Taller de Laboratorio de Química (05) – T.P Nº 3 - Reacciones químicas


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.
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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. 
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	¿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.
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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.
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	¿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: image8.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

a)  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
	


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

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

d)  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 (1)

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

· Tubos de ensayos.

· 2 Pipetas de 10 mL.

· Regla milimetrada.

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

· 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 plumboso 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.
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	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
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	¿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?
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	(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?
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PARTE C.  VARIACIONES CONTINUAS (2) Y  ENERGÍA

Introducción

La experiencia consiste en llevar a cabo una reacción exotérmica de precipitación variando las proporciones de los reactivos. De este modo, podrán estimarse los coeficientes estequiométricos de la reacción determinando simplemente la máxima temperatura alcanzada en cada tubo. Es decir, la magnitud de la energía producida en la reacción, sensada a través de la medida de la temperatura, permitirá establecer la relación estequiométrica de los reactivos de la reacción en estudio.

Materiales y reactivos a utilizar

· Tubos de ensayos.

· Pipeta de 10 mL.

· Termómetro.

· Solución de CuSO4(aq) 1,50 mol/L.

· Solución de NaOH(aq) 3,00 mol/L.

Procedimiento experimental 

a) Numerar 5 (cinco) tubos de ensayos limpios y secos.
b) Verter en el tubo "1" 2,0 mL de solución acuosa de sulfato cúprico 1,50 mol/L, medidos con una pipeta.
c) De manera similar, verter 4,0 mL de CuSO4(aq) en el tubo "2", 6,0 mL en el tubo "3", 8,0 mL en el tubo "4" y 10,0 mL en el tubo "5". 
d) Verter 10,0 mL de solución acuosa de hidróxido de sodio 3,00 mol/L en el tubo "1", mezclar rápidamente y luego registrar la máxima temperatura alcanzada en el sistema. De manera similar, vierta 8,0 mL en el tubo "2", 6,0 mL en el tubo "3", 4,0 mL en el tubo "4" y 2,0 mL en el tubo "5", registrando en cada caso las correspondientes temperaturas máximas. Como puede observarse, en los cinco tubos se tiene el mismo volumen total de líquido (12,0 mL).
(12 mL en un tubo y mezclando para que sea homogéneo me parece un poco mucho. No sería mejor trabajar con 6 mL aunque por supuesto el salto de T será la mitad-
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	Interpretar lo que ocurrió en los tubos, escribiendo la ecuación química correspondiente. ¿Cuál es la sustancia precipitada? Podría afirmar si es una reacción exotérmica o endotérmica. ¿Porqué?


e) A partir de estas medidas, completar el cuadro siguiente:

	Tubo Nº
	CuSO4 (aq) 1,50 mol/L
	NaOH(aq) 3,00 mol/L
	t máxima / ºC

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

	1
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	

	4
	
	
	
	
	

	5
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	¿Cuál es el reactivo limitante en cada tubo? ¿Por qué?


Procesamiento de las medidas efectuadas

a) Calcular Δt en cada tubo.

b) Representar gráficamente Δt en función del número de tubo.

c) Trazar la curva, que debe aproximarse a la intersección de dos rectas.

d) Encontrar el punto de intersección de las dos rectas y allí calcular cuál debe ser la relación de números enteros correspondiente a la relación estequiométrica.

e) Con los resultados obtenidos, ajustar los coeficientes de la reacción.
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PARTE D.  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.
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	(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: image17.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.
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	 (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).






































� 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 %.
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