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1. INTRODUCCION

Actividad 1  
Escribe una lista de reacciones químicas frecuentes en nuestra vida diaria.

Actividad 2  

ALGUNOS PROCESOS QUIMICOS

Durante el curso pasado, vimos que se podían producir reacciones químicas al someter las sustancias a calenta​miento (p.e., descomposición del azúcar y del clorato de potasio), a la acción de la corriente eléctrica (p.e., electrólisis del agua acidulada) o a la acción de la luz (p.e., oscurecimiento del cloruro de plata). También sabemos que cuando una sustancia se quema, ésta se combina con el oxígeno del aire, reacción que recibe el nombre de combustión. La combustión, que va acompañada de un gran desprendimiento de energía, es un caso parti​cular de la oxidación, que, en su primer significado, es la reacción de una sustancia con el oxígeno. Otro ejem​plo de reacción química lo constituye la meteorización química: los minerales que forman una roca, en contacto con el oxígeno, el agua y el dióxido de carbono de la atmósfera, varían su composición química y se transfor​man en otros minerales (p.e., los feldespatos del grani​to, por la acción del agua, se convierten en arcillas). Finalmente, se puede citar un ejemplo de cambio químico producido por microorganismos: la fermentación. Los mohos u hongos unicelulares provocan la descomposición de la glucosa en alcohol y dióxido de carbono (p.e., la levadura hace 'subir' un pastel o el mosto se transforma en vino).

En este Programa de actividades vamos a establecer los principios básicos que rigen las reacciones químicas, lo que nos ayudará a controlarlas. Dicho control interesa principalmente por tres razones: en primer lugar, para tomar precauciones en el manejo de sustancias inflamables o tóxicas; en segundo lugar, para obtener sustancias que no se encuen​tran en la naturaleza (aleaciones, plásticos, pinturas, medicinas, fibras, etc); y en tercer lugar, para utili​zar la energía liberada en las reacciones (combustiones, pilas eléctricas, etc).
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En el estudio de las reacciones químicas interesa cono​cer cómo se producen, hasta dónde evolucionan, la velo​cidad a la que se transforman las sustancias implicadas, qué cambios materiales tienen lugar y su estudio cuanti​tativo y qué intercambios energéticos se dan en el curso de las reacciones. Y eso es lo que haremos en las pági​nas que siguen.

2. ¿COMO SE PRODUCEN LAS REACCIONES QUIMICAS?

2.1. Modelo de colisiones

Actividad 3  

ROMPIENDO ENLACES

El modelo elemental para las reacciones químicas que vamos a estudiar está basado en dos teorías acerca de la materia: por un lado, la concepción atómico‑molecular, y por otro, la teoría cinética. De acuerdo con ambas se acepta que las partículas que constituyen la materia (átomos, moléculas o iones) están en continuo movimiento debido a la agitación térmica.

Un requisito previo indiscutible para que se produzca una reacción química es que las partículas que van a reaccionar choquen entre sí.

Una reacción química tiene lugar cuando en una colisión particular se produce la formación de sustancias que no estaban presentes antes de la misma.  Las sustancias pueden ser nuevas porque se han roto unos enlaces, o porque se han formado enlaces nuevos, o porque han ocurrido ambas cosas a la vez. Una reacción química es, entonces, el resultado de una redistribución de átomos.
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Consideremos, p. e., la reacción entre el hidrógeno y el oxígeno para formar agua. Para que tenga lugar la reac​ción es preciso que se produzca la ruptura de los en​laces existentes en las moléculas de hidrógeno y oxíge​no, formándose simultáneamente los nuevos enlaces de la molécula de agua, tal como se muestra en la fig. 1. 
De acuerdo con lo anterior, indica qué requisitos deben cumplir los choques entre las partículas para que se produzca una reacción química.  Puedes concretar tu discusión en la reacción entre I2(g) y H2(g) ‑que son los reactivos‑ para formar HI(g) ‑producto de la reac​ción‑.
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2.2. Cambios energéticos en las reacciones químicas

Actividad 4  
ENERGIA DE ACTIVACION

En el caso más general de reacción química, además de ciertas condiciones bastante estrictas en cuanto a la orientación de las moléculas, también se requiere una energía, llamada energía de activación, para que se produzca la reacción. Es la energía necesaria para rom​per los enlaces primi​tivos y permitir así la posible formación de otros nuevos.

Así, p.e., la reacción de la síntesis del agua no tiene lugar en condiciones ambientales normales. Sin embargo, es suficiente una chispa o una llama para que la misma se produzca violentamente.

Por otro lado, cuando se establecen los nuevos enlaces se libera cierta cantidad de energía, que será mayor cuanto mayor sea la estabilidad de los compuestos forma​dos. P.e., cuando se forma 1 mol de moléculas de hidró​geno a partir de 2 mol de átomos de hidrógeno se liberan 436'2 kJ o cuando se forma 1 mol de moléculas de oxígeno a partir de 2 mol de átomos de oxígeno se liberan 494'8 kJ.

La energía total implicada en una reacción química es entonces el resultado del balance entre la energía de activación (necesaria para que se rompan los enlaces iniciales) y la energía que se libera en la formación de los nuevos enlaces.

A partir de los valores relativos de estas dos energías, es decir, suponiendo que una es mayor o menor que la otra, deduce razonadamente cuándo la reacción será exo​térmica (esto es, con desprendimiento de energía en forma de calor) o endotérmica (es decir, con absorción de energía en forma de calor).
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Actividad 5  
Los cambios energéticos asociados a las reacciones quí​micas se esquematizan como se indica en la fig. 2, en la que E1 y E2 representan, respectivamente, las ener​gías de los reactivos y los productos, siendo Ea la energía de activación.

(a) Interpreta dichas gráficas. ¿Cuál corresponde a reacción exotérmica y cuál a endotérmica?.

(b) ¿Qué representa ER?.

Actividad 6  
Clasifica las siguientes reacciones en exotérmicas y endotérmicas.

(a) Al acercar la llama o una chispa a una corriente de gas butano, se produce dióxido de carbono y agua, de acuerdo con:


C4H10(g) + (13/2) O2(g)   ‑‑‑‑‑‑>  2 CO2(g) + 5 H2O(g)

(b) Cuando se calienta clorato de potasio se descompone en oxígeno y cloruro de potasio.

Actividad 7  
Vamos ahora a proceder a la determinación experimental de una energía de reacción.

(a) Mezcla en un calorímetro 100 cm3 de una disolución de hidróxido de sodio de concentración 2 mol/l con 100 cm3 de una disolución de ácido clorhídrico de idéntica concentración. Antes de mezclarlas, mide la temperatura de las mismas.

(b) Después de la mezcla, se produce una reacción quími​ca cuya naturaleza se estudiará en la Unidad si​guiente. Mide la temperatura final.

(c) Suponiendo que todo el calor producido en la reac​ción sea absorbido por el agua ‑lo que se trata de una aproximación‑, calcula la energía de reacción.

(d) Teniendo en cuenta que en dicha reacción se han formado 0'2 mol de cloruro de sodio, expresa la energía de reacción en 'kJ/mol de sal obtenida'.

2.3. Reversibilidad de las reacciones químicas

Actividad 8  
(a) De acuerdo con el modelo de colisiones propuesto, discute si es posible que la reacción transcurra también en sentido contrario, es decir, reacción de los productos para regenerar las sustancias ini​ciales. Se puede concretar la discusión con el si​guiente ejemplo: se sabe que el H2(g) y el I2(g) reaccionan para dar HI. ¿Podrá el HI(g) reaccionar entre sí para formar H2 y I2?.

(b) Precisa para qué tipos de procesos: entre gases, entre sólidos y gases, etc, es más fácil que la reacción transcurra también en sentido contrario.

3. LA ECUACION QUIMICA: SU SIGNIFICADO MATERIAL

Actividad 9  

LAS FORMULAS NOS AYUDAN ...

Una reacción química se representa mediante una ecuación química, la cual debe indicar, de la forma más fiel posible, lo que ha sucedido en el proceso químico. En una ecuación química se puede distinguir dos significa​dos:

( Por un lado, suministra información cualitativa de las sustancias que intervienen, ya sea como reacti​vos o como productos. Cuando es necesario,  a las fórmulas de las sustancias intervinientes se añaden entre paréntesis las letras s, l, g y aq para indi​car que se encuentran en estado sólido, líquido, gaseoso o en disolución acuosa, respectivamente. Así, p.e., la reacción entre el hidrógeno y el oxígeno para dar agua, según las condiciones en que se realice, se simboliza:


H2(g) + O2(g) ‑‑‑>  H2O(l)   ó


H2(g) + O2(g) ‑‑‑>  H2O(g)

( Por otro lado, también suministra información cuan​titativa, siempre que la ecuación esté igualada. Ello requiere el uso de las leyes de conservación de la masa ‑o, lo que es equivalente, del número de átomos‑ y la carga.

Una ecuación química igualada nos indica:

- la relación entre los números de átomos y moléculas de las sustancias que intervienen;

- la relación entre los moles de átomos y moléculas de las sustancias que intervienen;

- en el caso de una reacción entre gases, la relación entre los volúmenes, medidos a la misma presión y temperatura, de las sustancias que intervienen.

Nótese, sin embargo, que una ecuación química no indica directamente la relación entre las masas de las sustan​cias, pero éstas son fáciles de hallar disponiendo de una tabla de masas atómicas relativas. P.e., la ecuación química igualada de la síntesis del  gua:


2 H2(g) + O2(g) ‑‑‑>  2 H2O(g)

nos indica:


2 moléculas   1 molécula      2 moléculas


4 moléculas   2 moléculas     4 moléculas


...


2 mol         1 mol           2 mol

                                                                        4 g            32 g            36 g

                                                    CNPT ‑‑>  44'8 litros    22'4 litros    44'8 litros


           2 volúmenes   1 volumen    2 volúmenes (*)

(*) Medidos en idénticas condiciones de T y P.     

Actividad 10  
Escribe correctamente e interpreta del mismo modo las ecuaciones correspondientes a los siguientes procesos químicos:

(a) Mediante calentamiento, el cobre reacciona con el oxígeno para dar un polvo negro ‑óxido de cobre(I)‑.

(b) El cloro arde en atmósfera de hidrógeno dando ácido clorhídrico. 

(c) El cinc es atacado por el ácido clorhídrico dando cloruro de cinc e hidrógeno.

(d) Los iones bario y sulfato de una disolución acuosa reaccionan para dar sulfato de bario insoluble.

Actividad 11  

... Y LOS CALCULOS TAMBIEN 

Las ecuaciones químicas permiten realizar cálculos sobre la cantidad de un reactivo necesaria para obtener una determinada cantidad de producto o la cantidad de pro​ducto obtenida a partir de una determinada cantidad de reactivo. Estos cálculos se califican como estequiomé​tricos.

Como ejemplo, estudiemos la siguiente reacción entre gases: el nitrógeno se combina con hidrógeno para formar amoniaco.

(a) Escribe la correspondiente ecuación.

(b) ¿Qué volumen de hidrógeno se necesita para hacer reaccionar 3 litros de nitrógeno, medidos en las mismas condiciones?. ¿Qué volumen de amoniaco se obtendrá?.

(c) ¿Cuántos moles de nitrógeno se necesita para hacer reaccionar 5 mol de hidrógeno?. ¿Cuántos moles de amoniaco se obtendrán?.

(d) ¿Cuántos gramos de hidrógeno se necesita para hacer reaccionar 40 g de nitrógeno?. ¿Cuántos gramos de amoniaco se obtienen?.

(e) ¿Cuántos gramos de nitrógeno e hidrógeno se necesita para obtener 7 g de amoniaco?.

Actividad 12  

ALGORITMO PROPUESTO 

Para el estudio cuantitativo de las reacciones químicas se recomienda el siguiente algoritmo o procedimiento de resolución:

(1º) Escribe la ecuación química ajustada.

(2º) Expresa los datos en moles.

(3º) Establece las  relaciones estequiométricas co​rrespondientes.

(4º) Determina el resultado en moles.

(5º) Expresa el  resultado en las unidades que interese.

Aplica este algoritmo en los ejercicios que siguen.

Para eliminar el anhídrido carbónico de la cabina de la expedición del Apolo XI se utilizó hidróxido de litio.

(a) Escribe, igualada, la correspondiente ecuación quí​mica sabiendo que se forma carbonato de litio y agua.

(b) ¿Cuántos litros de anhídrido carbónico, medidos en  CNPT pueden eliminarse con 1 kg de hidróxido de litio?.

(c) ¿Cuántos gramos de carbonato de litio se producen en ese caso?.

(Respuesta: (b) 466'7 l; (c) 1539'2 g).

Actividad 13  
El gas hilarante, N2O, que causa histeria e inconscien​cia cuando se respira, puede obtenerse mediante la des​composición del nitrato de amonio, produciéndose también agua.

(a) Halla el volumen, medido a 25 ºC y 1 atm, de gas hilarante producido a partir de 150 g de nitrato de amonio.

(b) ¿Cuántos gramos de agua se obtiene entonces?.

(Respuesta: (a) 45'8 l; (b) 67'5 g).

Actividad 14  
Cuando el ácido clorhídrico ataca al magnesio se pro​duce un desprendimiento de hidrógeno.

(a) ¿Cuántos litros de hidrógeno, medidos en CNPT, se producirán cuando 40'5 g de magnesio reaccionen completamente con ácido clorhídrico?.

(b) ¿Qué masa de ácido clorhídrico se necesita para producir 12 g de cloruro de magnesio?.

(Respuesta: (a) 37'8 l; (b) 9'2 g).

Actividad 15  
Se hace reaccionar 5 kg de caliza, cuya riqueza en carbonato de calcio es del 85%, con ácido clorhídrico en exceso.

(a) Escribe, igualada, la correspondiente ecuación quí​mica sabiendo que se obtiene cloruro de calcio, agua y anhídrido carbónico.

(b) Halla el volumen de anhídrido carbónico, medido a 27 ºC y 900 mmHg, que se obtiene.

(Respuesta: (b) 882'9 l).

Actividad 16  

REACTIVOS EN EXCESO

En muchas ocasiones, los reactivos no se encuentran en la proporción estequiométrica, sino que uno de ellos, que podemos llamar reactivo limitante, condiciona la cantidad de producto que puede formarse.

Vamos a analizar seguidamente este tipo de problemas. Pero antes, un símil.

 'reacción química':


2 tostadas + 1 café  ‑‑‑‑‑‑>  1 desayuno

se puede representar mediante la ecuación: 


2 T + C ‑‑‑> D,

donde T y   son los 'reactivos' y D el 'producto'.

Si disponemos de 36 tostadas y 25 cafés, ¿cuántos desa​yunos podemos preparar? ¿Cuál es el 'reactivo' limitan​te?.

(Respuesta: 18 desayunos).

Actividad 17  
¿Cuántos gramos de agua se obtienen si se enciende una mezcla homogénea de 10 g de hidrógeno y 40 g de oxíge​no?.

(Respuesta: 45 g).

Actividad 18  
En un tubo de reacción caliente se introducen 1 kg de sulfuro de carbono y 2 kg de cloro, obteniéndose CCl4 y S2Cl2.

(a) Deduce qué reactivo se encuentra en exceso y cuál es el limitante.

(b) ¿Cuánto tetracloruro de carbono se produce?.

(c) ¿Cuál es, en mol, la composición final de la mezcla?.

(Respuesta: (b) 9'4 mol; (c) 3'8 mol de CS2, 9'4 mol de CCl4 y 9'4 mol de S2Cl2).

4. Reacciones químicas e intervienen gases
En el supuesto de que las sustancias que intervienen en una reacción química sean gases y se encuentren todos ellos en las mismas condiciones de presión y temperatura, se pueden realizar los cálculos directamente en volúmenes. En este caso, los coeficientes estequiométricos también indi​can la relación entre volúmenes de las sustancias que reaccionan o se for​man.
Por ejemplo, en la síntesis del agua, la ecuación 2H2(g) + O2(g) -> 2H2O(g) nos indica que:
	2 VOLÚMENES
	REACCIONAN
	1  VOLUMEN
	 PARA
	          2 VOLÚMENES

	DE HIDRÓGENO
	CON
	DE OXÍGENO
	DAR
	DE AGUA

	0 también que:
	
	
	
	

	2 L
	REACCIONAN
	1 L
	PARA
	2 L

	DE HIDRÓGENO
	CON
	DE OXÍGENO
	DAR
	DE AGUA


Este hecho se debe a que un mol de cualquier gas ocupa el mismo volumen a una presión y temperatura determinada, lo cual es una forma de enunciar la hipótesis de Avogadro.
El esquema de resolución cuando reaccionan dos sustancias en estado gaseoso es:

V(X)  --------------------------- > V(Y)
El cociente estequiométrico es igual a:
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donde vx y vy son los coeficientes estequiométricos de las sustancias X e Y.
Actividad 19  
Determina el volumen de amoniaco que se puede obtener a partir de 3,0 L de nitrógeno que se hacen reaccionar con exceso de hidrógeno, según la siguiente reacción, considerando que se encuentran en las mismas condiciones de presión y temperatura.
N2(g) + 3H2(g) -> 2NH3(g) 
Solución
Podemos trabajar directamente en volúmenes. En este caso, el cociente estequiométrico relacionará volúmenes de NH3 y de N2. El esquema de resolución es:

V(N2)    --------- > V(NH3)
El volumen de amoniaco será igual a:
V(NH3) = 3,0L N2 . (2L NH3/1LN2)
Actividad 20  
Determina el volumen de hidrógeno necesario para reaccionar con 15,0 L de oxígeno y formar agua. Las condiciones de presión y temperatura son constantes.
Actividad 21  
Se hacen reaccionar 10,0 dm3 de H2(g) con 10,0 dm3 de O2(g). 

a) ¿Qué volumen de vapor de agua se formará si la reacción tiene lugar a presión y temperatura constantes? 
b) ¿Qué volumen de reactivo quedará sin reaccionar?
La cantidad de un gas está relacionada con el volumen por la ley de los gases ideales (pV = nRT), de manera que siempre podremos calcular el volumen de una sustancia gaseosa consumida o producida en una reac​ción química utilizando esta ecuación.
Actividad 22  
El oxígeno fue preparado por primera vez por J. Priestley al calentar óxido de mercurio (II) (HgO). La ecuación de la reacción que tiene lugar es:
2HgO(s) --------- > 2Hg(l) + O2(g)
¿Qué volumen de oxígeno se puede preparar, medido a 20 °C y 1,00 atm, a partir de 1,00 g de HgO?
Actividad 23  
¿Qué masa de agua se ha de descomponer por electrólisis para obtener 100 L de hidrógeno medidos en condiciones normales? ¿Qué volumen de oxígeno se obtendrá en condiciones normales?
Actividad 24  
Cuando se añade ácido clorhídrico diluido sobre carbonato de calcio se desprende dióxido de carbono. ¿Qué volumen de dióxido de carbono, medido a 20 °C y a 2,50 atm de presión, se obtendrá si se hacen reaccionar 15,0 g de carbonato de calcio con ácido clorhídrico en exceso? La ecuación química de la reacción es:
2HCI(g) + CaCO3(s) -» CO2(g) + CaCI2(ac) + H2O(I)
5. Reacciones químicas en que intervienen disoluciones
En muchas reacciones, los reactivos utilizados se encuentran en forma de disoluciones acuosas. El conocimiento de los volúmenes y de las concen​traciones de las disoluciones empleadas nos permitirá calcular la cantidad de los productos obtenidos. Un esquema de resolución general podría ser:

Vx ---------------------- nx ------------------- ny
donde cx es la concentración del reactivo X e Y es el producto que se ha formado.
Actividad 25  
Se hace reaccionar cinc en exceso con 100 cm3 de una disolución de ácido clorhídrico 0,50 mol L-1. ¿Qué cantidad de hidrógeno obtendremos?
Solución
La ecuación química igualada de la reacción es:
Zn(s) + 2HCI(ac) -» ZnCI2(ac) + H2(g)
Puesto que el cinc se encuentra en exceso, el reactivo limitante es el HCI. Debemos determinar la cantidad de HCI que hay en los 100 cm3 (0,100 dm3) de la disolución de HCI y, después, la cantidad de H2 a partir del cociente estequiométrico. El esquema de resolución es:

V(HCl) ---------------------- n(HCl)  ------------------- n (H2)
La cantidad de HCI es:
n(HCI) = Vc = 0,100 dm3 X 0,50 mol dm-3 = 0,050 mol HCI 
La cantidad de H2 obtenida es:
n(H2) = n(HCI) x S(H2 / HCI) = 0,050 mol HCl (1mol H2/2molHCl)= 0,025 mol H2
Actividad 26  
Al reaccionar el magnesio con el ácido clorhídrico, se obtiene cloruro de magnesio e hidrógeno.
¿Qué cantidad de cloruro de magnesio obtendremos si hacemos reaccionar 100 cm3 de HCI(ac) 0,20 mol/dm3 con magnesio en exceso?
Actividad 27  
Una disolución de nitrato de plomo (II), Pb(NO3)2, reacciona con una disolución acuosa de yoduro de potasio (Kl), y se forma un precipitado de yoduro de plomo (II), Pbl2. Supongamos que se añaden 250 cm3 de una disolución 0,500 mol dm-3 de nitrato de plomo (II) a una disolución acuosa de yoduro de potasio. ¿Qué masa de yoduro de plomo (II) precipitará si se consume todo el nitrato de plomo (II)?
La determinación de la cantidad de un ácido o de una base presente en una muestra determinada es un problema frecuente al que se enfrenta el químico. Esta determinación se lleva a cabo aprovechando la reacción de neutralización entre un ácido y una base. Este proceso se denomina Valoración ácido-base

Valoración ácido-base

Por ejemplo, queremos conocer la concentración de una disolución de ácido clorhídrico (HCI) a partir de una disolución de hidróxido de sodio de concentración conocida, c(NaOH) = 0,10 mol dm-3. La figura 18 muestra el procedimiento que se debe seguir para realizar la valoración. La disolución de NaOH se coloca en una bureta, y en un erlenmeyer se aplica un volumen determinado de la disolución de HCI, V/(HCI) = 10,0 cm3, y unas gotas de indicador. Se añade la disolución de la base hasta que se produce un cambio de color en la disolución del erlenmeyer, lo cual indica que la base ha neutralizado el ácido, y se mide el volumen de base consumido, V NaOH) = 15,0 cm3.

La reacción es:                                      HCl + NaOH ------ NaCl  + H2O

Seguimos el siguiente esquema de resolución para determinarla concentración de la disolución de ácido
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Calculamos la cantidad de HCI que hay en los 10,0 cm’ de la disolucién:

0,10 moHNaOF 1 mol HCI
- Y dm3 JTmol nch -3
n(HCl) = 15,0 X 10~ * d ac) x T dmENaBHET 1 _= 1,5 x 10~ *mol HCI

¢(Hl)

La concentracion de HCl(ac) es:
_n_  15x103molHCl 5
M = = 75,0 x 707 dm? HCi(ag) ~ 1> Mol dm

Observemos que hemos expresado los voltimenes en dm?®.





Actividad 28  
Calcula la cantidad de NaOH que hay en 100 cm3 de una disolución de NaOH, teniendo en cuenta que para neutralizarlos son necesarios 76,0 cm3 de una disolución 1,00 mol dm-3 de H2SO4. ¿Cuál es la concentración de la disolución de la base?
6. ¿CON QUE VELOCIDAD SE PRODUCEN LAS REACCIONES QUIMICAS?

6.1. Definición operativa de velocidad de reacción

Actividad 29  
El problema de la determinación de la velocidad de reacción es una cuestión de evidente importancia prácti​ca. En algunos casos, interesa aumentar la velocidad de reacción para hacer rentables determinados procesos de obtención de sustancias; en otros, por el contrario, interesa disminuirla, hasta hacerla casi nula, cuando se quiere evitar procesos de descomposición. El primer paso es, en consecuencia, establecer una definición operativa de velocidad de reacción.

(a) Concretándola en un ejemplo, ¿cómo podrías medir la velocidad de reacción en el proceso químico:


HCl  +  CH2=CH2    ‑‑‑>   CH3‑CH2Cl          ?.

                                                                ácido        eteno                   cloroetano             

                                                            clorhídrico

(b) Da una definición operativa de velocidad de reacción para la reacción hipotética:   A  +  B  ‑‑‑‑>  C .

(c) ¿En qué unidades se mide la velocidad de reacción?.

Actividad 30  
En el estudio de la reacción general del tipo:


A + B ‑‑‑> C

se ha obtenido los siguientes resultados experimentales: 


   t (min)            [C] (mol/l)

               ___________________________________

                      0                 
0'0

                      2                
19'3

                      4              
26'0

                      6               
32'6

                      8               
36'0

                     10              
41'3

                     12              
45'0

                     14              
46'5

                     16              
48'4

                     18              
50'4

                     20              
58'3

(a) Calcula la velocidad de reacción media en intervalos de 4 s.  

(b) Idem. en intervalos de 2 s.

(c) ¿Cuál es la velocidad de reacción en un instante determinado (p.e., a los 10 s)?.

Actividad 31  

VELOCIDAD DE REACCION INSTANTANEA

La velocidad de reacción media del proceso químico:


A + B ‑‑‑> C

puede calcularse mediante cualquiera de las siguentes expresiones equivalentes:

                                     Δ [A]                Δ [B]               Δ [C]

                     vm = ‑ (((((( = ‑ (((((( = ((((((
                                      Δ t                    Δ t                   Δ t

La velocidad de reacción instantánea se calcula también mediante dichos cocientes, aunque imponiendo la condi​ción de que Dt sea lo más pequeño posible, es decir, 

la velocidad de reacción instantánea es el límite de la velocidad media cuando Dt tiende a cero. 

Matemáticamente, dicho límite es la derivada, por lo que la velocidad de reacción instantánea se expresa como sigue:

                                    d[A]               d[B]              d[C]

                     v = ‑ (((((( = ‑ (((((( = ((((((
                                     dt                   dt                  dt

El valor de la velocidad de reacción en un instante se puede obtener fácilmente si recordamos el significado geométrico de la derivada de una función en un punto: 

el valor de la velocidad de reacción instantánea es la pendiente de la tangente a la curva en una gráfi​ca concentración/tiempo en el punto considerado.

Actividad 32  
En la reacción química  H2 + I2 ‑‑‑‑> 2 HI, por cada mol de yodo e hidrógeno que se consume se forman 2 moles de ácido yodhídrico. En consecuencia, la velocidad de reacción se escribe:

                                 d[H2]                d[I2]               1           d[HI]

                  v = ‑ ((((((( = ‑ ((((((( = ((( (((((((
                                    dt                    dt                 2            dt

Define la velocidad de reacción para el proceso general

                      a A  +  b B  ‑‑‑‑>  c C  +  d D

en función de las distintas concentraciones.

62. ¿Cómo se determina experimentalmente la velocidad de reacción?

Actividad 33  

METODOS FISICOS O METODOS QUIMICOS

Una vez definida la velocidad de reacción se plantea el problema de su determinación experimental. Se trata, en realidad, de un doble problema: por un lado, el de cómo medir las concentraciones; por otro lado, cómo determi​nar su variación.

En cuanto a la medida de las concentraciones, no se suele proceder a la medida directa ‑métodos químicos‑, pues ello supondría un engorroso proceso de separación de la sustancia que va a ser analizada, varias pesadas, etc, con la consiguiente perturbación del sistema reac​cionante. En general, se recurre a medir alguna propie​dad que varíe con la concentración. Así, para una reac​ción entre gases, se puede medir la variación de presión a volumen constante o bien la variación de volumen a presión constante. Estos son ejemplos de mediciones físicas, las cuales se pueden realizar sobre el sistema mientras está reaccionando. Tienen la ventaja de hacerse con instrumentos de registro automáticos y, normalmente, son rápidas.

Otras mediciones físicas incluyen métodos ópticos, tales como la rotación del plano de polarización de la luz por una disolución, cambios en el índice de refracción de una disolución, color, turbidez o espectros de absor​ción. Entre los métodos eléctricos corrientes figuran la conductividad eléctrica de las disoluciones, el poten​cial eléctrico de una pila o la espectrometría de masas. También se emplean la conductividad térmica, la viscosi​dad de una disolución en la que se produce una polimeri​zación, los calores de reacción o los puntos de congela​ción.

¿Qué desventaja presentan los métodos físicos?.

Actividad 34  
Vamos a aplicar ahora la susodicha definición al cál​culo de la velocidad de reacción del proceso:


S2O82‑(aq)  +  2 I‑(aq)  ‑‑‑‑> 2 SO42‑(aq)  +  I2(aq)

                                                       ion pirosulfato  ion yoduro      ion sulfato        yodo   

en el que la concentración del ion pirosulfato se ha obtenido por colorimetría. Los resultados fueron:

                 t (s)      Lecturas            [S2O82‑]

                         colorimétricas        (mol/l)

             ______________________________________________


0
100'0
0'022


22 
90'5


53       
82'0 


80          72'0


108        63'5


134
59'5


180
48'0


212
43'0


246
38'5


280
34'5


335
29'0


370
26'0


413
23'5


475
18'5


530
18'0


586
16'2

             ______________________________________________ 

(a) Completa la tabla anterior sabiendo que la concen​tración es proporcional a la lectura colorimétrica.

(b) Representa gráficamente la concentración de ion pirosulfato frente al tiempo y calcula por el método de la pendiente la velocidad de reacción en los instantes t = 0, 60, 120, ... y 600 s.

(c) Representa gráficamente la velocidad de reacción frente a la concentración. ¿Existe alguna proporcio​nalidad entre ellas?. En caso afirmativo, propón la ecuación matemática correspondiente.

6.3. Estudio experimental de los factores de que depende la velocidad de reacción

Actividad 35  
A partir del modelo de colisiones y, a título de hipó​tesis, indica de qué factores puede depender la veloci​dad de reacción. Para cada uno de dichos factores justi​fica cualitativamente la hipótesis emitida.

Actividad 36  
En el caso de reacciones heterogéneas, en las que los reactivos no se encuentran en el mismo estado físico, existe un nuevo factor que influye en la velocidad de reacción: la superficie de contacto entre los reactivos.

(a) Predice cómo serán entre sí las velocidades de reac​ción cuando una disolución de ácido clorhídrico de concentración 2 mol/l ataca a:

( Trozos de mármol y mármol pulverizado.  

( Polvo de magnesio y cinta de magnesio.

( Polvo de cinc y un trozo de cinc.

(b) Compruébalo experimentalmente.

Actividad 37  
Indica un procedimiento general para determinar la influencia de la concentración de un reactivo en la velocidad de reacción. Explica concretamente la forma de obtener valores relativos de la velocidad de reacción y la manera de conseguir que las concentraciones de todos los reactivos menos uno sean constantes. Supóngase que la reacción tiene lugar en disolución.

Actividad 38  
Una reacción cuya evolución es fácil de seguir es la descomposición del tiosulfato de sodio (Na2S2O3) en medio ácido (HCl), en la que precipita azufre:


Na2S2O3 + 2 HCl  ‑‑‑> 2 NaCl + H2O + S + SO2

S2O32‑(aq) + 2 H+(aq) ‑‑‑>  H2O(l) + S(s) + SO2(g)

A partir de ella podemos contrastar la dependencia de la velocidad de reacción con la concentración. Toma 50 cm3 de una disolución de tiosulfato, cuya composición es 40 g/l, y viértelos en un erlenmeyer. Añade a la misma 6 cm3 de una disolución de HCl de concentración 2 mol/l y, al mismo tiempo, pon en marcha el cronómetro. Agita un poco el erlenmeyer y colócalo sobre un trozo de papel en el que se ha marcado una cruz. Mira la cruz a través de la disolución y anota el tiempo que transcurre hasta que no se ve la cruz, instante que se toma como final de la reacción. Repite el experimento usando 40, 30, 20 y 10 cm3 de la disolución de tiosulfato, diluyendo en todos los casos hasta 50 cm3 de disolución.

Antes de realizar el experimento prepara una tabla ade​cuada para recoger datos y resultados.

Actividad 39  
En el experimento anterior se ha medido el tiempo que tarda la cruz en desaparecer; en términos cinéticos lo que realmente se ha medido son velocidades de reacción medias. Para analizar estos resultados construye las  siguientes gráficas:

(a) La concentración de tiosulfato frente al tiempo.  

(b) La concentración de tiosulfato frente a 1/t, ya que el inverso del tiempo es una medida de la velocidad de reacción.

(c) ¿Qué conclusión se obtiene?.

Actividad 40  

ECUACION DE LA VELOCIDAD

Resultados similares a los obtenidos en la actividad anterior nos permiten establecer la llamada ecuación de la velocidad.

Consideremos la reacción entre el ácido bromhídrico y el oxígeno:


4 HBr(g) + O2(g) ‑‑‑> 2 H2O(g) + 2 Br2(g)

Se encuentra experimentalmente que la velocidad de reac​ción es proporcional a [HBr] y a [O2], por lo que la ecuación de la velocidad es:


v = k [HBr][O2]

donde k es la constante de velocidad.

Se llama orden parcial de la reacción respecto a un reactivo al exponente a que está elevada su concentra​ción en la ecuación de la velocidad; dicho exponente no tiene que coincidir necesariamente con el coeficiente estequiométrico. El orden total de una reacción es siem​pre la suma de los órdenes parciales. Así, para la reacción citada, el orden es 1 respecto al HBr y al O2, siendo 2 el orden total. Nótese que los coeficientes estequiométricos son 4 y 1, respectivamente.

En general, la ecuación de la velocidad para una reac​ción del tipo:


a A  +  b B  ‑‑‑‑>  c C  +  d D

es      


v = k [A]m [B]n

donde m y n deben ser obtenidos experimentalmente.

Actividad 41   
La ecuación de la velocidad para la reacción:

               CH3CHO(g)  ‑‑‑>  CH4(g)  +  CO(g)

                etanal          metano     monóxido de carbono

es de la forma:     v = k [CH3CHO]m.

Para determinar el valor de m se ha realizado una serie de experiencias, con los siguientes resultados:

                Experimento    [CH3CHO](mol/l)   v(mol/ls)

             ________________________________________________

                     1º            1                2 

                     2º            2                8 

                     3º            3               18

                     4º            4               32

             ________________________________________________ 

(a) ¿Cuál es el valor de m?. Deduce el orden total de la reacción.

(b) Calcula el valor de la constante de velocidad k.

(Respuesta: (a) 2; (b) 2 l/mol s).  

Actividad 42  
Para una hipotética reacción del tipo   A + B ‑‑‑> C   se obtuvieron los siguientes valores de la velocidad de reacción:

                   [A](mol/l)   [B](mol/l)   v(mol/ls)

              ____________________________________________

                      3                1                 24

                      6                1                 48 

                      1'5             1                 12 

                      1'5             2                 24

                      1'5             8                 96 

                      1'5             5                 60

              ____________________________________________

Deduce la ecuación de la velocidad. ¿Cuál es el orden de la reacción?.

Actividad 43  
Indica un procedimiento detallado para determinar la influencia de la temperatura en la velocidad de reac​ción. Puede servirnos como ejemplo la descomposición del tiosulfato de sodio en medio ácido.

Actividad 44  
Realiza cualitativamente el experimento diseñado en la actividad anterior. ¿Se confirma la hipótesis emitida?.

Actividad 45  
Se ha estudiado la influencia de la temperatura en la velocidad de reacción para el proceso:


C2H5Cl  ‑‑‑‑>  C2H4  +  HCl

Su ecuación de la velocidad es  v = k [C2H5Cl].  La tabla siguiente muestra los valores obtenidos en el experimento. Dado que en el mismo la concentración per​manece constante, la dependencia de la velocidad con la temperatura se hace a través de la dependencia de la constante de velocidad con la temperatura.

                       T(K)           k(1/s)

                    ___________________________

                       683
0'264.10‑4 

                       693
0'483.10‑4 

                       703
0'868.10‑4 

                       713 
1'540.10‑4
                       723
2'685.10‑4 
                       733
4'610.10‑4 

                       743
7'800.10‑4 

                       753 
13'000.10‑4
                       763
21'400.10‑4 

                       773
34'800.10‑4
                    ___________________________

(a) Representa gráficamente k frente a T.  

(b) ¿Puedes reconocer el tipo de cuerva obtenido?.

Actividad 46  

CATALIZADORES

Finalmente, dentro de los factores que influyen en la velocidad de reacción podemos citar a sustancias que en pequeñas cantidades modifican la velocidad de reacción sin que aparezcan explícitamente implicadas en la este​quiometría del proceso. Esto indujo a llamar a tales sustancias catalizadores (del griego 'cata' : oculto). No obstante, es evidente que la presencia de los catali​zadores en una reacción química supone su vinculación al proceso, en el que debe participar de alguna manera.

Cuando estas reacciones catalizadas ocurren en diso​lución o en fase gaseosa, encontrándose todos los reac​tivos en el mismo estado físico, incluido el mismo catalizador, reciben el nombre de catálisis homogéneas.

Mucho más frecuente es el uso de catalizadores sólidos que intervienen en reacciones donde se combinan gases y, por encontrarse en distinto estado físico, las mismas se denominan catálisis heterogéneas.

Todos los catalizadores operan introduciendo una nueva via o camino alternativo para la reacción; su papel químico consiste en formar un compuesto intermedio que tiene una energía de activación distinta de la que tendría la reacción de no estar presente el catalizador. Este compuesto intermedio reacciona a su vez para dar los productos finales del proceso químico, regenerándose el catalizador. Así, si el compuesto intermedio posee una baja energía de activación, en comparación con la que existiría sin catalizador, significa que el 'pico' del diagrama de energía ‑véase A5‑ es menos pronunciado, por lo que la reacción se acelera. Si la energía de activación del compuesto intermedio fuera mayor que la que habría sin catalizador, la reacción se haría más lenta.

Ilustremos seguidamente con algún ejemplo el mecanismo general de reacción para un catalizador. Supongamos que G es un catalizador para la reacción:  A + B ‑‑‑> C + D. Si suponemos que el compuesto intermedio se forma con A, el primer paso puede ser:


A  +  G  ‑‑‑‑>  AG

seguido de:


AG  +  B  ‑‑‑‑>  C  +  D  +  G

con lo que se regenera el catalizador. Mediante un mecanismo similar a éste se produce la catálisis hetero​génea de oxidación del SO2 a SO3 en presencia de V2O5.

Otro mecanismo de los catalizadores consiste en la ab​sorción de uno o más de los reactivos en una superficie, de modo que éstos puedan reaccionar más fácilmente. P.e., en la reacción entre el oxígeno y el hidrógeno catalizada por el platino sucede que este metal absorbe sobre su red metálica las moléculas de hidrógeno par​tiéndolas en átomos de hidrógeno, muchísimo más agresi​vos. Estos átomos reaccionan con el oxígeno para formar agua, regenerándose la superficie de platino.

Por último, se puede citar la existencia de unos catali​zadores biológicos muy eficientes y específicos: los enzimas. Pero ésa es otra historia.

7. ¿HASTA DONDE EVOLUCIONA UNA REACCION QUIMICA?

7.1. Modelo elemental de reacción química y equilibrio químico

Actividad 47  
En la actividad 8 se estableció, a partir del modelo de colisiones, la reversibilidad de las reacciones químicas. A conti​nuación, vamos a observar algunas reacciones que tienen lugar en ambos sentidos.  Pon 10 cm3 de agua de bromo en un vaso. Añade, mediante un cuentagotas, una base y un ácido alternativamente. ¿Qué observas?. ¿Existe un esta​do intermedio?.

Actividad 48  
(a) Coloca un poco de ácido diluido en un cristaliza​dor, igual cantidad de base diluida en otro y un poco de agua destilada en el tercero. Añade 1 cm3 (20 gotas) de la disolución de tornasol a cada uno de los dos primeros cristalizadores y 2 cm3 al tercero. Coloca los dos primeros, uno sobre otro, encima de una cuartilla blanca. Observa el conjunto desde arriba y compara su color con el del tercero.

(b) ¿Cómo interpretas el fenómeno?.

Actividad 49  
(a) Se dispone de una mezcla de I2(g) e H2(g), conteni​da en un matraz, que se calienta a 445 ºC. La mezcla presenta un color violeta intenso y, a medida que pasa el tiempo, se observa que va disminuyendo la intensidad del color violeta característico del yodo, hasta que llega un momento en que no varía el color. ¿Qué crees que ha sucedido?.

(b) Se introduce en un matraz cierta cantidad de HI(g) y se calienta a 445 ºC. ¿Qué sucederá?.

(c) Si el sistema químico anterior se mantiene en un recipiente cerrado, ¿cuándo dejará de evolucionar?.

Actividad 50  
Representa de manera aproximada la evolución de la reacción:


I2(g)  +  H2(g)  <===>  2 HI(g)

en un diagrama concentración/tiempo si se parte de: 

(a) una mezcla equimolar de yodo e hidrógeno

(b) ácido yodhídrico.

7.2. Características del equilibrio químico

Actividad 51  
LOS EQUILIBRIOS NO SON LO QUE PARECEN

El equilibrio químico presenta las siguientes caracte​rísticas:

- Es un estado dinámico en el que se están produciendo continuamente, a nivel molecular, cambios opuestos con velocidades iguales.

- Las concentraciones de las sustancias presentes, una vez alcanzado el equilibrio, permanecen constantes.

- Sólo mediante acciones externas (cambios en las concentraciones, en la presión o en la temperatura) puede alterarse el equilibrio.

- Los sistemas químicos evolucionan espontáneamente hacia situaciones de equilibrio.

- El equilibrio químico puede alcanzarse desde cual​quiera de los extremos.

- El equilibrio solamente puede darse en un sistema cerrado, es decir, en un sistema que no puede inter​cambiar materia con el ambiente que le rodea.

7.3. Ley del equilibrio químico

Actividad 52  
¿Existirá una relación numérica constante entre las concentraciones de equilibrio de los reactivos y los productos? ¿Por qué?.

Actividad 43  
A la temperatura de 698 K se estudiaron las concentra​ciones en el equilibrio correspondientes al sistema:


I2(g)  +  H2(g)  <===>  2 HI(g)

obteniéndose:

TABLA I : Se calienta yodo e hidrógeno en recipientes cerrados

         _______________________________________________________________

               [H2]eq       [I2]eq          [HI]eq

               (mol/l)      (mol/l)         (mol/l)

            ________________________________________

             4'56.10‑3    0'74.10‑3      13'54.10‑3
             3'56.10‑3    1'25.10‑3      15'59.10‑3
             2'25.10‑3    2'34.10‑3      16'85.10‑3
TABLA II : Se calienta cido yodhídrico en recipientes cerrados

         _______________________________________________________________

               [H2]eq       [I2]eq          [HI]eq

               (mol/l)      (mol/l)         (mol/l)

            _________________________________________

              0'48.10‑3    0'48.10‑3      3'53.10‑3
              0'50.10‑3    0'50.10‑3      3'66.10‑3
              1'14.10‑3    1'14.10‑3      8'41.10‑3
Con los datos de estas tablas ensaya las dos relaciones siguientes para ver cuál da mejor constante:

                         [HI]eq

                     ((((((((
                      [H2]eq [I2]eq

                         [HI]eq²

                     ((((((((
                      [H2]eq [I2]eq

Actividad 54

CONSTANTE DE EQUILIBRIO

Se usa el símbolo Kc para representar la constante obtenida, la cual recibe el nombre de constante de equilibrio. Por tanto, se verifica:

                                         [HI]eq²

                      Kc = (((((((((((((((
                                      [H2]eq [I2]eq

El subíndice 'c' indica que la constante de equilibrio se expresa en función de las concentraciones. Por conve​nio, se ponen siempre en el numerador las concentra​ciones de las sustancias que se encuentran en el miembro derecho de la ecuación química, mientras que se escriben en el denominador las concentraciones de las sustancias situadas a la izquierda.

 Actividad 55  
(a) Halla el valor más representativo de Kc a partir de los cálculos que se han realizado sobre los datos de las tablas I y II con precisión de dos cifras signi​ficativas.

(b) Si una mezcla en equilibrio de H2, I2 y HI a 698 K contiene 0'5 mol de H2 y 5'43 mol de HI, ¿cuánto yodo habrá presente?.

(c) ¿Por qué no es necesario conocer el volumen del sistema para obtener una respuesta?.  

(Respuesta: (a) 54'16; (b) 1'09 mol).  

Actividad 56  

LEY DEL EQUILIBRIO QUIMICO 

A partir de muchas investigaciones como la descrita se deduce la llamada ley del equilibrio químico:

Para cualquier sistema en equilibrio existe una relación sencilla entre las concentraciones de las sustancias presentes. Si la reacción correspondiente al equilibrio se representa mediante la ecuación:


m A     n B  <====>  p C  +  q D

la expresión:

                               [C]eqp [D]eqq

                              ((((((((((
                               [A]eqm [B]eqn

es igual, para cada temperatura, a la constante de equilibrio Kc.

Actividad 57  
(a) Escribe la ley del equilibrio para los procesos:

                  I. N2O4(g)  <===>  2 NO2(g)

                  II. N2(g)  +  3 H2(g)  <===>  2 NH3(g)

                  III. CaCO3(s)  <===>  CaO(s)  +  CO2(g)

                  IV. Fe3+(aq) + SCN‑(aq) <===> FeSCN2+(aq)

(b) Da las unidades de Kc para las reacciones anterio​res.

Actividad 58  
(a) Discute cuál será la composición de la mezcla en equilibrio si Kc es grande. La reacción, ¿será casi completa de izquierda a derecha o de derecha a izquierda?.

(b) ¿Y si Kc es pequeña?.

Actividad 59  
(a) ¿Cuál es el resultado de añadir más cantidad de reactivos a un sistema químico en equilibrio?.

(b) ¿Qué ocurrirá si a un sistema en equilibrio se le añade alguna cantidad de productos?.

Actividad 60  
La constante de equilibrio a una temperatura determina​da para la reacción de síntesis del cloruro de fosgeno vale 5l/mol, se acuerdo con:


Cl2(g)  +  CO(g)  <===>  COCl2(g)

Predice el sentido de evolución del sistema en los siguientes casos:

              [Cl2](mol/l)  [CO](mol/l)  [COCl2](mol/l)

             ___________________________________________

         (a)         5               2                20 

         (b)         2               2                20

         (c)         1               1                  6 

(Respuesta: (a) se formará cloruro de fosgeno; (b) está en equilibrio; (c) se descompondrá cloruro).  

Actividad 61  

ALGORITMO PARA EQUILIBRIOS

Con objeto de racionalizar al máximo el estudio de los equilibrios químicos y evitar posibles errores se reco​mienda emplear el siguiente algoritmo:

(1º) Escribir la ecuación de la reacción y, a partir de la misma, la expresión de la constante del equili​brio.

(2º) Escribir en un cuadro las cantidades iniciales y de equilibrio de todas las sustancias, eligiendo una incógnita conveniente y teniendo en cuenta la este​quiometría de la reacción.  Incluir en dicho cuadro el volumen del sistema y las concentraciones en el equilibrio. 

(3º) Escribir la ecuación que relaciona Kc con las con​centraciones en el equilibrio y resolverla.

(4º) Obtener las concentraciones de equilibrio y compro​bar si dichos valores satisfacen la ley del equili​brio.

Obtén las concentraciones del equilibrio que se alcanza al introducir 0'1 mol de N2O4 en un erlenmeyer de 2 litros a 25 ºC, teniendo presente que la reacción:


N2O4(g)  <===>  2 NO2(g)

tiene una constante Kc = 0'0058 mol/l a dicha temperatu​ra.

(Respuesta: 0'0422 mol/l y 0'0156 mol/l).  

Actividad 62  
El yodo y el hidrógeno se combinan a 699 K según el esquema ya citado, siendo Kc = 55'3.  

(a) Si se introducen 1 mol de I2 y 1 mol de H2 en una vasija de 5 l, calcula la composición de equilibrio.

(b) Repite el ejercicio suponiendo que inicialmente se introducen 2 mol de HI.  

(Respuesta: (a) 0'0424 mol/l de H2 e I2, 0'3152 mol/l de HI).  

Actividad 63  
La constante de equilibrio para la reacción:


PCl5(g)  <===>  PCl3(g)  +  Cl2(g)

a 250 ºC es 0'042 mol/l. Calcula las concentraciones de equilibrio si las concentraciones iniciales de pentaclo​ruro de fósforo, tricloruro de fósforo y cloro son, respectivamente, 3, 2 y 1 mol/l.

(Respuesta: 3'86 mol/l, 1'142 mol/l y 0'142 mol/l).  

Actividad 64  
Obtén la constante de equilibrio para la reacción ante​rior sabiendo que en un recipiente de 5 l se ha intro​ducido inicialmente 1'82 mol de pentacloruro de fósforo y que en el equilibrio ha quedado 1'30 mol del mismo.

(Respuesta: 0'0416 mol/l).  

Actividad 65  
En un frasco de 5 l a 690 K se mezclan 0'5 mol de dióxido de carbono, 0'5 mol de hidrógeno y 0'3 mol de monóxido de carbono. Cuando se alcanza el equilibrio dado por:


CO2(g)  +  H2(g)  <===>  CO(g)  +  H2O(g)

se comprueba que existe 0'114 mol de agua. Calcula la constante de equilibrio para esta reacción y el grado de conversión (en %) de reactivos en productos.

(Respuesta: 0'102; 22'8 %).     
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