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ALKA-SETZER: determinacion de la cantidad de bicarbonato en un antiacido

Introducciodn

En esta préactica se busca determinar experimentalmente el contenido de bicarbonato (HC03) presente en un antiacido comercial, como puede ser el
Alka-Seltzer®, en forma de bicarbonato sédico (NaHC 05, masa molecular 84 g/mol). Para ello lo haremos reaccionar con los protones de un medio acido
clorhidrico, generando y cuantificando el CO, gaseoso segun la siguiente reaccion:

HCO; + H* 2 H,C05 2 H,0 + CO,

A través de la medida del volumen V y conocidas las condiciones experimentales del laboratorio (P4, ¥ T) podremos determinar la cantidad de moles de CO,
gue han sido generados, lo que a su vez nos permitira determinar por estequiometria la cantidad de bicarbonato que habia en el fragmento que ha
reaccionado, y relacionarlo con el comprimido efervescente de partida. Para ello debemos emplear:

- Laley general de los gases ideales aplicadas al CO,: P, V=mny, R-T

- La ley de Dalton de las presiones parciales considerando que en la cdmara generada coexisten el CO, y vapor de agua a una presion igual a la
atmosférica: pcoz = Patm + Puzo
, o 5 - . 0,80 mL CO,
- La solubilidad del CO, en el medio liquido de reaccion (coeficiente de Bunsen del gas): /mL de medio liquido

760 mmHg.

en condiciones de 25 °C y

Disoluciones

Necesitaremos una disolucién de volumen 25 mL y concentracién 6 M de HCI. Partiremos de &cido clorhidrico comercial del 37% de pureza en peso y
densidad 1,19 g/mL (masa molecular: 36,45 g/mol)

Procedimiento experimental

1. Preparaciéon de la disolucion HCI 6 M (NOTA: posiblemente esta disolucién esté preparada, dependiendo del tiempo disponible para el
laboratorio). Si la disolucion 6 M de HCI no esta disponible, debera prepararse. Es 4cido concentrado, por lo que hara falta prepararla en campana
extractora con todos los elementos de seguridad (guantes y gafas incluidas), la campana funcionando y con luz, un vaso de precipitado para verter
el contenido de la botella de HCI comercial al vaso, y una probeta para verter el HClI comercial del vaso a la probeta y medir la cantidad necesaria.
Siempre que se prepara una disolucion de acido fuerte en el matraz debe haber algo de agua inicialmente (nunca afiadir acido en un matraz
completamente vacio). Tras verter la cantidad de acido medida con probeta, enrasar con agua destilada y volver al puesto de trabajo.

2. Se pesa una tableta de Alka-Seltzer® con 3 cifras significativas y se anota este dato.



3. Se parte con la espatula la pastilla hasta conseguir 2 6 3 fragmentos de masas comprendidas entre 0,20 y ——
0,25 g. Numerar los fragmentos y anotar sus masas exactas con al menos 3 cifras (es recomendable -
anotar el nimero de fragmento y su masa no sélo en la libreta, sino también en un papel de filtro sobre el
gue colocaremos el fragmento hasta utilizarlo). No desechar el antidcido sobrante por ahora.

4. En un vaso de precipitado se afladen aproximadamente 125 mL de agua (medida aproximada, no es
necesario emplear material volumétrico) y 2,0 mL de la disolucion de HCI 6 M. Posteriormente se
adicionara parte del antiacido sobrante y se agitara con la varilla de vidrio hasta su completa disolucion y <
unos 2 minutos mas una vez que termine de burbujear. Este contenido se vierte a través del embudo a la
derecha del esquema mostrado, y para eliminar la mayor parte de las burbujas se sube y baja dicho
embudo un par de veces observando como el liquido de la bureta de gases tiende a igualar su nivel con el
del embudo, desplazando con ello las burbujas de la manguera. Si continlan apareciendo burbujas
pequefias en la manguera o bureta de gases posteriormente, darle pequefios toques con la varilla para “
desprenderlas.

5. Se usara el erlenmeyer como recipiente de reaccién. En él se afladen 5,0 mL de HCI 6 M. Se ata con el hilo ‘] o §
disponible uno de los fragmentos de antidcido y se suspende mediante un hilo como se observa en la 2 5
figura, inmovilizando el hilo con el tap6n del erlenmeyer. La disolucién acida y la tableta no deben entrar en § 3
contacto antes de haber preparado el sistema para la medicion del gas (antes del paso 7), pues de lo ° 3
contrario empezaria la reaccion sin poder medir todo el CO, generado. g g

6. Se afloja la tapa del erlenmeyer para conseguir que el nivel del liquido de la bureta esté cerca del cero, y se R
eleva el embudo hasta que el nivel del liquido en la bureta de gases esté préximo a esta marca inicial. En é’
cuanto se cierra el sistema, la presién ejercida al cerrar el tapdén puede cambiar ligeramente este nivel y !
deberemos de nuevo mover el embudo hasta que los niveles de liquido dentro del tubo neumométrico (o ~
bureta de gases) y el embudo sean iguales ayudandonos de las pinzas y soporte, pues solo asi podemos ...

garantizar que la presion en el interior de la bureta es igual a la exterior (la atmosférica). No es
imprescindible que se encuentren en cero, pero si tomar nota exacta de la marca de volumen inicial.

7. La reaccion se inicia inclinando el erlenmeyer hasta que el trozo de tableta esté inmerso en el acido. Comienza a desprenderse gas y éste
empujard el nivel del liquido en el interior de la bureta de gases. Cuando la reaccion haya terminado y cese el desprendimiento de CO,, sin abrir el
tapén, se igualan de nuevo los niveles de liquido en el embudo y la bureta y se anota el valor como volumen final. Si nos olvidamos de igualar
volimenes y retiramos el tapon del Erlenmeyer, perderemos gas y no habremos tomado la medida del volumen final con una presion interna
conocida, por lo que habra que repetir el montaje con otro fragmento. Se espera una diferencia de volumen entre 30 y 40 mL, que depende de
muchos factores, el principal la masa del fragmento que ha reaccionado.

8. LIMPIAR TODO EL MATERIAL. NO VACIAR LA BURETA, PERO Si DESINFECTAR SU PARTE EXTERNA ASi COMO LOS SOPORTES

Lo recomendable es repetir la experiencia 2 6 3 veces, especialmente si obtenemos una diferencia de volumen inferior a 30 mL. No obstante, dependiendo
del tiempo disponible puede realizarse el experimento una Unica vez.



CALORIMETRO: determinacién de la entalpia de reaccién entre Zn y CuSO,

Introduccién

La determinacion experimental del calor de reaccion a presion constante (es decir, la entalpia del proceso) puede llevarse a cabo en un calorimetro a través
de la medida del cambio de temperatura producido durante dicha reaccién. El calorimetro o termo garantiza que no hay pérdidas de energia en forma de
calor hacia el entorno, por lo que la variacion de temperatura de su contenido puede relacionarse, a través de su calor especifico (energia necesaria para
elevar la temperatura de un objeto o medio), con la energia liberada por la reacciéon. Sin embargo, el calorimetro también gana o pierde parte del calor
durante la reaccion, y debe cuantificarse también cuanto de este calor absorbe el calorimetro en funcién de su capacidad calorifica (cantidad de calor
ganada o perdida por el calorimetro, el termémetro y los alrededores, expresada en cal/grado). Esto supone que el experimento debe involucrar dos pasos:

(1) Determinacion de la capacidad calorifica del calorimetro.

Para el primer proceso, permitiremos una transferencia de calor en el interior del calorimetro y cuantificaremos cuanto de ese calor no se emplea en el
cambio de temperatura del medio liquido que contiene, y por tanto cuanto calor se ha utilizado en variar la temperatura del calorimetro. Lo més facil es
mezclar dos masas de agua a temperaturas iniciales diferentes, por ejemplo 0°C y 40°C. Si las masas de aguas son iguales, se espera que la temperatura
final sea de 20°C (el agua caliente cede calor al agua fria hasta que ambas temperaturas se igualan). Sin embargo, como el calorimetro absorbe parte del
calor del agua caliente, la temperatura final realmente debe ser inferior.

El calor cedido por el agua caliente y absorbido por el agua fria se pueden relacionar por su masa (preferiblemente conocida con balanza en lugar de con
material volumétrico), el calor especifico del agua (1 cal- g 'K™1!) y la variacion de temperatura desde su temperatura inicial hasta la temperatura de
equilibrio que alcancen:

chdido por agua caliente — magua caliente * Cagua ' (Teq - Tagua Caliente)
Qabs por agua fria = Magua fria * Cagua : (Teq - Tagua fria)

Como el calorimetro ha absorbido parte del calor también ha variado su temperatura en una cantidad |K.ajorimetro * AT |, Siendo Keaorimerro 1@ Capacidad
calorifica del calorimetro y AT la varaiacion de temperatura igual a la temperatur final (T.q) menos la inicial (T,gua fria Si €l calorimetro contenia el agua fria

inicialmente). Por tanto:
|chdido por agua calientel = |Qabs por agua fria| + |Kcalorimetr0 : AT'

Despejando y sustituyendo
Magua caliente Cagua ' (Teq - Tagua Caliente) — Maguafria ° Cagua ' (Teq - Tagua frl'a)

Kcalorimetro -

Teq - Tagua fria

(2) Desarrollo de la reaccion y determinacion de los cambios de temperatura.

La reaccion quimica general es:
REDOX
CuSO, - 5H,0 + Zn —— Cu + ZnSO, + 5H,0



Se trata de una reaccion redox (reduccién-oxidacién) en la que los iones sulfato (SO,*) y las moléculas de agua de hidratacién de la sal no intervienen.
Como toda reaccidn redox tiene lugar a través de dos semirreacciones:

Semirreaccion de oxidacién: Zn > Zn** + 2e’

Semirreaccién de reduccién: Cu** + 2e- > Cu

La primera semirreaccion se corresponde con la formacion de ion Zn** desde sus elementos en estado naztural, por lo que su entalpia es igual a la entalpia
de formacion de este ion (-36,43 kcal/mol). La segunda reaccion es la opuesta a la formacioén del ion Cu®’, cuya entalpia de formacioén es 15,39 kcal/mol.
Esto nos permite determinar la entalpia teérica de la reaccion que esperamos obtener como resultado.

Durante la reaccion, si el sistema esta bien aislado y no permite pérdidas de calor, el calor que produce la reaccién debe ser igual a la suma de los calores
absorbidos por la disolucién (medio de reaccién) y por el calorimetro:

|Qliberad0 enla reacciénl = |Qabs por disolucic’)n| + |Qabs por calorl’metro|

Téngase en cuenta que, segun el criterio de signos, el calor desprendido es negativo y el ganado positivo, luego lo que matematicamente se puede igualar
son las cantidades absolutas de calor.

El calor absorbido por la disolucién serd igual a la masa del medio de reaccion (mgisoucisn, que incluye todo lo que se ha afadido al interior del calorimetro)
multiplicado por el calor especifico promedio de la disolucion (supondremos un valor de Cgisoucisn = 0,95 cal - g71K~1) por la diferencia de temperatura
(temperatura final menos temperatura inicial). Por su parte, el calor absorbido por el calorimetro es de nuevo |K.aorimetro - AT|, PEFO ya conocemos esta
constante y el incremento de temperatura es el mismo que para la reaccion.

|Qliberad0 enla reacci(’)nl = |mdisoluci()n ) Cdisoluci()n : AT' + |Kcalorimetr0 : AT'

El calor calculado es el que produce la cantidad de moles que ha reaccionado. Para determinar la entalpia es necesario dividir este calor por el nimero de
moles que ha reaccionado, es decir, del reactivo limitante. Este sera el dato de AH experimental que tendremos que comparar con el teérico.

Procedimiento experimental
Determinacién de la capacidad calorifica o constante del calorimetro

1. Se calienta en un vaso unos 100 gramos de agua, de masa conocida y anotada, hasta 50-52 °C en un vaso de precipitados. En otro vaso de
precipitados se procede de igual manera hasta alcanzar la temperatura de 30-32°C. Tener cuidado de no elevar la potencia de la placa calefactora al
maximo desde el principio, pues puede romperse el vaso de vidrio.

2. Una vez que lleguemos a esas temperaturas, introducimos el contenido del agua a 30°C en el termo que llamaremos calorimetro, tapamos con el
tapon que tiene el termdmetro insertado y esperamos a estabilizar su temperatura, anotando su valor como temperatura del agua fria. Igualmente, el
agua caliente la trasvasamos al segundo termo y esperamos también hasta que se estabilice la temperatura para anotar su valor.

3. Tras estabilizar ambas temperaturas, vertemos el contenido del termo con agua caliente en el calorimetro (el termo con agua fria), y agitamos
ligeramente para favorecer la transferencia de energia en forma de calor. Finalmente, una vez estabilizada la temperatura se anota su valor, Te,.



Determinacion del calor de reaccion.

1.

2.

6.

Vaciar el calorimetro del agua contenida en el paso anterior

Se disuelve en un vaso de precipitado 10,0 g de CuSO4-5H,0 (masa molecular 249,68 g/mol) en 190 mL de agua calentando, hasta que se
encuentre totalmente disuelto a unos 40 °C. Seguidamente, se introduce en el calorimetro y se tapa con el tapdn que contiene el termémetro de
referencia. Se deja estabilizar y se anota la temperatura alcanzada como temperatura inicial.

Se pesan 4,0 g de Zn en polvo empleando un vidrio de relo;.

Se vierte el cinc en polvo en el calorimetro rapidamente y se tapan, agitando vigorosamente durante la totalidad de la reaccion para facilitar el
contacto de las especies reaccionantes y evitar que la reaccién se detenga por formacion de una pelicula adherente de cobre sobre el cinc. Se anota
el ascenso de la temperatura, hasta que su valor vuelva a descender. La temperatura maxima sera el dato experimental que hay que utilizar para
calcular el incremento de temperatura producido durante la reaccién.

Por dltimo, se filtra el contenido del calorimetro. La disolucién resultante debe ser incolora y se espera un aumento de temperatura aproximado de
entre 8 y 11 °C. La persistencia de un color azulado revelaria que la reaccién no se ha completado, y suele estar acompafada por incrementos de
temperatura inferiores, debidos a una agitacién insuficiente y formacion de pelicula adherente de cobre sobre cinc.

LIMPIAR TODO EL MATERIAL Y DESINFECTAR LA PARTE EXTERIOR DE SOPORTES Y CALORIMETROS.

NOTA: EL FILTRO CON EL SOLIDO SE PUEDE TIRAR A LA BASURA Y LA DISOLUCION POR EL FREGADERO.



SOLUBILIDAD: determinacion de las magnitudes termodinamicas del KNO; a
partir de su solubilidad en agua a varias temperaturas

Introducciodn
En esta practica se calcularan las magnitudes termodinamicas AH, AS e AG, a partir de la solubilidad, en moles/litro determinada en un intervalo de
temperaturas de 40 a 60 °C para el siguiente equilibrio:
KNO4(s) 2 K*(aq) + NOs (aq)

Para ello estableceremos el punto de equilibrio de solubilidad para cada temperatura. El punto de equilibrio es aquel en el que coexisten una forma soélida
(KNO; sdélido sin disolver enturbiando la disolucion) con la disolucién liquida y transparente pero saturada. Esta caracterizado por su temperatura y la
concentracién maxima soluble o solubilidad s a esa temperatura. Para determinarlo, deberemos conocer a qué temperatura exacta deja de ser soluble cada
concentracion de KNO3, caracterizado porque empiezan a formarse cristales de precipitado que enturbian la disolucion.

La constante de equilibrio de la reaccién viene dada por: K = [K']-[NOs]. En condiciones de saturacion, la concentracién de KNO; disuelta es igual a la
solubilidad s, y como por cada mol de KNO; se genera un mol de K y un mol de NO3, la constante de equilibrio queda:

K = [K'][NOs] = s's = §°

Si practicamente todo el nitrato potasico esta disuelto en el punto de equilibrio, esta solubilidad coincide con el nimero de moles de KNO; afiadido dividido
por el volumen de disolucion (en litros).

Por otro lado, la variacion de energia libre de Gibbs, AG, esta relacionada con la constante de equilibrio y con la temperatura a la que en cada caso se
establezca este equilibrio a través de:

AG=-RTInK
donde T es la temperatura en Kelvin y R es la constante universal de los gases, 8,314 J-K™*-mol™.

Cada valor de solubilidad tendra un valor de K y una temperatura, por lo que tendra un valor de AG diferente. Conocidos los valores de K para cada
temperatura T, podremos aplicar la forma lineal de la ecuacion de Van't Hoff que relaciona su dependencia con la variacién de entalpia del proceso, AH, la
cual en aproximacion consideraremos invariante con la temperatura (la cantidad de calor que debe recibir el sistema para disolver la sal realmente varia con
la temperatura, pero despreciaremos esta variacion al ser minima):

H 1
In(K) = “®'T + constante



Mediante la representacion grafica adecuada podremos obtener el valor de AH. Finalmente, para obtener la variacion de entropia AS debemos despejar de
la ecuacion:

AG = AH - TAS

teniendo en cuenta que cada temperatura tiene su valor de AG (determinado anteriormente) y por tanto proporcionara un valor ligeramente diferente de AS.

Procedimiento experimental

1. Pesar en un tubo de ensayo 15-16 g de KNOg, anotando la cantidad exacta. Para ello el tubo de ensayo puede colocarse dentro i
de un vaso de precipitado que lo mantenga casi vertical en la balanza y tarar la misma con el tubo y el vaso encima. F

2. Montar el sistema como en la figura, con el tubo de ensayo sujeto por la pinza y en su interior el termémetro, varilla de metal y la
sal que hemos pesado. El termémetro se ajusta al tapén de manera que el bulbo quede lo méas préximo posible al fondo del :
tubo. El asa del agitador debe estar alrededor del bulbo del termémetro. i Bl

3. Afadir desde la bureta 12,0 ml de agua destilada. Cerrar el tubo con el tapdn y con el termémetro y el agitador en su interior.

4. Calentar esta mezcla al bafio Maria hasta disolucién completa, agitando. Marcar con permanente el nivel de agua. T\\ L
| |
o . . . . . . L. )
5. Sacar el tubo del bafio, dejando que se enfrie mientras se agita lentamente para evitar asi la sobresaturacién. Desconectar la 1 I
placa calefactora. 1
6. Anotar la temperatura a la que aparecen los primeros cristales, identificado porque la disolucién se enturbia. f

7. Afiadir a la disolucion anterior 2,0 mL de agua destilada, y calentar hasta que todo el sélido se haya disuelto. Volver a
determinar el volumen de la disolucion y la temperatura de equilibrio, como anteriormente se sefiald durante el enfriamiento.
Marcar con permanente el nivel de agua.

8. Repetir el ciclo hasta tener 4 medidas en total, afladiendo 2 mL de agua destilada cada vez.

9. Al terminar con la ultima medida, vaciar y secar el tubo de ensayo con papel. Medir con la bureta cada uno de los volimenes
reales de disolucién (no Unicamente disolvente) afiadiendo agua desde la bureta, y anotarlos.

10.LIMPIAR TODO EL MATERIAL, DESINFECTANDO CONTROLES DE PLACA CALEFACTORA, SOPORTES, PINZAS Y
VARILLA.



CRIOSCOPIA: determinacién de la masa molecular de la urea por crioscopia

Introduccién

Debido a la mayor estabilidad (menor potencial quimico) que tiene una mezcla o disolucién ideal respecto a los componentes puros, a medida que se afiade
soluto a un disolvente liquido y se forma una mezcla homogénea (disolucion), se alteran algunas propiedades fisicas del medio liquido que supone la

disolucidn respecto a la del disolvente puro. Al surgir como consecuencia de mezclar o co-ligar varios compuestos, estas propiedades reciben el nombre de
Propiedades Coligativas y son las siguientes:

p A
a) La disolucion es capaz de ejercer una presion osmotica por la tendencia del
disolvente a fluir desde disoluciones mas diluidas a mas concentradas por, a fin de
igualar concentraciones.
b) Disminuye la presién de vapor ejercida por el liquido, por disminuir el nimero de 1 otm

moléculas de liquido que tienden a transferirse a la fase de vapor. -
c) A consecuencia de lo anterior, aumenta la temperatura T, necesaria para alcanzar
una presion de vapor de 1 atm, necesario para ebullir el liquido a presién
atmosférica. Esto es equivalente a decir que aumenta el punto de ebullicion desde T,
hasta Ty (aumento ebulloscépico)
d) También es necesario disminuir mas la temperatura para que el liquido (disolvente) se
congele, por lo que la temperatura de congelacion disminuye desde Ty hasta T¢*.

A este dltimo fenémeno (a presion constante) se le denomina Descenso Crioscopico. Junto
con la disminucidn de la presion de vapor y el aumento ebulloscopico, se trata de propiedades
gue son deducibles desde el diagrama de fases del disolvente puro y la disolucién (diagrama a
la derecha) ya que la mayor estabilidad del medio liquido al formarse la disolucién aumenta )
los intervalos de presion y temperatura a la que liquido es el estado de agregacion mas estable Ti Ti n
(regidn azul para el disolvente puro sin soluto, azul + verde para la disolucion).

=1
=1
h‘

El descenso de la temperatura de congelacion se aplica, por ejemplo, para evitar la congelacion de los circuitos refrigerantes de agua del automovil, para
evitar la formacion de placas de hielo en las carreteras, o para aumentar la capacidad de enfriamiento del hielo en las heladeras tradicionales.

Teoricamente, para disoluciones diluidas, en las que el soluto ni se asocia ni se disocia, el descenso crioscopico viene dado por:
AT = Tf pisotucion = Tf pisowente puro = —Kr - m

Donde: Ks es la constante crioscdpica que s6lo depende de las propiedades fisicoquimicas del disolvente y en el caso del agua destilada su valor es de 1,86
K-kg/mol; y m es la molalidad de la disolucion expresada por el cociente de los moles de soluto entre la masa del disolvente en kilogramos:



Nsoluto

masapisolvente(k9)

Por tanto, conociendo la masa de soluto y disolvente afiadida a una mezcla y a partir de la medida experimental de la temperatura de fusion (congelacién) de
la disolucién respecto y del disolvente puro, se puede determinar la molalidad de la disolucion. Con la molalidad se pueden determinar los moles de soluto
gue se han afadido ya que conocemos la masa en kilogramos del disolvente. Finalmente, sabiendo la masa de soluto afiadida, los datos nos permitiran
determinar su masa molecular.

Procedimiento experimental

1

N

Si no estuviera preparada la mezcla criogénica, debe procederse como sigue: Se prepara una mezcla frigorifica o criogénica (generadora de frio)
basada en el descenso crioscOpico, constituida por capas sucesivas de sal comin (NaCl) y de hielo picado en un medio adiabatico (termo). Es
importante prepararla con el tubo de ensayo (en el cual se va a realizar la experiencia) colocado en su interior desde que tengamos unas 2 capas, para
crear el espacio suficiente donde posteriormente se emplazara este tubo. El equilibrio entre la disolucidon liquida, el hielo, sumados al propio efecto
del descenso crioscopico que produce la sal en la mezcla, nos permite alcanzar hasta 21 °C por debajo de la temperatura de congelacion del agua pura
con un medio en el que coexisten fase sélida (hielo y sal) y fase liquida o acuosa, que favorece el contacto con el tubo de ensayo.

Terminada la mezcla frigorifica, se saca de nuevo el tubo de ensayo para que alcance la temperatura del laboratorio y se tapa el termo.

Se pesan 2,3 g de urea en un vaso tarado (anotar la masa exacta), luego se afiaden 100 mL de agua destilada. Se disuelven mediante agitacion y se
reserva la disolucion.

Se vierten en el tubo de ensayo unos 40 mL de agua destilada, se introducen la sonda de temperatura y la varilla de metal, de forma que el aro
metalico quede rodeando la sonda para permitir agitacion continua. Anotar el valor de temperatura inicial (valor de tiempo “cero”).

Se introduce el tubo de ensayo con agua destilada en el hueco de la mezcla frigorifica y se activa en ese momento el cronémetro. Se anotan los
valores de temperatura cada 30 segundos, mientras se agita suavemente con la varilla. Se debe tener preparada la tabla con anterioridad para poder
anotar la temperatura cada 30 segundos pero minimizando en lo posible el tiempo que dejamos de agitar. La sonda debe permanecer separada de las
paredes del tubo y del fondo, ya que de lo contrario registrara una temperatura muy proxima a la del bafio criogénico en lugar de la temperatura del
medio liquido del interior del tubo. Anotar el valor minimo de temperatura al que se llega y su tiempo, y continuar tomando medidas hasta que se
logre un valor estable durante 2 minutos.

Se saca el tubo de ensayo del termo, se tira el agua, se sacude bien y se deja fuera de la mezcla criogénica unos minutos, hasta que vuelva a adquirir
la temperatura del laboratorio, mientras se cierra el termo con la tapa para evitar que la mezcla criogénica se descongele.

Se vierten en el tubo de ensayo unos 40 mL de la disolucién de urea preparada inicialmente y se repite todo el procedimiento de los puntos 4 a 6
anteriores. Al terminar se dejan los termos tapados con la mezcla frigorifica dentro.

Lavar todo el material, no tirar la mezcla criogénica, desinfectar sonda y termos en su parte exterior y su asa.

Calculos y representacion grafica

e Ademés de calcular el peso molecular experimental de la urea y compararlo con el tedrico, deben representarse los datos registrados de temperatura vs.
tiempo para el disolvente y la disolucion, con colores diferentes para diferenciarlos. Si es necesario se pueden despreciar los primeros puntos.



VAPORIZACION: determinacién del calor de vaporizacién del agua
HACER SIEMPRE ESTA PRACTICA ANTES DE ADSORCION

Introduccion

Cuando se encierra un liquido en un recipiente que contenga una camara de aire, parte de
ese liquido pasaré al estado de vapor, ejerciendo una determinada presion que dependera de
la temperatura del sistema. Esa se denomina presion de vapor del liquido y tendra un valor
para cada temperatura. Cuanto mas alta sea la temperatura, mayor sera la presion de vapor.
La presion de vapor p viene relacionada con la temperatura T por la ecuacién de Clausius-
Clapeyron, que en su forma lineal se expresa como:

AHypp 1
Ln(p) = — 2T + constante

donde el 4H,4, s la entalpia molar de vaporizacion. Al representar Ln(p) frente a 1/T, debe
salir una recta de pendiente —4H,,/R, de donde obtendremos el valor de AHqp.

Para determinar presiones de vapor de un liquido a diferentes temperaturas, deberemos
formar una camara de fase gaseosa en contacto con un liquido a fin de establecer el
equilibrio liquido-vapor a temperatura controlada. Conociendo los moles iniciales de aire
encerrados en esta camara (nimero de moles constantes durante toda la experiencia al no
entrar y salir aire, s6lo moléculas de agua), podremos determinar qué presion ejerce el aire a
cada temperatura, y suponiendo en aproximacion que toda la fase gaseosa se encuentra a
presion atmosférica podremos determinar la presion parcial de vapor de agua p a cada
temperatura T.

Procedimiento experimental
1. Anotar inicialmente la temperatura del laboratorio y la presion atmosfeérica.

2. Se llena la probeta con, aproximadamente, 10 mL de agua destilada. Tapando con un
dedo su extremo, se invierte y se sumerge completamente en un vaso de precipitado que
contiene también agua destilada. Sujétese la base de la probeta con las pinzas.
Montamos el sistema como se observa en la figura de la izquierda, con un termometro
en el interior del vaso y la probeta también sumergida totalmente.




3. Calentar el agua al tiempo que se remueve con la varilla de agitacion hasta que la burbuja se expanda hasta el 8 de la escala de la probeta, momento en el
gue se apaga a la placa calefactora.

4. Si se puede, se coloca un trozo de refractario (un azulejo, teja o similar) entre el vaso y la placa para facilitar que empieza a bajar la temperatura. Si se
hace la préactica individualmente, este procedimiento puede ser peligroso, por lo que se recomienda no hacerlo y simplemente esperar.

5. Se toman varias medidas de volumen de la camara de vapor y temperatura del bafio cada 5 minutos o cada 2 °C de temperatura. Se pueden anotar
medidas cada 5 minutos mientras se va haciendo una segunda practica (adsorcion). Para un enfriamiento méas répido puede afadirse hielo, pero si el
enfriamiento es demasiado rapido se aleja al sistema del equilibrio que queremos identificar.

6. Limpiar todo el material con agua y jabdn, y desinfectar soportes, pinzas y placa calefactora (rueda de regulacion).

NOTA.- Para que las lecturas de volumen fueran rigurosamente a la presion atmosférica, tendrian que estar los niveles del agua igualados dentro y fuera de la
probeta. El error que se comete con la probeta totalmente sumergida supone una sobrepresién que, en el peor de los casos, no llega a 1 mm de Hg. Sin
embargo, si la burbuja esta fuera del bafo, se enfria rapidamente con una gran disminucién del volumen y la invalidacion de la lectura correspondiente.

Calculos

1. Determinar el nimero de moles de aire en la cdmara. Para ello, deberemos conocer la temperatura de laboratorio y la presién atmosférica. Con la tabla
de presiones de vapor de agua a diferentes temperaturas, tomamos como valido el dato de presion de vapor de agua a la temperatura del laboratorio.
Aplicando la Ley de Dalton de las presiones parciales, la presion total en la camara (que sera igual a la atmosférica) es la suma de la presion parcial
del aire méas la del agua, con lo que nos permitird determinar la presion parcial del aire. Conociendo volumen y temperatura podremos calcular el
namero de moles de aire.

2. Para cada temperatura y volumen, calculamos el nimero de moles totales que hay en la cAmara suponiendo que se trata de una mezcla de gases
ideales. Restamos el nimero de moles de aire y de esta manera conoceremos el nimero de moles de agua que hay en el vapor de la cdmara.

3. Conociendo volumen, temperatura y nimero de moles de vapor de agua, podemos determinar la presion parcial de vapor de agua p, que utilizaremos
para elaborar la representacion grafica y determinar la variacion de entalpia junto con la pendiente. La entalpia de vaporizacion tedrica es de 40,7
kJ/mol, comparar el valor experimental obtenido con el tedrico.



ADSORCION: isoterma de adsorcién del dcido acético sobre carbén activo

Introduccion
En un proceso de adsorcion, se produce la adherencia y retencién de una sustancia (adsorbato) en la superficie de un material
capaz de retenerlo (adsorbente). Este proceso depende de la afinidad quimica (si hay quimisorcion) y otras interacciones
fisicoquimicas (fisisorcion, menos efectiva) entre las moléculas de adsorbato y el material adsorbente, ademas de la superficie que
expone este Ultimo, la cual se incrementa a mayor porosidad y caracter granulado. Hay varias expresiones que relacionan la
cantidad de adsorbato retenido en funcion de su concentracion en el medio y presencia de adsorbente para cada valor de
temperatura constante, es decir, varias expresiones para las isotermas de adsorcion. La mas simple, puramente experimental y
con aplicabilidad exclusiva a bajas concentraciones de adsorbato es la isoterma de adsorcién de Freundlich, expresada por:

X

m 14
siendo x la cantidad (moles) de sustancia adsorbida, m la masa total de adsorbente, k y n constantes caracteristicas de cada
equilibrio de adsorcion, y y la concentracion de adsorbato en la disolucion en equilibrio. Como adsorbato usamos el acido acético
(HAc) y como adsorbente el carbén activo.

Para determinar cuanto HAc se ha adsorbido en el carbon activo deberemos conocer la concentracion de la disolucion de acido
acético antes y después de ponerla en contacto con el adsorbente. Aunque preparemos una disolucién conocida de 0,4 M de
concentracion, la concentracion efectiva puede variar dependiendo del estado del reactivo, su volatilidad y condiciones de
preparacion. Para conocer exactamente la concentracion de acido antes y después de establecer el equilibrio de adsorcion es
conveniente valorarla con un patrén primario, constituido por disolucién de NaOH preparada a partir de Fixanal® o Tritisol® cuya
concentracion esta plenamente garantizada por el fabricante. Como en esta valoracion un mol de acido es valorado con un mol de
NaOH hasta el viraje del indicador (fenolftaleina), la concentracion del acido Myac la podemos conocer sabiendo los volimenes de
acido valorado (Vpac) Y el volumen de NaOH afiadido desde la bureta (Vnaon) mediante:
VNaon * 0,1M = Vyac - Muac

Gracias a las valoraciones antes y después de establecer el equilibrio, conoceremos la concentracion inicial de HAC (Minicia)) antes
de ponerla en contacto con el carbén activo; asi como su concentracion final (y) tras establecer el equilibrio. Sabiendo el volumen
V de disolucion que ha sido expuesto al carbén activo, podremos determinar la cantidad de moles adsorbidos mediante:

X = (Minicial - V)V

Con los datos obtenidos podremos representar la isoterma de Freundlich en su forma lineal (aplicando logaritmos):
X
log (E) = log(k) + n-log(y)



de modo que representando log (X) vs. log(y) podremos obtener los pardmetros de la isoterma k y n, caracteristico de cada
equilibrio adsorbente-adsorbato.

m

Procedimiento experimental
1. Deberemos contar con una disolucién NaOH patron primario, que se prepara disolviendo el contenido de una ampolla de
patron primario en un litro de agua o siguiendo las instrucciones del fabricante (probablemente ya esta preparada). Si no

esta disponible, también debe prepararse 100 mL de HAc 0,4 M, partiendo de acido acético glacial del 70% de pureza en

peso, masa molecular 60,05 g/mol y densidad 1,052 g/mL.

2. Se valoran 10 mL del acido acético preparado con NaOH 0,1 M para conocer exactamente la concentracion del acido. Para
ello se afladen unas 3-4 gotas de fenolftaleina a estos 10 mL de acido en el erlenmeyer, y se vierte lentamente NaOH

desde la bureta hasta que la fenolftaleina vire hacia una coloracion rosada.

3. Después se preparan varias disoluciones de acido acético (adsorbato) de 50 mL de volumen total directamente en los

frascos de color topacio. Para ello mezclaremos las siguientes cantidades de acido acético y agua:

Botella n° 1 2 3 4
mL de acido 50 mL (con bureta o probeta) 20 6 25 (segun la pipeta disponible) 10 | 5
mL de agua con bureta 0 30 6 25 (segun lo afadido de acido para completar 50 mL) | 40 | 45

4. A continuacion, se afiaden con la ayuda de una espatula 2,0 g de carbon activo en cada disolucion preparada, empleando

los embudos “cucurucho” al efecto, intentando no ensuciar todo con el carbon en polvo.

5. Se agitan los frascos para que se produzca un buen contacto y una buena adsorcion, durante unos 5 minutos. Tras la
agitacion se los deja reposar durante otros 5 minutos y se filtran para separar la disolucion, la cual se valora con el NaOH

0,1 M. Para la valoracién se toman los siguientes volumenes de disolucién:

6. Se lava el material, se desinfectan las buretas y sus llaves, se lavan los frascos y se dejan en estufa.

Disolucion

1

2

3

4

Vfiltrado/ mL

10

20

20

40




ORDEN DE REACCION: cinética de la reduccién del IO;™ con HSO;

Introduccién

Aunque las reacciones de los iones en disolucion suelen ser muy rapidas, la reduccién de los iones yodato (I03) con los iones bisulfito (HSO3) es lo
suficientemente lenta para que su cinética pueda ser estudiada por los métodos ordinarios de laboratorio. Esto se debe a que ambos iones tienen carga
negativa, y su repulsiéon electrostatica ralentiza en cierto grado la reaccién.

|03 + 3 HSO3 > I'+3S0,” +3H"

La velocidad de reaccion depende de una constante de velocidad, k, que depende de la reaccién y las condiciones experimentales (temperatura, medio de
reaccion, interferentes, etc.) y de las concentraciones de las sustancias reaccionantes. Para esta reaccion, la ecuacion de velocidad viene dada por:

v=k-[I05]" - [HSO; ™

siendo m y n los érdenes de reaccion respecto a los reactivos yodato (103) y bisulfito (HSO3’), que salvo excepciones se trata de numeros enteros. Cuanto
mayor el orden de reaccién respecto a un reactivo, mas influira un cambio de su concentracién en la velocidad de reaccion. Por tanto, determinar el valor de
este orden es indispensable para conocer la velocidad a la que puede proceder una reaccion quimica al cambiar la concentracidn de un reactivo.

En general, si las concentraciones de todos los reactivos excepto uno, en este caso el yodato (103, son iguales en varios experimentos asi como el resto de
las condiciones experimentales, se puede admitir que tales concentraciones (en este caso la del bisulfito (HSOj3)) pueden formar parte de una
pseudoconstante k’ de manera que:

k' =k-[HSO;]™

por lo que tendremos una expresién de velocidad que sélo depende de una pseudoconstante y la concentracidon del reactivo cuyo orden deseamos
determinar: v = k' - [I05]™. Tomando logaritmos:

log(v) = log(k") +n - log[l05]

Podemos determinar velocidades de reaccion, pero es mas facil determinar tiempos, que son inversamente proporcionales a la velocidad que tarda la
reaccion. Si determinamos el tiempo en que tarda una reaccién en consumir una misma cantidad de reactivo (tiempo de reaccién), la expresion anterior
puede expresarse como:

log(t) = —log (k') —n - log[105]

De la representacion de log(t) frente a log[lOs;] debe obtenerse una linea recta de pendiente -n (orden de reaccion respecto al yodato). Para identificar
cuando se ha consumido una misma cantidad de reactivo en varios experimentos, la cantidad de bisulfito (HSO3) afadida sera estequiométricamente
pequefia, de manera que se agotara antes que el yodato. En el momento en que se agota el bisulfito, los iones yodato (103" reaccionan con los iones yoduro
(I generando yodo molecular (l;). Este yodo molecular reacciona con disolucién de almidon afiadida en cantidad suficiente a modo de indicador, pues el
complejo yodo-almidén tiene una coloracién azul intensa y nos indica el tiempo de reaccion.

Reaccion “reloj” practicamente instantanea: 51" + 103" + 6 H*> 31, +3H,0



Procedimiento experimental

1. Si no estan preparadas, se preparan las siguientes disoluciones: 100 mL de concentracion 0,075 M en KIO3; (masa molecular 214 g/mol, pureza 99%), 50
mL de concentracién 0,015 M en NaHSO; (masa molecular 104,06 g/mol y pureza 99%) y disolucién de almidén* (esta Gltima debe estar lista).

2. Se llenan dos buretas, una con agua destilada y la otra con la disolucién de KlO;, mezclandose en las siguientes proporciones en 4 tubos de ensayo:

disolucién 12 22 32 42
mL yodato 10 8 6 4
mL agua 10 12 14 16

3. En los erlenmeyer se ponen 10 mL de la disolucion de bisulfito 0,015 M (medidos con pipeta) con 1 mL de la disolucién de almidén (medido con pipeta).
Se inicia la agitacion, bien manual o bien con agitador magnético.

4. Se le afiade al erlenmeyer el contenido del primer tubo de ensayo al tiempo que se acciona el cronémetro cuando termine de caer el contenido, y se mide
el tiempo que transcurre hasta que aparece el color azul oscuro. Se procede de igual forma con cada tubo de ensayo con lo cual se realiza la misma
reaccion con diferentes concentraciones de yodato.

5. Se recupera el agitador magnético (puede usarse otro iman), se limpia todo el material y se desinfectan los equipos.

*Disolucion de Almidén: Se mezclan 10 g de almidén con 20 a 30 mL de agua. Se hace una papilla y, una vez obtenida ésta, se afiaden unos 500 ml de
agua hirviendo (esta disolucion puede estar ya preparada).



ARRHENIUS: energia de activacion de la reaccion entre los iones BrO;™ y los Br’

Introduccion

Aunque las reacciones de los iones en disolucién suelen ser muy réapidas, la reduccion de los iones bromato (BO3) con los iones bromuro (Br) es lo
suficientemente lenta para que su cinética pueda ser estudiada por los métodos ordinarios de laboratorio. Esto se debe a que ambos iones tienen carga
negativa, y su repulsion electrostética ralentiza en cierto grado la reaccion.

Br03_+58r_+6H+938r2+3H20

La velocidad de la reaccion depende de la constante de velocidad, k, y de las concentraciones de los reactivos elevados a su correspondiente orden de
reaccion:

v=k-[Bro3]*-[Br-1° - [H*]¢

Esta constante de velocidad depende de las condiciones experimentales, y es muy sensible a la temperatura, T. Arrhenius fue el primero en proponer una
formulacion cuantitativa de tal dependencia en forma exponencial:

k = A . e(_Ea/R'T)
donde E, es la energia de activacidn, A el factor pre-exponencial o de frecuencia y R la constante de los gases.

Ademas, el tiempo necesario t para que se transforme una cantidad fija de reactivo es inversamente proporcional a k, por lo que esta ecuacion en forma
logaritmica puede expresarse como:

1

Ln(t) tant +Ea
n = constante —_— =
R T

Por tanto, determinando el tiempo que tarda la reaccion en generar una misma cantidad de producto a diferentes temperaturas, manteniendo el resto de
condiciones experimentales invariantes, podemos a través de la representacion adecuada calcular la energia de activacion de la reaccién. Esta energia de
activacién es una barrera de energia que deben superar los reactivos para que se produzca la reaccion entre dos moléculas. Cuanto mayor sea, mas lenta sera
la reaccion (mas energia habra que superar para que un chogue entre moléculas produzca la reaccidn), y a mayor temperatura, mas facil sera que las moléculas
adquieran esta energia, tardando menos en reaccionar.

Para determinar el tiempo necesario para que se transforme una cantidad fija de reactivo, se afiade una cantidad fija de fenol y unas gotas de rojo de metilo
como indicador. EI bromo formado reacciona con el fenol, produciendo tribromofenol y una vez que todo el fenol se ha agotado, el bromo, que continGa
generandose, reacciona con el indicador decolorandolo e indicando el tiempo de reaccion.

Procedimiento experimental



1. Sino estan preparadas, se preparan las siguientes disoluciones:

- 100 mL de disolucion acuosa de fenol 0,01 M (cuidado: es caustico y quema) a partir de fenol sélido (94,11 g/mol, pureza 98%).

- 100 mL de disolucion acuosa que sea, a la vez, 0,0833 M en KBr (a partir del solido, masa molecular 119g/mol, pureza 99%) y 0,0167 M en KBrO3
(a partir del solido, masa molecular 167 g/mol, pureza 99%)

- 100 mL de disolucién acuosa 0,5 M en H,SQO;, (a partir de acido sulfarico comercial, masa molecular 100 g/mol, densidad del &cido comercial 1,84
g/mL, pureza 98%).

- Disolucion etandlica de rojo de metilo en frasco cuentagotas

2. Se afladen en 4 tubos de ensayo 4 gotas de indicador rojo de metilo + 5 mL de disolucion bromato-bromuro (medidos con bureta) + 5 mL de
disolucién de fenol (medidos con pipeta).

3. Se afiade en un tubo de ensayo 2,5 mL de &cido sulfurico (medidos con pipeta).

4. Se toma el tubo de sulfirico y uno de los tubos de reaccién, y se llevan al bafio termostatico donde se introducen durante 1-2 minutos para que se
atempere. Habré bafios termostaticos a temperaturas de 35, 45 y 50 °C (comprobar con el termémetro), y se espera que la reaccion tarde mas en el
bafio de menor temperatura (tenerlo en cuenta puede ayudar a gestionar el tiempo de laboratorio de forma mas eficiente si hay gente esperando).
También debe hacerse el experimento a temperatura ambiente, para lo cual se dispondra de un vaso de precipitado grande que llenar con agua (para
gue amortiglie cualquier variacion de temperatura debido a la reaccion) a modo de termostato.

5. Una vez atemperados, se mezclan los contenidos vertiendo el acido sobre la mezcla de bromato-bromuro al tiempo que se acciona el cronémetro (si
se hace la practica individualmente, puede accionarse el cronémetro y a los, por ejemplo, 5 segundos exactos hacer la mezcla, con lo que al dato de
tiempo final deberemos restarle los 5 segundos adicionales). Se agita con movimientos circulares y arriba-abajo para favorecer el contacto y que la
mezcla sea homogeénea, hasta desaparicion del color rojo. En este momento se detiene el crondmetro y se anota el tiempo.

6. Después de decolorada la disolucion, aparece progresivamente una coloracion amarilla, debida a que continda generandose bromo. Antes de que esto
ocurra, los tubos de ensayo utilizados deben vaciarse en el contenedor de residuos halogenados, lavarse inmediatamente con agua destilada en el
momento y ponerse a secar boca abajo.

7. Laexperiencia se repite a todas las temperaturas con nuevas disoluciones.

8. Se limpiay desinfecta el material y se separan los tubos de ensayo utilizados para su correcto lavado y condicionamiento con acido sulfarico por parte
del personal técnico del laboratorio.

Bibliografia:

S. Glastonne, D. Lewis; Elements of Physical Chemistry, D. Van Nostrand Company Inc., New York, 1960.
J.L. Lathan, D.A. Jenkin, G.R.H. Jones; Selected Experiments in Physical Chemistry, Buttereworths, Londres, 1964.



PRESIONES DE VAPOR DEL AGUA A DisTINTAS TEMPERATURAS, EN MMH(

t,°C | 0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 t,°C | 0.0 0.2 0.4 0.6 0.8
-15 1436 | 1.414 | 1.390 | 1.368 | 1.345 10 9.209 | 9.333 | 9458 | 9.585| 9.714
-14 1580 | 1.534 | 1.511 | 1.485 | 1.460 11 9.844 | 9.976 | 10.109 | 10.244 | 10.380
-13 1.691 | 1.665 | 1.637 | 1.611 | 1.585 12 | 10.518 | 10.658 | 10.799 | 10.941 | 11.085
-12 1.834 | 1.804 | 1.776 | 1.748 | 1.720 13 | 11.231 | 11.379 | 11,528 | 11.680 | 11.833
-11 1.987 | 1.955 | 1.924 | 1.893 | 1.863 14 | 11.987 | 12.144 | 12.302 | 12.462 | 12.624
-10 | 2149 | 2116 | 2.084 | 2.050 | 2.018 15 | 12.788 | 12.953 | 13.121 | 13.290 | 13.461
-9 | 2326 | 2289 | 2.254 | 2219 | 2.184 16 | 13.634 | 13.809 | 13.987 | 14.166 | 14.347
-8 | 2514 | 2475 | 2437 | 2.399 | 2.362 17 | 14.530 | 14.715 | 14.903 | 15.092 | 15.284
-7 | 2715 | 2674 | 2.633 | 2.593 | 2.553 18 | 15.477 [ 15.673 | 15.871 | 16.071 | 16.272
-6 | 2931 | 2.887 | 2.843 | 2.800 | 2.757 19 | 16.477 | 16.685 | 16.894 | 17.105 | 17.319
-5 | 3163 | 3.115 | 3.069 | 3.022 | 2.976 20 | 17.535|17.753 | 17.974 | 18.197 | 18.422
4 | 3410 | 3.359 | 3.309 | 3.259 | 3.211 21 18.650 | 18.880 | 19.113 | 19.349 | 19.587
-3 | 3673 | 3620 | 3.567 | 3.514 | 3.461 22 | 19.827 | 20.070 | 20.316 | 20.565 | 20.815
-2 | 3956 | 3.898 | 3.841 | 3.785 | 3.730 23 | 21.068 | 21.324 | 21.583 | 21.845 | 22.110
-1 4258 | 4196 | 4.135 | 4.075 | 4.016 24 | 22.377 | 22.648 | 22.922 | 23.198 | 23.476
-0 | 4579 | 4513 | 4.448 | 4.385 | 4.320 25 | 23.756 | 24.039 | 24.326 | 24.617 | 24.912
0 | 4579 | 4647 | 4.715 | 4.785 | 4.855 26 | 25.209 | 25.509 | 25.812 | 26.117 | 26.426
1 4926 | 4998 | 5.070 | 5144 | 5.219 27 | 26.739 | 27.055 | 27.374 | 27.696 | 28.021
2 | 5294 | 5370 | 5.447 | 5525 | 5.605 28 | 28.349 | 28.680 | 29.015 | 29.354 | 29.697
3 | 5685 | 5766 | 5.848 | 5931 | 6.015 29 | 30.043 | 30.392 | 30.745 | 31.102 | 31.461
4 | 6101 | 6.187 | 6.274 | 6.363 | 6.453 30 | 31.824 | 32.191 | 32561 | 32.934 | 33.312
5 | 6543 | 6635 | 6.728 | 6.822 | 6.917 31 33.695 | 34.082 | 34471 | 34.864 | 35.261
6 | 7.013 | 7.111 | 7.209 | 7.309 | 7.411 32 | 35.663 | 36.068 | 36.477 | 36.891 | 37.308
7 | 7513 | 7617 | 7.722 | 7.828 | 7.936 33 | 37.729 | 38.155 | 38.584 | 39.018 | 39.457
8 | 8045 | 8.155 | 8.267 | 8.380 | 8.494 34 | 39.898 | 40.344 | 40.796 | 41.251 | 41.710
9 | 8609 | 8727 | 8845 | 8965 | 9.086 35 | 42175 | 42.644 | 43117 | 43.595 | 44.078
36 | 44.563 | 45.054 | 45549 | 46.050 | 46.556

37 | 47.067 | 47.582 | 48.102 | 48.627 | 49.157

38 | 49.692 | 50.231 | 50.774 | 51.323 | 51.879

Tomado de HandBook of Chemistry and Physics, pag. D-92, 39 | 52.442 | 53.009 |53.580 | 54.156 | 54.737
©1964 THe CremicaL Russer Comeany CRC 40 | 55.324 | 5581 |56.51 | 57.11 [ 57.72
41 58.34 |5896 |5958 | 6022 |60.86
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Banco de datos complementarios para las prdcticas

ALKA-SETZER

CRIOSCOPIA

VAPORIZACION

Volumen inicial: 3,0mL
Temperatura inicial: 20 °C
Presion atmosférica: 760 mmHg

ORDEN DE REACCION

T(2C) Vol. (mL)
85 7,0
80 5,9
75 5,2
72 4,9
68 4,6
64 4,3
ADSORCION

Vol. valoracion inicial: 33,8 mL.

Exp. Vol. Valorante (mL)
1 254
2 11
3 4,1
4 2,9

Vol. KIO; t (min:seg)
10 00:24
8 00:30
6 00:41
4 01:02
2 02:28
ARRHENIUS

T(°C) t (min:seg)
18 07:41
25 04:30
35 02:11
45 01:07
55 00:35

Usar estos datos en caso de que no sea posible adquirir toda la informacion en el laboratorio. Los datos que faltan

Masa total de la pastilla: 3540 t (s) Temperatura (2C)
Masa de fragmento: _ 0,250 g Agua | Disol. urea
Temperatura de laboratorio: 20 °C
Presién atmosférica: 720 mmHg 120 3.2 /.3
Volumen inicial: 0,4 mL 180 | 6.3 3.5
Volumen final: 355 mL 210 5.3 2.2
240 4.1 0.9
CALORIMETRO 270 | 2.6 -0.3
300 1.5 -1.2
Parte 1: 330 0.5 -2.1
Masa del agua fria: 100 g 360 | -05 1
Masa del agua caliente: 100 g
Temperaturas iniciales: 30y 50°C 390 | -14 1
Temperatura de equilibrio:  30,5°C 420 | 02 -1
450 -0.2 -1
Parte 2: 480 | -0.2 -1
Temperatura inicial: 40°C 510 | -0.2 1
Temperatura final: 10°C
SOLUBILIDAD
Masa KNOs: 1009
Exp Vol. Vol. T (°C)
Afadido Real
(mL) (mL)
1 7,0 74.2
2 10,0 56.6
3 13,0 45.1
4 16,0 36.5
5 19,0 22,5 30.8

son los mismos que los indicados en el guidn de cada préactica.




