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Medidas de seguridad y reglamento del laboratorio.


Practica No.   1

Objetivo.

El estudiante conocerá la importancia que tiene el aplicar las medidas de seguridad e higiene, así como el cumplimiento del reglamento del laboratorio para el beneficio de su integridad física y del equipo que maneja.

 Introducción.

En un laboratorio de Química es absolutamente necesario establecer las reglas de seguridad e higiene para el manejo de las sustancias químicas y de los equipos de laboratorio; del cumplimiento de estas depende el orden en el trabajo, la comodidad y la seguridad de todos los participantes.

Los descuidos o el desconocimiento de posibles peligros en el laboratorio pueden originar accidentes de efectos irreversibles. Es importante, por lo tanto, que el alumno cumpla todas las instrucciones que le indique el profesor acerca del cuidado que debe tener en el laboratorio.
	Materiales



	Reglamento vigente del laboratorio de química

Norma Mexicana NOM-005-STPS-1998




	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	No aplica
	No aplica




Procedimiento.

A continuación se ofrecen algunas reglas generales que deben leerse cuidadosamente:

1. Prepárese siempre para cualquier experimento, leyendo las instrucciones directrices del manual antes de ir al laboratorio. Tenga presente todas las precauciones indicadas en las guías.

2. No toque nunca los compuestos químicos con las manos a menos que se le autorice. Para manipularlos use espátulas, cucharitas, pinzas, etc. Lávese las manos antes de salir del laboratorio.

3. Deje pasar bastante tiempo para que se enfríen el vidrio y los objetos calientes.

4. Todos los sólidos y papeles que sean desechados se deben arrojar a un recipiente adecuado para desechos. No arroje al sifón cerillos, papel de filtro o sólidos poco solubles.

5. Compruebe cuidadosamente los rótulos de los frascos de reactivos antes de usarlos.

6. No devuelva nunca a los frascos de origen los sobrantes de compuestos utilizados.

7. La mesa y el equipo utilizados deben quedar limpios antes de salir del laboratorio. Los equipos se deben colocar nuevamente en sus armarios correspondientes. Cerciórese de que las llaves del gas y del agua queden perfectamente cerradas.

8. Si se produce un accidente, avise inmediatamente a su profesor.

9. Si alguna sustancia química le salpica o cae en la piel o en los ojos, lávelos inmediatamente con abundante agua y avise a su profesor.

10. No pruebe o saboree un producto químico o solución, sin la autorización del profesor.

11. No se debe oler directamente una sustancia, sino que sus vapores deben abanicarse con la mano hacia la nariz.

12. Si se derrama un reactivo o mezcla, límpielo inmediatamente.

13. Cuando se calienta una sustancia en un tubo de ensayo, dirija el extremo abierto del tubo hacia un lugar que no pueda ocasionar daño a usted ni a sus compañeros. Así como colocarlos en una gradilla o dentro de un vaso de precipitados.

14. Cuando en una reacción se desprendan gases tóxicos o se evaporen ácidos, la operación deberá hacerse bajo una campana extractora.

15. Usar la bata de laboratorio como medida de protección durante la realización del experimento.

16. No ingerir alimentos ni fumar dentro del laboratorio.

17. Estudiar con anticipación la práctica a realizar.

18. Analizar el reglamento vigente del laboratorio de química básica.

Cuestionario

1. Investiga la definición de accidente

2. Escribe por lo menos 3 actos inseguros que debes evitar realizar en el laboratorio.

3. Localiza condiciones inseguras dentro del laboratorio y sugiere como arreglarlas.

4. Escribe la diferencia entre riesgo y peligro.

5. Consideras adecuadas las normas de seguridad contenidas en el reglamento del Laboratorio ¿por qué? 

Bibliografía sugerida. 

Handley William. Manual de Seguridad Industrial. Mc Graw Hill. México.

Orozco Fernando D. Análisis Químico Cuantitativo. Editorial Porrua. México.

Reglamento vigente del laboratorio de química.

Norma Mexicana NOM-005-STPS-1998.

Conocimiento y cuidado en el uso del material,

Sustancias químicas y equipo de laboratorio.              
           Practica No.   2

Objetivo.

El alumno se familiarizará con los instrumentos, aparatos, materiales y sustancias químicas más comunes en el laboratorio de Química.

Introducción.

Por ser la Química una ciencia experimental, se deben de conocer de manera práctica los cambios físicos y químicos de la materia y la energía.  Para ello es necesario conocer algunos aparatos, materiales y sustancias químicas del laboratorio, a fin de familiarizarse con su manejo; esto ayudará a efectuar experimentos desarrollados en espíritu de observación, lo que hará del estudio de la química un ejercicio ameno y agradable. Como introducción de esta práctica el estudiante debe investigar acerca del material, equipo y sustancias químicas usadas en el laboratorio así como las características de que debe cumplir un laboratorio de química.

	Materiales



	Equipo de uso común en el laboratorio

Material de laboratorio




	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	No aplica
	Detergente




Procedimiento.

1. Observe cuidadosamente y escuche con atención la descripción y el uso de cada Instrumento y reactivo.

2. Realice un dibujo de cada aparato, con su nombre y uso.

3. Efectuará el lavado correcto de cinco recipientes de vidrio

Cuestionario

1. Dibuja un equipo de destilación e identifica cada uno de sus componentes.

2. Explica  ¿por qué se debe cumplir con el equipo de seguridad básico?

3. Si ocurre un incidente grave, como un incendio, de acuerdo a las normas de seguridad ¿cómo actuarías? 
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¿Cuenta el laboratorio con un reglamento de trabajo?            . En caso afirmativo, enumera los puntos del mismo que más importancia tienen.

Bibliografía sugerida. 

Handley William. Manual de Seguridad Industrial. Mc Graw Hill. México.

Orozco Fernando D. Análisis Químico Cuantitativo. Editorial Porrua. México.

Separación de los componentes de una mezcla líquida.

Practica No.   3

Objetivo.

El objetivo de esta práctica es que el alumno comprenda y utilice correctamente las leyes que regulan cada uno de los tres estados de agregación en los que se puede presentar la materia según sea la temperatura y la presión.

 Introducción.

La materia está formada por átomos, partículas o moléculas que se mantienen unidos entre sí por “fuerzas de atracción”.
La Teoría cinético-molecular, que explica el comportamiento y los posibles estados de agregación de la materia, se apoya en dos postulados: 

1. Las partículas que componen la materia están en movimiento continuo.

2. Cuanto mayor es la temperatura, mayor es su movimiento.
Con estos dos principios se puede explicar los estados de agregación en que

se presenta la materia.

El estado sólido se caracteriza porque las partículas que lo componen están muy juntas y en posiciones más o menos fijas; esto hace que la distancia entre las partículas prácticamente no varíe.
Ello es debido a que las fuerzas de atracción son muy intensas y las partículas sólo tienen libertad para realizar pequeñas vibraciones y por eso los sólidos tienen forma y volumen constantes
En el estado líquido, las fuerzas entre las partículas son más débiles que en el caso anterior, lo que permite que las partículas tengan cierta libertad de rotación y traslación, además de la vibración; pueden deslizarse unas sobre otras y mantener, entre ellas, una distancia media constante sin ser fija.
Por eso los líquidos, a diferencia de los sólidos, adoptan formas variables, según el recipiente que los contiene y además pueden fluir con facilidad. Su similitud con los sólidos se basa en que, al igual que aquéllos, son difícilmente compresibles y tienen volumen constante.
En el estado gaseoso las fuerzas de atracción son prácticamente nulas y las partículas adquieren una movilidad total de vibración, rotación y traslación, siendo la distancia entre ellas mucho mayor que la que tienen en estado sólido o líquido y, además, variable en todo momento.
Los gases, a diferencia de sólidos y líquidos, se pueden comprimir o expandir fácilmente y, además, adoptan la forma del recipiente que los contiene, ocupando todo el volumen disponible.
	Materiales



	1 Tubo Refrigerante

1 Mechero de bunsen

1 Matraz de destilación de 250 ml

Perlas de vidrio

3 Pinzas para soporte

1 Termómetro
1 Tapón de hule bihoradado

2 Tapones de hule monohoradado

1 Rejilla de asbesto

1 Aro metálico

2 Mangueras de hule

1 Matraz de destilación de 100 ml

1 Vaso de precipitado de 250 ml
1 Capsula de porcelana chica

2 Vidrios de reloj

1 Espátula


	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	Balanza Analítica

	Ácido acético

Yodo

Agua destilada

Arena

Hielo

Detergente




Procedimiento.

Experimento I 

1. Introduce 50 ml de agua destilada y 50 ml de ácido acético en el matraz de destilación de 250 ml, agregue una cantidad pequeña de piedra pómez o de perla de vidrio con el fin de regular la ebullición.
2. Monte un aparato como se muestra en la Figura 3.1. El bulbo del termómetro debe quedar situado en las proximidades de la superficie del agua pero sin llegar a tocarla.

3. Tape el matraz de destilación con un tapón bihoradado y conéctelo al refrigerante. 
4. Ponga a circular agua y comience a calentar tomando nota de la temperatura que marca el termómetro cada minuto y cesa de tomar los datos cuando el se hayan recogido 35 ml de destilado.
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Figura 3.1 Aparato de destilación

Experimento II 

1. Pesa 4 gr de arena y 1gr de yodo y deposítalos en un vaso de precipitados de 250 ml. Mézclalos perfectamente.

Precaución: Utilizar el equipo de seguridad (Guantes, Lentes, Bata de laboratorio)
2. Pesa una capsula de porcelana chica, anota el peso.

3. Calienta el vaso de precipitado de 250 ml, cubriendo el vaso con la cápsula de porcelana que contenga agua fría (hielo).

4. Observa los cambios que ocurren.

5. Cuando los vapores cesen, retira con cuidado el agua fría que esta depositada en la capsula de porcelana.

6. Pesa la capsula de porcelana junto con los cristales de yodo y por diferencia de pesos determina los gramos de yodo que se obtuvieron.

7. Recupera los sólidos adheridos a la cápsula con la ayuda de una espátula. 
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Figura 3.2 Dispositivo empleado en el Experimento II

Cuestionario
1. Menciona tres propiedades fundamentales de la materia.

2. En el Experimento I representa gráficamente la temperatura que has ido midiendo en función del tiempo.

3. ¿Cuál será la sustancia que se destila primero?
4. En el Experimento II, explica los vapores violetas que salían al calentar la mezcla de arena y yodo.
5. A lo largo de la sesión de laboratorio ¿Qué cambios de fase de la materia observaste? Explique.

6. Describe en qué consisten cada uno de los cambios de estado descritos en la figura adjunta. Nombra los cambios de estado A1, A2, B1, B2 y C.

[image: image3.emf]
Bibliografía sugerida. 

Raymond Chang. Conceptos Esenciales de Química General. Editorial Mc Graw Hill. México.
Silberberg. Química 2ª Ed. Editorial Mc Graw Hill. México.
Douglas, Mc Daniel. Conceptos y modelos de Química inorgánica. Editorial Reverte. México.

Garzón, Guillermo. Fundamentos de Química general 2ª. Ed.  McGraw-Hill.

Espectros de emisión y absorción.




Practica No.   4
Objetivo.

Determinar los espectros de emisión por medio de las coloraciones a la llama de diferentes elementos. Además de construir y examinar las curvas espectrales de absorción y obtener longitudes de onda de máxima absorbancia.
Introducción.

Los metales son sustancias cuyos átomos por lo general contienen uno o dos electrones en su configuración electrónica externa. Al reaccionar tiende a formar compuestos iónicos por transferencia de electrones. Son muy activos por ceder electrones fácilmente y emiten luz al excitarse, produciendo llamas de diversos colores, que por medio de los espectros se pueden identificar.
En las mediciones de espectrofotometría se identificara y medirá la excitación energética que emite una sustancia cuando recibe una cantidad de energía radiante o una cierta intensidad luminosa. Con estas mediciones se podrán determinar específicamente las concentraciones de los elementos en pequeñas unidades por ejemplo mg, ppm.

En una determinación fotometría, uno de los aspectos importantes es la selección de la longitud de onda para las mediciones de la absorbancia. Esta selección se basa en un estudio de la curva de absorbancia de una solución de la especie en cuestión, obtenida a varias longitudes de onda.

	Materiales



	6 tubos de ensaye de 13x100ml
1 Gradilla

1 Asa de platino

1 Mechero Bunsen

1 Pipeta graduada de 5 ml.
1 Piseta

Papel milimétrico


	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	Espectrofotómetro UV/VIS

2 Celdas para espectrofotómetro
	KCl

SrCl2
NaCl

LiCl

BaCl2
CuCl2 

CaCl2 
HCl 0.6 M

Solución de KMnO4       5 x 10-4 M

Solución de K2Cr2O7    5 x 10-4 M


Procedimiento.

a) Mechero Bunsen
1. Identifique en su mechero las zonas de la llama que correspondan a mayor temperatura, zona oxidante y zona reductora (Figura 4.2).
2. Limpie bien el alambre de nicromo sumergiéndolo en un tubo de ensaye que contenga HCl 0.6 M, calentándolo luego en la zona de mayor temperatura. El alambre esta limpio cuando no imparte coloración a la flama.

3. Se introduce el alambre en el HCl 0.6 M y se toca la sustancia a identificar de modo que se adhiera una pequeña cantidad. Se introduce a la flama y se anota la coloración que adquiere.

4. Se limpia nuevamente el alambre y se procede de la misma manera con las siguientes muestras.

5. Haga ensayos con la mezcla de sales problema que se le proporcionaron y determine que elementos contiene por la coloración que obtenga.

	Elemento
	Coloración

	K
	

	Na
	

	Li
	

	Ba
	

	Cu
	

	Ca
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Figura 4.1 Mechero de Bunsen

Figura 4.2 Llama del mechero de        

                                                        Bunsen
Identificación de elementos en la muestra problema:
	Elemento


	Resultado
(positivo o negativo)

	K
	

	Na
	

	Li
	

	Ba
	

	Cu
	

	Ca
	


b) Espectrofotómetro UV/VIS
1. Se determinara la absorbancia de una solución 5x10-4 M de KMnO4 en un rango de 400 a 650 nm de longitud de onda en el espectrofotómetro a intervalos cortos de 10 en 10 unidades, calibrando previamente con agua antes de cada lectura a diferentes longitudes de onda.

2. Se determina la absorbancia a intervalos mas cortos de longitud de onda cuando los cambios de absorbancia sean mas evidentes (mas grandes).

3. Se repite lo anterior, pero ahora usando una solución al 5 x 10-4 M de K2Cr2O7.
4. Realizar las graficas correspondientes a los espectros del ion MnO4- y del ion Cr2O7-2, determinando en ellas la longitud de onda de máxima absorbancia para cada solución.
Cuestionario

1. ¿Qué es el Espectro electromagnético?
2. Dibuja el esquema del espectro electromagnético, señalando los intervalos de longitud de onda correspondiente a la zona de luz visible, luz ultravioleta y luz infrarroja.

3. A nivel atómico, ¿Cuál es la causa por la cual se originan los espectros de emisión?

4. ¿Qué colores producen en la llama las sales de Na, K, Ba, Cu, Li y Ca?

5. Investigar las longitudes de ondas recomendadas para cada solución y compararlas con el valor experimental.
Bibliografía sugerida. 

Raymond Chang. Conceptos Esenciales de Química General. Editorial Mc Graw Hill. México.
Silberberg. Química 2ª Ed. Editorial Mc Graw Hill. México.
Douglas, Mc Daniel. Conceptos y modelos de Química inorgánica. Editorial Reverte. México.
Estructura atómica de los elementos.     


           Practica No.   5
Objetivo.

Representar el modelo cuántico de algunos átomos.

 Introducción.

El modelo atómico moderno fue desarrollado gracias a los trabajos realizados por muchos científicos, entre ellos Erwin Schrodinger, Niels Bohr, Luis de Broglie, Werner, Heisenberg, Somerfield y algunos otros. Merced a sus aportaciones se desarrolló el modelo atómico de la mecánica cuántica ondulatoria, que supone al átomo con una naturaleza dual, es decir, como partícula y onda.

El modelo atómico representa a los electrones por medio del uso de los números cuánticos: n, l, m, s, complementando la representación del modelo matemático a través del uso de los llamados subniveles de energía: s, p, d, f.

La teoría cuántica ondulatoria del átomo nos proporciona una representación de éste en forma tridimensional, en los ejes x, y, z en donde los reempes adquieren ciertas formas espacio-energéticas alrededor del núcleo.

	Materiales



	12 Varillas de 30 cm. de largo (alambre de cobre sin aislante calibre 10 o alambre de aluminio de 2 mm. de diámetro)

4  Esferas de poliestireno expandido de 3 cm. de diámetro (esferas de unisel, también conocidas como de hielo seco)

4   Esferas de poliestireno expandido de 5 cm. de diámetro

12 Ovoides de poliestireno expandido de 8 cm. de diámetro mayor y 7 cm. de diámetro menor

2   Frascos de pintura de agua (roja y amarilla)

2 Pinceles para aplicar pintura
4 Bases de madera de 15 x 15 cm
1   Espátula


	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	No aplica
	No aplica




Procedimiento.

I. REPRESENTAR EL MODELO ATOMICO DEL HIELO

1. Insertar en la esfera de 3 cm. de diámetro las tres varillas para representar los ejes x, y, z

2. Pintar de rojo y ensamblar en la base de madera, para representar el modelo atómico del helio (figura 1)

NOTA: Tomar como orbital completo la esfera u ovoide totalmente pintada, ya sea de color rojo o amarillo; se considera incompleto cuando sólo esté pintada la mitad.

II. REPRESENTA EL MODELO ATOMICO DEL BERILIO

1. Insertar en la esfera de 3 cm. de diámetro las tres varillas y pintar de rojo la esfera para representar el modelo atómico del helio.

2. Partir y ahuecar la esfera de 5 cm. empleando la espátula.
3. Insertar las mitades de la esfera ahuecada y colorear de amarillo para representar el modelo atómico del berilio; ensamblar en la base de madera (figura 2).

III. REPRESENTAR EL MODELO ATOMICO DEL NITRÓGENO

1. Realizar los pasos empleados para la representación del berilio.
2. Insertar en cada uno de los ejes un ovoide y pintar la mitad de cada uno de color rojo.

3. Ensamblar el modelo realizado en la base de madera para representar al átomo de nitrógeno (figura 3).

IV. REPRESENTAR EL MODELO ATOMICO DEL FLUOR

1. Realizar los pasos empleados para la representación del nitrógeno.

2. Pintar completamente cuatro ovoides y dejar dos con la mitad de la pintura (orbital incompleto).

3. Ensamblar el modelo atómico realizado en la base de madera para representar el flúor (figura 4).

ESQUEMA


Cuestionario

1. Describe lo realizado en cada representación

2. Registra las conclusiones a que has llegado

3. ¿Qué forma presentan los subniveles s y p en la práctica?

4. EL reempe, ¿cuál es su nombre común?

5. ¿Cuál es la máxima cantidad de electrones que admite el reempe?

Bibliografía sugerida. 

Garzón G., Guillermo. Fundamentos de Química General. McGraw-Hill Latinoamericana. México.

Rodríguez Moreno, Norma Gloria. Fundamentos de Química Inorgánica. Interamericana de servicios. México, 1993.

BROWN, Theodore L., y Cols. Química. La ciencia central. Prentice-Hall hispanoamericana, México, 1991.

Tabla periódica, Propiedades Físicas 
                               Practica  No.   6
Objetivo.
El alumno identificará los elementos proporcionados y los grupos a los que pertenecen. 

 Introducción.

Con el descubrimiento de los primeros elementos se desarrolló la idea de que los átomos de los elementos podrían tener ciertas propiedades análogas a las de otros; nació con ello la idea de clasificar los elementos conocidos con base en alguita propiedad semejante. Se realizaron diversos intentos para clasificar los elementos; sobresalen los trabajos de los siguientes investigadores: Dobereiner, John Newlands, Mendeleiv, Henry Moseley, Alfred Werner.
Actualmente se ha propuesto una nueva clasificación de los elementos que se basa en la configuración electrónica externa y a la que se le ha dado el nombre de Tabla cuántica de los elementos.

	Materiales

	6 Vidrios de reloj

1 Espátula
7 Probetas de 10 ml.
1 Piseta


	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	Balanza granataria
	Ca

Al

Sb

Zn

I

Cu

Agua destilada


Procedimiento.
1. Depositar 3 gr. de cada elemento proporcionado en un vidrio de reloj y observar el estado físico que presenta cada uno; anotar las observaciones.
2. Observar la coloración de cada uno de los elementos, anotar las observaciones.

3. Tomar una piedra chica, observarla y pesarla con exactitud anotando su peso.

4. Verter en una probeta graduada 5 ml. de agua destilada.

5. Introducir la piedra en la probeta.

6. Observar la elevación del agua y registrar el dato.

7. Pesar el pedazo de madera y después la pelota. Calcular el volumen de cada objeto utilizando tus conocimientos de geometría.

8. Calcular la densidad de cada elemento. Registrar en la tabla el valor obtenido.

9. Escribe las conclusiones a las que has llegado.

Esquema
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Tabla de resultados
	Elemento
	Estado
	Color
	Densidad

	Calcio (Ca)
	
	
	

	Aluminio (Al)
	
	
	

	Antimonio (Sb)
	
	
	

	Yodo (I)
	
	
	

	Cobre (Cu)
	
	
	

	Zinc (Zn)
	
	
	


Cuestionario

1. ¿Que elementos de los estudiados son metales?
2. ¿Qué elementos de los estudiados son no metales?

3. ¿Cómo se encuentran los elementos en la naturaleza?

4. Construye la Tabla Periódica moderna de los elementos.

Bibliografía sugerida. 

Raymond Chang.  Química. Ed McGraw-Hill.

Silberberg. Química. Editorial Mc Graw Hill.1992.
Valenzuela. Introducción a la química inorgánica. Editorial Mc Graw Hill.1999.
Tabla periódica, Propiedades Químicas 



Practica No.   7
Objetivo.
El alumno identificará diferentes propiedades de los elementos químicos y las relacionará con las del grupo de la tabla periódica en la que están ubicados. 

 Introducción.

La configuración electrónica de los elementos señala una variación periódica al aumentar el número atómico. Como consecuencia, los elementos también presentan variaciones periódicas en sus propiedades físicas y en su comportamiento químico de los elementos que están en el mismo grupo o periodo.

La energía de ionización y la afinidad electrónica ayudan a los químicos a entender los tipos de reacciones en las que participan los elementos, así como la naturaleza de los compuestos que forman. Desde un enfoque conceptual, estas dos medidas se relacionan de una manera sencilla: la energía de ionización se refiera a la atracción de un átomo por sus propios electrones, mientras que la afinidad electrónica expresa la atracción de un átomo por un electrón adicional, de alguna otra fuente; juntos, permiten conocer la atracción átomo por los electrones. Con estos dos conceptos es posible estudiar el comportamiento químico de los elementos en base a la relación entre las propiedades químicas y la configuración electrónica.
Se ha visto que el carácter metálico de los elementos disminuye de izquierda a derecha a lo largo de un periodo y que aumenta de arriba abajo al avanzar dentro de un grupo. Con base a las tendencias periódicas y el conocimiento de que los metales en general tienen bajas energías de ionización mientras que los no metales por lo común cuentan con altos valores de afinidad electrónica, a menudo es posible predecir el desarrollo de una reacción en la que intervenga alguno de estos elementos.

	Materiales

	12 tubos de ensaye 

Gradilla 

Pizeta

3 pinzas para tubo de ensaye

1 Mechero Fisher


	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	No aplica
	Na 

Al

 Mg

 Ca 

Fenolftaleína al 10%
 HCl al 10% 

AgNO3 al 1% 

KCl al 1% 

KBr al 1% 

KI al 1% 

AlCl3 al 1% 

NH4OH al 1% 

NaOH al 1%


Procedimiento.

Experimento I “Familia de Alcalinos y Alcalinotérreos” 

1. Coloca en cuatro tubos de ensaye 3 ml. de agua destilada y dos gotas de fenolftaleína 

2. Coloca en cada uno de los tubos un metal: sodio, aluminio, magnesio y calcio 

3. Si la solución cambia de color, regístralo, si no, calienta suavemente sin que llegue a hervir 

4. registra tus observaciones 

5. Recupera el metal que te sobre y regrésalo 

Experimento II 

1. Coloca en un tubo dos tubos de ensaye un poco de magnesio y sodio 

2. Agrega 1 ml. de solución de ácido clorhídrico al 10 % 

3. Tapa la boca del tubo con el dedo pulgar y cuando sientas presión pide a un compañero que acerque un cerillo a la boca del tubo, destapa y boom!. Registra lo que sucede. 

4. Repite los pasos anteriores pero usando ahora aluminio 

5. Recupera el metal que te sobre y regrésalo al laboratorista. 

Experimento III “Familia de Halógenos” 

1. Coloca en cada uno de los tres tubos de ensaye 1 gota de nitrato de plata 

2. A uno de los tubos agréguele cinco gotas de cloruro de potasio, a otro cinco gotas de bromuro de potasio y al otro cinco gotas de yoduro de potasio 

3. Decanta los precipitados formados (si es que hay) y agrégales cuatro gotas de hidróxido de amonio 

4. Deposita los residuos en el recipiente que se te indique 

Experimento IV “Familia del Aluminio” 

1. Coloca en un tubo de ensayo 1 ml. de solución de cloruro de aluminio (III) 

2. Agrega gota a gota solución de hidróxido de amonio, hasta que se forme un precipitado gelatinoso 

3. Divide el precipitado en dos partes y añade a cada parte dos gotas de fenolftaleína 

4. Añade a una de las partes una solución de ácido clorhídrico y a la otra hidróxido de sodio hasta disolver 

5. Deposita los residuos en el recipiente que se te indique 

Cuestionario

1. Escribe las ecuaciones de cada una de las reacciones químicas realizadas en la práctica del laboratorio.
2. ¿A que se debe el cambio de coloración en el experimento I? 

3. ¿Porque con el aluminio no se aprecia dicha coloración? 

4. ¿Qué es la fenolftaleína? ¿Esta sustancia participa en la reacción? 

5. A que se debe la explosividad del experimento II 

6. Escribe la secuencia de velocidad de reacción para el experimento III 

7. ¿Qué es el precipitado gelatinoso? 

8. Explique la reacción del precipitado gelatinoso con un ácido y con una base.
9. ¿Cuál sería el mejor tratamiento para los residuos producidos en la práctica? 

Bibliografía sugerida. 

Raymond Chang.  Química. Ed McGraw-Hill.

BROWN, Theodore L., y Cols. Química. La ciencia central. Prentice-Hall hispanoamericana, México, 1991.

Silberberg. Química. Editorial Mc Graw Hill.1992.
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Modelos Estructurales.         





   Practica No.8  

Objetivo.

Mediante el empleo de materiales comunes, representar los modelos atómicos correspondientes a los compuestos inorgánicos,  identificándolos por medio de las redes cristalinas de los enlaces iónicos o covalentes.

 Introducción.

Para establecer el concepto de enlace químico, podemos remontarnos a la época de John Dalton, científico conocedor de la naturaleza química de la materia; en algunos de sus postulados maneja lo que se considera enlace químico, mencionando la unión de átomos idénticos en la formación de un elemento.

Desde el principio del siglo XIX se conocía la existencia de una cierta relación entre la electricidad y las fuerzas que mantienen unidas a las moléculas. En los enlaces químicos existe la tendencia de los átomos a adquirir la configuración electrónica del gas noble más cercano, aunque para ello se habrá de ceder o compartir electrones. Estos enlaces se pueden clasificar en iónico, covalente coordinado, covalente polar, covalente no polar, metálico y por puente de hidrógeno. Mencionaremos los tres primeros:
Enlace Iónico

Se efectúa entre metales y no metales por transferencia de electrones del átomo metálico al más electronegativo.
Enlace Covalente

En este tipo de enlace se unen generalmente elementos de alta electronegatividad, no metales en los cuales se comparten electrones.
Enlace Covalente Coordinado

Se efectúa entre dos especies, donde un elemento aporta un par de electrones y el otro los recibe para completar su octeto.
	Materiales

	4 Tarros con pintura de agua en colores azul, verde, rojo y amarillo.

70 Palillos de madera de 5 a 8 cm. de largo o varillas de 30 cm. de largo (calibre 10, 2 mm. de Φ) 

15 Esferas de unicel de 4 cm. de diámetro

22 Esferas de unicel de 2.5 cm. de diámetro

  4 Esferas de unicel de 2 cm. de diámetro

  2 Pinceles para aplicar pintura

  1 Bote de pegamento blanco

  2 Bases rectangulares de madera o unicel de 30 cm. de largo por 20 cm. de ancho y 3 cm. de espesor




	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	No aplica
	No aplica




Procedimiento.

1. Pintar de color azul 2 esferas 4 cm., de color rojo 8 esferas de 2.5 cm. y 4 esferas de 2 cm. de color amarillo. Esperar el tiempo necesario para el secado de la pintura.

2. Formar dos moléculas de Ácido sulfúrico y fijarlas en una de las bases de madera.

3. Pintar 13 esferas de de 4 cm. Con pintura roja y 13 esferas de 2.5 cm. 

4. De color verde. Esperar el tiempo necesario para el secado de la pintura.

5. Formar una red cristalina de cloruro de sodio donde las esferas de color rojo representen al cloro y las de color verde al sodio. Fijar la red en la base; observar la figura correspondiente.

6. Anote las conclusiones de los resultados obtenidos al finalizar la práctica.

7. Explicar los aspectos que se tomaron en cuenta al elaborarla.

ESQUEMA



Cuestionario

1. Define el concepto de enlace

2. ¿Qué enlace tiene el ácido sulfúrico?

3. ¿Qué tipo de enlace tiene el cloruro de sodio?

4. ¿Qué es electronegatividad?

5. ¿Cuándo se forma un enlace covalente coordinado?

Bibliografía sugerida. 

Garzón G., Guillermo. Fundamentos de Química General. McGraw-Hill Latinoamericana. México.

Rodríguez Moreno, Norma Gloria. Fundamentos de Química Inorgánica. Interamericana de servicios. México, 1993.

BROWN, Theodore L., y Cols. Química. La ciencia central. Prentice-Hall hispanoamericana, México, 1991.

Enlaces químicos por conductividad eléctrica de electrolitos
        Práctica. 9
Objetivo.

Comprobar en la práctica la teoría de la disociación electrolítica y evaluar las diferencias entre electrólitos fuertes y débiles y, no electrólitos. Aplicar el marco teórico de la disociación electrolítica del agua y hacer estimaciones prácticas del valor de pH.

 Introducción.
Las sales, los ácidos inorgánicos y las bases; al disolverse en aguas producen soluciones que conducen electricidad (transporte de carga) en un mayor o menor grado. A esas sustancias las denominamos electrolitos. 

Los electrolitos fuertes son aquellos que se disocian en iones casi completamente al disolverse, mientras que los electrolitos débiles normalmente exhiben disociación parcial. La definición de un electrolito débil debe incluir la especificación del disolvente, la temperatura y la concentración.

La forma más simple de estudiar el movimiento de los iones en solución es a través de la medición de la conductancia, es decir, la capacidad para conducir una corriente eléctrica por la movilidad de los iones. Las sustancias iónicas conducen la corriente eléctrica. Esta es una propiedad física de la materia.

Debido a que los compuestos iónicos y covalentes polares si conducen la corriente eléctrica y los compuestos covalentes no la conducen, la prueba de la conductividad también revela el tipo de enlace.

	
Materiales

	   Circuito eléctrico para medir la conductividad eléctrica

   Agitador de vidrio

6 Vasos de ppt. de 250 ml.
1 Piseta

1 Probeta de 25 ml.
   Papel pH


	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	No aplica
	Sol. Al 1.0 M de Cloruro de sodio (NaCl)

Sol. Al 1.0 M de Ácido acético (CH3COOH)

Sol. Al 1.0 M de Hidróxido de sodio (NaOH)

Sol. Al 1.0 M de Ácido clorhídrico (HCl)

Sol. Al 1.0 M de Ácido sulfúrico (H2SO4)

Sol. Al 1.0 M de Hidróxido de Amonio (NH4OH)

Sol. Al 1.0 M de Hidróxido de Calcio (Ca(OH)2)

Sol. Al 1.0 M de Sulfato de Cúprico (CuSO4)

Sol. Al 1.0 M de Etanol

Sol. Al 1.0 M de Sacarosa
Indicador de fenoftaleína

Benceno 

Glicerina 

Aceite comestible


Agua destilada 

Leche

Jugo de frutas


Procedimiento.

I. CONDUCTIVIDAD ELECTRICA DE ELECTROLITOS Y NO ELECTROLITOS
1. Vierta aproximadamente 20 ml. de solución de ácido acético en un vaso de ppt. de 250 ml.
2. Con el circuito eléctrico, mida la conductividad eléctrica de la solución. Anote sus observaciones. (Guarde para la segunda parte).

3. Haga la medición de la conductividad de las soluciones de HCl, H2SO4, NaOH, Ca(OH)2, NH4OH, CuSO4. Después de realizar las mediciones guarde para la siguiente parte.

4. Mida la conductividad de las soluciones restantes: Sacarosa, etanol, NaCl y al final mida la conductividad de la glicerina, el aceite comestible y el benceno.

5. De acuerdo a su conductividad, califique las soluciones como: electrólitos fuertes, electrólitos débiles y, no electrólitos.

6. Anote sus resultados en la tabla.

CIRCUITO ELÉCTRICO

II. MEDICION DEL pH

   Ácidos:

1. Introduzca el papel pH en la muestra de de la solución de ácido acético. Anote sus observaciones y el valor obtenido. 

2. Realice el mismo procedimiento para las soluciones de HCl y H2SO4.

3. Agregue 2 gotas de fenoftaleína a cada una de las soluciones ácidas. Observe y reporte sus resultados en la tabla.

   Bases:

1. Mida el pH de las soluciones básicas Ca(OH)2, NH4OH, CuSO4, NaOH con el papel. Observe y reporte sus resultados en la tabla.

2. Agregue 2 gotas de fenoftaleína a cada una de las muestras básicas y observe.

3. Anote sus resultados en la tabla.

Tabla de resultados

	SUSTANCIA
	ELECTROLITO DEBIL
	ELECTROLITO FUERTE
	NO ELECTROLITO
	pH

	Ácido acético
	
	
	
	

	HCl
	
	
	
	

	H2SO4
	
	
	
	

	NaOH
	
	
	
	

	Ca(OH)2
	
	
	
	

	NH4OH
	
	
	
	

	CuSO4.
	
	
	
	

	Sacarosa 
	
	
	
	

	Etanol
	
	
	
	

	NaCl
	
	
	
	

	glicerina
	
	
	
	

	Aceite comestible
	
	
	
	

	Benceno
	
	
	
	

	Leche
	
	
	
	

	Jugo de frutas
	
	
	
	


Cuestionario

1. ¿Qué es un electrolito?

2. Que diferencia existe entre electrolito fuerte y débil.

3. ¿Qué es la disociación electrolítica del agua?

4. Que indica el hecho de que se prenda el foco.

5. Qué es el pH y de donde se obtiene.

6. Investigue el tipo de enlace de los compuestos que se utilizan en esta práctica.

Bibliografía sugerida. 

Garzón G., Guillermo. Fundamentos de Química General. McGraw-Hill Latinoamericana. México.

Rodríguez Moreno, Norma Gloria. Fundamentos de Química Inorgánica. Interamericana de servicios. México, 1993.
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Enlaces Químicos por su solubilidad                                         Práctica. 10
Objetivo.

El alumno identificará los diferentes de las sustancias de acuerdo a su solubilidad y del solvente empleado.

 Introducción.

Los compuestos iónicos y covalentes exhiben marcadas diferencias en sus propiedades físicas generales debido a que sus enlaces son de distinta naturaleza. En los compuestos covalentes existen dos tipos de fuerzas de atracción. Una de ellas es la que mantiene unidos a los átomos de una molécula. La otra fuerza de atracción opera entre las moléculas y se llama fuerza intermolecular.

Como las fuerzas intermoleculares suelen ser mas débiles que las fuerzas que mantienen unidos a los átomos de una molécula, las moléculas de un compuesto covalente se unen con menos fuerza. En consecuencia, los compuestos covalentes casi siempre son gases, líquidos o sólidos de bajo punto de fusión.

Por otro lado, las fuerzas electrostáticas que mantienen unidos a los iones en un compuesto iónico por lo común son muy fuertes, de modo que los compuestos iónicos son sólidos a temperatura ambiente y tienen puntos de fusión elevados. Muchos compuestos iónicos son solubles en agua, y sus disoluciones conducen la electricidad debido a que estos compuestos son electrolitos fuertes. La mayoría de los compuestos covalentes son insolubles en agua, o si se llegan a disolver, sus disoluciones acuosas por lo general no conducen la electricidad porque estos compuestos son no electrolitos.

Procedimiento.

Experimento I 

1. Depositar 3 gr. de cada elemento proporcionado en un vidrio de reloj.
2. En 6 tubos de ensayo depositar 5 ml. de agua destilada y añadir a cada uno de ellos un trozo pequeño de uno de los siguientes metales: Na, Al, Cu, Fe, Zn, Sn y Pb. Precaución: La reacción con Na la realizará el Profesor.
3. Anota para cada caso si hay reacción y la velocidad de ésta (rápida o lenta), el color de la disolución y el del gas producido.

4. En los tubos de ensayo en los que no hayas observado reacción, decanta el agua cuidando de conservar el metal. 
5. En un vaso de precipitados coloca 20 ml. de HCl 0.5 M y añadir 5 ml. de este ácido diluido sobre cada uno de los tubos de ensayo en los que no hayas observado reacción  y agita con cuidado. Anota los resultados.

6. En los tubos de ensayo en los que no hayas observado reacción, decanta el agua cuidando de conservar el metal. Deposita en un vaso de precipitado 30 ml. de HCl 0.5 M. Añadir unos 5 ml. de este ácido diluido sobre los tubos de ensayo y agita con cuidado. 

7. Anota los resultados.

	Disolvente
	Al
	Cu
	Fe
	Zn
	Sn
	Pb
	Na

	Agua
	
	
	
	
	
	
	

	HCl diluido
	
	
	
	
	
	
	


Experimento II 

1. Coloca en vasos de precipitados las siguientes soluciones; solución de cloruro de sodio y hexano.
2. Registra si hay solubilidad con los solventes indicados 

3. Utilizando los mismos solventes, repite la operación con los siguientes solutos: aceite, cobre, azúcar y alcohol.
Experimento III 

1. En un tubo de ensayo mezcla 2 ml. de solución de sulfato de cobre y 1 ml. de solución de hidróxido de amonio 

2. Registra los cambios que suceden a simple vista 

3. En otro tubo de ensayo mezcla 2 ml. de cloruro de mercurio y 1 ml. de yoduro de amonio.
4. Registra los cambios que suceden a simple vista y compara con la reacción anterior. 

Cuestionario 

1. En el experimento I y II, se verifica la solubilidad de las sustancias con dos clases de solventes uno polar y otro no polar, indica que clase de enlaces presentan las sustancias. Explica porque cada una de las sustancias se disolvieron o no en estos solventes. 

2. De acuerdo a la naturaleza de los enlaces químicos que participan en las reacciones anteriores, describe como se llevan a cabo. 

3. Para una aleación de oro y plata investiga las siguientes propiedades físicas: solubilidad en agua y hexano, conductividad eléctrica y térmica, maleabilidad, ductibilidad, brillo metálico y estado físico a condiciones normales. 

Bibliografía sugerida. 

Raymond Chang.  Química. Ed McGraw-Hill.

Brown, Theodore L., y Cols. Química. La ciencia central. Prentice-Hall hispanoamericana, México, 1991.

Silberberg. Química. Editorial Mc Graw Hill.1992.
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Enlaces Químicos por Puente de Hidrógeno
                    Práctica No.  11 

Objetivo.

El objetivo de la práctica es que el alumno continúe realizando pruebas sencillas que le permitan visualizar la presencia de algunos tipos de enlace en esta ocasión el enlace por puente de hidrógeno.

 Introducción.

Enlace de hidrógeno.es la atracción de un átomo de hidrógeno unido covalentemente a un átomo electronegativo, hacia un segundo átomo electronegativo. Cuando se establece un enlace covalente entre el hidrógeno y un átomo muy electronegativo, la nube electrónica entre los dos átomos está muy deformada y presenta una densidad electrónica mayor alrededor del átomo electronegativo, lo que da lugar a un dipolo. Si dos de estos dipolos se aproximan, la atracción electrostática entre el extremo positivo de uno de ellos y el extremo negativo del otro es lo que constituye el enlace de hidrógeno.

Los enlaces de hidrógeno más fuertes se forman entre el hidrógeno y el flúor, el nitrógeno o el oxígeno. Debido a este enlace se explican los puntos de fusión y ebullición anormalmente elevados del fluoruro de hidrógeno, el agua y el amoníaco, respecto a los de los otros hidruros de sus grupos respectivos.

En el caso del agua, la asociación molecular originada por el enlace de hidrógeno determina que este compuesto sea más fácilmente condensable de lo que cabría esperar por la magnitud y la masa de sus moléculas, siendo líquida a temperatura ambiente cuando debería ser un gas difícilmente licuable si lo comparamos con el hidruro de azufre o de selenio. Además en los hidruros, también existen enlaces de hidrógeno en compuestos como los alcoholes o los fenoles.

	Materiales



	3  Vasos de pp. de 50 o 100 ml.
 1  Cristalizador 

 3  Vasos de plástico muy transparentes

 1  Piseta

 2  Goteros 

 1  Espejo plano de 10 cm por lado

 1  Espejo o vidrio de más de 10 cm por lado seco

 1  Hoja de papel limpia y seca

 2  Globos pequeños

 1  Moneda de un peso

30 cm. de papel encerado (sin doblar)

    Palillo de dientes

    Palillos de dientes planos (sin picos en extremos)

    Perforadora de papel


	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	No aplica
	3  Vasos de pp. de 50 o 100 ml.
 1  Cristalizador 

 3  Vasos de plástico muy transparentes

 1  Piseta

 2  Goteros 

 1  Espejo plano de 10 cm. por lado

 1  Espejo o vidrio de más de 10 cm. 

 1  Hoja de papel limpia y seca

 2  Globos pequeños

 1  Moneda de un peso

30 cm. de papel encerado (sin doblar)

    Palillo de dientes

    Palillos de dientes planos (sin picos en extremos)

    Perforadora de papel


Procedimiento.

I. DEMOSTRACIÓN DE LAS FUERZAS DE ATRACCIÓN ENTRE LAS  MOLECULAS

1. Extiende el papel encerado sobre la mesa y divídelo en dos partes.

2. Utiliza un gotero para el agua y otro para el alcohol, colocando en cada pedazo de papel 3 o 4 gotas separadas de las muestras.

3. Moja un palillo con agua y acerca la punta húmeda a una de las gotas de agua (pero sin tocar). Repite con las otras gotas.

4. Moja un palillo con alcohol y haz lo mismo que con las gotas de agua.

5. Observa y anota lo que sucede con ambas soluciones.

II. DEMOSTRACIÓN DE LA DIFERENCIA ENTRE LAS FUERZAS DE ATRACCIÓN  DEL AGUA Y EL ALCOHOL 

1. En un vaso de pp. haga una solución de agua con suficiente colorante para alimentos para que se obtenga una solución de color oscuro.

2. En otro vaso de pp. coloca una pequeña cantidad de alcohol.

3. Vierte sobre el espejo (colocado sobre la mesa) una pequeña cantidad de agua coloreada para formar una película delgada, con un gotero deja caer una gota de alcohol en el centro de la capa de agua coloreada.

4. Observa y anota lo que sucede.

III. DEMOSTRACIÓN DE LA FUERZA DE ATRACCIÓN ENTRE LAS MOLÉCULAS DE AGUA Y DE ALCOHOL

1. Dobla 5 palillos, colocados en forma de estrella con la parte doblada en el centro, sobre el vidrio o espejo.

2. Agregue una gota de agua en el centro de la estrella.

3. Repite la experiencia, pero ahora con una gota de alcohol

4. Observa y anota lo que sucede en los dos casos

5. Llena el cristalizador con agua hasta la mitad de su capacidad.

6. Coloca dos palillos de dientes de manera que floten sobre la superficie del agua y se encuentren en el centro del cristalizador.

7. Sumerge la punta de un tercer palillo en el agua con detergente que esta contenida en un vaso de pp.

8. Con esa punta toca la superficie del agua entre los dos palillos flotantes.

9. Realiza lo anterior utilizando alcohol en lugar de agua.

10. Anota lo que sucede.

IV. DEMOSTRACIÓN DE QUE LOS ATOMOS TIENEN PARTES POSITIVAS Y     

     PARTES NEGATIVAS

1. Perfora una hoja de papel y obtén de 15 a 20 pequeños círculos, colócalos  separados  sobre la mesa limpia y seca.

2. Infla un globo del tamaño de tu mano y amárralo; frota el globo contra tu cabello      limpio, seco y sin grasa (en una sola dirección), de 5 a 10 veces.

3. Acerca el globo a los círculos de papel sin tocarlos.

4. Observa y anota tus conclusiones.

5. Equilibra una moneda sobre la mesa limpia y seca de modo que quede parada, coloca en equilibrio un palillo de dientes sobre la moneda y cubre todo con un vaso boca abajo.

6. Carga un globo inflado de la manera en que lo hiciste en el paso anterior, acerca el globo al vaso sin tocarlo por el lado en que se encuentre con uno de los extremos del palillo, mueve el globo lentamente alrededor del vaso; si no sucede nada, cambia de vaso y coloca el globo en el otro de los extremos del palillo. Observa si sucede ahora y anota tus conclusiones.

Cuestionario

1. ¿Qué es enlace por Puente de Hidrogeno?

2. ¿Cuál es la diferencia que existe entre la atracción de las moléculas con los otros enlaces?

3. ¿Qué diferencia existe entre moléculas iguales y moléculas diferentes?

4. ¿Por qué se da la diferencia de cargas entre las moléculas?

Bibliografía sugerida. 
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Reacciones Químicas.      




          Practica No.  12
Objetivo.

El alumno efectuará diferentes reacciones químicas y sepa distinguirlas. Adquirir destrezas para identificar los diferentes tipos de reacciones químicas y reconocer, por evidencias experimentales, cuándo ocurre una reacción química.

 Introducción.

Las reacciones químicas se pueden clasificar en los siguientes tipos: combinación, descomposición, desplazamiento, doble descomposición o metátesis, reagrupamiento y óxido-reducción.

Las reacciones de combinación son aquellas en las cuales se forma una sustancia a partir de dos o más elementos.

Las reacciones de descomposición son aquellas en que se forman dos o más sustancias a partir de una.

Las reacciones de desplazamiento son aquellas en las que un elemento reacciona con un compuesto, entrando en combinación con uno de los contribuyentes y liberando el otro.

Las reacciones de doble descomposición o metátesis, son aquellas en las cuales hay un intercambio de elementos o de radicales entre los compuestos que reaccionan.

Las reacciones de reagrupamiento interno, son aquellas en que el compuesto en si sufre modificaciones en su propia estructura por diversas causas, alterándose su naturaleza química, y por tanto varían sus propiedades y características iníciales.

Las reacciones de óxido-reducción, son aquellas en las cuales las sustancias que intervienen en la reacción aumentan (oxidación) o disminuyen (reducción) su número de oxidación o valencia, por el intercambio de electrones entre dichas sustancias.
	Materiales



	1 Mechero de Bunsen

1 Pinzas para crisol 

1 Placa de asbesto

6 Tubos de ensaye de 13 x 100 mm.
2 Vasos de pp. de 100 ml.
1 Probeta de 25 ml.
4 Goteros

1 Piseta

1 Pipeta graduada de 5 ml.
   Salero




	Aparatos e Instrumentos.


	Reactivos



	No aplica
	Cinta de Magnesio (Mg)

Granalla de fierro (Fe)

Dicromato de amonio ((NH4)2Cr2O7)

Oxido de mercurio II (HgO)

Sol. de Nitrato de plata al 4% (AgNO3)

Sol. concentrada de Nitrato  de sodio (NaNO3)

Lámina de cobre (Cu)

Mercurio (Hg)

Ácido sulfúrico 1:10 y V/V (H2SO4)

Ácido clorhídrico 1:4 y V/V (HCl)

Tiourea (NH2CSNH2)

Sol. de cloruro de fierro III al 4% (FeCl3)

Sol. al 4% de Permanganato de potasio (KMnO4)

Sol. al 4% de sulfato de fierro II (FeSO4)

Sol. al 4% de Nitrato de mercurio I ((Hg2(NO3) 2)

Nitrito de sodio (NaNO2)


Procedimiento.

I. Reacciones de Combinación.

1. Con unas pinzas, tome un pedazo de una cinta de magnesio (Mg) y quémela usando un mechero.

2. Coloque en un salero granalla de hierro (Fe); agitando el salero, deje caer el hierro en la flama de un mechero de Bunsen. Anote ambas observaciones, escriba y balancee las reacciones efectuadas.

II. Reacciones de descomposición.

1. En una placa de asbesto coloque una pequeña cantidad de dicromato de amonio ((NH4)2Cr2O7), en forma de cono invertido. Queme el sólido con un cerrillo hasta que se inicie la reacción. Para iniciar más fácilmente dicha reacción, puede añadir al sólido unas gotas de alcohol; después deje caer al sólido un cerrillo encendido.

2. En un tubo de ensaye pequeño, limpio y seco, vierta una pequeña cantidad de óxido de mercurio II (HgO). Caliente el tubo con la llama de un mechero, usando pinzas, y coloque una astilla de madera con un punto de ignición en la boca del tubo. Anote ambas observaciones, escriba y balancee las reacciones efectuadas.

III. Reacciones de desplazamiento.

1. En un vaso de precipitado de 100 ml. vierta 20 ml. de una solución de nitrato de plata (AgNO3) al 4%, e introduzca una moneda de cobre limpia (Cu).

2. En un vaso de precipitados de 100 ml. vierta 20 ml. de solución de nitrato de mercurio I ((Hg2(NO3) 2) al 4%, e introduzca una moneda de cobre limpia (Cu). Anote ambas observaciones, escriba y balancee las reacciones efectuadas.

IV. Reacciones de doble descomposición o metátesis. 

1. Llene las dos terceras partes de un tubo de ensaye con agua destilada; agregue, agitando, dos o tres gotas de solución de nitrato de plata (AgNO3) al 4%, más dos o tres gotas de ácido clorhídrico diluido 1:4 (V/V).

2. Repita la misma operación, y remplace el agua destilada por agua de la llave. Anote ambas observaciones, escriba y balancee las reacciones efectuadas.

V. Reacciones de reagrupamiento interno.

1. Coloque en un tubo de ensaye, aproximadamente 0.5 g de tiourea (NH2CSNH2); caliéntela hasta que se funda completamente y déjela enfriar; disuélvela en 5 ml. de agua y agréguele tres gotas de solución de cloruro de hierro III al 4% (FeCl3).

2. Repita lo anterior usando la tiourea sin fundir. Anote ambas observaciones, escriba y balancee las reacciones efectuadas.

VI. Reacciones de oxidación-reducción.

1. Coloque en un tubo de ensaye 1 ml de solución de Permanganato de potasio (KMnO4) al 4%; añada unas gotas de ácido sulfúrico diluido 1:10 (V/V). Caliente y agregue gota a gota una solución concentrada de nitrito de sodio (NaNO2) recientemente preparada, hasta observar cambios en la coloración inicial.

2. En un tubo de ensaye coloque dos gotas de ácido sulfúrico diluido 1:10, y agregue cuatro gotas de solución de permanganato de potasio al 4%; agite y añade 5 ml de solución de sulfato de hierro II al 4% (FeSO4). Anote ambas observaciones, escriba y balancee las reacciones efectuadas.

Cuestionario

1. Balancee y escriba las reacciones formadas en la reacción de combinación.

2. ¿Qué reacciones se obtuvieron al descomponerse los reactivos en el punto 11?

3. ¿Qué efecto tuvo el alcohol en la reacción y si la modifico en algo?

4. Al introducir las monedas de cobre en las soluciones ¿Cuáles fueron los cambios que se observaron? Escriba las reacciones.

5. ¿Qué efecto se obtuvo al momento en que se combinaron  el nitrato de plata y el acido clorhídrico con el agua destilada y agua de la llave? Escriba las reacciones

6. Tiene algún cambio fundir o no la Tiourea (NH2CSNH2) para la reacción final? Escriba las reacciones efectuadas.

7. ¿Qué sucede en las reacciones si al permanganato de potasio se le agregan diferentes reactivos? Balancee y escriba las reacciones obtenidas.
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Calcio





Capsula de porcelana con hielo





Vaso de precipitado 





Mechero de Bunsen 





Rejilla de asbesto 





Cono externo





Región más caliente de la llama





Cono azul brillante


(zona de combustión)





Cono oscuro interno





Barril





Ajuste de aire





Entrada de gas





Válvula para el control del gas









 42

