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UNIVESIDAD NACIONAL DE SAN CRISTOBAL DE HUAMANGA 



FACULTAD DE INGENIERÍA QUÍMICA Y METALURGIA Departamento Académico de Ingeniería Química ESCUELA DE FORMACIÓN PROFESIONAL DE INGENIERÍA QUÍMICA



Laboratorio de Química “B”



ASIGNATURA: QU-141 QUÍMICA I PRÁCTICA N° 09 ESTEQUIMETRÍA PROFESOR DE TEORIA: Ing. VARGAS CAMARENA, Mauro PROFESOR DE PRÁCTICA:Ing. VARGAS CAMARENA, Mauro 



ALUMNO: García Pizarro, cesar



DIA DE PRÁCTICAS : Miércoles



HORA: 7-10am



MESA: C



FECHA DE EJECUCIÓN: 23 de Noviembre FECHA DE ENTREGA: 30 de Noviembre



PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH QU-141-UNSCH AYACUCHO  –  PERÚ  PERÚ



INTRODUCCIÓN La estequiometria tiene por finalidad establecer aquellas relaciones entre los reactantes y productos en una reacción químicas. Los reactantes son precursores del proceso y los productos la parte final de la reacción, es decir, lo que se formó .En el caso particular conociendo las leyes de la estequiometria y nomenclatura se podrá predecir los posibles resultados de las reacciones propuestas en el informe.



Es la parte de la química que tiene por objeto calcular las cantidades en masa y volumen de las sustancias re accionantes y los productos de una reacción química. Se deriva del griego “Stoicheion” que significa elemento y “Metrón” que significa medir. Entre la estequiometria vamos a encontrar lo siguiente: Composición porcentual y molar, Nomenclatura, Leyes químicas, Reacciones químicas, Balanceo de ecuaciones.



Ayacucho, Noviembre del 2011
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH



ESTEQUIOMETRIA



I.



OBJETIVOS: 











  











II.



Decidir qué cantidad de reactivos se debe utilizar para preparar cierta cantidad de productos, así como identificar el reactivo limitante y en exceso con erroresmínimos. Plantear la solución de problemas relacionados con la composiciónquímica de los compuestos, haciendo uso de las leyes de la combinaciónquímica. Comprender y demostrar que en toda reacciónquímica se cumple la ley de la conservación de la masa. Reconocer formulas y reacciones químicas. Comprender y aplicar las leyes de la estequiometria El objetivo de este laboratorio es relacionar alguna de las propiedades de la estequiometria con los principios de nomenclatura. Reconocer y aplicar los principales métodos para formar compuestos químicos. Determinar experimentalmente el reactante limitante de una reaccion.



REVISIÓN BIBLIOGRÁFICA



ESTEQUIOMETRIA La estequiometria tiene por finalidad establecer aquellas relaciones entre los reactantes y productos en una reacción químicas. Los reactantes son precursores del proceso y los productos la parte final de la reacción, es decir, lo que se formó .En el caso particular conociendo las leyes de la estequiometria y nomenclatura se podrá predecir los posibles resultados de las reacciones propuestas en el informe.



Leyes de la nomenclatura Ley de la conservación de la masa. Esta ley creada por Lavoisier, establece que en toda reacción química la masa de los reactantes será igual a la masa de productos.



Masa de reactivos = masa de productos
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH



Ley de proporciones definidas. Ley de Proust. En un compuesto dado, los elementos participantes se combinan siempre en la misma proporción, sin importar su origen y modo de obtención. Reactivo limitante: Es posible que inicialmente tengamos datos de dos o más reactivos. Lo más probable es que no se consuman ambos completamente. En cuanto uno de ellos se agote, la reacción finalizará, sobrando parte de cada uno de los otros. Ese reactivo que se agota en primer lugar se denomina reactivo limitante, y debemos identificarlo, ya que es con él con el que debemos trabajar, considerándolo el dato inicial. Cuando de uno de los reactivos tenemos toda la cantidad necesaria (y de sobra) para completar la reacción (caso del oxígeno atmosférico en una combustión al aire libre, por ejemplo), se denomina reactivo en exceso. Rendimiento de una reacción química: En teoría, una reacción química irreversible se da al 100%, es decir, el reactivo limitante reacciona completamente, se agota. Sin embargo, en la práctica, es posible que parte del reactivo quede sin reaccionar. Por ejemplo, en una cocina de butano, parte del butano se escapa sin arder, o cuando uno de los reactivos es un sólido en trozos gruesos, la parte interior puede que quede sin reaccionar. El rendimiento de la reacción nos indica qué porcentaje del reactivo es el que realmente reacciona (y, por tanto, qué porcentaje de productos se forman, respecto a la cantidad teórica). (Nota: El rendimiento de la reacción es, lógicamente, menor que el 100%. Esto significa: Reactivos: La cantidad de reactivo que reacciona (real) es siempre menor que la cantidad inicial (teórica, necesaria). Productos: La cantidad de producto obtenida (real) es siempre menor que la cantidad de producto que se obtendría teóricamente.)



Ley de las proporciones múltiples. Ley de Dalton.
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH Dice que si dos elementos forman más de un compuesto, estableciéndose fija la composición de uno de ellos, el otro elemento estará en razón de números naturales (enteros y sencillos). Esta ley puede ejemplificarse a través de los anhídridos del nitrógeno. Los anhídridos son: N2O, NO, N2O3, NO2,, N2O5.



Ley de las proporciones Recíprocas. Ley de Richter. Si dos o más compuestos se combinan con una masa fija de un elemento del compuesto, lo harán en una razón de números enteros y sencillos. Todas estas reacciones no serían posibles sin los Enlaces químicas.



Estequiometria, indispensable en la química.



Ley de los volúmenes de combinación (Ley de Gay-Lussac) (Gases). Los volúmenes de las sustancias que reaccionan y los volúmenes de las que se obtienen de la reacción están en una relación de números enteros sencillos, siempre y cuando la presión y la temperatura permanezcan constantes. El amoniaco gaseoso reacciona con el oxígeno formando óxido de nitrógeno (IV) y agua. ¿Qué volumen de oxígeno se necesitará para reaccionar con 100 litros de amoniaco? Todos los gases están en C.N.
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH Solución: Datos: m(NH3) = 100 L



4 NH3 (g) + 7 O 2 (g) ⇒ 4 NO2 (g) + 6 H2O (g) Por ser gases todos los compuestos que intervienen y estar en las mismas condiciones de presión y temperatura, según la ley de los volúmenes de combinación (Gay-Lussac):



III.



                   



MATERIALES, EQUIPOS E INSTRUMENTOS DE LABORATORIO Y REACTIVOS QUÍMICOS UTILIZADOS.



Balanza digital Crisol de porcelana Embudo simple Espátula Estufa eléctrica Luna de reloj Mechero de bunsen Mortero Nuez Papel toalla Papel filtro (4) Piseta Pinza para refrigerante Probeta graduada de 100 mL Termómetro Tubo de ensayo Triangulo de porcelana Trípode Vaso de precipitado Varilla de vidrio
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH



IV.



PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL



LEY DE LAS PROPORCIONES CONSTANTES O DEFINIDAS ENSAYO N°1. Determinación de la formula empírica de un hidrato Primeramente pesamos el crisol limpio y seco y luego adicionamos con unespátula aproximadamente 0.65g de sal hidratada, nuevamente pasamos a pesar la sal hidratada en el crisol. Luego de pesar pasamos a calentar en el mechero de bunsen el crisol y la muestra en triangulo de porcelana y sobre un trípode aproximadamente 5 -10 minutos hasta que la muestra cambie de color, teniendo en cuenta que la sal no decrepite en el crisol y evitando el exceso calentamiento.



Luego lo dejamos enfriar el crisol y su contenido para luego de que el agua que contenía haya sido eliminada.



LEY DE LA CONSERVACION DE LA MASA
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH ENSAYO N°2. Descomposición térmica del clorato de potasio (KClO3) Primeramente pasamos a pesar el tubo de prueba que esté limpio y seco enseguida agregamos al tubo de prueba aproximadamente 0,06 g de MnO 2 en polvo (catalizador) nuevamente pesamos el tubo con la muestra y anotamos los resultados.



Luego agregamos el KClO 3  aproximadamente 0,12g al tubo de prueba nuevamente pesamos y anotamos los resultados. Luego en un vaso colocamos agua; como también adicionamos agua en la probeta al ras y con un papel colocamos en la parte superior de la probeta y cuidadosamente colocamos la probeta invertida dentro del vaso contenido con agua.



Enseguida pasamos a instalar el equipo en la parte izquierdo colocamos el vaso con la probeta contenida con agua y el parte derecha colocamos el tubo de prueba contenida con la muestra. De modo que observamos que el oxigeno desprendido se recoja en la probeta invertida por desplazamiento de agua.
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH



Luego pasamos a calentar en el mechero de bunsen el tubo de prueba durante algunos minutos. Continuamos con el calentamiento de hasta que cese la producción de gas.



Luego apagamos el mechero de bunsen y desconectamos el tubo de goma de la probeta con la finalidad de que el agua no ingrese al tubo de prueba. Enseguida dejamos que el tubo se enfrié. Finalmente mediremos el volumen de gas obtenido en la probeta y la temperatura del agua contenida en el vaso de precipitado.



ENSAYO N°3. Obtención de hidrogeno utilizando magnesio metálico y ácido clorhídrico diluido
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH En primer lugar pasamos a pesar la luna de reloj limpia y seca y enseguida agregamos aproximadamente 0,02g de Mg y nuevamente pesamos su masa de la luna de reloj + Mg y anotamos el resultado. Luego realizaremos los mismos pasos del ensayo N°2   



Colocamos agua en la probeta Colocamos agua en el vaso Luego lo invertimos la probeta en el vaso



Y de modo que observaremos que el hidrogeno desprendida se recoja en la probeta por desplazamiento de agua. Luego adicionamos aprox. 5.0 mL el HCl en el tubo de prueba + Mg enseguida lo encerramos el tubo a fin de evitar la fuga del gas y observaremos que hay liberación de hidrogeno. Luego dejamos reaccionar unos minutos pues si no se produce lo calentamos un poco a poco con el mechero de bunsen hasta que el metal se consuma totalmente. Luego pasamos a medir el volumen de gas obtenido en la probeta y la temperatura del agua contenida en el vaso de precipitado.
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH



ENSAYO N°4. Relación en masa que acompañan a las transformaciones químicas En primer lugar ya teniendo obtenido la masa de la luna de reloj agregamos 0,42g de Pb (NO 3)2  nitrato plumboso y colocamos en un vaso de precipitado limpio y seco, antes de ello agregamos agua destilada aprox. 15 mL y disolvemos los cristales de Pb (NO 3)2  teniendo cuidado de no perder los cristales de reactante sal y calentamos ligeramente. Luego en una luna de reloj agregamos 0.25 g de K 2CrO4Cromato de potasio y colocamos en un vaso de precipitado limpio antes colocamos 15 mL de agua destilada y disolvemos los cristales teniendo cuidado de no desperdiciar la muestra en la luna de reloj.



Luego agregamos la solución de K 2CrO4 a la de Pb (NO 3)2 y observamos que se forma un precipitado y luego agitamos con la varilla de vidrio. Enseguida calentamos ligeramente la mezcla y observamos que se ha decantado el
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH precipitado luego filtramos el precipitado hasta que pase el líquido y lavamos con agua destilada la piseta.



Enseguida mente ya obtenida el precipitadocolocamos en un papel y lo llevamos a la estufa eléctrica para su secado a una temperatura de más o menos 105°C.



Finalmente ya obtenido el secado del precipitadopesaremos su masa.
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH V.



OBSERVACIONES, DATOS, RESULTADOS EXPERIMENTALES OBTENIDOS, ECUACIONES QUÍMICAS CÁLCULOS Y/O GRÁFICOS (SEGÚN LOS CASOS).



LEY DE LAS PROPORCIONES CONSTANTES O DEFINIDAS ENSAYO N°1. Determinación de la formula empírica de un hidrato



Ecuación química Color



CuSO4.XH2O(s)  Sal hidratada Incoloro



CuSO4(s) + Sal anhidra Incoloro



XH2O Agua Incoloro



1. 2. 3. 4. 5. 6. 7. 8. 9.



Masa de crisol……………………………………………..…=106.88g Masa de crisol y muestra (sal hidratada)…………….…...=107.53g Masa de la sal hidratada…………………………………….=0.65g Masa de la sal anhidra (primer calentamiento)…………..=106.43g Masa de la sal anhidra (segundo calentamiento)……… Masa de agua desprendida……………………………….…=0.20g Numero de moles de sal anhidra……………………………=0.0027 Numero de moles de agua desprendida…………………...0.11mol Relación entre el número de moles de agua y el número de moles de sal anhidra (x)……………………………………..………3.92mol 10. Formula del hidrato:…………………………………….CuSO 4.5H2O



LEY DE LA CONSERVACION DE LA MASA ENSAYO N°2. Descomposición térmica del clorato de potasio (KClO 3) Ecuación química Nombre



1. 2. 3. 4. 5. 6.



2KClO3(s) 2KCl(s) + MnO2 Clorato de potasio



3O2(g) Cloruro de potasio



Oxigeno



Masa del tubo de prueba………………………………………...= 16.18g Masa del tubo de prueba + MnO2………………………………= 16.24g Masa del tubo de prueba + MnO2 + KClO3……………………= 16.36g Masa deKClO3 empleado………………………………………..= 0.12g Masa del tubo de prueba + MnO2 + KCl……………………….= 16.29g Masa de KCl obtenido…………………………………………....=0.05g
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH 7. Masa de oxigeno desprendido…………………………………..= 0.07g 8. Volumen de oxigeno desprendido………………………………= 43.0mL 9. Temperatura del agua con tenida en el vaso…………………..= 20.5 °C 10. Presión atmosférica en el lab oratorio………………….……....=548mmHg 11. Presión de vapor del agua a temperatura del agua………….=18 mmHg (Obteniendo de tablas de presión de vapor vs. Temperatura) 12. Presión parcial del oxígeno ……………………………………….530mmHg 13. Volumen molar del oxígeno a condiciones de labor atorio (p)…= 14. Volumen molar del oxígeno a condiciones de labor atorio (t)…=2.94L/mol 15. Volumen molar del oxígeno a condiciones normales…………=67.2L/mol 16. Densidad del oxígeno seco……………………………………=0.0016g/mL 17. Porcentaje de error en masa de oxigeno………………………….. 18. Porcentaje en error en volumen molar de oxigeno…………………. ENSAYO N°3. Obtención de hidrogeno utilizando magnesio metálico y ácido clorhídrico diluido



Ecuación química Nombre



Mg(s)



Magnesio



+ 2HCl(ac)



Ácidoclorhídrico



1. 2. 3. 4. 5. 6. 7.



MgCl(ac)



Cloruro de manganeso



+



H2(g)



Hidrogeno



Masa de la luna de reloj……………………………………………..= 40.12g Masa de la luna de reloj + Mg………………………………………= 40.14g Masa de Mg empleado……………………………………………….=0.02g Volumen de hidrogeno desprendido………………………………=29.0 mL Temperatura del agua contenida en el vaso……………………….=21.5°C Presión atmosférico en el laboratorio………………….……...=548 mmHg Presión de vapor del agua a temperatura del agua ……………=19 mmHg ( de tablas de presión de vapor Vs. Temperatura) 8. Presión parcial del hidrogeno………………………………..…..=529mmHg 9. Volumen molar de hidrogeno acondiciones de laboratorio (p)=0.287L/mol 10. Volumen molar de hidrogenoacondiciones de laboratorio (t).0.00083l/mol 11. Volumen molar de hidrogeno a condiciones normales……………. 18.8037 12. Porcentaje de error en volumen molar de hidrogeno …………….
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH ENSAYO N°4. Relación en masa que acompañan a las transformaciones químicas



Ecuación química Nombre



Color 1. 2. 3. 4. 5. 6. 7. 8. 9.



VI.



Pb(NO3)2(ac)+ K 2CrO4(ac)PbCrO4(s)



Nitratoplumboso Blanco



Cromatode potasio Amarillo



+ 2KNO3(ac)



Cromatode plomo Amarillo



Nitrato de potasio Blanco



Masa de la luna de reloj …………………………………………....=40.12g Masa de la luna de reloj + Pb(NO 3)2……………………………….=40.14g Masa de Pb(NO 3)2empleado………………………………………...=0.42g Masa de la luna de reloj + K 2CrO4……………………………………=40.37g Masa del K 2CrO4 utilizado……………………………………………..=0.25 g Masa de papel de filtro …………………………………………………=0.70g Masa de papel fe filtro y residuo seco………………………………=1.13g Masa PbCrO 4 obtenido……………………………………………….=0.37 g Porcentaje de error en masa de producto obtenido………………. %



CONCLUSIONES Y RECOMENDACIONES
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH CONCLUSIONES En conclusión podemos afirmamos que la estequiometria nos sirve para calcular y conocer la cantidad de materia de los productos que se forma a partir de los reactivos. En el caso de esta práctica,. Al hacer cálculos estequiométricos indicados en la pregunta 1 del cuestionario, obtenemos la cantidad de cobre esperada; esto porque debemos partir de la ley “la materia no se crea ni se destruye, solo se transforma” en otras palabras, todo lo que entra debe salir. Es por eso que la ecuación química debe estar balanceada. Esta reacción es de sustitución simple y es endotérmica, ya que para efectuarse requerimos de energía calorífica. También se calcula la eficacia de nuestro experimento.



RECOMENDACIONES:    



VII.



Tener presente el cuidado de los materiales de laboratorio Prestar atención en la explicación de cada ensayo Tener presente la responsabilidad y puntualidad Por último mediante la observación, el eficiente y responsable empleo de los materiales del laboratorio, elaborar un informe cualitativo sobre la formación de compuestos químicos.



CUESTIONARIO 7.1 Calcule la masa de óxido cúprico que se formó cuando se calienta 10g de cobre en polvo en presencia de oxígeno. Cu(s) + 1/2O2(s)CuO(s)



MCu = 10g MCu= 10gCu 63,55gCu



1molCu 1mol Cu



1molCuO



1mol CuO



MCuO= 12,51g
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79,55CuO



PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH 7.2 Cuando la piedra caliza se calienta a una temperatura suficientemente alta se descompone en cal (CaO). ¿Qué cantidad de cal se obtendrá de 150g de piedra caliza? CaCO3(s) CaO(s) +



CO2 (g)



MCaCO3 =150g MCaO =? MCaCO3 =150g CaCO3  1molCaCO3 100g CaCO3



1mol CaCO3



1mol CaO



56g CaO



1mol CaO



MCaO= 84g



7.3 Una porción de moneda de plata pesa 5.0g y contiene 90% de plata, el cual se disolvió en ácidonítrico, ¿Qué masa de nitrato de plata se formó?  Ag + HNO3



→ AgNO3 + …………



107,8 g



→ 169,8 g



5,0 g



→



   



X =







X = 7,88 g X 9/10 = 7,1 g



7.4 La aspirina (C9H804) se produce por reacción del ácido salicílico (C7H6O3) con anhídrido acético (C4H6O3). Se desea preparar 1.00 kg de aspirina, según: C7H6O3



+



C4H6O3



C9H8O4



+



C2H4O2



Calcular la masa de ácido salicílico necesaria si el rendimiento fuese del 100% y en otro caso si el rendimiento fuese del 80%.
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH C7H6O3+C4H6O3→C9H8O4 102 g X1 g X1 = X2 =



→



+C2H4O2



→



180 g



1000 g



   



= 566, 6 g



     



 x 8/10 =453, 3 g



7.5 Determine las formulas empírica y molecular de la cafeína, un estimulante presenta en el café: 49,5% en masa de oxigeno; la masa molar=195g/mol C =



 



= 4,13







H=



  



=5,15



O=







=1.03  



N=



 =2,06







Tenemos 



C=











N=







: 1,03



=4 =2



H=



 



 =5O=



 



=1



Tenemos: CxHy O tNs



Reemplazando: Formula empírica = C 4 H5 N2 O



Formula molecular = (FE)kK= 2 la más molar = 195 g /mol   FM= 2(C4 H5 O N2) = C8H10N4O2
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH 7.6 El mentol, la sustancia que podemos oler en las pastillas mentoladas para la tos, se compone de C, H y O. Una muestra de 0.1005g de mentol se quema, produciendo 0,2829g de CO2 y 0,1159g de H2O. determine la formula empírica del mentol. Si el compuesto tiene una masa molar de 156 g/mol, ¿Qué formula molecular tiene? CO2 = 0,2829 g. H2O= 0,1159 g. Mn =0,01005 g. M= 1156g/mol.



MASA DE CADA ATOMO. Masa del carbono = 0.0771 g Masa del hidrogeno 0,0064 g Masa del Oxigeno  Mn – (Mcarbono + Mhidrogeno) Masa del oxígeno  -0,07345



MOLES DE CADA ATOMO Carbono 0,0064 mol. Hidrogeno  0,0064 mol. Oxigeno  -0,0046 mol.



DIVIDIR POR EL TE TIENE MENOR RESULTADO Carbono = -1,3913 Hidrogeno = -1,3913 Oxigeno = 1



FORMULA EMPÍRICA =C4H4O3
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PRÁCTICA DE LABORATORIO N 09 – QU-141-UNSCH 7.7 Dos moles de HCl y 50 g de NaOH se colocaron en un vaso de precipitado con agua. ¿Qué reactivo se encuentra en exceso y en qué cantidad? HCl + NaOH



→ NaCl



36,45 g X Reactivo limitante



+ H2O 40 g 50 g



es NaOH



Reactivo en exceso es HCl Total de reactivo de HCl = 72,9g Reactivo utilizado de HCl =45,56 g



Rpta: 27,34 g de HCl en exceso.



VIII.



BIBLIOGRAFIA 1. Chang, Raymond. (1998). Química. México: McGraw-Hill. Sexta Edición. 2. BROWN, T. L., H.E. Y BURSTEN, B.E. (1993) .Química la ciencia central. 3. 4. 5. 6.
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