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BALANCEAR LAS SIGUIENTES ECUACIONES POR EL METODO REDOX
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UNTIDAD 3

E S8 P.E QU I.OMFETIRI.A

OBJETIVO PARTICULAR:

Al término de la unidad, el alumno: aplicari

los principios estequiométricos en la realizacidn

de cédléulos quimicos.




ESTEQUIOMETRIA

En 1775 Lavoisier expone su teorfa de oxidaecidn, en -
en la que habla acerca de la naturaleza del prineipio (oxf-
geno) que se une con los metales en la calcinacibn, el cual
las hace aumentar de peso; ademfs hace notar la importancia
de cuantificar el peso en las investigaciones quimicas, sur
giendo asi la necesidad de determinar las relaciones ponde-
rales (pesos) de las sustancias que reaccionan entre si, y-

la de aplicar tedricamente estas relaciones.

Asi, a fines del siglo XVIII se inaugurd la estequio-
metrfa, con las investigaciones del alemfn Jeremfas Benjamin
Richter, (1762-1807) al publicar su obra, Principios de Este
quiometria o Ciencia de Medir los Elementos Quimicos, en la-

que desarrolla la teoria de las combinaciones en peso de los

elementos quimicos. Richter fue el que introdujo la palabra 7'

estequiometria, la cual se deriva de los vocablos griegos

stoicheion- elemento y metrfa- medida.

Estequiometria, podemos definirla dieciendo que es la
parte de la Quimica que estudia las relaciones ponderales

que existen entre las sustancias reaccionantes.

En esta unidad estudiaremos la forma de calcular las
relaciones ponderales en los compuestos y en-las reacciones-

quimicas.
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LEY DE LA CONSERVACION DE LA MATERIA

Al realizar la sintesis del agua se encuentra que:

2 vollimenes de 5 1 volumen de 2 vollmenes de
hidrégeno oxigeno ——#  vapor de agua

81 tomamos como unidad de volumen el litro, tendremos:

2 litros de- % 1 litro de 2 litros de vapor
hidrdgeno oxigeno ——# de agua
Y si se calcula el peso de los reactivos y del produc
to en condiciones normales se obtiene:
REACTIVCS
Peso de 2 litros de hidrdgeno = 0.1798 g

Peso de 1 litro de oxigeno = 1.4290 g
1.6088 g

PRODUCTO
Peso del vapor de agua = 1.6088 g
Es decir:

0.1798 g'de H, + 1429 g’de 0
agua.

W 1.6088 g de

De agui podemos deducir que la suma de las masas de -
los reactivos es igual a la masa del producto, por lo tanto
podemos afirmar que no hay pérdida de materia y que la can-—
tidad de masa permanece constante. Esto que se esta afirman

do nc es mis que la Ley de la Conservacidn de la Materia, -

dada por Antonio Lorenzo Lavoisier y que dice: En to-
da reaccidn quimica la centidad de materis que interviene -~

permanece constante.

Esta ley establece que los elementos que forman un -
compuesto dado, siempre serdn los mismos Y a su vez guarda
réan la mism proporcidn en masa.

Esto indica que los elementos que se combinan para - -
formar un compuesto, siempre lo harén en proporciones fijaé;
por ejemplo en el caso de la formacidn de 100 g. de agua, --
serd: 88.81 g. de oxfgeno y 11.19 g. de hidrégeno y si eg --
un gramo seréd 0.8881 g de oxfgeno y 0.1119 g. de hidrdgeno.
En el caso de la formacidn de 100 g. de SOé, Seré_SO g. de -
azufre y 50 g. de oxfgeno; en la fomracidn de 10 g. serd de-
5g de 0,y 5 de S. : '

Estos ejemplos nos indican_que los elementos que se -—-

va a unir para formar un compuesto lo harén en una proporeidn
constante; ya que si para formar 10 g. de Sde Juntamos 5 g.-—
de Sy 8 g de 02 reacqionaron solo 5 g. de-azufre con 5 de.——
oxIgeno, por que la proporcifn’ de formacién de 80, es del 50%

de cada elemento.

.

Esta ley se aplica a todos los compuestos; ya que todos

ellos tendrén la proporcién bien definida en que se forman.
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LEY DE LAS PROPORCIONES MULTIPLES . N04

Al combinarse dos elementos para formar méas de un com- : Composicién

puesto, las cantidades de masas de un elemento que Se€ unen-= & N=2x1h =28g 28 g de N——— U8 g de O

a la masa fija de otro, para formar diferentes compuestos ,- i 0 =3x 16 =4l p 1 g d¢e N —m— X

guardan una relacidn de niimeros enteros pequefios. i 1 gde Ncon 1.7T1k2 g de O

Tomemos por ejemplo el nitrdgeno y el oxIgeno que se - : NO2

unen para formar cinco compuestos diferentes. B Composicidn

N=1x1lt=14g 14 gde N———— 32 de O

Obtengamos primeroc Ta cantidad de oxigenc que se une -
0=2x16=32g 1lgdelN——— X

con un gramo de nitrégeno en los cinco compuestos:
N0 1 g de N con 2.2857 g de O
e
Composicidn : N205
N=2x12=28¢g 28 g de N se unen con 16 de 0
Composicién

N=2x1t=28g 28 gde N—————80 g de O
0=5x16=8p¢g 1gdeN—— X
NO - 1 g de N con 2.8571 g de O

0=1x16=16 g 1 gde N X
1 g de N se une con 0.571k g de O

(o) icidn ) 3 Do debalon o
Composic ; Si dividimos cada una de las masas de oxIgeno que se --
N=1h g 14k g de N 16 g de O itrd v :

unen con un gramo de nitrdgeno, entre su valor mis pequefio,-

= d X 2 » :
0 16 g 1 gdeN 1 obtenemos la realcidn numérica entre estas masas.

1 g de N con 1.142 g de 0
et e ey i
0.5T1k ¢ 0.571L i =




2.8571 ¢
0.571h £
Esto nos indica que un gramo de nitrégeno se una con —-—
1, 2, 3, 4, 6 5 veces la masa de 0.571k g de oxigeno. Este-

ejemplo nos ilustra la Ley de las Proporciones Maltiples.

CONCEPTO DE MCL

Con el espectdgrafo de masas se pusden tabular las ma--
sas de los elementos comparéndolos con un patrén tomado arbi
trariamente. El patrdn que se usa es la masa del &Atomo de -
carbono, al cual se le ha asignado un valor de 125 a esta. —-
tsbulacidn o lista de masas relativas se conoce COMO escala-
de masas atdémicas y se miden en unidades de masa atdmica, --

gque se abrevia u m a.

La cantidad representada por la masa atfmica de un ele-
mento expresado en gramos, tendri exactamente el mismo niime-
ro de &tomos que las contenidas en la masa atdmica de cual--

quier otro elemento expresado en gramos.

Una mol de un elemento es la masa en gramos numéricamen
te igual a.su masa atémica o lo que es lo mismo, €S la canti

dad en gramos de un elemento que contiene el mismo nfimero de

T2

i{Cuél es la masa de una mol de A1? Tomando en cuenta --
que la masa atdmica del aluminio es 26.98 um a, la masa de-

una mol de aluminio serd 26.98 g.

{Cuéntos moles hay en L80 g. de potasio?
Una mol de potasio es igual a 39.098 g.
Por lo tanto:

1l nol de K
480 ¢. de K 39.098 £ ds ¥-° 12.27 moles de K

NUMERO DE AVOGADRO

Un mol de un elemento contiene un nfimero definido de --

-~
atomos s i
» este nlmero se ha determinado experimentalmente y se

le
conoce con el nombre de Nimero de Avogadro (N) en recono

cimiento al ffsico italiano Am
: adeo Avogadro (1776-18
valor es de: : g il

N = 6,02252 x 1023 dtomos
mol




Aplicacidn del N@mero de Avogadro.
(1o designaremos con la letra N)

“Culntos Atomos contienen 10 g de calcio?

Si 40 u m a es una mol de calcio, y lo podemos expresar
como 40 g , cantidad que representa la masa de una mol de --
calcio, la cual contendrd el Nimero de Avogadro en &tomos, -

por lo tanto en 10 g de calcio la cantidad de Atomos serén:

23 .

10.00 g% 1 mdl x 6102 x lO23 dtomos = 1.505 x 10 ato

40.00 ¢ 1 mgl

Planteando de otra forma
23

En L0 g hay — 6.02 x 107~ &tomos

En 10 g habra X

23 i
10 ¢ x Eéoz x 1077 &tomos = 4 5u5 i o Bbenics

i{Cuintos &dtomos hay en 31.10 g de plata?
Una mol de plata es igual a 107.87 g
31.10 ¢ x 1 mgl x 6.02 x 1023 Atomos

107.87 ¢ 1 mgl

N TR lO23 2tomos

Planteando de otra forma

En 107.87 de Ag hay 6.02 x 1023 Atomos
Fn 31.20 g habria X

g
ANl vb:02 x 10 3 dtomos = 1.735 x lO2

107.87 ¢

3

Th

CUESTIONARIO MOL Y NUMERO DE AVOGADRO

(Cubl es la masa de una mol de los siguientes ele-

mentos? a) Fierro b) Cobre c)Bario 4) Mercurio

iCuéntos &tomos hay en 100 g. de Plata?
En 250 g. de cobre iCufntos &tomos hay?
¢CuBntos moles hay en 128 g. de Ca.

Completa el siguiente cuadro.

No. de atomos

Sustancia Formula Mesa molecular
en una mol.

Bromo

Hidrdgeno

Hidrdxido de
sodio

Cloro

Acido Clorhi-
drico

6.- iCuéntos g. de plata hay en 3.5 moles?
.= ICuéntos ﬁtomos haey en una muestra de 20.00 g. de -
uranio.
8.~ iCuBntos g. de plomo hay en 4.8 moles?
.= iCufl es la masa en g. de un 8tomo de fierro?

Expresar la masa en gramos de un atqmo de aluminio.




APLICACION DEL CONCEPTO DE MOL A MOLECULAS Y COMPUESTOS.

*Le masa molecular de una molécula o compuesto es la su-

ms de las masas de todos los elementos que la constituyen.

L]

Ejemplo iCufl es la masa molecular del dcido sulffirico-
cuya férmula es H,80)7
La suma de las masas atdmicas es igual a la masa molecu
lar.
2 Adtomos de hidrdgeno 2 x 1 uma = 2 uma
1 Atomo de azufre 1 x 32 uma = 32 uma
Atomos de oxigéno b x 16 uma = 64 uma

98 uma

Por lo tanto la masa molecular es 98 uma, y la masa de-

una mol es 98 g.

Una mol es igual a la masa molecular expresada en gramos.

Ejemplo 4Cufl es la masa de una mol de carbonato de cal-
cio, CaCO3?

1 &tomo de Ca = 1 x 40 uma = 4O uma

1 &tomo de C 1 x 12 uma = 12 uma

3 dtomos de O = 3 x 16 uma = 48 uma

100 uma

Como una mol es igual a la masa molecular expresada en

gramos, la masa de una mol de CaCO3 es igual a 100 g.
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Ejemplo iCufl es la masa molecular del BaClg?

Se obtienen las masas atémicas de los elementos de la -
férmula, se suman ¥y el resultado se expresa en gramos.
1 &tomo de Ba 1 x 137.34% uma = 137.3L uma
2 8tomos de C1 =2 x 35.5 uma = [1.00 uma

208.34 uma
Masa molecular del Ba 012 = 208.3L ¢

Una mol, tambin puede definirse como la cantidad de =——

masa que contiene el nfimero de Avogadro, es decir, 6.02 x —-

23 - :
10 &tomos por mol, para un elemento monoatdmico.

Por ejemplo consideremos la masa molecular del alcohol-
metflico (CHSOH) que tiene 12 g de C, es decir una vez la —-
masa §tomo de carbono, es decir, una vez el nfimero de Avoga-
irc (1N) en igual forma 4 g de hidrdgeno, LN &tomosde hidrd-
genu, L& g de oxigeno, 1N Adtomos de oxfgeno, en resumen 32 -

g de aicohol metflico contienen 1N + 4N + 1N = 6 N &tomos.

Problemas:
i{Cuéntos moles hay en 250 g de HQSOh? Primero calcular-
la masa molecular del compuesto.
2 dtomos de hidrdgeno = 2 x 1.00 uma
1 Adtomo de azufre = 1 x32.00 uma

4 &tomo de oxigeno = 4 x16.00 uma




Por lo tanto una mol es igual a 98 g PROBLEMAS DE MASA MOLECULAR Y MOLES

Segundo: tomando en cuenta que: -~
, 1.- 4CuvAl es la masa meclecular de los siguientes com-

nfimero de moles = masa en g
puestos?

g/mol
a) CH_OH b) Na,,80), c) HC1

nfmero de moles = 250 ¢ = 2.55 moles 3

98 ¢/mol | a) H,S e) NaOH f) KI

(?
? E1 cloro g) KECr 0 h) HENO

297 i) HQSO!4

En una mol de cloro gaseoso cuéntos Atomos hay
3

existe en forma molecular es decir en forma de Cl2 ¥ como —-—-

23 4tomos, es decir 1204 x102 9] B.G

son dos Atomos habrd: 2x6.02x10 s

dtomos.
l3 3 S o o
2.- iCulnuos gramos de cada uno de los siguientes com-

puestos se necesitan para tener una mol de los mis
mos?

a) HI b) LiOH c) Bas0),

d) KC1 e) Fe,0 f) CuCl

3 2

g) HgCl h) FeCl i) ca0

2 2
J) Ca(OH)2

. rq -
3.~ i{Cudntos moles hay en 200 g. de cada uno de los si-
guientes compuestos?

a)-BaCl2 b) CaSOh c) KC1




e) NHhOH

h) KMnOh i) L,Llh

31 cH CH20H

3

.- iCuBntos gramos hay de cada uno de los siguientes
compuestos expresados en moles?
a) 12.5 moles de Na2C03
b) L.8 moles de Ca(OH)2

c¢) 5.64 moles de HI

a) 12.5 x e R 1,0,

e) 2 x 10—3 moles de KNO3

f) 1.k x 10k moles de BaCl,
gl Ak x 107 moles de H,0
h) 1.02 moles de AgCl.
Expresar en Kg.

a) 1.4 x 103 moles de Cu.
B Tuli X 102 moles de H3P0h

c) 2.5 x 10—3 moles de A1013

COMPOSICION PORCENTUAL DE UNA FORMULA.

Para calcular la composicidn porcentual de una férmula,
se obtiene primero la masa molecular del compuesto, y en --
seguida se calcula el % que hay en cada elemento en la f8r—-
mula. Ejemplo:

En qué porcentaje se unen los elementos constituyentes-
del HBPOM? .

Atomos de hidrdgeno 3x 1= 3.00

3
1 dtomo de fosfuro 1 x 30.97 = 30.97
L

dtomos de oxfgeno b x 16 = 64

97.97

%deH:

. 30.97
lide P 2 pieel
% de 97.97 X 100

Eh

<% a =
sl e

X 100 =

Cuil es la composicidn porcentual del Ha2003?
Mase de una mol: 2 x 23 +1 x 12 + 3 x 16 =
= 46.00 + 12 + 48 = 106 ¢

43.39 %
11.32 %

4s5.28 %

99.99 %




