Taller de Laboratorio de Química (05) – T.P Nº 4 - Equilibrio químico


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)
1) 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?

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

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

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

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

6) 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: image1.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)
.
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	¿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 cobaltoso. 


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 cobaltoso, 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 cobaltoso 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 cobaltoso 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.
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	¿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, etc.(
( 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
	
	

	Vino
	
	

	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
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	¿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

a) 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).

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

c) 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
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	¿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? 
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	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?




































� 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.





