas de compuesto, del primero se 
obtienen los tanto por ciento en masa de C e H del aminoácido, del segundo el tanto por ciento en masa del N, 
y por diferencia hasta cien se obtiene el del oxígeno. 

• Experimento I
CxHyOzNt   +   O2 (exceso)     →      CO2    +      H2O 
 2’175 g                                               3’94 g    1’89 g 

Conocidas las masas de dióxido de carbono y agua que se han formado en la reacción de combustión 
del aminoácido, y mediante las relaciones ponderales entre el oxígeno y el CO2, y el hidrógeno y el agua, se 
calculan las masas de carbono e hidrogeno del compuesto. Conocidas las masas de los elementos C e H y la 
masa total de compuesto utilizada en el experimento, se calculan los porcentajes en masa de estos elementos 
en el aminoácido. 

( ) ( ) ( ) 49'43100
2'175
1'075100

m
Cm%(C)g 075'194'3

44
12COm

44
12Cm

44
12

CO
C

T
2

2
=⋅=⋅=⇒=⋅==⇒=  

( ) ( ) ( ) 66'9100
2'175
0'21100

m
Hm%(H)g 21'089'1

18
2OHm

18
2Hm

18
2

OH
H

T
2

2
=⋅=⋅=⇒=⋅==⇒=  

• Experimento II
CxHyOzNt    →   NH3 

   1’873 g   0’436 g   

( ) ( ) ( ) 17'91100
1'873
0'359100

m
Nm%(N)gr 359'0436'0

17
14NHm

17
14Nm

17
14

NH
N

T
3

3
=⋅=⋅=⇒=⋅==⇒=

( ) 74'2117'1966'943'49100)N%()H%()C%(100O% =−−−=−−−=

Conocida la composición centesimal, se toman 100 gr de compuesto: 
( )
( )
( )
( )










=
=
=
=

g 17'19Nm
g 74'21Om
g 66'9Hm
g 43'49Cm

:NOHC g 100 tzyx

Conocida la masa de cada elemento se calcula el número de moles de átomos de cada elemento, 
dividiendo por su átomo-gr. 

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )



















===

===

===

===

at-mol 36'1

at-mol
g 41

g 9'171
NM
NmNn

at-mol 36'1

at-mol
g 61

g 1'742
OM
OmOn

at-mol 66'9

at-mol
g 1

g '669
HM
HmHn

at-mol 12'4

at-mol
g 12

g 9'434
CM
CmCn

Conocidos los moles de átomos de cada elemento, se comparan respecto del menor (N). 
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












===

=≈=

=≈=

1
11

36'1
36'1

N
O

1
77

36'1
66'9

N
H

1
33

36'1
12'4

N
C

Por cada átomo de nitrógeno hay uno de oxígeno, 3 de carbono y siete de hidrógeno 
C3H7ON 

20. Un recipiente de 50 litros  contiene hidrogeno a 15ºC y  125 Kpa de presión. Si el recipiente se
pone en contacto con la atmósfera,  donde la presión es de 101300  Pa determinar la masa  y el volumen de 
hidrógeno  en condiciones normales que sale del recipiente. 
Solución. 

Se pide calcular la variación del número de moles de un sistema gaseoso en el que manteniendo la 
temperatura y el volumen constante se produce una disminución de presión. 

Aplicando la ecuación de gases ideales a cada uno de los sistemas por separado, se calculan los 
moles de cada uno de ellos. 

Como las presiones se dan en Pa (Pascal), se utiliza la ecuación de gases ideales en el sistema 
internacional, V(m3), R = 8’31 J·mol−1·K−1. 

moles 61'2
28831'8

1050125000
TR
VP

n
3

1
1 =

⋅
×⋅

=
⋅
⋅

=
−

 

moles 12'2
28831'8

1050101300
TR
VP

n
3

2
2 =

⋅
×⋅

=
⋅
⋅

=
−

 

moles 49'061'212'2nnn 12 −=−=−=∆  
El signo negativo solo tiene carácter físico, indicando que el sistema pierde masa. 

( ) ( ) ( ) g 98'0mol
g 2mol 49'0HMHnHm 222 =⋅=⋅∆=∆

( ) ( ) L 98'10 49'04'22Hnmol
l 4'22HV 2.N.C2 =⋅=∆=∆

21. Una mezcla de gases, a la presión atmosférica, esta constituida por 18 % de H2, 24 % de CO, 6%
CO2 y  52% de N2 (% en volúmenes). Calcular : a) La masa molecular aparente de la mezcla. b) La densidad 
de la misma en C.N. c) Las presiones parciales de cada uno de los componentes. 
Solución. 
a. La masa molecular aparente de una mezcla gaseosa se calcula en función de las fracciones molares
de los componentes de la mezcla y de sus masas moleculares 

∑
=

=

⋅χ=
ni

11
iia MM

Aplicado a la mezcla propuesta: 

222222 NNCOCOCOCOHHa MMMMM ⋅χ+⋅χ+⋅χ+⋅χ=

mol
g 28'2428

100
5244

100
628

100
242

100
18Ma =+⋅+⋅+⋅=
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b. De la ecuación de gases ideales se despeja la densidad de la mezcla gaseosa.

TRdMP              TR
V
mMP          TR

M
mVP          TRnVP ⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅

TR
MPd
⋅
⋅

=

Aplicada esta ecuación a una mezcla en condiciones normales: 

L
g 085'1

273082'0
28'241

TR
MP

d a =
⋅

⋅
=

⋅
⋅

=

c. Según la ley de Raoult: ii PP χ⋅=

En condiciones normales, la presión total es 1, por tanto las presiones parciales coinciden con las 
fracciones molares de cada componente de la mezcla gaseosa. 

atm 52'0PP
atm 06'0PP

atm 24'0PP
atm 18'0PP

222

222

222

NNN

COCOCO

COCOCO

HHH

=χ=χ⋅=
=χ=χ⋅=

=χ=χ⋅=
=χ=χ⋅=

22. Se recogen sobre agua exactamente 500 ml de nitrógeno a 25ºC y 755 mm de presión. El gas está
saturado con vapor de agua. Calcular el volumen del nitrógeno seco en condiciones normales. Presión de 
vapor del agua a 25ºC=23’8 mm. 
Solución. 

Por ser una mezcla gaseosa, la presión total será suma de las presiones parciales de todos los 
componentes (N2, H2O) 

( )vOHNT 22
PPP +=  

( ) Hg mm  8'7318'23755PPP vOHTN 22
=−=−=

Conocida la presión parcial del nitrógeno, se calcula mediante la ecuación de gases ideales aplicada a 
un componente de la mezcla, el número de moles de nitrógeno. 

( ) ( ) moles 0197'0
298082'0

5'0
760

8'731

RT

VP
Nn           :      RTNnVP 2

2

N
22N ⋅

⋅
=

⋅
=⋅=⋅

 Teniendo en cuenta el volumen molar en condiciones normales. 

ml 441L 441'00197'04'22n4'22V .N.C ==⋅=⋅=  
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