ANEXO Il — GUIA DE TRABAJOS PRACTICOS DE FISICOQUIMICA - UNQ

TRABAJO PRACTICO
CALOR DE LA REACCION DE DESCOMPOSICION DEL AGUA OXIGENADA

Objetivo
Determinar el calor de reaccion para la descomposicién del agua oxigenada.

Procedimiento experimental

Se prepara una solucion de H,O, de concentracién conocida y se la coloca en un calorimetro
con termocupla conectado a la atmd@sfera a través de un caudalimetro (Figura 1). Se agrega
catalasa a la solucién y se tapa herméticamente el calorimetro. A partir del agregado de
catalasa se realizan medidas simultdneas del tiempo transcurrido, la temperatura y el caudal
de gas desprendido

Debido a que la reaccion es exotérmica y el sistema adiabatico, se produce un aumento de la
temperatura:

AH =Q, = AH + AH =0; con AH _ cnamiene = (M C, +K)AT .

reaccion calentamiento

Agui m y ¢, son la masa y el calor especifico de la solucion respectivamente, K es la
constante del calorimetro y AT es el incremento observado de la temperatura. El primer
término en AH_,...mene TEPresenta el calor necesario para elevar la temperatura de la solucion

desde T; hasta T,. El segundo término tiene en cuenta el calor necesario para calentar el
calorimetro y las pérdidas de calor que se producen porque el calorimetro no es ideal. El valor
de K debe ser obtenido experimentalmente (parte B de la experiencia).

Las pérdidas de calor del calorimetro pueden producirse por: a) conduccién, b) conveccidn, c)
radiacion. En nuestro caso, por tratarse de un calorimetro espejado, de doble pared
evacuada, las pérdidas se reducen a conduccidn. A esto debemos sumar el efecto de calentar
las paredes del calorimetro. Para evaluar K, se coloca en el calorimetro una masa conocida
de agua, a aprox. 20°C, y una vez estabilizada su temperatura, se le agrega una cantidad
conocida de agua a otra temperatura. Se observara un grafico como el de la Figura 2. La zona
1, representa la variacién de temperatura de la primer masa de agua; la zona 2 la temperatura
inmediatamente luego de producirse el agregado del agua a mayor temperatura; la zona 3
representa la temperatura del calorimetro cuando la situacion se estabiliza. El maximo que
aparece en la zona 2 se produce porque se transfiere calor del agua a las paredes del
calorimetro hasta llegar casi a un equilibrio térmico. El leve descenso que se produce en la
zona 3 se debe a las pérdidas de calor por conduccion.

Precauciones:

La catalasa es sensible al pH del medio, siendo el pH 6ptimo igual a 7. Pequefias variaciones
del pH la inhiben y grandes variaciones producen su degradacion. Como el pH de las
soluciones comerciales de H,0O, es 4, se utilizara un buffer de fosfato. La enzima también es
sensible a la temperatura. En este caso la temperatura de desnaturalizacion es 60 °C. Las
condiciones de este trabajo practico han sido elegidas tal que no se llegue nunca a esa
situacion.




Técnica

A) Titulacion de la solucion de HoO» comercial utilizada.
1) Preparar 250 ml sol 0,1N de KMnOg4 en el momento de usar (es inestable).
2) Preparar 100 ml de solucién 5 partes de agua / parte H»SOg4.
3) Tomar 5 ml de HoO» comercial, colocarla en matraz de 500 ml y enrasar.

4) Colocar en un erlenmeyer, 10ml de la solucién (3), agregar 10ml la solucion (2) y titular con la
soluciéon O,1N de KMnOg4 desde bureta de 25 ml.

Nota: Las primeras gotas de KMnOy4 se decoloran lentamente, pero luego el Mn*+ presente
cataliza la reaccion.

B) Determinacion de las pérdidas del calorimetro:
1) Al finalizar la experiencia enjuagar bien el termo, con agua destilada.
2) Colocar 200 ml de H>O a 20 °C. Agitar levemente y medir la temperatura hasta estabilidad

(verificar que el bafo de referencia de la termocupla, tenga hielo).

3) Calentar 300 ml de agua destilada a 70 °C, y tomar la temperatura hasta el mismo momento
de agregarlo al calorimetro.

4) Agregar el agua caliente al calorimetro, agitar y tomar la temperatura cada 15 segundos
durante los primeros 5 minutos, y cada 30 segundos, durante los 10 minutos restantes.

C) Descomposicién del H,0,
1. Preparar un bafo de hielo para referencia de la termocupla.
2. Agregar en el calorimetro:
e 420 ml agua destilada,
e 30 ml de sol. buffer pH 7,
e 25mlH 202 ~100V,

medidos con precision.
3. Dejar estabilizar, tomando la temperatura cada 1 minuto durante 5 minutos o hasta valor
constante.
4. Diluir la catalasa original agregando
e 30 ml agua destilada
e 5 ml buffer pH 7
e 0.1 ml de catalasa de higado bovino.
5. Tener dispuesto el caudalimetro y la termocupla con el bafio de hielo.
6. Agregar la dilucién de catalasa en el calorimetro, tomar ese instante como t=0, agitar levemente
y tapar.
7. Medir el caudal y la temperatura cada 15 segundos durante los primeros 5 minutos y luego
cada 30 segundos, hasta 10 minutos después de finalizado el desprendimiento de 05



temp. C

FIGURA 1: ESQUEMA DEL EQUIPO A UTILIZAR:
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FIGURA 3: GRAFICO DE CALIBRACION DEL CAUDALIMETRO
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Informe
Trabajo préactico
Calor de lareaccién de descomposicion del agua oxigenada

Introduccion y Procedimiento experimental

Ver guia de trabajos practicos, indicar si se realizé alguna modificacién. Mencionar la cantidad
en gramos de KMnO,4 necesaria para preparar la solucién gue indica la guia. Presentar las
reacciones correspondientes a la titulacion de agua oxigenada con KMnO, y a la
descomposicién del agua oxigenada.

Resultados

A)

B)

C)

Indicar el volumen de KMnO,4 0.1N utilizado para titular el agua oxigenada. Calcular la
concentracion tedrica y experimental del agua oxigenada (en molar). En base a los calores
de formacion y a la cantidad de H,O, determinada experimentalmente calcule la variacion
de temperatura teorica y el volumen de oxigeno teorico que se obtendria si el calorimetro
fuera ideal.

Presentar los datos experimentales en una tabla (tiempo; temperatura), indicando
claramente las unidades correspondientes. Indicar la temperatura inicial de cada solucion.
Realizar un grafico con esos datos y determinar la temperatura final experimental. Calcular
la temperatura final tedrica si el calorimetro fuera ideal y compararla con la experimental.
Obtener el valor de la constante del calorimetro (K) con sus unidades correspondientes.
Presentar los datos experimentales en una tabla, indicando claramente las unidades
correspondientes. Indicar la temperatura inicial. Realizar graficos de temperatura versus
tiempo y volumen de oxigeno desprendido versus tiempo. Determinar la temperatura final
experimental y el volumen total de oxigeno liberado. Comparar con los datos que
obtuvieron en el punto A.

Calcular el calor de reaccién molar y comparar con los resultados esperados (indicar siempre
las unidades!). Determinar el error porcentual del calor de reaccion molar experimental con
respecto al tedrico.

Completar la siguiente tabla (colocar las unidades!):

Valor tedrico Valor experimental

[H20,]

K

AH; molar

AT

Volumen de oxigeno total

Conclusiones

¢La concentracion del agua oxigenada es la esperada? ¢Porqué se realiza esta
determinacién? ¢ Porqué se usa un medio acido para la titulacion?

¢La constante del calorimetro K obtenida es coherente? ¢ El calorimetro pierde calor? ¢ Esto
influye significativamente en los resultados experimentales?

¢ El calor de reaccion molar obtenido es similar al teérico? ¢ Porqué se usan la densidad y el ¢,
del agua? Si hay diferencias, ¢a qué se deben? ;Como se sabe si la reaccion se completd?



TRABAJO PRACTICO 2
ESTEQUIOMETRIA Y EQUILIBRIO DE FORMACION DE UN COMPLEJO

Objetivo
Calcular la constante de equilibrio y el valor de la energia libre estdndar de formacién para la reaccion
de formacién de complejo coloreado a partir de acido salicilico e iones férricos, determinando

previamente la formula empirica del complejo.

Introduccién
La mayor parte de los compuestos fendlicos dan complejos fuertemente coloreados cuando se los trata

con disoluciones de sales férricas. La estequiometria de la reaccion de formacion de estos complejos
puede ser estudiada mediante el método de variaciones continuas o de Job, que permite determinar la
relacion estequiométrica exacta en la que se combinan los reactivos de una reaccion. La base del
método consiste en realizar reacciones sucesivas con soluciones equimolares de ambos reactivos en
distintas proporciones, manteniendo constante el volumen final. Puede demostrarse que, en estas
condiciones, la cantidad maxima de producto se forma cuando las proporciones de los reactivos se
corresponden con sus coeficientes estequiométricos en la reaccion de complejacion.

Por ejemplo, si la reaccion de complejacion es:
aA + bB < AaBo

la mayor cantidad de A,By, se formara cuando a partes de la solucién de A se mezclen con b partes de
la solucion equimolar de B.

La concentracion de complejo en una disolucion puede determinarse espectrofotométricamente
midiendo la absorbancia de la misma. La relacion entre la absorbancia de una especie y su

concentracion en solucién esta dada por la ley de Lambert-Beer,
A=c¢lc (¥

donde c es la concentracion de la especie absorbente, ¢ es el coeficiente de extincion molar a la
longitud de onda de trabajo y | es la longitud del camino Optico de la luz a través de la solucion. El

coeficiente de extincion molar depende fuertemente de la longitud de onda a la que se realiza la
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medicion; sus unidades pueden deducirse de las unidades de ¢ y | y del hecho de que la absorbancia es

adimensional. Cabe aclarar que la ley de Lambert-Beer tal como esta escrita en (*) se aplica sélo

cuando hay una Unica especie absorbente en la solucion; nuestra determinacion de K estara basada en

esta suposicion.

Procedimiento experimental

1)

Preparar dos soluciones:

a) 1 litro de solucién 0.001M en &cido salicilico y 0.002 M en HCI.

b) 1 litro de solucion 0.001 M en ion férrico y 0.002 M en HCI.

El pH éptimo para la formacion del complejo entre el &cido salicilico y los iones férricos esta entre
2.6 y 2.8: en estas condiciones los grupos fendlicos y carboxilicos estdn ambos sin disociar y la
mayor parte de la hidrdlisis de las sales férricas queda eliminada. Este pH se consigue con suficiente
aproximacién trabajando con soluciones de las sustancias en HCI muy diluidas (aproximadamente
0.002 M).

La solucién de i6n férrico se prepara a partir de NH4Fe(SO4)2-12H,0 (PM=482,19g/mol). La solucion
se hidroliza al conservarla por lo que debe ser preparada en el momento.

Preparar nueve mezclas con Vi ml de solucién de acido salicilico y V> ml de solucién de Fe**, con
volumen final Vy=10ml, variando la relacién de los volimenes desde V1/V:=0.1 hasta 0.9. Preparar
por triplicado aquella mezcla que presente mayor intensidad de color.

Con la muestra que presente mayor intensidad de color, realizar un barrido espectral en el visible
(400-800nm) a fin de determinar la longitud de onda a la cual el coeficiente de extincion molar es
maximo. Esta sera la longitud de onda de trabajo para todas las mediciones posteriores.

Realizar un barrido espectral en el visible de las soluciones a y b del paso 1 para corroborar que su
absorbancia es despreciable en el rango de trabajo.

Determinar la absorbancia de cada una de las muestras preparadas en el paso 2.

Preparar 5 soluciones con concentraciones de Fe** desde 0.001M hasta 0.0001M en HCI 0.002M a
partir de la solucién original de ion férrico. A cada una de las soluciones se les agrega un exceso de
acido salicilico en polvo con el fin de convertir la sal férrica totalmente en la forma compleja.
Determinar la absorbancia de cada una de las soluciones anteriores a la longitud de onda

determinada en el paso 3. Utilizar un blanco como control.
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PAUTAS PARA LA PRESENTACION DEL INFORME

Formato requerido
e Lalongitud maxima es de 7 paginas excluyendo los anexos.
e Letratamafo 11, parrafos justificados, interlineado 1.5, hoja A4.

e Los resultados numéricos que no sean acompafados de las unidades correspondientes seran

considerados erréneos.

e Los graficos deben estar correctamente rotulados y con los ejes bien identificados. La escala de los
ejes debe estar de acuerdo con el orden de magnitud de los datos medidos. No se aceptaran
gréaficos en los cuales no aparezcan los puntos medidos sino que se grafique una Unica curva
continua. También debera incluirse la ecuacién de la recta de regresién y el valor de R? en caso de
ser necesario.

e Las tablas correspondientes a los graficos presentados deben incluirse en un anexo, a continuacion
de la bibliografia, en el caso que no aporten informacion relevante y vayan en detrimento de la
claridad.

e Elinforme debe ser redactado respetando el orden dictado por la légica, independientemente del
orden de trabajo en el laboratorio.

e Laredaccion debe ser la esperada para un alumno universitario, observando la gramética y la

ortografia.

Secciones requeridas

Resumen

Muy breve descripcion de los objetivos, acompafiada de los resultados numéricos obtenidos y las
conclusiones relevantes alcanzadas.

Introduccién

Breve descripcidn de la teoria que acompafia estrictamente al procedimiento experimental.
Procedimiento experimental

Citar guia de trabajos practicos, indicando si se realiz6 alguna modificacion.



Resultados
Presentar los tres barridos espectrales en un solo gréfico, sefialando el punto correspondiente a la

longitud de onda para la cual la absorbancia del complejo es maxima.

Presentar en una tabla los datos de absorbancia medidos para el método de Job. Graficar absorbancia
vs V1/Vr de acuerdo con los datos obtenidos en el paso 5 de la técnica.

Determinar la curva de calibracién a partir de los datos obtenidos en el paso 7 de la técnica. Calcular el
coeficiente de extincion molar del complejo.

Utilizando la curva de calibracion, determinar la concentracion de complejo formado en cada una de
las muestras del paso 2. Calcular el error experimental asociado al proceso de preparacion y medicion a
partir de los datos por triplicado de la muestra mas concentrada.

Calcular la concentracion de acido salicilico y Fe®* no combinados y a partir de estos datos calcular la
constante de equilibrio en funcién de las concentraciones, Kc, para cada una de las muestras. La curva

de calibracion no debe forzarse a pasar por el origen; debera tenerse en cuenta la ordenada al origen

en el célculo de las concentraciones. Calcular la energia libre estandar para la reaccion de

complejacion.

Conclusiones
Junto a sus propias conclusiones, debera hacer hincapié en lo siguiente:

e Explique los supuestos que debib hacer para realizar los calculos.

e Compare los valores obtenidos para la constante de equilibrio y para la energia libre estandar de
formacion con los esperados segun bibliografia, citando adecuadamente.

e Justifique las posibles fuentes de dispersion de los valores de la constante de equilibrio, teniendo en

cuenta la medicién por triplicado de la muestra mas concentrada.



TRABAJO PRACTICO 3
HIDROLISIS DEL ACETATO DE METILO

Objetivo

Determinar la constante de reaccion y la energia de activacion de la hidrdlisis de acetato de metilo.

Introduccion
En cinética quimica la velocidad de una reaccion se determina como la variacion de la concentracion de
alguno de los reactivos o productos en el tiempo, pesada por el coeficiente estequiométrico de dicha
especie en la reaccion.
Por ejemplo, para la reaccion

aA+bB — cC+dD
donde a, b, c y d son los coeficientes de la reaccion balanceada, la velocidad de reaccion queda
definida como
1d[A] _ 1d[B] 1d[C] 14d[D]

adt bdt ¢ dt d dt
Para muchas reacciones, la ley de velocidad puede determinarse experimentalmente, obteniéndose

una expresioén de la siguiente forma

v = k[A]*[BIP[C][D]°
donde la constante de reaccion k es un factor de proporcionalidad que relaciona la velocidad de
reaccion con la concentracion de los reactivos.
Una reaccion de primer orden es aquella cuya velocidad es experimentalmente proporcional a la
concentracion de alguna de las sustancias reaccionantes:

1d[A
”:‘a%:"w

La integracién de esta ecuacion da las siguientes expresiones equivalentes:
[A] = [A]pe ™
In[A] = In[4], — akt
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donde [A] es la concentracion del reactivo al tiempo t y [A]o es la concentracion a t=0. Para la reaccidon
de primer orden, k es numéricamente igual a la fraccion de sustancia que reacciona por unidad de
tiempo, expresada generalmente en min™ o seg™.
Cabe destacarse que para una reaccion de primer orden se puede determinar la velocidad sin
necesidad de utilizar explicitamente la concentracién de alguna especie, si se conoce una magnitud
proporcional a ésta. Esto resulta Util en los casos donde no se dispone de un método directo o del
tiempo suficiente para medir las concentraciones.
La cinética de una reaccién de segundo orden esta descripta por las ecuaciones
v = k[A]?

donde [A] representa la concentracion del reactivo A , o por la ecuacion

v = k[A][B]
donde [A] y [B] representan las concentraciones de los reactivos A y B. El valor numérico de la
constante de reaccién k para una reaccion de segundo orden depende de las unidades en las cuales se
expresan las concentraciones.
En una reaccion de segundo orden, si uno de los reactivos esta presente en exceso con respecto al
otro, su concentracion permanecerd aproximadamente constante mientras que se observan marcados
cambios en el otro componente, y la reaccion aparentara ser de primer orden.
Desde el punto de vista cinético, la mayoria de las reacciones quimicas son complejas, con un
mecanismo de reaccién consistente en varias etapas sucesivas, cada una de las cuales sera

generalmente de primer o segundo orden.

La hidrélisis del acetato de metilo presenta algunos aspectos cinéticos interesantes. La reaccion, que es
extremadamente lenta en agua pura, es catalizada por el ién hidrégeno:

CH;COOCH; + H,0 + H* & CH,COOH + CH,0H + H*
La reaccion es reversible, por lo que la velocidad de hidrélisis en cualquier momento sera la diferencia
entre el grado de avance de las reacciones directa e inversa, cada una de las cuales corresponde a una
reaccion elemental. Asi, la velocidad resulta

d[CH;CO0CH;]
dt
Donde k, es la constante de velocidad para la reaccion directa y k, para la reaccion inversa.
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Para soluciones diluidas, el agua esta presente en exceso, por lo que su concentracion varia de manera
despreciable frente al cambio en la concentracion de acetato de metilo. Para este caso la ecuacion

puede reescribirse como

d[CH;COOCH;]
dt

En los momentos iniciales de la hidrdlisis, las concentraciones de acido acético y metanol son lo
suficientemente pequefias como para que la reaccion inversa sea despreciable y la reaccion pueda
considerarse como si fuera de primer orden (pseudo-primer orden)

d[CH;COOCHS,]
dt
El valor de k puede determinarse entonces por uno de los métodos convencionales para ecuaciones de

= k[CH,COOCH,]

primer orden.

La evaluacion de k a diferentes temperaturas permite el calculo de la energia de activacion de
Arrhenius, Ea, para la reaccion directa. La energia de activacion se expresa generalmente en calorias
por mol (cal/mol) y se interpreta en reacciones elementales como la cantidad de energia que las
moléculas deben alcanzar para poder reaccionar.

Asumiendo que Ea es constante en el rango de temperaturas de trabajo, se puede integrar la ecuacién

dink Ea
dT _ RT?
obteniéndose
Ink=1InA— &
RT

En caso de contar con datos de k a sOlo dos temperaturas, la integral definida entre dichas

temperaturas resulta en la siguiente ecuacion

kir, _Ea(l 1)
klle R T1 TZ

In

Procedimiento Experimental
1) Determinar la concentracion de acetato de metilo en el tiempo mediante titulacion de las muestras

con una solucion de NaOH patron. La solucién de NaOH debe ser preparada por dilucion de una
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solucion saturada para minimizar la cantidad de carbonato presente y para reducir, por lo tanto, la
posibilidad de obtener un punto final erréneo. De todas maneras, no es necesario utilizar agua
destilada libre de CO,, debido a que la cantidad de carbonato que se introduce al utilizar agua
saturada de aire es despreciable al titular con hidréxido de sodio 0.25N.

Colocar un tubo de ensayo conteniendo aproximadamente 7 ml de acetato de metilo en un bafio
termostatico a 25 °C. Termostatizar aproximadamente 125 ml de HCI 1N a igual temperatura que el
acetato de metilo en un erlenmeyer.

Valorar el HCI con la solucién de NaOH. Para ello se titulan por triplicado alicuotas de 5 ml después
de haberse alcanzado el equilibrio térmico (aprox. 10-15 minutos).

Transferir 100 ml de HCI al reactor (macrotubo) y dejarlo durante 5 minutos para permitir que se
restablezca el equilibrio térmico.

Agregar 5 ml de acetato de metilo sobre los 100ml de HCI con pipeta de doble aforo, disparando el
cronémetro cuando la pipeta esté medio vacia. La mezcla de reaccion debe agitarse para favorecer
un mezclado completo.

Apenas iniciada la reaccion, tomar una alicuota de 5 ml del reactor y colocarla en un erlenmeyer
con 50 ml de agua destilada previamente enfriado en hielo (esto se considerara como tiempo
inicial, to). Esto se hace con el fin de frenar la reaccion quimica tanto por dilucion como por
disminucion de la temperatura. Anotar el tiempo al cual la pipeta ha sido medio vaciada en el
erlenmeyer.

Titular la muestra con la solucion de NaOH.

Tomar muestras adicionales a distintos intervalos segun la siguiente tabla

Temperatura de | Cantidad de muestras | Cantidad de muestras | Cantidad de muestras
Trabajo cada 5 min cada 10 min cada 20 min
25°C 2 6 3
30°C 3 4 4
35°C 6 6 3
40°C 6 6 3
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Para el célculo de la energia de activacion no se utilizard la concentracion de Acetato de Metilo en

funcién del tiempo, sino que se hard una estimacion indirecta de ésta para facilitar el trabajo

experimental. En lugar de graficar IN[CH;COOCH,] vs. t se graficara In(Vy — V,) vs. t, donde

e V; es el volumen de NaOH utilizado al tiempo t e indica el nUmero de equivalentes de acido

total (HCI + CH3COOH) presentes en la alicuota de 5 ml de la mezcla de reaccion.

e V7 es el volumen tedrico de NaOH necesario para titular una alicuota de 5 ml de mezcla de

reaccion en el caso en que la hidrdlisis fuera completa. Si la reaccion fuera completa, Vr podria

ser medido por la titulacién de una alicuota de la mezcla en equilibrio. Sin embargo, una

cantidad apreciable de acetato de metilo sin hidrolizar esta presente en el equilibrio y, por lo

tanto, Vr se calcula para cada experiencia segun

oy Y, (1000)Vipa Vo

VN MgV
Vs es el volumen de la solucion formada inicialmente al mezclar los 100 ml de
&cido clorhirico 1N con los 5ml de acetato de metilo. A 25 °C, V; es 104.6 ml en
vez de 105 ml debido a que la solucién no es ideal.
Vx son los ml de solucién de hidroxido de sodio requerido para neutralizar una
alicuota de 5 ml del acido clorhidrico 1N original. La cantidad de ml requerido
para neutralizar el &cido clorhidrico en la mezcla de reaccion de 5 ml es Vy(Vi/Vs),
con la suposicion de que el volumen total de la mezcla de reaccién permanece
constante a medida que procede la hidrolisis.
V, son los ml de acetato de metilo incorporados a la mezcla de reaccion.
V/ son los ml de la alicuota de mezcla de reaccion a titular.
V}, son los ml de HCl incorporados a la mezcla de reaccion.
M es el peso molecular del Acetato de metilo (74.08 g.mol™).
p. s la densidad del acetato de metilo y se calcula p,(g.ml™) = -0.0013 x T(°C) +
0.9599

N es la normalidad del NaOH.

e Vr-Viindica el nimero de equivalentes de acetato de metilo remanentes en la alicuota de 5 ml

al tiempo t, considerando que se produce una molécula de acido acético por cada molécula de

acetato de metilo hidrolizado.
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PAUTAS PARA LA PRESENTACION DEL INFORME

Formato requerido
e Lalongitud maxima es de 7 paginas excluyendo los anexos.
e Letratamafo 11, parrafos justificados, interlineado 1.5, hoja A4.

e Los resultados numéricos que no sean acompafados de las unidades correspondientes seran

considerados erréneos.

e Los graficos deben estar correctamente rotulados y con los ejes bien identificados. La escala de los
ejes debe estar de acuerdo con el orden de magnitud de los datos medidos. No se aceptaran
gréaficos en los cuales no aparezcan los puntos medidos sino que se grafique una Unica curva
continua. También debera incluirse la ecuacién de la recta de regresién y el valor de R? en caso de
ser necesario.

e Las tablas correspondientes a los graficos presentados deben incluirse en un anexo, a continuacion
de la bibliografia, en el caso que no aporten informacion relevante y vayan en detrimento de la
claridad.

e Elinforme debe ser redactado respetando el orden dictado por la légica, independientemente del
orden de trabajo en el laboratorio.

e Laredaccion debe ser la esperada para un alumno universitario, observando la gramética y la

ortografia.

Secciones requeridas

Resumen

Muy breve descripcion de los objetivos, acompafiada de los resultados numéricos obtenidos y las
conclusiones relevantes alcanzadas.

Introduccién

Breve descripcidn de la teoria que acompafia estrictamente al procedimiento experimental.
Procedimiento experimental

Citar guia de trabajos practicos, indicando si se realiz6 alguna modificacion.
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Resultados
Indicar explicitamente los célculos realizados para obtener el valor de V.

Presentar los datos experimentales para cada temperatura en una tabla, indicando:

e Tiempo
o

o Vi-Vi

e Ln(Vr-Vy)

Representar cada tabla en un gréafico In(V; — V;) vs. t; a partir de los mismos determinar las distintas

constantes cinéticas y luego calcular energia de activacion de la reaccion.

Conclusiones
Junto a sus propias conclusiones, debera hacer hincapié en lo siguiente:

Explique los supuestos que debid hacer para realizar los calculos.

Compare los valores obtenidos para las constantes de velocidad a distintas temperaturas y discuta si
los resultados son los esperados sobre la base del valor obtenido para la energia de activacion.
Compare el valor de la energia de activacion obtenido con los de bibliografia, citando
adecuadamente.

Discuta la variacion de Vy con la temperatura.

Discuta qué pasaria con la linealidad del gréafico de In(V+-Vy) vs. t para tiempos muy largos. Relacione

con el punto de equilibrio quimico de la reaccion.
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ANEXO Ill - GUIA DE SEMINARIOS DE FISICOQUIMICA — UNQ
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