TRABAJO PRÁCTICO Nº4
CONCEPTOS DE APLICACIÓN:

Reacciones químicas
Una reacción química es cualquier proceso en el que los átomos, las moléculas o los iones de una sustancia se transforman en átomos, moléculas o iones de otra sustancia química distinta. Las reacciones químicas se escriben de forma simplificada mediante ecuaciones químicas. Para poder trabajar correctamente, estas ecuaciones químicas deben escribirse de manera balanceada.
En las reacciones químicas se cumple la ley de conservación de la masa, teniendo lugar una reordenación de los átomos, pero no su creación ni su destrucción. El reordenamiento de los átomos en la molécula da lugar a una sustancia distinta.

Las sustancias que se transforman o modifican en una reacción se llaman  reactivos o reactantes y las sustancias nuevas que se originan se llaman productos.

Tipos de reacciones químicas

Existen varios criterios para clasificar las reacciones químicas. Una misma reacción puede ser, según qué característica de la misma estemos considerando, de más de un tipo a la vez.








Reacciones reversibles

En las reacciones reversibles, los reactivos no se consumen totalmente para dar productos. En cambio, se alcanza un equilibrio químico dinámico. Cambios infinitesimales de cualquier variable pueden desplazar el equilibrio en un sentido u otro. Ejemplo: CH3COOH                CH3COO- + H+
Reacciones irreversible

Los reactivos se consumen totalmente para dar productos. La reacción termina cuando se consume todo el reactivo limitante. Ejemplo: C6H12O6 + 6O2            6CO2 + 6H2O 
Reacciones exotérmicas 

Cuando ocurre este tipo de reacciones, el sistema libera calor al medio. Su H es negativo. Ejemplo: CH4 (g) + 2O2 (g)                  CO2 (g) + H2O (l) 
Reacciones endotérmicas

Cuando ocurre este tipo de reacciones, el sistema toma calor del medio. Su H es positivo. Ejemplo: 2HgO (s)                  2Hg (l) + O2 (g)
Reacciones de síntesis

Dos o más sustancias simples se combinan entre si para sintetizar un único producto. Ejemplo:    N2 + 3 H2 (g)            2 NH3 (g)

Reacciones de descomposición

Una sustancia compuesta se descompone para más de un producto. Ejemplo:       2 KClO3 (s)           2 KCl (s) + 3 O2 (g)

Reacciones de sustitución

Uno o más átomos de un compuesto son reemplazados por otros al transformarse en productos. Ejemplo:     2 C6H6 + Cl2           C6H5Cl

Reacciones de Óxido-Reducción 

Son aquellas en las cuales algunos de los átomos de los elementos que intervienen modifican su número o estado de oxidación; mientras una especie aumenta su número de oxidación, otra lo disminuye. Ejemplo:  

 2 Fe0 (s) + 6 H+1Cl (ac)            2Fe+3Cl3 (ac) + 3 H20 (g)

Reacciones de formación de complejos

Son aquellas reacciones cuyo producto es una sustancia compleja. Esta sustancia, también llamada complejo de coordinación o complejo, es una especie química constituida por un catión central, rodeado por una serie de moléculas o aniones (ligandos), en una disposición geométrica definida (que no cumple con la regla del octeto). Ejemplo:   FeCl3 (ac)+ 6 KSCN (ac)           K3[Fe(SCN)6] (ac) + 3 KCl (ac)

Reacciones ácido-base (neutralización)

Estas reacciones se producen entre un ácido y una base en medio acuoso,  para dar una sal y agua. Ejemplo:  3 HCl (ac) + Al(OH)3 (ac)           AlCl3 (ac) + 3 H2O

Reacciones con cambio de estado de agregación

· Formación de un precipitado: Se trata de las reacciones que ocurren en el medio líquido (generalmente acuoso), en las cuales uno de los productos de la reacción es una sustancia poco soluble que se deposita como un sólido, es decir que precipita.

       Ejemplo:     2 KI (ac) + Pb(NO3)2 (ac)           2 KNO3 (ac) + PbI2 (s)

· Desprendimiento de producto gaseoso: Al ocurrir la reacción química uno de los productos obtenidos es un gas.

       Ejemplo:     HCl (ac) + Mg (s)          H2 (g) + MgCl2  (ac)

                        CaCO3 (s) + calor           2CO2 (g) + CaO (s)

Dentro de este tipo de reacciones se encuentran las reacciones de doble descomposición con formación de una fase sólida. Como son especialmente importantes para el desarrollo de la práctica, quedan explicadas en un inciso aparte.

 Reacciones de doble descomposición en fase acuosa       


Las reacciones de doble descomposición son del tipo:        

MN + M´N´ (   MN´ + M´N

Cuando se producen estas reacciones, se obtiene un producto que no permanece disuelto. En este tipo de reacciones no hay cambio en el numero de oxidación. Son además irreversibles (simple flecha), debido a la separación física de uno o más de los productos que desplaza totalmente el equilibrio hacia productos.

Ejemplo:   

· ecuación molecular:

CuSO4 (ac) + 2 NaOH (ac) (  Cu(OH)2 (s) + Na2SO4 (ac)                  

· ecuación iónica:    

Cu2+ (ac)+ SO42- (ac) + 2 Na+ (ac) + OH- (ac) (  Cu(OH)2 (s) + 2Na+ (ac) + SO42- (ac)

· ecuación iónica neta:     

Cu2+ (ac) + OH- (ac) (  Cu(OH)2 (s) 

En este caso, se obtiene un precipitado de Cu(OH)2 de color azul; en las ecuaciones se indican entre paréntesis los estados de agregación de los reactivos y productos.
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