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IKTRODÜCCIOM

1.1 Generalidades

Los iones metálicos, y en consecuencia los procesos de

formación de sus complejos en disolución, juegan un papel

fundamental en un amplió número de diferentes procesos geo

químicos, como son la estructuración de suelos, mares,, y. ya

cimientos minerales e hidrotermales^, ó bioquímicos, tales

como los procesos fisiológicos y la evolución química y bio

lógica de los seres vivos.

Algunas de las cuestiones que plantea el estudio de ta

les sistemas, relativos a la composición y estabilidad de las

especies que lo constituyen ó bien a la velocidad y mecanis

mos de sus reacciones de formación, pueden ser contestadas

satisfactoriamente buscando cuerpos ordenados de hipótesis ,

es decir, modelos que ajusten un cúmulo de observaciones ex

traídas de la situación real durante el proceso de evolución

del sistema hacia el equilibrio, ó una vez alcanzad© éste.^

^De ahi que, si bien la termodinámica, como la cinética,

n© pueden por si solas dar una explicación del fenómeno quí-



mico, exista un interés prof^d© per el cenocimient® precis®

de ambos aspectos en los proceses de formaciéa de partículas

en disolucién para la interpretación de tales situaciones na

turales.

Aunque, desafortunadamente, este cenecimiente solo pro

porciena información parcial acerca de la estructura de las

especies ó de la naturaleza de las fuerzas que hacen posible

la existencia de tales agrupamientos y no ©tros, ofrece la

posibilidad de encontrar determinadas correlaciones de utili

' dad aun en el supuesto de que" no se dispusiera de una teeria

capaz de explicarlas.

Actualmente se dispone de una extensa y bien fundamen

tad^ información en lo que se refiere a constantes de equild

-  6bri© , pero escasa en cuanto a sus aspectos termoquímicos y

cinéticos.

El presenfe© trabajo concierne solamente al primer® de

est@si dos últimos aspectos. Describe la construcción de un

calerímetr© para valoraciones entálpicas*^'®, tífliscute l©8 re

sultades obtenida ea la medida de las entalpias de reacción

para determinades sistemas, y presenta ciertas correlaciones

termodinámicas de interés en la formación de complejos en di

selución.



1.2 Equili"brie químice y estabilidad

La interacción ea disolución dé dos ó mas reactivos ,

A» Bf Cí para formar un© ó varios compuestos, ABC , en
P q r

breve (p,q,r), de acuerdo al esquema de reaccióm química.

p A + q B + r C A^^Cj. (1.1)

viene reflejada por el valor de la energía libre normal c@-

rrespondiente, mediante la relación,

s.

= - HI (1.2)

siendo Ppqr constante de equilibrio correspondiente a

la reacción (1.1).

Es evidente que un valor positivo de Ag implica una

constante de equilibrio muy pequeña, para que el sistema al

canee el equilibrio.basta la formación de pequeñas cantida

des de product®. Se dice entonces que los reactivos son ter

m®dinámicamente estables c@n respecto a la formación de los

productos.

por el contrario, un valor negativ© grande de Ag su

pone una constante de equilibrio elevada. En consecuencia »

para alcanzarse el equilibrio deben formarse grandes canti-



dades de product©, la que significa inestabilidad de los re

actives.

La variación de energía libre f\G depende únicamente

de los estados inicial y final del sistema por 1© que la es

tabilidad termodinámica es independiente del mecanismo de la

reacción. A veces, sin embaí-go, existiendo condiciones ter-

modinamicamente favorables para la transformación de una es

pecie química, debido a impedimentos cinéticos relacionados

con el mecanismo de la reacción, esta procede a velocidades

tan lentas que su medida resulta prácticamente imposible. Se

dice entonces que la especie química es cinéticamente esta

ble respecto de esa reacción.

1.3 Entalpia y iSatronía

A efectos de analizar los factores que influyen en la

estabilidad termodinámica de un compuesto q , conviene

expresar la energia libre desdoblada en dos términos^, según

la relación,

'  AOp^r = - I (1,3)



El cambi© de entalpia da cuenta de la difé
'  PQ.r

renda entre las energías dé enlace y selvatacién en el c»m-

puest© y les reactives A, E, y C, respectivamente, a-

demás de las energías de reestructuración pesibles, en tanté

que A Spqj. f cambio de entropía, está relacionad©, entre
otras cosas, con el desorden qúe acompaña a la reacción»

En general complejos estables son el resultad© de una

gran ganancia en entropía é una disminución grande en ental

pia. En el primer caso los enlaces formados son esencialmen

te electrostáticos, mientras el segundo indica una marcada

contribución c®valente al enlace,

Mientras el cambio de entropía se calcula a partir de

la expresión,

^ ®pqr " ̂ ^pqr ® ̂  ^pqr ^ ̂  (l»4)í

el cambio de entalpia se obtiene; independientemente por me

didas directas del calor de reacción mediante calorímetros

especiales construidos al efecte, aunque se dispone de mét®

dos indirectos basados en la dependencia de las constantes

de equilibrio con la temperatura.^®



1»4 Escala de actividades

Experimentalmente se ha demastrad»^^ que en disalucia

nes concentradas de una sal inerte las coeficientes de acti

vidad de reactivas y productos permanecen constantes, dentra

de les errares experimentales, siempre y cuand® ¿sa concen

traciones se mantengan a un nivel inferior al 20 jé de la can

centracidn de los iones del medio.

Esto, hace pasible usar concentraciones en lugar de

actividades en expresienes termodinámicas, como son la ley

de ácciín de masas, la ecuación de Nernst, etc, 1® que ha

dad® lugar, en los últimos años, a que en el estudio de e-

quilibrios iónicos complicados se haya impuesta el usa del

mótod® del medio iónico,

Analog^ente a la elección del estado de referencia

para el establecimiento de la tradicional escala de activi

dades en disolución acuosa, se ha definido una nueva esca

la, conocida c©m© "escala de actividades del medio iónico",

en la que se considera que los coeficientes,de actividad se

aproximan a la unidad conforme la composición de la disolu

ción se acerca a la del disolvente, es decir, el medie ióni

c©

Aunque este pudiera parecer inconsistente, es termedi

námicamente tan correcto com© 1© tradicional? en esencia la

diferencia estriba, solamente, en que se utiliza una escala
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12
de referencia distinta.

,Ea efecto, la actividad de una especie X en disolución

viene dada per la expresión,

{'1- e  • e f, . [ X 1 (1.5)

siendo el potencial químico, ¡ X I la concentración

de X en equilibrio, su coeficiente de actividad, y /W®
una censtánte que define la escala de ectividades.

Al cambiar de una a otra escala de actividades,

se desplaza en una cantidad constante, lo que implica que t®

das las actividades se multiplican por un mismo factor,

per otra parte, según la ley de acción de masas, las

constantes de equilibrio para la reacción (1.1)) vienen dadas

por la expresión.

Ppqr ~ í'pqr (1.6);

donde.

4^pqr ^pqr (1.'^)'

Kpqr = ̂pqr • (1.8>



9

sen, respéctivameate, ios cocientes de les coeficientes de

actividad y dé las concentraciones en equilibrio, del com-

Plej® (Pfq»r), y de l®s reactivos A, a, B, b, y c, c.

Be esta manera, las canstáatea termodinámicas: de equi

libri© se definen ccm®,

+ l.g >ep,r) =

-Cuando se usa el agua pura como disolvente, \J?

conocida com© constante estequiométrica, no es realmente

constante por cuanto C|Dpqp vsuria considerablemente con
la concentraciónli-igura l.l) ; leg se calcula entonces
per extrapolacila,

£n el cas® en que se usa un medio ióaic© inerte de

elevadu concentración si, come hemos dicho, se mantienen

las concentraciones de los reactivos y productos mucho mas

bajas que la de los ienes del medi©, puesto que ^pq j. ee
mantiene constante y por definición igual a la unidad, se

tiene,^figura 1,2^^^,

Kpqr = Ppgr

En consecuencia, contrariámente al cas© clásico del
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agua pura como disolvente, ̂  pi^ede considerarse como

la constante termodinámica pp^j, el medio iónico elegi
do como disolvente, en el presente trabajo KCl 3 M, y por

tanto.

10

pqr Ppqr iP c^ (1.11)

de aquí la ventaja de esta escala sobre la tradicional.

1.5 Balances de masas y calor

Si por definición de estados de referencia se hacen,

arbitrariamente, iguales a cero las entalpias molares par

ciales de los reactivos,y de los iones del medio en la di

solución acuosa a 25 ~C, entonces la entalpia para la for

mación de un mol de A B C i definida como, Ah® = Afí®
pqr ' " pqr

(productos) AH°(reactivos) , se reduce a.

A  = I
pqr . pqr (1.12)

donde Lpqr calor absorbido por el sistema para la
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í'oriaa.ción de un mol de complejo (p»(ijr) a temperatura cons

tante. fíri estas condiciones, en cualquier instante durante

una valoración en la cual se añaden v mi de disolución T,

de composición Aj» s. mi de disolución de composición

(Aq» Bq, las concentraciones totales (analíticas) A, S

t  de los reactivos, y el calor Aq desarrollado en cada

adición, vienen dados por las ecuaciones.

A = (^o/o + V / (^o + (1.13)

+ V) (1.14)

^ = <^0 ^o^ / (1-15)

A Q = V . <S< J +2: Lp^r "pqr - 5; Lpqr "pqr (!•")

donde las sumatorias representan el contenido calórico del

sistema antes y después de la adición, (X ̂  el calor de dilu

ción por unidad de volumen de la disolución T. y n el
-  pqr

número de moles del compuesto ApB^C^.
por otra parte, y teniendo en cuenta (1.11), los reac

tivos A, B, y Gf deben satisfacer cada uno, respectivamente,

los siguientes balances de masas.
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h = » + 2 Z S 5 Ppqr í'® '='• (1.17)

B 2:2: 9 Ppgr

S = o +2 2 2 c pp^j. a® b« c*" (1.19)

Se Ba demostrad.® que en im medie iónico censtante» de

elevada cencentraci^ni las entalpias melares parciales pue-

15den considerarse censtantes, y les calores de diluci<$n, a-

si come pesibles desviaciones del comportamient® ideal, des

preciables, con 1® que (1,16), se transforma en,

Aq = S: Lp,jr A®P4r (1-20)

d,Bde A»p,r= "•pqr-'^W

A efectos del tratamient® de les datos, cenviene re

saltar que, tal com® se plantea el balance de caler este de

be llevar el siga© coa que se mide, es decir, positivo si

se libera,'
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í»6 Métcd» de medida y dates primaries

C©m© se menciené éa el paxágraf® 1,3» el mét«de cal«-

rimétric® direct® es la técaica mas adecuada para la deter—

miaácián de les efectos calerlfices asociados con la forma

ción de cemplejes en disolución, ya que el método de obten

ción de estos parámetros por la variación de las constantes

de equilibrio con la temperatura está sujeto a considerable

16
incertmdumbre, per este motivo» asi come las constantes de

equilibrio se determinan per medidas de fem a temperatura y

medio iónico constantes» . las entalpias de reacción corres

pondientes se deben determinar» en forma indepemdiente, por

medidas del calor de reacción en idénticas condiciones.

En el Capítulo 2 de este trabajo se dan detalles del

método de medida, y en los capítulos 2, 3 y 4, se presentan

los datos primarios (v^» H^, E^, C^, A^., v» AqK su obten
cién» tratamiento en base a los modeles propuestos » y la

discusión de los resultados obtenidos.

1,7 Tratamiento de les dates

En general» cuando de estudia un sistema por^calcrime

tria ya se dispene de un modele de M complejos,
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( P. I' Í-.fpqr

cafli siempre a partir de medidas de fem, iiiea ajústado^cem

lo que el cálculo de las edtalpias molares parciales ̂

puede realizarse convenientemente por métodos gráficosí"'^Siffl

embarg®, en sistemas complicados, y especialmente como méto

do para refinar parámetros, conviene utilizar sistemas pa¿a

minimizar apropiados tal como el método de mínimos cuadrados^^

I£TAGROP')^KALLE^^ fue diseñado a tales efectos,

Éa general, el problema estriba en encontrar los valo

res de Lpqr propercioaea el mejor ajuste a través de
las ecuaciones (1.13) y (1.17), (1.14) y (1.18), (1.15): y

(1.19), y (1.16).Naturalmente que para este es necesario es

coger un criteri® apropiad©.^ p®r ejemplo, y así se llevé a

cáb® en el presente trabajo, se puede emplear la funcién.

Q (1. B, £. (p. q. (Lp,Pjk;)

y usar c®m@ criteri® que sea mínima la funcién.

U ( Aq - Aq^ )^ « ̂  (DQ>^ (1.23)

puest® que u se puede censiderar una funcién de las
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ccnstantes Pp^p y Lpqy» y ciertas parámetr®s dé érr®
res^ 8i8temátiG©s KS ea C^» etc.,

^ ̂ ^ Ppqr^M* ̂  Lpqr^M' ^ (1.24);

maateaiend® invariantes las censtantas de equilibri® si el

m@del® dispenible estuviera bien ajustad®, i variándelas a-

decuada y sistei&¿ticaiaentey así cem® algunes de los ÜSKS pa

rámetros de determinados errares KS, en case centrarie, pe-

driamos encentrar el modele ampliado,

(  (p» <if r, Ppjjj.» ^pqr^MV ^ (1*25)

que haga mínim® (1.24) é bién la dispersiánj®

A Q) == ( U/(b - M))^/2 (1.26)

siend© n el número de dates experimentales»
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COIÜSIRÜCCIOli DE ra CALORIMETRO

2,1 Calerimetria

Hasta el memente la ferina mas ceaveaiente de llevar a

cabe le medida de las eatalpias de reacción par el méted©

calerimétrico, en el presente cas© a partir de la determina

ci¿a de la cantidad de caler involucrada en las reaccienes

g^ulmicas en disolución, consiste en medir las variaciones de

temperatura dxirante la valeración de xua reactivo frente a •

tro en calorímetros especiales construidos a este propósito

ya que, esto, permite cubrir un amplio intervalo de concen

traciones.

La necesidad de obtener medidas de gran precisión en

sistemas que implican pequeños efectos calorífices, ha pro

vocad© el desarrell© de técnicas de medida a nivel semi— y
1 p

micr ®-c al© r imé tr i CQ t *

En este capitule se describe la construcción, caracte

risticas^ funcienamiento y comportamiento, del calorímetro

isoperibllico-^ cea entorno is©térmico utilizad® en el pre

sente trabaje.



2 O

2,2 Cal» rí Acetre

£b. su c@nstrucci¿u se trat4 de unificar los detalles

de cal©rímetr©s amterieresf*^'^*'' que parecieron los eaas a

prepiados para nuestros prepésitos, al mismo tiempo que se

intredujeren algunas modificaciones.

C©asta,^Figura 2.l) de un cilindre metálico hueco de

tapa ajustable, a la que se fija, mediante tuerca, uwa cel

da de reacción ¿ vaso calorimétrico, de vidrie, de 250 mi

de capacidad. A través de la tapa la celda va prevista de

les siguientes elementos:

- ün agitador, 1 , de p?C, accionad® por un motor
n

>

síncren® (Sandblend & Stene) de 375 rpaí

•  - maa resistencia de platine, 2 , que forma parte

del sistema de calibrad® eléctrico.

- Un receptáculo, que termina en una cápsula de ©re,

5 f llene de aceite. En el se introduce el termis-

tor que forma parte del sistema de medida de la

temperatura.

- üa dispesitiv© para enfriar, 4 , que consiste en

una trampa de vidri© cerrada pof una vállífula de

Bunsen. En su interior se evapora eter insuflan—

;  d® aire p©r medio de una pequeña bemba peristál

tica.



\A7W

Calorímetro

Vaso dé reaccidn
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la tapa, además, va provista de agujeros que permitea

la entrada de gases para trabajos especiales, y la punte dé

bureta, 5 » en que termina el sistema de inyección.

£l calorímetro se halla instalado en una hábitacián

cuya temperatura se mantiene a 25.0 ± 0.1 ®C.

Utea vez lien® el calorímetro c©n la dissluciáa S de

lua© de los reactives, y conectado el sistema de inyección

que contiene la otra disolucién T , se precede a sumergirá

1© en un termastat© de agua, ̂pigura 2.2 que está consti

tuid® per un depésito de acero inoxidable de dobles pare

des, 1 y 2 , entre las que se ha colocado lana de vidrie

come material aislante t 3 » La temperatura del termostato

se mantiene a 25.000 ± 0.@©1 ~C aprevechaad® para su refri

geracián ©1 fri© pr®ducid© per la evaporación del agua, cu

y@ nivel se mantiene constante, ¿ , y cemo fuente de calor

una resistencia, 5 f de 850 vatios, controlada por un ter-

ffi®regulad®r propercional, 6 , (Y®ll@w Springs Inst. Model®

72).

Antes de comentar el calibrado ó una valeración se

esperó, para alcanzar el equilibri© tórmic®, por lo men@s

de dos a cinc® h©r^.
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2.3 Sistema de inyección

La valoración de la disolución, S se llevó a cato in

yectando T por medio de una bureta automática (Metrhom E-

415)1 » figura 2.2), conectada al calorímetro a través de
ün tubo de vidrio de 4 mm de diámetro. Este tubo tiene una

sección en espiral, con capacidad pará 50 mi, que va sumer

gido en el baño de agua.

Durante el tiempo esperado para alcanzar el equilibrio

térmico, la llave, , se mantiene abierta hacia la púñta

que permxte drehar la disolución T .

2.4 Sistema de calibrado eléctrico

Generalmente, el calibrado eléctrico se efectúa gene

rando por efecto joule una cantidad de calor, q = i^r t, me

dida, lo mas exactamente posible, para ello se utilizan mate

riales, como la manganina, cuya resistencia, R , varía poco

con la temperatura, y fuentes de potencial de voltaje, f ,

constante. D® esa mafaera se consigue que, durante el tiempo

que se genera calor, la intensidad, I (= V , s® manten-
/  _

ga constante con lo que q se evalúa fácilmente.

nosotros hemos preferido, a objeto de dar mayor versa


