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Estudio del efecto de la temperatura sobre la velocidad de reaccién

Material 1 cubeta de metacrilato, termostato y unidad refrigeradora compartidos
1 matraz aforado de 500 mL 1 pesasustancias/ 1 varilla agitadora/ 1 cuentagotas/ 1 embudo pequefio
1 matraz aforado de 250 mL 1 botella ambar de 250 mL (para Na2S203)
1 matraz aforado de 100 mL 1 frasco lavador
1 matraz aforado de 25 mL 1 agitador magnético con iman
1 matraz erlenmeyer de 1000 mL
4 vasos de precipitados de 100 mL Productos
1 probeta de 100 mL Toduro de potasio
1 pipeta de 5 mL graduada Tiosulfato de sodio pentahidratado
1 pipeta de 2 mL graduada Agua oxigenada de 110 vol.
1 micropipeta, 1 propipeta Indicador almidén 1%
1 crondmetro Acido sulftrico
Objetivos
1. Analizar el efecto de la temperatura sobre la velocidad de reaccidn.
2. Relacionar constantes de velocidad y tiempos parciales de reaccion.
3. Determinar la energia de activacion de la reaccion.
4. Determinar la ley de velocidad experimental de la reaccion de oxidacion del acido iodhidrico por agua

oxigenada en medio acido (pseudorden de reaccion y constante aparente de velocidad).

Fundamentos tedéricos

La velocidad de casi todas las reacciones quimicas aumenta, en general, con la temperatura (se duplica o
triplica por cada 10 °C de aumento). Una de las ecuaciones mas utilizadas para representar la variacion de la
constante de velocidad con la temperatura es la ecuacion empirica de Arrhenius:

k=Ae /" M

donde A es el factor de frecuencia y Ea la energia de activacion. Tomando logaritmos en la ecuacion (1):
E
nk=InA—-—al Q)
RT

que aplicada a dos temperaturas (T: y T2), y dividiendo ambas queda:

E
|n_2:__a i_l (3)
k1 R T2 T1

ecuacion valida suponiendo que A y Ea son constantes en el intervalo de temperaturas estudiado. Asi pues se
puede determinar la energia de activacion a partir de la relacién entre las constantes de velocidad a dos
temperaturas.

En esta experiencia vamos a determinar la relacion entre las constantes de velocidad, y por tanto el valor de
la energia de activacion, mediante:

a) la determinacion del tiempo parcial de reaccién; y

b) las ecuaciones intregradas de velocidad.




(a) Se define el tiempo parcial de reaccidn, tp,, como el tiempo necesario para consumir una cantidad dada de

reactivo, en unas condiciones iniciales de reaccion determinadas.

Aprovechando el hecho de que, a dos temperaturas diferentes T: y T, y siempre y cuando las concentraciones

iniciales ([A]o a t=0) e instantaneas ([A]: a t= t), de todos los reactivos sean las mismas a ambas temperaturas,
se puede demostrar que las constantes de velocidad son inversamente proporcionales a los tiempos parciales de
reaccion, tp; y tp;:

k, T,

1
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La reaccidn elegida es la oxidacion del acido iodhidrico por el agua oxigenada en medio acido (sulfurico):

H202 + 2I" + 2H* — I> + 2 H20

H202 + 2 KI + H2SO4 — I + 2 H20 + K2SO4 (5)

cuya ecuacion de velocidad puede expresarse como:

v=k[I VIH,0,)°[H*T (6)

en la que k es la constante absoluta de velocidad y &, b, ¢, son, respectivamente, los érdenes parciales de

reaccion respecto del I' , del H202y del H*.

La ecuacion de velocidad se simplifica ya que la concentracion del medio acido permanece aproximadamente
constante (exceso de H™ respecto a los otros componentes) y a que el disefio de la experiencia da lugar a que la

concentracion de I" permanezca constante a lo largo de la reaccion, como veremos. Entonces:

V=K, [H,0,"  siendo Koo =KIPIH'T =cte 7)

La cantidad de iodo producido (y por tanto de agua oxigenada que ha reaccionado) se determina afiadiendo al
medio de reaccion una cantidad prefijada de tiosulfato sddico que reduce al iodo a medida que se produce,

segun la reaccion:
, + 2Na23203 - NaZSAO6 + 2Nal (8)

y como consecuencia el nimero de moles (y la concentracion) de I" permanecera muy aproximadamente
constante.

Segun la estequiometria de la reaccion (5), los moles de I, producidos son iguales a los de H,O, consumidos, y
como el I, reacciona inmediatamente con el tiosulfato, podremos determinar la cantidad de agua oxigenada que
ha reaccionado a partir de la cantidad de tiosulfato afiadido al medio de reaccién. Por tanto, el tiempo necesario
para consumir una cantidad anadida y prefijada de tiosulfato de sodio, por el yodo producido, constituird una
medida del tiempo parcial de reaccién. La presencia de yodo es facilmente detectable afiadiendo unas gotas de

almiddn debido al complejo de color azul que forma el yodo con el almidon.
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(b) Por otro lado, las constantes de velocidad se podran obtener también a partir de las pendientes de la
representacion de la ecuacion integrada correspondiente, para lo cual previamente habrd que determinar el
orden de la reaccion.

Teniendo en cuenta las ecuaciones (5) y (7), la ecuacién integrada de orden uno (b=1) es:
In[H,0,]=In[H,0,], —kapt 9
y de orden dos:

1 1

- +k_t (10)
[HZOZ] [HZOZ]O P

De la pendiente del mejor ajuste, se obtendran las kap a cada temperatura, kap1 y kap2, cuyo cociente segin la

ecuacion (7) y dado que se parte de concentraciones iguales de HI en cada serie, es:

kapl _ k1

Con dicha relacion y aplicando la ecuacién (3) se determinara la energia de activacion.

Nota: en la deduccidon de la ecuacién (4) se ha tenido en cuenta que la ecuacién integrada de velocidad se

puede escribir siempre, en reacciones de mecanismo sencillo como:
f[AL[A] )=kt (a)
en la que [Alo y [A] son las concentraciones del reactivo A inicial (a t=0) y a tiempo t, respectivamente. Esta

ecuacion es valida para cualquier temperatura, siempre que no haya cambios en el mecanismo y, por

consiguiente a dos temperaturas T1y Ta:

ALIAL)=K 't v IALIAL)=k, t, (b)

Si f ([Alo, [A] es la misma a ambas temperaturas, entonces: k1t1= k2 t, (©)

y si los tiempos de reaccion se corresponden con los tiempos parciales en que se ha consumido una cierta

fraccion de reactivo, la igualdad anterior nos lleva a la ecuacion (4).

Disoluciones

1. 250 mL de disolucién 0.1 M de Na,S,0; (guardar en un frasco color topacio o al abrigo de la luz).
2. 100 mL de agua oxigenada (H,0,) de 2 volimenes, por dilucion de la de 110 vol. (en vitrina)

Para cada serie (temperatura), hay que preparar:

3. 500 mL de KI del 0.12 % en peso (0.6 g en 500 mL de agua), pesar en cada serie la misma cantidad.

4. 10 mL de acido sulfurico concentrado (en vitrina). El procedimiento se describe a continuacion.

A un erlenmeyer de 1000 mL se le anade la disolucion de KI (500 mL). A continuacion, en la vitrina, al
erlenmeyer de 1000 mL, se le aflade muy lentamente con el dosificador o pipeta los 10 mL de sulfdrico

concentrado.
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Procedimiento experimental

El estudio se realiza a dos temperaturas (dos series) que deben anotarse:
Serie 1: a una temperatura de 10 °C en un bano termostatico con criostato.

Serie 2: a una temperatura de 20 °C en un bafo termostatico (si es necesario usar el criostato).

Para cada serie se procede del siguiente modo:

1. Colocar en el bafio y sobre el agitador magnético (para que alcancen la temperatura de la experiencia):
— un erlenmeyer de 1000 mL con la disolucion de KI, 10 mL de acido sulfurico y el iman. El agitador se
pone en marcha y no debera pararse durante toda la experiencia.

— un erlenmeyer tapado con 25 mL de la disolucién de H,0,.

2. Cuando se haya alcanzado el equilibrio térmico (unos 10 minutos), afiadir al matraz de reaccion unas gotas de

indicador de almiddn y los 25 mL de H,O,. Poner en marcha el cronémetro (t=0).

3. Cuando se coloree la disolucidn, anadir inmediatamente 3 mL de disolucidn de tiosulfato sodico utilizando la
micropipeta. Desaparecera el color azul (debido al complejo formado entre el iodo producido y el indicador de
almiddn). Cuando vuelva a aparecer el color (lo que nos indica que ya no queda tiosulfato en la disolucion),

anotar el tiempo sin parar el crondmetro, y afiadir otra alicuota de 3 mL de tiosulfato de sodio.

4. Repetir el paso 3 hasta completar una serie de 12 tiempos parciales. Nota: el tiempo que tarda en aparecer

el color azul, es el tiempo que tarda en consumirse el tiosulfato afiadido, y sera el tiempo parcial de reaccion.

5. Preparar de nuevo las disoluciones 3 y 4, procurando que la masa de KI sea lo mas parecida posible a la de la
serie 1.

6. Repetir la experiencia, a temperatura de 20°C.

Nota: Recordad que hay recipientes para desechar los residuos al acabar la experiencia.

Resultados experimentales: presentacion de los datos

1. Presentar en una tabla los siguientes datos: masas o volimenes tedricos calculados, masas o volimenes

reales utilizados y las concentraciones reales de las disoluciones de tiosulfato y agua oxigenada empleadas.

2. Presentar en otra tabla los datos experimentales: volumen de tiosulfato afiadido y los tiempos en que se ha

consumido cada una de las alicuotas, para las dos temperaturas.
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Tratamiento y Discusion de Resultados

1. Determinar la concentracidon de agua oxigenada en funcion del volumen de tiosulfato anadido y recogerlo en

la Tabla 2 (utilizar las concentraciones reales de tiosulfato y agua oxigenada).
2. Determinar los tiempos parciales de reaccion para ambas series y completar la Tabla 2.

3. Comentar los valores y la tendencia de los tp a cada temperatura y su posible relacion con el orden de

reaccion.

4. Calcular con la ecuacion (4) el valor medio de ki/kz a partir de los cocientes de los tiempos parciales. Calcular

también su error aleatorio.
5. Calcular la energia de activacion con el nimero de cifras significativas adecuado, a partir de la ecuacion (3).

6. Construir la Tabla 3 en la que se indique: [H202], In[H202] y 1/[H202] en funcién del tiempo para ambas

temperaturas.

7. Representar graficamente las ecuaciones integradas de velocidad para orden uno y dos (en cada grafica los

datos de las dos temperaturas). Determinar el orden de reaccion respecto del agua oxigenada.

8. De la pendiente de las rectas anteriores, determinar las constantes aparentes de velocidad a cada
temperatura y la energia de activacion con la ecuacion de Arrhenius. Comparar su valor con el obtenido a

partir de los tiempos parciales de reaccién.
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