QUÍMICA APLICADA “A” (63.11)

TRABAJO PRÁCTICO Nº 1 - TERMOQUÍMICA

INTEGRANTES:

INTRODUCCIÓN TEÓRICA

Todos los procesos que tienen lugar en la naturaleza evolucionan hacia estados de equilibrio. 
Al mezclar una base con un ácido se desprenden los iones del ácido y la base uniéndose el ion hidrógeno del ácido con el hidroxilo de la base formando agua, y el anión correspondiente del ácido con el catión de la base formando una sal. A este tipo de reacciones se las denomina reacciones de neutralización, y al calor generado en ellas, calor o entalpía de neutralización. Se distinguen cuatro tipos de neutralización:
· ácido fuerte + base fuerte
· ácido débil + base fuerte
· ácido fuerte + base débil
· ácido débil + base débil
En este trabajo se determinó el ΔHR de la neutralización de dos sistemas formados por un ácido fuerte y una base fuerte y otro formado por un ácido débil con una base fuerte. Cuando hablamos de especies “fuertes”, nos referimos a aquellas que se disocian completamente, en cambio las “débiles” son aquellas que no se disocian totalmente. El ácido clorhídrico (HCl) y el hidróxido sódico (NaOH) son ejemplos de un ácido y una base fuerte respectivamente. 
Para analizar estos comportamientos en la práctica se utilizó un calorímetro. Este instrumento representa (idealmente) un sistema adiabático, es decir que no intercambia calor con el exterior. En este caso, el calor liberado por la reacción de neutralización es absorbido por el sistema (ácido + base) provocando un aumento de la temperatura en el mismo.  La expresión para la variación de entalpía en un sistema homogéneo de masa m en el que cambia la temperatura a presión constante está dada por:
 ΔH = m . cp . ΔT 
Al producirse una reacción en un calorímetro, como la reacción de neutralización entre n moles de H+ de una solución ácida y n moles de OH- de una solución básica, a presión constante, la cantidad de calor involucrada será igual a   n.ΔHN :
- n ΔHN = (Vácido+ Vbase) sc cpsc  ΔT 
(1) 

OBJETIVO
Aplicar los principios y relaciones termodinámicas para la  determinación de la entalpía de neutralización de ácidos fuertes y débiles con bases fuertes. Para lograr esta determinación usaremos un calorímetro adiabático o sea sin intercambio de calor con el medio, por  lo que necesita estar térmicamente aislado. En resumen el objetivo es:
-Hallar la energía puesta en juego en dos reacciones  ácido / base (fuertes) y un caso de ácido débil-
PARTE EXPERIMENTAL
El experimento consistió en determinar la entalpía de neutralización de dos ácidos fuertes y uno  débil,  en  soluciones  acuosas  poco  concentradas.  Se  utilizaron  soluciones  de normalidad conocida   de ácido clorhídrico, ácido sulfúrico, ácido acético e hidróxido de sodio. 

La reacción se llevó a cabo en un vaso de precipitados, que se encuentra en el interior de un termo que sirve como calorímetro adiabático. Su tapa tiene un orificio por el que se introduce el termómetro. 

. Procedimiento 

Calculamos  y medimos el volumen de solución ácida de 0,1 mol de H+ y la colocamos en el vaso de precipitados. Luego medimos su temperatura (Ti). 

Calculamos y medimos el volumen de solución básica de 0,1 mol de OH-
 Colocamos  el vaso  de  precipitados  con la  solución  ácida  en  el calorímetro.  Luego colocamos el termómetro en su orificio y tapamos.
 Vertimos la solución básica en el vaso de precipitados y tapamos inmediatamente. Anotamos luego la temperatura final (Tf) cuando dejo  de variar con rapidez. 

. Materiales e instrumentos de medición 
   Calorímetro (termo con tapa, con orificio para el termómetro). 
   Vaso de precipitados de 150 cm3. 

   Termómetro de mercurio. 

   Probetas graduadas de 100 cm3.
(Rangos y precisiones en hoja 7)
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TABLA  DE  DATOS  EXPERIMENTALES
                  Experimento Nº

 1                  2
                 3

                    Fórmula                                HCL           H2SO4    CH3COOH     
Ácido         Normalidad                               2N               2N               2N
empleado  Volumen (mL)
  50                25                50
                   Temperatura (ºC)                     24               24                24

        Fórmula


        NaOH
     NaOH         NaOH
Base
        Normalidad

         1,75N
     1,75N
  1,75N
empleada  Volumen (mL)

           57                57                57

        Temperatura (ºC) 
           24
        24
     24
                   Temperatura (ºC)  
           36                 36
33
Sistema
                   Volumen (mL)

          107
       107
    107
final 
        Masa de solución (g)
          107
       107
    107
                   Cp solución (cal/gºC)
          1,0
       1,0
    1,0
                   Nº moles H+ o OH-                  0,1

        0,1
    0,1

              ΔHN (Kcal/mol)                    -12,84         -7,38
 -12,84
Explicación y comparación de los valores:
Al realizar la experiencia cometimos el error de utilizar 50 ml de ácido sulfúrico en la segunda experiencia, cuando en realidad debió haber sido la mitad de ese volumen

Entonces, la temperatura final de ese sistema debió ser más grande y por consiguiente la entalpía que calculamos con esos valores también debería más grande. 
Justamente, la entalpia de neutralización del ácido clorhídrico y la del ácido sulfúrico deberían ser similares ya que los dos, al ser ácidos fuertes combinados con una base fuerte, tienen entalpias de neutralización iguales a la de formación del agua (a partir de sus iones), es decir, -13,36 Kcal (teóricamente)

En cambio, para el caso del ácido acético el módulo disminuye porque parte del calor lo absorbe la disociación del ácido débil.

Sin embargo la temperatura final del sistema dio igual que la del ácido clorhídrico, cuando debería haber sido levemente más baja. Eso lo atribuiremos a un error experimental, porque así como están, las entalpías dan iguales cuando teóricamente la del ácido acético deberá ser levemente menor a la del ácido clorhídrico
Cálculos:
Para el cálculo de los ΔHN se utilizo la siguiente fórmula:
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Al ser consideradas soluciones muy diluídas, los valores de 
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 son tomados como los del agua (los dos de magnitud igual a 1) y n es el número de moles de H+ o OH- 
Nota importante: Para el caso del ácido sulfúrico corregimos en la tabla el volumen inicial del ácido pero la temperatura final la dejamos igual para no “inventar” datos experimentales, y con eso se hicieron los cálculos. Sin embargo, como ya se aclaró, la temperatura final debía ser más grande y en consecuencia el valor del ΔHN.

















Consignas:
a) Dé el nombre de todas las magnitudes que aparecen en la expresión, mencione en qué unidades pueden expresarse y defina dichas unidades. 
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La entalpía es igual a la masa por el calor específico por la diferencia de temperatura. Las unidades pueden ser:
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o bien usar “calorías” en vez de “Joules” mediante la relación: 1 cal = 4.18 J

o “grados centígrados” en lugar de “Kelvins” mediante la relación:  K =  ºC + 273

(o kilogramos en lugar de gramos para el sistema MKS)

Definiciones:

Joule: Se define como el trabajo realizado por la fuerza de un newton en un desplazamiento de un metro.

Gramo: Es la unidad principal de masa del “Sistema Centecimal de Unidades (CGS) y se define como la masa de un centímetro cúbico de agua a 3.98 ºC
Kelvin: Se lo define como la unidad de temperatura del Sistema Internacional 

Caloría: Unidad de energía que se define como la cantidad de energía calorífica necesaria para elevar la temperatura (entre 14 y 15 ºC) de un gramo de agua destilada en un grado centígrado a una presión de una atmósfera. 
b) Deduzca la ecuación número  (1). Indique en la misma cuáles son las magnitudes medidas y propiedades del sistema. Nombre todas las magnitudes que aparecen en la expresión y dé sus unidades. 

Al usar un calorímetro estamos hablando de un proceso adiabático entonces el calor total del proceso es 0. Y como la presión es constante (la atmosférica) entonces tenemos que 
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luego tenemos que
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y sabiendo que 
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, y teniendo en cuenta volúmenes aditivos (debido a que tenemos bases y ácidos muy diluidos) nos queda la ecuación mencionada:
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 (1)
Las magnitudes que se miden experimentalmente son: la temperatura y el volumen de las soluciones de ácido y base. El sistema formado será una solución (también diluida) de una sal.
Las magnitudes que aparecen en la ecuación (1) son:

n: Nro. de moles (N)
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: Entalpía de neutralización (Joule o cal)

V: Volumen (litros o cm3)
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: Densidad de la solución (g/cm3 o g/l)
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: Calor específico de la solución (Joule/g.K o cal/g.K)
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: Diferencia de temperatura (K)

c) Dibuje un esquema del calorímetro que se utiliza en la práctica. 
Dibujo realizado en la entrega anterior
d) Analice la razón por la cual todos los materiales e instrumentos de medición deben estar secos. 
Porque podrían estar mojados aumentando el volumen de la solución (o diluyendo las concentraciones de ácido o base) lo suficiente como para afectar el valor del ΔHN.
e) Para cada uno de los instrumentos de medición que utilizará, indique qué magnitud medirá con cada uno, y qué rango y precisión poseen, y analice si son adecuados para el experimento.
Termómetro: Se mide la temperatura en ºC. La mínima unidad de medición del instrumento es 1 ºC, la precisión es entonces de ±1ºC. El rango de medición es de 0 ºC a 100 ºC
Vaso de precipitados: Se mide el volumen en cm3. El rango de medición es de 0 cm3 a 200 cm3. (No aclaramos precisión porque no lo utilizamos para medir)
Probeta graduada: Se mide el volumen en cm3. La precisión es de ±1 cm3. El rango de medición es de 0 cm3 a 100 cm3
f) ¿Qué aspecto tendría un gráfico de temperatura en  función del tiempo, desde  el 
momento en que se inicia la reacción hasta 24 horas después? Dibújelo cualitativamente y 
señale sobre él las temperaturas inicial y final que utilizará para su cálculo. 
Gráfico ilustrado en la entrega anterior
g) Dé una fundamentación a la validez de  la suposición realizada con respecto a las propiedades de la solución.
Cuando hicimos los cálculos consideramos que la densidad de la solución era 1 g/ml y la capacidad calorífica de la solución era 1 cal/g.ºC. Estos son los valores para el agua destilada. Al trabajar con soluciones muy diluidas consideramos que los valores de la densidad y la capacidad calorífica de las soluciones era aproximadamente los del agua.
CUESTIONARIO

1)

HCl(ac) → H+(ac) + Cl-(ac) 

NaOH → Na+ + OH-

H+ + OH- → H2O

HCl + NaOH → H2O + NaCl

2)

CH3COOH            CH3COO- + H+
NaOH → Na+ + OH-
H+ + OH- → H2O
CH3COOH + NaOH → H2O + CH3COONa   
3) Considerando:
CH3COOH (ac) (  CH3COO-(ac) + H+ (ac)                   
[image: image19.wmf]0,52,09

R

HKcalKJ

D==


NaOH → Na+ + OH-
OH- (ac) +  H+(ac) (  H2O(l)
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=  -285,84 KJ + 229,94 KJ  - 0 









= -55,9 KJ = -13,36 Kcal

(HN = -55,9 KJ + 2,09 KJ = -53,81 KJ = -12,86 Kcal
4) a)  El hecho de que los materiales se encuentren muy mojados, teóricamente debería producir un pequeño cambio en el ΔHN.  Ya que al haber un poco más de agua en el sistema, este cambiaria su concentración, lo cual haría bajar la  normalidad de la misma. Y al trabajar con una solución con una normalidad menor, el ΔHN sería un poco mayor en módulo (de acuerdo a la ecuación (1)), (es una solución ácida o básica más diluída, entonces al neutralizarse libera menos calor) y como el ΔHN es negativo,  se puede decir q el ΔHN de la reacción con los elementos muy mojados va a ser más negativo, o sea, un poco menor. Igualmente hay que tener en cuenta que al trabajar con soluciones tan diluidas, que estén muy mojados los materiales casi no produciría un cambio en el ΔHN.

 b)   Si la normalidad de una de las soluciones es menor, habría menor cantidad de ese reactante (y menos equivalentes por litro de solución), por lo que sería menor la cantidad iones H+ o OH- (es decir, n < 0,1mol)  que reaccionan, lo cual produciría que la ΔHN sea mayor en modulo, pero como en la respuesta ‘’a’’ el ΔHN es negativo por eso, globalmente va a ser menor ΔHN si una de las 2 normalidades es menor.

c) Si la normalidad de la solución ‘’A ‘’ es mayor que lo indicado por su etiqueta, va a haber mayor cantidad del  reactante de esta solución, pero como no aumenta la concentración de la otra solución ‘’B ‘’, el reactante en la solución ‘’B ‘’ se comportaría como limitante por lo que la reacción seria igual que si la normalidad en ‘’A ‘’ fuese correcta, por lo que el ΔHN  no cambiaria.

     d) Se puede deducir de la formula [image: image21.png]
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, que si aumenta el número de moles (de H+ o OH-) debe bajar el módulo de ΔHN. Si ambas soluciones tienen una normalidad mayor, el número de equivalentes va a ser mayor, entonces el módulo de ΔHN disminuirá pero al tener signo negativo, se podrá decir globalmente que ΔHN aumentó.

      e) Si se hubiese demorado mucho la lectura de la temperatura, la variación de temperatura habría sido menor ya que por ser una reacción exotérmica, habría aumentado la temperatura, y luego la misma habría empezado a descender hasta llegar a 
temperatura ambiente (debido a que el calorímetro no es perfectamente adiabático) y que la variación de la temperatura sea menor, implica q ΔHN  sea  un poco menor en modulo.
CONCLUSIONES
A través de los distintos experimentos realizados con Ácidos y Bases Fuertes pudimos observar que en todas ellas, el producto de la reacción es el agua. Esto se debe a que las propiedades ácidas quedan neutralizadas por las de la base.  La entalpía de la neutralización entre estos dos sólo depende de la reacción del agua, por lo tanto va ser el mismo para cualquier caso; es decir, el que corresponde a la reacción de formación del agua a partir de sus iones:
OH-(Aq) +  H+(Aq) (  H2O(l)   (HN = -13.36 Kcal/mol

Sin embargo el valor que más se acerca en nuestra tabla de valores experimentales es el del ácido clorhídrico que, obviamente, no es exactamente el mismo. Esto se debe naturalmente a errores experimentales en la medición y además de propagación de los cálculos hechos (Con los experimentales nos referimos a las imprecisiones de los instrumentos utilizados y las del operador que los utilizó).  

En el caso del ácido sulfúrico que también es ácido fuerte nos dio un valor considerablemente más bajo del teórico. Este error se lo atribuimos, además de los recién mencionados, al error humano de haber utilizado un volumen de ácido (considerablemente) distinto al que se debía usar. Sin embargo, como ya se aclaró, al utilizar un volumen más bajo la temperatura medida fue más baja y en consecuencia el valor de la entalpía fue más bajo. Por eso, podríamos estimar que si utilizáramos el volumen correcto, la entalpía calculada tendría valores similares al del ácido clorhídrico.
Por otro lado para el caso de un ácido débil y una base fuerte, el valor teórico de la entalpía fue calculado en el ejercicio 3 del cuestionario. Este valor como se ve, es más bajo que el valor teórico de la entalpía para el caso con ácidos fuertes. Esto es debido a que parte del calor de neutralización se emplea en disociar el ácido débil. 

En nuestra tabla de valores experimentales vemos que la temperatura final para este caso es igual a la del experimento 1. Pero teniendo en cuenta que el termómetro que utilizamos en la experiencia tiene una precisión de ±1ºC (más la imprecisión del operador que lo manejó), vemos que el valor de la entalpía podría cambiar lo suficiente como para que tengan diferencias similares a las de los valores teóricos. Observemos además que la diferencia entre los valores teóricos de la entalpía para ácidos fuertes y el valor para el ácido acético es muy pequeña.

Finalmente, y para cerrar esta conclusión, concluimos que la reacción de neutralización es exotérmica, y eso lo vemos en los resultados tanto teóricos como experimentales. Y no solo lo vemos en los valores negativos de las entalpías sino también en el aumento de la temperatura una vez hecha la reacción en todos los casos.
� La deducción de esta fórmula se encuentra en pág. 5 -  consigna (b)
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