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PRACTICA I

“PREPARACION DE SOLUCIONES”

OBJETIVO.  Preparar soluciones normales, molares y porcentuales
GENERALIDADES:

Las disoluciones son mezclas homogéneas. Las disoluciones binarias tienen dos componentes: disolvente (el mayoritario o el que da aspecto a la disolución) y soluto (el minoritario). Las disoluciones más frecuentes son aquellas cuyo disolvente es el agua, llamadas disoluciones acuosas. 

La concentración de una disolución puede expresarse de diferentes formas: 

Gramos por litro: g/L = 
Porcentaje en masa: % en masa de soluto = [image: image1.png]


x 100 

Fracción molar: xsoluto = [image: image2.png]



Molaridad: M = [image: image3.png]rmoles de solufo





Normalidad: N = [image: image4.png]



Molalidad: m = [image: image5.png]rmoles de solufo
de disolvente





La composición de una solución se debe medir en términos de volumen y masa, por lo tanto es indispensable conocer la cantidad de soluto disuelto por unidad de volumen o masa de disolvente, es decir su concentración. Durante cualquier trabajo experimental, el uso de soluciones se hace indispensable, por lo que es necesario conocer los procedimientos para su elaboración. En la presente práctica se realizarán soluciones utilizando como concentración la molaridad, la normalidad y las relaciones porcentuales.

CONCEPTOS 

· Solución
Una solución es una mezcla homogénea cuyas partículas son menores a 10 ángstrom. Estas soluciones están conformadas por soluto y por solvente. El soluto es el que esta en menor proporción y por el contrario el solvente esta en mayor proporción. Tosas las soluciones son ejemplos de mezclas homogéneas. 

-Solución diluida es cuando la cantidad de soluto es muy pequeña.

-Solución concentrada es cuando la cantidad de soluto es muy grande.

-Solución saturada es cuando se aumento mas soluto en un solvente a mayor temperatura de la normal (esto es porque cuando ya no se puede diluir, se calienta el solvente y se separan sus partículas para aceptar mas soluto)

-Solución sobresaturada es cuando tiene más soluto que disolvente

· Soluto y Disolvente
Las sustancias que están presentes en la mayor cantidad se denomina disolvente, que se define como la sustancia en la cual se disuelve otra. Ésta última, que es la que disuelve en la primera, se denomina soluto.

· Solubilidad
La solubilidad de un soluto en un disolvente es la concentración que presenta una disolución saturada, o sea, que está en equilibrio con el soluto sin disolver porque siempre habrá algunas moléculas o iones que pasen a la disolución. Las sustancias se clasifican en:

-Solubles: si su solubilidad es 0,1 M o >.

-Poco Solubles: si su solubilidad se sitúa entre 0,1 M y 0,001 M

-Insolubles: si su solubilidad no llega a 0,001 M

MATERIAL

· 1 Matraz vol. de 100 ml                       

· 2 Matraces vol. de 1000 ml                    

· 1 Espátula                                    

· 1 Piceta                                     

· 1 Balanza analítica                             

· 1 Pipeta de 10 ml                               

· 1 Bureta de 25 ml

· 1 Pinza para bureta

· 3 Matraces de 125 ml

· 1 Agitador magnético

· 1 Pipeta vol. de 10 ml

· 3 vasos de 50 ml

· 1 Probeta de 50 ml
REACTIVOS

· HCl conc.

· NaOH

· Na2CO3
· Anaranjado de metilo
PROCEDIMIENTO

A) PREPARACION DE SOLUCIONES
   1) Preparar un litro de solución de HCl 0.1N 

      a) Mida 8.3 ml de HCl concentrado

      b) Coloque en un matraz volumétrico de 1000 ml

      c) Afore con agua destilada hasta 1000 ml

      d) Agite para mezclar completamente

 2) Preparar un litro de solución de NaOH 0.1N

      a) Pesar 4 gramos de NaOH

      b) Colocarlos en un matraz volumétrico de 1000 ml

      c) Disolver con agua destilada

      d) Aforar a 1000 ml con agua destilada

      e) Agitar para mezclar completamente

 3) Pesar 1.2 gramos de Na2CO3, disolverlo en agua destilada y aforar a 100ml.         

 4) Pesar 0.1 gramo de Anaranjado de metilo, disolverlo en agua y aforar a 100ml.      
B) VALORACION DE LA SOLUCION DE HCl
a) Colocar 10 ml de solución de Na2CO3 en 3 matraces de 125 ml

b) Agregar 40 ml de agua destilada

c) Agregar 5 gotas de anaranjado de metilo

d) Introducir el imán dentro del matraz

e) Colocar el matraz y su contenido sobre el agitador magnético y     encenderlo

f) Agregar lentamente, con la bureta, la solución de HCl hasta el    cambio de color del indicador

g) Anote el volumen de HCl usado

h) Calcule la Normalidad de la solución de HCl 

C) VALORACION DE LA SOLUCION DE NaOH
a) Colocar 10 ml de solución de NaOH en 3 matraces de 125 ml

b) Agregar 40 ml de agua destilada

c) Agregar 5 gotas de anaranjado de metilo

d) Introducir el imán en el matraz, colocarlo en el agitador y       encenderlo

e) Agregar lentamente, con la bureta, la solución de HCl hasta el    cambio de color del indicador

f) Anotar el volumen de HCl usado y calcular la Normalidad de la     solución de NaOH 
CONCLUSIONES
PRACTICA III

“EFECTOS DE LA TEMPERATURA EN LA VELOCIDAD DE REACCIÓN”
OBJETIVO.  Observar experimentalmente el cambio en la velocidad de reacción a diferentes temperaturas, en la reacción efectuada entre Ácido Acético y el Hidróxido de Sodio.

GENERALIDADES

Con muy pocas excepciones, la velocidad de las reacciones aumenta (a menudo de forma muy marcada) con la temperatura. Arrhenius fue el primero en proponer la relación entre la constante de velocidad K y la temperatura:

K= Ae –E/RT

Donde:

A: Factor de frecuencia o factor pre exponencial

E: Energía de activación

Llevando la ecuación anterior a la forma logarítmica, tenemos:

Log10 K = log10  A -  (E/ 2.303 RT)

Es evidente que determinando el valor de K para varias temperaturas, la representación gráfica de log10K en función de 1/T dará como resultado la energía de activación a partir de la pendiente de la curva, y el factor de frecuencia a partir de la ordenada al origen.

CONCEPTOS

· Cinética  química. Campo de la química que se ocupa de la rapidez o velocidad con la que ocurren las reacciones químicas, es decir, la desaparición de reactivos para convertirse en productos; así como de los mecanismos de las mismas. Es muy importante resaltar que la cinética química es hoy por hoy un estudio puramente empírico y experimental, pues a pesar de la gran cantidad de conocimientos sobre química cuántica que se conocen, siguen siendo insuficientes para predecir ni siquiera por aproximación la velocidad de una reacción química. Por lo que la velocidad de cada reacción se determina experimentalmente.

·  Velocidad de una reacción química.  Es la cantidad de sustancia formada (si tomamos como referencia un producto) o transformada (si tomamos como referencia un reactivo) por unidad de tiempo. La velocidad de reacción no es constante. Al principio, cuando la concentración de reactivos es mayor, también es mayor la probabilidad de que se den choques entre las moléculas de reactivo, y la velocidad es mayor. A medida que la reacción avanza, al ir disminuyendo la concentración de los reactivos, disminuye la probabilidad de choques y con ella la velocidad de la reacción. La velocidad de reacción se mide en unidades de concentración/tiempo.  La velocidad media de aparición del producto en una reacción está dada por la variación de la concentración de una especie química con el tiempo:
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La velocidad de aparición del producto es igual a la velocidad de desaparición del reactivo. De este modo, para una reacción química hipotética:

[image: image7.png]



La velocidad de reacción se define como:

r = k [A]a [B]b
(Las concentraciones de reactivos están elevadas a su correspondiente coeficiente cinético sólo en el caso en el que la reacción sea elemental). Donde los corchetes denotan la concentración de cada una de las especies; "r" denota la velocidad de reacción y "k" es la constante de velocidad. 
· Factores que influyen en la rapidez de reacción.
·  Temperatura. Por norma general, la rapidez de reacción aumenta con la temperatura porque al aumentarla incrementa la energía cinética de las moléculas. Con mayor energía cinética, las moléculas se mueven más rápido y chocan con más frecuencia y con más energía. El comportamiento de la constante de velocidad o coeficiente cinético frente a la temperatura 
= lnA − (Ea / R)(1 / T2 − 1 / T1) esta ecuación linealizada es muy útil a puede ser descrito a través de la Ecuación de Arrhenius K = Aexp( − EA / RT) donde K es la constante de la velocidad, A es el factor de frecuencia, EA es la energía de activación necesaria y T es la temperatura, al linealizarla se tiene que el logaritmo neperiano de la constante de velocidad es inversamente proporcional a la temperatura, como sigue: ln(k1 / k2) la hora de calcular la energía de activación experimentalmente, ya que la pendiente de la recta obtenida al graficar la mencionada ley es: -EA/R, haciendo un simple despeje se obtiene fácilmente esta energía de activación, tomando en cuenta que el valor de la constante universal de los gases es 1.987cal/K mol. Para un buen número de reacciones químicas la velocidad se duplica aproximadamente cada diez grados centígrados.

· Estado Físico de los Reactivos Si en una reacción interactúan reactivos en distintas fases, su área de contacto es menor y su velocidad también es menor. En cambio, si el área de contacto es mayor, la velocidad es mayor. 
Al encontrarse los reactantes en distintas fases aparecen nuevos factores cinéticos a analizar. La parte de la reacción química, es decir hay que estudiar las velocidades de transporte, pues en la mayoría de los casos estas son mucho más lentas que la velocidad intrínseca de la reacción y son las etapas de transporte las que determinan la cinética del proceso.

No cabe duda de que una mayor área de contacto reduce la resistencia al transporte, pero también son muy importantes la difusividad del reactante en el medio, y su solubilidad, dado que esta es el límite de la concentración del reactante, y viene determinada por el equilibrio entre las fases.

· Presencia de un catalizador. Los catalizadores aumentan la rapidez de una reacción sin transformarla, además mejoran la selectividad del proceso, reduciendo la obtención de productos no deseados. La forma de acción de los mismos es modificando el mecanismo de reacción, empleando pasos elementales con menor energía de activación.

Existen catalizadores homogéneos, que se encuentran en la misma fase que los reactivos (por ejemplo, el hierro III en la descomposición del peróxido de hidrógeno) y catalizadores heterogéneos, que se encuentran en distinta fase (por ejemplo la malla de platino en las reacciones de hidrogenación).

Los catalizadores también pueden llegar a retardar reacciones, no solo acelerarlas, en este caso se suelen conocer como inhibidores.

· Concentración de los reactivos. La mayoría de las reacciones son más rápidas cuanto más concentrados se encuentren los reactivos. Cuanta mayor concentración, mayor frecuencia de colisión.

La obtención de una ecuación que pueda emplearse para predecir la dependencia de la velocidad de reacción con las concentraciones de reactivos es uno de los objetivos básicos de la cinética química. Esa ecuación, que es determinada de forma empírica, recibe el nombre de ecuación de velocidad. De este modo si consideramos de nuevo la reacción hipotética la velocidad de reacción "r" puede expresarse como
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Los términos entre corchetes son las molaridades de los reactivos y los exponentes m y n son coeficientes que, salvo en el caso de una etapa elemental no tienen por que estar relacionados con el coeficiente estequiométrico de cada uno de los reactivos. Los valores de estos exponentes se conocen como orden de reacción.
Hay casos en que la velocidad de reacción no es función de la concentración, en estos casos la cinética de la reacción está condicionada por otros factores del sistema como por ejemplo la radiación solar, o la superficie específica disponible en una reacción gas-sólido catalítica, donde el exceso de reactivo gas hace que siempre estén ocupados todos los centros activos del catalizador.

· Energía de Activación. En 1888, el químico sueco Svante Arrhenius sugirió que las moléculas deben poseer una cantidad mínima de energía para reaccionar. Esa energía proviene de la energía cinética de las moléculas que colisionan. La energía cinética sirve para originar las reacciones, pero si las moléculas se mueven muy lento, las moléculas solo rebotarán al chocar con otras moléculas y la reacción no sucede. Para que reaccionen las moléculas, éstas deben tener una energía cinética total que sea igual o mayor que cierto valor mínimo de energía llamado energía de activación (Ea). Una colisión con energía Ea o mayor, consigue que los átomos de las moléculas alcancen el estado de transición. Pero para que se lleve a cabo la reacción es necesario también que las moléculas estén orientadas correctamente. La constante de la velocidad de una reacción (k) depende también de la temperatura ya que la energía cinética depende de ella. La relación entre k y la temperatura está dada por la ecuación de Arrhenius:
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Donde A es el factor de frecuencia de la materia prima con la presión.
MATERIAL

· Soporte universal                          

· Pinzas para bureta
· Parrilla de agitación
· Mechero Bunsen
· Baño maría
· Micro barra
· 5 matraz de 25 ml
· 2 vasos pp de 50 ml
· 4 pipetas de 2 ml
· 4 jeringas
· Pizeta
REACTIVOS

· Hidróxido de Sodio

· Ácido clorhídrico

· Acetato de etilo

· Anaranjado de metilo

· Fenolftaleína
PROCEDIMIENTO
1.- Comprobar la concentración de los reactivos hasta que esta sea igual para el HCl, NaOH y el Acido Acético.
2.-Montar el equipo de microtitulación.
4.- Preparar un mezcla equimolecular de CH3COOH + NaOH.
3.- Colocar 2 mL de HCl en la bureta.
4.- En el matraz Erlenmeyer colocar 2 mL de la mezcla: CH3COOH + NaOH utilizando fenoftaleina como indicador.
5.-Titular un muestra de 2ml cada dos minutos para conocer la concentración del producto formado con respecto al tiempo.

6.-Calcular analíticamente a partir de los datos el valor de la constante de velocidad de esta reacción.

7.-Repetir  el procedimiento, a temperatura de 50°C y -10°C, es decir que la mezcla equimolecular se encuentre a esa temperatura.

NOTA GENERAL: Los procedimientos de la práctica IV es el mismo que la práctica II, sólo que a diferentes concentraciones de ácido y base.

DATOS OBTENIDOS

CONCLUSIONES
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