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SEGURIDAD EN EL LABORATORIO

Las medidas de Seguridad en Laboratorios son un conjunto de medidas preventivas destinadas a proteger la salud de los que allí se desempeñan frente a los riesgos propios derivados de la actividad, para evitar accidentes y contaminaciones tanto dentro del ámbito de trabajo, como hacia el exterior.

Las reglas básicas aquí indicadas son un conjunto de prácticas de sentido común que deberá realizar en forma rutinaria.

Deberá conocer la ubicación de los elementos de seguridad en el lugar de trabajo, tales como: matafuegos, salidas de emergencia, mantas ignífugas, lavaojos, gabinete para contener derrames, accionamiento de alarmas, botiquín de primeros auxilios, etc.

· Está PROHIBIDO comer, beber, fumar o maquillarse dentro del laboratorio.

· Está PROHIBIDO pipetear con la boca. Utilice propipetas o peras de goma.

· Está PROHIBIDO correr en el laboratorio. Evite además todo desplazamiento innecesario, en particular transportando material y/o reactivos.

· Está PROHIBIDO descartar líquidos inflamables o tóxicos o corrosivos o material biológico por los desagües de las piletas, sanitarios o recipientes comunes para residuos. En cada caso consulte y siga las instrucciones que le dará el docente.

· Está PROHIBIDO realizar cualquier experiencia no autorizada por el docente.

· Deberá utilizar vestimenta apropiada para realizar trabajos de laboratorio (guardapolvo preferentemente de algodón y de mangas largas, zapatos cerrados, evitando el uso de accesorios colgantes) y el cabello recogido. 

· Deberá utilizar anteojos de seguridad para prevenir salpicaduras o impactos. Evite el uso de lentes de contacto cuando deba manipular productos químicos que emitan vapores o puedan provocar proyecciones. En NINGÚN caso, se frote los ojos mientras esté trabajando en el laboratorio.

· Deberá utilizar preferentemente guantes apropiados para evitar el contacto con sustancias químicas o material biológico. Si sus guantes se contaminan, NO toque objetos ni superficies tales como: teléfono, lapiceras, manijas de cajones o puertas, cuadernos, etc.

· Deberá leer cuidadosamente el protocolo del trabajo práctico ANTES de asistir al laboratorio para su realización. Infórmese sobre la toxicidad y características de cada una de las sustancias que utilizará, disminuyendo así el riesgo de incidentes durante la práctica.

· Las sustancias a utilizar en la sesión de laboratorio estarán dispuestas en sectores determinados del salón, según lo que indique el docente. Al respecto,

· LEA cuidadosamente el rótulo del frasco ANTES de tomar una muestra de su contenido. Si no conoce los símbolos de riesgo impresos en los rótulos, consulte al docente.

· NO transporte las sustancias a otro sitio, salvo indicación del docente en tal sentido;

· NO devuelva los sobrantes a los frascos de las sustancias porque las contaminará;

· NO introduzca ningún objeto o material sucio dentro de los frascos de las sustancias. Pida instrucciones para obtener muestras de manera adecuada;

· NO toque las sustancias con las manos;

· NO pruebe las sustancias por ningún motivo;

· NO huela las sustancias acercando la nariz a la boca del frasco o al recipiente donde se lleva a cabo una reacción química;

· Si la sustancia es corrosiva y se derrama sobre su piel o sus ojos, LAVE DE INMEDIATO la zona afectada con abundante agua (este procedimiento no es válido siempre, pero sí para las sustancias con que trabajará en este Taller), al tiempo que se da AVISO AL DOCENTE..

· Es imprescindible que mantenga el orden y la limpieza. Será responsable directo de la zona que le haya sido asignada y de todos los lugares comunes.

· Evite en todo lo posible derramar sustancias sobre la mesada o el piso del laboratorio. En el desafortunado caso en que esto ocurra, AVISE DE INMEDIATO AL DOCENTE para proceder a su limpieza adecuada. Se brindan más detalles sobre cómo actuar en caso de derrames en otra sección de este documento.

· Lave sus manos cuidadosamente después de cualquier manipulación de laboratorio y antes de retirarse del mismo, ya sea ocasionalmente o al finalizar la tarea de ese día.

· Deje sus efectos personales en los lugares indicados para tal fin, sin bloquear las rutas de escape o pasillos.

· Siempre que en la práctica se produzcan gases, vapores, humos o partículas, o en aquellas que pueden ser riesgosas por inhalación, la actividad experimental se deberá llevar a cabo bajo campana.

· Apague los mecheros (o no los encienda, según sea el caso) cuando en sus proximidades se esté trabajando con sustancias inflamables.

· Al calentar sustancias en un tubo de ensayos deberá tener las precauciones siguientes:

· Verifique previamente que el tubo no tenga rajaduras;

· NO dirija la boca del tubo hacia Usted mismo o hacia cualquier otra persona;

· Sujete el tubo con una pinza de madera a unos 2-3 cm del borde superior;

· Caliente suavemente al comienzo, agitando lenta y suavemente el tubo sobre la llama del mechero pero sin tocarla (con más cuidado aún si el contenido del tubo es granulado o en polvo);

· Si observa que se desprenden gases, suspenda el procedimiento y continúelo bajo campana.

· Deje pasar unos minutos hasta que se enfríe el tubo (recuerde la Ley de Murphy del laboratorio que dice “El aspecto del vidrio caliente es el mismo que el del vidrio frío”).

· Antes de desconectar el mechero, verifique que la llave de gas esté bien cerrada.

· ANTE CUALQUIER INCIDENTE, ACCIDENTE, DUDA O INCONVENIENTE, POR PEQUEÑO QUE LE PUEDA PARECER, INFORME INMEDIATAMENTE AL DOCENTE.

¡Recuerde: Usted también es responsable de la seguridad en su lugar de trabajo!
PROCEDIMIENTOS ANTE EMERGENCIAS

· Emergencias médicas
Si ocurren emergencias tales como cortes o abrasiones, quemaduras o ingestión accidental de algún producto químico, tóxico o peligroso, se deberá proceder en la siguiente forma:

1. A los accidentados se les proveerán los primeros auxilios.

2. Simultáneamente se tomará contacto con un Servicio Médico (SAME, etc.).

3. Avise al Jefe de Laboratorio, o al personal del Departamento Docente, quienes solicitarán asistencia.

CENTROS PARA REQUERIR AYUDA MEDICA:  S.A.M.E. Teléfono 107

· En caso de incendio:
1. Mantenga la calma. Lo más importante es ponerse a salvo y dar aviso a los demás.

2. Si hay alarma, acciónela. Si no, grite para alertar al resto.

3. Se dará aviso inmediatamente al Departamento Docente informando el lugar y las características del siniestro.

4. Si el fuego es pequeño y sabe utilizar un extintor, úselo. Si el fuego es de consideración, no se arriesgue y manteniendo la calma, evacue el sector según se indica en esta sección.

5. Si debe evacuar el sector apague los equipos eléctricos y cierre las llaves de gas y ventanas.

6. Evacue la zona por la ruta asignada.

7. No corra, camine rápido, cerrando a su paso la mayor cantidad de puertas. No utilice ascensores. Descienda siempre que sea posible.

8. No lleve consigo objetos, pueden entorpecer su salida.

9. Si pudo salir, por ninguna causa vuelva a entrar. Deje que los equipos especializados se encarguen.

· Teléfonos útiles

BOMBEROS: Teléfono 100

DIVISIÓN CENTRAL DE ALARMA: 4381-2222 / 4383-2222 / 4304-2222

· En caso de derrame de productos químicos 

1. Atienda o haga atender a cualquier persona que pueda haber sido afectada.

2. Notifique a las personas que se encuentren en las áreas cercanas acerca del derrame y al docente a cargo del laboratorio.

3. Evacue a toda persona no esencial del área del derrame.

4. Si el derrame es de material inflamable, apague las fuentes de ignición y las fuentes de calor.

5. Evite respirar los vapores del material derramado.

6. Ventile la zona.

7. Cuidadosamente identifique todos los elementos que puedan haber sido salpicados por el derrame, para su limpieza por el personal a cargo de subsanar el incidente.

Entregue este talón al docente a cargo del laboratorio.

--------------------------------------------------------------------------------------------------------

Declaro haber leído las medidas de seguridad que aparecen en la guía de Trabajos Prácticos del Taller de Laboratorio de Química (05) bajo los títulos SEGURIDAD EN EL LABORATORIO y PROCEDIMIENTOS ANTE EMERGENCIAS.

Fecha: .......................................
Firma:.......................................

Aclaración:.......................................

D.N.I. Nº: .......................................

Turno de Laboratorio: .......................................

MATERIAL COMÚN DE LABORATORIO
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TERMÓMETRO

TRABAJO PRÁCTICO N°1: PROPIEDADES DE LAS SUSTANCIAS
Este trabajo práctico tiene como propósitos:

· Obtener información experimental para propiciar el análisis comparativo de la solubilidad en diversos solventes de algunas sustancias sólidas. Relacionar la solubilidad con las estructuras de los componentes de cada mezcla.

· Obtener información experimental sobre la capacidad de conducir la corriente eléctrica de distintas sustancias sólidas y para algunas de sus soluciones. Discutir cómo es el proceso de conducción de la corriente eléctrica en sólidos y en soluciones líquidas.

· Obtener información experimental para estimar la densidad de una solución. Analizar algunas de las variables que influyen en dicha propiedad.

Tareas a realizar en el trabajo práctico:

· Mezclar diversas sustancias sólidas en distintos solventes a presión y temperatura ambiente y registrar sus características de solubilidad.
· Probar el poder conductor de diversos materiales sólidos y líquidos.
· Realizar medidas de masas y volúmenes de los componentes de una solución a fin de estimar la densidad de ésta.

Introducción


Entre las propiedades que poseen las sustancias pueden distinguirse las extensivas (que dependen de la cantidad de materia considerada) y las intensivas (que no dependen de la cantidad de materia). Estas últimas permiten distinguir las distintas sustancias entre sí. 


Como ejemplos de propiedades extensivas, podemos citar: masa, peso, volumen, superficie, etc. Las propiedades extensivas no permiten identificar un material.


Para identificar una sustancia es necesario analizar sus propiedades intensivas, cuyos valores no cambian con la cantidad de materia analizada. Estas propiedades dependen de la naturaleza de la sustancia y pueden medirse sobre cualquier porción de la misma. La densidad, la solubilidad, el punto de fusión, el punto de ebullición, la conductividad eléctrica y la conductividad térmica, son algunos ejemplos de propiedades intensivas.

a) Solubilidad


Una solución es un sistema homogéneo formado por dos o más sustancias. En las soluciones de dos componentes, aquel presente en menor proporción (habitualmente es el que se disuelve) se denomina soluto mientras que el presente mayoritariamente se denomina solvente.


Desde un punto de vista cualitativo, la solubilidad
 es una propiedad característica de cada sustancia que indica su capacidad de disolverse en un determinado solvente. Cuanto mayor es la proporción en que una sustancia se disuelve en una determinada cantidad de solvente, a una dada presión y temperatura, mayor es su solubilidad.
La solubilidad depende, entre otros factores, de las fuerzas de atracción entre las partículas del soluto, las del solvente y las que se establecen entre el soluto y el solvente. 

[image: image5]
Cuestionario (guía de estudio previa) 

1) ¿Qué es una solución? ¿Cuál es el soluto? ¿Cuál es el solvente?

2) ¿Es la solubilidad de una sustancia una propiedad intensiva? 

3) ¿Qué tipo de sustancias se disuelven en solventes polares y cuáles en solventes no polares?

4) ¿Qué características tiene que tener una sustancia líquida para ser solvente de sustancias polares? ¿Y para ser buen solvente de sustancias no polares?

5) Sean A y B dos líquidos completamente miscibles. ¿Qué se observaría si ambos líquidos se mezclaran? ¿Qué se observaría en el caso de dos líquidos completamente inmiscibles? ¿Y en el caso de dos líquidos parcialmente miscibles?

[image: image6]
Materiales y reactivos a utilizar

· Tubos de ensayo

· Pipeta de 5 mL

· Varillas de vidrio

· Vasos de precipitado

· Espátula

· Etanol

· Agua

· Cloruro de sodio (NaCl)

· Sacarosa

· Naftaleno
· Cloroformo (CHCl3) o tetracloruro de carbono (CCl4)

Procedimiento experimental
a) Preparar nueve tubos de ensayos limpios y secos. Colocar en tres de ellos una punta de espátula de cloruro de sodio (sal de cocina), en otros tres una punta de espátula de sacarosa (azúcar) y en los tres restantes una punta de espátula de naftaleno.
b) Tomar tres tubos con distintas sustancias, agregar mediante una pipeta 5 mL de agua y agitar cuidadosamente con una varilla. Observar si la sustancia se disuelve.
c) Agregar a otros tres tubos con distintas sustancias 5 mL de etanol (alcohol) y agitar con una varilla. Observar.
d) Añadir a los tres tubos restantes 5 mL de tetracloruro de carbono (CCl4) y agitar con la varilla. Observar. 
e) Registrar los datos obtenidos en la siguiente tabla, indicando si la sustancia se disuelve o no en cada uno de los solventes y el color de las soluciones obtenidas.

	
	Solvente
	

	Sustancia
	Agua
	Etanol
	CCl4
	Observaciones

	NaCl
	
	
	
	

	Sacarosa
	
	
	
	

	Naftaleno
	
	
	
	


Nota: Para que el líquido ascienda en la pipeta usar propipeta o pera de goma. Utilizar pipetas secas. NO pipetear con la boca.
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	¿Qué conclusiones se pueden extraer de los ensayos realizados? 
Tratar de relacionar la solubilidad de las sustancias con su estructura.
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	Una expresión de uso frecuente es que “el agua y el aceite no se mezclan”. 
¿Por qué es verdadera?


f) Agregar al tubo que contiene naftaleno y agua, 5 mL de tetracloruro de carbono. 

g) Observar los colores de las dos fases líquidas formadas.  ¿Cuál es la fase acuosa(
h)  Agitar durante dos minutos con la varilla y dejar reposar. Observar los colores de las dos fases líquidas y explicar la diferencia.
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	De acuerdo con la experiencia realizada ¿el sistema formado por agua, yodo y tetracloruro de carbono, es homogéneo? ¿Cuántas fases se observan? ¿Cuántas sustancias tienen cada fase? Indicar si el tetracloruro de carbono es más o menos denso que el agua.


i)  Trasvase el contenido líquido del tubo que contiene naftaleno y alcohol a un vidrio de reloj con cuidado (evitando que caiga el sólido, si es posible filtre). Espere que se evapore el alcohol y observe. Explique lo observado.
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b) Conducción de la electricidad

La conducción de la corriente eléctrica implica movimiento de partículas con carga eléctrica. En el caso de los conductores sólidos, las partículas en movimiento son los electrones. En las soluciones conductoras, son los iones. Los electrolitos son sustancias cuyas soluciones son buenas conductoras de la corriente eléctrica.

[image: image11]
Cuestionario (guía de estudio previa) 

1) ¿En qué condiciones un electrolito conduce la corriente eléctrica?

2) Identificar las especies químicas presentes en una disolución acuosa de cada uno de los siguientes compuestos, y clasificarlos en electrolitos y no electrolitos.

	Compuesto
	Fórmula
	Electrolito
	No electrolito

	Nitrato de potasio
	
	
	

	Ácido clorhídrico
	
	
	

	Hidróxido de potasio
	
	
	

	Etanol
	
	
	

	Ioduro de sodio
	
	
	


3) Escribir la ecuación química que describe lo que ocurre cuando cada una de las sustancias anteriores se mezclan con agua. 

[image: image12]
Materiales y reactivos a utilizar

· Vaso de precipitados de 50 ó 100 mL
· Varillas de vidrio
· Espátula de plástico

· Aparato para determinar conductividad eléctrica
· Etanol

· Agua
· Cloruro de sodio (NaCl)
· Sacarosa

· Alambre de Cobre

· Madera

· Mina de lápiz

· Clavo de hierro

Procedimiento experimental
a) Probar el poder conductor de diversas sustancias (sólidas y líquidas) y de algunas soluciones que figuran en el cuadro siguiente:

	Muestra
	Conductividad
	Observaciones

	Cobre
	
	

	Hierro
	
	

	Carbón
	
	

	Madera
	
	

	Plástico
	
	

	Agua destilada
	
	

	Agua de la canilla
	
	

	Agua con

cloruro de sodio
	
	

	Agua con sacarosa
	
	

	Etanol
	
	

	Etanol con sacarosa
	
	

	Etanol con iodo
	
	


Utilizar el aparato provisto (sugerido por Katz y Willis
), cuyo esquema de diseño se indica en la figura siguiente.
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En el caso de los materiales sólidos, cerrar el circuito del dispositivo con un trozo del material a ensayar. En el caso de los líquidos, sumergir los electrodos del dispositivo en un vaso de precipitados que contenga 50 mL de la muestra.

En cada caso, observar el encendido de los leds para estimar cualitativamente, de acuerdo al siguiente cuadro, el poder conductor de la muestra y anotar los resultados.
	Escala
	Led Rojo
	Led Verde
	Conductividad

	0
	Apagado
	Apagado
	Muy baja o ninguna

	1
	Leve
	Apagado
	Baja

	2
	Medio
	Leve
	Media

	3
	Brillante
	Medio
	Alta

	4
	Muy brillante
	Brillante
	Muy alta
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	Relacionar el poder conductor de las muestras con su estructura microscópica.
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	¿Con qué electrolitos trabajó?. En base a los resultados de la experiencia, 
¿Puede concluirse que en el estado sólido sólo conducen los metales?
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	¿Cuáles son las especies iónicas más abundantes en el agua mineral que consume? ¿Y en el agua de mar?


c) Densidad de una solución

La densidad () de un sistema homogéneo es la relación entre su masa y su volumen. Es decir:  ( m ( V.

En esta etapa del trabajo práctico se determinará la densidad de una solución mediante el adecuado tratamiento de la masa del soluto, del volumen del solvente y del volumen de la solución. 

[image: image17]
Cuestionario (guía de estudio previa) 

Indicar si la densidad de una solución:
1) depende de su cantidad;

2) es una propiedad característica de ésta; 

3) depende sólo del soluto; 

4) depende de su temperatura;

5) depende de su concentración. 
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Materiales y reactivos a utilizar

· Balanza.

· Matraces de 100 mL.

· Varillas de vidrio.

· Vasos de Precipitados.

· Probeta de 50 mL.

· Embudos

· Agua.

· Cloruro de sodio (NaCl).

Procedimiento experimental
a) Pesar al centigramo, 6,25 g de NaCl.

b) Pesar al centigramo un matraz* perfectamente limpio y seco, de 100 mL.

c) Disolver el NaCl (s) en unos 30 mL de agua en un vaso con ayuda de la varilla de vidrio.

d) Verter la solución, con ayuda del embudo, en el matraz.

e) Enjuagar con unos 10 mL el vaso de precipitado y verter la solución en el matraz.

f) Repetir 3 veces el paso e).

g) Mezclar la solución del matraz, agregar agua al matraz y enrasar con mucho cuidado usando una piseta. Colocar el tapón. Mezclar la solución. 

h) Pesar el matraz. Anotar el valor en el cuadro.

i) Pesar 13,03 g de NaCl y repetir los pasos b) a j).

j) Pesar 20,38 g de NaCl y repetir los pasos b) a j).

k) Completar el cuadro con los valores experimentales y los que requieren de cálculo.

l) Comparar los valores obtenidos experimentalmente con los del gráfico que se encuentra a continuación en esta guía.

_____________________________________________________________________________________
* Nota: en caso de no contar con balanza, se puede utilizar una probeta graduada de 100 mL en lugar del matraz. En ese caso se determinará la masa de la solución utilizando los datos de densidad del agua para determinar la masa del agua.  

______________________________________________________________________

Masa del matraz vacío =   ...........  g

	Masa de NaCl 

(g)
	Masa de matraz con solución (g)
	Masa de solución (g)
	 de la solución

(g mL–1)
	m/m
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Cálculos para completar el cuadro:

Masa de solución (g) = Masa de matraz con solución (g) - Masa del matraz vacío (g)

Si no se dispone de balanza, debe tenerse en cuenta que: 

Masa de la solución = Masa de soluto + masa de agua.

Volumen de solución = 100 mL
 de la solución = masa de la solución / Volumen de la solución

% m/m = masa de soluto (g)/100 g de solución
	[image: image20.wmf]
	¿Cuál de las siguientes fórmulas es la correcta para determinar la densidad de una solución?. 

i)  ( m soluto ( V solución              

ii)  ( m soluto ( V solvente                 

iii)          ( m solución ( V solución
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	En base a esta experiencia,¿con cuántas cifras significativas se puede informar el valor de la densidad?

Sugerir métodos experimentales más precisos para determinar la densidad de

Una solución (y de otros sistemas en general).


Densidad del agua pura libre de aire a 101,325 kPa

	T (ºC)
	((H2O)

g mL–1
	
	T (ºC)
	((H2O)

g mL–1

	15,0
	0,9991266
	
	25,0
	0,9970770

	15,5
	0,9990499
	
	25,5
	0,9969476

	16,0
	0,9989705
	
	26,0
	0,9968158

	16,5
	0,9988881
	
	26,5
	0,9966817

	17,0
	0,9988029
	
	27,0
	0,9965451

	17,5
	0,9987150
	
	27,5
	0,9964062

	18,0
	0,9986244
	
	28,0
	0,9962652

	18,5
	0,9985309
	
	28,5
	0,9961217

	19,0
	0,9984347
	
	29,0
	0,9959761

	19,5
	0,9983358
	
	29,5
	0,9958282

	20,0
	0,9982343
	
	30,0
	0,9956780

	20,5
	0,9981301
	
	30,5
	0,9955258

	21,0
	0,9980233
	
	31,0
	0,9953714

	21,5
	0,9979139
	
	31,5
	0,9952147

	22,0
	0,9978019
	
	32,0
	0,9950561

	22,5
	0,9976873
	
	32,5
	0,9948954

	23,0
	0,9975702
	
	33,0
	0,9947325

	23,5
	0,9974506
	
	33,5
	0,9945676

	24,0
	0,9973286
	
	34,0
	0,9944007

	24,5
	0,9972040
	
	
	


TRABAJO PRÁCTICO Nº 2: SOLUCIONES

Este trabajo práctico tiene como propósitos:

· adquirir destreza manual en el uso de materiales de laboratorio habituales para la preparación de soluciones;

· perfeccionar la habilidad en la realización de cálculos necesarios tanto para la correcta preparación de soluciones por dilución de una preexistente, como para determinar la concentración resultante luego de una operación de dilución;

· verificar la existencia de la relación entre concentración e intensidad de color en soluciones coloreadas y aplicarla como base de una técnica de análisis aproximado.

Tareas a realizar en el trabajo práctico:

· preparar diluciones de una solución coloreada;

· construir una serie colorimétrica para estimar la concentración de una solución de la misma sustancia preparada por los docentes;

Introducción
La concentración de una solución es una propiedad fundamental de ésta y su determinación es una tarea relevante y habitual en el laboratorio químico. De las muchas técnicas conocidas para tal propósito, aquellas indirectas se basan en la existencia de alguna correlación entre la concentración y la magnitud de alguna otra propiedad de la solución. Ejemplos de estas últimas son el color (a analizar en este trabajo), la conductividad eléctrica, la densidad, las temperaturas de fusión o de ebullición, etc. 

Así, será preparada una serie de soluciones acuosas de permanganato de potasio, KMnO4, con concentraciones conocidas y, basándose en la intensidad del color de cada una de éstas, se estimará por comparación visual la concentración de una solución del mismo soluto que será entregada durante el transcurso de la sesión de trabajo. 

Nota: Cuando se requieren datos más precisos, una mera comparación visual no es suficiente. La comparación se realiza entonces mediante instrumentos genéricamente denominados espectrofotómetros, los cuales permiten, incluso, determinar concentraciones de solutos cuyas soluciones son incoloras. Para mayores detalles sobre el fundamento, alcance y limitaciones de estas determinaciones instrumentales, puede consultarse a los docentes y a la bibliografía que éstos indiquen. 

[image: image22]
Cuestionario (guía de estudio previa)

1. ¿A qué se denomina una solución acuosa?

2. ¿Qué diferencia existe entre los términos disolver y diluir?

3. ¿Qué es la concentración de una solución? ¿De qué maneras puede expresarse la composición?

4. ¿Qué es el factor de dilución? ¿Qué significa que una solución fue diluida n veces?

5. Conociendo sólo la concentración de una solución, ¿puede saberse cuántas partículas provenientes del soluto hay disueltas en una cantidad determinada de solución?

6. ¿Dónde habrá más iones cloruro, en 3,00 L de HCl (aq) 0,010 mol/L o en 0,98 L de HCl (aq) 0,031 mol/L?

7. Calcular la masa de KMnO4 necesaria para preparar 10,0 mL de solución acuosa 0,0100 mol/L.

8. Se diluyen 10 mL de una solución de KMnO4 (aq) 0,200 mol/L hasta 100 mL agregando agua destilada. Calcular el factor de dilución (véase el Apéndice de este protocolo) y la concentración (expresada en mol/L) de la solución diluida.

[image: image23]
Materiales y reactivos a utilizar

· Tubos de ensayos

· Solución acuosa de permanganato de potasio,  KMnO4(aq) 0,0100 mol/L

· Agua destilada 

· Embudo

· Vasos de precipitados de 250 mL

· Pipeta de 10 mL

· Opcional: matraces aforados de 50 mL

Procedimiento experimental

a) Preparar 6 tubos de ensayos limpios y secos. Rotular a uno de ellos con la letra “M” y numerar a los cinco restantes. 

b) En cada uno de los tubos numerados del “1” al “5”, verter con una pipeta 5 mL de agua destilada y marcar, con trazo firme y fino, el nivel alcanzado por el agua en cada tubo. Descartar el agua y secarlos bien.

c) Verter aproximadamente 10 mL de KMnO4(aq) 0,0100 mol/L (de color violeta intenso) en el tubo rotulado “M” (solución “madre”) y reservar.

d) (() Medir 1,0 mL de la solución del tubo “M” con una pipeta y verterlo en el tubo de ensayos “1”. Agregar a este tubo agua destilada, cuidadosamente, hasta alcanzar la marca determinada en el paso b) y revolver con una varilla hasta homogeneizar la solución. Calcular el factor de dilución. 

e) Medir 1,0 mL de la solución en el tubo “1” con una pipeta y verterlo en el tubo “2”. Agregar agua destilada hasta la marca y homogeneizar tal como se hizo en el paso anterior. 

	[image: image24.wmf]
	El factor de dilución, tanto en este caso como en el del paso anterior no será exactamente igual a 5, ¿por qué?


i) Repetir el paso e) partiendo de 1,0 mL de cada dilución que se obtiene, hasta preparar 5 diluciones en total.

j) Calcular la concentración de KMnO4(aq) en los tubos de ensayos y anotar los resultados en la tabla siguiente:

	Solución
	Concentración  / mol.L–1

	Original / Tubo “M”
	0,0100

	Tubo “1”
	

	Tubo “2”
	

	Tubo “3”
	

	Tubo “4”
	

	Tubo “5”
	


	[image: image25.wmf]
	Calcular la concentración de iones presentes en la solución del tubo “3”.

¿Cuál sería la concentración de iones presentes si se tratara de una solución acuosa de permanganato de magnesio?


k) Colocar los seis tubos de ensayos –que contienen a la solución original y a las sucesivas diluciones– en una gradilla, en orden de concentración decreciente.
l) Estimar la concentración de una solución incógnita de KMnO4, por comparación de la intensidad de su color con la de los tubos testigo. Si es necesario, interpolar entre dos valores.

	[image: image26.wmf]
	La solución madre de KMnO4 fue entregada por el docente para llevar a cabo el paso c). ¿Por qué no se indicó su preparación a partir de la sal sólida y agua destilada? Analizarlo a partir del resultado obtenido en el ítem 7 del cuestionario y de las características de la balanza disponible en el laboratorio.


Factor de dilución

El factor de dilución (FD) expresa el número de veces que disminuyó la concentración de una solución, respecto de la solución concentrada que la originó.

Dado que en el proceso de dilución la cantidad de soluto permanece constante, la relación entre las concentraciones se reduce a la relación entre los volúmenes de la solución diluida y de la solución concentrada. Así,
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De este modo, si se obtuvieron 20 mL de una solución diluida a partir de 2,0 mL de solución concentrada, el factor de dilución será FD = 10, o, equivalentemente, se dirá que la solución original “se diluyó 10 veces”.

	[image: image28.wmf]
	Calcule el factor de dilución para las soluciones de los tubos diluidos respecto de la muestra M, y entre ellos. Discuta que relación existe entre estos factores de dilución. 



Alternativamente, y como parte de las formas habituales de expresión de los químicos, suele escucharse o leerse que la solución original “se diluyó al décimo”, o bien que la obtenida es una dilución “1:10”, o incluso que es una dilución “1+9”.

	[image: image29.wmf]
	¿Por qué estas tres formas adicionales describen igualmente a la situación anterior? ¿Qué significan los números en cada caso?


Aditividad de volúmenes

En ciertos ejercicios del "Material de estudio y ejercitación", donde se describe la preparación de mezclas de líquidos miscibles, se indica a modo de aproximación: “considerar que los volúmenes son aditivos”. Esta indicación advierte que en lo que a la preparación de tales mezclas se refiere, “2+2 no siempre es igual a 4”. 

La mezcla a temperatura constante de, por ejemplo, dos de estos líquidos puede provocar que el volumen final sea menor que la suma de los volúmenes de los componentes puros utilizados (se dice que hubo una contracción de volumen) o bien que sea mayor que dicha suma (expansión de volumen). Que haya contracción o expansión depende no sólo de la naturaleza de las sustancias que se mezclan, sino también de su proporción relativa en la misma. 

De aquí que, por ejemplo, un cálculo preciso del factor de dilución (descrito en la sección anterior), no es cosa fácil. Cuando tal precisión no es necesaria y se trata de mezclas donde la “no aditividad” de los volúmenes es prácticamente imperceptible, las aproximaciones sugeridas en los enunciados son razonables y conducen a poco error en los resultados finales.

Materiales y reactivos a utilizar

· Probeta de 50 mL

· Probetas de 25 mL

· Agua destilada  

· Alcohol Etílico

· Varilla de vidrio

Procedimiento experimental

a) Medir en dos probetas distintas, 25 mL de agua destilada y 25 mL de alcohol etílico.

b) Mezclar ambos líquidos en una probeta de 50 mL.

c) Homogeneizar la mezcla con una varilla de vidrio.

d) Observar el volumen final de la mezcla y tomar nota de todos aquellos cambios que sean destacables (temperatura final por ejemplo).

	[image: image30.wmf]
	¿Cómo hubiera esperado que resulte el volumen final?¿La experiencia confirma su predicción? ¿Por qué?


	[image: image31.wmf]
	En base a lo aprendido en el curso teórico sobre interacciones intermoleculares, ¿cómo puede explicarse la no aditividad de volúmenes? ¿Qué características deberían tener los componentes para que la no aditividad de volúmenes sea casi imperceptible?




Por otra parte, también puede leerse que “el agregado del sólido no modifica el volumen del sistema” allí donde se describe la preparación de una solución por disolución de un sólido en un solvente. Notar que ahora se sugiere no tener en cuenta la aditividad de volúmenes, mientras que con mezclas de líquidos se sugirió lo contrario. 

En el caso de las disoluciones, puede suponerse que si la solución a preparar es muy diluida, el volumen propio del soluto sólido será despreciable frente al volumen del solvente, con lo cual el volumen final no variará apreciablemente. Esta es la situación habitual en los ejemplos de ejercitación, por lo que la aproximación es razonable y conduce a poco error en los resultados.

Pero, ¿y si la solución no es tan diluida? Aquí la experiencia indica que pueden ocurrir contracciones o expansiones, dependientes del soluto y del solvente en cuestión y de la concentración del primero, tal como se mencionó para el caso de líquidos miscibles entre sí.

	[image: image32.wmf]
	En base a su experiencia en el Trabajo Práctico anterior es correcta la expresión:  “el agregado del sólido no modifica el volumen del sistema”


	[image: image33.wmf]
	Explicar por qué pueden no ser aditivos los volúmenes del soluto y del solvente basándose en las interacciones entre, por ejemplo, las especies presentes en una solución acuosa de un electrolito fuerte.


TRABAJO PRÁCTICO N° 3: REACCIONES QUÍMICAS

(Conservación de la masa, rendimiento, energía)

Este trabajo práctico tiene varias opciones, cuyos propósitos son:

· Adquirir destreza manual en el uso de materiales de laboratorio útiles para llevar a cabo algunas reacciones químicas, y en el armado de dispositivos experimentales sencillos;

· Medir la evolución de la temperatura de algunos sistemas reactivos para reconocer que las reacciones químicas involucran la transferencia de energía, bajo la forma de absorción de calor desde o cesión de calor hacia los alrededores.

· Perfeccionar la habilidad de cálculo de rendimientos y de identificación de reactivos limitantes de una reacción química.

[image: image34]
Cuestionario (guía de estudio previa)

1) Definir o explicar los siguientes términos o símbolos: (a) "(aq)"; (b) coeficiente estequiométrico; (c) ecuación neta; (d) ecuación iónica; e) reactivos; f) productos. 
2) En un examen se pidió a los alumnos que escribieran una ecuación balanceada para la descomposición del clorato de potasio en cloruro de potasio y gas oxígeno. Entre las respuestas incorrectas se encontraban las tres que se dan a continuación. Indicar lo que es incorrecto en cada caso:
a) KClO3(s) → KCl(s) + 3 O(g)
b) KClO3(s) → KCl(s) + O2(g) + O(g)
c) KClO3(s) → KClO(s) + O2(g)
3) Decir cuáles de las siguientes afirmaciones son correctas para la reacción: 2 H2S(g) + SO2(g) → 3 S(s) + 2 H2O(g)
Justificar las respuestas.

a) se producen 3 moles de S por cada mol de H2S

b) se producen 3 g de S por cada dos gramos de H2S que se consume

c) se produce 1 mol de H2O por cada mol de H2S que se consume

d) dos tercios del S que se produce proceden del H2S

e) la cantidad total de productos es igual a la cantidad de reactivos consumidos. 

4) La tiza está compuesta por carbonato de calcio y sulfato de calcio, con algunas impurezas como SiO2. Solamente el CaCO3 reacciona con HCl(aq) diluido, según se representa con la ecuación química no balanceada siguiente: CaCO3(s) + HCl(aq) → CaCl2(aq) + H2O(l) + CO2(g)

¿Cuál es la fracción másica porcentual
 de CaCO3 en una muestra de tiza, sabiendo que 3,28 g de ésta produjeron 0,981 g de CO2(g)?
PARTE A.  RELACIONES ESTEQUIOMÉTRICAS

Introducción
La experiencia consiste en primer lugar, en hacer reaccionar zinc con ácido clorhídrico acuoso para producir gas hidrógeno, de acuerdo con la siguiente ecuación iónica:

Zn(s)   +   2 H+(aq)    ((   Zn2+ (aq)   +   H2(g)

La ecuación balanceada indica que si un mol de átomos de cinc reaccionan completamente con dos moles de iones hidrógeno se obtendrá un mol de moléculas de gas hidrógeno. Durante la reacción se recoge dicho gas en una probeta y se mide el volumen obtenido, el cual es proporcional a la cantidad de hidrógeno producida.

En función de la cantidad teórica de hidrógeno que debería producirse, se obtiene el rendimiento de la reacción según:
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Donde la cantidad puede estar expresada en: masa, moles, etc .Dada la relación existente entre la masa y el volumen de un gas, en este caso el del hidrógeno producido en la reacción, y suponiendo comportamiento ideal: 
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puede hacerse el cálculo de rendimiento con los volúmenes del gas. Dada la relación existente entre la cantidad, la masa y el volumen y calculado 
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 el cociente anterior  puede efectuarse también con las masas o con los volúmenes del gas.

Materiales y reactivos a utilizar

· Tubo de ensayos.

· Tubo de desprendimiento.

· Vaso de precipitados de 1000 mL. 

· Pipeta de 5 mL.

· Probeta de 100 mL.

· Balanza.

· Termómetro.

· Zinc en granallas.

· Solución de HCl(aq) concentrado.

· Solución de NaOH(aq) 3,0 mol/L.

Procedimiento experimental

a) Verter agua en el vaso de precipitados hasta aproximadamente dos tercios de su capacidad. 

b) Introducir la probeta llena de agua e invertida tapando su boca con la ayuda de un papel y la mano para evitar la entrada de aire. 

	[image: image38.wmf]
	¿Por qué es necesario evitar la entrada de aire en la probeta llena de agua?


c) Fijar la probeta al soporte universal mediante la agarradera, tal como muestra el esquema siguiente.

[image: image39.png]



d) Insertar el tubo de desprendimiento dentro de la boca de la probeta.

e) Colocar en el tubo de ensayos, mediante la pipeta, 1 mL de solución acuosa de ácido clorhídrico concentrado ( = 1,19 g/mL).

f) Pesar 0,20 g a 0,25 g de zinc en granallas y agregarlas en el tubo de ensayos, tapándolo inmediatamente con el tapón del tubo de desprendimiento.

	[image: image40.wmf]
	¿Hay algún reactivo en exceso en la reacción a efectuar?


g) Sostener cuidadosamente el tubo con una pinza de madera, moverlo el tubo de ensayos (sacaría el tubo de ensayo) suavemente y observar el desprendimiento de gas hidrógeno que va desalojando el agua contenida en la probeta.

h) Una vez finalizada la reacción esperar 5 minutos y mover levemente la probeta hasta hacer coincidir el nivel de agua dentro y fuera de la misma. 

	[image: image41.wmf]
	¿Por qué deben hacerse coincidir los niveles de agua?


i) Medir el volumen de hidrógeno recogido en la probeta y la temperatura del agua en el recipiente.

j) Desarmar el dispositivo y agregar al tubo de ensayos gotas de NaOH (aq) 3,0 mol/L hasta inicio de la precipitación del hidróxido de zinc (esto se realiza para neutralizar la solución remanente antes de desecharla).

Procesamiento de las medidas efectuadas

Completar la siguiente tabla:
	Datos
	

	Masa de Zn / g
	

	Volumen de hidrógeno recogido / mL
	

	Temperatura del agua / K
	

	Presión atmosférica / Pa
	

	Presión de vapor del agua a la temperatura del agua. (Ver tabla al final de esta guía) / Pa
	

	Presión del hidrógeno / Pa
	


k) Con los datos experimentales del cuadro anterior, calcular el volumen en CNPT, la cantidad y la masa de hidrógeno obtenido (valores experimentales).

l) Calcular, mediante las relaciones estequiométricas de la reacción, la cantidad, la masa y el volumen en CNPT de hidrógeno (valores teóricos).

m) Colocar los datos obtenidos en la tabla siguiente y calcular el rendimiento de la reacción.

	Datos
	valores experimen-tales
	valores 

teóricos
	R %

	Volumen de hidrógeno en CNPT / mL
	
	
	

	Cantidad de hidrógeno / mol 
	
	
	

	Masa de hidrógeno / g
	
	
	


Información útil: Presión de vapor de agua, p(H2O), en función de la temperatura

	t / ºC 
	p(H2O) / Pa 
	t / ºC
	p(H2O) / Pa
	t / ºC
	p(H2O) / Pa
	t / ºC
	p(H2O) / Pa

	10
	1227
	16
	1813
	22
	2640
	28
	3773

	11
	1307
	17
	1933
	23
	2813
	29
	4000

	12
	1400
	18
	2066
	24
	2986
	30
	4240

	13
	1493
	19
	2200
	25
	3173
	40
	7373

	14
	1600
	20
	2333
	26
	3360
	50
	12332

	15
	1707
	21
	2480
	27
	3560
	100
	101325


(1 bar = 105 Pa = 0,9869 atm = 750,1 Torr;  1 atm = 760 Torr = 101325 Pa)

PARTE B.  MÉTODO DE VARIACIONES CONTINUAS 

Introducción

La experiencia consiste en llevar a cabo una reacción de precipitación variando las proporciones de los reactivos. De este modo, podrán estimarse los coeficientes estequiométricos de la reacción determinando simplemente la altura del precipitado obtenido.

ATENCIÓN: esta reacción involucra el empleo de soluciones que contienen iones Cr(VI). Éstos, dada su alta toxicidad, NO deberán desecharse en las piletas de desagüe. Siga el procedimiento experimental con cuidado, evitando especialmente derrames y/o el contacto de la piel con estas soluciones.
Materiales y reactivos a utilizar

1. Tubos de ensayos.

2. 2 Pipetas de 10 mL.

3. Regla milimetrada.

4. Solución de Pb(NO3)2(aq) 0,10 mol/L.

5. Solución de K2CrO4(aq) 0,10 mol/L.

Procedimiento experimental

a) Numerar 5 (cinco) tubos de ensayos limpios y secos.
b) Verter en el tubo "1" 9,0 mL de solución acuosa de nitrato de plomo (II) 0,10 mol/L, medidos con una pipeta.
c) De manera similar, verter 7,0 mL de Pb(NO3)2(aq) en el tubo "2", 5,0 mL en el tubo "3", 3,0 mL en el tubo "4" y 1,0 mL en el tubo "5". 
d) Verter 1,0 mL de solución acuosa de cromato de potasio, K2CrO4, 0,10 mol/L en el tubo "1", y de manera similar, vierta 3,0 mL en el tubo "2", 5,0 mL en el tubo "3", 7,0 mL en el tubo "4" y 9,0 mL en el tubo "5". Como puede observarse, los cinco tubos tendrán ahora el mismo volumen total de líquido (10,0 mL).
Nota: debe usarse una pipeta para cada una de las soluciones.

	[image: image42.wmf]
	Interpretar lo que ocurrió en los tubos, escribiendo la ecuación química correspondiente. ¿Cuál es la sustancia precipitada?


e) Dejar reposar el precipitado en cada tubo y medir la altura del mismo. A partir de estas medidas, completar el cuadro siguiente:

	Tubo Nº
	Pb(NO3)2 (aq) 0,10 mol/L
	K2CrO4 (aq) 0,10 mol/L
	Altura del ppdo. / mm

	
	V / mL
	n / mol
	V / mL
	n / mol
	

	1
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	

	4
	
	
	
	
	

	5
	
	
	
	
	


	[image: image43.wmf]
	¿Cuál es el reactivo limitante en cada tubo? ¿Por qué?


Procesamiento de las medidas efectuadas

a) Representar gráficamente la altura del precipitado en función de la cantidad agregada de K2CrO4(aq).

b) Interpretar el gráfico obtenido.

c) ¿Cómo se determina gráficamente la relación estequiométrica de la reacción?

	[image: image44.wmf]
	(i) La reacción, ¿siempre ocurre en la relación estequiométrica?

(ii) ¿Sería posible determinar gráficamente los coeficientes de la reacción si en ninguno de los tubos los reactivos se encontraran en relación estequiométrica?


[image: image45]
PARTE C.  REACCIONES DE OXIDORREDUCCIÓN

Introducción

La experiencia consiste en llevar a cabo reacciones de oxidorreducción (redox), las cuales implican la transferencia de carga desde una especie reactiva (agente reductor) a otra (agente oxidante).

Materiales y reactivos a utilizar

· Tubos de ensayos.

· Clavos de hierro.

· Solución de CuSO4(aq) 1,50 mol/L.

· Solución de KMnO4(aq) 0,010 mol/L.

· Solución de H2O2(aq) "10 volúmenes"

· Solución de H2SO4(aq) diluido.

Procedimiento experimental

a) Verter aprox. 10 mL de CuSO4(aq) en un tubo de ensayos limpio y seco. Sumergir en dicho tubo un clavo de hierro y observar los cambios que se produzcan.
	[image: image46.wmf]
	(i) ¿Qué ocurre con la intensidad del color de la solución cúprica? ¿Qué ocurre con el clavo de hierro?

(ii) Escribir las hemirreacciones de oxidación y reducción y la ecuación química global. Balancear esta última por el método del ion-electrón.

(iii) Identificar al agente oxidante y al agente reductor.


b) Verter aprox. 8 mL de KMnO4(aq) en un tubo de ensayos limpio y seco. Agregar gotas de solución acuosa diluida de H2SO4 y a continuación, gotas de solución acuosa de H2O2. Observar los cambios que se producen en la solución.

	[image: image47.wmf]
	 (i) Escribir las hemirreacciones de oxidación y reducción y la ecuación química global. Balancear esta última por el método del ion-electrón.

(ii) Identificar al agente oxidante y al agente reductor.

(iii) ¿Qué función cumple el ácido sulfúrico?


c) Verter aprox. 8 mL de KMnO4(aq) en un tubo de ensayos limpio y seco. Agregar gotas de solución acuosa de H2O2. Observar los cambios que se producen en la solución.

	[image: image48.wmf]
	 (i) Escribir las hemirreacciones de oxidación y reducción y la ecuación química global. Balancear esta última por el método del ion-electrón.

(ii) Identificar al agente oxidante y al agente reductor.

(iii) Comparar los resultados con el ensayo realizado en b).


TRABAJO PRÁCTICO Nº 4: EQUILIBRIO QUÍMICO

Este trabajo práctico tiene como propósitos:

· Analizar el desplazamiento del equilibrio químico al aplicar cambios de concentración o de temperatura.

· Analizar las propiedades ácido-base de distintas sustancias.
Tareas a realizar en el trabajo práctico

· Preparar una solución saturada de un electrolito y agregar a continuación otro distinto que contenga un ion común con el primero.
· Modificar la temperatura de un sistema que se encuentra en equilibrio.
· Estimar el pH de sustancias de uso cotidiano.
· Comparar los valores de pH medidos y calculados de soluciones ácidas y básicas.
· Comparar la acidez de soluciones de ácidos fuertes y débiles de igual concentración.
Introducción


Cuando un sistema alcanza el equilibrio químico, permanece en ese estado a menos que se modifique la presión, el volumen, la concentración de reactivos y/o productos y la temperatura. Por efecto de una o más de dichas modificaciones, la composición del sistema cambiará hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio. Como el valor de la constante de equilibrio químico, K, sólo depende de la temperatura, aquel variará únicamente si se modifica la temperatura del sistema. Es decir, si las modificaciones se realizan a temperatura constante, podrá cambiar la composición del sistema pero no el valor de K.


Las experiencias a realizar consisten en estudiar la influencia de la modificación de algunos de los factores que afectan el equilibrio de dos reacciones, e interpretar los cambios observados en base al principio de Le Châtelier
.

a) DESPLAZAMIENTO DEL EQUILIBRIO POR CAMBIOS DE CONCENTRACIÓN (Ej.: efecto de ion común)


Si a un recipiente con agua se agrega una sal cuya masa sea mayor que la que indica la solubilidad a la temperatura del sistema, se formará un sistema heterogéneo constituido por una solución acuosa saturada de la sal más un precipitado de la sal sólida. Dicha sal sólida estará en equilibrio con la solución saturada. En esta etapa del trabajo práctico, se preparará una solución saturada de NaCl (aq) y una vez obtenida, se agregará un electrolito que contiene un ion común (el anión cloruro) de manera de formar un sistema heterogéneo.

NaCl(s) ((( Na+(aq) + Cl–(aq)

Cuestionario (guía de estudio previa)
6) La solubilidad del fluoruro de sodio a 18 °C es de 4,22 g por 100 g de agua
. Indicar la masa de agua que debe agregarse a 1,00 g de la sal para obtener una solución saturada a esa temperatura. ¿Qué ocurrirá si a esta solución se le agregan luego 0,50 g de sal?

7) Explicar si el dato de solubilidad indicado en el inciso anterior es válido a otra temperatura.

8) ¿Se puede asegurar que la solubilidad de cualquier sal aumenta con la temperatura?

9) Plantear los procesos de disolución del cloruro de sodio en agua.

10) Plantear la ecuación de equilibrio de solubilidad del cloruro de sodio en agua.

11) Plantear la ecuación de disociación de HCl en agua.

Materiales y reactivos a utilizar

· Vaso de precipitado

· Varilla de vidrio

· Tubo de ensayos

· Espátula

· Agua

· Cloruro de sodio (NaCl) sólido

· Acido clorhídrico concentrado (en gotero)

Procedimiento experimental

El experimento consiste en agregar HCl concentrado a una solución saturada de NaCl(aq).

a) Verter en un vaso de precipitados unos 15 mL de agua y agregar una punta de espátula de NaCl sólido agitando continuamente. Una vez disuelta la sal seguir agregando NaCl sólido hasta obtener una solución saturada.

	[image: image49.wmf]
	¿Cómo puede asegurar que se está en presencia de una solución saturada?


b)  Verter unos 2 mL de la solución saturada en un tubo de ensayos limpio y seco. Agregar unas gotas de HCl concentrado y observar la formación de un precipitado de NaCl(s)
.

	[image: image50.wmf]
	¿Si se cambia la concentración de alguna de las especies presentes en un sistema en equilibrio, se desplaza el equilibrio? ¿Qué conclusiones preliminares se pueden extraer del ensayo realizado, teniendo en cuenta el principio de Le Châtelier?


b) DESPLAZAMIENTO DEL EQUILIBRIO POR CAMBIOS DE TEMPERATURA
Se observará la influencia de la temperatura en el cambio de color de una solución acuosa que contiene al ion cobalto (III). 

Muchos elementos de transición (bloque d) forman iones complejos que, en algunos casos, dan lugar a soluciones acuosas coloreadas. En la práctica moderna, el término complejo describe cualquier especie que implica el enlace de moléculas neutras o iones (denominados ligandos) a un metal central. El metal central puede ser un átomo o un ion y el complejo que resulta puede ser un catión, un anión o una molécula neutra.

Las teorías de enlace químico presentadas en el curso no son de mucha ayuda para explicar los colores característicos y las propiedades magnéticas de los iones complejos. En los iones metálicos de transición, la atención debe centrarse en cómo se ven afectados los electrones de orbitales d de dichos iones cuando están formando un complejo. Una teoría que proporciona este enfoque y da una explicación a estas propiedades es la teoría del campo de los ligandos. Para mayor información respecto de esta teoría, consultar a los docentes.

El número de coordinación de un complejo es el número de posiciones alrededor del metal central en los que se pueden formar enlaces con los ligandos. Los números de coordinación observados están en el rango de 2 a 12, pero el más frecuente es el 6, seguido por el 4, como es el caso de los complejos del ion cobalto (II), estudiado en este trabajo práctico.

Por otra parte, muchas reacciones químicas liberan o absorben energía como calor. Y muchos procesos de reacción en solución liberan o absorben energía, pero debido a la alta capacidad calorífica del agua, a veces no se percibe la transferencia que tiene lugar. La formación de iones complejos es un ejemplo de tales procesos. En esta etapa del trabajo práctico se estudiará si la formación de complejos específicos del cobalto son procesos endotérmicos (absorben energía) o exotérmicos (liberan energía).

Las soluciones acuosas que contienen al ion cobalto (II) a temperatura ambiente son de color rosado. Este color se debe a la presencia del complejo (Co(H2O)6(2(. Si se agrega a estas soluciones un exceso de iones cloruro, se formará el complejo (CoCl4(2–, de color azul.

(Co(H2O)6(2( (aq) + 4 Cl–(aq) (  (CoCl4(2–(aq)  ( 6 H2O

                                 rosa                        

   azul

Se analizará en qué dirección se desplaza el equilibrio (preponderancia del color rosado o del color azul) conforme se calienta o enfría una solución acuosa con ambos complejos presentes.

Cuestionario (guía de estudio previa)
1) Las sales de Co(II) suelen utilizarse para recubrir objetos que (predicen el clima( (CoCl2, azul, y [CoCl2(H2O)2]∙2H2O, rosado). Indicar qué colores indicarán buen y mal tiempo respectivamente. Justificar.

Materiales y reactivos a utilizar

· Tubos de ensayos

· Pipeta de 5 mL

· 2 vasos de precipitados de 150 mL

· Termómetro

· Mechero

· Tela metálica

· Trípode

· Agua

· Hielo

· HCl (aq, c)

· CoCl2(aq) 0,1 mol/L.

Procedimiento experimental

a) Preparar en un vaso de precipitados un baño de agua caliente. Para tal fin, colocar el vaso con agua sobre una tela metálica, encima de un trípode y calentarla hasta 50-60 °C.

b) Preparar en un vaso de precipitados un baño refrigerante de unos 100 mL de agua con hielo.

c) Introducir en un tubo de ensayos aprox. 6 mL de solución acuosa de cloruro cobalto (II) 0,1 mol/L. Aunque habrá iones cloruro presentes en solución, el agua estará en franco exceso, por lo cual casi todo el Co(II) estará como (Co(H2O)6(2( .

d) Bajo campana y con supervisión docente, agregar al tubo de ensayos HCl concentrado gota a gota, hasta que la solución se torne púrpura. Esto significa que la solución contendrá cantidades significativas de ambos complejos de Co(II).

e) Dividir la solución en un total de tres tubos de ensayos y numerarlos.

f) Mantener el tubo numerado "1" a temperatura ambiente, como control.

g) Introducir el tubo numerado "2" en el baño de agua caliente. Describir los cambios.

h) Introducir el tubo numerado "3" en el baño de agua fría. Describir los cambios.

i) Intercambiar los tubos "2" y "3". Describir los cambios. Permitir que lleguen nuevamente a temperatura ambiente. Comparar con el tubo control.

	[image: image51.wmf]
	¿Qué conclusiones se pueden extraer del ensayo realizado, teniendo en cuenta el principio de Le Chatelier?¿Y respecto de la reversibilidad del proceso?


Nota: Las soluciones debidamente tapadas se pueden guardar, para ser reutilizadas.

c) EQUILIBRIO ÁCIDO-BASE

Introducción


Los ácidos inorgánicos fuertes se adquieren en comercios en forma de soluciones concentradas. De ellos, los más utilizados son el ácido sulfúrico y el ácido clorhídrico. De los ácidos débiles, uno de los más comunes es el ácido acético (CH3COOH), presente por ejemplo en el vinagre. Las bases fuertes más utilizadas son los hidróxidos de sodio, de potasio y de bario. El hidróxido de sodio (NaOH), conocido en la industria como soda cáustica, es utilizado en la fabricación de jabones, detergentes, celulosa y papel, etc. Los hidróxidos de sodio y potasio son asequibles comercialmente en forma de lentejas. 
Cuestionario (guía de estudio previa) 
1) Según la teoría de Brønsted y Lowry, ¿qué es un ácido? ¿qué es una base? 

2) Escribir la ecuación química de autoionización del agua.

3) Escribir la ecuación química de reacción de un ácido genérico HA y de una base B con agua. 

4) Escribir la ecuación de ionización del ácido clorhídrico.

5) Escribir la ecuación de ionización del hidróxido de potasio.

6) Escribir la ecuación química de reacción del ácido acético con agua y la expresión de la constante de acidez.

7) Escribir la ecuación química de reacción del amoníaco con agua y la expresión de la constante de basicidad.
8) ¿Qué es el pH? ¿Qué es el pOH? 

9) Completar el cuadro siguiente:

	Solución a 25 ºC
	[H3O+] ¿<, >, =? [OH–]
	pH ¿<7, >7, =7? 
	pOH ¿<7, >7, =7?

	Neutra
	
	
	

	Ácida
	
	
	

	Básica
	
	
	


10) Calcular el pH de una solución acuosa de ácido nítrico 0,0200 mol/L.

11) Calcular el pH de una solución de ácido fórmico (Ka = 1,79×10–4) 0,0200 mol/L.

Materiales y reactivos a utilizar

· Vaso de precipitados de 50 mL

· Pipeta de 5 mL

· Matraz aforado de 100 mL

· Solución acuosa de HCl 0,1 mol/L

· Solución acuosa de NaOH 0,1 mol/L

· Solución acuosa de CH3COOH 0,1 mol/L

· Solución de H3BO3 0,1 mol/L

· Tiras de papel pH

· pH–metro (opcional)

· Gaseosa, limón, lavandina, bicarbonato, soda, jabón, vino, antiácido (estos materiales serán traídos por los alumnos de la comisión de acuerdo con la indicación del docente.

1) Determinación del pH de sistemas de uso cotidiano

Procedimiento experimental

1) Verter en vasos de precipitados 10 mL de cada uno de los sistemas líquidos que figuran en la tabla siguiente que estén disponibles y medir su pH utilizando papel pH. Anotar los resultados en el cuadro.

	Sistema
	PH medido
	Carácter: ácido / básico o neutro

	Agua destilada
	
	

	Agua potable
	
	

	Bebida cola
	
	

	Jugo de limón
	
	

	Lavandina
	
	

	Limpiador amoniacal
	
	

	Soda
	
	

	Solución de antiácido
	
	

	Solución de NaHCO3  
	
	

	Vinagre
	
	

	Solución jabonosa
	
	


2) Determinación del pH de soluciones de ácidos y bases fuertes

Procedimiento experimental

Realizar mediciones del pH de diferentes soluciones mediante un pH–metro o tiras de papel pH. Con los valores obtenidos, efectuar cálculos de concentración. 
1) Diluir 1:100 (100 veces) la solución de HCl(aq) 0,1 mol/L, tomando con la pipeta 1,0 mL de solución y llevando a 100 mL con agua destilada, en un matraz aforado. Calcular la concentración de la solución así obtenida.

2) Verter en un vaso de precipitados limpio y seco 10 mL de solución de HCl(aq)  0,1 mol/L y en otro, 10 mL de la solución diluida preparada en el ítem anterior.

3)  Sumergir en cada tubo una tira de papel pH o el electrodo del pH–metro y registrar los valores obtenidos en el cuadro.

4) Repetir los pasos 1), 2) y 3) utilizando la solución de NaOH(aq) 0,1 mol/L.

5) Calcular el pH de todas las soluciones y completar el siguiente cuadro:

	Solución
	[H3O+]
	pH calculado
	pH medido

	HCl 0,1 mol/L
	
	
	

	HCl 0,001 mol/L
	
	
	

	NaOH 0,1 mol/L
	
	
	

	NaOH 0,001 mol/L
	
	
	


	[image: image52.wmf]
	¿Los resultados experimentales obtenidos coinciden con los calculados?¿A qué pueden atribuirse las diferencias?

 ¿Puede asegurar que el HCl y el NaOH, son respectivamente un ácido y una base fuerte? Justificar.


3) Comparación de la acidez de soluciones de ácidos fuertes y ácidos débiles

Procedimiento experimental

e) Colocar en tres vasos de precipitados limpios y secos, 10 mL de cada una de las siguientes soluciones acuosas: HCl 0,1 mol/L, CH3COOH 0,1 mol/L (Ka = 1,82(10–5 a 25 ºC) y H3BO3 0,1 mol/L (Ka = 5,80(10–10 a 25 ºC).

f) Sumergir en cada vaso una tira de papel pH o el electrodo del pH–metro y registrar los valores experimentales en el cuadro.

g) Calcular el pH de las tres soluciones y completar el cuadro:

	Solución
	[H3O+]
	pH calculado
	pH medido

	HCl 0,1 mol/L
	
	
	

	CH3COOH 0,1 mol/L
	
	
	

	H3BO3 0,1 mol/L
	
	
	


	[image: image53.wmf]
	¿Los resultados experimentales obtenidos coinciden con los calculados?

¿Con los datos de Ka suministrados en el inciso b), podría haber ordenado los ácidos según su fuerza de acidez creciente?  

Con el dato de concentración y pH, ¿puede determinar si un ácido es fuerte o débil? 


	[image: image54.wmf]
	Discutir las siguiente afirmación: "El pH de un ácido fuerte siempre es menor que el de un ácido débil a igual concentración".


4) Determinación de la concentración del  ácido acético en el vinagre

Procedimiento experimental
El vinagre es esencialmente una solución diluida de ácido acético en agua. El ácido acético (CH3COOH, escriba la fórmula desarrollada, ¿cuál es el hidrógeno ácido?) es un ácido monoprótico cuya masa molar es 60 g.mol-1.
a) Mida 2 mL de vinagre de alcohol con una pipeta aforada y colóquelo en un matraz Erlenmeyer de 125 mL. 

b) Agregue 50 mL de agua y 5 gotas de solución de fenolftaleína. 

c) Titule con una solución valorada de hidróxido de sodio (NaOH) 0,1 M hasta viraje del indicador.

d) Realice el procedimiento por duplicado.

e) Realice los cálculos necesarios para obtener la concentración y exprésela en %p/v 

f) Complete el siguiente cuadro:

	Experiencia
	Volumen NaOH consumido (ml)
	Moles de Ácido Acético (mol)
	Masa de Ácido Acético (g)
	Acidez (%m/v)

	1
	
	
	
	

	2
	
	
	
	


g) Compare con la concentración declarada en la etiqueta del vinagre. ¿Qué conclusión se puede obtener?

TRABAJO PRÁCTICO N° 5: SOLUCIONES REGULADORAS

Este trabajo práctico tiene como propósito:

· Verificar las propiedades de una solución reguladora de pH.

Tarea a realizar en el Trabajo Práctico

· Preparar una solución reguladora, a partir de un ácido débil y de la sal de su base conjugada.

· Determinar el pH de una solución reguladora después de agregarle una pequeña cantidad de ácido fuerte y de base fuerte. Comparar el resultado obtenido al agregar las mismas cantidades de dichas sustancias a una solución reguladora diluida y al agua. 

Introducción


Las soluciones reguladoras, amortiguadoras o “buffer”, tienen la propiedad de minimizar el cambio de pH que se produce por el agregado de pequeñas cantidades de ácidos o de bases fuertes. Contienen concentraciones apreciables de un ácido débil y de su base conjugada o bien de una base débil y de su ácido conjugado.


La experiencia consiste en preparar una solución reguladora de ácido acético y acetato de sodio (CH3COOH/CH3COO–) y comprobar su capacidad de amortiguación frente a pequeños agregados de ácidos o bases fuertes.

Cuestionario (guía de estudio previa)

1) Se dispone de una solución acuosa de ácido nitroso; indicar cuál de las siguientes sustancias elegiría para preparar una solución reguladora: a) amoníaco, b) ácido clorhídrico, c) nitrito de sodio, d) nitrato de potasio, e) cloruro de amonio. 

2) Escribir la ecuación que indica cómo actúa una solución reguladora que contiene ácido acético y acetato de sodio para amortiguar el pH cuando:

a) se le agrega una pequeña cantidad de ácido clorhídrico;

b) se le agrega una pequeña cantidad de hidróxido de sodio.

3) Escribir la ecuación que indica cómo actúa una solución reguladora que contiene metilamina y cloruro de metilamonio para amortiguar el pH cuando:

a) se le agrega una pequeña cantidad de ácido clorhídrico;

b) se le agrega una pequeña cantidad de hidróxido de sodio.

4) ¿Cuál es el rango recomendado de concentraciones del ácido y de su base conjugada, para formar una solución con buenas propiedades reguladoras?  

5) ¿Cuál es el rango recomendado de la relación (el cociente) entre las concentraciones de una base y de su ácido conjugado para formar una solución con buenas propiedades reguladoras? Justificar. 

6) Deducir la ecuación de Henderson–Hasselbalch.

7) Indicar el intervalo regulador del sistema formado por CH3COOH/CH3COO–. (Ka = 1,82(10–5 a 25 ºC).

8) ¿Cómo debe ser la relación entre las concentraciones de ácido y base conjugada para que el sistema CH3COOH/CH3COO– regule a pH = 4,00? ¿Es apto este sistema para regular en medio básico?
Materiales y reactivos a utilizar 

· Tubos de ensayos
· Vasos de precipitados de 50 y 100 mL

· Pipeta de 5 mL

· Matraz aforado de 100 mL

· Solución de HCl(aq) 0,1 mol/L
· Solución de NaOH(aq) 0,1mol/L
· Acetato de sodio anhidro

· Ácido acético puro

· Tiras de papel pH

· pH–metro (opcional)

Procedimiento experimental

1) Pesar 8,20 g de de acetato de sodio anhidro en un vaso de precipitados y agregarle 6,00 g de ácido acético. 
2) Disolver la mezcla con unos 20 mL de agua destilada y transferir a un matraz aforado de 100 mL.

3) Completar hasta el aforo con sucesivas alícuotas de agua destilada, enjuagando el vaso de precipitados. 

	[image: image55.wmf]
	¿Cuál es la concentración del ácido y de su base conjugada en la solución resultante?


4) Verter 10 mL de la solución reguladora en un vaso de precipitados de 50 mL y medir su pH; registrar el valor en el cuadro 1).

5) Calcular el pH de la solución reguladora, registrar en el cuadro 1, y comparar con el valor medido.

6) Para preparar una solución reguladora diluida, colocar en un vaso de precipitados 90 mL de agua destilada y 10 mL de la solución buffer. 

7) Repetir los pasos 4) y 5) con la solución reguladora diluida.

Cuadro 1:
	Sistema
	pH 

medido 
	pH 

calculado

	CH3COOH/CH3COO– (c)
	
	

	CH3COOH/CH3COO– (d)
	
	


8) Preparar dos tubos de ensayos limpios y secos y verter en cada uno 10 mL de la solución reguladora original (concentrada).

9) Agregar a uno de ellos 1 mL de HCl(aq)  0,1 mol/L y agitar, y al otro 1 mL de NaOH(aq)  0,1 mol/L y agitar.

10) Medir el pH de cada una de las soluciones obtenidas y anotar los valores en el Cuadro 2.

11) Repetir lo indicado en 9) y 10) con la solución reguladora diluida.

12) Colocar en otros dos tubos de ensayos limpios y secos 10 mL de agua destilada, medir su pH y anotar los valores obtenidos en el cuadro 2).

13) Repetir lo indicado en 9) y 10).

Cuadro 2:
	Sistema
	pH inicial
	Agregado de
	pH final
	variación de pH

	H2O
	
	HCl
	
	

	H2O
	
	NaOH
	
	

	CH3COOH/CH3COO– (c)
	
	HCl
	
	

	CH3COOH/CH3COO– (c)
	
	NaOH
	
	

	CH3COOH/CH3COO– (d)
	
	HCl
	
	

	CH3COOH/CH3COO– (d)
	
	NaOH
	
	


	[image: image56.wmf]
	¿Qué influencia tiene el agregado del/la ácido/base sobre el pH de la solución reguladora inicial? Justificar.


	[image: image57.wmf]
	¿Qué influencia tiene la dilución sobre el pH de la solución reguladora inicial? Justificar.


	[image: image58.wmf]
	¿Qué influencia tiene el agregado del/la ácido/base sobre el pH del agua.
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� La IUPAC define a la solubilidad de la siguiente forma: "es la composición analítica de una solución saturada, expresada en términos de la proporción de un soluto dado en un solvente dado. La solubilidad puede expresarse como una concentración, como una molalidad, una fracción molar, una relación de cantidad de sustancia, etc."





� Journal of Chemical Education, “Two Safe Student Conductivity Apparatus” – 1994 –Vol. 71 – Pág. 330- 331


( Siempre que haya  suficientes matraces aforados (esto será informado por el docente) y a efectos de mostrar una forma operativa más precisa, en lugar de los pasos c) y d) indicados arriba, proceder así:


Medir 10,0 mL de la solución de KMnO4(aq) 0,0100 mol/L con una pipeta y verterlos en un matraz aforado limpio y seco de 50 mL. Agregar al matraz aprox. 20 mL de agua destilada y agitar la solución con una varilla. Verter más agua destilada en el matraz hasta aproximadamente 3 cm por debajo del aforo. Agregar gotas de agua hasta alcanzar el aforo (SIN sobrepasarlo) mediante una pipeta o una piseta. Tapar el matraz y agitar la solución así obtenida. Ésta será la dilución “1” de la solución original. Calcular el factor de dilución. Verter aprox. 5 mL de la solución “1” en el tubo de ensayos rotulado “1” y continuar con el paso e) del protocolo.





��
¿Por qué es más precisa esta forma de operar, respecto de la sugerida en el protocolo?�
�



� La fracción másica de un componente X de una mezcla, wX, se define mediante la expresión wX = mX/mTOTAL. Es una forma de expresar la composición, adimensional y  tal que 0 < w < 1. Si la composición se refiere a una masa total de mezcla de 100 g, se tiene una fracción másica “porcentual”, que es la forma preferible para expresar aquella antiguamente denominada (pondría ...anteriormente ) “% m/m”. Así, para una mezcla hipotética entre etanol y agua,  preparada mezclando 30 g de etanol con 70 g de agua, puede expresarse equivalentemente que w(etanol) = 0,3,  o que w(etanol) = 30 %.





� Este principio puede formularse de manera simple así: "cuando un sistema se encuentra en equilibrio y es perturbado, el estado de equilibrio se modifica de manera de minimizar el efecto de la perturbación". Esta formulación debe utilizarse con cuidado porque hay situaciones donde parece no cumplirse; sin embargo, cuando se analiza el efecto de la perturbación sobre todo el sistema, el principio es correcto. Un análisis termodinámico riguroso de lo afirmado antes está fuera del alcance del curso y de los objetivos del Taller.


� Se ha informado la solubilidad en la forma en que suele tabularse en muchos manuales de datos fisicoquímicos. ¿Cómo procedería para expresarla de la manera más recomendable, es decir en mol/L?


� Al verter la solución de HCl se está agregando no sólo iones cloruro, sino también agua, la cual diluye la solución de NaCl, dejando así de ser saturada. El efecto producido por el aumento de [Cl–] compensa por demás la dilución (muy moderada) de la solución saturada original.


� Notar que el agregado de cloruro desplaza el equilibrio hacia la derecha (azul) y un eventual agregado extra de agua lo volvería hacia la izquierda (rosa). Una tal perturbación (agregado de reactivos o productos) ya fue estudiada en la primera parte de este trabajo práctico. Por lo tanto, no se sugiere aquí este análisis.


� Si por agregado del HCl(c) la solución se torna azul intenso, habrá entonces demasiado exceso de iones cloruro. Se recomienda descartar esta solución y comenzar nuevamente desde el paso (c) del protocolo.
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