QUÍMICA APLICADA “A” (63.11)

TRABAJO PRÁCTICO Nº 2 – EQUILIBRIO QUÍMICO
INTEGRANTES:

Experimento A:
Equilibrio molecular homogéneo: NO2(g) / N2O4 (g)
En un tubo de ensayos pyrex colocamos una punta de espátula (aproximadamente 0,05g) de Pb(NO3)2 solido (Nitrato de Plomo)

Calentamiento del Pb(NO3)2     
Observaciones:
A partir del calentamiento del sólido, la sal (cristalina) se descompone a un sólido blanco opaco en el fondo del tubo (PbO) y un gas pardo rojizo (2 NO2(g) ( N2O4 (g) ) 

Reacciones:

1)
2Pb(NO3)2 (s)   (     2PbO (s) + O2 (g) + 2N2O4 (g)
2) 
   

 2 NO2(g) ( N2O4 (g)

Una vez desprendido el gas, sellamos el tubo con un tapón de goma y lo dejamos en la gradilla hasta que adquiera una temperatura ambiente. Luego lo colocamos en un baño de hielo.

Baño a 0º C:
Observaciones:

El gas pardo rojizo se torna amarillento claro,  lo cual indica una disminución de dióxido de nitrógeno en la mezcla en equilibrio. Este continúa aclarándose hasta llegar a un color ambarino.

Reacciones:



2 NO2(g) ( N2O4 (g) 
De la siguiente forma de la ecuacion de Van't Hoff:
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Se puede deducir que el aumento de tempratura produce que halla una disminucion del logaritomo de las constantes, osea que a medida que se agregue tempeartura K1 se va a hacer mas grande y K2 mas peuqueña.

Según estos resultados, el tetraóxido de dinitrógeno cambia a dióxido de nitrógeno a mayor temperatura. Por esto podemos decir que el sentido exotérmico de la reacción de cambio de  N2O4 a 2 NO2 es hacia la izquierda.

Experimento B:
Equilibrio iónico homogéneo: hidrólisis de sales
A continuación se informan pH para cada una de las experiencias (tubos numerados), detallando ecuaciones de hidrólisis en cada caso
	
	Sc de NaCl
	NH4Cl
	NaCH3COO

	Ph papel indicador
	7
	5
	8

	Ph phachimeto
	7.8
	5.3
	8.1

	observaciones
	El valor de pH leído responde a que los iones disueltos producto de la disociación de esta sal en agua no alteran las concentraciones de los iones H+ y OH-.


	El pH levemente ácido se debe a que cloruro de amonio se disocia totalmente, mientras que su ión amonio permanece en el equilibrio con el amoníaco. Este equilibrio permite que el protón liberado por el amonio aumente la concentración de H+ en la solución. 


	El pH levemente alcalino se debe a que el acetato de sodio se disocia totalmente en solución, aunque su ión acetato permanece en equilibrio con el ácido acético. La formación del ácido acético produce una disminución en la concentración de protones en solución, liberando inoes hidroxilo. 




TUBO 1:  2cm3 NaCl  0,1M

Observación:  pH = 7 (verde claro)

Ecuación Molecular:

NaCl (aq) + H2O(l) (  NaCl (aq) + H2O(l)

Ecuación Iónica Completa:
NaCl (aq) + H2O(l) ( Na+(Aq) + Cl- (aq) +  H2O(l)

Ecuación Iónica Neta:

NaCl (aq) ( Na+(Aq) + Cl- (aq) 

TUBO 2:  2cm3 NH4Cl  0,1M
Observación:  PH = 5 (amarillo)

Ecuación Molecular:

NH4Cl (aq) + H2O (l) ( NH4Cl (aq) + H2O (l)

Ecuación Iónica Completa:

NH4 +(aq) + Cl- (aq) + H2O (l) ( NH3 (aq) + H3O+ (l) + Cl- (aq)
Ecuación Iónica Neta:

NH4 +(aq) + H2O (aq) ( NH3 (aq) + H3O+ 
TUBO 3:  2cm3 NaCH3COO   0,1M

Observación:  pH = 8  (azul claro)

Ecuación Molecular:

NaCH3COO (aq) + H2O (l) ( NaCH3COO (aq) + H2O (l)

Ecuación Iónica Completa:
NaCH3COO (aq) + H2O (l) ( Na+(Aq) + CH3COO- (aq) + H2O (l)

Ecuación Iónica Neta:

CH3COO- (aq) + H2O ( CH3COOH (aq) + OH-
Experimento C:

Equilibrio iónico homogéneo: estabilidad del ión complejo

TUBO 1

En un tubo de ensayos colocamos 5 cm3 de solución de CuSO4 (sulfato de cobre II)

Observaciones:

Color inicial: celeste muy claro. 

Agregamos 1cm3   de sc. diluida de amoníaco: celeste turbio por formación de Cu(OH)2 . 

    CuSO4(ac) + NH3(dil)
Separamos el contenido del tubo en dos. Uno de ellos servirá como testigo (tubo 1).

Ecuaciones:

1)   CuSO4      (    Cu+2 + SO4-2
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2)   H2O            (     H+ + OH-      
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3)   NH3 + H+   (   NH4+       
[image: image1.wmf]



4)   Cu2+ + 2 OH-   (  Cu(OH)2 (precipitado celeste claro)

Ecuación Molecular:

CuSO4 (aq) + 2 NH3 (aq)  + 2 H2O(l) (  Cu(OH)2 (s)  + (NH4)2SO4 (aq)

Ecuación Iónica Completa:
Cu+2(Aq) + SO4-2 (aq)  + 2 NH3 (aq) + 2 H+ + 2 OH-   (  Cu+2(s) + 2 OH- + SO4-2 (aq)  + 2 NH4+(aq)       
Ecuación Iónica Neta:

Cu2+(Aq)+ 2 OH-(Aq)  (  Cu(OH)2(s)
Luego de esperar 15 minutos y agregar acido sulfúrico concentrado la solución se torno incolora.
TUBO 2

Observaciones:
Al agregar 1cm3  solución de amoníaco concentrado, NH3 (conc), el color se torna azul oscuro transparente. Luego de un breve reposo, se torna azul profundo (formación total del complejo Cu(NH3)4+2 ) con desaparición del precipitado blanquecino.
Ecuación Molecular:

CuSO4 (aq) + 4 NH3 (aq)  (  Cu (NH3)4SO4 (s)  

Ecuación Iónica Completa:
Cu+2(Aq) + SO4-2 (aq)  + 4 NH3 (aq)    (  Cu(NH3)4+2(Aq) + SO4-2 (aq)   
Ecuación Iónica Neta:

Cu+2(Aq) + 4 NH3 (aq)   ( Cu(NH3)4+2(Aq)
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Conclusión:
Al aumentar la concentración de amoníaco, por Le Chatelier el equilibrio de la reacción se desplaza hacia los productos, obteniéndose un ión complejo. Como Kf >>Kb despreciamos los cambios en la ionización del amoníaco.
Distribuimos el contenido del tubo 2 en tres, dejando una cierta cantidad en el mismo como testigo.

TUBO 3

Diluimos  hasta 10 cm3 con agua destilada y agregar solución acuosa de

sulfato de cobre(II).

Observaciones:
Se forma una solución celeste con precipitado blanco.
Ecuación Molecular

CuSO4 (aq) + 2 NH3 (aq)  + 2 H2O(l) (  Cu(OH)2 (s)  + (NH4)2SO4 (aq)

Ecuación Iónica Completa:
Cu+2(Aq) + SO4-2 (aq)  + 2 NH3 (aq) + 2 H+ + 2 OH-   (  Cu+2(s) + 2 OH- + SO4-2 (aq)  + 2 NH4+(aq)       
Ecuación Iónica Neta:
Cu2+(Aq)+ 2 OH-(Aq)  (  Cu(OH)2(s)
TUBO 4

Agregamos  H2SO4 0,5 M (acido sulfúrico) hasta observar cambios.
Observaciones:
La solución se torna incolora.
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Ecuación Molecular:

Cu(NH3)4SO4 (aq)       (      CuSO4 (aq)  + 4 NH3  
Ecuación Iónica Completa:
2 H+(aq) + SO4-2(aq) + Cu(NH3)4+2(Aq)  + SO4-2(aq)  ( Cu+2(Aq) + SO4-2 (aq)  + 4 NH3(aq) + SO4-2(aq)  + 2 H+(aq)
Ecuación Iónica Neta:

Cu (NH3)4+2(Aq)   (  Cu+2(Aq)  + 4 NH3 (aq)

Conclusión:

Con el agregado de H2SO4, la reacción retrocede en dirección a los reactivos, ya que el complejo se disocia formándose nuevamente sulfato de cobre y liberando amoníaco.
Ki =     (Cu (NH3)4+2)          
            (Cu+2) (NH3)4
Experimento D:

Equilibrio iónico homogéneo: estabilidad de los complejos Fe(SCN)6-3 y FeF6-3.
TUBO 1

 Colocamos 5 cm3 de solución acuosa  FeCl3  Color: naranja claro

 Se le agregaron 1 cm3 de NaSCN. Obteniendo una reacción color rojo sangre.

Ecuación Molecular:

FeCl3 (aq) + 6 NaSCN (aq)  ( Na3Fe (SCN)6 (aq)+ 3 NaCl  
Ecuación Iónica Completa:
Fe+3(aq) + 3 Cl-(aq) + 6 Na+ (aq) + 6 SCN- (aq) ( 3 Na+ (aq) + Fe(SCN)6-3 (aq) +  3 Na+ (aq) + 3 Cl- (aq)
Ecuación Iónica Neta:

Fe+3(aq) + 6 SCN- (aq)  (  Fe(SCN)6-3 (aq)  (formación de complejo)
Ki = [Fe(SCN)63-]
        [Fe3+][ SCN-]6
Conclusiones:
El ión Fe+3 en solución acuosa forma el ión complejo [Fe(SCN)6] +3. Una vez establecido el equilibrio, este es perturbado mediante el agregado de solución de Fe(III), solución de ión SCN- y solución de una base.

Se obtiene el ión complejo hexatiocinato férrico cuya constante de inestabilidad a 298 K es según tablas  8.10-10
El contenido del mismo se  repartió en 5 tubos más, dejando uno como testigo para el contrastar con el resto de los ensayos.

TUBO 2

Diluimos con agua destila hasta duplicar su volumen, agregando luego solución de FeCl3 .

Observaciones:
La solución no presenta cambios significativos de color 

Conclusiones:

Al aumentar la concentración de iones férricos, el equilibrio de la reacción se desplaza hacia los productos obteniéndose más ión complejo.
TUBO 3

Se diluye con agua destilada y agregamos solución NaSCN . 

Observaciones:
La solución se tornó un poco más oscura

Conclusiones:
El equilibrio se desplazó hacia la formación de más ión complejo (de dicho color característico)

TUBO 4 

Se agrega gota a gota  solución de NaOH hasta la observación de cambios. 

Observaciones:
La solución se fue aclarando a un color anaranjado a medida que se agrega la base, para luego del reposo dar lugar a un precipitado marrón rojizo,

Ecuación Molecular:

Na3Fe(SCN)6(aq) + 3 NaOH(aq)  ( Fe(OH)3 (s)+ 6 NaSCN (aq)  
Ecuación Iónica Completa:
3 Na+ (aq) + Fe(SCN)6-3 (aq) +  3 Na+ (aq) + 3 OH- (aq) ( Fe(OH)3 (s) + 6 Na+ (aq) + 6 SCN- (aq)
Ecuación Iónica Neta:

Fe(SCN)6-3 (aq) + 3 OH- (aq) ( Fe(OH)3 (s) + 6 SCN- (aq)
Conclusiones:
El viraje y el precipitado se produce como consecuencia de la formación de hidróxido de hierro (precipitado), y la descomposición del complejo. 

TUBO 5

Se agrega una punta de espátula de  NaF. 

Observaciones:
 Al agregar NaF y agitar se vuelve incoloro
Ecuación Molecular:

Na3Fe(SCN)6 (aq) + 6 NaF(s) ( Na3Fe F6(aq) + 6 NaSCN(aq)
Ecuación Iónica Completa:
3 Na+ (aq) + Fe(SCN)6-3(aq) + 6 Na+(aq) + 6 F-(aq) ( 3 Na+ (aq) + FeF6-3(aq)  +  6 Na+(aq) + 6 SCN-(aq)  

Ecuación Iónica Neta:

Fe3+ +  6F-  (  FeF63-

Conclusiones:
El cambio de color se debe a la formación de un complejo más estable (FeF63-)
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La Ki del [Fe(SCN)6]3- es mayor a la Ki del [FeF6]3- porque el [FeF6]3- es el más estable de ambos compuestos.
 Experimento E:
Equilibrio iónico homogéneo: carbonato e hidrógenocarbonato

TUBO 1:

Colocamos en un tubo de ensayo una pequeña cantidad de carbonato de calcio . 

Se le agregan 5 cm3 de agua. Luego de agitar, se observa que el soluto es prácticamente insoluble en agua. Solución heterogénea color blanco

Agregamos gota a gota HCl 2 M. Observamos que la solubilidad del carbonato de calcio aumenta, provocándose una efervescencia y aclarándose el color 
Continuamos agitando y agregamos NaOH 2 M. Se observa como a medida que se incorpora la base se vuelve a formar un precipitado.

Acción del HCl:

Ecuación Molecular:

2CaCO3  +  2 HCl  (  Ca(HCO3)2 (aq) +  CaCl2 (aq) + H2CO3(aq)




H2CO3 (aq) (  H2O (l)+ CO2 (g)  (descomposición parcial a temp.amb)
Ecuación Iónica Completa:
2 H+ +2 Cl- + 2 CaCO3(s ) ( Ca+2 + 2 HCO3- +  Ca+2 + Cl2- + 2 H+ +CO3-2




2 H+ + CO3-2 (aq) (  CO2 (g)  + H2O (l)
Ecuación Iónica Neta:

2 H+  + 2 CaCO3(s ) ( Ca+2 + 2 HCO3- 
  2 H+  +  CO3- (  H2O (l)+ CO2 (g)
Acción del NaOH:

Ecuación Molecular:

2 NaOH (aq)   + Ca(HCO3)2  (aq)  ( CaCO3(s ) +  Na2C03 (aq) + 2 H2O(l)

Ecuación Iónica Completa:
2 Na+(Aq) + 2 OH-(Aq)  + Ca+2 (aq) + 2HCO3- ( CaCO3(s )+ Na2+ + CO3-2  + 2H2O(l)

Ecuación Iónica Neta:

OH-(Aq)  + Ca+2 (aq) + HCO3-  ( CaCO3(s ) +  H2O(l)

TUBO 2
En un tubo de ensayo se coloco  una punta de espátula con carbonato de cálcio y acido clorihidrico (conc) y observamos de inmediato una reaccion efervescente . con el agregado de  NaOH (aq)    tomo um color amarillo
Ecuación Molecular:

2 NaOH (aq)   + Ca(HCO3)2  (aq)  ( CaCO3(s ) +  Na2C03 (aq) + 2 H2O(l)

Ecuación Iónica Completa:
2 Na+(Aq) + 2 OH-(Aq)  + Ca+2 (aq) + 2HCO3- ( CaCO3(s )+ Na2+ + CO3-2  + 2H2O(l)

Ecuación Iónica Neta:

OH-(Aq)  + Ca+2 (aq) + HCO3-  ( CaCO3(s ) +  H2O(l)

� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





H2SO4





� EMBED Equation.3  ���
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