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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>
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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^.



REGISTRADOR

AMPLlnCADOR

CRONOMETRO

FUENTE DE

PODER .

VOLTIMETRO

r~ DEPOSITO DE REACTIVO ;

ir 1

BURETA

AUTOMATICA

CONTROL

PROPORCIONAL

ES22Z222Z222ZZ

Figura 2.2 ; Calorímetro;

Esquema general
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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
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tilidad:, utiliza!' resistencias construidas con hilo de pla

tino aunque su valor, R =r^(1 +oc: t-Q), cambia con la tempe

ratura, y operar con fuentes de potencial de intensidad, I,

constante» ])@ esta forma, el calor generado por efecto jou—

le, Qj. viene dado por el, área bajo la curva- Yl(t),^iFigura

2#32-}» barrida durante el tiempo t, utilizando para su cál
culo un integrador analógico. Los resultados mostraron que,

si el flujo de calor con que se opera es pequeño, es decir,

para baj^s intensidades de corriente, K 5o mA , el poten

cial, V t se mantiene constante durante la producción del e

afecto joulB, En consecuencia yj se mantiene constante y la

situación es similar al caso tradicional, para intensidades

50 BiA 1.*^ loo iflAf 6l potencial crece lentamemte en cuyas,

condiciones, si nó se dispone de un integrador, se pueden to

mar muestras de f cada iQ ,seg., aproximadamente, y usar co-,

mo valor para el cáculo de q^. la media aritmética fj(í'igura

2»3b}»£n nuestro caso el calibrado eléctrico se efectuó ge
nerando una cantidad de calor q = 0.2390 ?! t cal., utili-

zando una resistencia de platino (JDegussa W 85 K I, lo01^ ,
o  .

0 C/ y comente continua de intensidad, 1 , constante, pro

veniente de una fuente de potencial capaz de proporcionar

hasta loo mA con una precisión superior al 0.02 % ,

La caida d© potencial V, a través de la resistencia

de calibración, se midió con un potenciómetro digital (Hew

lett - packard, 346o A)«



Qt ¥I(t) . 6t
o

(a)

t  (NC/60)seg

V.I

(b)
t  (NC/60)SGg

figura 2.3 Eyb • cálculo de cuando se opera con resisten—

ciaSj fi f variables con la temperatura, y

fuentes de potencial de intensidad, I , cons

tantes. 3JC ; número de ciclos

¥ ; media del potencial
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La intensidad de corriente, i , sb calculó d4 la cal

da de potencial a través de una resistencia patrón (Leeds &

Uorthrup 4025 V * iQ O.) montada en serie con la resisten

cia de calibración.

El tiempo, t , se midió con un contador de ciclos (Mu

cleax cbicaEO, Modelo 8775) sincronizado con el circuito an

terior.

La Eifiura 2.3j muestra un escLuema eléctrico simplifi

cado ,

,2.5 Sistema de medida y registro de la temperatura

Las variaciones de la temperatura se midieron con un

termistor ( /eco A bQ, 2000 ̂  » 25 SC) que forma parte de

vm puente de corriente continua, tipo v/beatstone modificado,

alimentado por una pila alcalina de 1,5 voltios, L^ señal

que sale del termistor essmplif icada por un Amplificador o

peracional (digital Equipment Corporation A 207, Serie a ),

y finalmente adaptada a la impedancia de entrada del regis

trador de papel (Kipp & zonen, Modelo EL 123-661 E).

La Eiá^i*a 2.4, muestra un esquema eléctrico simplifi

cado, ,

La forma de operar es la siguiente; después del perio



V

117 y

iT 1

lo^n

R, DVM 1

R, D yn 2

A ; fuente de potencial constante

®'; fuente de intensidad constante

R^; resistencia de calilD-ración
R^; resistencia patrón
D¥M 1 ; voltímetro digital

DYM 2 ; voltímetro digital

KC ; contador de ciclos

Pigura 2«5 ; Esquema eléctrico simplificado del sistema de

calibrado»



m
=F0.01 pf

a HEG«

\W ; pila alcalina, 1,5 ¥olt,

R^5 termistor, 2C00jQ
A ; amplificador operacional

REG. ; registrador de papel

Figura 2.4 í Esquema eléctrico simplificado del sistema

de medida y registro de la temperatura.
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do de equilibrio térmico se introduce el termistor en el re

ceptáculo 4 , (Figura 2.2), análogo a 3 , (Figura 2¿l|, de
tal manera que llegue al nivel medio de la cápsula de oro.

p© esta manera se registra una línea base ^ ,CFigura 2.^,

a, 1^, que fija la p©sicián correspondiente a 25.G00 ± O.GOl
o

'Ct se tomai como referencia para medir los efectos calo

rífices. A continuacién se introduce el termistor en el re

ceptáculo 3 , (Figura ?.l), tomando las mismas precauciones

anterieres, y se pene en marcha el meter de agitacián M2 ,

(Figura 2.2).

La agitacián, el efect® joule del termistor, y la po

sible pérdida de calor, crean un efect© térmico que se tra

duce en el registr© en líneas de pendiente constante aB y

FG

En el instante en que el Indice del re^istrader cruza

la referencia se provoca el efecto calerífic®, químico é e-

léctrice, que es registrad© según la,línea BF .Esto supo

ne un, desplazamient® IF (=&•«- Sq), distancia herizontal en
tre los puntes B y F situadas, respectivamente, inmedia

tamente antes de producirse ©1 efect© cal®rífic® © inmedia

tamente después de cesar su influencia; 6 es el desplaza
miento neto producid© per el efect® calorífico, y el que

hubiera teñid© lugar en cas© de n@ provocarse éste.

A continuacién se enfría el vas® calorimétrie© median



Pigura 2.5 a , b : Registros de efectos caloríficos
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te el dispositivo 4 »figura 2.1^, hasta una temperatura

ligeramente inferior a la de referencia, si er efecto calo

rífico supone liberación de calor, (^Figura 2,5 a), <5 se es
pera su récuperación si se ha producido absorción de calor

^Figura 2.5 El proceso se repite sucesivamente.
Cuando los tramos rectos antes y después del efecto

calorífico no tienen la misma pendiente, lo cual va asocia

do, generalmente, al cambio de volumen de la disolución Sf

hemos encontrado que la mejor medida de 6 (= ̂  se ob
tiene cuando las áreas rayadas bcD y BDF son equivalen

tes.

2.6 Calibrado eléctrico

En cualquier instante^ durante el calibrado, debe cum

plirse el balance de calor,

^  S (2.1)1

Q  , ,calor acumulado en,el vaso calorimétrico

Qj , calor producido por efecto joule

,  Calor generado por agitación
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t  Efecte joule del termistor

Qp , Caler perdido

además, per defiaiciéa,

;  Q = ( C + p o ) 0 (2'2)

C  t Capacidad calerífica media, aparéate,

del míe rime tr©

P »(c) f deasidad, (caler específica) do la di-

selucién S

^tet* volumen inicial de diseluciáa s

V  , volumen añadid© de diselucián T

0  , diferencia de temperatura final é inicial

y teaiend© en cuenta que los desplazamientos registrados sen

pr©p@rci©nales a 0 ,

b + &. = k 0 (2.3>

puede escribirse.
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Q = (C + pe k"^ 8 + (C + p c k"^ g (2.4Í

Cuaad®, QscOf B = 0» es decir^
J  ■

(c + p <= »t,t) 8. = Qa + «t - 4 (2-5>

deade Q* es el calor perdide ea estas ceadiciones.

Combiaaad© las ecuacioaes (2.1). (2*4)ty y (2.5),

se tieae,

Qj "" ÍQp " + (C fe + pe fe ^t©t^ ^ (2.6)

per ©tra parte, cerno en la práctica la diferencia de

temperatura final e inicial es muy pequeña, se puede hacer,

sin cometer gran error.

= Qp » es decir - qJ = O, coa le que (2.6)
tema la forma.

Qj
■r" ^ +Y-»tet (2-7Í

siend®, K = C fe"^ y y =» pe fe"^
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L8r f mueétrsi les Fesults-des del ca.libra.d.e e

l^ctrice ©btenid© dioraate el calilorado químice, y las Tabla

2»2 y Tabla 2.5, se^des calibrades eléctrices e* distintas

escalas de sensibilidad^ s y del registrader.

Tabla 2.1

S KOH O.lOOO U

T HCl 0.5004 M ,

100.09 mi

8  2.5 m?

^t©t ^ ? velt 6o t s©g Q cal S asm

100.09 0.08512 $.466 2007 6.442 84.0

102.09 0.08515 9.468 4013 12.886 164.2

104.10 0.08507 9.463 4003 12.836 160.8.

108.1o 0.08517 9.476 3017 9.699 117.0

lio.lo 0.08519 9.475 4011 12.897 152.5

114.1o 0.08513 9.466 3950 12.680 145.2

120.09 0.08532 9.487 4006 12.917 140.8

= ( 7.66 + 0.02 ) 10"



V  loó.09 mi

s  0.5 m

labia 2.2

■  ■ .

^Ut I  APp V volt 6o t seg Q cal S mm

100.09 0.05001 5.517 509 0.559 33.5

0.05004 )5.521 1004 1.105 66,5

0.05000 5.516 1539 1.691 101.0

0.05004 5.520 2167 2.384 143.5

120.10 0.05004 5¿520 508 0.559 28.0

0.05006 5.525 1004 1.106 55.5

0.05005 5.523 1787 1.968 98.0

0.05004 5.521 2180 2.399 120.0

140.10 0.05005 5.522 504 0.555 23.5

0.05005 5.523 1008 l.llO 46,5

0.05005 5.523 1806 1.989 85.0

0.05004 5.520 2479 2.728 116.5

160.10 0.05004 5.520 508 0.559 21.0

0.05004 5.519 1015 1.117 41.5

0.05004 .  5.519 2005 2.206 83.0

0.05004 5.521 2508 2.76o ,103.5

Vf ̂  ( 1.67 t 0.01) 10"^
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100.09 mi

B  0.25 mv

Tabla 2.5

^tot I  Amp V volt 6o t seg Q cal ó mm

100.09 0.02026 2.226 1009 0.181 22.0

0.05001 5.520 245 0.279 34.5

0.04997 5.513 46o 0.503 61.5

■  , • •  0.05004 5.520 loo 6 1.107 145.0

120.10 0.02024 2.224 10l2 0.181 19.0

0.05010 5.526 504 0.556 56.5

0.05000 5.514 1023 1.123 118,0

0.05006 5.522 1453 1.599 162.5

140.10 0.02026 2.225 , 1004 0.180 16,0

0.05004 5.522 507 0.558 48.5

0.05005 5.522 1008 1.1^0 97.5

0.05005 5.522 1508 1.66o 146.0

180.1 0.02026 2.226 2011 0« 361 24.5

0.05002 •5.516 962 1.057 72.5

0.06998 7.751 707 15528 , 107.0

/ = ( 0.81 ± o.oi ) lo''4
„  '
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■  " ' QjCuaado se traza ~ freat® a ,^Figura 2.^, so
•btienea rectas qué pasan per el erige* de ceordenadas , le

que parece indicar que K ©s despreciable. En consecuencia

el cempartamient® del calerlaetre obedece a la ecuación,

Y • ̂ tet (2.8)

Si ©1 volumen de la diselucién s so mantiene constan

^6» censtante), (2.7) puede escribirse^

«J = ̂  •?> (2.9)

siema® A = K + w .

Cuando se traza frente a 8 ,(pigura 2.7 y Figu
ra 2,8^, se obtienen rectas qu@ pasan per el ©rigen de coor

denadas y de pendiente, IT (= y • que gupen© nueva evi
dencia de que £ ©s despreciable.

2.7 Calibrad® químico

La Tabla 2.4 múestrá les resultados d© la valoración

de KOH O.lOOO M» con HCÍ 0.5004 M. El caler Aq desaxro



Q.-á'"' • 10^

Figura 2.6 « calibrado eléctrico-

100

O  datos Tabla 2.2

®  datos Tabla 2.3



100 s mm
Figura 2o7 j Calibrado eléctrico. Eepresentación de Qj

frente a S a volumen, constante,

©  V 100 mi

®  V 120 "

. O V 14o "



100 &mm 150
Figura 2.8 1 Calibrado eléctrico. Kepresentación de ,q^ fren

te a B a volumen constante.
V  loo mi

V  120 "

V  140 "



llsid» ea cada adici^a fué calculade a partir de la ecuacléa

(2.8)

labia 2.4

S KOH o.iooo M

T  HCl 0.5004 M

v_ loo.
9

,09 mi

B  2o5 mv

V ^t®t S mm A Q cal AH Kcal.

2.00 102.09 175.0 13.68 13.67

4.01 104.10 172.2 13.73 13.65

6.02 lo6.11 168.1 13.67 13.59

8.01 108.lo 164.8 13.65 13.70

lo. 01 lio.lo 162.3 13.69 13.67

12.01 112.01 159.7 13.71 13.70

14.01 114.01 157.0 13.72 13.71

16.01 116.01 154.0 13.70 13.68

18.01 118.01 151.2 13.68 13.67

El calor de laeutralizaciJn a diluciéa iafiaita A ,
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HClfOo H^O + KOHtoo HgG ECl,oo HgO

puede calcularse del calor de reacción isedide y de les cale-

res de dilución de HCl» KOH» y KCl» coaecides.®

El valor estimado AHoq = - 15.53 Kcal. mel"^ ceacuer

da muy bien c©n le citado en la bibliografía.^

Quier® hacer éafasis en la ceaveniencia de efectuar va

rias calibraciones a le largo de una valoración, siempre que

sea posible, de tal manera que el calor generado por efect®

joule sea aproximadamente igual al liberad# en cada adición.

P2,8 T®st calorimétrico; Crof" (KCl JM, 25 ©c)

Las reacciones de acidificación de cromatos.

P H"*" + q CrO^" H^CCrO^)^ ~ (2.10)

hábiaa sid© reciáa estudiadas, en el mismo laboratorio,

en KCl y 25 SC.
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Aun cua&d* £• hay evidencia acerca de la cempesicién

de las diselucioaes ácidas de cremates en la zena z 3>lf

(  ¿Z = númere medie de ligadas per mel de CrO^~ }t «stá

hien clare que en el intervalo 1 > Z > O f es decir

3 <C pH <C 9 t sel© existen les ienes HCrO^" ^ ,

y  CTO^ .
Les dates, (pigura 2.9 > Figiara 2.10 # y Figura 2.1^

fueren interpretados suponiendo las siguientes reacciones

y mecanismos,

CrO^" + H"*" 5^==^ HCrO
4

(2.11)

2 HCrO^ Cr2QY + H2O (2.12);

Les res\iltad©s aparecen resumidos en la Tabla 2.5

Tabla 2.5

'22

(= PI2 "22
<

22

l®g Pll

l®g P22

O" (Z)

cr (pH)

méted©

referencia

-

5.91 ± O.Ol

2.05 ± 0.03

0.002

equilibrio

9

0.14 -^0.01

16.1 í 0.9

cinétic®

íí:

9

?22 y k
22

constantes de velocidad

0.109 - 0.008

12.5 í 0.9

5.9O9 t O.OO3

2.06 ± 0.03

0.00

O0OO3

cinético

(BELAX)
10



\

©B lOOmM

oB -50

B 25 "

íB 12-5

®B 1-00 '■

-log h
pigura 2.9 : Datos experimentales' z(log h, B>j Cro." - H''



«I

íigura 2,1o Cinética de relajación}"^fíxperimento a B Ote.



0.05 pH

figura 2.11 ♦ cinética de relajacidn? Experimento a Z Ote,
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La seucillez y !• ajustado del modele, junte al heche

11 12de disponer de las entalpias de reacción, ' le presenta-

l^an cerne idánee para un test, es decir, someter a prueba el

funcionamiento del calorímetro , si bien el resultado obte

nido eli el calibrado químico podía tomarse come excelente.

Reactivos, disoluciones y análisis

Se emplearen los siguientes reactivos üerck p.a.sKCl,

r  KgCrgOY t HCl > ^as sales

de potasi® fueron recristalizadas y secadas convenientemen-

te.

Se preparé una disolución madre, S^ , de cromatos

(Z » 0) de la siguiente composición ( CrO^" K"^ 5.000 M,
Cl~ (5.000 - 2 B^) M), cuyo ceatenid© en Crem© (TI) se val©

rl frente a F® (II).

A partir de la diseluciéa madre, por dilución on KCl

5.000 ñf Be prepararon las restantes disolucienes do la se

ria S f Tabla 2.6 .

Tabla 2.6

s Cl'

h 0.200 loOOO 2. 600

"2
. O.lOO 5.000 2.800

Ico

0.050 5.000 2.900
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p©r ®tr& parte se preparé uaa diselucién T # de cem-

pesiciéK ( H'*" 1.000 íl , K"*" 3.000 M r Cl' 4.000 K )1. La cem

centraci4n ̂  , en este case de se cempreb^ valer ande

frente a carbenate de Talle (l).

Dates experiméntale8

Ceaferme a le indicado en el parágrafo 1.6, les expe

rinentos se llevaren a cab^e a 25 SC valerand© V ni do di-
e

selucién s, contenidos en el vaso calerimétrico, per adicie

aes sucesivas de v ni de la diselucián T .

^  Les resultados experiaentales obtenidos en cada vale

raciáa ( v^, v , AQ )» represoatades gráfica

mente cerne S!AQ/(%+ v) frente a v ,^ipigura 2.12), apa
recen en las Tabla 2.7 , Tabla 2.8 y Tabla 2.9 • En la

parte superior de cada tabla se dan les dates .Aqi),

y en la tabla prepiamenté dicha (v , (v^+ v) , A Q t ®iiy' »

donde c^^ representa la concentración de HCrO^" en cada ias

tante de la valor ación, en el intervalo 1 > :z > O •

Conviene hacer notar qu® antes de cada valoración pe

comprobé, mediante adiciones de S y T , respectivamente ,

sobre KCl 3 M, que les calores de dilución eran desprecia

bles.



AQJOV(Vo+v)

40-

30

20-

10-

iPigura 2.1g : ^

Efecto térmico otiservado

CrO^= (KCl 3M, 25 ~c) '

Bq 200 mM,

Be
a

100

50

I ¡

I )

V

Vq 100 mi
Vq lOOml
\¿200ml
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Tabla 2.7

Vq = loo.O mi ^ = 0.200 fí = 1.000 fí

V Vo+ V A Q °11

2.00 102.00 3.93 7.31 X lo

4.00 104.00 4.72 10.95 If

6.00 106.00 4.96 13.67 H

8.00 108.00 5.04 15.91 n

10.02 110.02 5.13 17.86 ti

12.00 112.00 5.12 19.53 n

14.00 114.00 5.27 21.05 11

16.00 116.00 5.23 22.3

16.00 118.00 5.26 23.69 11

20.00 120.00 5.21 24.85 fl

23.00 '  123.00 -3.55

26.00 126.00 -3.43

29.00 129.00 -3.42

32.00 132.00 -3.07

36.00 136.00 -3.70

40.00 140.00 -3.35

-5
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Tabla 2.8

V =
0

lOO^O mi = O.lOO
—0

II

1.

V V V AQ °11

l.Ol lOl.01 1.91 4.771 X lo'

2.00 102.00 2. 22 7.316 ti

3.00 103.00 2.34 9.293 «t

'4.00 104.00 2.51 10.946 11

5.00 105.00 2.42 12.387 ti

6.00 106.00 2.55 13.673 ti

7.00 107.00 2.52 14.841 11

8.00 108.00 2.66 15.951 It

9.00 109.00 2.58 16.910 ti

10.00 110.00 2.6o 17.838 ti

15.00 115.00 -4.62
t

17.00 117.00 -1.64 "

20.00 120.00 -2.21

25.00 125.00 -1.70

27.50 127.50 -1.30

30.00 130.00 . -1.07

52. io 132.50 Al. 01

35.00 135.00 -0.85

40.00 140.00 -2.27

r3
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labia 2,9

V =
o

200.0 mi = 0.050 M 1.000

V + V A Q °11

1.00 Sol.00 1.58 2.9613 X  lo

2.00 202.00 2.02 4.7406 ti

3.00 203.00 2.18 6.135o tt

4.00 204.00 2.32 7.3163 II

5.00 205.00 2.31 8.3561 ti

6.00 206.00 2.43 9.2934 11

7.00 207.00 2.41 10.1516 11

8.00 208.00 2.50 10.9465 ft

9.00 209.00 2.48 11.6887 fft

lo. 00 210.00 2.54 12.3967 tt

11.02 211.02 -0.723

12.00 212.00 -0.81

16.00 216.00 -2.83

20.00 220.00 -2.52

-3
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Interpretación de les resultades

puede observarse, ̂pigura 2.12^, que en el intervale

O C Z< 1 f aparece un efecte global exetéraice, tal cerno

se esperaba, en tante que para Z >> 1 es endotéraice? es

te último resultad», que no dejó de ser una sorpresa, noti

vó la complementación del trabaje^^ con la finalidad de a-

clarar la situación sobre la composición del sistema en es

ta zona,

£n el presente trabaje solo se discuten los dates ce

rrespsndientes a valeres de 'Z < 1 •

Los cambios de entalpias que acompañan a la fermación

de HCrO^ « , y Qr^Orj^ t ®22 ' ̂ partir do les reac

tives CrO^*" f B f y , A t acuerdo a las definicio

nes dadas en el Capitule 1, vienen dadas per la ecuación,

AQ^'Lii ̂ «11+ L22 ̂ ^22 (2.13)

ó bien,

S Aq = Lii S ̂«11 + L22 ̂  ̂®22 (2.14)

Si s® tiene en cuenta que al iniciar la valoración ,

2=0, ,

A üii - v^ - (v^ + V) =. - eii(Vg+
(2.15) a

j/
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^ °22 = =22 'o - =22 = - ®22 ̂ '^0+ (2.15) , b

lo que nos permite escribir.

AQ /(v^+ V) = Lii + L22 <^22 (2.16)

O

6 bien teniendo en cuenta que; ,

AQ /(v +v)Ctt = Ltt + L„+v)o^ = Lii + U
v*¿

22 p^2 (2,17)

Cuando se traza -ZAq /(Vo+ frente a *

^Figura 2.13^> se obtiene una recta de ordenada en el origen

Lii» y pendiente L22 P22 ' °ll (= Pll ̂  calculó a
partir de los balances de masas,

^""^^Pll ^ ̂  + 2 P22 (2.18) a

®  ̂ "^Pll ^ ̂  + 2 P22 w. Kw h"^ (2.18) b

donde Kw representa el producto iónico del agua en las

condiciones experimentales y la constante de equilibrio
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a la reacción,

2  Cro^ + 2 =5=^ Cr^O^ + H2O

Un cálculo rápido, Buficientemente aproximado, de c
11

puede efectuarse en el supuesto que H »■ h •

Los valores de , A H22 y A H22 calcu
lados, así como su comparación con los disponibles, se re

sumen en la Tabla 2.8

AH11 0.7 i 0.4

AH22 -4.7 ±0.5

AH22 -5.3 í 0.7

medio agua

Tabla 2.8

1.08 ± 0.Ó9

-4.84 ± 0.22

-2.68 ± 0.04

MaclO^ 3M

referencia 11

es de observar.

12

-0.7 ±0.2

-4.3 ± 0.5

-5.7 ± 0.1

KCl 3M

este trabajo

AHii cambia de signo en KCl 3M

AH22 elevado, en valor absoluto, en KCl 3M

A^22 independiente del medio
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Si bien laa diferencias observadas parecen indicar al

gún tipo de interacción entre los ione^ CrO^~ y los iones

del medio^^ cabe señalar que Hepler basó sus cálculos en ca

lores de reacción medidos en disoluciones con Z > 1; como

se dijo, en esta zona tiene^lugar una reacción endotórmicai

al menos en medio KCl 3M.

. por otra parte, no debe sorprender la constancia del

cambio de entalpia correspondiente a la reacción (2.12);, El

cambio de entalpia, como el de entropia 6 energia libre, no

dépende del camino de la reacción. En consecuencia, conoci

dos y A ̂^22 '

A H22 = AH22 - 2 A%i

con lo que los efectos de interacción con los iones del me

dio, si los hay, se compensan.

í'inalmente, de acuerdo con las variaciones del siste

ma observadas en los experimentos de cinética de relajación,

no es posible suponer error en la medida de los calores de

reacción, durante la valoración, por falta de tiempo para al

canzar el equilibrio. Uuestra situación es similar a la del

experimento a B Cte, ̂Figura 2.lo), ya que la variación de B
con cada adición es pequeña.
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3.1 H"*" - oh" ; (KCl 3M , 25

La estructura del agua

El análisis de los líquidos por rayos X $ revela que

la probabilidad de encontrar un átomo en un elemento de volu

men a una distancia dada, r^ , de otro que se toma como, re

ferencia, aumenta para ciertos valores de r lo que se tra

duce en máximos en las curvas que resultan cuando se toma co

mo ordenada dicha probabilidad, y como abscisa la distancia

r^ al átomo de referencia, es decir, en las curvas de distri

bución radial* Del área de la curva bajo dichos máximos pue

de determinarse el número de moléculas, probables, correspon

dientes a cada esfera de corrdinación,

Mientras que las moléculas del H2S se encuentran esen

cialmente dispuestas en un enpaquetamiento compacto, la dis

tribución de las moléculas de HgO en el água líquida se des

via^. considerablemente de tai empaquetamiento*

por cuanto la difracción de los rayos X producida por

los átomos O » es mucho mayor que la producida por los átomos

H, las curvas de distribución radial del agua reflejan sola

mente la disposición de los átomos de oxígeno, encontrándose

que tal distribución indica de 4 a 5 vecinos inmediatos*

Tal distribución puede explicarse admitiendo en el agua

líquida una estructura similar a la del hielo, estructura a-
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tierta del tipo vrurtzita,^ lo que corresponde a átomos de oxí

geno tetraedricamente dispuestos. En esta estructura se postu

la que el átomo de oxígeno que ocupa el centro del tetraedro,

está unido por enlaces híbridos sp , a través de puentes de

hidrógeno, a los otros cuatro que ocupan los vértices. Aunque

los dos hidrógenos covalentes debieran encontrarse mas próxi

mos del átomo de oxígeno correspondiente que los otros dos, a

1/3 de la distancia entre los oxígenos, debido a la movilidad

del protón no es posible distinguir entre ellos^»^

Dicha estructura.se mantiene extensamente cuando el hie

"lo funde de tal manera que, a medida que aumenta la temperatu

ra, la densidad del agua varía dependiendo de dos factores de

efectos contrapuestos, por una parte se rompen los paéntes de

hidrógeno y la estructura tiende hacia formas mas compactas

aumentando la densidad, y por otra la expansión térmica aleja

las moléculas haciendo que ésta disminuya. Así, hasta los 4®C

en que ambos efectos se equilibran, aumenta la densidad. A

partir de este punto la densidad decrece continuamente con el

aumento de temperatura hasta que se alcanza el punto de ebu

llición.

Tal asociación a bajas temperaturas, complica la des

cripción de las especies presentes en H2O. Así, la disocia

ción del agua que generalmente se escribe como,

HpO + oh" (3.X)
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ó bien.

H2O + H^O =^===^ HjO"'" + oh" (3*l)a

debe ser un proceso mucho mas compiejo donde, probablemente,

las especies correspondientes sean y

El elevado calor de reacción entre el H"^ y el OH"en di

solución acuosa, asi como la variación positiva de entropía

que la acompaña, sugieren, respectivamente, una unión de mar

cado carácter covalente en los enlaces H-0 del agua, y que

la extensión del orden que ejercen los iones sobre las molé

culas de agua es de mayor alcance que el de las propias molé

culas de agua entre si.

Estructuras tales como las de la Eigui'a 5.1a,b y c, a

cordes con la estequiómetría del agua, las observaciones a—

puntadas, y medidas de conductividad, han sido sugeridas.

En general, como consecuencia de la hidratación de los

iones, la estructura del agua es mas ó menos afectada tanto

por la concentración como por la naturaleza, de los electroli

tos disueltos. Esto se traduce en que la energía libre de di

sociación del agua, como la de los iones complejos presentes

en las disoluciones acuosas, varía con el medio iónico y su

concentración.

En la Tabla 3-1 puede observarse la variación de la
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3.
entalpia de disociación del agua con el medio iónico.

Medio Ah Kcal. mol~^

H2O» dil. infinita 13.33

H^O, JX = 0.1 13.47

líacl, 3M 13.90

UaClO^, 3M 13^10

HaKO^ f " 13.62

líNG^ » " 13.52

Mo^, •• 14.19

LiClQ^, 3M 13.50

Dioxano—agua 30^ 13.82

La secuencia observada, cl~ > U0^~ > ciO^"» para

los aniones, y Li^ > lía"^ > ' K^, para los cationes, es

lo que cabría esperar de un modelo electrostático,

por este motivo, nuestros primeros pasos dirigidos a

la búsqueda de información sobre entalpias de reacciones en

disolución acuosa se encaminaron hacia la determinación del

calor molar de ionización del agua en KCl 3íí y 25 ®C, medio

que normalmente usamos en nuestras investigaciones.
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Rffiactj.voa, disoluciones y análisis

Se usaron los siguientes reactivos Merck p.a.; HGl «

KOH f KCl recristalizado dos veces'^, y TlgCO^ recristaii
5

zado dos veces .

A partir de estos reactives se prepararon las siguien

tes disoluciones; 1 medio iánioo, 2 hidrdxido sádico , 3

ioido clorhídrico.

1  La disolucián de KCl 3M se prepará por pesada, di

6
solución de la sal y afora.

2  La disolución de K(CH,Cl) 3M, 0H~, A^= 10Ó,36mM

y ^Cl" 2900 m,

3  La disolución de (K,H)Cl 3M, , H = - A =
O  O ■

510.80 IBM. ^ -

Datos experimentales

Siguiendo la técnica ya descrita, se valoraron v mi
o

de disolución 3 » colocados en el calorímetro, por adicio

nes, sucesivas, de v mi de la disolución 2.

Los datos experimentales de la valoración, {v ^ A .
^0 0

Bo» CqI Ajf V, ^q), Tabla 3.2, aparecen representados gra

ficsmente,^pigura 3.2), como - ̂  frente a v.
Los calores de dilución de los reactivos en el medio

iónico, KCl 3M, resultaron ser despreciables.
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F%ura 3.2 : Valoración entálpica, - 0H~ (25 "C> KCl 3M).
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Tabla 5, 2

,VO=l.ÜOOlO£+02 mi

-^0=-H0=-5.l0800E-0l BO=O.OOOOOE+O0 CO.O.OGOOOE+00 AT=1.0G360E-0l 15

y  Q EXP D Q C IGG C -iGG'

.5.GG 6.884 -G.G08 O.GGG 481.699

IG.GG 6.822 G,G54 O.GGG 455.245

J.5.GG 6.887 -G.G12 O.GGG 431.G9G *

2G.GG 6.932 -G.G56 O.GGG 408.948

25.00 , 6.866 O.GlG O.GOG 388.578

30.00 6,864 G.G12 O.GGG 369.774

Interpretación de los resultados

La reacción (3.1)t de disociación del agua, obviamen

te está incluida en el esquema de reacción (1.1) para q=r=G

y  p = 1 .

Siendo Oü" (iGG) , el complejo, ó bien H"*" (-1GG), se

tiene,

,  °100° PlOO- = Kk . h"^ (3.2)



r- .o

y para el balance de ziiaaaoy

A . = a ~ Kw , ©r^ ■ , ■ ' . . {3»3)

pe acuerdo con (1.2o)

^ Q Lioo ^ ̂loo "^-lOO ̂ ^-IQO (5.4)i

Si la valoración se efectúa en medio alcalinOf pH >>8,

^ e = Lh o

siendo 1_ „ ̂ el calor molar de formación del agua a partir

de sus ioneseon disolución.

Si la valoraciónj como es nuestro caso, tiene lugar en

medio ácido, pH < 6 ,

Aq = Lh^O ^ (5.6)

Cuando se traza A Q frente a v ,|^Figura 3.sJ,

sé obtiene una recta que pasa por el origen y de cuya pen- i

diente puede calcularse [_ ,
HgO
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Si se desea nantener inalteradas las ecuaciones gene-
I

rales, en particular la (1.13), en el-trataiaiento de los da

tos por. coaputaciár. digital, debe- tenerse en cuenta que las

concentraciones H , de las disoluciones ácidas, se introdu

cen en los datos coího a , es decir -cambiadas de signo»

El valor - q ̂ ^lOO ̂  13.70 ± O.lO Kcal.mol"^ cal
culado, -fue posteriormente refinado por XEIAGRQP.

3.2 Hidrólisis de YO^''" (25 °C , KCl 3 M>

El -vanadio, como todos los metales de transición, pre

ísenta ima química variada y muy interesante en todos sus es

tados de oxidación que comprende desde -1 ,a 4-5 »

El estado de valencia +4 , y en particular el ión va

nadilo yo que existe tanto en estado sólido, fundido y

Trapor, como en disolución, ha sido objeto en años recientes

de numerosos y variados estuaios experimentales y teóricos.

Se han preparado gran cantidad de complejos estables que, a

BU vez, han sido investigados por diversos métodos experi

mentales.

El ión vo constituye, seguramente, uno de los iones

diatómrcos mas estables conocidos, y es, probablemente tam—
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bi4n, el mas estable de los sistemas d", dándole cierta si

2+ 9militud al i6n cu (d )» por lo que es de esperar que for

me complejos de grar. éstábilidad,

Experimentalmente se ha demostrado que el i6n vanadi-

n

lo forma, en general, complejos mucho mas fuertes que otros

iones oivalentes de similar tamaño y con simetría esférica,

8
probablemente debido a que su carga efectiva es mayor que

Q

dos , en razén de la alta electronegatividad del oxígeno 11

gado. Esto ha dado pie para situarlo en la llamada serie de

Irving - Williams de Iones metálicos divalentes de la prime

ra serie de transición, en base a la estabilidad de sus com

piejos con varios agentes quelatantes.'^'^'^

Respecto a sus reacciones de hidrólisis.

q  + p H2O =?==i^ (VO)q(OH)p*l~P + p (3.7)

se comporta como un ión ligeramente ácido, que a pH > 2 for

ma complejos (VO)^(OH)p^"^, cuya composición (p, q) y cons
tantes de equilibrio, Pp^» diferentes medios iónicos, se-

reúnen en la Tabla 3.3 •



TABLA 3.3 V

■  . ■ ' ' i '
■  • I ■

(p> q) - log p •
f^pq

(2, 2) 6.90 1 0.03 6.91 1 0.03 7.50 + 0.03 '7.18 + 0.07 8.01 - 0.07 7.45 í 0.04

(1, 1) 5.8 + 0.2 6.1 ( 5.8) 5.44 1 0.05 6.30 i 0.05 6.4 ( 5.6)

(2, 1) 10.5 i 0.05 10.0 ( 9.7)
\

(1, 2) . 3.75 i 0.05

cr(Z) 0.002^ 0.002o O.OOlg 0.002i

medio NaClO^j .3 M MgSO^ 1 M KNO3 0.1 M KCl 3 M

QC, 25 25 25 0.4 25

referencias 13 14 15 11 11 16

Gi
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En cua.noo a, los calores de formación de estos compues

tos, solamente se dispone de los valores en KÜO^ 0.1 M, cal

cnlados a partir de ?.a dependencia de sus constantes de e-

11
quilibrio con la temperatura , En el presente apartado se

O

da cuenía de los resxiltados obtenidos a 25 i?w , en KCl 3 Vi

12
por medio de medidas calorimétricas.

Reactivos, disoluciones y análisis

Se utilizaron los siguientes reactivos: ^2^5 1KB p.a.,

argón GIV, sulfuro de hierro, resinas de intercambio iónico,

cloruro y bicarbonato potásicos Merck p.a.

La disolución primaria (yo, 2H)Cl2» composición a-

proximada en vanadio (l?), ácido y cloruro: 0.5 M,

0.1 M, y Cqq 1.1 M, respectivamente, se preparó^ por reduc
ción en caliente de una suspensión de en ácido clorhl-

2 5

drico, filtración del azufre formado y expulsión del exceso

de reductor por ebullición y burbujeo de argón. Su conteni

do en cloro y en vanadio (IV) se determinó como sigue^; Una

cantidad de disolución exactamente pesada se eluyó a través

de una resina de intercambio iónico en forma ácida; el elua

do y las aguas de lavado hasta reacción neutra, recogidos y

enrasados en un matrás aforado, se valoraron frente a KHCO^
recristalizado y seco^. a continuación se extrajo el vana-
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dio(.iy) Qluyendo ccr. U SO-; 2, íí, valorándolo con KMnO, 0.1 lí.
2  4 4

también se determinó por oxidación a vanádio(y) en H2SO4

3 Mf agregando KMnQ^ Q.l N en ligero exceso, ebullición para

destruir este último y expxilsar el cloro formado y finalmen

te, valoración frente a hierro(Il) ya,lorado.^

.  A pai'tir de esta disolución , HCl valorado, y KHCO^ y

KCl recristalizados y secos, se prepararon dos disoluciones

de la siguiente composición en yo^"*" B M, H M, Cl" ClMf! y

K"*" K Mí

B  H el K

B_ H 3.000 3.000- - 2 B
O» o . o o

O.lOOOO 3.000 2.900

El CO2 producido en la preparación de la disolución 1

fue expulsado brbujeando, durante unas doce horas, argón pu

rificado y presatirrado a 25 ~C en KOl 3 M.

A continuación se dan los valores de B y H para las
o  o .

cuatro series de experimentos llevados a cabo:
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n  H . 10^
o  o

i  ; 0.40ü0 -10.73

II 0.2000 -17.07

III 0.1000 - 8.19

I¥ 0.0500 - 3.11

Los valores de consignados fueron obtenidos por me-

6
dio de medidas de fem , valorando la disolución 1 frente a 2.

8
Análogamente, las valoraciones entálpicas fueron lle

vadas a efecto valorando v^(=loO.Ol) mi de la disolución 1,

contenidos en el vaso de. reacción del calorímetro, en atmos

fera de argón, por adiciones sucesivas de v.ml de disolución

2; el paso de gas se suspendió antes de cada adición, reanu

dándose luego de registrado el cambio de temperatura.

■ patos experimentales .

En las Tablas 3.4» Tabla 3.5» Tabla 3.6 y Tabla 3.7,

sé dan los datos experimentales (v^, C^, A^i A^» v, ̂q)í,

el volumen total VTOT(=v^+ v), y las concentraciones C llO y

C 220 de ¥00H^ y (yo)2(Oi!)2^^ » respectivamente# calculados.
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Tabla 3-4

. 000102+02 mi

.OOQOOE-01 A0=-H0=1..07500E-02 C0==OCOOOOOE+O0 AT=-HT=-1.OOOOOE-Ol

V  : YTOT Q EXP C lio C 22o . .

O.QO loo.01 0.00 1.605E-04 5.766E-03

2.00 102.01 1.37 1.454E-04 4.730E-03

4.00 104.01 1.34 1.294E-04 3.75IE-03

6.00 I06.0I 1.30 1.125E-04 2.833E-03

8.00 108.01 1.23 9.430E-05 1.990E-03

lo. lo 110.11 1.19 7.390E-05 1.222E-03

Tabla 3.5

.OOOlOE+02 mi

.OOOOOE-Ol A0=-H0=1.7070aE-02 co==0.00000E+00 AT=-HT=-1.OOOOOE-Ol

.  . VTOT ,  Q EXP c lio C 220

0.00 loo.01 0.00 1.962E-04 8.622E-03
1.01 101.02 0.68 1.896E-04 8.046E-03

2001 102.02 0.66 1.SB9E-04 7.487E-03

5.11 105.12 0.74 1.754E-04 .6.886E-03

4.51 104.52 0.94 1.656E-04 6.I4IE-03
6.01 106.02 0.99 1.548E-04 5.368E-03

7.51 107.52 1.00 .1.436E-04 .  4.619E-03

9.01 109.02 0.99 1.319E-04 3.896E-03
10.61 110.62 1.05 Í.187E-04. 3.154E-03

12.01 112.02 0.91 1.063E-04 21531E-03

14.11 114.12 .  1.35 8.592E-05. 1.653Ee03 -



61

.Tabla 3* 6 . ' ■ ' •' . .

V0=i.000l0E+02 mi

BO=1.GOOOOE-Ol .10=-H0=8.19000E-03 , CO=O.OOOOOE+O0 •AT=-HT^-1.00000E-Gl M

VTOT Q EXP C lio C 220

&.0O loo.01 0.00 1.363E-04 4.160E-03

1.50 101.51 0.98 1.229E-04 3.382E-03

3.01 103.02 0.99 1.084E-O4 2.629E-03

4.11 104.12 0.71 9.'695E-05 2.104E-03

5.51 105.52 0.88 8.0ÍéE-05 1.457E-03

7.Q1 107.02 0.89 6.073E-05 8.2%6e-04

Tabla 3.7

¥0=1.00dl0E+02 mi

B0=5.00000E-02 A0=-H0=3.11000H-03 CO=OQOOOOO£+00 AT=-HT=-1.00000E-01 ñ

¥ VTOT Q EXP c lio C 220

0.00

0.80

1.70

2.50

3.40

loo.01

100.81

101.71

102.51

103.41

0.00

0.50

0.56

0.44

0.36

8.258E-05

7.143E-05

5.719E-05

4-246E-05

2-476E-05

1.527E-03

1.142E-03

7.322E-04

4.036E-04

1.372E-04



Inte;-pre tac-«.ón los datos

Los datos fueron interpretados, sucesivamente, por mé

17 18■ todos- gráf-icos ■ i'. -de • computaciíSn •digital -me-diante.'-Ls'tas^opT

Como se desprende de los diagramas de distribución de .

especies, ̂Figura 3.5 y Figura 3.-^ » construidós^^suponiendp
los complejos y constantes de equilibrio que se indican en

la última columna de la Tabla 3.3f el compuesto (2, 1)) exis

te en cantidades despreciables en el campo Z(log h, B) em

pleado, por lo que en el tratamiento de los datos por méto

dos gráficos solamente se consideraron los complejos (2, 2}

y (If 1).

En este supuesto tenemos.

Aq= Lii Ánj^^ + 1-22 ^"^22

donde y L22 representan,rrespectivaménte, las ental
pias molares relativas, y A y ^1^22 variaciones en

e^ número de moles de cáda complejo, definidos según (1,20);.

Estas últimas cantidades se calcularon para cada punto espe

rimental a partir de las constantes de equilibrio, los valo

res de las concentra,ciones analíticas de vanadio y de ácido.

1 = *0 / (% + ■» ) , (3.9)



% B

(VO) (0H)2

(VO)(OH)

Figura 3.3 : TO (koi 3M, 25 ^0) Diagrama de distribuoián
3.0' pH

de especies. B 400 mM



(VOIÍOH)/"

(VO)!OH)

Figura 3.4 : VO^"*" (KCl 3M, 25 ^C) Diagrama de distribución de especies B 50 mM



Q3

S = + O.lOOO V) / (v^ + V)

• ■ / . ■ ,

y de los baiajices de masas corresponaientes,

h = H + Pii ̂  h"- + 2 P22 Kw h"^

(5ao)

3 = ti + p^^ti h ̂  + 2 b h-1 . o « X.2 ^-2
2

donde b y h representan, respectivamente, las concentra

clones en equilibrio de los iones y •

cuando se traza Aq frente a ^^^^22 »

de acuerdo con (3»8)t se obtiene una recta de pendienteL22
y ordenada en el origen L^^j^íigura 3.5) (transparencia|.

Los valores obtenidos gráficamente fueron refinados me

diante tratamiento de los datos por Letagrop, Se utilizó co

mo criterio de bondad en el ajuste las funciones (1,23) y

(1.24),. •

A ^A Q se calculó suponiendo pequeñas variaciones,e8 H^,
en la acidez analítica, pues probablemente es en esa magni

tud donde se cometen mayores errores.

Aunque en el intervalo de concentraciones estudiado ,

la concentración de VOOH^ no es lo suficientemente pequeña

para considerarla despreciable, no es lo bastante grande pa
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Tabla 3»,8

- los Pii

- Lu
- i°s P22

^2

(Aq)

Aq)

/

6.4

"

S " S

I

II

III

IV

I

II

III

IV

7.45

6.4

13

7.45

6.4

4  i 12

7.45

6.4

0.013

0.05

0.05

0.05

0.04

■  7.45

13.8 + 0.3 14.3 ± 0.1 14.0 1 0.4 13.9 1 0.2

0.03

0.20

- 0.97

- 0.75

- 0.14

0.18

6.7 + 0.4

4 + 3

7.45

13.9

0.04

- 0.64

- 0.48

- 0.15

0.19

(  0)

o

7.35 + 0.09

13.78 i 0.08

0.02

- 1.57

- 1.32

- 0.17

0.20

Ci
n
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ra lograr un valor aceptable del calor de reacción corres

pondiente; bastan ligeros cambios en para producir gran

des-variaciones-en mayor rasín tampoco fuó -posible •

obtener información sobre el complejo (2, 1);.

Los resultados de los cálculos se recopilan en la Ta

bla 3.9 . Las columnas 2, 3 y 4f recogen los resultados man

teniendo 8 H = Of con excepción de la serie If columna 3 \

mientras que en las restantes se hizo variar este error. Co

mo se muestra eñ la columna 6, variando solamente Pii

se consiguen mejores valores para estos parámetros, aunque

~el sistema minimiza mejor, columna 7, suponiéndolos nulos si

bien ello implica mayores 8 para las series I y II.

por tanto, lo mismo que en el caso de las constantes

de equilibrio^^ solamente podemos dar, con seguridad, el ca

ior de reacción del complejo {VO) 2^^ ' l^Ü22~ ^3.9±0.2
Kcal.mol"^ , y un valor aproximado para el compuesto VOGH"*":

Ah^^= 4 ± 3 Kcal/mol, suponiendo log = - 6.7 ± 0.4.

Comparando estos valores con los calculados a partir

de las constantes de equilibrio en KiMOj O.IM a 4~C y 25 °C
mediante la ecuación de van t'Hoff : A H22 ~ 12.6 ± 1.5 Kcal

mol""^ y Ah^j^ = 13.1 í 1.1 Kcal . mol"^; es de notar el
buen acuerdo para el complejo (2, 2); no asi para el (1, 1)^

donde la discrepancia es grande.

Volviendo a la figura 3«5» y observando que los datos



correspondient<2 a la primera serie, l ,. ,de iina parte, y el-

conjunto de las restantes series de otro, parecen situarse

en rectas paralelas, líneas de trazos, lo que hace pensar

en la posibilidad de un error sistemático en la medida del

calor, se ha intentado un nuevo ajuste gráfico 'bajo., este su

puesto.

O  "

por cuanto él ion VO ^ se comporta como un ácido rcr-

lativamente fuerte, la valoración entálpica,^I'igura 3.^ no

pudo usarse para la determinación y comprobación de ob

sérvese que las rectas, a los efectos trazadas teóricamente,

cuya intersección p daría el volumen equivalente, v , no es

tán definidas, por este motivo, y en razón de su menor valor

absoluto, se mantuvo el error S'H en la serie IV, conser-
•  . o

vando el valor de la acidez analítica inicial para las res

tantes, I, II, y III, en este intento de ajuste.

Un valor de S ( Aq) = 0.05 cal., como error sistemá

tico ps.ra las series II, III y IV , proporcionó el ajuste

de la Figura 3,7 , y los valores AH22 = - 0,1 Kcal .

mol"^ , y A = 13 Kcal , mol"^ , con una desviación

normal O" ( A Q) = 0.013 cal. La indeterminación de L

persiste, no obstante, ya que la parte proporcional del ca

lor correspondiente al complejo VOOH"'" es del mismo orden de

magnitud del error de la medida.

En resumen, a continuación se dan las reacciones y los



,

15 20 Vml

Pigara. 3.6 : VO^"^ (KCl 3M,' 25 -G) Valoración entálpica B ^tOO mM
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. supuesto error sistemático.

A Q - ^ 2¿^^22
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valores de A G» calculados a, partir de las constantes de e

quilibrio correspondientes, Ah y As .

Ag Ah As

Kcal/aol K cal/mol u.e

¥0^"*"+ M2O yoOH"^ + H"^ 9.1±0.5 <15± 13Í

2 ¥0^% 2 H2O (¥0)2(01)2"^+ 2 10.16±0.05 14.3-0.1 13.9±1

3.3 Hidrólisis de (25 ~C, KCl 3 M)

Al igual que el ¥0^^, los cationes metálicos, en gene

ral, se hidrolizan como ácidos mas 6 menos fuertes según su

carga, tamaño, etc..Además del hidróxido insoluble, se pue

den formar cationes básicos solubles que pueden contener mas

de un átomo central. Así, la hidrólisis del vanadio (III) se

podría esquematizar.

q  + p H2O v=- + p H"^ (3.11)

encuadrada en el esquema de reacción (1.1) para r = Oc



6ô

El comportamiento de estas disoluciones hidrolizadas,

de V£nadio(III), antes de la formación de productos insolu-

6  ■ ■ rt ■
bles, viene dado por la Figura 3.©; su composición y las co

rrespondientes constantes de equilibrio se reúnen en la Ta

bla 3.9.

21En el aspecto ciñó tico, el tratamiento de los datos

obtenidos, ̂Figura 3-9^ t fueron interpretados tomando en cuen

ta las especies presentes en el equilibrio.

=====:^ + H^O

2 VOH^"^ ^=====¿ yAOE)^ (3.12):

?2(0H)^"^ + ^=====:^ ¥2(0H)^ + H2O

suponiendo solo las dos primeras reacciones debido a que los

experimentos se llevaron a cabo en una zona donde el comple

jo (3» 2) abunda poco,

21
Los resultados obtenidos. Tabla 3.10 , indican que

las reacciones son mucho mas lentas que lo reportado para sis

temas análogos; sin embargo^durante los experimentos de calo

rimetría solo hacia el final de las valoraciones se observa

ron periodos excesivamente largos en la evolución del calor.



B fflM

6,46

c 13.5b

e 26.73

i  : hidrólisisF-igura 3.8 : Datos experimentales z(log h.

(KCl 3M, 25 °C)



0.018 pH

Figura 3. s Experimento de relajación a 3 constante.

Hidrólisis, V^"*" (KCl 3M, 25 °C)

21



Tabla 5»

(P» q) ' - les Ppq

(1, 1) 3.1íj±0.05 3.07±0.07 5.07+0.05

(2f 2) 4.10±0.05 5.96±0.05 5.93±0.02

(2, 1) 7.3 7.3 ( 7.0)

(3, 2) 8.2 ( 8.0) 8.2 + 0.2

método gráfico letagrop Letagrop

ÍNaCl 3M, 25 KCl 3M, 25 KCl 3M, 25

referencia 22 23 6

cíz) 0.0083 0.0069

Tabla 3.10

.  2.2 i 0.1

(1.9 ± 0.1) 10-5

ÍC22 (2.5 ± 0.2) 10~^

^22 " ̂22 P22 0'^

2

P22 " P22 Pll
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Finaise^itie , ün lo que respecta a la-teraoquinica dé

las reacciones (3.12) no existe información excepto el valor

-  calculado por Furman y Garner^^ para la primera de

esas reacciones, a partir de la medida de la variación ópti

ca con la temperatura en disoluciones de perciorato de-vana

dio(lll) (200 - loco nm, NaClO^ 1 M, 25 - 50 ®C}.

Reactivos, disoluciones y análisis

Además de H2 GIY y Pt, malla grande, platinado, para
"XA

las reducciones, se utilizaron los mismos reactivos y méto

dos de análxsis que en el apartado anterior, 3*2 , por cuan

2-4-to las disoluciones primarias empleadas aquí fueron de YO T

Las disoluciones de vanadio(IY), con B y H perfecta

mente conocidos, se redujeron cuantitativamente a según ~

el esquema dé reacción,

V0^++l/2 Hg+Cl-Z) v~ l/q yq(OH)^^"^^^+(l-Z) H2O (5.13)

donde z es el número medio de disociados por mol -de

en sus reacciones de hidrólisis.

+  H5O Y=- yOH^"^ +



ri

2  + 2 K^O r— VoCOH)!"*" + 2 (3.14):

2  -r 3 flgO v=^ VgCOIi)^"^ + 3 H"®

A continuación se dan las concentraciones de

fl"'", H^í el", C3i y K"^, K, para cada xuaa de las tres series de

experimentos realizados,

el K M
0 - 0

I  0.200 -145.36 lo"^ 3 2.745

II O.lOO - 72.68 •' 5 2.873

III 0.050 - 36.34 " 3 2.936

Datos experimentales

Los experimentos se realizaron en atmósfera de argón'

puro, libre de Og y COg» y presaturado en KCl 3M a 25 ~C ,

valorando lOO.Ol mi de las disoluciones de vanadio(III) con

tenidas en ,el vaso de reacción del calorímetro, mediante a-

diciones de v mi de una disolución de ácido clorhídrico de

composición (HT 1 M, Cl 3Mf K 2 M), concentraciones de HÍ

el" y , respectivamente.
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fe

Las, Tabla 3.11? Tabla 3.12 y Tabla 3.13? contienen

los datos experimentales (v^, Bg» A^» C^» A^». v, Aq) y la

Figura 3.1o muestra la valoración entálpica,.de la^serie I ,

en forma de trazado gráfico A Q frente a v.

Interpretación de los datos

se puede observar , diagramas de distribución de com

plejos, (pigur a 3.11 y Figura 3.1^» que en la zona Z(pH, B)

barrida en los presentes experimentos, al igual que en los

experimentos de cinética, solo existen los complejos•VOH y

V2(0H)2^^ como únicos productos de hidrólisis en cantidad a
preciable por lo que los datos fueron interpretados ba.jo es

te supuesto.

Los cambios de entalpia vienen dados por una ecuación

análoga a (3.6), por lo que al trazar Aq /An^;^ ^

^^22 ̂ 3.13^» los datos se situaron sobre u
na recta de pendiente L22 ~ 11.79 - 0.12 Kcal/mol; y orde
nada en el origen 6.55 2t 0.15 Kcal/mol. La bondad del

ajuste está dado por la desviación normal G" ('A Q) = 0.15cal,

Finalmente, la siguiente información resume las reac

ciones de MidrÓlisis y los correspondientes valores de A G,

cálculados,a partir de las constantes de equilibrio que apa

recen tabuladas en la Tabla 3.9* A H y As , válidas en

Kd 3 M y 25 "C.



5  10 15 20
!Pigura- 3*lO : (KCl 3M, 25 -C) Valoración entálpica ^ 200. ITlM

Vml



100

% B

VgíOH)

VoíOH)

Figura j.11 : ' (KCl 3M^ 25 -G) Diagrama de distrifeucíiSn de especies B 50 mM
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7o B

Pigara'3.12 : V (KCl 3PÍ» 25 -C) Diagranja de distribución de especies



(Aa) .io'Vao
11

8

1 6  "^^^"^2.2 / ̂ '^11^
JFigura 3.13 : Calorimetría; (KCl 3M5 25 ~C)

Función; A Q / A n^j^ = + L ̂ 2 ^^22^
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.OOOlOE+02 mi

Hr
O
1

o
o
o

o
o

«

A0=-H0=1.45360E-01 CO=O.OOOOOE+O0 AT=-HT=-1.C0C

y VTOT Q EXP c lio C 220

■ loo.OÍ •• 1.98465E-02 6.38803E-02

1.00 101.01 5.54 1.90482E-02 5.88446E-02

2.30 102.31 7.39 1.79949E-02 5.25166E-02

3.50 103.51 6. 68 1.69991E-02 4.68651E-02

5.00 • 105.01 B.33 1.57239E-02 4.Ü0979E-02

6.80 106.81 9.72 1.41335E-02 3.23964E-02

8.90 108.91 11.15 1.22167E-02 2.42066e-02

11.90 111.91 14.65 9.19610E-03 - 1.37153E-02

15.50 115.51 13.83 5.58160E-03 5.05270E-03

22.00 122.01 8.99 ■2.10890E-03 7.21330E-04



Tabla 3.12

V0=l.G0Ól0E+02 mi

BC=1. OOOOOE-Ol A0'-=--H0-=7 . 26800E-02 C0=0. COOOOE-rOO AT=-HT=-1. OCCOQE-í-00 ñ

y YTOT Q EXP c lio C 220

100.01 - 1.36698E-02 : 3.03059E-02

0.80 100.81 4.48 1.28432E-02 2.675 14E-02

.  1.70 101.71 4.88 1.18805E-02 2.28914E-02

2.6o 102.61 4.78 1.08793E-02 1.91957E-02

3.50 103.51 4.78 9.83450E-03 1.56857E-02

4.40 104.41 4.55. 8.74340E-03 1.23982E-02

5.6o l05.61 5.76 7.21880E-03 8.45140E-03

7.20 107.21 6.34 5.15420E-03 4.30840E-03

9.40 109.41 5.13 2.90560E-03 1.36920E-03

Tabla 3.13

y0=1.00Ol0E+02 mi

»0=5.GO00OE-02 AG=-H0=3.634GGE-G2 C0=G.GGG0GE+00 AT=-HT=-1.GGGG0E+G0 H

Y VTOT Q EXP C 110 C 220

— loo.01 -■ 9.31840E-03 1.40825E-02

0.40 100.41 2.08 8.77730E-03 1.24946E-02

1.30 101.31 4.78 7.49660E-03 9.11430E-03

2.11 102.12 3.95 6.28653E-03 6.36630E-03

2.91 102.92 3.52 4.99460E-03 4/04580E-03
3.7o 103.71 2.87 .  3.767 20E-03 2.30160E-03

4.91 104.92 2.76 2.29720E-03 8,55880E-04
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A G A K As
Kc»J./ffiol Kcal/mol u. e.

+ H2O ̂  VOE^'^ + 4-19±0.05 6.55±0.15 7.9±0.2

2  + 2 H2O J^(0H)p'+2 5.36±0.03 11.79±0.12 21.6+0.1
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4.1 Acidos débiles \ '

Las reacciones de formación de ácidos débiles a partir

de sus iones en disolución,

p  + r C (4.1)

están contempladas en el esquema general de reacción (1.1) ,

para q = O .

En el presente capítulo, como ejemplo de la splicación

de la calorimetría al estudio de tales reacciones, se contem

pía la determinación de las entalpias de disociación del áci

do oxálico, HOOC-COOH, y de la acetilacetona CH^-CO-CH^-CO-

CHy.

Aps^nte del interés que el estudio de tales reacciones

pudiera tener como consecuencia de que la estabilidad de los

complejos, en general,, depende de la fuerza básica del ligan

do, la >?€3:ese±én^ de estos sistemas estuvo determinada por

nuestro interés particular en sus respectivos complejos con

el ión vanadilo, VO^^, parte del programa de investigación

que venimos desarrollando acerca de la química del vanadio.

Aunque el interés, aquí, atafíe solo al aspecto calori

métrico, fué necesario calcular, como paso previo, las cons

O

tantes de acidez en las mismas condiciones, KCl 3M y 25 "C,

en ambos sistemas, poriimétodos de fem^ por este motivo, aun
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que supone ¿.partiai-se del tema, central, se da una breva rese

ña de su cálculo.

4.2 HOOC-CÜOH ; (KCl 5 M, 25 "C)

El ácido oxálico, aparte de sus aplicaciones analíti

cas, es uno de los agentes completantes mas ampliamente co

nocidos. Uo obstante, el trabajo mas reciente , relativo al

cálculo de sus constantes de estabilidad, se debe a E. G.

2
Moorhead y íJ. Sutin ; estos autores estudiaron el sistema

Cen MaClQ^ 3M y 25 ~C» y encuentran los valores siguientes

para las constantes sucesivas? log = 3.801 ± 0.003 , y

log K2 = 1.26 í 0.03 • En cuanto al aspecto termoquímico ,

lo mas significativo^ parece ser el valor Ah^=1. 659Kcal/mol
0)f dado por G. D. Pinching y R. G. Bates^.

Reactivos, disoluciones y análisis

Se emplearon los siguientes re activo sí Merck p, a. ;

HCl, KCl, K2C20^, XJ^mo^ y Tl2C0^ . Las sales fueron
5

recristalizadas y secadas convenientemente .

A partir de estos reactivos, se prepararon disolucio

nes primarias de K2C20^ y HCl, cuyo contenido en, C20^~,

y  H"'", respectivamente, se determinó valorando la primera
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de éet&s disoluciones con KMnO ̂ noriaalizado, y la segunda
4

frente a Tl2C0^. A partir de ellas y KCl se prepararon fi

nalmente las disoluciones 1, 2, 3» 4 y 5 de la siguiente

composición,

C2O4 K }f C1 M

1  0.09964 3.000

2  0.05010 3.000

3  . — 3.000

4  —. 5.000

5  — ^ 3.000

2.800

2.900

0.49910 3.500

0.04980 3.050

3.000

patos experimentales (fem)

Los experimentos de fem, se llevaron a cato valorando

las disoluciones 1 6 2 frente a 3 ó 4 , en ambiente ter

mostatizado a 25.0±0.1 ~C y atmoáfera de Ng libre de 0^ y

COg» presaturado en KCl 3M.

El potencial, E 1 durante las valoraciones, se midió

mediante la pila,

REF // S / X
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2+ -
EEF ; electrodo de referencia (pt, Hg - Hg2 )

S  i disoluci(5n prolilena .

X  ; electrodo reversible a (Vidrio)

que en medio iánico constante viene dado por la ecuación de

Nernst,

E . = + J.h + g log h (4.2) i

E^ ; potencial normal de la pila

J  ; Cte que da cuenta del potencial de difusión en

la unión líquida // .

g = R T ,,

y  j se determinaron previamente operando en diso

luciones de H = b » conocido, (pigura 4.^.
Las Tabla 4.1, Tabla 4.2, Tabla 4,3 y Tabla 4.4 , re

cogen los datos experimentales (E^, J» »

V, E). Lafigura 4.2 representa los datos en la forma Z(pH),

donde z ®s el número medio de h"*" ligados por mol de

Interpretación de los datos

Los datos se interpretaron gráficamente en el supües-
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to de las reacciones.

+2 =?=^ C2O4H2

(4.3)

El cálculo de las constantes de equilibrio correspon

dientes, y P20I » ^ simplemente y se

llevó a cabo a partir de los valores de h definidos por el

potencial, E » a través de (4.2), y de los balances de ma

sas.

2C  — c + p^^j^ c ii + p^j^ ® ^

- Kw K^+ H - h = c Z = o h + 2 P2I °

(4.4)

la si¿juiente información recoge los resultados obteni

dos en esta fase previa,

€20^^ + =v=" C20^H~ ■ log pj_3L=3.7é±O.Ol

^  C2O4XH2 log p2i=4.9@Í0.02
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Dterminacíón de E y J
o

= 20.000 mlj H^= - 0.12 mM; = 499.10 mM

0.094

0.222

0.420

0.910

2.000

3.000

4.020

5.010

V + V
G

20.094

20.222

20.420

20.910

22.000

23.000

24.020

25.010

E

309.4

332.2

348.7

368.2

387.2

396.4

402.7

407.3

468.0

467 .0

466,0

465.0

E - g . log H

óo-o- -O- -O-

50

-O- "O"

H mM

lÓO

figura 4.1 : DeterminacicSn de E^ y J



Tabla 4»1

V0=2.50lE+0l mi E0=4.666e+02 mV J=0.OOOE+OO

C0=Ü.000E+00 H0=9oy68E-02 KT=OoOOOE-rOC CT=5.0l0E-02

yroT PH

1.11 26.12 405.4 1.035 1.554

3.00 28.01 402.0 1.092 1.547

6,00 31.01 396.9 1.178 1.469

8.00 33.01 393.5 1.236 1.448

lo. lo 35.11 390.0 1.295 1.419

12.00 37.01 386.8 1.349 1.400

14.00 . ■ 39.01 383.5 1.405 1.372

16.00 41.01 380.3 1.459 1.338

18,00 43.01 377.0 1.515 1.312

20.00 45.01 373.8 1.569 1.281

22.00 47.01 370.4 1.626 1.258

24.00 49.01 367.1 ,  1.662 1.230

26.00 51.01 363.6 1.741 1.207

28.00 53.01 360.1 1.800 1.183

30.00 55.01 356.5 1.861 1.158

32.00 57.01 352.9 1.922 1.133
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Tabla 4»5

y0=2.503fí+0l mi E0=4.666e+02 mV J=0.000E+00 f

CO=O.OOOE+O.0 H0=1.934E-!'03 HT=0.000E+00 , CT=9.964E-02 13

f  yrOT E PH z

2.00 27.03 214. Ó 4. 270 0.236

4.00 29.03 192.9 4.627 Q.120

6.00 31.03 181.3 4.823 0.080

8.00 33c03 173.3 4.959 0.06o

10.00 35.03 167.2 5.062 0.048

- 12,00 37.03 162.2 5.146 0.04Ó

14.00 39.03 158.0 5.217 0.034

16.00 41.03 154.3 5.280 0.030

18.00 43.03 ' 151.1 5.334 0.027

20.00 45.03 148.2 5.383 0.024

22.00 47.03 145.6 5.427 0.022

25.00 50.03 142.1 5.486 0.019
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Tabla 4» 5

y0=2.503£+0l al E0=4.666e+02 ffiV J=0«0G0E+00 '

CO=O.OOGE+ÜO H0=1.934E-í-G3 HT=O.GGGE+GG CT=9.964E-G2, M

Y  "VTGT £ ■ PH . . 2,

2.GG 27.G3 214.0 4.270 0.236

4.G0 29.G3 192.9 4.627 Q.120

6.GG 31. G3 181.3 4.823 0.080

8.G0 33.G3 173.3 4.959 0.06o

IG.OG 35.G3 .167.2 5.062 0.048

12.GG 37.03 162.2 5.146 0.040

14. GG 39.03 158.0 5.217 0.034

16.OG 41.03 154.3 5.280 0.030

18. OG 43.03 151.1 5.334 0.027

20. OG 45.03 148. 2 5.383 0.024

22. GG 47.03 145.6 5.427 0.022

25. GG 50.03 142.1 5.486 0.019
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Tabla 4.4 (continuación)

¥0=2.000E+0l Eil E0=4.ó6óE+02 nV J=0.000E+0O

n9.964E-02 H0=-1.200E--04 CT=0.OOOE+00 HT=4.99lE-(

V VTOT E -PH 2

5.20 25.20 354.1 1.902 1.143

5.80 25.80 - 364.6 1.724 1. 208

6.50 26.50 373.5 1.574 1.272

7.75 27.75 ' 384.8 1.383 1.364

10.00 50.00 397.7 1.165 1.475

12.00 32.00 405.3 1.036 1.527

14.00 34.00 410.8 0.943 1.561
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Pigura 4.2: Ndrnero medio de E""" ligados por mol de ^2^4'

4  5

frente a -log h

pH

t
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paitós experimentales (.calorimetría,)

j)efinido el modelo, (p, r, Ppr^» procedió a la de

terminación de las entalpias de reacción por via calorimétri

ca valorando (=100.01} mi de disolución 1 , contenidos en

el vaso de reacción del calorímetro, por adiciones sucesivas

de V mi de disolución 3.

La íabla 4.5 contiene los datos experimentales (v^,

Co» V, Aq); la Figura 4.3 muestra los datos en forma grá
fica, trazados como ^Aq frente a v.

— - Interpretación de los datos

De acuerdo con (1.2o) y (4.3), el "balance de calor es

t¿ dado por,

Aq= ^*^11+ L21 ^*^21 (4.5)
.  • ' J ' ■

donde y L2^ representan las entalpias molares par
ciales relativas correspondientes a" l'bs complejos C20^h'" y

C20^H2 * respectivamente, y ^ ^ ̂ ^21 variación
del número de moles de dichos complejos,'

Las columnas 4 y 5 de la Tabla 4.5 muestran las can-

centracxones C lOl» de HC20^~» y C 201 , de C20^H2» ca

da instante, lo que permite calcular los valores de A y

A n^j^^ correspondientes a. cada adición de v.



SiAa
8

10 20 30 40 Vml

••Figura 4.35 HOOC-COOll, (KOI 23 ̂ 0) Valoraolón - entaliiioa
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V0=l.G00l0E+02 mi

C0=?.§400E-0 2 Hü=-1.20Ü00E-04 HT=4.99l00E-0l M

V YTOT Q EXP C lOl C 201

4.00 104.01 0.513

9.02 109.03 0.572

13.06 113.07 0.469 5.6730E-02 2.4781E-04

17.0,2 117.03 0.435 6.9995E-02 8.1988E-04

20.00 120.01 0.5788 7.5251E-02 2.6412E-03

23.25 123.24 0.908 7.1811E-02 7.368pE-03

25.02 125.03 0.56o 6.8535E-02 1.027í6e-02

27.12 127.13 0.656 6.416lE~02 1.3491E-02

29.02 129.03 0.578 6.C537E-02 1.6149E-02

31.01 131.02 •  0.558 5.6976E-02 1.8664E-02

33.01 133.02 , 0.533 5.3657E-02 2.09 27E-02

35.00 135.01 0.497 5.0609E-02 2.2932E-02
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Si se observa el diagrama de distribución de especies

(figura 4.^ y se compara con la curva de valoración entálpi
ca,{figura 4.!^» pademos concluir que, a fin de facilitar la

interpretación gráfica, el sistema,es suceptible de dividir-

se en dos zonas bien acotadas. La primera de ellas que abar

ca hasta la relación dH/C = 1 » donde el complejo 0^^ es

el único en cantidad apreciadle, y la segunda que abarcaría

desde este punto hasta la relación H/C = 2 » zona en la que

la concentración de libre es muy pequeña.

Los datos de la primera zona podrían interpretarse su

poniendo que el calor liberado en cada adición corresponden

a la formación del complejo (1, 1), con lo que,

Aq = Lj^Q^Anj^^ (4.6)

y podría calcularse fácilmente un valor aproximado de

Los datos en la segunda zona se podrian interpretar

suponiendo que el aumento de C 201 ocurre - prácticamente a

expensas de C IQI, con lo que - An^^^ = An^^ , y en consecuen

C i ai I

^ ( L 21~ ̂ ii) An2i (4.7?)
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%C

50

^2^4 *^2

^2 ̂4 ̂

Figura 4.4 : Diafírama de distribución de especies en la

zona Z(pH) barrida en el experimento de

/  . calorimetría.
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6 bien,

Aq = ( Lii - L21) ^ (4.7)a

Conocidos y una de las diferencias que aparecen en

(4.7) 6 (4.7) a , se calcula L 2i«
Se ha preferido, no obstante, interpretar el sistema a-

plicando la ecuación,

^Aq= ^ An^j^ + L 21 ̂  An23^ (4.8)

similar a (4.5).

El exceso de álcali en el vaso de reacción, H0=-1.200005-04»

es neutralizado con la primera adición por lo que ^2 Aq

puede ser corregido si se tiene en cuenta el calor de ioniza

ción del agua. La corrección puede también evitarse, en todo

caso, eligiendo como referencia para los cálculos cualquier

punto de la valoración posterior al inicial.

La Figura 4.5» muestra el trazado de -S Aq /^An^^ fren

te a ^An^^/^ ̂^11 "
Los resultados obtenidos se resxaaen en la siguiente infor

nación, . .



AOl/^ An
11

12

11

9h

8

7

6

5

1

An^y 2! An
11

Figura 4.5: interpretación de los datos de calorimetría

del sistema,

C2O
.4

(KCl 3M, 25 - C)
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Reacción ^ G ó K üi S

K-cal/mol Kcal/mol u. e.

020^"+ r" ̂  G^O^h" ' -5.15±0.01 -0.18±0.03 16.6±0.1

C20r+ 2 =5^ G2O4H2 -b.68Í0e02 -1.63±G.03 16.7Í0.:

4.5 CH^-GO-CHg-CO-CH^f (KGl 3 M, 25 "C)

La acetilacetona, tiene un fí enolizable por lo que se

presenta en dos formas tautómeras según el equilibrio ceto-

enólico,

OH, CH,
5

C=0 C-OH
/  V

H^G . HC2 \ ^ \
C=0 G=0

En la forma enólica se comporta como un úcido débil según el

esquema de reacción,

/  . • " • •

u+HC ^===^ r + G~ (4»9>



94

donae HC representa la forma enólica de la acetilacetona,

y c" el ión acetilacetonato.

por otra parte, el ic5n acetilacetonato puede existrir en

dos formas resonantes,

CHv CH,
\  - \

C-0 c=o
//

HC ^ HC
\

C=0 c-0

CH^ CH^ .

lo que le c.onfiere un interés especial como ligando.

Aunque en casos sencillos, como el presente, no es impres

cindible el conocimiento previo de la constante de equilibrio

ya que puede calcularse de los datos de calorimetría conjun-
O

, tamente con H» fue obtenida, en KCl 3M y 25 "C» por métodos

7
de feia.

En cuánto al aspecto termoquímico, la única información

obtenida por via calorimétrica corresponde al trabajo de G.

8  oGutnikov y H. Freiser en IíaClOg_ 0.1 M y 25 "C.

Reactivos, disoluciones y análisis.

Se utilizaron los siguientes reactivos: HCl, KOH, KCl re

■  S " 6cristalizado dos veces , Tl2C0^ recristalizado dos veces ,
9Acetilacetona para cromatografía, purificada , recién desti
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lada (135 - 136 ~C) y analisada por cromatografía de. gases

en columna porapak. (Q 30/36 mesh) y por fí.M.P»» gases Ar-.,

gón y üitrdgeno libres de y Op ^ agua bidestilada sa

turada de nitrógeno.

A partir de estos reactivos se prepararon disoluciones de

medio iónico 1, acetilacetona 2, ácido clorhídrico 3, y

hidróxido sódico 4» como siguej

1  La disolución de KCl 3000 mM, se preparó por pesada de

la sal, disolución y aforo.

2  La disolución de acetilacetona, se preparó por pesada

del producto recién destilado y disolución y aforo con

1.

3  La disolución de (H,K)Cl 3000 aM, de composición H"*"

10l,48 mM> se preparó a partir de una ampol3.a de HCl y

fue normalizada por valoración frente á TlgCO^»

4  La disolución de k(0H,C1) 3000 aM, de composición 0H~

100.36 mM, fue preparada a partir de una ampolla de

KOH» y valorada frente a 3.

patos experimentales.

La valoración entálpica de la disolución 2 frente a 4|i

se llevó a cabo de acuerdo con la técnica ya descrita.

La Ijabla 4.6, contiene los datos experimentales (v^, i
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Cq, HT , v,Aq). Las Qolumnas 4 y 5» C lOl y C OOl, las

concentraciones en equililDrio de acetilacetona^iGHC» Y ace-

tilacetonatb, c"? respectivamente.

Tabla 4.6

V0=1.000l0E+02 mi

H0=A0=1.78947E-02 C0=1.78947E-02 HT=AT=-1.0056oE-01 M

■  ¥ ¥TOT Q EXP C 101 C 001

1.02' 101.03 0.826 1.6703E-02 1.0113E-G3

2.00 102.01 0.813 1.5579E-02 I.9646E-03

3.00 103.01 0.810 1.4456E-02 2.9175E-03

4.00 104.01 0.807 1.3355E-02 3.8522E-03

5.00 105.01 0.811 1.2275E-02 4.7684E-03

6,00 .  I06.0I 0.807 1,1216e-02 5.6662E-03

7.00 107.01 0.796 1.0179E-02 6.54502-03

8.00 I08.0I 0.815 9.1582E-03 7.4108E-03

9.00 109.01 0.814 8.1592E-03 8. 2578E-03

3.0.00 llOQÓl 0.806 7.1799E-03 9.0881E-03

11.00 111.ül . 0.814 6.2204E-03 9.9016E-03

12.00 , 112.01 0.813 5.2812E-03 1.0697E-02

13 c 23 113.26 1.003 4.1375E-03 1.1665E-02

14.50 114.51 0.985 3.0340E-03 ,  1.2595E-02

15.75 115.76 0.952 1.99012-03 1.3470E-02

17.00 117.01 0.911 1.0750E-03 I.4220E-02

18.00 118.01 .  0.606 5.6402E-04 I.460IE-02

19.00 119.01 0.316 3.1038E-04 I.-4728E-02

20.00 120.01 0.0.93 1.9955E-04 1.4713E-02

21.00 121.01 0.000
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Finalmente, la Figura 4.6 muestra los datos primarios

en forma grá-fica trazados como A. Q frente a v»

Interpretación de los datos

El sistema objeto de estudio viene representado por la

reacción,

+ C~ HC (4.10)

siendo acetilacetona, HC» el complejo (iQl), y el ión a

cetilacetonato, C i 3^ . los reactivos.

De acuerdo a las definiciones dadas se tiene,

°101 " PlOl ̂  °

(4.11)

donde h y c, representan las concentraciones en equilibrio

de y respectivamente, y, L la entalpia molar de
ionización de la acetilacetona, cambiada de signo.

La concentración en equilibrio de acetilacetonato, c,

puede calcularse de los balances de masas,



m

d
<

N

LO O LO

Figura 4o6: C^O^Hg^(KCl 3M5 25 -C) ; Valoración entálpica
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C  = C h c

(4.12)

H = h + h c - Kw

y de las concentraciones analíticas de los reactivos C, Hj

dadas por,

C = Cq /(V^+ V)

(4.13)

,  . a = (Hq ''o * % ''/'"o +

Adora "bien, de acuerdo a las valoraciones entálpica re

alizadas, la reaccidn que tiene lugar en el calorímetro es,

HC + oh" C~ + H2O (4.14)

con lo que el calor lilDerado en cada adición vendrá dado por,

2 Aq= ^ñool ■

f  'donde [_ , representa el calor de neutralización de la
001

acetilacetona.
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ASÍ» cuando se traza A Q frente a

ra 4.7)» se obtiene una recta de pendiente Lqqq^*
Finalmente, combinando (4.14) y (3.1) se obtiene.

!  =' L *^lol *"^20 001

La información siguiente resume los reaultados obteni

dos.

Reacción A G A H A S
Kcal/mol Kcal/mol ' u. e.

H+ + c"" HC -12.776±o.004 -5.47±0.09 24.5±0.5

H€ + Ofí" C" + H2O -6.2±0.1 -8,23Í0«08 ±0.3

+ oh" HgO -19.0±0.1 -13.70+0.03 17.8±0.3

Los valores de ^ O * correspondientes a las

reacciones primera y tercera, fueron refinados conjuntamente

por computación digital, haciendo uso del programa de míni

mos cuadrados generalizado LETAGROP.



LO

Figura 4.7: • CjOgHg , (KCl 3M, 25 ^G) In-terpretación de los datos
,  de calorimetría.
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5.1 El sistema; H, B, C.

Complejos metálicos del tipo ApB^C^» comprenden un gran

número de casos en que c representa la base conjugada de un

ácido débil.Estos sistemas se consideran, generalmente, como

el resultado de reacciones competitivas entre el i6n hidrdge

no, H» y el ión metálico, Ef por el ligando C.

. En disolución acuo,s^,.,.:tal9 sistemas contienen dos 6 mas

series de complejos que pueden agruparse bajo la denominación

general, H^B^Cj.» siendo su reacción de formación,

- ~ . p H + q B + r C ^p^q^r (5-1)

^as cargas se omiten para mayor breveda(^ similar a (1.1), y
que tiene carácter general^pues abarca tanto a los complejos

del ligando con los iones hidrógeno, HpCj.»(q=0), y a los com

piejos del ión metálico con el ligando, B^Cj,t(p=0), como a

las dos series de hidroxocomplejos (p> O, r=0), y (p<G)

, y los complejos ácidos H^B^Cj. q^® Pt q» y r, son todos

mayores que cero.

•  El objetivo principal del presente trabajo es el de dar

las directrices para la determinación de las entalpias mola

res parciales de dichos complejos, discutiendo, en todo caso,

su estabilidad termodinámica y, ó, cinética, pero sin entrar
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en detal3.es acerca de los factores que pudieran influir en

la misma,

por ser de nuestro interés, y por considerarlo un ejem

pío típico, hemos escogido el sistema; vahadio (IV) - Aceti

lacetona (2,4 pentanediona),

5.2 VO^"*" - Acetilaoetona, (KGl 5M, 25 ~C)

Aunque el sistema habia sido objeto de diversosy y en

muchos casos, continuados estudios el primer

intento de obtener datos termodinámicos fue realizado por R.

Trujillo y F« Brito^ quienes a partir de medidas de pH a 25

y 40~Cf eii disoluciones acuosas diluidas, utilizando el mé

todo de Bjerrum^*^ encontraron el modelo y los valores para

las respectivas funciones termodinámicas a 25~C que se resu

men a oontinuacién,

(p, q, r) A G A H A S
Kcal/mol Kcal/mol u.e.

(O, 1, 1) - 11.9 -2.56 31.0

(O, 1, 2) - 21.6 -10.81 36.0

Mas tarde, Qlaunch, Martin y Jones^^ obtuvieron los cam

bios de energía libre, entalpia y entropía para la coordina

ción de la sexta posición no solvatada del complejo VOC2.
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12
por su parte, Cí^-rlin y víallcer , midieron calorimétricamente

los cambios de entalpia para la reacción entre el complejo

VOCo y vanos ligandos, obteniendo valores de A. H compren-

didos entre -11 Kcal/mol y - 6 Kcal/mol.
13

pinalmente, cabe señalar,;queyeJones, Yow y May, midie

ron el calor de combustión del complejo VOCg» asi como de o

tros complejos de acetilacetona con iones metálicos de tran

sición, al objeto de calcular la energía de disociación me

dia D (B - 0)> definida como l/2r de la entalpia de diso

dación en fase gaseosa; BC ^=- r G + B , encontrando los

valores tabulados a continuación.

B  D (B - O)

Kcal/mol

Mi^''" 103

¥0^'' 77

70

63

Sc^+ 61

U02'^ 59

Cr^"*" 52

52 ■

Co^"^ 47

Cu^"^ 4,2

Mn^"*" 41
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El alto valor de la energía media de disociación para
Q

el compuesto VOC2» así como las longitudes de enlace, la es

tructura del compuesto corresponde aproximadamente a una pi

rámide cuadrada con el vanadio (lY) colocado ligeramente- por

encima del plano de los oxígenos básales y a una distancia

de 1.97 A de los mismos y 1.5b A del oxígeno axial, deben to

marse como índice de un enlace C5~ muy fuerte ó de un enla

ce TT substancial entre el metal y los ligandos.

Reactivos, disoluciones y análisis.

~  Adeniás de los reactivos y disolucioúés 1» 2, 5» y 4 f

del apartado 4.2, se utilizai'on las disoluciones 5, de sal

disódica de la edTA» Na2YH2» Y b, disolución primaria de

(70, 2H, 2K)cl2» 70^"^ mM, y K'^(3000-Hqq-2Bqq)
mM» preparadas como se indica a continuaciónj

5  La disolución de EDTA sódica se preparó por pesada

y disolución con 1 ; 120 mM, y K"** 2900 mM.

6  L-na columna de resina catiónica, previamente trata

da con HCl 4lí y lavada con agua bidestilada hasta neutrali

dad, se saturó con iones VO^"*^ pasando a .travésvúna disolución

de VOSO^ 0.3M; a continuación se lavó con agua bidestilada

hasta obtener prueba negativa a S0^~, se secó y, finalmente,

se extrajo por agitación con disolución de medio iónico, L .
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La concentración Hq^(=14. 68 mM) de se determinó po

tenciómetricamentej^ la figura 5«1 muestra los resultados de
15 16

una valoración trazados de acuerdo al método de Gran, ' , y

la Bqq(=23.63;EiM) de acuerdo a Trujillo y Brito"''^'^ de
terminando el icido H (=H^^+ 2B^^) mM liberado en las reac-

O O oo

clones de quelación del yo^"*" con la EDTAi

valorando una mezcla de v^ mi de disolución £ y al de di

solución 5, potenciómetricamente,yy calculando de acuer

do con,

^ ®oo ~ ̂  v^ " ̂oo

donde v^ es el volumen equivalente y la concentración dé

la disolución valorante, 4.

finalmente, a partir de acetilacetona recién destilada,

de 6, y de 1, se prepararon las disoluciones y S2 óe com

posición,

mM Bq mM. mM

2.94 4.73 38.45 . 8.13

Sg 2.96 4.76 10.81 2.27



(Vo + V).10

.  Ye = - 2.90 mi
V mi

j  i i ■

8

Pigara 5.1: VO^^- (KCI 3í, 25 ^C) Valoración de por el método-de Gran
15' i 6
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patos experimentales

La calorimetría se llevó a cabo, de acuerdo a'la técni

ca descrita, valorando, v^(=l00.0l) mi de las disoluciones

y Sg» respectivamente, colocadas en el vaso de reacción, me

diánte adiciones sucesivas de v al de disolución 4.

Los datos primarios (v^, 0^, iíj,, v, A q), apa

recen tabulados en la parte superior y en las columnas 1 y

2 de las Tabla 5.1 y Tabla 5.2; las columnas 3i 4, 5 y 6

representan, respectivamente, los compuestos VOC"*", (OH)VOC,

YOC2 y HC.

Tabla 5.1

V0=1.000l0E+02 mi

ho=-ao==2.9366oE-03 B0=4.72650E-03 C0=3.84519E--02 HT=-AT=--1.0016(

? Q EXP C 011 C-111 C 012 C 101

1.20 1.671 2.865 0.003 0.288 34.552

2.40 1.687 2.954 0.004 0.356 33.881

3.60 1.711 3.026 0.005 0.451 53.182

4.80 1.709 3.065 0.007 0.587 32.444

6.00 1.747 3.039 O.OlO 0.788 31.651

7.20 1.767 2.897 0.014 , 1.090 30.780

8.40 1.829 2.579 0.020 1.531 29.812

9.60 1.850 2.045 0.028 2; 135 28.740

10.80 1.905 .. 1.307 0.040 , 2.887 27.585

12.00 1.779 0.422 0.054 3.742 26.573

mi
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Tabla 5.2

V0=1.000l0E+O2 mi

H0=-AO=2.95990E-ü3 Bü=4.76400E-03 C0=1.08080E-02 fíT=-AT=-1.02282E-0l M

mí5 ■'■  y. ,Q EX? C 011 C-111 C 012 C lOl

1. 20 1.644 1.915 0.003 0.072 8.6I7:

2.40 1.65o 2.147 0.005 0.102 8.198

3.6o 1.665 2.415 0.008 0.153 7.703

4.83 1.748 2.7o6 0.013 0.247 7.095

6.00 1.723 2.941 0.025 0.412 6.406

7.20 1.754 3.006 0.050 0.724 5.57a

8.40 1.838 2.731 0.102 1.240 4.655

9.6o 1.882 2.090 . 0.200 1.935 ^3.100

10.80 1.922 1.203 0.370 2.696 2.788

12.00 1.797 0.189 0.656 3.408 1.989

Interpretación de los datos

Los datos fueron interpretados mediante el programa Le

tagrop-Kalle suponiendo el modelo (p, q, r, ^^^Ppqr)»

(P» (~1» 1| 1) (o» 1» 1) (0> If 2)

1®^ Ppqr 3.46±0.11 8.85^0.03 16.42±0.07

19
dn KCl 3M y 25 pC» propuesto por M., Goncalves, ̂

como quiera que, se disponía de buenos valores para los

calores de formación del agua y de la acetilacetona, Cveanse
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líneas 2 y 5 4® 1®. Tabla 5.3}» se tonaron como invariantes

en el tratamiento de los datos.

Se puede observar, ̂pigura 5.^ diagramas de distribu-.

ción de especies, que el complejo HOVOC solo existe en con

centración apreciable en la relación 2/1 ; en consecuencia

se procedió a minimizar los datos correspondientes a dicha

relación con lo que se obtuvieron los parámetros tabulados

en la columna 3 (Tabla 5.3).

Fijado el valor de se procesaron los datos de

la, relación 8/1 obteniéndose para L ^ ^012 valo
res que aparecen en la columna 4.

Finalmente, introduciendo ciertos errores, KS, en las

concentraciones analíticas y A^» se procedió á re-

finar los valores encontrados procesando conjuntamente los

datos de ambas relaciones. Se obtuvieron así , columna 5 »

los valores que se dan como definitivos. -

Comparados con los valores calculados a partir de la

ecuación de yant'Hoff: L "" 3 Kcal/mol-; L Kcal ,
mol son los obtenidos por calorimetría,ligeramente supe

riores. Deben tenerse en cuenta las diferentes escalas de

actividades usadas, así como el hecho de que el cálculo a

partir de la variación de las constantes de equilibrio con

la temperatura está sujeto a considerable incertidumbre.



% B

50-

% B

(HO)VOC

voc"*"

VOC2

2 +
VO

t7

-  2.5 3.0 -log h

50-:

R  8/1

(HO)VOC R  2/1

5.0

-log h
Figura 5.2 s calorimetría; ATA (KCl 3M, 25 eC)

Diagramas de distribución de especies



Tabla 5»3

11 O

( p» q». - ) A. H■pqr

(-1, O, O ) 13.70t0.03

( 1, o, ,1 ) -5.47Í0.09

13.70

-5.47

13.70

-5.47

13.70

-5.47

(-1, 1, 1 )

( O, 1, 1 )

C O» If 2 )

"  i Q)

-20.8± 2

- 7.7Í0.4

-15.6±ü.l

0.03

-20.8 -19 í 1

- 7.6±o.2 - 6.5Í0.4

-16.3Í0.2 -14.3±0.4

0.04 0.04

La siguiente información resvune el conjiuito de reaccio

nes y los correspondientes parámetros termo dinámicos:

He acción A G
Kcal/mol

Ah
Kcal/mol

A S
u. e.

70^"*"+ C~ + H^O V- HOVOC + H"*"
G~ v==- ¥00"^

¥0^\ 2C~ v==- VOCo

-5.0±0.1

-I2.p7±0.04

-22.40±0.07

-6.1±1,5

-6,5±o.4

-14.3±0.4

-4-5

19±1

27±1
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6,1 Correlaciones termodinámicas

por cuanto la variación de energía libre que acompaña

a una reacción, ^ G (= A. H - T A S)f es una medida de la

estabilidad de los productos formados, en él caso de la hi

drólisis de un ión metálico,

q B > p fí20 ^===^ \(0H) + p H

A. G debe ser una medida de la acidéz del catión, en tan
" pq

to que A H t salvo las diferencias de energías de solva-
pq

táción, debe representar una medida de la energía del enla

ce (B - 0) del complejo en disolución, si bien ésta última

estaría mejor reflejada por , - A » cambio medio de en-
q  pq

talpia para la reaccxón.

qB + p. oh" ==^ B^(OH)p

Ya qué la energía del enlace (B-O) debe representar,

en cierta medida, la estabilidad del complejo, independien

temente del efecto entrópico, las variaciones de Ah^^ pa

ra una serie de cationes dados deben seguir el mismo sentid

do que Ag^„.^
p q

Conviene, a efectos de presentar la correlación exis
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jOK
pq

tudes se determinath por métodos experimentales directos e

tente entre y Ací t hacer resaltar qne ambas ma^ni
pq pq

independientes.

Cuando se traza - Ah^^ frente a i Aq i se obtie
q  pq q pq

ne la,distribución de la pigura ó.l.

Dado que,

I  = I < f '^\o ̂  1 ̂  W

tal distribución sugiere que el término que figura entre

paréntesis sea constante o bien que T A Sp<^- P A % jj.
puesto que,

A Sp^ ~ S^(prpductos) -^1 S°(reactivos)

y teniendo en cuenta que la entropía de los iones es baja

cuando son pequeños y particularmente cuando tienen mucha

carga, no es posible admitir el segundo güfú&á-tó""*» de he#

cho la combinación de iones de carga elevada pero opuesta

en una reacción de formación de complejos tiene un cambio

de entropía positivo grande, gn consecuencia debe admitir

se que A es constante e independiente del ión metáli

co B.



116

para qus este ;5npTiie,&¿5Ío se cumpla es aecesario que el

orden de las entropías de los productos, Sp^» sea el mismo

que el correspondiente al de los cationes, S , es decir ,
s

que los hidroxocompleJOS mantengan la misma secuencia en la

capacidad ordenadora sobre las moléculas del disolvente que

2
los cationes de donde proceden. Esto debería ser cierto ,

particularmente, para los complejos octaédricos de los me

tales de la primera serie de transicién ya que todos presen

tarían un caparazón idéntico frente a las moléculas del di

3 4
solvente, *

.De datos de y S„ _ tomados de la bibliografia^y de
13 rl^O

6Spq experimentales , se ha estimado el ordenamiento,

Pe^íOH)^"^ :> Se^COH)^"^ > Be^OH^"^ > Pe^COH)^"^ ;>

Mi^COH)^"^^» FeOH^^ ^ Cd^OH^^ >> Cu^COiD^^"^ >

GdOH"^ > Hg20íí^'^ >> Pb^(OH)^'''^
que confirma lo dicho.

por otra parte, puede observarse,( Figura 6,]), que a
medida que aumenta la ba©icidad del catión, su"situación

se aparta de lia:, disposición de los cationes mas ácidos, rec

tas de pendiente 1, lo que implicaría un mayor peso de S

en estos casos y que el término entre paréntesis, ecuación

(6.1), no es estrictamente constante. Conocido es el hecho

de la estabilización de los complejos por efectos entrópi^



ÍAH°"q^Hpq

- 15 -

©

6

O

0

e

Pilq

0.5

1.0

1.5

1.7

2+CüO2)5(0H)4"^ ®

(002)2(0^^)

« P'^eíoH)^

T.(OH)^

Be 2°^

iHÍ4(0H)^

íro(GHr?

,©CU2(0H)2

® Cd^(OH)^

10 ±ag 15
Figura 6,1 • Correlaciones termodinámicas

tíidroxocomplejos
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eos, especialmente con campos ligando débiles donde los e-

fectos entálpicos son relativamente pequeños.

Comentaremos, por último, la peculiaridad de la dis

tribución en franjas paralelasque, aunque pudiera sorpren

der, es-lógica, por ser As prácticamente constante , la

ecuación (6,1) define rectas de pendiente 1 cuya ordenada

en el origen depende de la relación p/q ,

Hablaremos ahora sobre posibles relaciones termodiná

micas en la formación de complejos de iones metálicos con

bases conjugadas de ácidos débiles, cuando un ión metálico

B, reacciona con un ácido débil HC para formar uno 6 varios

complejos de acuerdo al siguiente esquema,

q B + r HC + (r-p) H

(las cargas se omiten por brevedad)^ es lógico pensar que en

tre la variación de energía libre, A.G^^^, que acompaña a
dicha reacción, y A.H _ variación de la entalpia correspon

diente a la reacción.

p H + q B + r C v===- fí B C-a. p q-r

exista una relación similar a la observada entre Ag y
pq

en el caso de la hidrólisis. :
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En efecto, si de manera similar a la energía de diso

ciación media D(B-O) definida como 1/nr de la entalpia de

ia reacción en fase gaseosa,

BCj. B + r C

donde n es el número de enlaces (E-0) por ligando C, se de

fine una energía de disociación media d(B-O) para la reac

ción similar en disolución acuosa, se encuentra para el ca

so de un grupo de acetilacetonatos,Cd.esafortunadsunente hay

poca información)^la secuencia siguiente,

j-

:•> .. cu^"^ ui^+

i  105 77 42 103

d  5,5 ■ 3,6 2,5 2,0

que muestra una tendencia lineal excepto para el Ni cuyo 3

ha sido obtenido, a nuestro parecer, en base a consideracio

nes muy complicadasT^^^^* ̂ ^^^

Si la energía media de disociación del enlace en diso

lución, d, es una medida de la estabilidad, A.G'^j. deberá
seguir la misma tendencia que d.
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cuando se traza. Ah frente a A G* (= A G +12.8r)
pqr pqr pqr '

de la reacción apropiada, en el-caso de los acetilacetona

tos se obtiene, ̂Figura ó,^, una distribución similar a la

de la iFigura 6.1.

De nuevo se observa la correspondencia entre las esta

bilidad mas alta y la mayor acidez del catión, y la pecu

liaridad de la, distribución en franjas paralelas de pendien

te 1, como si también aquí As fuese independiente del

catión.

Finalmente, podríamos decir que trazados conjuntos pa

ra sistemas formados por diferentes ligandos, podrían ser

utilizados como medio de visualizar la diferencia de ener

gía necesaria para la estabilización de dos complejos"simi

lares, es decirjla energía necesaria para sustituir an li

gando por otro, así como la diferente contribución relati

va de los efectos entllpicos y entrópicos.,

A continuación se comparan los valores de y

para las reacciones de formación de los complejos yoc"*" ,

yOC2» HOVOC y (H0)2(V0)2-

^^par ^ Kcal/mol
+ c" VOC*^ - 6.5' 3.3

VO^"*" + 2 c~ ̂  VOCg - 14.3 3.6
C~ + oh"' HOVOC - 19 ' 6.3

2 VO^"*" + 2 HO" (H0)..(Vü)5'^ - 13.1 6.6



*^13 qr

VOC2 w

©CuC

Jigura 6,2

5  10 AGpqr
Relacxones termodinámicas

Acetilacetenates

PH + qB + re H B C

q B + r HC ̂ ==2= H

^ ̂  ̂

 B C + (r-p) H

Ae* = Ag + 12,8 rpqr pqr ̂
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GÜl^CLUSlOJilES GENERALES
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. COJslCLUSlÜJáKS GEIÍhRALKS

l2 Se cons truye vm oat-lorime tro isoper ibólico de entorno

isotármico con las siguientes características: .

a.- Capaz de medir desde 0.5 ± 2 ̂  cal,, hasta 20 t

0.5 $ cal.

b.- Registro automático dé temperatura,

o,- sistema automático de inyacción de reactivo,

d,- Sistema de calibración eléctrica provisto de una

fuente de intensidad constante, I ̂  lOO JflA» con

precisión superior al 0.02 y control automáti

co del tiempo de calibración,

e,-r Sistema automático de enfriamiento por evapora

ción de eter en el interior de una trampa coloca

da en él interior del vaso de reacción,

f,- Vaso de reacción provisto de elementos de entra

da y salida de gases para trabajos especiales en

atmósfera inerte.

2s se determinan los calores de reacción en la acidifi

cación de cromatos, CrO^~ , en KCl 5M y 25 eC> y se
obtienen los siguientes resultados,

a,- Z ̂  1

Cro^~ + h"** HCrO^ ^%i = ~ 0.7±0.2 Kcal/mol

2 CrO^" + 2 ==^ + H2O AH22=-5.70±0.lQ Kcal/mol
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.  b.- z >1 ,

por primera vez se hace la observación de un efec

to endotérmico. Los datos serS,n utilizados para el

esclarecimeinto de la composición del sistema en

.  esta región (trabajo en prensa),

3s padas las ventajas sobre el método basado en la ecua

ción de vant»Hoff,

d In K _ Ah^
di, R

se estudia la aplicación del método calorimétrico, u

sando el calorímetro construido, en la determinación

"directa de Afí para una serie de reacciones que pue

dan ser encuadradas en el esquema general,

P A + q B + r C íí=- A^B^C^

tales como:

a.- Hidrólisis de iones metálicos

b.- neutralización de ácidos débiles

c.- Complejos de iones metálicos

encontrando que. si bien los datos son suceptibies de

tratamiento gráfico, es recomendable el uso de méto

dos de computación digital para lo cual puede emple

arse la función,

A  C, (pM,r,

y usar como criterio de bondad que sea mínima la fun
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^ \ 2cián, U = 2] (A Q - A )

4o Se determina el calor de ionización del .H^O en KCl 3M
y 25 90,

+ oh" H2O ^ % O -13.70±0.10.Kcal/mol

valor que confirma la secuencia experimental de las

variaciones de A H,

el" ^ NO.r > Cío,"
3  4

Li"^ > Na"^ > K"^

5e Xa interpretación de los datos calorimétricos para la

hidrólisis de Vanadio (ly) en KGl 5M y 25 50,^condu

cen a los siguientes resultados;

a,- Las valoraciones entálpicas de las disoluciones .

hidrolizadás:- se llevaron a caho dentro de lími

tes de concentración y pH donde solo existen los

complejos yo(OH)"*" y ( VO) 2(0H) •

h.- Dada la pequeña concentración de yoíOH)"*" no fue
posible obtener valores confiables de A

c.-

¥0^"^ + H2O ^ YOCOH)"^ ^ %1 < Kcal/mol

^ ¥0 '*^ 4- 2 H2O -v- (¥0)2(0H)2^ + 2 A H22='14.30±0.05 Kcal/mol

6p Se determinan las entalpias de reacción correspondien

tes a la hidrólisis de yanadio (lll) en KGl 3M y 25 PC,
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y se obtienen los siguientes resultados,

a.- ¡Dentro de los límites de concentración y pH en que

se realizan las valoraciones entálpicas, solo exis

teñios complejos yo y

b.-

7^"'" + H^O yofí^"^ + Ah^^=6.55±0.15 Kcal/mol

2 7^"^ + 2 H2O ̂  72(0H)2^"^ Ln 13^0.12 Kcal/mol

i o La interpretación de los datos calorimátricos en la a

cidificación de iones oxalato en KCl 3M y 25 SC, con

dujeron a los siguientes resultados,

020^^ + H"*" HC204'" A %q]_=-0.18±0.03 Kcal/mol

2  ̂2^2°4 AH2qi=-1«69±0.03 Kcal/mol'

8g Se determina el calor de neutralización de la acetila

cetona en KCl 3M y 25 ec,

HC + oh" X— H2O + C" Ah = -8.23^0.08 Kcal/Mol
o bien,

H"^ + C~ HC A Hj_Q3_=-5.47±0.09 Kcal/mol

9~ Se hace un estudio calorimétrico de los complejos del

ión yo^"'" con la cetilacetona en KCl 3M y 25 PC», que
conduce a los siguientes resultados,

70^"^ + C~ Ñ==^ 700"^ AHqj^2_=-6.5-0.4 Kcal/mol
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VO^"^ + 2 c~ ,V0C2 , ^^012 -14.5±0.4 Kcal/mol

¥0^"^+ C~+ (OH)yOC -19±l' Kcal/mol

lo 2 ; Se encuentran correlaciones linéales entre Aü^^, cam
P9. ~

bio de entalpia para la formación de un mol de oomple

Jo (P» (l) acuerdo a la reacción,

q  + p oh" =?=^ (OH)

y A g , cambio de energía libre para la formación de

un mol -de (p, q) de acuerdo a,

q  + p H2O Ñ=^ (OH)^B^^"^ + p H"^

lio Se pone de manifiesto la correlación lineal que pare

ce existir en los acetilacetonatos de iones bivalen

tes, entre la energía de disociación media, D (B - O),

definida como l/2r del cambio de entalpia para la re

acción en fase gaseosa,

BC^"^ ?= B^"^ + r c",

y la energía de disociación media d (B - O) definida

de análoga manera para la reacción apropiada en diso

lución.

12 s Se encuentran correlaciones lineales entre Ah y
A  / A Pqrü Gpqj. (= ü Gpqj,+ 12.8 r) en la formación de acetilace
tonatos de acuefdosa las reacciones,

p H"^ + q B^"*" + .r c" H B 0
p 4. ¿

~  q + r HC V- + (r-p)
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