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PRESENTACION

En esta obra se reúne una serie de experimentos de laboratorio
agrupados en grandes áreas definidas de acuerdo con su importan
cia temática. Ellas corresponden a capítulos que se desarrollan usual-
mente en cursos universitarios de Química Fundamental o Básica;
también puede utilizarse parte del material expuesto en cursos de
Termodinámica. Sin embargo su mas grande aplicación está en el desa
rrollo de los cursos de Fisicoquímica Introductoria que forman parte
de los programas de las carreras de Química, Farmacia e Ingeniería
Química. En todas las prácticas se da una breve introducción a los
fundamentos de la misma y las instrucciones detalladas que permi
ten a los estudiantes realizar la experimentación necesaria. El trata
miento de datos, el cálculo de resultados y los demás productos que
pueden obtenerse de la práctica son descritos también para cada una
de ellas. La ampliación de la parte de fundamentos teóricos y expe
rimentales puede conseguirla el usuario en las referencias que se ci
tan al final de cada capítulo.

La mayoría de los montajes experimentales son sencillos y no re
quieren instrumentación costosa. Todos han sido ensayados y utiliza
dos en la Facultad de Ciencias de la Universidad Nacional de Colom
bia por losautores. Se ha evitado, en la medida de loposible, el uso de
componentes costosos o de difícil consecución en el mercado. Estose
aplica también a los reactivos que se recomiendan para conformar los
sistemas estudiados.

Cada práctica ha sido diseñada o adaptada para que una pareja
de estudiantes pueda desarrollarla en un período aproximado de cua
tro horas. Por ello algunos experimentos han sido divididos en dos
partes, cada una de las cuales debería ser realizada por un grupo.En
algunos casos para una misma práctica se sugieren varios sistemas
que pueden ser estudiados por distintos grupos de estudiantes. Se pre-



tende con ello tener información suficiente para comparar comporta
mientos diferentes. Un ejemplo de esto es el tratamiento de las desvia
ciones a la idealidad de soluciones binarias. Se ha tratado de conse
guir que los resultados del desarrollo de un área completa pueda ser
aprovechado por la totalidad de la clase.

Los experimentos, en la medida de lo posible, se complementan
dentro de un área; lo mismo puede decirse de los diferentes sistemas
que se usan en una determinada práctica. La discusión de resultados
en un seminario por área con participación de toda la clase, se ha uti
lizado como un factor de integración.

Los autores han utilizado el material presentado en cursos de
Fisicoquímica para las carreras de Química y de Farmacia durante va
riosaños. Elenfoque que se ha adoptado obedece al propósito de dar
al estudiante una visión integrada teórico práctica de los tópicos que
se estudian. Por esta razón el número de prácticas es limitado; su
escogencia ha sido estricta y su distribución por áreas no sigue los
lineamientos mas convencionales.

Se han reunido varias fuentes de información como son los textos
que se consiguen en el área, material que se ha desarrollado en el De
partamento de Química de la Universidad Nacional a lo largo' de
muchos años por profesores del áreade fisicoquímica y en especial los
experimentos que se publican en el Journal of Chemical Education.
Varias de las prácticas han sido desarrolladas por los autores de este
libro yhan aparecido en la literatura.

Los autores desean expresar sus agradecimientos a los grupos de
estudiantes y a los auxiliares de enseñanza por su colaboración en el
desarrollo de este trabajo. Así mismo a la señora Olga Niño por su
paciente trabajo en la transcripción de los textos. Un reconocimiento
muy especial merece la Academia Colombiana de Ciencias Exactas,
Físicas yNaturales yel Doctor Santiago Díaz-Piedrahita por el apoyo
y acogida que dieron a la publicación de esta obra.

L.H.B.
C.M.R.

Santa Fe de Bogotá, D.C. Enero de 1996
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1. VARIACION DEL VOLUMEN DE UN GAS CON LA PRESION

La Ley de Boyle establece que cuando la temperatura y el número
de moléculas de un gas permanecen constantes, el volumen ocupado
por él varía en forma inversamente proporcional a la presión que se
ejerce sobre el gas.

Si en un capilar que tiene un extremo abierto se introduce un poco
de mercurio, una cierta cantidad de aire quedará atrapada entre el ex
tremo cerrado del capilar y el mercurio y el volumen ocupado por el
aire será función tanto de la temperatura como de la presión. Si se
mantiene la temperatura constante, las variaciones en la presión pro
ducirán cambios correspondientes en el volumen ocupado por el aire,
que se manifestarán como cambios en la longitud de la columna de
gas, ya que el radio del capilar se supone constante

Cuando el capilar se encuentra colocado horizontalmente, la pre
sión ejercida sobre el gas será únicamente la presión atmosférica. Si
se cambia la posición a una vertical por ejemplo, con el extremo abier
to hacia arriba, el aire tendrá que soportar además de la presión at
mosférica, la presión ejercida por la columna de mercurio. En conse
cuencia, el aire ocupará un volumen diferente al anterior

De esta forma, variando la posición del capilar y midiendo siem
pre el ángulo <p respecto a la horizontal, puede determinarse en cada
caso la presión ejercida por la columna de mercurio expresada en
mm de Hg mediante la ecuación:

"s = setnp
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en donde es la longitud de la columna de mercurio.

La presión total ejercida sobre el gas será entonces la presión at
mosférica más ( o menos) la presión ejercida por la columna de mer
curio cuando se encuentra encima (o debajo) del aire encerrado.

A- Tubo capilar de vidrio

B- Escala graduada en
milímetros

C- Termómetro

D- Eje

E- Columna de mercurio

Figura 1.1
Aparato para el estudio de la Ley de Boyle.

PROCEDIMIENTO

Revisar quela columna de mercurio, la cual debe tener una longi
tud de 7a 10 centímetros, no estéseparada. Siesto ocurre debe unirse
con la ayuda de un alambre.

Medir con una regla la longitud de la columna de mercurio y la
longitud de la columnade aire cuando el capilar está en posición ho
rizontal (0 = 0°). Anotar la temperatura.

Sistemas Gaseosos 13

Repetir el procedimiento anterior colocando el capilar en posición
vertical con el extremo cerrado abajo y luego ir variando en 10° el án
gulo respecto a la horizontal hasta tener el capilar en posición vertical
con el extremo cerrado hacia arriba

Los cambios en la posición del capilar no deben ser bruscos con el
fin de evitar la separación de la columna de mercurio o su salida del
capilar. Además debe tenerse laprecaución de no tocar el capilaren el
sitio en que seencuentra elaireencerrado, para evitarcambios de tem
peratura que afectarían las lecturas.

CALCULOS

Determinar en cada caso la presión ejercida por la columna de
mercurio en milímetros (Png) V presión total ejercida sobre el aire
encerrado.

En una tabla registrar los valores obtenidos para ángulo del capi
lar (0), longitud de la columna de aire en cm (L^.J, presión ejercida
por el mercurio en mm (Phs) VPresión total en mm (Pjp,ai)- Incluir la
temperatura promedio a la que seefectuaron las medidas.

Construir una gráfica depresión total ejercida sobre elaire en fun
ción del inverso de la longitud de la columna de aire.

EL EFECTO DE FLOTACION Y SU RELACION CON
TEMPERATURA

De acuerdo con la Ley de Charles-Gay-Lussac, a presión constan
te, el volumen de un gas varía linealmente con la temperatura.

Si dicho gas se encierra enunmedio deelasticidad constante, como
podría considerarse en primera aproximación una bomba de caucho y
se coloca dentro de un termostato, la fuerza boyante ejercida por el
agua sobre la bomba, la cual depende del volumen ocupado por el
gas, será entonces directamente proporcional a la temperatura. Adi
cionando pesasconocidas, elbalón se sumerge en un termostato a una
profundidad aproximada de 8 centímetros para que la fuerza de de
formación ejercida por el agua sobre las paredes de la bomba pueda
considerarse despreciable. Al aumentar la temperatura llega un mo
mento en que la bomba sube la superficie. Aesa temperatura puede
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considerarse que se ha alcanzado un equilibrio entre la fuerza que
empuja hacia abajo el balón debido a las pesas y la fuerza boyante que
tiende a llevarlo a la superficie'^'. En consecuencia :

F = Fpesas boyante total

El agua, además de actuar sobre el balón, lo hace también sobre
las pesas adicionadas. Entonces :

F = F + Ftota! boy batán boy pesas

o lo que es equivalente :

Peso total adicional = V^^,d'HjO + d'H,o

siendo d^^^la densidad del agua a la temperatura a la que se alcanza
el equilibrio de fuerzas y Vpesas el volumen ocupado por las pesas e
igual a:

V.
W,pesas

pesas —

pesas

Puede apreciarse entonces que empleando un gas, en este caso
eire, como substancia termométrica y la fuerza boyante sobre el balón
como propiedad mesurable directamente relacionada con el volumen

gas, es posible ilustrar el principio general de la termometría de
gases a presión constante.

procedimiento

Pesar ima bomba de caucho vacía, luego inflarla de modo que su
vo umen sea aproximadamente de 200 cm' y amarrar en el extremo
un trozo de alambre previamente pesado.

En un termostato a temperatura ambiente colocar la bomba e ir
adicionando pesas conocidas hasta que labomba sesumerja. Median
te una resistencia y con muy buena agitación calentar al baño hasta
que la bomba suba a la superficie. Registrar la temperatura observa
da, el peso total adicionado, así como el material de las pesas.

ÍM!
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Repetir el procedimiento anterior, adicionando cada vez pesas de
1 o 2 g hasta alcanzar una temperatura de aproximadamente 40°C.

En caso de no disponer del valor de densidad de las pesas ella
puede determinarse de manera simple mediante el Principio de
Arquímedes, es decir midiendo el volumen de agua desplazado por
un peso conocido del material cuya densidad se desea averiguar.

Figura 1.2
Montaje experimental para estudiar el efecto de flotación.

A- Recipiente de vidrio

B- Balón de caucho

C- Pesas

D- Termómetro

E- Motor de agitación

F- Resistencia eléctrica

G- Nivel de agua

CALCULOS

Determinar para cada temperatura, el peso total adicionado a la
bomba incluyendo el peso del alambre al que se amarran las pesas.
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Con los datos de densidad de las pesas (Tabla 1.2) y su peso real,
hallado experimentalmente, así como la densidad del agua a las res
pectivas temperaturas, determinada por interpolación gráfica a partir
de los datos que se dan en la Tabla 1.1 y el peso total adicionado a la
bomba, determinar el volumen de aire a cada temperatura.

Construir una gráfica de volumen de gas en función de la tem
peratura.

Tabla 1.1: Densidad del agua

T(°C) d(g/cm')

4.0 0.99997
10.0 0.99970
15.0 0.99910
20.0 0.99821
25.0 0.99705
30.0 0.99565
40.0 0.99222
50.0 0.98804

H)

Material

Bronce

Acero-Cromo

Tabla 1.2: Densidad de Pesas

8.4

8.0

Estos valores fueron determinados experimentalmente en el La
boratorio de Investigaciones Básicas, Universidad Nacional.

3. VARIACION DEL VOLUMEN DE UN GAS CON LA
TEMPERATURA

Gay-Lussac encontró que el volumen ocupado por un gas varía
en forma directamente proporcional con la temperatura, cuando la
presión se mantiene constante.

Al colocar una pequeña cantidad de mercurio en un capilar que
tiene un extremo cerrado, queda atrapada una cierta cantidad de aire
que ocupará un volumen dependiente de las condiciones de presión y

Sistemas Gaseosos 17

temperatura. Si se mantiene en posición horizontal de modo que la
columna de Hg no ejerza ninguna presión sobre el aire encerrado y se
coloca el capilar en un baño termostatado, se observa que al incremen
tar la temperatura, aumenta la longitud de la columna de aire encerra
do o lo que resulta equivalente, aumenta el volumen que ocupa ya
que se asume que el radio del capilar es uniforme'^-^'.

Cuando se busca analizar la variación del volumen con la tempe
ratura a diversas presiones, puede cambiarse la posición del capilar a
una misma temperatura y observar el volumen correspondiente. Si el
proceso se efectúa a varias temperaturas y se emplean siempre las
mismas posiciones para el capilar, es posible ver el efecto de la presión
en la relación V-T.

En este caso la presión total ejercida sobre el gas deberá calcularse
teniendo en cuenta la presión atmosférica y la presión ejercida por la co
lumna de Hg. como se explica en la experiencia 1.

ri' • 'I' ' 'I' i'i'i'i'i'i'i'i' 'i'i'n

Figura 1.3
Equipo para medir la variación del volumen de un gas con la

temperatura.

A- Chaqueta de vidrio E- Termómetro

B- Tubo capilar F- Entrada de agua

C- Escala graduada en milímetros G- Salida de agua

D- Mercurio
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PROCEDIMIENTO

Verificar que la columna de mercurio dentro del capilar no tenga se
paraciones; si las hay debe unirse con ayuda de un alambre.

Colocar el capilar dentro de una camisa termostatada a tem
peratura ambiente y dejar un tiempo suficiente, 5-10 minutos,
para alcanzar equilibrio térmico. Registrar la temperatura y la
longitud de la columna de aire, Si el capilar no está en posi
ción horizontal debe registrarse también la longitud de la colum
na de mercurio L„ y el ángulo ^ que forma el capilar respecto a
la horizontal. ®

Cuando se quiere analizar el comportamiento V-T a varias pre
siones, sedebe variar la posición del capilar y en cada caso anotar L
y el ángulo (f>.

aire

Repetir elprocedimiento anterior a varias temperaturas en un ran
go entre temperatura ambiente y 45°C, teniendo la precaución de es
perar en cada caso el tiempo necesario para que se alcance el equili
brio térmico.

CALCULOS

Determinar la variacióndel volumen en función de la temperatu-ra a partir de una gráfica de la longitud de la columna de aire en el
en función de la temperatura. Si se conoce o puede medir el

radio del capilar, puede calcular elvolumen de aire a partir de la lon
gitud de la columna.

Hallar la presión efectiva, (en milímetros de mercurio) que actúa
®®bre la columna de aire en caso que el capilar no se encuentre en
posición horizontal (ver experiencia 1).

Si estudia la variación del volumen con la temperatura a varias
presiones, dibuje lascorrespondientes gráficas en el mismo papel para
analizar el efecto de la presión.

Sistemas Gaseosos 19

4. VARIACION DE LA PRESION DE UN GAS CON LA

TEMPERATURA

La presión ejercida por un gas varía linealmenté con la tempera
tura, cuando su volumen se mantiene constante y el gas presenta un
comportamiento ideal.

Al introducir una pequeña cantidad de mercurio en un capilar
que tiene un extremo cerrado, queda encerrada una cierta cantidad de
aire cuyo volumen será función de las condiciones de presión (Pj) y
temperatura (T.) del laboratorio, como se indica en las experiencias 1
y 3W.

Al variar la temperatura, el volumen ocupado también cambia.
Puede entonces medirse la presión que es necesario aplicar para que a
la nueva temperatura (Tj), el sistema vuelva a ocupar el volumen (Vj)
que tenía inicialmente

Esta presión será igual a la presión P^ ejercida por el gas a la
temperatura T^, cuando el volumen se mantiene constante. Asumien
do que el radio del capilar es constante, la longitud de la columna de
aire será directamente proporcional al volumen ocupado por el gas.

o E

M
A- Manómetro de mercurio

B- Jeringa

C- Llave de tres vías

D- Chaqueta de vidrio

E- Tubo capilar

F- Mercurio

G- Marca de aforo

H- Termómetro

1- Entrada de agua

J- Salida de agua

Figura 1.4
Montaje experimental para medir la variación de la presión de un gas

con la temperatura.
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Colocar el capilar al cual se le ha adicionado el mercurio en una
camisa termostatada provista de un termómetro. El extremo abierto
del capilar está conectado a una llave de tres vías, una de las cuales va
a una jeringa y la otra a un manómetro de tubo abierto, como se indica
en la figura 1.4.

Iniciar la experiencia a 20°C; dejar que el sistema alcance el equi
librio térmico y determinar la longitud de la columna de aire, a
presión atmosférica.

Aumentar la temperatura en 5°C y una vez que el sistema alcance
elequilibrio, ejercer mediante la jeringa, la presión necesaria para que
la longitud de la colunma de aire vuelva a adquirir el valor inicial.
Registrar la lectura del manómetro y la del termómetro.

Continuar la experiencia efectuando variaciones de temperatura
de aproximadamente 5®C, hasta llegar a 50°C.

CALCULOS

Registrar en una tabla los datos de presión en función de tempe
ratura y anotar el valor de la longitud dé la columna de aire.

Construir una gráfica de P (mm) vs temperatura (°C) y a partir
ella, analizar elcomportamiento del sistema.

5. DENSIDAD Y PESO MOLECULAR APARENTE DEL AIRE

de

Cuando se trabaja a presiones bajas, como puede considerarse la
presión atmosférica, la mayoría de los gases se ajustan al comporta
miento previsto por el modelo de gases ideales y en consecuencia
cumplen su ecuación de estado.

PV = nRT =-^RT
M

Si las condicionesexperimentales permiten mantener la presión y
el volumen ocupado por el gas constantes, es posible hallar a varias
temperaturas la cantidad de aire presente en un volumen dado y con
ello determinar tanto la densidad del aire como su peso molecular pro
medio.

(II
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PROCEDIMIENTO

La experiencia se realiza usando una celda de vidrio de volumen
conocido. Si no se dispone de la celda puede emplearse un erlenmeyer
al que se le pueda ajustar herméticamente un tapón de caucho provis
to de una llave que conecte el sistema con la atmósfera'®'.

B —

Figura 1.5
Montaje experimental para la determinación de la densidad del aire.

A- Plancha de calentamiento

B- Recipiente para el baño de agua

C- Termómetro

D- Celda o Erlenmeyer

E- Llave

F- Agitador

G- Nivel del agua
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El volumen del recipiente tapado puede determinarse, pesando el
recipiente vacío y lleno de agua y utilizando la densidad del agua a la
temperatura de la calibración

La primera lectura se efectúa a temperatura ambiente, la cual se
mide con precisión no inferior a 0,1®C. Cerrar la llave que conecta el
sistema con la atmósfera y pesarlo en balanza analítica.

Colocar el erlenmeyer limpio y seco en un baño termostatado, o en
vaso de precipitados con agua a temperatura ambiente, la cual se mide
con precisión no inferior a 0,1°C. Abrir la llave para permitir que salga la
cantidadde airenecesaria para mantener presión constante y dejar que el
sistema alcance el equilibrio térmico durante cercade 10 minutos. Cerrar
la llave y secar muybienel recipiente para luego pesarlo.

Repetir el procedimiento a cinco temperaturas más. La última
puedeser la correspondiente a la temperatura de ebullición del agua.

CALCULOS

1i El pesomolecular promediodel aire puede calcularse directamente
de laecuación deestado de los gases ideales :

pv = mrt
M

Para ello es necesario conocer la presión, en éste caso P^,^, que en
Bogotá es 560 mmHg, el volumen de la celda o el erlenmeyer , la
temperatura y el peso en gramos del gas confinado en la celda. Este
último valor requiere conocer el peso de la celda vacía, esto es, el peso
de la celda previamente evacuada, para poder restar este valor al dato
experimental de peso de la celda llena de aire.

SI nosedispone del peso de lacelda vacía, el peso molecular pue
de hallarse de manera indirecta empleando el método que se describe
a continuación :

La ecuación

PV = Jtí RT
M

Sistemas Gaseosos

puede transformarse así

MPV-

RT
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Donde, por las condiciones del experimento, PV es constante. R
es la constante de los gases y M el peso molecular del gas contenido en
el volumen V. En nuestro caso se asume que la proporción de los
gases que componen el aire no varía con la temperatura y que por lo
tanto M es también constante.

El peso w de aire contenido en la celda es igual al peso total del
sistema w,, menos el peso del sistema evacuado esto es w = (w^
Wy^c) • Así tendremos ;

MPV J_= (io,-zü^J
R T

o bien:

Tü = MPV JL + 10^
R T

Una gráfica de peso total del sistema contra Vj (T es la tempera
tura absoluta), tendrá como pendiente MPV/R; conociendo PV y R se
calcula M. También se puede calcular tomando un punto de la
gráfica y despejando el valor que se desea.

Con los datos obtenidos calcular la densidad del aire a las tempe
raturas a las que se desarrolló la experiencia. Interpolando en la grá
fica hallar el valor de la densidad a 25°C.

Calcular el valor que podría esperarse para esta densidad asu
miendo la ley de los gases ideales.

6. BICARBONATO EN ALKA-SELTZER

En este experimento se produce dióxido de carbono al hacer reac
cionar la mezcla sólida que constituye el Alka-Seltzer, con agua
acidulada. Apartir del volumen medido del gas que resulta, se puede
calcular el porcentaje de bicarbonato, asumiendo que todo el dióxido
de carbono proviene de esta substancia
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Figura 1.6
Aparato para la determinación del contenido de Bicarbonato de Sodio en

el Alka-Seltzer.

A- Biilbo nivelador

B- Bureta

C- Trozo de Alka-Seltzer

D- Agua acidulada

procedimiento

Se pesa una fracción de tableta de Alka-Seltzer de aproximada
mente 0,3 gramos determinando su peso con precisión de ± 0,01 g. En
el erlenmeyer se colocan 100 mililitros de ácido clorhídrico 1,0N. El
pedazo de tableta se amarra cuidadosamente con un hilo y se instala
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en el aparato que se muestra en la figura 1.6. El bulbo nivelador se
coloca de tal manera que en la bureta (de 100 cm' de capacidad), el
nivel del líquido esté en la última marca superior. Cuidadosamente se
pone en contacto el Alka-Seltzer con el agua, ladeando el erlenmeyer.
Tomar todas las precauciones para que no escape el dióxido de carbo
no que se produce, agitando continuamente hasta que no se observen
cambios en el nivel del líquido en la bureta. Cuando la reacción se
completa se mide el volumen de dióxido de carbono por medio de la
bureta. Para esto se tiene que mover el bulbo nivelador a fin de igua
lar la presión interna con la presión atmosférica. La temperatura del
laboratorio debe anotarse.

CALCULOS

Con los datos tomados: volumen de dióxido de carbono, peso de
tableta usado, temperatura y presión del laboratorio, puede calcularse
el porcentaje en peso de bicarbonato que contiene el Alka-Seltzer.

Deben hacerse todas las correcciones del caso para calcular la can
tidad de dióxido de carbono en condiciones normales.

Use la Ley de Dalton y la presión de vapor del agua a la tempera
tura del laboratorio, para encontrar la presión del dióxido de carbono.
La presión de vapor del agua a 20°C es 17.5 mm Hg.

En el cálculo anterior no se considera la pequeña cantidad de
dióxido de carbono disuelto debido a su baja solubilidad en agua y en
soluciones acuosas. Sin embargo, si se dispone del dato de solubilidad
del dióxido de carbono en la solución acuosa de ácido clorhídrico de la
concentración empleada, a la temperatura de la experiencia, es posi
ble hacer la corrección pertinente.

7. PESO MOLECULAR DE UN GAS

En esta experiencia se determina el peso molecular de un gas in
troduciendo una cantidad conocida del mismo en un balón cuyo volu
men se ha hallado previamente. Asumiendo que a las condiciones de
la experiencia el gas se comporta idealmente, puede entonces aplicar
se la ecuación de estado:

PV = nRT = jvRT
M
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PROCEDIMIENTO

En este caso se va determinar el peso molecular promedio del gas
utilizado para llenar encendedores de cigarrillos. El montaje experi
mental se muestra en la figura 1.7.

Se pesa el tanque de gas y se conecta al equipo que se encuentra
con la llave cerrada y con el balón desinflado completamente. Se abre
la llave lentamente y se permite la entrada de gas, hasta llenar el ba
lón. Enesemomento secierra la llave, se lee la presión en el manómetro
y se determina la temperatura. Con el balón lleno, se mide su períme
tro para calcular posteriormente el volumen

Una vez obtenidos los datos anteriores se pesa nuevamente el tan
que de gas, para hallar la cantidad de gas transferido al balón.

Figura 1.7
Aparato para la Determinación del Peso Molecular de un Gas.

A- Manómetro

B- Termómetro

C- Balón plástico

D- Fuente de gas
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CALCULOS

El peso molecular del gas se calcula por medio de la ecuación de
los gases ideales

PV = nRT = jt)RT
M

8. DETERMINACION DE LA CONSTANTE UNIVERSAL
DE LOS GASES

En esta experiencia se utiliza la Ley de los Gases Ideales con un
gas cuyo peso molecular se conoce para encontrar el valor de la cons
tante universal R de los gases.

PROCEDIMIENTO

Elmontaje essimilar aldescrito enlaexperiencia 7"PesoMolecular
de un Gas". Como fuente de gas se utiliza dióxido de carbono sólido
colocado en un tubo de ensayo a cambio del tanque de gas para encen
dedor «2-7).

Inicialmente se mide el perímetro del balón para hallar su radio y
calcular el volumen del mismo. Con este dato se puede hallar un
estimativo de la cantidad en gramos de dióxido de carbono necesaria
para llenar el balón.
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Figura 1.8
Aparato para la Determinación de la constante R.

A- Manómetro

B- Termómetro
C- Balón plástico

D- Fuente de gas.

Sobre la balanza se coloca un tubo previamente pesado y se adi
ciona una cantidad de dióxido de carbono sólido ligeramente mayor
quela calculada. Cuando, por gasificación del dióxido de carbono, se
alcanza elpeso requerido secierra el tubo y se conecta rápidamente al
sistema.

Cuando todo el dióxido de carbono haya pasado a la fase gaseosa,
se leen lapresión del sistema y la temperatura ambiente.

CALCULOS

"La constante Rsegún la ecuación de estado de los gases ideales
está dada por la expresión:

R =
PV

tiT

¡iííL
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En esta ecuación se remplazan las cantidades determinadas en la
experiencia y el peso molecular M del dióxido de carbono. La tempe
ratura T deberá expresarse en Kelvin, el volumen V en litros y la pre
sión P en atmósferas. Esta última se halla adicionando a la presión
atmosférica, el valor leido en el manómetro, teniendo en cuenta su
signo.
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INTRODUCCION A LA

TERMODINAMICA

TERMOMETRO DE GASES

El uso de los gases como fluido termométrico es de gran impor
tancia histórica en el desarrollo de la termodinámica y también en la
medida de temperatura con gran precisión y muy buena exactitud.

Apresiones muy bajas y temperaturas relativamente altas los ga
ses tienden a comportarse como gases perfectos y por lo tanto obede-

I'.cen la ecuación:

PV = nRT

Si la anterior condición se cumple, se obtiene una clase de fluido
termométrico con la cual se puede construir un termómetro cuyo com
portamiento no depende de la substancia que se use en el caso parti
cular. Cuando los instrumentos de medida de que se dispone en el
montaje experimental de un termómetro de gases son lo suficiente
mente sensibles y el montaje mismo es adecuado, los datos experi
mentales reflejarán elhecho deque los gases reales sedesvían delcom
portamiento ideal. Si esta situación se da, hay que proceder a hacer
las correcciones necesarias.

El termómetro de gases que se recomienda con más frecuencia
es el que usa el método del volumen constante. Una cantidad de
gas se aisla en un volumen V, a diferentes temperaturas de interés y
se miden las presiones necesarias para mantener ese volumen V
constante
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PROCEDIMIENTO

En la Figura 2.1 se muestra el equipo usado en esta experiencia.

Figura 2.1
Termómetro de Gas a Volumen Constante.

A- Bulbo que contiene el gas
B- Conexión hecha en tubo metálico
C- Llave de vidrio

D- Manómetro de cero

E- Llave de dos vías: una conecta a la

bomba de vacío, la otra al tanque de gas

o a la atmósfera

F- Botellón de 20 litros de capacidad

G- Manómetro de lado cerrado

El Fluido manométrico para Dy para Ges mercurio.

Usando la llave E se conecta el sistema a la bomba de vacío man
teniendo la llave C abierta; cuandose obtieneun valor estable para la
altura de las columnas en el manómetro G, se cierra la llave E.

Se coloca un recipiente con una mezcla hielo-agua de tal modo
que el bulbo A quede completamente sumergido. Se abre la llave E al
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tanque de gas o a la atmósfera hasta que el sistema quede a una pre
sión arbitraria, cercana a 200 mmHg. Se lee el valor de la presión en el
manómetro G, que corresponde a la presión en el punto de hielo P^.

Se coloca la llave C en la posición que aisla la rama izquierda de la
rama derecha del manómetro D. De esta manera el gas contenido en
el bulbo A, en la conexión B y en la rama del manómetro conectada al
bulbo, queda separado del resto del aparato.

Se varía la temperatura del baño que rodea el bulbo, cambiando la
mezcla hielo-agua, por agua a una temperatura conocida, se espera el
tiempo suficiente para que la lectura del manómetro D se estabilice.
Usando la llave E, se deja entrar aire hasta que se igualen de nuevo las
ramas del manómetro D. Se lee la presión en el manómetro G. Se
procede de igual manera para ocho o diez valores de la temperatura,
los cuales se anotan.

Se pueden hacer las siguientes variaciones a este procedimiento:

1. Cambiar el gas usado. En este caso una rama de la llave E se
conecta al tanque de gas. Se deja entrar gas cuidadosamente y a con
tinuación se evacúa el sistema. Este procedimiento se puede repetir
dos veces. A partir de este momento se procede del modo descrito
para el caso del aire.

2. Usar baños frigoríficos que proporcionen temperaturas meno
res que la de la mezcla de hielo-agua. En este caso se obtiene la igual
dad de alturas de las ramas del manómetro D, usando apropiada
mente la evacuación y la entrada de aire por medio de la llave E.

CALCULOS

A bajas presiones y asumiendo que el gas se comporta idealmen
te se cumple la ecuación:

T = lim 273,15-f
p->0 'H

La anterior relación puede escribirse de la forma:

P=
273,15

T+b
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Esta es xina ecuación del tipo Y = ax + b, donde

Y=P, x = T, a =
273,15

b= O

La gráfica de P vs T es una recta que al ser extrapolada a P= O,
debe conducir al valor del cero absoluto de temperatura.

2. DETERMINACION DEL CERO ABSOLUTO

Esta determinación del cero absoluto es una aplicación de la Ley
de Charles. Por extrapolación de resultados que seobtienen a tempe
raturas entre la del ambiente y una de aproximadamente 60°C'5'.

procedimiento

El montaje experimental que se usa en esta practica se muestra en
forma esquemática en la figura 2.2.

Las partes principales del aparato son: una jeringa de 50 mi
de capacidad, conectada a un erlenmeyer que tiene un termómetro y
una salida a un manostato de aceite de silicona. El erlenmeyer y la
jeringa están sumergidos en un baño de agua, al que puede cambiarse
la temperatura por medio de una resistencia eléctrica<5>.

Al comenzar laexperiencia la temperatura del baño será la tem
peratura ambiente, alrededor de 20°C. Se saca el émbolo de la jerin
ga hasta que se obtenga una lectura de aproximadamente 5 mi. man
teniendo los niveles de aceite en los tubos interno y externo del
manostato iguales. Se toma la lectura de temperatura. Se desplaza
el émbolo 5 mi y se comienza a calentar el baño de agua. Se espera
hasta que los niveles de aceiteen el manostato se igualen y se lee la
temperatura. Se repite este procedimiento hasta tener ocho lectu
ras. El volumen del erlenmeyer se mide usando agua destilada a
una temperatura conocida y se determina el volumen muerto mi
diendo el diámetro y la longitud de las mangueras y de las co
nexiones entre el erlenmeyer y el nivel de aceite en el tubo interno
del manostato.
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Figura 2.2
Aparato para la Determinación del cero absoluto.

A- Manostato de aceite

B- Erlenmeyer

C- Termómetro

D- Jeringa

E- Baño de agua
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CALCULOS

Se hace una tabla de temperatura leídas y volumen desplazado en la
jeringa. Esto sirve para confeccionar una gráfica donde el volumen des
plazado es la variable independiente. Esta gráfica permite ver la consis
tencia interna de los datos y ajustados gráfica o numéricamente.

El volumen total del sistema se calcula a cada temperatura em
pleando el respectivo dato del volumen de la jeringa, el volumen
del erlenmeyer y el volumen muerto. Se hace una nueva gráfica de
temperatura en función del volumen total, que al ser ajustada permi
te extrapolar y determinar la temperatura que se obtendría a volu
men cero.
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3. COEFICIENTE GAMMA

Para una expansión reversible adiabática de un gas perfecto, el
cambio en contenido de energía está relacionado con el cambio en vo
lumen por la ecuación

dU = ~ndV = !^^dV =
^ V

-nRTdlnV

Puesto que para un gasperfecto la energía interna U es función de la
temperatura solamente, se puede escribir dU = Cv dT. Así se tiene'":

Al integrar

Resulta:

C. dT = -?iRTd\nV

c r—-Jr, T = -nRTÍ'dlnV
Jv.

T V

donde C^,Vj y V, son cantidades molares.

Consideremos ahora el siguiente proceso en dos pasos para un
gas perfecto A:

PASO I : El gas Ase expande adiabática y reversiblemente
pasando de la presión Pj a la presión Pj.

PASO II : El gas vuelve a la temperatura Tj a volumen
constante.
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Figura 2.3
Aparato para la determinación de! coeficiente y

A- Bomba Mecánica

B- Trampa para secado

C- Botellón de 20 litros

D- Llave de vidrio

En el paso I :

E- Llave de vidrio

F- Manómetro de aceite

G- Sílica Cel

Por aplicación de la ley de los gases ideales y usando el resultado
obtenido para la expansión reversible adiabática, tenemos:

C„ln^ = -;?ln-
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(Cy -t- «)
C, V,P c

Puesto que Cp = C,, + R para un gas ideal.

En el paso II

V,

Entonces:

In
P^ ^In^

P3 7¡ P^ yy

Cp _ InP, - In Pj _

Cv InPj - InPg

^In
V̂

procedimiento

Se introduce aire enelbotellón pormedio delcompresor mecáni
co, hasta obtener una presión que de una diferencia de unos 30 centí
metros entre las ramas del manómetro. Cuando se tenga una lectura
estable seregistra: esta es la presión P,. Se abre la llave que está colo
cada eneltapón del botellón, locual causa unaexpansión de gas hasta
la presión atmosférica, P^. Se cierra la llave de nuevo y se deja estabi
lizarla lectura manométrica. Esta lectura es lapresión final P3. Se repi
te este procedimiento seis veces''*'.

Los valores de P, y P3 se calculan a partir de las lecturas que se
hacen en el manómetro de aceite.
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CALCULOS

Los datos que se han tomado de presión inicial y presión final se
expresan como alturas de una columna de aceite en el manómetro.

La ecuación
InP, -InP;

In P, - In P3
Y puede simplificarse

usando la expansión en serie del logaritmo natural y el peso de la co
lumna de aceite, en función de su altura, para llegar a la expresión:

Y =
hj-h,

4. PRESION DE VAPOR EN FUNCION DE TEMPERATURA

La variación de la presión de vapor de una substancia pura con la
temperatura se expresa mediante la ecuación de Clapeyron

dP

dT

AS

AV

AH

TAV

Cuando la ecuación se aplica a un líquido puro en equilibrio con
su vapor, la relación anterior se transforma para dar la ecuación de
Clausius-Clapeyron:

In
P2 AH

vap

R Tv* 2 T,

En esta ecuación P representa la presión de vapor (atm o mm Hg),
T la temperatura (K), AH, la entalpia molar de vaporización y R la
constante universal de los gases.

A continuación se describen dos métodos diferentes para estu
diar el equilibrio líquido-vapor de substancias puras.

El método dinámico se basa en la determinación del punto de ebu
llición a distintas presiones y se utiliza con líquidos de punto de ebu-



40 Tópicos en Química Básica

Ilición relativamente bajo como benceno, tetracloruro de carbono, etc.
El método estático se emplea con líquidos de punto de ebullición más
alto, como el agua y en él se mide el aumento en la presión generada
por el líquido al aumentar la temperatura del sistema.

PROCEDIMIENTO

METODO DINAMICO

La presión se fija admitiendo una cierta cantidad de aire en el bulbo
que contiene el líquido. Se calienta entonces el líquido hasta una tem
peratura en que su presión de vapor iguale la presión externa . En
este momento el líquido entra en ebullición y la temperatura a la que
ocurre el proceso se conoce como la temperatura de ebullición a esa
presión extema, que es igual a la presión de vapor del líquido como ya
se indicó'^-®'.

Para iniciar laexperiencia, unavez sehaya colocado el líquido en el
balón, se evacúa totalmente el sistema. Para ello se enciende la bomba de
vacío; la llaveC debe estar en la posición adecuada para que conecte el
aparato con la línea de vacío y se evacúa durante cinco minutos. Se cierra
la llave y se verifica que no haya escapes obteniendo constancia de la
altura de las columnas de mercurio, h, y h^. Registrar estos valores.

Calentar el líquido suavemente, para evitar sobrecalentamiento,
hasta que llegue a ebullición y leer la temperatura de equilibrio en el
termómetro.

Dejar entrar una pequeña cantidad de aire, usando la llave C, de
modo que se observe una variación en la altura de las columnas de
mercurio de aproximadamente 10 mm. Registrar los valores de h, y h^
y calentar nuevamente hasta ebullición, anotando la temperatura co
rrespondiente. Repetir el procedimiento hasta que se igualen las ra
mas del manómetro (P atmosférica)

Introducción a la Termodinámica 41

Figura 2.4
Aparato para la determinación de la presión de vapor de un líquido.

Método dinámico.

A- Ebulloscopio

B- Trampa

C- Llave de dos vías

D- Manómetro de tubo abierto

METODO ESTATICO

En la experiencia se tiene una cámara totalmente evacuada y ais
lada de la atmósfera por una columna de mercurio. Esto corresponde
al primer aparato diseñado para medir la presión atmosférica, es decir
el primer barómetro
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A- Llave de vacío

B- Unión Esmerilada

C- Tubo de vidrio

D- Termómetro Graduado en 1/10°C.

E- Chaqueta de vidrio

F- Recipiente con mercurio

G- Entrada y salida de agua a
temperatura controlada

H- Escala graduada en milímetros

Figura 2.5
Aparato para la determinación de la presión de vapor de un líquido.

Método Estático.

Para iniciar la experiencia se hace vacío en el tubo C, conectando la
llave A a una bomba.El mercurio del recipiente F sube por el tubo C hasta
que la presión ejercida por la columna compense la presión atmosférica.
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Se conectan enseguida la entrada y salida de agua a una bomba
circuladora. Esta bomba sirve para pasar agua a temperatura conoci
da por la chaqueta E.

Usando la llave A dejar entrar aire lentamente hasta alcanzar la
presión atmosférica. Introducir una pequeña cantidad de líquido en el
tubo C abriendo la unión esmerilada B. Hacer nuevamente vacío. De
este modo el líquido estará en la parte superior de la columna de mer
curio y la presión de vapor que se genera hará variar la longitud de la
misma columna. Se anota esta longitud y la temperatura leída en el
termómetro D.

Se varía la temperatura del agua que circula aumentándola en 5°C.
Cuando se estabilicen la presión y la temperatura se anotan los valo
res respectivos.

Los pasos anteriores se repiten hasta completar unos diez valores
de presión y temperatura.

CALCULOS

Con los datos obtenidos empleando el método dinámico o el mé
todo estático, construir una gráfica de presión (atm) en función de terñ-
peratura (K). Analizar y discutir la forma de la curva.

Para calcular el calor de vaporización, hacer una gráfica de InP en
función del inverso de la temperatura. Determinar la pendiente de la
gráfica y a partir del valor obtenido calcular el AH^ para el líquido
estudiado.

Calcular el valor de la entropía de vaporización a la temperatura
normal de ebullición. Discutir la validez de las aproximaciones efec
tuadas en la integración de la ecuación de Clapeyron.

Comparar el valor obtenido con el valor reportado en la literatura
para la substancia en cuestión'®^

5. PRESION DE VAPOR DE UN SOLIDO

Así como los líquidos generan una presión de vapor a cualquier
temperatura a la que se encuentren, las substancias en fase sólida tie
nen la misma característica. Es el resultado del equilibrio sólido-va
por. Sin embargo los valores de estas presiones son usualmente muy
bajos y su determinación experimental es difícil.
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En esta experiencia'®' se pasa un gas inerte a una temperatura co
nocida por una muestra pulverizada del sólido cuya presión de vapor
se desea determinar. La rata de flujo del gas es relativamente baja, de
tal manera que el sistema gas de arrastre-vapor del sólido está en con
dición de saturación. La pérdida de peso de la muestra sólida al pasar
por ella una cantidad conocida de gas es función de la presión de va
por del sólido, a la temperatura que se haya escogido para la determi
nación. Como la temperatura se mantiene en el valor de la temperatu
ra ambiente, la presión de vapor del sólido es baja y asumiendo la
condición de saturación del gas de arrastre con el vapor del sólido, es
posible aplicar la ecuación de los gases ideales así:

P = (üRT{\¡M){\IV)

Donde P es la presión de vapor del sólido a la temperatura T, Cú es
la pérdida de peso de la muestra, V es el volumen total de gas de
arrastre que produjo esa pérdida de peso y M el peso molecular.

PROCEDIMIENTO

El tanque A(Figura 2.6), contiene aire a una presión aproximada
de 3atm, laque sepuede leer enel manómetro B. La llave C comunica
por medio de una manguera flexible con una trampa que contiene clo
ruro de calcio o Sílica Gel para retener humedad. El aire seco llega a la
celda F, interactüa con el sólido allí presente y pasa por el medidor de
flujo G. (Figura 2,7).

En el experimento se usa un flujo de aire de 3 a 5 litros por hora.
Para estar seguros de que se puede obtener este valor, se ajusta la
llave C y se mide el flujo, conectando directamente la trampa E con el
medidor de flujo G. Este aparato permite determinar la velocidad de
flujo midiendo el tiempo que tarda una burbuja de jabón en recorrer la
distancia entre dos marcas en un tubo de diámetro conocido.

Pese la celda F con una cantidad cercana a un gramo del sólido
cuya presión de vapor se va a medir (puede ser naftaleno o alcanfor).
Conecte la celda en laposición adecuada. Deje pasar aire por una hora;
durante este tiempo mida el flujo por lo menos seis veces usando el
medidor G. Pese de nuevo la celda F y registre el valor de la tempera
tura del laboratorio.
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Figura 2.6
Aparato para medir la presión de vapor de un sólido.

A- Tanque metálico

B- Manómetro

C- Llave

D- Unión en manguera

E- Trampa de Humedad

F- Celda

G- Medidor de Flujo

Figura 2.7
Descripción de la celda
y del medidor de flujo.

Celda

A- Entrada de aire

B- Salida de aire

C- Unión Esmerilada

D- Muestra del sólido

Medidor de Flujo de
Gas

A- Marcas de aforo

B- Entrada de Gas

C- Jeringa con solución de
jabón
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CALCULOS

Aplicar la ecuación a los datos experimentales para calcular la
presión de vapor del sólido estudiado.

A 20°C los valores de las presiones de vapor de los sólidos reco
mendados soní®>:

Naftaleno

Alcanfor

0,052 mm Hg
0,411 mm Hg

6. PUNTO TRIPLE DEL ACIDO SALICILICO

Cuando un sólido se encuentra en equilibrio con su vapor, la ecua
ción integrada de Clapeyron que relaciona la presión de vapor del
sólido con la temperatura se escribe :

in^ =
P, R

J_

En donde P representa la presión de vapor (mm o atm), T la tem
peratura, AHs la entalpia molar de sublimación y R la constante uni
versal de losgases.

Esta ecuación esaplicable al equilibré líquido-vapor.

in^ =
R T,

en la que ÁHv representa la entalpia molar de vaporización.

La determinación de la curva de vaporización por el método di
námico propuesto porRamsey yYoung, fue descrita en la práctica "Pre
sión de Vapor en función de Temperatura".

En este experimento se sigue ese método para determinar inicial-
mente la curva de sublimación de un sólido como el ácido salicilico y
en seguida la curva de vaporización del liquido<'°>.
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Al llevar los resultados a una gráfica de In P v.s. 1/T se obtienen
dos rectas cuya intersección permite localizar el punto triple de la subs
tancia estudiada. Además se pueden calcular las entalpias de
sublimación y de vaporización a partir de las pendientes de las rectas
obtenidas.

A-

B-

C-

PROCEDIMIENTO

En la figura 2.8 se describe el equipo usado.

Figura 2.8
Equipo para la Determinación del Punto Triple.

Manómetro

Amortiguador

Llave de dos vías

E- Celda

F- Termómetro

G- Resistencia eléctrica

D- Trampa

En la celda E se coloca ácido salicilico en cantidad suficiente, mien
tras permanezca sólido, este cubra el bulbo del Termómetro F y cuan-
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do funda, el nivel quede abajo del bulbo. Ajustar los tapones y conec
tar la celda a la línea de vacío usando la llave C.

Una vez que el sistema esté evacuado, cerrar la llave C y verificar
que no hay entrada de aire. Calentar el tubo suavemente mediante la
resistencia de calentamiento G hasta que el sólido empiece a sublimar
y la temperatura adquiera un valor constante. Registrar la presión y
la temperatura"®'.

Dejarentrar vma pequeña cantidad de aire al sistema conectándo
lo a la atmósfera usando la llave C, de modo que la presión aumente
aproximadamente 2 mm Hg. Calentar nuevamente el tubo y registrar
los valores de presión y temperatura cuando se alcance el equilibrio.

Repetir el procedimiento hasta que el sólido funda lo que sucede
cuando la presión está cerca de 20 mm y la temperatura se aproxima a
lóQoC. Continuarlas lecturas con el líquido formado hasta que la tem
peratura de equilibrio alcance un valor de 230°C a una presión cercana
a 440 mm Hg.

CALCULOS

Construir las gráficas presión (atm) v.s. temperatura (K) y de In P
v.s. 1/T. En lasegunda sedeben obtener dos rectas cuya intersección
corresponde al punto triple del sistema..punto triple del sistema.

Apartir de las pendientes de las rectas calcular las entalpias
molares de vaporización yde sublimación ycon esos resultados deter
minar la entalpia molar de fusión del ácido salicílico.

7. CALOR DE REACCION O SOLUCION

El calor absorbido o cedido por un sistema a presión constante, o
lo que es equivalente, el cambio de entalpia, puede determinarse usan
do calorimetríaadiabática.

El método adiabático, como su nombre lo indica utiliza un reci
piente que aisla el sistema químico de los alrededores de modo que el
calor desprendido o absorbido durante el proceso es igual, pero de
signo contrario, al absorbido o desprendido por la parte interna del
calorímetro que está en contacto con el sistema.
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En todos los casos, el sistema está aislado de los alrededores y en
consecuencia no interactúa térmicamente con ellos. Puede entonces
escribirse:

= O =

o, lo que es equivalente

en donde AH ^ indica el cambio térmico relacionado con el proceso
que afecta el sistema estudiado y el calor absorbido o despren
dido por el calorímetro (partes internas). Se tiene entonces:

AH,™ =-|cdr

En esta relación C representa la capacidad del sistema global in
cluyendo las partes internas del calorímetro que están en contacto con
el sistema químico) y dT el cambio infinitesimal de temperatura pro
ducido durtante el proceso.

Si C es constante en el intervalo de temperatura estudiado, la ecua
ción se puede integrar obteniéndose :

AH „ =-CAT
proc

donde AT = Tj - T, esel cambio de temperatura durante el proceso.

Para calcular el AH es necesario entonces conocer la capacidad
calorífica delas especies involucradas así como la del vaso calorimétrico
y demás partes constituyentes, como termómetro, agitador, etc.

La determinación de la capacidad calorífica del vaso se hace cali
brando con un líquido cuya capacidad calorífica se conoce a varias
temperaturas, o bien suministrando su trabajo eléctrico conocido al
sistema y midiendo la diferencia de temperatura correspondiente^®'.
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En esta experiencia se utilizará la calorimetría adiabática para
determinar los cambios entálpicos asociados a:

a)
b)

Reacción de un ácido fuerte y una base fuerte.
Disolución de sales en agua.

PROCEDIMIENTO

Determinar el cambio térmico asociado a uno de los procesos'®-"'
que se citan a continuación y posteriormente medir la capacidad
calorífica del sistema .

u- Reacción entre un ácido fuerte y una base fuerte.

Adicionar al calorímetro 250 mi de NaOH 0,5N a temperatura
ambiente y revisar que tanto el termómetro como la resistencia de ca
lentamiento estén sumergidos en el líquido. Leer temperaturas cada
15 segundos hasta alcanzar el equilibrio (3 minutos). Agregar enton
ces rápidamente 30 mi. de HCl IN y continuar agitando y leyendo la
temperatura en función del tiempo hasta que ésta permanezca cons
tante o presente un descenso regular durante 5 minutos.

Disolución del Sulfato de Magnesio.

Colocaren el calorímetro 100 mi. de agua a temperatura ambiente
y registrar las temperaturas cada 15 segundos durante 3-4 minutos.
Adicionar una cantidad pesada de MgSO, (aproximadamente lOg) y
continuar registrando el cambio de temperatura como el caso anterior.

Disolución de KNO,.

Elprocedimiento es el mismo solo que se adiciona Ig de KNO3. a
100 mide agua.

Para determinar la capacidad calorífica del sistema calorimétrico
suministrando un trabajo eléctrico, debe buscarse que éste produzcaun cambio de temperatura similar al del proceso estudiado a fin de
compensar la pérdida por intercambio de calor entre el sistema y los
alrededores. Por ello, en los procesos endotérmicos la calibración puede
empezarse una vez se haya estabilizado la temperatura del sistema,
mientras que en los procesos exotérmicos, el sistema debe enfriarse
hasta llegar a una temperatura cercana a la inicial, antes de empezar la
calibración.
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A- Termómetro

B- Agitador

Figura 2.9
Calorímetro sencillo.

C- Recipiente aislado

D- Resistencia eléctrica
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Una vez que el sistema se encuentra a una temperatura inicial
adecuada y estable, registrar su valor cada 30 segundos durante 4 mi
nutos, agitando constantemente. Conectar la resistencia de calenta
miento a una fuente de poder para producir un cambio de temperatu
ra por calentamiento eléctrico similar al producido en el proceso estu
diado. Además de registrar las temperaturas cada 30 segundos du
rante este periodo, deben anotarse los valores de voltaje, intensidad y
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tiempo que dura el calentamiento. Una vez desconectada la fuente, se
continúan las lecturas de temperatura en función de tiempo hasta que
permanezca constante o presente un descenso regular.

CALCULOS

Puesto que en la práctica resulta imposible alcanzar una adia-
baticidad total y además los procesos no son instantáneos, la determi
nación de los cambios de temperatura debe hacerse considerando las
pérdidas del calorímetro.

Seconstruyenlos termogramas (curvas temperatura-tiempo) para
el proceso y la calibración. A fin de aplicar el método de Dickinson y
compensar las pérdidas, se extrapola hasta más allá del punto medio
de la curva la tendencia recta observada al principio (antes de la mez
cla odel calentamiento) yal final (después de la mezcla o de apagar la
fuente) de cada gráfica (ver figura 2.10).

T(K)

mezcla t(min)

Figura 2.10
Método gráfico para la determinación de temperatura inicial y final.

IL
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Se traza luego una perpendicular al eje X buscando que las áreas
que corte sean aproximadamente iguales y las intersecciones de esa
perpendicular con las tangentes corresponderán a las temperaturas
inicial y final del proceso.

Conociendo el AT^^, para la calibración, el voltaje, la intensidad y
el tiempo de calentamiento se calcula la capacidad calorífica del siste
ma mediante la relación

CAT,,„ = Vit

La determinación del cambio de entalpia para el proceso se hace
con el valor calculado de capacidad y el AT para la reacción o la solu
ción estudiada.

AH = -CAT

Este valor de AH debe expresarse por mol de reactivo limitante
para el caso de la reacción o por mol de soluto disuelto para producir
una solución de concentración conocida.

8. CALOR DE VAPORIZACION DE ACETONA

De acuerdo con la primera ley de la termodinámica, se tiene

AU = Q+W

En esta experiencia se busca analizar el proceso de evaporación
de un líquido, bajo dos enfoques. En el primero, se escoge como siste
ma todo lo que está encerrado por las paredes adiabáticas del
calorímetro, es decir la muestra líquida , la celda, las paredes internas
del vaso Dewar, etc. En el segundo enfoque, el sistema calorimétrico
es la muestra líquida, en este caso la acetona y los alrededores son los
demás contenidos presentes en el calorímetro.

Cuando se escoge como sistema el calorímetro las paredes
adiabáticas que lo separan de los alrededores, no permiten la interacción
térmica sistema- alrededores y en consecuencia el flujo de calor es 0.
El trabajo total hecho por el sistema será:

W = -PAV + Vit
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en donde Vit representa el trabajo eléctrico hecho sobre el sistema, ra
zón por la que cambia el signo.

Se tiene entonces que :
AU= W = -PAV + Vit

O lo que es equivalente :
AU + PAV = AH^ = Vit

Es decir, el calor de vaporización es igual al trabajo eléctrico que
es necesario suministrar al sistema para producir un cambio de tem
peratura igual pero con signo contrario al producido por la evapora
ción de la cantidad de líquido considerado.

Este mismo enfoque podría desarrollarse de una manera ligera
mente distinta. Si se asume que el sistema no interactúa con los alre
dedores, el calor absorbido poruna parte del sistema (el líquido), debe
ser cedido por el calorímetro.

+ CAT = O

En elsegundo tratamiento se escogeel líquido como sistema. Está
separado por unacelda de vidrio de los alrededores, la cual actúa como
pared diatérmica. El calor que toma el sistema durante la evaporación,

es cedido por los alrededores y puede determinarse a través de
un experimento de calibración en el cual la capacidad del sistema se
calcula midiendo el trabajo eléctrico que es necesario suministrar a los
alrededores para producir un cambio de temperatura aproximadamente
igual al del proceso"^^

AH = - CAT,.„„

siendo

C =

procedimiento

Colocar en una celda de vidrio 15 mi de acetona e introducirla en
un vaso Dewar que contiene de 300 a 350 mi de agua, como se mues
tra en la figura 2.11, Adicionar a la celda unas perlas de ebullición
para lograr una evaporación regular. La agitación se lleva a cabo con
la celda y debe mantenerse a lo largo de la experiencia'^^'.
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Dejar que el sistema adquiera una temperatura uniforme. El elemen
to sensor de temperatura es un termómetro con divisiones de 1/10°C.
Registrar la temperatura cada 15 segundos y una vez que se tengan da
tos suficientes para asegurar que hay equilibrio térmico (3-4 min). conec
tar la celda al vacío. Continuar las lecturas de temperatura en función del
tiempo hasta obtener un valor constante, lo cual indica que todo el líqui
do se ha evaporado. El vacío debe ajustarse para que la velocidad de
evaporación no sea excesiva a fin de poder asumir que hay equilibrio
líquido-vapor y que el proceso sucede bajo condiciones cuasiestáticas, es
decir reversibles.

u

Figura 2.11
Equipo para la determinación de la entalpia de vaporización.

A- Celda

B- Vaso Dewar

C- Resistencia

D- Fuente de poder

E- Perlas de ebullición

F- Conexión a vacío
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Una vez se tenga temperatura constante, se desconecta la bomba
de vacío y se conecta la resistencia a una fuente de poder que suminis
tra un voltaje conocido a una intensidad dada y se continúan las lectu
ras temperatura-tiempo. Suspender el calentamiento cuando la tem
peratura vuelva a su valor inicial, anotando el tiempo respectivo y
continuar las lecturas de temperatura-tiempo hasta que su valor per
manezca constante o tienda a disminuir.

CALCULOS

Construirun termograma (curva temperatura-tiempo) y determi
nar AT y AT ..vap. / "•'cal

Calcular AH^ según

Vit AT
AH = - CAT^^ = -V vap A-J!

cal

Calcular el número de moles de acetona a partir de los datos de
volumen adicionado y densidad. Determinar finalmente la entalpia
molar de vaporización de la cetona y comparar con el valor reportado
sn la literatura'®'.

PRODUCCION INTERNA DE-ENTROPIA EN UN PROCESO
CICLICO

Con este experimento se pretende aclarar el significado e
miplicaciones de la segimda ley de la termodinámica y la relación entre
energía libre yel máximo trabajo útíl que puede realizar un sistema.

Se estudia para ello el proceso cíclico de carga y descarga de una
celdaelectroquímica cuandolas condiciones experimentales son tales
que elproceso esprácticamente reversible, lo cual se logra cuando la
intensidad de corriente tiende a cero, bajo condiciones en las que el
sistema opera de manera reversible.

(12)La celda seleccionada és la siguiente

// Agl^^lAg
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y las reacciones de las dos hemiceldas son :

Cu —> Cu + 2e

Si el sistema alcanza el equilibrio termodinámico la reacción es
reversible y puede representarse así:

Cu + 2Ag¡„^^ <=> Cu¡;^^+2Ag

Cuando la reacción se desplaza hacia la derecha la celda produce
un trabajo útil que debido a la reversibilidad del proceso es el máximo
trabajo que se puede extraer del sistema. La reacción se desplaza ha
cia la izquierda cuando el sistema recibe un trabajo.

Cuando el sistema no está en equilibrio la reacción ocurre espon
táneamente hacia la formación de plata metálica (proceso irreversible
de descarga) y la celda efectúa un trabajo eléctrico menor que el traba
jo útil realizado cuando el proceso sucede reversiblemente. En el pro
ceso irreversible de carga, es necesario suministrar un trabajo para in
vertir la reacción química y deberá ser mayor que el trabajo máximo
que puede efectuar la celda.

De acuerdo con la segunda ley de la termodinámica, el cambio de
energía libre AG de un sistema está relacionado con el trabajo útil W
(distinto trabajo de expansión) que puede realizar un sistema, mediante
la ecuación:

AG < W

La igualdad se aplica cuando el proceso es reversible y la des
igualdad cuando es irreversible.

Midiendo entonces el trabajo eléctrico producido por la celda du
rante la descarga reversible (w = - nFe) y el trabajo recibido durante el
proceso reversible de carga (nFe) es posible determinar el cambio de
energía libre, para los procesos de carga y descarga reversibles y para
el proceso cíclico correspondiente.
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Del mismo modo puede determinarse el trabajo durante la des
carga y la carga realizadas bajo condiciones irreversibles y mostrar así
la validez de la desigualdad anteriormente planteada"-"*'.

Por otra parte, el estudio del trabajo realizado durante el proceso
cíclico de carga-descarga permite demostrar que cuando éste se reali
za reversiblemente no hay creación interna de entropía mientras
que en el proceso irreversible, el trabajo que es necesario efectuar so
brelacelda (carga) a una intensidad dada es mayor que el trabajo pro
ducido cuando ella se descarga bajo la misma intensidad. Esta dife
rencia entre el trabajo de carga y el de descarga representa la cantidad
de trabajo que se convierte en calor disipado hacia los alrededores y
está relacionado con la producción interna de entropía del sistema
durante un proceso irreversible a través de la ecuación .

W = lY + W, = TAS.,ciclo cargo dcsc

En la cual Trepresenta la temperatura absoluta. Lo anterior es
equivalente a escribir:

+ (-nFe^„J = TAS,,

procedimiento

Se utiliza como celda una pila que tiene un electrodo de plata su
mergido en solución 0,2N de AgNOj y un electrodo de cobre en
solución 0,2N de Cu(NO3)jC0mo la otra hemicelda. El contacto eléctri
co en la celda se hace a través deuntabique delana de vidrio. El circui
to de medida se muestra en la figura 2.12. La fuente de poder para el
proceso decarga es unpardepilas secas de 1.5V. La intensidad de la
corriente se ajusta por medio de una o dos resistencias variables Rj y
'2. Como instrumentos de medida de voltaje y amperaje se usan dos

multímetros.
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I

Cu**(0.2N)

Ag*{0,2N).
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^ 'vi'

3 V

Figura 2.12
Montaje experimental para la determinación de la creación interna de

entropía.

La primera serie de medidas se hace con la pila conectada como se
indica en la figura 2.12. Variando las resistencias Rj y R^, se obtiene
una serie de lecturas de intensidad y voltaje. Esta serie debe ir hasta
valores muy pequeños de intensidad, es decir hasta que ésta sea casi
cero lo cual ocurre cuando la resistencia es muy alta. A continuación
se invierte la polaridad de la celda y se repite el procedimiento ajus-
tando las resistencias para obtener las mismas intensidades y las co
rrespondientes lecturas de voltaje.

CALCULOS

Se considera que no hay cambios de temperatura y presión apre-
ciables por lo que la experiencia ocurre en forma isotérmica e isobárica.

Construir la gráfica de voltaje en función de la intensidad de co
rriente. Puede observarse que resultan dos líneas que corresponden al
proceso de carga y descarga. Extrapolar a intensidad cero es decir cuan
do se alcanza la condición de reversibilidad y verificar la igualdad de
potenciales de carga y descarga.
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Calcular el cambio de energía libre para la celda durante el proce
so reversible de descarga.

AG. = W = -iiFe

para el proceso reversible de carga.

AG^ = W = nFe

y para el ciclo reversible de carga-descarga.

AG' • I ~ •*"cich (i t

Para valores de intensidad de 0,5. 1,0. 1,5 y 2,0 mA determinar a
partir de la gráfica los correspondientes valores de voltaje de carga y
descarga.

Calcular en cadacaso el trabajo eléctrico y compararlo con el tra-
bajo efectuado durante los procesos de carga y descarga reversibles-

Para cada una de las intensidades anotadas y para intensidad cero,
calcular el trabajo neto efectuado durante el ciclo carga-descarga y de
terminar en cada caso la creación interna de entropía.

10. DETERMINACION DEL CAMBIO DE ENTROPIA EN UN
SISTEMA AISLADO

En este experimento sedetermina el cambio de entropía asociado
con el proceso de mezcla en un calorímetro adiabático, cantidades
conocidas deagua inicialmente a diferentes temperaturas y que final
mente alcanzan elequilibrio térmico.

procedimiento

Colocar en un vaso calorimétrico de 250 cm^ de capacidad una
cantidad de agua destilada (75 cm^) previamente pesada y luego lle
varla aproximadamente a 50''C (T„). Una vez tapado el vaso agitar y
registrar la temperatura cada 15 segundos durante cuatro minutos o
hasta que se aprecie bien una estabilización o un descenso regular, en
el caso que el calorímetro registre pérdidas. Adicionar rápidamente
una cantidad aproximadamente igual de agua previamente pesada, a
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temperatura ambiente, (Tp) al vaso calorimétrico, taparlo y continuar
agitando y leyendo temperaturas cada 15 segundos hasta que se ob
serve una estabilización'"'.

CALCULOS

La determinación del cambio de entropía requiere conocer la ca
pacidad calorífica del vaso calorimétrico y las capacidades caloríficas
molares promedio para el agua caliente en el rango de temperatura
50°C-Teq y para el agua fria en el rango Tamb-Teq.

Tomando los valores de capacidad de 17, 989 cal/molK para el
agua caliente y de 17, 980 cal/molK para el agua fría y conociendo
los AT y el número respectivo de moles n de agua, la capacidad
calorífica del calorímetro puede despejarse a partir de la relación (ver
la práctica No. 6)

^,... = 0 = C^JT^.-TJ + n C (T
e<t

El cambio neto de entropía que sufre el sistema durante el proceso
irreversible tendiente a alcanzar el equilibrio térmico, será igual a la
suma de los cambios de entropía de las partes en que se ha subdividi-
do el sistema, es decir, agua caliente, agua fria y calorímetro .

AS = AS^jO + AS "P + AS
<T„) (Ty cal

El cambio de entropía de cada parte se halla a partir de la ecuación

A5,- = C,. In-^

en donde Cj representa la capacidad calorífica promedio total de la
parte considerada y T. la temperatura inicial de la parte i-ésima.
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EQUILIBRIO QUIMICO

1. EQUILIBRIO QUIMICO EN FASE GASEOSA, EFECTO DE
LA TEMPERATURA.

En este experimento se hacen medidas de la presión total en fun
ción de la temperatura para el sistema en equilibrio:

Np^ <=)• 2NO^

Los datos que se obtienen se usan junto con información tomada
de la literatura, para calcular el grado de disociación a o la constante
de equilibrio

PROCEDIMIENTO:

El aparato que se usa en este experimento corresponde al diseño
que aparece en la figura 3.1.

La celda A contiene la mezcla de gases en equilibrio y está co
nectada por medio de un tubo de teflón, plástico inerte, a un
manómetro de mercurio G. Se recomienda colocar unas gotas de un
aceite que no sea atacado por el dióxido de nitrógeno sobre el mercu
rio para protegerlo.
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Figura 3.1.
Aparato para medir presión total.

A Celda de reacción (Capacidad 1litro) E- Llave de dos vías
B- Baño de agua p- Conexión en tubo de teflón
C- Termómetro G. Manómetro de Mercurio
D- Tapa Esmerilada

j - que se usa como celda de reacción tiene una capacidadde 1 litro y se ha llenado previamente con la mezcla de y NO^.
Esto se hace con relativa facilidad recogiendo el gas que se genera al
calentar en seco una cantidad apropiada denitrato de plomo. La figu
ra 3.2 ilustra este procedimiento. La trampa de humedad se coloca
para remover las pequeñas cantidades de vapor de agua que puedan
estar presentes en el sistema.

Equilibrio Químico
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Figura 3.2.
Montaje para el llenado de la celda de reacción.

A- Mechero de gas

B- Tubo de ensayo con nitrato de plomo

C- Tubo de Teflón

D- Trampa

E- Celda

F- Llave de dos vías
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El sistema se evacúa usando una bomba de vacío, a través de la
llave F. Se debe recordar en todo momento que el NO^ es un gas alta
mente corrosivo y por lo tanto se debe evitar el uso de materiales que
puedan ser atacados por él.

Cuando la celda esté llena y conectada como aparece en la figura
3.1., tome la lectura de presión a la temperatura del baño B. Esta última
debe ser cercanaa la temperaturaambiente. Varíe la temperatura delbaño,
aumentándola aproximadamente en 5 grados. Cuando el valor de la pre
sión se estabilice anote los datos de presión y temperatura y repita el
procedimiento. Esto se hace hasta alcanzar una temperatura de 60-70°C o
unas 8 lecturas de presión. Deje enfriar el bañosin desocupar la celda de
reacción. La llave E no debe moverse en ningún momento.

CALCULOS

A una determinada temperatura la reacción que se estudia está
representada por la ecuación :
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^2^4{g) ^ 2NO
2(S)

(1-a) (2a)

Si hay 1 mol inicial de N^O^, en el equilibrio la cantidad será 1-a,
tambiénestaránpresentes 2a moles de NOj siendo a el grado de diso
ciación. Laconstante de equilibrio''' estará dada por :

Kp =
NO, 4a P

NiOi
1-a'

P es la presión total del sistema.

La tabla que aparece a continuación contiene valores de Kp en
función de la temperatura"'.

tabla 3.1: Valores de temperatura, constante de equilibrio y pre
sión total para la reacción <=>

T(K)

337,4
325,0
313,6
302,2
295,0

Kp

2,45
1,08
0,48
0,20
0,11

0,732
0,657
0,594
0,534
0,495

Usando los datos de la tabla 3.1 haga una gráfica para determinar
el valor Kp alas temperaturas trabajadas. Calcule los valores de a para
cada una de las temperaturas que usted midió y compruebe la varia
ción con la presión. Presente sus resultados en forma tabular.

Con los datos de la tabla 3.1 calcule el cambio de entalpia de la
reacción. Comente el resultado.

2. DETERMINACION DE LA CONSTANTE DE ESTABILIDAD
DEL COMPLEJO Cu (NH^CHjCOOIj

La formación del complejo del ion cúprico con la glicina puede
representarse por medio de reacciones consecutivas así''*' :

;!ÍL

Equilibrio Químico

K,

Cii*' + NHj CH^ COO• <=> (NH^ CH^ COOCuP

fNH, CH, COO Clip + NH^ CHfOO * (NH^ CH^ COO^Cu

La suma de las dos reacciones es :

K
Cu** + CH, COO • CNHj CH^ COOj^Cu

Las constantes de equilibrio para las tres reacciones son

=

[NH,CH,COOCiC]
[Cu*^][nH^CH2C00-]

=

[{NH^CH.COOXCu]
[nH^ CH^ COOCu*][nH^ CH^ COO-]

= K
[{NH^CH^COO\ Cu]

[cu^^Wnhxh^coo-]
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Las constantes K, y Kj son llamadas constantes de formación y la
constante para la tercera reacción, K = K,Kj, la constante de estabili
dad. Para estas reacciones, de adición paso a paso, se usa el método
de evaluación de las constantes de equilibrio (formación y estabilidad)
que se describe a continuación'"*":

Se define el número promedio de grupos ligando unidos por ion
metálico (Cu^*) como ñ de acuerdo con la expresión:

n =

(Concentración total de ligando unido)

(Concentración total de metal)
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esto es :

[NH^CHjCOOCu*]+ 2[(a/«,CWj COÓ)^ Ch]
[Ch"]+ CH¡ COOCu']+ [(a? Wj ch. COO), Ch]

En el caso glicina-cobre el número de ligandos unidos puede ser
uno o dos dependiendo de la especie compleja formada, mientras que
el número promedio de ligandos, ñ, puede tener valores entre Oy 2.
Algunos valores particulares de ñ son de especial interés.

a) ñ = 1 en este caso tenemos que :

[NHfH^COOCu^J + 2 l(NHfHfOO)2Cu] =
[Cu**] + [NHfHfOOCu*] +[NHfHfOO)2Cii]

o sea que [(NHfHfOO), Cu] = [Cu**]

Usando la relación :

K = =
[{NH^CH^COOXCii]

[Cu**'\[nH^CH^ COO"]"

Tenemos que:

K =

[nh^ch^coo-^ [a]'

Siendo A = TVHj CH^ COO *.Se puede escribir entonces que:

logK = -2 loglA] y plA] = Vi log K

Relación válida parañ = 1, con p[A] = - log [A].

También se ha demostrado que en primera aproximación si se co
noce ñ Como una función de p[A] es posible calcular todas las constan
tes de equilibrio. Ver por ejemplo Martin A.L. et al
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p\a] ~ log Ky cuando ;1 = ^

/j[A] = log /fj cuando " ~

Para encontrar los valores de ñ se procede a la evaluación de la
concentración total de ligando unido experimentalmente. Cuando se
titula con NaOH una solución de glicina en agua se lleva a cabo la
reacción (ver práctica 3):

nh;-ch^-coo- -i- oh- » nh^-ch^-coq- + h^o

Cuando se titula una solución de glicina a la cual se le ha agrega
do ion cúprico, se consume una cantidad adicional de base debido a
las reacciones

Cu** + nh:-ch,-coo + oh <=> NH.-CH.-COOCu* + H,0

NH J- C//j COOCu* +*NH,- CH. - CCO +OH ^ [nH^, - CH, COO Cu +H^^O

Las curvas de titulación tienen la apariencia que se muestra en la
gráfica.(Figura 3.3).

La distancia horizontal entre la curva correspondiente a la glicina
y la curva para glicina más ion cúprico a cualquier pH mide la canti
dad de base adicional que se consumió en las reacciones de
complejación. Esta es también una medida del número total de moles
de ligando NHjCHjCOO" unidas al metal. Este número dividido por el
número total de moles de ion cúprico es ñ.

El valor de la concentración de NHjCH-COO " a cualquier pH
puede calcularse a partir de la concentración de CH^ COO' presente y
la constante de disociación Ka j de este último según la reacción.

NH;-CH^-COQ- <=> NH.-CH^-COO-

[h*\nh.ch.soo']
Ka. =

[nh;ch.coo-'\

+ H*
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Glicina

pH

vol. NaOH

Figura 3.3
Curvas de Titulación.

A cualquier pH la concentración de la especie se toma como la
diferencia entre la concentración inicial de glicina y la concentración
del álcali (NaOH) agregado'''̂ . Así:

[iVfíjCHjCOO ] = Ka.

y también:

[glicinal„,^^, - [NaOH]\agrega<Ío

["']

-log[A] = pA = pKa^-pH-log[glicina].^.^.^i-[NaOH]̂
agregado

PROCEDIMIENTO

Se toma una alícuota de 50 mi. de solución 0,03 M de glicina en
agua y se mide el pH. Con una bureta que contiene NaOH 0,1 N se
inicia la titulación, haciendo adiciones de soda de 0,1 mi y midiendo
en cada caso el pH. Seagregan cantidades cada vez mayores de soda,
hasta llegar a un pH superior a 9.

ÍÉL
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Se toma una nueva alícuota de 50 mi de la solución de glicina y se
añade una cantidad exactamente pesada de una sal cúprica (CuCl^ por
ejemplo), que contenga 0,5 milimoles de Cu**. Se titula la solución, con
NaOH 0,1N usando el procedimiento descrito en la primera parte.

CALCULOS

Con los datos obtenidos se dibujan sobre la misma gráfica, las
curvas de titulación (pH v.s. mi NaOH) para la solución de glicina y de
glicina mas ion cúprico.

Se calcula para distintos valores de pH (entre 3,5 y 8,5), la concen
tración total de ligando unido al ion metálico para determinar es cada
caso ñ, es decir el número promedio de moléculas de ligando unidas
al ion Cu*^.

La concentración total de ligando a un pH dado, será igual a la
cantidad de soda que se requiere para titular 1 litro de muestra. Se
obtiene entonces que para la alícuota tomada, el número de miliequi-
valentes de ligando unidos (glicina en complejo) es igual al número de
miliequivalentes de soda empleados en la titulación AV. N
calcula a partir de las gráficas midiendo para un mismo valor de pH la
diferencia entre el volumen de soda gastado para titular la solución de
glicina sola y en presencia del ion Cu**.

Puede entonces hallarse el valor de.ñ para los valores selecciona
dos de pH mediante la ecuación:

^ ^ [NaOH] ^ AV N
n =

NaOH

(milimoles de Cu*^ en alícuota)

Es decir para cada pH

[HA] =
[Glicina\ - N^„^„ AV

Va,<c. + AV

. Con los valores de la concentración de aminoácido no disociado,
[NHl C//, COO jen cada caso ysabiendo que pKa =9,60 a 25,0°C, se
calcula la concentración de glicina libre [A] y el p[A] correspondiente
a partir de la ecuación:
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p[A] = p Ka- pH - log [HA]

A partir de los resultados obtenidos se construye una gráfica de ñ
v.s. p[A]para los distintos valores de pH considerados. Interpolando,
determinar los valores p[A] para

ñ = 0.5,1.0, 1.5 y así calcular K,, K, Kj respectivamente.

Los valores registrados en literatura son log K = 15, 3; log Kj =
8,3; logKj = 7,0, todos a 25"C.

3. DETERMINACION DE LAS CONSTANTES DE IONIZACION
DE UN AMINOACIDO

Los a - aminoácidos tienen la fórmula general.

H

I

R — C — COOH
I

NH,

El ^po amino (-NH^) es débilmente básico y puede asociarse
con un ion H"' para formar un ion cargado positivamente. El grupo
carboxílico es débilmente ácido ygenera un ion cargado negativamen-
te cuando se disocia. La forma de disociación de los aminoácidos en
solución acuosa dependerá por lo tanto del pH del medio'®'.

En el caso sencillo de la glicina (R - H) sus formas iónicas en solu
ción acuosa se pueden representar así:

H H
I Ka, I Ka,

H— C— NH - <=> H—C— NH/ <=> H

COOH

Catión

Carga neta:

+ 1

coo-

lon dipolar zwitterion

O

pH

H

I

C — NH.
I

COO-

Anión

- 1
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En la región de pH's bajos el aminoácido está en la forma de
catión y tan solo el grupo carboxílico se disocia y se ioniza. Al au
mentar el pH, se llega a una conformación de ión dipolar (Zwitterion)
en la cual la carga neta de la especie es cero. Si el pH sigue en au
mento, en la región muy alcalina la especie de aminoácido presente
es aquella en la cual el grupo carboxílico se ioniza dando el anión. A
un pH igual al pKa,, el catión y el ion dipolar coexisten en concentra
ciones iguales. De modo similar a un pH igual al pKa, el anión y el
ion dipolar coexisten en concentraciones iguales. Las curvas típicas
de titulación con HCl y con NaOH de una solución de glicina se pre
sentan en la Figura 3.4.

Figura 3.4
Curva de titulación de glicina 0,1M, con HCl y con NaOH.



74 Tópicos en Química Básica

Las reacciones de ionización son las siguientes:

H H
I Ka, I

H— C—H—C— + H

COOH coo-

^ \h']\nh;ch,coo-]
' [nh;ch,cooh]

Ka, = 4.47x10-3 a 25 "C y pKa, = 2.35

En la zona básica tenemos:

H

I Ka,
H

I
H— C— NH,^ O H — C— NH, +

I I
COO- coo

^ [h*\nh.ch.coo-]
' ~ [nh;ch^coo-]

Ka, = LeexlO-"» a 25<'C y pKa, = 9.78
El punto isoeléctrico está definido por:

pKa^+pKa, ^ 2.35 + 9.78
2 = pl = = 6.06

El proceso de neutralización con ácido puede representarse por la
ecuación:

H H
I I

H— C—NH3- + H^Cl-) <=> H—C— NH,^ + Cl-
I I
COO- COOH
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Este corresponde a la acción de un ácido fuerte (HCl), sobre una
base débil. De igual manera cuando se procede a titular con una base
fuerte (NaOH) el aminoácido se comporta como un ácido débil y el
proceso se cumple de acuerdo con la reacción :

H

I
H

H —C —NH,^ + OH-(Na^)<=>H—C—NH, + (Na^) + H,0
1 I

COO - coo -

La gráfica que hemos usado para ilustrar las titulaciones de glicina
con ácido y con base, es la que se obtiene experimentalmente en esta
práctica. En realidad se hacen las dos titulaciones por separado: una
con ácido (HCl) y una con base (NaOH). La titulación con base puede
representarse gráficamente así:

punto de
Equivalencia

iH

Figura 3.5
Titulación de un ácido débil con una base fuerte

(NaOH v.s. ácido acético 0,1N).
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La especie ácida es el grupo -NHj* y la base conjugada el grupo -
NHj,- se obtiene asi la reacción:

+ 0H~ HjO + (-NH2)

( ácido ) ( base conjugada )

que sucede en el proceso de neutralización. Se ve que los productos
son agua y la base conjugada - NíL que es apreciablemente básica
porque proviene del ácido débil -NHI*.

Así tendremos:

-NH^ + <=> -nh;

El pH dependerá de la cantidad de - NH^ que no ha sido neutra
lizada y de la cantidad de grupo - NH^ presente. Cuantitativamente
este resulta del equilibrio de disociación del ácido débil que está dada
por:

Ka = [-W//;]

o en la nomenclaturamás completa:

Ka^ =
[h^][nh,ch,coo-]

[nh;ch2Coo-]

De esta relación podemos llegar a:

[nh^ ch^coo-]
[nh;cH:,coo-]

pH - pKa^ - log

La titulación con ácido esen su comportamiento, similar a la titu
lación con base. Así tendremos queelácido fuerte (HCI) es el titulante
de la base muy débil -COO-.

Se produce el ácido conjugado - COOH. La curva de titulación es
entonces:

Equilibrio Químico

- I -2o ^
X

<u

•u

i/)
o.

Oí

%
>

1 /
Lü

Punto de
Equivalencia

III I 1 • I I I I I I

o 2 A 6 8 10 12 lA
pH

Figura 3.6
Titulación de una base débil con un ácido fuerte (NH OH O, IN vs HCl).

Así se tiene:

-COO- + H* -COOH

( base) (ácido conjugado)
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El ácido conjugado —COOH es verdaderamente fuerte y se diso
cia apreciablemente para formar —C00~- El equilibrio en cualquier
momento debe seguir la ecuación:

[-COOH] 1

[-C00-][H^] Ka^

Donde KUj es la constante de disociación del grupo - COOH.
De este modo podemos escribir también:
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pH = pKa^ + log
[-C00-]
[-COOH]

o lo que es lo mismo:

pH = pKüy + log
[nh;ch^coo-]
[nh;chxooh]

De las ecuaciones que describen el pH en los casos de titulación
acida y de titulación básica encontramos que cuando el témino
logarítmico es igual a cero pH = pKa. Esto a su vez quiere decir que
[nh^ch,coo-] =[NH¡CH^coo-]y que [nh;ch^coo-] = [nh;chsooh\.
Vemos entonces que de las curvas de pHvs. volumen de titulante es
posible obtener los valores depKa, y pKa,. De igual manera si se ha
cen gráficas depH vs log [nh;cii,coo''\/ \nn;cH,cooii\ei\ un caso y de
pH vs log [atWjCWjCoo ] / [Ai«j*c«,coo']en el otro, también podemos
encontrar pKaj y pKaj. Aquíes conveniente recordar que de las reac
ciones de neutralización tenemos [nh^^ch^COO'\ = [NaOH] agregado.
De modo similar [nh;ch^cooh\= [HCl] agregado y [nh;ch,coo'] =
tSlicina],„.^^,.[HCI]

agregado

Para ácidos y bases moderadamente débiles (por ejemplo ácido
acético) la cantidad de sal que se forma durante una titulación es pro
porcional al volumen del titulante que se agrega. Para ácidos y bases
muy débiles, donde las sales están fuertemente hidrolizadas, esto no
es correcto. En estos casos la concentración de sal puede calcularse
deja cantidad de titulante agregado y del pH, ya que este pH se debe
únicamente altitulante que nohareaccionado. El volumen de titulante
que no ha reaccionado se obtiene del pH de la solución y se puede
calcular elvolumen que reaccionó. Esto genera unacorrección que es
necesario aplicar enel caso de las titulaciones de la glicina'̂ ^

PROCEDIMIENTO

Una vezestandarizado el equipopara determinar pH, tomar una
alicuota de 25mi de solución acuosa de glicina 0,1M y transferirla a un
vaso de precipitados. Determinar el pH y anotar la temperatura. Adi
cionar desde una bureta una pequeña cantidad (0,5 cm') de HCl 0,01
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N, agitar y luego registrar tanto el pH como el volumen de titulante
adicionado hasta alcanzar un volumen de 10 cm^ del HCF'.

Cambiar a un ácido más concentrado, HCl 0,1N y continuar la
titulación hasta alcanzar un pH de 1,3 adicionando cantidades cada
vez mayores de HCl 0,1N. El volumen total de ácido agregado puede
ser unos 150 mi.

Lavar los electrodos y repetir el procedimiento anterior utilizan
do una nueva alícuota de glicina y titulando con NaOH 0,1N hasta
alcanzar un pH de 12,5. El volumen total de base agregado puede so
brepasar los 150 mi.

CALCULOS

En el caso de la glicina sucede lo mismo que con ácidos o bases
débiles ya que al titular, la sal formada se hidroliza fuertemente y en
consecuencia, la concentración de sal no puede calcularse directamen
te a partir del volumen de titulante adicionado. Para determinar en
tonces la concentración es necesario calcular el volumen de titulante
corregido, a fin de obtener así el número de equivalentes de ácido o
base que han reaccionado realmente. Para calcular el exceso de titulante
debe construirse una gráfica de pH vs. volumen de ácido o base de
concentración X (mol / 1) que al ser adicionados al agua permitan ob
tener un volumen total de 100 cm'. Esta curva puede determinarse
experimentalmente o bien hallando el volumen v para diversos valo
res de pH mediante las ecuaciones siguientes:

pH = - log vX para ácidos
100

pH =14- pOH =14 + log vX para bases
100

De esta curva puede calcularse el volumen V de ácido o base de
concentración X, necesariopara producirun pH dado cuando el volu
men total de solución es lOOcm^. A este pH, el exceso de titulante para
un volumen V, estará dada por:

V = v.V,
exceso

300
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V,representa el volumen total presente: volumen de la alícuota más el
volumen de titulante agregado hasta ese momento. Para ese pH se
halla entonces el Vcorregído o volumen de titulante que ha reacciona
do con el aminoácido. La corrección es necesaria para valores de pH
menores de 3,0 o mayores que 11,0'̂ '

V - V = Vlihilanle exceso corregí tío

adicionado.

Tabular losresultados, incluyendo los siguientes datos: Volumen de
titulante (señalarsi es ácido o base), volumen total de solución , pH,
volumen de exceso de titulante volumen corregido de titulante
^corregido y temperatura promedio ala que se efectuaron las lecturas.

Construir las curvas de titulación de :

pHcontra volumen corregido de base o ácido.

pHcontra log [nh;ch^coo-]/ [nh;ch2COOh].

Apartir de ellas, calcular los valores de pK y pK^ para glicina y
eterminar el punto isoeléctrico p/ = ( pKj + pK^) / 2.

4. estudio CALORIMETRICO DE LA REDUCCION DEL
hipoclorito de sodio

En este experimento se estudia la reacción del hipoclorito desodio
en presencia de un agente reductor como ion tiosulfato o ion yoduro,
siguiendo el método de variación continua para determinar la
estequiometría de la reacción . Este método, también llamado método
de Job, se discute en el Anexo 1.

La reacción debe llevarse acabo en medio básico para evitar así la
formación de especies protonadas. Acontinuación se presentan las
reacciones dereducción del hipoclorito por acción del tiosulfato y del
yoduro, respectivamente:

4C10' + Sj O,'^ + 20H' 2SO: + 4cr + HjO

AH, = -330 Kcal/mol
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3C/0- + /- = lo; + 3cr

AH ^ = - 84.0 Kcal / mol

Las dos reacciones indicadas son fuertemente exotérmicas y ocu
rren rápidamente . Es por esto que se ha seleccionado la calorimetría
adiabática como técnica adecuada, pues permite determinar la entalpia
de la reacción y obtener además información sobre su estequiometría'®^

PROCEDIMIENTO

Preparar una solución 0,5M de hipoclorito de sodio. Si no se dis
pone del reactivo, la solución puede prepararse a partir de algún blan
queador comercial, para lo cual es necesario hallar cuantitativamente
su contenido de hipoclorito. Esta determinación puede llevarse a cabo
por yodometría de acuerdo con la reacción:

CIQ- ir + IH* /j + cr + H^O

Para ello se toman 10 mi de blanqueador y se diluyen con agua
hasta un volumen de 250 mi. De esta solución se toma una alícuota de
20mi y se le adicionan 4 mi de ácidoacético glacial y 20 mi de solución
de triyoduro 0,05M. Se valora con tiosulfato de sodio 0,05 N usando
almidón al 0,5% como indicador. Siguiendo este método se encon
tró que la concentración promedio de NaClO presente en Decol es
0,54M.

Para emplear el método de variación continua en el estudio de
reacciones, las concentraciones debenseriguales preferiblemente. Debe
entonces prepararse una solución de NajSj03 0,5M en soda 1,1 M o si
se desea emplear yoduro como reductor, preparar una solución 0,5M
de yoduro de potasio en soda 0,1M.

Una vez listas las soluciones, se determinan en el calorímetro los
cambios de temperatura correspondientes a las mezclas que se citana
continuación. Para efectuar las mezclas, colocar uno de los reactivos
enelcalorímetro y leer la temperatura cada 15 segundos hasta obtener
un valor constante. Adicionar entonces de manera cuantitativa el se
gundo reactivo y continuar las lecturas de temperatura en función del
tiempo hasta que la temperatura se estabilice o presente un descenso
regular. Agitar continuamente durante este proceso.
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En esta reacción los AT observados son bastante grandes por lo
cual debe tenerse la precaución de llevar el vaso Dewar a temperatura
ambiente, antes de colocar allí los reactivos que van a ser mezclados.

Las mezclas que se van a estudiar son las siguientes:

Tabla 3.2
Mezclas para el estudio calorimétrico de la reducción

del Hipoclorito de Sodio

(mi)Mezcla ^NaOCl(^') V 1
reductor

1 10 90

2 30 70
3 40 60
4 50 50

5 55 45
6 60 40
7 65 35
8 70 30
9 80 20
10 90 10

Para las mezclas 2.5 y 8 determinar la capacidad calorífica em-
plearido el método eléctrico (Ver en Introducción a la Termodinámica:
lapráctica Calor de Reacción oSolución).

CALCULOS

Registrar en una tabla los volúmenes de reactivos adicionados y
ms AT medidos para cada mezcla. Con estos datos construir una grá
fica de AT v.s. volumen de Hipoclorito enlos 100 mi de mezcla.

De acuerdo con el método de variación continua, para una reac
ción del tipo

A + nB <=> Productos.

y si las concentraciones de reactivos son aproximadamente iguales, el
coeficiente n estádado por;

n =
_

X.

l-X.
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En la ecuación Xg y corresponden a las fracciones volumétricas
de los reactivos B y A respectivamente, para las cuales la propiedad
medida, AT en este caso, alcanza un valor máximo o mínimo.

Utilizando la gráfica, hallar el volumen de NaOCl, la fracción
^Naoci ~ ^Naoci/ Y valor de n, aproximándolo al del entero
más cercano. Determinar entonces la estequiometría de la reac
ción estudiada.

Calcular la capacidad calorífica del sistema empleando las mez
clas indicadas. Puesto que se trata de soluciones acuosas y el volu
men es constante, la capacidad calorífica no varía apreciablemente
entre ellas y se puede tomar el valor promedio para calcular el cambio
de entalpia.

c =
Ar.calib

Para cada mezcla determinar la entalpia de;*eacción y expresarla
por mol de hipoclorito de sodio:

AH =
CAT

moles NaOCl

5. ESTUDIO DE LA REACCION EN EQUILIBRIO ENTRE EL
ION Fe*3 Y EL ION TIOCIANATO CNS

La reacción entre el ion CNS" bajo ciertas condiciones puede escri
birse así:

+3
Fe + CNS- Fe{CNSy

La especie que aparece a la derecha es fuertemente coloreada, por
lo que estudio de este equilibrio puede hacerseusando elmétodo colori-
métrico^''^"'.

PROCEDIMIENTO

Se usa una solución de Fe(N03)3. XH^G que sea 0,002M en Fe^** y
0,02M en HNO . Esta es la solución que llamaremos No. 1. La solu
ción No.2 es 0,002M en KCNS y simultáneamente 0,03M en HCl. Pre
pare 10 mi de mezclas de soluciones 1y 2usandoburetas. Laspropor
ciones deben ser las que aparecen en la tabla.
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Tabla 3.3:

Composición de las Mezclas.

Mezcla de No. 1 2 3 4 5 17 18 19 20 21

mlSolc. *1. 0.0 0.5 1.0 1.5 2.5 , 8.0 8.5 9.0 9.5 10.0

mi Sol *2. 10.0 9.5 9.0 8.5 7.5 , 2.0 1.5 1.0 0.5 0.0

Mida la absorbancia de cada una de las mezclas que preparó, usan
do un blanco de agua destilada y una longitud de onda de 460 nm.

CALCULOS

Las soluciones originales no absorbena esta longitud de onda (460
nm), o sea el valor de la absorbancia para las mezclas 1 y 21 debe ser
cero. Porestá razónse puede hacer una gráficaA vs Xde acuerdo con
las variables que aparecen en el Anexo 1 que describe el método de
Job. Es este caso Aremplaza a (A-A') y Xsecalcula usando la tabla de
composición de las mezclas.

Con los resultados del punto anterior encuentre la fórmula del
complejo formado.

Comente acerca de la forma de la curva que obtuvo para la gráfica
deAvsX. ^ re

6 ESTUDIO DE LA FORMACION DEL COMPLEJO H (CrO,)'-^"

En una solución de cromato de potasio y ácido clorhídrico en la
que hay una cantidad despreciable de ácido crómico no disociado, la
única reacción es la señalada en la ecuación

nCrO, <=> + H.O

PROCEDIMIENTO

Lleve a 25 mi conagua destiladalas siguientes cantidades de una
solución de cromato de potasio 0,001 molar: 20,0; 15,0; 10,0; 5,0; 3,0;
2,5; 2,0; 1,0. Mida la absorbancia de cada una de ellas a 410 nm.
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Prepare 25 mi. de mezclas de la solución de cromato de potasio
0,001M y de ácido clorhídrico 0,001M que contengan 25 x mi de la
solución de ácido y 25 (1-x ) mi de la solución de cromato, con X= 0,1;
0,2; 0,3 ...0,9. Mida la absorbancia de cada una de las mezclas a 410
nm, usando un blanco de agua destilada.

CALCULOS

Usando los datos de la primera serie de determinaciones, haga
una gráfica de absorbancia contra la concentración de cromato. A
partir de ella se puede calcular el coeficiente de extinción molar e para
el cromato a la longitud de onda utilizada, o bien el producto el en el
cual 1 representa la longitud de la celda en cm.

Estos resultados permiten calcular la absorbancia A' que tendría
cada una de las mezclas si no se hubiese producido reacción quími
ca. A partir del coeficiente de extinción de la solución de cromato
puro y del espesor de la celda, calcule la absorbancia A' asumiendo
que al mezclar con el ácido no hay reacción. Conlas absorbancias A
medidas para las mezclas, encuentre el valor de (A - A') para cada
una de ellas.

Siga el método de Job o de la Variación Continua descrito en el
Anexo 1. Usando los valores (A-A') contra X haga la gráfica corres
pondiente.

Determine la fórmula del compuesto formado durante la reacción
y discuta la forma de la curva.

Con la información que tiene podría calcular la constante K, para
este equilibrio.

C,
K =

Comente su respuesta.

'AB.

C C"^A

7. DISOCIACION DEL CARBAMATO DE AMONIO

La disociación del carbamato deamonio representa un claro ejem
plo de una reacción en la cual las especies que intervienen no se en
cuentran en la misma fase<"''2>.
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Para este sistema, la constante de equilibrio Kp se expresa por la
ecuación:

Kp = Peo, (Tete)

En ella Pnh, y Peo, representan la presión parcial del NHj y del
COj. Si se asume comportamiento ideal, pueden expresarse en térmi
nos de la presión total de equilibrio P de acuerdo con las siguientes
relaciones :

Kh, = (iP)' Peo, =-^ P

Como consecuencia de lo anterior la constante Kp puede repre
sentarse así:

Kp= ir P (T cíe)

En este experimento se mide la presión de disociación del
carbamato deamonio o, loque eslomismo, la presión de equilibrio P
a varias temperaturas para analizar el efecto de esta variable sobre la
constante de equilibrio.

A partir de los resultados obtenidos se encuentra el valor de Kp a
25,0°C y se compara con elvalor calculado para la constante termodi
námica Kja la misma temperatura. También se determina la entalpia
de la reacción aplicando el método de van't Hoff.

PROCEDIMIENTO

En la figura se describe el equipo utilizado en el experimento.
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Figura 3.7
Equipo para Medir la Presión de Disociación del Carbamato de Amonio.

A- Celda que contiene el sólido

B- Manómetro de cero

C- Llave de vidrio

D- Baño termostatado

E- Llave de vidrio

F- Botellón de vidrio

G- Manómetro de Mercurio

La práctica se inicia colocando aproximadamente 2 g de carbamato
de amonio en la celda de vidrio A y verificando luego que la tapa que
de bien ajustada. Comunique las dos ramas del manómetro Busando
la llave C. Por medio de la llave E conecte el sistema con la línea de

Haga vacío hasta obtener una presión constante y cercana avacio.

cero. Aisle la rama del manómetro B que comunica con la celda A que
contiene el carbamato de amonio. De esta manera los gases que se
producen por la disociación de la substancia quedan confinados en la
celda A, la rama derecha del manómetro B y el tubo que las conecta.
Manipule la llave E de tal manera que el sistema quede aislado del
ambiente y de la línea de vacío. Ajuste la temperatura del termostato
para que se mantenga la temperatura ambiente en el baño G. Espere
15 minutos y compruebe que las lecturas de los manómetros D y B son
constantes. Iguale los niveles de las ramas del manómetro B, dejando
entrar aire al botellón F por medio de Ta llave E. Este paso debe hacer
se en forma muy cuidadosa, para no sobrepasar el valor deseado.
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La lectura de presión se efectúa en el manómetro D teniendo en
cuenta que por ser de lado abierto la presión está dada por :

P = - Ah
atm

siendo P^^ la presión atmosférica y Ah la diferencia de altura del mer
curio en las ramas del manómetro D.

Elproceso se repite aumentando cada vez la temperatura del ter
mostato en aproximadamente 3°C, hasta alcanzar una temperatura
cercana a los 40°C.

CALCULOS

Registrar en forma tabular los datos de presión P(atm), tempera
tura T(K) y los valores calculados de Kp.

Co^truir las gráficas de Kp v.s. T(K) yde In Kp v.s; 1/T. Ajusfar
esta última pormínimos cuadrados y utilizando la ecuación resultan
te determinar el valor de Kp a25,0®C. Comparar el resultado obtenido
con el valor de K^ calculado para la reacción a partir de los datos de
energía libre estándar de formación AG° a la misma temperatura
de acuerdo con la ecuación.

AG° = -RTlnK^

siendo ° _ lAG®
prod

lÁG}

Para determinar el cambio de entalpia de la reacción de disocia
ción del carbamato de amonio debe recordarse que el efecto de la tem
peratura sobre la constante de equilibrio se expresa mediante la ecua
ción de van't Hoff. ^

^d\nK ^
P

dT
AH

Rpl

Al integrar, se obtiene lasiguiente relación si se asume que el AH
no varía con la temperatura.

In K AH

RT
+ I
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I es la constante de integración, R la constante universal de los gases y
AH el cambio de entalpia asociado a la reacción.

Puesto que la ecuación resultante tiene la misma forma que la ecua
ción empírica obtenida a partir del ajuste de los datos experimentales,
la pendiente de esta última permite determinar el AH de reacción.

8. DETERMINACION DEL CAMBIO EN ENERGIA LIBRE Y DE
SU DEPENDENCIA EN LA TEMPERATURA PARA UNA
REACCION POR UN METODO ELECTROQUIMICO

En este experimento se estudia una reacción química por medio
de una celda electroquímica ya que mediante este procedimiento la
reacción puede llevarse a cabo en forma reversible. Se determina el
comportamiento de la celda y por lo tanto el de la reacción respecto a
la temperatura. Así se obtiene la información necesaria para hacer un
análisis termodinámico del proceso''-^*"'.

Cuando una celda electroquímicaopera reversiblemente a presión
y temperatura constantes, si no se hace trabajo distinto al trabajo eléc
trico y al trabajo de expansión, el cambio en energía libre está dado
por:

AG = - ufe

donde AG es el cambio en energía libredel sistemacuando n Faradays
de electricidad pasan a través delacelda, Fesla constante de Faraday
y e es la fuerza electromotriz de la celda. Los valores de e se determi
nan midiendo el potencial de la celda operandoreversiblemente. Esto
puede hacerse con propiedad usandoun circuito potenciométrico (ver
referencias 3 y 15); o bien tomando lecturas con un multímetro que
tenga la escala adecuada.

A temperatura y presión constantes, el efectocalorífico que acom
paña la reacción irreversible, en la cual tan sólo se hace trabajo PV, es
igual a AH mientras que para la operación reversible es igual a TAS.
La diferencia entre las dos cantidades determina el trabajo eléctrico
hecho en el proceso reversible ya que AG = AH - TAS.

Usando la ecuación de Gibbs - Helmholtz

ídAG^

dT
= -AS

y p
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y la relación entre AG y trabajo máximo se obtiene:

AS = NF
dT

En esta experiencia de determina el valor de (dc/dT) para las si
guientes reacciones P.is.is)

Zn{Hg) +PbSO^^^^ <=> ZnSO,{0.02m) + Pb(Hg)

<=^ Cd{Hg)

Las celdas electroquímicas quese usan son:

^{Hg) I ZnSO,(Qmm) || PbSO.^s) I Pb{Hg)
Cd^s^ I Cd 30^ (0.1 M) I Cd(Hg)

PROCEDIMIENTO

Se han preparado para la experiencia las celdas electroquímicas
que aparecen en la figura 3.8.

Medir el potencial deuna deestas celdas a 15", 20", 25", 30", 35" y
40"C. Para garantizar temperatura constante, use un baño termostatado
ajustado previamente a los valores sugeridos.

CALCULOS

Hacer una gráfica de evs T, esto es de potencial (voltios) versus
temperatura absoluta (Kelvin).

Determinar la pendiente de la gráfica a25°C, osea el valor de (3e/3T)p.

Usando las ecuaciones señaladas y la relación AG =AH - TAS, obte
ner los valores paraAG, AH yAS a las temperaturas de trabajo. Incluir el
resultado a 25°C y compararlo con el reportado en la literatura'̂ ''̂ -'̂ ^
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Cd(Hg)

ZnSO^-
(0,02m)

Pt-

Zn{Hg).

CdSO/(0,1M)

y

•ZnSO¿^(0,02m)
saturada con PbSO/^

Pt
•PbSO^Cs)

W-• Pb(Hg)
Figura 3.8

Celdas Electroquímicas.

Medir el potencial de una de estas celdas a 15°,20°, 25°, 30°,35° y
40°C. Para garantizar temperaturaconstante, useun baño termostatado
ajustado previamente a los valores sugeridos.
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9. POTENCIAL DE ELECTRODOS Y DE CELDAS
ELECTROQUIMICA

La diferencia de potencial entre un electrodo y una solución o lo
que es equivalente, de una hemicelda en la cual la reacción química
que se produce involucra transferencia de electrones, no puede ser
calculada de una manera absoluta y tampoco puede determinarse ex-
perimentalmente de manera aislada, es decir separada de otra
hemicelda.

Para superar esta dificultad y poder establecer un criterio que per
mita determinar de manera reproducible el potencial de un electrodo
cualquiera, se escogió como electrodo de referencia el electrodo estándar
de hidrógeno al cual se le asignó una fem = Oa cualquier tempera
tura..Como su nombre lo indica, el sistema debe estar bajo condicio
nes estándar lo cual ocurre cuando en la reacción, la actividad del ion
hidronio es unitaria y el hidrógeno gaseoso tiene fugacidad unitaria.

Para otras condiciones distintas de las del estado estándar, el po
tencial puede calcularse mediante la ecuación de Nernst.

= e
RT

F
In-

a,

("».)
No siempre resulta fácil utilizar un electrodo de hidrógeno. Se

recurre entonces a o^oselectrodos que seajusten a lascondiciones de
estabilidad, reversibilidad y reproducibilidad requeridas para que el
sistema pueda ser considerado como referencia y se determina su po-
tencml respecto a un electrodo de hidrógeno. Dentro de estos electro
dos de referencia, los más frecuentemente usados son los de Calomel
en solución acuosa de cloruro de potasio de concentración 0,1 N, 1,0
N o bien, en solución saturada de KCl.

Acontinuación se registran lasreacciones para loselectrodos con
siderados y las respectivas ecuaciones empíricas que permiten calcu
lar el potencial estándar a cualquier temperatura tCC)'"''.
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Electrodo Reacción £°(v) a t(°C)

Calatiel enKa O,\N +2e- +20'(IMN) +0,336-6x10-25)

Cahnielen KQ \N <=> 2H^ +20' (IN) +0,283-2x10-'(z-2^
Caloiiieleit KO sea +2e" <=> 2H^ +20' isat) +0,244 - 7x lO"^ (f-25)

Conociendo entonces el potencial del electrodo de referencia, el
potencial de cualquier otro electrodo puede ser hallado, midiendo la
diferencia de potencial de una celda electroquímica en la cual una de
las hemiceldas está constituida por el electrodo de referencia, la otra
por el electrodo cuyo potencial se desconoce y las dos están conecta
das mediante un puente salino.

En una celda electroquímica, la reacción neta que ocurre es el re
sultado de una reacción de reducción en uno de los electrodos y de
una oxidación enel segundo electrodo. Según la convención aquí adop
tada, se consideran las reacciones como de reducción y en consecuen
cia, se utilizan los potenciales de reducción. El potencial de la
celda estará dado por la ecuación:

' celda = e red - e.

en donde Y^*representan los potenciales de reducción delos elec
trodos en los que ocurre la reducción y la oxidación respectivamente.

Cuando el potencial de la celda hallada así, resulta con signo po
sitivo, indica que la reacción neta ocurre espontáneamente yel cambio
neto de energía libre es negativo. Esto además muestra que
efectivamente el electrodo donde ocurre la reducción tiene un poten
cial más positivo que aquel donde ocurre la oxidación.

Deeste modo, conociendo el potencial del electrodo de referencia
y midiendo el potencial de la celda se puede hallar el potencial de
cualquier electrodo. Este último generalmente no corresponde al po
tencial estándar ya que ello implicaría trabajar a 1 atm y condiciones
de actividad unitaria.

Ahora bien, si la presión a que está sometido el sistema no difiere
mucho de 1 atm, este efecto es despreciable cuando se trata de fases con-
densadas. El efecto de concentración, si es muy importante como lo
muestra la ecuación de Nernst. Apartir de ellay aprovechando la depen-
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dencia delpotaicial con la actividad puede calcularse el potencial estándar
del electrodo de interés a la temperatura de la experiencia.

Finalmente el efecto de la temperatura sobre el potencial puede
hallarse a partir de la relación

ae o^

ar
j p

y*

nFT^

en la cual AH° representa la entalpia estándar para la reacción conside
rada. El coeficiente (De® / ST) así hallado es aplicable en rangos de
temperatura cercanos a T,, para los cuales pueda considerarse que el
AH° permanece constante.

Tabla 3.4
Potencial Estándar de Reducción a 25°C y Entalpias Estándar de

reacción.

Semireacción e°(v) AH°(kcal/mol)

Ag^ + e" —• Ag 0,7995 -252,2
Cu*2 + 2e- —• Cu 0,340 15,0

Cu^ + e- —• Cu 0,521 -

Zn+ + 2e- —• Zn - 0,763 36,3
Fe^2 + 2e- —• Fe - 0,44 20,6
Pb^2 + 2e- —• Pb - 0,126 0,2

Pbl^ + 2e- —• Pb(s) H- 21-,,,, 0,358

PROCEDIMIENTO""-^^-^^^

Preparar 100 mi. de solución saturada de KNO3, 100 mi de solu
ción saturada de KCly 50 midecada una de las siguientes soluciones:

CuSO^O^OOM; 0,050M; 0,010M: 0,005M; O.OOIM

ZníNOa)^ 0,100M; 0,050M; 0,010M; 0,005M; 0,001M

Lavar los electrodos con ácido nítrico y luego con agua destilada.
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Determinación del potencial estándar de los electrodos de Cu y Zn.

Colocar en un vaso 50 mi de la solución de CuSO^ 0,100M y sumergir
en ella el electrodo de cobre. En el segundo vaso agregar 50 mi de solu
ción saturada de KCl^^^, e introducir el electrodo de Calomel. Conectar
las dos hemiceldas mediante una tira depapel de filtro o algodón hume
decido en la solución de KNO3 que actúa como puentesalino.

Las celdas también pueden ser construidas usando una micro-
pipeta en cuyo extremo inferior se ha colocado un tapón de algodón
humedecido en KNO3 saturado. Ala micropipeta se le agrega la solu
ción de interés en el momento de hacer la medida y se le introduce el
electrodo metálico correspondiente. La hemicelda asi formada se in
troduce en un vaso o tubo que contiene KCl saturado y en el cual se
encuentra también el electrodo de Calomel.

Mediante un potenciómetro ounmultimetro conectado a los elec
trodos determinar la diferencia de potencial y anotar la temperaturaa
la cual se realiza la medida.

Siguiendo elprocedimiento anterior determinar el potencial de
las celdas que resultan al poner en contacto el electrodo de Cu en
las distintas soluciones de CuSO^ y el Zn en las soluciones de
ZníNOj)^ usando siempre como referencia el electrodo de Calomel
sumergido en KCl y puente salino de KNO3 saturado. Guardar to
das las soluciones.

Determinación de la diferencia de potencial de celdas electroquímicas.

Construir las celdas que se indican a continuación empleando
puente salino de KNO3 saturado.

Cuj^, / (0,010M) // Cu^^ (0,100M) / Cu,^,

CU(^, / Cu^2 (0,001M) // Cu^^ (0,100M) / Cu,^,

Cu,^, / Cu^ (0,100M) // Cu^2 (0,1OOM) / Cu,^,

Cu^=^ (0,100) / Cu,,, // Pb,,) / Pb^^ (0,100M)

Zn,„ / Zn-^ (0,100M) // Pb^^ (0,100M) / Pb(S)

Pb,„ / Pb1I- (0,100M) // Pb^2 (0,100M) / Pb2(s) (s)
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CALCULOS

Determinar el potencial del electrodo de Calomel a la temperatu
ra de trabajo utilizando la ecuación empírica correspondiente. Con
este valor y el potencial leído para las celdas formadas en la primera
parte de la experiencia, calcular el potencial para cada una de las
hemiceldas estudiadas.

Utilizando los valores reportados en el Anexo II para el coeficien
te medio de actividad de electrolitos, calcular la actividad para las so
luciones iónicas empleadas, utilizando para ello la escala molar de
concentración.

Construir las gráficas de potencial en función del logaritmo
natural de la actividad ampara las soluciones de CuSO^ y de ZníNOjjj.
De acuerdo con la ecuación de Nernst, el valor del intercepto corres
ponde al potencial estándar e° respectivo a la temperatura de la expe
riencia. Calcular en cada caso el AC°.

Con los valores reportados en la Tabla para e° a 25°C y los AH°
para lareacción correspondiente, calcular los coeficientes de tempera
tura del potencial (3e° / 3T) y ele" a la temperatura de trabajo. Com
parar con los valores obtenidos a partir de las gráficas.

Para la segunda parte de la práctica, describir el proceso que ocu
rre en cada celda, señalando en cada caso el ánodo y el cátodo.

Calcular elpotencial de cada celdamediante la ecuación de Nernst
empleando las actividades y los potenciales estándar corregidos a la
temperatura de trabajo. Comparar el valor así obtenido con el deter
minado experimentalmente.

10. PRODUCTO DE SOLUBILIDAD

La solubilidad de una sal ligeramente soluble está regida por el
equihbno:

MXfe \ \ "í" X/ \) (ac) ' (ac)

La correspondiente constante de equilibrio, denominada en este
caso, constante de producto de solubilidad está dada:

Equilibrio Químico

Kps =
MX

= a .a
M' X
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pues se toma la actividad del sólido puro igual a la unidad.

Esta constante puede ser determinada por diversos "métodos en
tre ellos por el método electroquímico seleccionado para estapráctica.
En él, se busca construir una celda electroquímica cuya reacción neta
corresponde a la reacción de interés y utilizar la relación existente
entre la energía libre estándar para la reacción, la constante de equili
brio y el potencial estándar de la celda eletroquímica correspondiente.

AG° = -RTlnK = -ní'eLi.

De este modo, la constante de equilibrio puede expresarse en tér
minosdel potencial estándar de lacelda o lo que esequivalente, de los
potencialesestándar de reducción de los electrodos correspondientes.

En este experimento se calculan las constantes de producto de
solubilidad de haluros de plata (AgX) determinando la actividad de
los iones plata a^^ a partir de medidas de potencial ycalculando la
actividad de los iones haluro a^^- usando los coeficientes de actividad
correspondientes.

InK =
RT

PROCEDIMIENTO*"-^''^

La práctica consta de dos partes. En la primera se determina el
potencial estándar del electrodo de plata a la temperatura de trabajo y
en la segunda parte se determina la actividad del ion plata midiendo
el potencial de las siguientes celdas.

Ag/AgCksat) iHg
Ag / AgBr^¡„,-¡ / / Hg2 C/j / Hg

AglAgl^^,-, II Hg2 CI2 iHg
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Determinación del potencial estándar del electrodo de plata.

Preparar 250 mi de solución de AgNOj, 0,1N, y a partir de ella
obtener por dilución 50 mi de soluciones de concentración : 0,05N,
0,01N, 0,005N y 0,001N.

Prepararademas 100 mi de soluciones saturadas de KNO3 y KCl.
Enunvaso pequeño colocar 50 midelasolución más diluida deAgN03
y sumergir en ellael electrodo de plata. En el segundo vaso colocar 50
mi de solución saturada de KCl y sumergir en ella el electrodo de Ca-
lomel. Conectar las hemiceldas entre sí mediante un puente salino lo
cual se logra uniendo los dos vasos mediante una tira de papel de
filtro humedecida con solución saturada de KNO3.

Efectuar la lectura de potencial con un potenciómetro o un
nrultímetro y registrar la temperatura a la que se hace la determina
ción (Ver la práctica Potencial de Electrodos y de Celdas Electro
químicas).

Repetir el procedimiento anterior con las distintas soluciones de
AgNOj empleando en cada caso como puente salino una nueva tira de
papel humedecido en BCNO,. Guardar las soluciones para la segunda
parte. '

Determinación de la actividad del ion plata.

Preparar 50 mi de cada una de las siguientes soluciones ycolocar
las en un vaso pequeño :NaCl p,lM; KBr 0,1My KI 0,1M.

Adicionar unas gotas de la solución de AgN03 0,1M a las solucio
nes de NaCl, KBrKl. Se obtienen así soluciones saturadas de haluros
deplata en equilibrio con el respectivo haluro sólido, lo que se mani
fiesta por la aparición de una marcada turbidez.

Introducir el electrodo de plata previamente lavado con agua
destilada en la solución saturada de AgCl obteniendo asi la primera
hemicelda. La segunda estará constituida por una solución saturada

KCl y un electrodo de Calomel saturado.

Para cerrar el circuito se humedece una tira de papel de filtro en
solución'"' ^ t . . . .

hemiceldas.

una solución saturada de KNO3 y se coloca cada extremo en una de las
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Determinar el potencial de la celda y registrar la temperatura a la
que se efectúa la determinación.

Repetir la medida de potencial con los dos haluros restantes. (AgBr
y Agí) usando siempre el electrodo de calomel como referencia y em
pleando en cada caso una nueva tira de papel humedecida en KNO3
para cerrar el circuito.

CALCULOS

Determinación del potencial estándar del electrodo de plata.

De la tabla de potenciales de reducción se observa que e°^ es
más positivo que el de calomel en KCl saturado, en consecuencia en el
primero ocurre la reducción y en el de calomel la oxidación. De aquí
se desprende que el potencial del electrodo de plata se calcula así;

^eelda ^Ag ^calomel.

Siendo el valor medido experimentalmente y e„,o¡„ei secalcu
la a la temperatura de trabajo mediante la ecuación empírica

e , , = 0,244- 7x lO-" (t-25)
cahmdsai '

Repetir elcálculo de para cada una de las soluciones deAgN03
utilizadas. Con base en el coeficiente mediode actividad reportado en
el Anexo II, calcular la actividad de los iones Ag* en cada solución.

De acuerdo con la ecuación de Nernst, para la hemicelda Ag-Ag*
se obtiene:

/? T o. A *eAg= + ill in-
nF a Ag

Puesto que la actividad del metal puro puede tomarse igual a la
unidad, la ecuación queda:

Ag
O RT ,

nf
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En esta ecuación ^ Ag* = Y.C Ag' La concentración C se ex-
presa en unidades de molaridad.

Construir una gráfica del potencial del electrodo de plata e.^ w..
función del logaritmo natural de la actividad del ion plata y hallar el
intercepto que corresponde al potencial estándar del electrodo de pla
ta e ^^. La pendiente de la recta debe corresponder al término RT/jjF
de la ecuación de Nernst.

Con el valor de £° calculado en el paso anterior y con el e° del
electrodo de calomel hallarelAG°para cada una de las semireacciones
y el AG de la celda. Discutir la espontaneidad del proceso.

Determinación de laactividad del ion plata en algunas soluciones satu
radas de haluros de plata y cálculo de constantes de producto de solubilidad.

Apartir del potencial del electrodo de calomel y del potencial de
cada una de las celdas, determinar el potencial del electrodo de plata
en las soluciones saturadas de haluros de plata mediante la ecuación:

E — P +* P
Ag celda cahmel.

Con elpotencial del electrodo de plata en la solución saturada y
su poteiKial estándar e°^ (calculado en la primera parte), determinar

iori plata en las soluciones, empleando la ecuación de

C^cular la actividad de los iones cloruro, bromuro y yoduro a
partir de sus concentraciones analíticas respectivas y los coeficientes
de achvidad reportados en el Anexo II.

en

Determinar las constantes de producto desolubilidad paralos tres
haluros estudiados y comparar los resultados con los reportados en
literatura.'^o) ^
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SOLUCIONES

1. PRESION DE VAPOR DE SOLUCIONES LIQUIDAS

Así como los líquidos y sólidos puros tienen una presión de va
por a cualquier temperatura, resultado de la coexistencia de la fase
vapor y la fase condensada, las soluciones también generan presiones
de vapor sobre ellas. En el caso de soluciones binarias de líquidos, una
de sus características importantes es la manera comose relacionan la
presión de vapor de los componentes puros con las de las soluciones
que ellos puedan formar.

El caso más sencilloes aquel en el que los componentes de la so
lución son líquidos similares en sus características fisicoquímicas. Se
puede llegar al extremo de tener un comportamiento que se aproxime
al ideal, para el cual se cumplen las relaciones;

P, = X,P\

P, = X,P\

Pj = P^ -k- P
2

donde P, y P son las presiones parciales de cada uno de los com
ponentes en la solución, X, y X, son sus fracciones molares y P*j y P*2
son las presiones de vapor de los componentes puros. El comporta-
rniento de la presión de vapor de la solución en función de la compo
sición en forma de gráfica sería el siguiente:
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:\o^

6%

.

0.0 0.5 1.0

X—^

Figura 4.-1
Comportamiento ideal de soluciones.

Cuando las parejas de líquidos que forman las soluciones
binarias no son similares entre sí, se presentan comportamientos
que difieren del ideal. Se les denomina comportamientos desvia
dos. Las desviaciones pueden serpositivas, es decir que las curvas
de presión versus composición están por encima de la recta que
representa el comportamiento ideal. Así mismo se pueden presen
tar desviaciones negativas cuando el comportamiento de las curvas
de presión es el contrario, esto es que estén por debajo de la línea
recta que representa el comportamiento ideal. Las figuras siguien
tes ilustran estas situaciones.

Soluciones

Comportamiento
de la presión de
la solucio'n

Figura 4.2
Desviación positiva a la idealidad.

Comportamiento
de la presión de
la solucio'n

Figura 4.3.
Desviación negativa a la idealidad.

105
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En este experimento de laboratorio se estudian sistemas típicos
que tienen comportamientos que ilustran los tres casos descritos.

PROCEDIMIENTO

Para este experimento se usa un aparato similar al que se emplea
en la determinación de la presión de vapor de un líquido puro por el
método estático, (ver por ejemplo las referencias 1,2), el cual se mues
tra en la figura 4.4.

Al comenzar la experiencia se hace
circular agua termostatada a la tempera
tura de la determinación, por los termi
nales G. Se lee la temperatura en el ter
mómetro D. Si es necesario se ajusta la
t^peratura del agua circulante hasta
obtener el valor deseado en D. Se reco
mienda hacer las determinaciones a 25°C.

Se hace vacío conectando la llave A,
a la bomba de vacío, la cual está protegi
da por una trampa fría. Este paso debe
hacerse con cuidado y habiendo marca
do previamente el nivel de mercurio en
el recipiente F. El nivel debe ser suficien
te psra obtener una columna de mercu
rio de longitud tal que compense la pre
sión atmosférica. Se anota este valor.

Figura 4.4
Aparato para la determinación de presión

de vapor.

A- Llave de vacío

B- Unión Esmerilada

C- Tubo de vidrio

D- Termómetro Graduado en l/lCC
E- Chaqueta de vidrio
F- Recipiente con mercurio

G- Entrada y salida de agua a
temperatura controlada

H- Escala graduada en milímetros

D

it4i)

nu

i

B

H
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En una sesión de laboratorio se alcanza a trabajar uno de los siste
mas que aparecen en la tabla 4.1. Se requieren aproximadamente 5 mi
de cada una de las mezclas indicadas.

Se desconecta la llave A del sistema de vacío y se deja entrar aire
lentamente al tubo C. Utilizando una jeringa de vidrio se introduce
un mililitro de una de las mezclas que aparecen en la tabla 4.1. Para lo
anterior se destapa el tubo C por medio de la unión esmerilada B. Se
repite el procedimiento de evacuación con las mismas precauciones.

Tabla 4.1: Fracción molar de las mezclas utilizadas.

Mezcla líquida Fracción molar soluto

1 0,0

2 0,1

3 0,2

4 0,3

5 0,4

6 0,5

7 0,6

8 0,7

9 0,8

10 0,9

11 1,0

Sistemas: Hexano - Heptano o Benceno - Tolueno

Acetona - Cloroformo

Propanol - (o Isopropanol) - Tetracloruro de carbono

Dioxano - Agua

La apertura de la llave A debe hacerse y debe verificarse que no
hay entrada de aire por la llave o por la unión esmerilada. Después
de haber evacuado por uno o dos minutos se cierra la llave A y se
espera hasta que la lectura de presión sea estable. Se anota la longi
tud de la columna de mercurio y la temperatura.
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De nuevo se permite la entrada de aire al tubo C, se retira el reci
piente F y se limpia el mercurio eliminando la mezcla utilizada en el
paso anterior. Para este propósito se usa papel de filtro.

Se coloca el recipiente F en su posición original con el mercurio
limpio. Se evacúa el sistema y se deja operar la bomba por dos o tres
minutos para eliminar residuos de líquidos volátiles.

Se coloca enel tubo Cuna muestra más de líquido. Serepite todo
el procedimiento hasta tener una nueva lectura de longitud de la co
lumna de mercurio.

El experimento se completa cuando se tengan valores para las 11
mezclas que aparecen en la Tabla 4.1 para uno de los sistemas reco
mendados

CALCULOS

Los valores de la presión de vapor de las mezclas líquidas se cal-
culan y se expresan en milímetros de mercurio. La presión de vapordel liquido que está sobre el mercurio es la presión atmosférica menos
a longitud de la columna de mercurio que se genera cuando se hace

vacio y se deja equilibrar el sistema.

Se hace una gráfica de presión de vapor de la solución contra
mcción molar de uno de los componentes. Se adicionan las líneas de
• ideal para la presión total y para las presiones par

ciales de los dos componentes.

2. de la constante de henry para
EL COj EN AGUA

En esta práctica se determina la constante de la ley de Henry

s^le^don^^a'̂ (^^2) líquido (agua) a temperaturas

•vu Henry establece la proporcionalidad de la presión deequilibrio de un gas con su concentración en una solución. Usual-
mente se expresa esta relación de la siguiente manera:

P = KM
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Donde P es la presión de equilibrio, M la molaridad del gas di
suelto y K la constante de la ley de Henry.

PROCEDIMIENTO

Para obtener la concentración de equilibrio en una solución se
procede de una de estas maneras:

a- A partir de los componentes puros, sin mezclar, se adiciona
uno de ellos al otro hasta que se llegue a la saturación.

b- A partir de una solución sobresaturada se elimina el exceso
de soluto.

En este experimento se aprovecha la disponibilidad de una solu
ción sobresaturada a temperatura ambiente y presión atmosférica, de
COj en agua. Esta solución es simplemente una soda común: cual
quier bebida carbonatada tiene una presión de COj superior a la at
mosférica en el espacio reducido de gas que se deja en el recipiente
que la contiene''^

Para obtener soluciones saturadas a diferentes presiones se pro
cede del modo siguiente: Usando una botella de soda se elimina una
porción de aproximadamente una tercera parte del líquido para crear
espacio para el gas y mediante la llave C se deja salir CO^ a la atmós
fera. Se cierra la llave y se agita la botella de tal manera que salga más
COj de la fase líquida. De nuevo se expulsa este gas por medio de la
llave. En este momento no debe haber gas distinto al COj en el apara
to y la presión se debe poder medir en el manómetro de lado abierto
A. Se conecta el sistema al manómetro y se lee la presión. Si fuese
necesario se procedería a expulsar más gas para lograr una presión
que pueda ser medida en A.

Se deja en reposo el sistema durante 2 ó 3 minutos y luego se
permite que el gas escape por medio de la llave C. Se agita vigorosa
mente la botella D, manteniendo la llave cerrada. Se conecta el
manómetro y se lee la presión. Se supone que esta es una nueva pre
sión de equilibrio. Se deja escapar otra vez el gas y se repite el proceso
de agitación y lectura de presión. Se obtienen de este modo de seis a
ocho lecturas.

Se repite el proceso descrito a una nueva temperatura hasta com
pletar 4 de ellas. Se recomiendan 0°C, 20°C, 25°C y 35°C.
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Figura 4.5Aparato para la determinación de la constante de la Ley de Henry.

A- Manómetro de lado abierto

B- Manguera muy flexible

C- Llave de tres vías

CALCULOS

D- Botella de aproximadamente
250 mi de capacidad.

E- Baño termostatado

F- Termómetro graduado en 1/10°C

La cantidad n de moles de CO, que salen de la solución al agitar
llevando al sistema a una presión de equilibrio P está dada por :equilibrio

n = {P-P,)Va/RT

donde es la presión atmosférica, de tal manera que la cantidad P -
P^ es la lecturamanométrica. El volumen de gas Vj,se obtiene midien-
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do el volumen del líquido y luego el volumen total del aparato inclui
do el del tubo flexible.

La ecuación :

P = KM

se puede transformar sumando y restando P^ = KM^ para obtener:

P = KAM +

Pj, es la primera presión de equilibrio leída, AM es el cambio acumula
do en la molaridad de la solución, P es la presión de equilibrio corres
pondiente, K es la constante de la Ley de Henry y sus unidades son
las necesarias para hacer las ecuaciones dimensionalmente consisten
tes. Las presiones se expresan en atmósferas. M y AM están en uni
dades de molaridad.

Las cantidades anteriores y las lecturas de presión hechas permi
ten obtener los datos necesarios para hacer una gráfica de P vs AM. A
partir de la recta obtenida se calcula el valor de la pendiente que co
rresponde a la constante K a cada una de las temperaturas de la
experiencia.

Debe tenerse en cuenta que en este experimento el cambio de
molaridad AM es negativo pues se está sacando cada vez más gas de
la solución.

DETERMINACION DEL VOLUMEN MOLAR PARCIAL

En este experimento se determina el volumen molar parcial de un
soluto en solución por medio de medidas de densidad.

En una solución binaria, si Y es una propiedad extensiva de la
solución y se mantienen la temperatura y la presión constantes, Y será
función de la composición de la solución. Una forma de expresar lo
anterior es diciendo que Y es función de las variables independientes
n, y nj que representan los números de moles de los componentes 1 y
2. La propiedad molar parcial es, por definición'^-'^:

i'. =
9 n.

Jr.p.n, Para el componente 1
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y

ñ =

(«I.«2)

dY

d n.2 /T,P,n ,

y se puede demostrar que:

= n^Y^ + n 2 Y2

Tópicos en Química Básica

Para el componente 2

( T, P ctes )

Cuando los resultados anteriores se aplican al caso del volumen
se obtiene que el volumen total real de solución V obtenido al mezclar
nj y nj moles de los componentes 1 y 2 respectivamente, se expresa:

V = n,V, + «2^, (T, P ctes)

y el volumen molar de mezcla está dado por:

V

(«i+nj) = X,V, + X,V. ( T, P ctes )

Por otra parte, la aplicación de la ecuación de Gibbs-Duhem per
mite demostrar que las propiedades molares parciales de los compo
nentes de una mezcla no cambian independientemente entre sí:

riydVx + n^dV^ = O

o lo que es equivalente:

avi"!
2

T,P
taxj

r. p

( T, P ctes )

= O ( T, P ctes )

La determinación de propiedades molares parciales puede llevar
se a cabo mediante diversos métodos. Para esta experiencia se esco
gió el método de los interceptos o de las ordenadas ya que permite
obtener las propiedades molares parcialesde los dos componentes de
la mezcla para cualquier composición de la misma con base en la ecua
ción :

V = " . " ".V, + X,
.3X,Jr, p
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X2

Figura 4.6
Ilustración del Método de los Interceptes o de las Ordenadas para la

determinación de Volúmenes Molares Parciales.

Se puede ver que si se construye una gráfica de volumen molar
de mezcla en función de la fracción molar del componente 1 y se
traza la tangente a la curva en el punto de composición X., el intercep
to de la tangente en_el eje del volumen da el volumen molar parcial
del componente 2, (V^) en Xj = Oy el volumen molarparcial del com
ponente l_j_en X, = 1. De este modo se hallan los volúmenes molares
parciales Vj y para cualquiercomposición. En la Figura 4.6 se ilus
tra la aplicación del método descrito.

Cuando se quiere comparar el comportamiento real de la solución
con el que tendría si fuese ideal, resulta conveniente emplear las pro
piedades de exceso, definidas como la diferencia entre la propiedad
molar real y la propiedad molar que tendría la mezcla si fuese ideal.
Según esto, el volumen molar de exceso se expresa:
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AVf = V. - V

AVf = V„. - (x,v; +x,y;)
Siendo V* y VJ volúmenes molares de los componentes puros

y volumen molar de la solución, el cual se puede hallar a partir de
medidas de densidad obien, si seconocen losvolúmenes molaresparcia
les Vj y V^ para la composición de la mezcla considerada.

PROCEDIMIENTO

Las densidades se determinan con un picnómetro cuyo volumen
es aproximadamente 20 mi a 25°C. En este caso el modelo usado es el
de Weld.

A- Tapa esmerilada

C- Cuerpo del picnómetro

B- Cuello esmerilado.

Figura 4.7
Picnómetro de Weld.
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Es necesario calibrar el picnómetro, esto es determinar su volu
men a la temperatura de trabajo. Para ello, el aparato limpio y seco se
pesa vacío. Luego se llena con el líquido de calibración, agua destila
da, y se coloca en un termostato a la temperatura seleccionada. (25°C
en esta práctica). Se coloca la tapa esmerilada A de modo que quede
bien ajustada y se deja en el termostato por diez minutos, tiempo que
se considera suficiente para alcanzar el equilibrio térmico. Se seca el
exterior del picnómetro completamente y se pesa en una balanza ana
lítica hasta obtener peso constante**^.

Una vez calibrado el picnómetro, se repite el procedimiento ante
rior para la serie de soluciones correspondiente al sistema selecciona
do y para los componentes puros respectivos. Cada grupo de estu
diantes trabaja uno de los sistemas descritos a continuación:

Benceno - Tolueno
n-Hexano - n - Heptano
Acetona - Cloroformo

Propanol (o isopropanol) - Tetracloruro de Carbono
Etanol - Agua
Dioxano - Agua

Para el sistema escogido se preparan por pesada 50 gramos de
mezclas que contengan respectivamente 10,30,40,50, 60, 70 y 90% en
peso de uno de los constituyentes del sistema. Cada reactivo se adi
ciona mediante una jeringa de vidrio a un frasco previamente pesado,
hasta obtener la cantidad requerida.

CALCULOS

El volumen del picnómetro se determina a partir de la densidad
del agua reportada en la literatura a la temperatura de la experiencia y
que a 25,0°C puede tomarse como 0,99705 g/cm^ y del peso del agua
dentro del picnómetro.

Calcular la densidad ds de cada solucióndividiendo el peso de la
solución contenida en el picnómetro por el volumen que se ha deter
minado para el mismo. Del mismo modo determinar la densidad de
las substancias puras.

Todos los pesos deberían corregirse para obtenerpesos en el va
cío, pero para los propósitos de esta práctica puede omitirse esta co-
rrección<®> ya que su magnitud es pequeña.
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Calcular las fracciones molares Xj y para cada una de las mez
clas y con los datos de densidad ds, determinar en cada caso el volu
men molar Vm de mezcla a partir de la ecuación:

_ X, Mj + Xj M,

" d '^ S

en donde Mj y Mj son los pesos moleculares de los componentes 1 y 2.
Determinar también el volumen molar de los componentes puros.

Los datos de fracción molar, densidad y volumen molar deben
presentarse de manera tabular.

Construir una gráfica de volumen molar de mezcla en función
de la fracción molar Xj. Usando el método de los interceptes, determi
nar los volúmenes molares parciales Vi YV2 valores de X,
correspondientes a la composición de todas las soluciones estudiadas.
Con estos resultados verificar si se cumple la relación:

= X,V. -h X3V3

para dos o tres de las mezclas estudiadas.

En un mismo papel hacer las gráficas de Vi y V2 v.s. Xj. Para
tres valores distintos de Xj tomar las pendientes.

^dV2^
ax,

T. P
1^3 XJ

T.P

Con los resultados obtenidos verificar elcumplimiento de laecua
ción de Gibbs-Duhem:

^avi'
ax,^

r. p

+ X,
^av2^
ax,^

T.P

= o

Para cada una de las mezclas estudiadas determinar el volumen
molar de exceso AV^ y construir la gráfica de AV^ en función de Xj.
Analizar el comportamiento observado en términos de la desviación
que presenta el sistema con respecto al comportamiento esperado se
gún el modelo de la solución ideal.
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4. CALOR DE MEZCLA

Cuando se mezclan dos substancias para formar una solución,
usualmente se produce un cambio en la entalpia del sistema. Este cam
bio está dado por:

El significado de los símbolos en la ecuación es el corriente:
y son las entalpias molares de los componentes puros 1 y 2 res
pectivamente, n, y n^ los números de moles, AH se denomina el calor
integral o total de mezcla y H es la entalpia de la solución fprma^ que
se expresa en términos de las entalpias molares parciale' H . de
los componentes de acuerdo con la ecuación:

H = n^H ¡ + n^H 2

Tal como se define, el calor de mezcla es una propiedad extensiva
que corresponde a la formación de nj + n, moles de solución a partir
de nj moles del componente 1 y n^ moles del componente 2. Siguien
do la práctica usual se puede referir el calor de mezcla a una mol de
solución, obteniéndose asi el calor integral por mol de mezcla AH
también llamado entalpia de exceso AH^.

AH... =
AH

= AH'
«l + «2

Los procesos que hemos seguido deben ser isobáricos e isotérmicos,
es decir se deben efectuar a presióny a temperatura constantes.

Es frecuente expresar el calor integral por mol de un componente
de acuerdo con lo cual:

AH:,.: =
AH AH'

11;

De la definición de AH se puede ver que los calores integrales
iV se expresan asi:

AH

AH
int 2

im 1 = (ff,-//;) +
^ (ff,-//;) +
rl
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Los términos que resultan //M y (h2— se deno
minan respectivamente calor diferencial ael componente 1, AH^ , y
calor diferencial del componente 2, En general, el calor aife-
rencial de solución representa el cambio en el contenido calorífico de
la solución expresado por mol de componente, cuando un mol del
mismo se disuelve a temperatura y presión constantes en una canti
dad tan grande de solución que su concentración no cambia. Se pue
de entonces escribir:

AH
D/F 1

dn1 ^T.P.n^
= h,-h\

AH
DIF 2

dn
= H.-Hl

2 T,P.n ,

Cuando se trabajan soluciones muy diluidas tales que la concen
tración de soluto tiende a cero se obtiene el calor de mezcla a dilución
infinita para el soluto Ali\

lim AH = m-H° = Am
D1F2 ' ^

X2 -»0

Puede verse que bajo estas condiciones:

iifn ah. ^ = H°-Ho = AH^2
int 2 22 2

^2 —

Pues íf j « H°

Es decir a dilución infinita, elcambio entálpico asociado a la diso
luciónde una mol de solutopara dar una solución infinitamente dilui
da puede expresarse así:

lÍ7n AH¡D/f2 = lim AH

X^-^O
iitt¡ = AH°
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y en consecuencia puede obtenerse por extrapolación a = O en la
gráfica AH^jp, v.s. o lo que resulta más conveniente, en la gráfica de
AH,., v.s. X,.

La determinación de los calores diferenciales puede llevarse a
cabo utilizando el método generalizado de las ordenadas o interceptes
para determinación de propiedades molares parciales'̂ -®', con base en
la ecuación :

AH
DIF 1 = H, = AH^ -X.

BX
1 T,P

Entonces al hacer una gráfica de la entalpia de exceso AH^ contra
la fracción molar del componente 2 Xj y trazar la tangente a la curva
resultante para cualquier composición, el interceptoen Xj = Oda AHp,p j
y del mismo modo, el intercepto en X^ = 1 da AHp„pj, a la composición
escogida.

PROCEDIMIENTO

Algunos de los sistemas recomendados para esta experiencia son:

n-Hexano - n - Heptano
Acetona - Cloroformo
Propanol (o isopropanol) - Tetracloruro de Carbono
Dioxano - Agua

Cada grupo de estudiantes trabaja un sistema. En cada caso se
estudian las siguientes mezclas :

Mezcla V, (mi) Vj (mi)

1 50 10

2 50 30

3 50 40

4 50 50

5 10 50

6 30 50

7 40 50

En esta práctica se utiliza el equipo que aparece en la figura 4.8.
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A- Vaso Dewar

B- Resistencia eléctrica
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Figura 4.8
Calorímetro Adiabático.

C- Bureta

D- Termistor

Para la determinación del AT de mezcla se colocan 50 mililitros del
reactivo 1 en el calorímetro y se lee la temperatura cada 30 segundos
durante 4 minutos o hasta obtener un valor constante. Se agregan 10
mi del reactivo 2 mediante una bureta cuya punta se introduce por el
orificio central del tapón. Se agita el contenido del vaso y se sigue
leyendo la temperatura cada 30 segundos hasta que ésta comience a
descender o permanezca constante.

La capacidad calorífica del sistema se mide una vez éste se en
cuentre a una temperatura cercana a la inicial. Cuando la temperatura
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adquiera un valor constante se hacen lecturas cada 30 segundos du
rante 3 minutos. Se conecta la fuente de poder a la resistencia y se
ajusta el voltaje para que de un valor cercano a 10 voltios y se continúan
las lecturas de temperatura, cada 30 segundos durante tres minutos
anotando el valor del voltaje y el de la intensidad. Se apaga la fuente
y se siguen tomando lecturas de temperatura hasta que ésta comience
a descender o permanezca constante

Siguiendo el procedimiento descrito se determina el AT para las
mezclas 2,3 y 4, haciendo adiciones sucesivas del reactivo 2 a las solu
ciones resultantes. Hallar la capacidad calorífica en cada caso, deter
minando el AT^^, de calibración.

Desocupar el calorímetro y repetir el procedimiento indicado para
las mezclas 5, 6 y 7.

Otros sistemas que pueden resultar interesantes sonhidróxido de
sodio-agua y ácido sulfúrico-agua. En el primer caso a 50mi de agua
se adicionan inicialmente 0,5 g de NaOHy el proceso se repite 5 veces
haciendo adiciones de 0,5 g, cada vez a la solución previamente estu
diada. En el segundo caso, se hacen adiciones sucesivas de 0,2ml de
HjSO^ hasta completar 1 mi.

CALCULOS

Construir los termogramas y paracada mezcla determinar elAT y
el AT^^, de acuerdo con el método descrito.

La capacidad calorífica del sistema se calcula en cada caso por
medio de los datos que se tomaron durante lacalibración y utilizando
la ecuación :

vit =

Es importante recordarqueel resultado de laecuación anterior da
en Julios cuando V está en voltios, i en amperiosy.t en segundos. Para
pasar a calorías se usa la equivalencia 1 cal = 4,184 julios.

Para calcular el AH se utiliza la expresión :

AH = -C AT
p

En una tabla presentar para cada una de las mezclasestudiadas el
AH, el número de moles de los componentes n, y n^y la fracción molar
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Xj. Esta última se determina a partir de los volúmenes de los reactivos
y sus densidades a la temperatura de trabajo.

Calcular para cada mezcla AH, AH.^^,, y AH.^^j y presentar los re
sultados en forma tabular en función de X^.

Construir una gráfica de AH^ vs. X^ y siguiendo el método gene
ralizado de las ordenadas o interceptos, determinar AHjj,p j,y AH,
para las concentraciones de las mezclas estudiadas y acualquier otra
de interés.

Hacer una gráfica de AHjntj vs. X^. Apartir de ella obtener por
extrapolación a X^ =Oel valor del calor a dilución infinita AH®^.

5. ENTALPIA DE EXCESO DE SOLUCIONES

En este experimento se determina la entalpia de exceso de mez
clas equimolares de distintos sistemas que permitan ilustrar el com-
portamiento de soluciones reales que presentan desviaciones notorias
ai modelo de la solución perfecta yel comportamiento de sistemas cuyos
componentes son química y físicamente muy similares y por ello casi
nosedesvían de los resultados esperados para una solución ideab®'.

La entalpia de exceso AH^ se define como:

ideal

Siendo AH^ el calor integral molar de mezcla e igual aAH,, AH
"^tegral total observado experimentalmente e igual a - CpAT y

^ m'ideai Cambio entálpico por mol de mezcla asociado ala formación
e una solución ideal y que es igual a cero. Se tiene entonces:

ÁH^ = AH = AH

n^ + «2

y si la solución se comporta idealmente AH^ =O.

I entre las entalpias de exceso de diversos sistemasy la utilización de información complementaria como volúmenes de
exceso (ver practica 3) ypresiones parciales y totales (práctica 1), per
mite obtener apreciable información sobre el sistema estudiado, y en
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algunos casos, sobre la naturaleza de las interacciones responsables
de las desviaciones al comportamiento ideal.

PROCEDIMIENTO

El equipo'" y el método experimental que se emplea están descri
tos en la Práctica 4 Calor de Mezcla, de esta área y los sistemas que se
van a estudiar son los siguientes:

n-Hexano - n-Heptano (o Benceno - Tolueno)

Acetona - Cloroformo

Propanol (o isopropanol) - Tetracloruro de Carbono

Dioxano - Agua

Calcular para cada sistema, la cantidad de los reactivos 1 y 2 que
es necesaria para obtener 100 g de una mezcla equimolar, es decir de
fracción molar 0.5. Utilizando las densidades a la temperatura de tra
bajo, determinar los volúmenes correspondientes. Lascantidades pue
den variar dependiendo de la capacidad del recipiente calorimétrico
utilizado.

Para cada sistema, colocar en el vaso calorimétrico el reactivo que
presente el mayor volumen y determinar el AT producido cuando se
adiciona el segundo reactivo. Siguiendo el procedimiento indicadoen
la práctica anterior, determinar la capacidad calorífica del sistema.

CALCULOS

Determinar la capacidad calorífica para cada uno de los sistemas
estudiados.

=

V i í

AT
cal

Con este valor y el AT calcular AH = - CpAT y AH^ = AH ^
para cada una de las mezclas estudiadas.

Con los resultados obtenidos en este experimento, los de volu
men de exceso y los de presión total para estos sistemas, analizar su
comportamiento.



124 Tópicos en Química Básica

6. ENTROPIA DE MEZCLA

En esta experiencia se determina por medio de una medida
electroquímica el cambio en energía libre que ocurre al mezclar iones
Fe*^^ con iones Fe*^. Los iones que se mezclaii están en solución acuo
sa. Se hace la suposición aparentemente razonable que el proceso es
ideal

La Celda Electroquímica

Si se consiguen sales de un metal en las que éste actúa en diferen
tes estados de oxidación por ejemplo y M^- o M^- y se podrían
preparar soluciones en las que los dos iones metálicos se mezclaran en
cualquier proporción, dependiendo claro está de su solubilidad en el
solvente seleccionado. No habría tendencia a la reacción química en
ima de estas mezclas. Se puede hacer una celda electroquímica en la
cual las hemiceldas sean soluciones de y M^- en diferentes propor
ciones. Por sencillez se puede hacer que las concentraciones de los
iones metálicos sean complementarias. Un ejemplo de este tipo de
celda está representado por;

ft(i) 0.9 mol / / de M*

Q.lmol I Ide

0.9 mol ! ¡ de

0.1 mol ¡Ide
Pt(2)

El electrodo deplatino (1) sería más negativo debido a la tenden
cia del proceso:

a ocurrir enla hemicelda donde M* está enmayor proporción que
De modo similar, en la otra hemicelda ocurriría elproceso inverso. El
potencial de la celda se debe a la tendencia de los dos iones a llegar a
una concentración igual lo que puede hacerse posible por transferen
cia de electrones. Esto se puede explicar si se considera el proceso
simplificado que se representa en la siguiente figura.

Soluciones

A- Electrodo

B- Puente salino

C- Motor reversible.
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Figura 4.9
El experimento idealizado.

D- Solución de concentración m del ion M*

E- Solución de concentración m del ion M*'

Al pasar electrones de manera reversible de una a otra hemicelda
a través de un circuito eléctrico, se remplazan iones M*- por iones
en una hemicelda y iones por iones en la otra. El proceso ter
minará cuando se obtengan mezclas de igual concentración en lasdos
hemiceldas.

El trabajo disipado por el motor es una medida directa del trabajo
reversible efectuado. El proceso descrito tomaría un tiempo infinito para
completarse debido a la condición de reversibilidad. Por esta razón no es
posible desarrollar una técnica experimental que use una celda como la
esquematizada en la figura 4.9. Es necesario buscar una solución distinta
al problema. Consideremos la siguiente serie de celdas.
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pt(i)

ft(i)

pi(i)

pi(i)

0.9 mol /1 de

OAmolUde M^-

0.8 mol / l de M*

0.2 mol n de M*~

0.6 mol II de M*

OAmol i l de M*'

0.5 mol / l de M*

0.5 mol n de M*'
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0.9 mol n de M^-

0.1 mol 11 de

O.S mol II de M*-

0.2 mol 11 de M*

0.6molllde M^'

0.4 mol 11 de M*

0.5 mol 11 de M*~

0.5 mol II de M*

Pl(2)

P,{2)

Pt(2)

P,(2)

Vemos que ellasdifierenen laproporción en las hemiceldas.
Se puedesuponer, siguiendo elargumento expuesto anteriormente, que
los potenciales entre los electrodos Pt(l) y Pt(2) serán diferentes para las
cuatro celdas. También es razonable suponer que el valor absoluto del
potencial será másgrande para la celda Ae irá disminuyendo hasta ser
ceropara la celda D. Podemos decirque lasceldas varían en la extensión
de mezcla, esto es en la relación / M^-.

Habíamosvisto que el potencialde la celda refleja la tendencia de
los dos iones a igualar susconcentraciones (es decir a mezclarse) y que
la transferencia de electrones provee la posibilidad de hacerlo. En
condiciones de reversibilidad, podemos calcular el trabajo eléctrico
máximo y relacionarlo con el cambio de energía libre para el proceso
(mezcla completa) así:

W = AG = -nFz

donde n es el coeficiente estequiométrico de loselectrones en el proce
so. La ecuación puedederivarse con respecto a la cantidad de electrici
dad, C, que pasa para dar:

e = -
d{AG)

dC

Cuando lacelda opera,el pasode n^ moles de electrones está acom
pañado por la disminución de n. moles de M' y un aumento de n,
moles de en la hemicelda 1, lo propio sucede en la hemicelda 2.
Esto quiere decir que V^mol de electrones (P/2 coulombio) es suficien-
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te para llevar a cabo la mezcla completa en las hemiceldas. Así ten
dríamos que:

fC= K F
= iedC

Jc=o
AG

Si hemos medido celdas del tipo A,B,C,D descritas antes, en nú
mero suficiente, tendríamos una forma de obtener la integral que apa
rece en la ecuación así:

AG = -^íJn
edn

En esta expresión n. es la variable que representa la extensión de
mezcla.

El Potencial de la Celda

Las reacciones de oxidación - reducción que ocurren son:

Fe*^ Fe*^ + e"
Fe*^ + e- ^ Fe*"^

así, la celda estará representada por:

Pt (l )| Fe*' (m,), Fe*^ (mj)|| Fe*^ (m^),Fe*^ (m, ) Pt(2)

La convención usual indica que el símbolo || representa un puente
salino, que permite migración interna de carga.

Si se aplica la ecuación de Nernst a cada una de las hemiceldas
tendremos:

£2 = £2 -
a Fe* (mA

aFe*^(mA

e, = e; -
aFe*^ (m,)
aFe*^{mA
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como el potencial total de la celda es:

e = e, - e

o sea

e =
RT

In
a Fe*' (m,) afe*^ (m,)
a Fe*^ ('"2) ('"2)

En este experimento las condiciones son tales que las actividades
pueden ser reemplazadas por las concentraciones para llegar a:

e =
RT

In

2\niy 2RT
In

m,

El procedimiento que se sigueexperimentalmente forma mezclas
complementarias a partir de soluciones de Fe*^ y Fe"' de igual concen
tración y siempre se preparan volúmenes iguales. En estas condicio
nes la relación m^/m^ = V^/V^, se cumple, si no hay cambios aprecia-
bles de volumen al mezclar. El signo del potencial dependerá del va
lor que sea mayor Vj o (V.^ -Vj)

2RT ,
e = In

De esta expresión se pueden calcular valores teóricos para cada
par de mezclas complementarias y compararlos con los valores expe
rimentales.

PROCEDIMIENTO

A partir de soluciones 0,1 M de K/e(CN)g y 0,1M de KjFeíCN)^ ,
usando buretas se preparan mezclas de acuerdo con la tabla si-
guiente'®''''^

Soluciones

Volumen (mi)
Solución de K,Fe (CN)^^

0,25
0,5
1,0
2,0
2,5
5,0

10,0
12,0
12,5

Volumen (mi)
Solución de KgFe (CN)^

24,75
24,5
24,0
23,0
22,5
20,0
15,0
13,0
12,5
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Por separado se prepara la serie de soluciones complementaria:
La primera solución de la tabla tiene como complementaria una mez
cla que contiene 24,75 mi de solución de K^Fe(CN)g y 0,25 mi de solu
ción de K3Fe(CN)^, las demás siguen este modelo.

A- Electrodos de platino

C- Multímetro con escala
en mV

^ B- Hemiceldas
complementarias

D- Puente salino

Figura 4.10
El Montaje Experimental.
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Se instala una celda que tenga hemiceldas complementarias y se
mide su potencial usando un multímetro o un potenciómetro. Se debe
leer el potencial a ImV. El puente salino puede hacerse usando tiras
de papel poroso impregnadas con solución de KCI. Se procede de
forma similar a la descrita hasta completar toda la serie de celdas.

CALCULOS

Obtenga el valor del potencial para cada una de las relaciones de
concentración de iones que determinó experimentalmente. Para la
ecuación use >V,.

La variación n. que se ha llamado extensión de mezcla debe cu
brir desde iones sin mezclar, n, = O, hasta mezcla completa n. = 0,5.
Esta variable n, está relacionada con la proporción de iones presentes
en una mezcla y por lo tanto con los volúmenes que utilizamos para
fijarla. La relación, Vj / (Vj >Vj) bajo las condiciones de este expe
rimento es equivalente a la variable n.. Calcular n. para cada una de
las mezclas que se usaron como hemiceldas complementarias y tabu
lar sus resultados con los potenciales medidos.

Con los datos del paso anterior haga una gráfica cuantitativa de
E.vs.n. Determine el área bajo la misma usando un método gráfico.
Debido a que la curva se comporta asintóticamente respecto al eje Y,
es difícil encontrar el área en esta región. Si lo cree necesario utilice
el método de cálculo que se describe a continuación:

Evalué la integral:

í 03

J n edn.

Para n. =0,4; 0,3; 0,2; 0,1; 0,05 y 0,01.

Las áreas representan el trabajo disponible de los sistemas par
cialmente mezclados. Una gráfica de las áreas vs n. tiene la siguiente
forma:

Soluciones

.0,5

J Edn«
ni

—Li'mite cuando

O

Figura 4.11 /*o.5
Determinación de la gráfica del área J j,. edn.

0.5
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Usando las ecuaciones necesarias calcule los valores de: AG y AS
para el proceso total a partir de los datos experimentales.

Obtenga los valores teóricos para los potenciales, AG yAS estos últi
mos para el procesototal. Compárelos con los valores medidos de poten
cial y los calculados a partir de los datos experimentales, para AG y AS.

7. SOLUBILIDAD EN FUNCION DE TEMPERATURA

El equilibrio entre el soluto y el solvente en una solución binaria
se obtiene cuando el último se satura con el soluto. Esto sucede en
sistemas que tienen miscibilidad parcial y dentro de grandes rangos
de concentración se presenta en sistemas en los que el soluto es un
sólido y el solvente es un líquido. En esta práctica de laboratorio se
estudia la influencia de la temperatura en el equilibrio:

Soluto sólido <=> Soluto en solución
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Por facilidad experimental se usa el agua como solvente y como
solutos se emplean algunos ácidos sólidos de baja solubilidad como
ácido benzoico, ácido oxálico y ácido bórico.

PROCEDIMIENTO

A continuación se describe el método para determinar la
solubilidad del ácido benzoico a varias temperaturas'^'. Los detalles
particulares del método para los otros sistemas, se indican al final del
procedimiento.

Agregar a un tubo de ensayo 120mi. de agua destilada y aproxi
madamente 1,0 g de benzoico. Disolver los cristales a una tempera
tura superior a la que se va a efectuar la determinación, para lo cual
el tubo secoloca en un vaso con agua que seencuentra a una tempe
ratura aproximada de 70°C y se deja allí 10 minutos agitando vigo
rosamente.

Pasar el tubo a un termostato previamente ajustado a una tempe
ratura cercana a 20°C y continuar agitando durante 15-20 minutos, a
fin de alcanzar el equilibrio térmico. Durante ese tiempo, el exceso de
sólido disuelto cristaliza obteniéndose una solución saturada a la tem
peratura del termostato, en equilibrio con ácido benzoico sólido. Re
gistrar la temperatura a la que se encuentra el sistema.

Tomar una alícuota de 10 mi de la solución saturada. Con el fin
de prevenir el paso de cristales hacia la pipeta, se coloca en su punta
un pequeño filtro (un pedazo de manguera lleno de lana de vidrio o
algodón), el cual, una vez tomada la alícuota, se retira antes de trans
ferirla a un pesasubstancias previamente pesado. Hacer un duplicado
dela determinación. Pesar la alícuota con precisión de 0,1 mg y luego
titularla con NaOH 0,02 N, usando fenolftaleína como indicador.

Repetir el procedimiento a 25°, 30°, 35°, 40°C, asegurándose que
en el tubo de ensayo siempre exista un exceso de sólido no disuelto.

Otros sistemas de interés como los que se describen a continua
ción pueden ser trabajados por distintos grupos de estudiantes.

Para el sistema ácido oxálico-agua disolver 1 g de ácidoen 100 mi
de agua y efectuar las determinaciones en el rango de 5° a 25°C. Las
medidas a temperatura inferior a la temperatura ambiente requieren
el empleo de un baño frío el cual se puede preparar con mezclas agua-
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hielo. La titulación se hace con soda 0,2N usando fenolftaleína y con
alícuotas de 5 mi.

El sistema ácido bórico-agua requiere disolver 1 g de ácido en 100
mi de agua y las determinaciones pueden efectuarse en el rango de 0°
- 40°C usando NaOH 0,2N y fenolftaleína como indicador. Se pueden
añadir 15 mi de glicerina para hacer el viraje más nítido.

CALCULOS

Con los datos de peso de alícuota y miliequivalentes de ácido co
rrespondientes, calcular la solubilidad del ácido en agua expresándola
en molalidad (moles de soluto por 1000gr. de solvente), a cada una de
las temperaturas consideradas (en escala Kelvin).

A cada temperatura se tiene el siguiente equilibrio:

Soluto sólido «> Soluto en solución (T, P¡„^)-

y en consecuencia las fugacidades del soluto disuelto fs y del soluto
sólido puro fg serán iguales. El efecto de la temperatura sobre este
equilibrio se expresa mediante la relación:

3 Inn

dr
y p

AHDIF

Rí

en la que a^ representa la actividad del sólido disuelto, AHp,p el calor
diferencial de solución, T la temperatura absoluta y R la constante
universal de los gases. Asumiendo que a bajas concentraciones de
soluto el coeficiente de actividad tiende a la unidad y si se emplea la
escala molal de concentración, la ecuación anterior se convierte en:

3 In/ííj
37

/ P

AHDIF

Rr

Asumiendo que AHp,p no varía con la temperatura, la ecuación
anterior puede integrarse directamente y se obtiene la relación:

Inm^ =
AH

DIF

RT
+ I
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siendo I la constante de integración.

Construir gráficas de vs. T (K) y de In vs. 1/T. Con la últi
ma calcular el calor diferencial de solución. Si no se obtiene una recta
esto indica que AHp,p depende de la temperatura y puede determinar
se trazando tangentes a la curva y hallando las respectivas pendientes
en los puntos correspondientes a las temperaturas de interés.

Comparar los datos de solubilidad y
portados en la literatura"".

obtenidos con los re-

8. DESCENSO EN EL PUNTO DE CONGELACION DE UN
SOLVENTE

Las propiedades coligativas son aquellas que dependen de la can
tidad de soluto y no de su naturaleza y se definen para soluciones
diluidas de solutos no volátiles. Una de estas propiedades es la cono
cida como descenso crioscópico o bien, descenso en el punto de con
gelación del solvente, AT.

' c

Cuando a un solvente se le agrega una cantidad conocida de un
soluto no volátil que no se disuelve en el solvente sólido, se observa
que el punto de congelación de la solución es menor. Al desarrollar
esteplanteamiento se observa que el descenso crioscópico ATc en solu
ciones diluidas es proporcional a la concentración molal m del soluto
en la solución y que la constante de proporcionalidad, denominada
constante crioscópica K sólo depende de las propiedades del solvente
puro'". '

AT = (T^ -T) = m

Laconstante está dada por la ecuación:

1000 A W,

En ella T^ representa el punto de congelación del solvente, M su
peso molecular y AH^ su entalpia molar de fusión expresada en uni
dades consistentes con las unidades empleadas para la constante R de
los gases.
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Si se analiza la primera ecuación puede apreciarse la importancia
de las medidas de descenso crioscópico. Pueden ser usadas para de
terminar pesos moleculares de solutos no volátiles si se conoce , o
bien para determinar la constante crioscópica de un solvente cuando
se emplean soluciones de molalidad conocida. Estas medidas además
dan información valiosa acerca del comportamiento del sistema y pue
den ser utilizadas para calcular coeficientes de actividad y grado de
asociación o disociación de un soluto.

PROCEDIMIENTO

- Determvinción del Punto de Congelación del Solvente

Llenar la camisa de enfriamiento con una mezcla frigorífica ade
cuada de modo que su temperatura sea inferior en 2 ó 3°C a la del
punto de congelación del solvente. Para los sistemas que utilizan agua
como solvente, puede emplearse hielo-agua-sal y para aquellos que
usan benceno o ciclohexano la mezcla hielo-agua resulta adecuada. En
el tubo de vidrio añadir una cantidad pesada de solvente, suficiente
para que todo el bulbo del termómetro quede sumergido. Tapar el
tubo y agitar de manera uniforme. Una vez que la temperatura esté
aproximadamente 0,5° por encima del punto de congelación del sol
vente, el cual se conoce ya sea por literatura o porensayo previo, em- ^
pezar a tomar lecturas de temperatura en función de tiempo cada 30
segundos, hasta que la temperatura se estabilice durante 3-4minutos.
Es muy importante que la agitación sea uniforme para disminuir el
sobreenfriamiento que generalmente se presenta y que la temperatura
de la mezcla frigorífica no difiera del punto decongelación en más de
2 - 3°C.

Sacar el tubo de la camisa de enfriamiento de modo que el solvente
funda o alcance una temperatura 0,5° por encima desupunto de congela
ción. Colocarlo nuevamente en la mezcla fría y repetir la medida.

- Determinación del descenso en el punto de congelación

Añadir al tubo que contiene el solvente una cantidad exactamente
pesada de soluto y siguiendo el procedimiento señalado, determinar
la temperatura de congelación de la mezcla. Repetir la determina
ción, adicionando cantidades sucesivas de soluto previamente pesa
das, a fin de calcular luego en cada caso, la concentración en escala
molal.
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En general, el rango de concentraciones en el cual se efectúan las
determinaciones está alrededor de 0,01 moles de soluto por kilogramo
de solvente. La razón es que las leyes que se emplean para la determi
nación de propiedades crioscópicas son aplicables únicamente a solu
ciones diluidas.

Puesto que en esta práctica la determinación de temperaturas se debe
realizar con gran precisión, se emplea generalmente un termómetro
Beckmann que es un termómetro diferencial, es decir que no mide tem
peraturas absolutas sino diferencias de temperatura. Hene una escala
total que puede ser de 1° o 5° dependiendo del instrumento y está gra
duado en 0,01° lo que permite obtener una precisión de ± 2 x 10'^ °C.
Puede ser utilizado a distintas temperaturas ya que la cantidad de mer
curio en el bulbo puede cambiarse, dependiendo del rango de tempera
tura que se requiera.

Cada grupo de estudiantes trabajará uno de los sistemas que se
presentan a continuación. Las mezclas se preparan por medio de adi
ciones sucesivas del soluto hasta obtener las cantidades indicadas.

-Determinación de constante crioscópica

Benceno (mi) 30.0 30,0 30,0 30,0 30,0 30,0

Naftaleno (g) 0,00 0,05 0,10 0,15 0,20 0,25

-Determinación de peso molecular del soluto'^-^^'.

Benceno (mi) 30,0 30,0 30,0 30,0 30,0 30,0

Acido Benzoico (g) 0,00 0,05 0,10 0,15 0,20 0,25

Ciclohexano (mi) 30,0 30,0 30,0 30,0 30,0 30,0

Naftaleno (g) 0,00 0,05 0,10 0,15 0,20 0,25
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CALCULOS

Construir las curvas de enfriamiento a fin de determinar la tem
peratura de congelación del solvente y de las soluciones. Para hallar
esta temperatura es necesario efectuar una extrapolación para lo cual
deben tenerse en cuenta las características del sistema: solvente puro
o solución y presencia o no de sobreenfriamiento. A continuación se
muestran algunos comportamientos típicos y la manera más adecua
da de hacer la extrapolación.

Te

Te

solvente puro

solvente puro ^
cuando hay sobreenfriamiento

Figura 4.12
Curvas de enfriamiento.

solución

solución cuando ^
hay sobreenfriamiento
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Una vez halladas las temperaturas y del solvente y de las
soluciones, respectivamente calcular el descenso crioscópico para cada
mezcla.

De acuerdo con el sistema estudiado y el objetivo indicado, efec
tuar el cálculo correspondiente', según las indicaciones dadas a conti
nuación.

- Cálculo de la constante crioscópica del solvente.

Construir una gráfica de AT^ en función de la concentración ex
presada en escala molal y a partir de la pendiente tomada en la región
diluida, donde el comportamiento debe asimilarse al de una recta, cal
cular K^. Comparar con el valor reportado en la literatura.

-Cálculo de pesos moleculares.

Construir una gráfica deAT^en función del peso desoluto en lOOOg
de solvente. Si el soluto no se asocia ni se disocia, la línea debe corres
ponder a una recta de pendiente dada por la ecuación:

Pendiente =
Kr

M
soluto

a partirde la cual puede calcularse el peso molecular Mdel soluto.

9. AUMENTO EN EL PUNTO DE EBULLICION

Una de las propiedades coliga tivas de lassoluciones es el ascen
soenelpunto deebullición. Estas propiedades dependen delnúmero
de partículas de soluto presentes en una solución y no de la clase o
naturaleza de las mismas.

Una serie de suposiciones simplifican las relaciones termodiná
micas aplicables al caso del ascenso ebulloscópico. Por medio de mé
todos relativamente sencillos se llega a la ecuación

AT = K,m

En ella AT^^ es el aumento en el punto de ebullición. la constan
te ebulloscópica, que depende únicamente del solvente y se considera
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una de sus propiedades y m es la molalidad del soluto disuelto. Las
condiciones para que la ecuación se cumpla son entre otras: una muy
baja concentración del soluto, esto es soluciones diluidas y ausencia
de fenómenos que alteren el número de partículas de soluto tales como
asociación o disociación en solución.

Esta propiedad coligativa tiene gran aplicación en la determina
ción de pesos moleculares de solutos, en el estudio del comportamien
to en solución de substancias que presentan asociación o disociación
y en el establecimiento de grado de pureza de solventes'̂ '̂ '.

PROCEDIMIENTO

El sistema estudiado es úrea (soluto) en alcohol etílico (solven-
te)"^\ Las mezclas usadas son las siguientes:

Urea (g)

1,50
1,25
1,00
0,75

0,50

0,00

Alcohol Etílico (g)

25,0
25,0
25,0
25,0
25,0
25,0

Aunque las primeras mezclas no podrían llamarse muy diluidas,
se ha encontrado que no se desvían demasiado del comportamiento
descrito por la ecuación anotada.

El aparato utilizado es el que aparece en la Figura 4.13. El etanol
previamente pesado se coloca en el tubo de ensayo A. Se introduce un
capilarque tiene un lado cerrado. Se coloca el tapón que tiene el termó
metro By el tubo de reflujo C, de tal modo quenohaya escapes de vapor.
Se introduce el tubo en un baño de agua y se procede a calentar este
último. Cuando sedesprenda del capilar unrosario continuo deburbu
jas se habrá alcanzado el punto de ebullición del líquido que está en el
tubo de ensayo. Se anota la temperatura con la máxima precisión que de
el termómetro, quedebe ser porlo menos 1/10°C. Se deja enfriar un poco
el baño y se agrega al tubo 0,5 g de úrea y serepite elprocedimiento. De
este modo se determina el punto de ebullición para todas las mezclas
anotadas. Como todos los incrementos ebulloscópicos (AT^,) se calculan
usando el punto de ebullición del solvente puro, es conveniente tener por
lo menos tres lecturas de este último.
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. Figura 4.13para o para la determinación del punto de ebullición.

A- Tubo de ensayo

B- Termómetro graduado
en I/IO'C.

C- Tubo de reflujo

D- Tubo capilar con el extremo superior cerrado

E- Baño de agua caliente

F- Perlas o sillas de ebullición

Soluciones

CALCULOS

Para calcular el peso molecular M de la úrea debe determinarse el
AT,, = (T - TJ para cada una de las mezclas estudiadas.

Hacer una gráfica de en función de los gramos de soluto por Kg
de solvente y hallar la pendiente que en este caso sería igual a

Usando el valor de = 1,169 K Kg / mol para etanol (valor co
rregido a 560 mmHg) determinar el peso molecular de la úrea.

Otra forma de trabajar los resultados experimentales es la siguiente:

Haga una gráfica AT^^ vs m y de su pendiente encuentre el valor
de para el alcohol etílico. Para este cálculo asuma el peso molecular
que se obtiene a partir de la fórmula química de la úrea. Compare este
resultado con valores típicos que se encuentran en la literatura''̂ -''".

10. VISCOSIDAD DE SOLUCIONES

La viscosidad es una propiedad de transporte que mide la resis
tencia de un líquido o gas a fluir y que depende del transporte de
momento en el sistema considerado.

El método para determinar viscosidades, así como la selección del
viscosímetro más adecuado, dependen del sistemay de la presión reque
rida en la determinación. Los métodos generales que se describena con
tinuación son aplicables a líquidos newtonianos, es decir a líquidos que
cuando están sujetosa flujo laminar (no turbulento), tienen un coeficien
te de viscosidad, independiente del gradiente de velocidad.

Los métodos más empleados para la determinación de viscosida
des se basan en la medida de la velocidad de flujo de un líquido a
través de un capilar. Pueden utilizarse viscosímetros de tipo Ubbelohde
o de Ostwald o una bureta con salida capilar'"-^-"''^'.

En estos casos, si la temperatura permanece constante, la viscosi
dad puede calcularse, a partir de la ecuación de Poiseuille, según la
cual:

8 VL
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En ella: r

g
h

V

L

d

t

TI
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es el radio del capilar (cni)
es la aceleración de la gravedad {cm/seg~)
es la diferencia de altura entre los niveles que de
terminan la lectura de tiempo de flujo {cm).
es el volumen de líquido que atraviesa por el
capilar (cf«^)
es la longitud del capilar {cm)
es la densidad (g/cm^)
es el tiempo de flujo (seg)
es la viscosidad (poise)

Para líquidos muy viscosos el paso a través de un capilar se dificulta
y se emplea un método basado en la medida de la velocidad con que una
esfera de radioy densidadconocidos desciende a lo largo de un cilindro
que contiene el líquido de viscosidad desconocida. Se utiliza entonces el
equipo conocido como viscosímetro de esfera descendente

En este caso, la determinación de la viscosidad se lleva a cabo
empleando la ley de Stokes, según la cual, la velocidad v con que cae
la esfera a lo largo de un tubo cilindrico que contiene un líquido es
inversamente proporcional a la viscosidad del fluido.

V =
2

9

(d,-d)

En esta ecuación d^ y r representan la densidad y el radio de la
esfera usada, d yq la densidad y la viscosidad del líquido y g la acele
ración de la gravedad.

PROCEDIMIENTO

Como puede apreciarse en las ecuaciones anotadas, la determina
ción de viscosidades bien sea por el método de flujo a través de un
capilar (viscosímetro Ubbelohde o bureta) o por el método de esfera
descendente, requiere por una parte conocer la densidad del líquido
considerado ylos valores dealgunas constantes características delequi
po utilizado. Estas últimas se determinan por calibración con uno o
más líquidos de viscosidad y densidad conocidas a la temperatura de
la experiencia"®'.

A continuación se describe el procedimiento para la determina
ción de viscosidades mediante los tres métodos mencionados y se in-
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cluyen en cada caso, algunos sistemas de particular interés. Cada grupo
de dos estudiantes trabajará uno de los sistemas establecidos, lo cual
requiere además de las medidas de tiempo de flujo, la determinación
de las densidades respectivas. (En la práctica "Volumen Molar Parcial",
se presenta de modo detallado el método picnométrico para la deter
minación de densidades).

- Determinación de Viscosidades usando el Viscosímetro de
Ubbelohde.

El viscosímetro usado es de nivel suspendido que trabaja bajo el
mismo principio del viscosímetro de Ostwald, pero tiene la ventaja de
ser independiente del volumen de líquido empleado, y además per
mite obtener muy buena precisión.

\

y

_E

D

B

Figura 4.14
Viscosímetro de nivel suspendido tipo Ubbelohde
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De ser posible se trabaja a 25,0°C para lo cual se coloca el
viscosímetro dentro de un termostado a dicha temperatura.

El líquido se adiciona al tubo A. Mediante una pera de caucho y
teniendo el tubo E tapado, se hace subir hasta que el menisco quede
por encima del nivel D. En ese momento se abre el tubo E con el cual
el líquido empieza a fluir libremente. Al pasar el menisco por el nivel
D,se empieza a medir el tiempo empleandoun cronómetro y se regis
tra hasta que el menisco pase por el nivel C. La lectura se efectúa por
duplicado en el caso de las mezclas y por triplicado en la calibración
con agua. De esta forma se obtiene el tiempo que tarda en fluir el
volumen de líquido localizado entre las marcas C y D, a través del
capilar Ba la temperatura de la experiencia.

La determinación de la viscosidad requiere conocer muy precisa-
meiite las constantes del viscosímetro, esto es, longitud y radio del
capilar, o bien emplear un líquido de calibración. Debido a que sus
propiedades se conocen muy bien, uno de los líquidos más recomen
dados es el agua. Se efectúa entonces la determinación de tiempo de
flujo por triplicado como ya se indicó, o hasta obtener un valor repro-
ducible. Para asegurar la limpieza del equipo debe guardarse con
mezcla crómica y enjuagarlo con agua destilada antes de ser usado.

calibrado el equipo se determina el tiempo de flujo de los
iquidos puros y de las mezclas las cuales deben prepararse de modo

que cubran todo el rango de fracción molar a intervalos de 0,1. Los
SIS emas que se estudian son etanol - agua o propanol - agua.

- Determinación de la Viscosidad empleando tina bureta

Se utiliza en este caso una bureta de punta fina que actúa como
capilar. Debido al volumen tan grande de la bureta (50 mi), es necesa
rio efec^ar la calibración con diversas substancias de viscosidad y
ensidad conocidas a la temperatura de interés y que cubran todo el

rango de tiempos de flujo de lossistemas (puros o soluciones) de vis
cosidad desconocida"').

La calibración puede hacerse con líquidos puros como agua, etanol,
propanol, tetracloruro decarbono, tolueno y cloroformo. Unavez lim
pia y seca labureta sedeterminan los tiempos de flujo entrelas marcas
de 5 y 45 mi, de las substancias que se indiquen. En la tabla que se
incluye se dan la densidad y la viscosidad de algunos líquidos que
pueden ser empleados.
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Una vez efectuada la calibración se determina en las mismas con

diciones (temperatura y volumen entre marcas) el tiempo de flujo de
las mezclas de viscosidad desconocida y su densidad se mide si ella
no se conoce. Se estudian mezclas de propanol - tetracloruro de carbo
no que cubran el rango de fracción molar de propanol de 0,0 a 1,0 a
intervalos de 0,1.

-Determinación deviscosidadpor elmétodo dela esfera descendente

Este viscosímetro se utiliza generalmente para la determinación
de la viscosidad de fluidos muy viscosos, para los cuales no resultan
apropiados los métodos en que el líquido fluye a través de un capilar.

Se considera que si un cuerpo esférico de un material que no se
solubilice ni reaccione con el líquido a medir, se deja descenderlenta
mente a lo largo de un cilindro que contiene el fluido en cuestión, el
flujo que se logra es de naturaleza laminar.

Se coloca el líquido en un cilindro graduado que posee una tapa
en la que se ha colocado un tubo a través del cual se hace pasar la
esfera a fin de que caiga verticalmente y un termómetropara registrar
la temperatura'®).

Figura 4.15
Viscosímetro de esfera descendente
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La esfera que se utiliza puede ser de vidrio o de acero y su radio
se escoge de modo que la velocidad de descenso sea lenta. Es necesa
rio conocer tanto el radio de la esfera como su densidad. La esfera se
deja caer y se lee el tiempo que tarde en pasar entre dos marcas pre
viamente realizadas. La experiencia se repite dos veces más a fin de
obtener datos reproducibles.

Como en los casos anteriores, es necesario conocer las constantes
del viscosímetro, o bien efectuar una experiencia de calibración. Esta
última se lleva a cabo usando líquidos de densidad y viscosidad cono
cidas y midiendo el tiempo que tarda la esfera en atravesar las marcas.
La temperatura debe ser igual a la del experimento anterior. Se deben
emplear líquidos de calibración que tengan viscosidades próximas a
la del líquido o líquidos estudiados.

En esta experiencia para la calibración se emplean una o dos mez
clas de glicerina y agua cuya concentración se indicará teniendo en
cuenta las características de ía esfera usada. El sistema a estudiar será
sacarosa-agua.

Tabla 4.2. Viscosidad y densidad de algunos líquidos adecuados
para calibración.

MEZCLAS'"'

Glicerina - Agua(20°C)
% w/w n(cps)

1,00

1,60

1,80

2,40

3,65

6,00

9,50

16,75

48,00

195,00

1125,00

d (g/cm^)

0,9982

1,0233

1,0478

1,0735

1,0993

1,1258

1,1543

1,1806

1,2082

1,2352

Jarabe simple (Sacarosa 65% w/w en agua) - H^O a 20°C.
LIQUIDOS PUROS t(°C) Tl(cps) d (g/ cm')

Agua 20 1,0020 0,9982 % Jarabe w/w TlCcps) d (g/cm^;

Agua 25 0,8903 0,9970 0 1,00 0,9982

Etanol. 20 1,190 0,7894 10 1,50 1,0256

Etanol 25 1,078 0,7850 20 1,65 1,0521

CCl^ 20 0,971 1,5940 30 1,75 1,0804

CCI, 25 0,917 1,5844 40 2,60 1,1093

Propanol 20 2,261 0,8038 50 3,80 1,1389

Propanol 25 1,972 0,7998 60 6,00 1,1729

Cloroformo 25 0,542 1,4799 70 9,75 1,2056

Acetona 25 0,304 0,7844 80 16,70 1,2411

Tolueno 20 0,587 0,8670 90 44,50 1,2773

Tolueno 25 0,552 0,8623 100 159,50 1,3159
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CALCULOS

- Determinación de viscosidades con el viscosímetro Ubbelohde

La ecuación de Poiseuille puede simplificarse escribiendo:

i} = Kát

en la cual Krepresenta laconstante del viscosímetro, llamada asípuesto
que su valorsólo dependede las características del equipo. Tomando
entonces como referencia el b'quido de calibración usado, agua en este
caso, la anterior ecuación puede representarse así:

ri _ di

II .0 ^ H¡o
Con base en el tiempo promedio de flujo medido para el agua, el

valor de su densidad ysu viscosidad a la temperatura de trabajo y el
valor de tiempo de flujo y densidad medidos para cada uno de los
iquidos puros y las mezclasestudiadas, calcular su viscosidad. Com

parar los valores obtenidos para las substancias puras con los reporta
dos en la literatura.

Construir una gráfica de viscosidad en función de concentración
y analizar su comportamiento en términos de las características del
sistema considerado.

Determinación de viscosidad con una bureta

Las medidas que se efectúan con la bureta, requieren una calibra
ción un poco diferente. Esta se realiza con varios líquidos puros. Se
usa uno deellos como referencia, en este caso el agua, ya partirde los
datosde viscosidad y densidad sehallan los tiempos calculados t para
los líquidos restantes: '

_ T\dHfl tnp

En esta ecuación h y d son la viscosidad y densidad de cada líqui
do puro y q h,o, da,o las correspondientes al agua a la misma tempera
tura, que debe ser además la de la experiencia: ta,o representa el tiem
po de flujo observado para el agua.

Soluciones

Con los valores calculados y observados de tiempo de flujo para
los líquidos puros, construir una curva de calibración (t^ v.s. l. ). En
ella interpolar los tiempos observados para las mezclas, a fin áe obte
ner el tiempo corregido o calculado tapara las mezclas.

Con los valores así hallados determinar las viscosidades de las
mezclas empleando el agua como líquido de referencia.

Construir la gráfica de viscosidad en función de la concentración
y analizar su comportamiento.

- Determinación deviscosidad porelmétodo de laesfera descendente.

La ecuación de Stokes, usada en este caso, puede simplificarse
reuniendo todas las características del viscosímetro en una constante
K, De este modo se obtiene:

1) ~ K (d^ • d) f

Siendo t el tiempo en que desciende la esfera entre las marcas
establecidas, d^ la densidad de la esfera y d la del líquido usado.

Al emplear un líquido de calibración puede obviarse la determi
nación de la constante, ya quela viscosidad puede calcularse entonces
a partir de la ecuación.

JL =

En donde el subíndice r se refiere al líquido de referencia usado
en la calibración. La densidad de la esfera puede hallarse conociendo
su peso y el volumen respectivo. Este último puede determinarse a
partir del diámetro de la esfera.

Calcular la viscosidad de las mezclas estudiadas y comparar su
valor con los datos de literatura.

11. CONDUCTIVIDAD DE SOLUCIONES ACUOSAS

Una de las características más importantes de las soluciones iónicas
es que al aplicar una diferencia de potencial se presenta conducción
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electrolítica, esto es, un proceso de transporte caracterizado por la mi
gración de los iones en solución.

Las soluciones de electrolitos obedecen la ley de Ohm, de modo
que una forma de estudiar el proceso de conducción es midiendo la
resistencia R al paso de corriente del conductor electrolítico o bien la
conductancia K dada por el inverso de la resistencia R. La conduc
tancia se expresa en siemens (S) en el sistema SI de unidades y IS =
Imho. (1 mho = 1 £2 ').

La resistencia medida al colocar una celda que contiene dos elec
trodos de área A (cm^) y separados una distancia L (cm) es proporcio
nal a la resistencia específica r^ del electrolito. Puesto que la resisten
cia específica (ohm - cm)^ es el inverso de la conductancia específica
también llamada conductividad k se obtiene finalmente'®'

k = K = CK

en donde C es la constante de la celda, la cual se determina expe-
rimentalmente y las unidades de conductividad serán mhos - cm'*
(Q' -cm'̂ ), o lo que es equivalente, S cm *.

La conductancia depende del número de iones presentes en la so
lución y en consecuencia puede expresarse en términos de la concen
tración. Se define entonces la conductividad equivalente Lque se ex
presa en mhos-cm^ /equiv.

A =
kxlO^ ^mhos—cm

equivN

y la conductividad molar L^ que se expresa en mhos-cm^ / mol.

A.. =
k X10^ f mhos—cm^ ^

M mol

Siendo N la concentración normal en equivalentes por litro, M la
concentración molar en moles por litro y el factor 1000 se incluye para
convertir la normalidad (o molaridad) a equivalentes (o moles) por cm^.
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Se observa en general que la conductividad equivalente (o molar)
disminuye al aumentar la concentración. El comportamiento sin em
bargo, depende de que el electrolito sea fuerte o débil, como se indica
cualitativamente en la figura 4.16. La razón es que en el caso de
electrolitos débiles, la disociación no es completa en solución acuosa,
sino que está regida por el equilibrio.

mhos-cm

^dis
MX(flc) <=> m;. + X(oc)

Ca

(oc)

CaC(l-a)

Figura 4.16
Conductividad de soluciones.

CH3COOH

N (eq/l)

Puesto que la conductividad equivalente L depende del número
de iones portadores de carga en la solución, en el caso de electrolitos
débiles estará afectada por el grado de disociación a Esta relación se
expresa:
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en donde

infinita.
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a =

A°

A° representa el valor de la conductividad a dilución

Al aumentar la dilución el equilibrio se desplaza hacia la derecha es
decirhacia lamayorformación de lasespecies ionizadas. Aconcentracio
nes muy bajas, la conductividad aumenta considerablemente, alcanzan
do valores comparables a los observados en electrolitos fuertes.

Para electrolitos fuertes Kohlrausch encontró que la conductividad
de soluciones diluidas, varía con la concentración según la relación.

A = A» - b{C,) •yi

Siendo A° laconductividad equivalente a dilución infinita que se
obtiene por extrapolación gráfica y C la concentración en equivalen
tes por litro. ^ f J- e I

Kohlrausch demostró además que a dilución infinita A° puedeex-
presarse como la suma de las contribuciones iónicas individuales. Esta
relación que se expresa como:

A° = V.A". -I- V A°

es aplicable a cualquier electrolito yse conoce como la ley de Migra
ción de Kohlrausch. En ella n representa elnúmero de moles de cationes
y de amones requeridos para formar un mol de electrolito.

PROCEDIMIENTO

Calibración^^-^*

En esta experiencia la calibración se efectúa para determinar con
precisión la constante de la celda del conductímetro. Para ello se mide
la conductividad de soluciones de KCl de concentración conocida, a
25,0°C.

Es necesario preparar 250 mi de solución 0,100N de KCl usando
agua de conductividad y luego por dilución cuantitativa se obtienen
100 mi de soluciones de concentración 0,010N y 0,001N.

Soluciones 153

Enjuagar la celda con agua de conductividad teniendo cuidado de
no tocar los electrodos. Cuando la celda no está en uso debe permane
cer entre agua de modo que los electrodos queden completamente su
mergidos y debe lavarse después de cada lectura.

Determinar la conductividad del agua empleada y de las solucio
nes de KCl señaladas, colocando la celda en un baño termostatado a
25,0°C. La lectura se efectúa cuando el sistema haya alcanzado el equi
librio térmico y se anota la temperatura. Cuando se trabajaa una tem
peratura diferente a 25° y que esté entre Oy 50°C, el equipo efectúa la
compensación si se ajusta el botón de control a la temperatura de la
experiencia y registra el valor de conductividad a 25,0°C.

- Determinación de la conductividad de soluciones

Con la celda empleada en laparte anterior y trabajando a la mis
ma temperatura, determinar la conductividad de dos de los sistemas
que se indican a continuación, seleccionando un electrolito débil y uno
fuerte.

En todos los casos debe disponerse de 250 mi de la solución más
concentrada para luego preparar por dilución 100 mi de cada una de
las soluciones acuosas de la concentración indicada.

Substancia Concentración (eq/1)

Acido Benzoico 0,005 0,004 0,003 0,002 0,001 0,0005

Acido acético 0,005 0,004 0,004 0,002 0,001 0,0005

Acetato de Sodio 0,01 0,008 0,006 0,004 0,002 0,0001

Acido Clorhídrico 0,01 0,008 0,006 0,004 0,002 0,0001

Cloruro de Sodio 0,01 0,008 0,006 0,004 0,002 0,0001

Lauril Sulfato de Sodio' 1,0 0,7 0,5 0,3 0,2 0,1

• Concefitraciones en porcentaje en peso del latiril sulfato de sodio.

CALCULOS

Calibración

Cuando la conductividad delagua utilizada seaconsiderable, debe
restarse del valor leído en el conductímetro obteniendo así el valor de
la conductividad k correspondiente a cada una de las soluciones de
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KCl. Tenga en cuenta la escala utilizada en el conductímetro y exprese
los resultados de k en siemens (o mhos)'cm''.

Para la calibración debe conocerse la conductividad molar o
equivalente de las soluciones de KCl a sus respectivas concentracio
nes'̂ ^ y puede determinarse a partir de la siguiente ecuación en la
cual las concentraciones C deben expresarse en moles o equivalentes
por litro.

{Ka.mx) = 149.93 - 2.992(C)^ + 58.74x10"^ ClogC + 22.18xlO-^C

Calcular con la ecuación, la conductividad molar A de las solucio
nes de KCl utilizadas y a partir de estos resultados la conductividad k
usando la relación:

k =
AM

1000
{tnhos cm"')

La constante de la celda C, se determina a partir de los valores
calculados de conductividad específica k y los datos tomados en el
aboratorio para la conductividad k . de las tres soluciones de KCl

usadas en la calibración.

C =
-1k xlcm

obs

-1
k X Icm

le ~ it*^$01 '̂ auiui

Registrar los 3 valores obtenidos para la constante C y anotar su
valor promedio expresándolo en cm'.

-Determinación de la Conductividad de Soluciones

Mediante la ecuación anterior, corregir la conductividad específi-
í"® obs ® soluciones estudiadas para obtener k empleando los va-
u laboratorio y el valor de la constante C de la celdahallado, bielagua muestra unaconductividad apreciable, deberestarse
el valor leído con las soluciones (k -k -k \

obs sol
k ).

agtia'

Calcular la conductividad molar para las soluciones estudiadas y
construir las gráficas de conductividad molar en función de concentra-
ción y en función de la raíz de la concentración. Apartir de la segunda
gráfica extrapolar y obtener el dato de la conductividad molar a dilución
infinita. Comparar con los valores reportados en la literatura.

L
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Para el sistema lauril sulfato de sodio-aguadeterminar a partir de
la gráfica de conductividad en función de concentración, su concen
tración micelar crítica. Si el mismo sistema ha sido estudiado utilizan
do otras propiedades como viscosidad, tensión superficial, etc., con
sulte el valor obtenido en cada una de ellas para la concentración
micelar crítica y compare con los valores reportados en literatura.

Cuando el sistema estudiado es un electrólito débil como el ácido
acético obenzoico, los datos pueden aprovecharse para calcular la cons
tante de disociación correspondiente. Con el valor de A° determinado
a partir de las gráficas o datos de literatura hallar elgrado de disocia
ción a = A^ / A° para cada una de las mezclas estudiadas.

Calcular en cada caso el valor de la constante de disociación Ka. a
partir de la relación de Ostwald, que para un ácido de tipo HA se
expresa.

Ma-
K dis

1-a

en donde M representa la concentración molar.

El valor obtenido para debe ser aproximadamente constante
1rango de concentración estudiado, por locual se puede tomar een el rango

valor promedio

A continuación se dan los valores de conductividad molar ®
ción infinita a 25,0°C reportados en literatura'»'̂ "', para algunos de ios
sistemas sugeridos.

mhos
cm

mol

Acido Clorhídrico 426,16

Acido Acético 390,8

Acido Benzoico 383,0

Cloruro de sodio 126,5

Acetato de sodio 91,0
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FASES E INTERFASES

1. EQUILIBRIO HETEROGENEO EN FASE LIQUIDA PARA UN
SISTEMA BINARIO

En esta experiencia se estudia el efecto de la temperatura sobre el
comportamiento de un sistema binario líquido que presenta
miscibilidad parcial como es la mezcla fenol-agua. A temperatura
ambiente y dependiendo de la composición, el sistema puede formar
una sola fase o bien, dos fases líquidas o soluciones conjugadas de las
cuales una es rica en agua y la otra en fenol.

Cuando se eleva la temperatura, la solubilidad en este caso va
aumentando y en consecuencia aumenta la concentración de fenol en
la fase acuosa y del mismo modo la concentración de agua enla fase
fenólica, hasta una temperatura en que la composición de las dos fa
ses líquidas se hace idéntica. Esta temperaturase conoce como la tem
peratura crítica de solución y por encima de ella la mezcla fenol-agua
es homogénea en todo el rango de concentración.

PROCEDIMIENTO

Debido a que el diagrama de fases líquido-líquido presenta una
temperatura máxima de solución, si a temperatura ambiente la mezcla
preparada es homogénea, esto indica que el sistema deberá enfriarse
para hallar la temperatura de equilibrio de dos fases, lo que se mani
fiesta por la aparición de turbidez. Si por el contrario, la mezcla pre
parada presenta miscibilidad parcial, la temperatura de equilibrio se
encuentra por encima de la temperatura ambiente y para determinarla
es necesario calentar el sistema"-^'.



158 Tópicos en Química Básica

Se estudian las mezclas que aparecen a continuación.

Tabla 5.1: Mezclas Fenol-Agua.

Mezcla No. Fenol(g) H^O (mi)

1 5,0 2,0
2 5,0 3,0
3 5,0 4,0
4 5,0 5,0
5 5,0 6,0
6 5,0 7,0
7 5,0 8,0
8 5,0 9,0
9 5,0 10,0

10 5,0 12,0
11 5,0 15,0
12 5,0 20,0
13 5,0 30,0
14 5,0 40,0
15 5,0 • 50,0

Pesar 5,0 g de fenol, colocarlos en un tubo de ensayo y mediante
una bureta agregar el agua indicada para la primera mezcla, teniendo
la precauciónde registrar la temperatura ambiente.Colocar dentro del
tubo un termómetro y agitar cuidadosamente.

Si la mezcla no es totalmente homogénea, el tubo se coloca en un
baño de agua caliente, se sigueagitando y se anota la temperatura a la
que desaparece la turbidez. Para verificar este valor, se saca el tubo
del baño y se registra la temperatura a la que se vuelve a observar
turbidez. Si las dos temperaturas son cercanas puede tomarse el pro
medio como la temperatura de equilibrio.

Las mezclas que forman una solución homogénea a temperatura
ambiente se enfrían mediante un baño de hielo-agua-sal, hasta alcan
zar la temperatura de equilibrio de las dos fases.

Seguir el procedimiento señalado con las demás mezclas, las cua
les deberán prepararse por adiciones sucesivas de agua.
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CALCULOS

Construir una gráfica de temperatura de equilibrio en función del
porcentaje en peso de fenol y determinar la temperatura crítica de so
lución.

Con base en el diagrama anterior, determinar los porcentajes de
fenol P, y para las soluciones conjugadas en equilibrio quese obtie
nen para cada mezcla, trazando líneas de unión (paralelas al eje X), a
la respectiva temperatura de equilibrio.

Para hallar la composición crítica en este caso, es aplicable la ley
del diámetro rectilíneo. Según ella, una gráfica del promedio de los
porcentajes de fenol en las fases en equilibrio (P, +Pjl/Z en función de
la temperatura de equilibrio es una línea recta en la cual se puede in
terpolar el valor de la temperatura crítica y determinar así la composi
ción correspondiente.

2. EFECTO DE UN TERCER COMPONENTE SOBRE LA
TEMPERATURA CRITICA DE SOLUCION

Se considera aquí el efecto que tienen sobre la tempera^ra yla
composición crítica de una mezcla binaria heterogénea, cantida es o
suficientemente pequeñas de un tercer componente como para ser con
siderado impureza en vez de constituyente de un sistema ternario í.
la práctica 1; Equilibrio Heterogéneo en Fase Líquida para un sis ema
Binario).

Cuando la tercera substancia se disuelve en sólo uno de los dos
líquidos puros de lamezcla binaria, la solubilidad mutua disminuy y
en consecuencia la temperatura crítica de solución aumenta
sistemas que presentan un máximo en la curva de solubilidad y ismi
nuye para el caso de sistemas que presentan un mínimo.

Si el tercer componente se disuelve en los dos líquidos de la i^^z-
cla, el efecto que produzca dependerá de la solubilidad relativa de la
substancia adicionada enlos dos líquidos. Si su solubilidad enlos dos
líquidos essimilar, produce un incremento en la solubilidad mutua de
ambos disminuyendo la temperatura crítica si es máxima o lo contra
rio si es mínima. Cuando el tercer componente presenta diferente
solubilidad en los dos líquidos el efecto es similar , aunque de menor
magnitud al observado cuando sólo es soluble en uno de los líquidos
de la mezcla'^).
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PROCEDIMIENTO

Se preparan en tubos diferentes tres mezclas de fenol y agua cuya
composición corresponde a la composición crítica de la mezcla binaria,
esto es 34,5% de fenol en peso (S.OOg fenol + 9,5 mi agua).

En cada tubo de ensayo adicionar las cantidades del tercer com
ponente indicadas a continuación y seguir el procedimiento indicado
en la experiencia No.l.

Tubo No. 1
Gramos Naftaleno

Tubo 2.
Gramos NaCl

Tubo 3
Gramos Acido

Succínico

0,05 0,03 0,10
0,10 0,05 0,20
0,15 0,10 0,30
0,20 0,15 0,40

CALCULOS

Con base en la temperatura crítica de solución determinada para
el sistema fenol-agua en el laboratorio, analizar el efecto de la adición
de un componente soluble sólo en fenol (naftaleno), un componente
soluble sólo en agua (cloruro de sodio) y un componente soluble en
ambos líquidos (ácido succínico).

Mediante gráficas mostrar que el cambio en la temperatura
de equilibrio es proporcional a la cantidad de tercer componente
adicionado.

3. EQUILIBRIO LIQUIDO-SOLIDO EN UN SISTEMA BINARIO

El equilibrio entre una fase sólida yuna fase líquida para un siste
ma dedoscomponentes presenta características especiales dependien
do de la naturaleza de los constituyentes, lo que permite establecer
una clasificación niuy general en componentes completamente
miscibles en la fase líquida y componentes parcialmente miscibles en
la fase líquida
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En este experimento se estudia el comportamiento del sistema
fenol-agua el cual, como se indica en la Práctica 1.,presenta miscibilidad
parcial en la fase líquida. En la Figura 5.1., se ilustra el diagrama de
fases para el sistema fenol-agua

Como puede observarse en el diagrama, los puntos situados en los
extremos de la curva corresponden a los puntos de congelación de los
componentes puros. Los puntos ubicados sobre la curva en donde se
presenta el equilibrio líquido-sólido representan la temperatura de con
gelación a la respectiva composición de las soluciones. Si las soluciones
son lo suficientemente diluidas como para ser consideradas ideales, es
aplicable la ecuación de van't Hoff, mediantela cualpuede calcularse la
solubilidad ideal, es decir, la composición que a una temperatura dada
debería tener la mezclasi su comportamiento fuese ideal. Esta ecuación,
que es aplicable a los dos componentes de la mezcla se expresa así:

InX, = -
A//,i fia

R T

TCC)

To Agua

composición

Figura 5.1.
Sistema Fenol-Agua.

To>

To Fenol
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En ella X. representa la fracción molar del componente i, , su
entalpia molar de fusión. T la temperatura de equilibrio correspon
diente a la composición X. y T^. la temperatura de fusión del compo
nente i puro.

Desarrollando esta ecuación se encuentra para una mezcla binaria
que en el límite, cuando las soluciones son infinitamente diluidas la
ecuación se transforma para dar:

pues:

(T - Tq. )
X,

RT'

AH f"S^

InX^ = In^-X,) = -X,

T T* •* nox, ~ T* nOX,

Para el sistema fenol-agua se tiene:

^0 fenol) _
X.

' fenol

xt:Ofetiol

AHfus fenol

,0

AHfus H^O

Como puede apreciarse los términos de la izquierda correspon-
den a las pendientes límites del diagrama de equilibrio en la región
intinitaniente diluida de agua en fenol y de fenol en agua respectiva
mente. A partir de ellas se pueden calcular las entalpias molares de
fusión del fenol y del agua.

PROCEDIMIENTO

En este experimento un grupo de estudiantes trabaja la región rica
en agua mientras que un segundo grupo estudia la región rica en fenol.

1

L
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Para desarrollar la primera parte, colocar la cantidad de agua in
dicada en un tubo de ensayo. Registrar la temperatura ambiente y
después usar la densidad a dicha temperatura para el cálculo de la
cantidad del agua en gramos.

Colocar el tubo en un baño frío (agua-hielo-sal) y determinar el
punto de congelación del agua mediantela curvade enfriamiento (tem
peratura-tiempo)'^'.

Determinar las curvas de enfriamiento para las mezclas de fenol
en agua, las cuales deben prepararse por adiciones sucesivas de fenol.
Las adiciones deben efectuarse cuando el solvente o la mezcla en el
tubo estén en fase líquida.

Para estudiar el otro extremo de la curva se parte de fenol puro.
Puesto que es sólido a temperatura ambiente debe fundirse primero
en un baño de agua caliente (70°C) para luego determinar la respecti
va curva de enfriamiento colocándolo en un baño de agua a tempera
tura ambiente.

Del mismo modo se procede con las mezclas de agua en
disminuyendo progresivamente la temperatura del baño por adición
de hielo y sal.

En el caso del sistema fenol-agua se llega a unpunto eutéctico, en
consecuencia la curva de enfriamiento presenta el comportamiento tí
pico, que se ilustra en la Figura 5.2

Te

Te

TCC)

.•t(seg)

Figura 5.2
Ejemplo de una curva de enfriamiento para una mezcla binaria que

forma un eutéctico '̂ 1
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Las mezclas que serán estudiadas, se señalan a continuación.

Fenol (g) Hp(ml)

0,00 20

0,40 20

0,80 20

1,20 20

1,24 20

1,28 20

1,32 20

1,40 20

1,45 20

5,00 0,0

5,00 0,2

5,00 0,4

5,00 0,7

5,00 LO

5,00 1,2

5,00 1,5

5,00 1,6

CALCULOS

A partir de las curvas de enfriamiento determinar las temperatu
ras de equilibrio líquido-sólido para los componentes puros y para las
mezclas estudiadas.

Con estos resultados y los obtenidos en el estudio del equilibrio
líquido-líquido para el sistema fenol-agua, construir el diagrama de
fases completo para este sistema. Aplicando la Regla de las Fases, ana
lizar los equilibrios que se presentan en cada una de las regiones del
diagrama.

Aplicar el método de pendientes límites para calcular las entalpias
molares de fusión del fenol y del agua. Si los valores obtenidos son
comparables con los reportados en la literatura pueden utilizarse para
aplicar la ecuación de van't Hoff y así hallar las curvas de solubilidad
ideal de fenol en agua y de agua en fenol. Comparar las curvas calcu
ladas con las obtenidas experimentalmente.

Fases e Interfases 165

4. EQUILIBRIO LIQUIDO-SOLIDO. FORMACION DE UN
COMPUESTO CON PUNTO DE FUSION CONGRUENTE.

Un caso que se presenta con alguna frecuencia en sistemas binarios,
cuando se considera el equilibrio líquido-sólido, es la formación de
compuestos con punto de fusión congruente, esto es compuestos que
existen en fase sólida en equilibrio con un líquido de la misma compo
sición. El más sencillo de estos comportamientos es el que tan solo
muestra uno de tales compuestosen todoel rangode composición. El
diagrama de fases, temperatura de fusión - composición tiene el si
guiente aspecto '®'.

To

L

• D /
/ L+B

L+Ax^/

L+A\/
E

C

AxBy+ B

A + AXBy

B

100%A A/By 100% B

composición —»•

Figura 5.3.
Diagrama de fases de un sistema que presenta formación de un com

puesto con punto de fusión congruente.

Los puntos A,B son las temperaturas de fusión de los compuestos
puros A y B. D es el punto de fusión congruente del compuesto de
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fórmula AxBy. C y E son los puntos eutécticos de los sistemas en que
están presentes A, Ax By y AxBy , B. El resto del diagrama sigue las
convenciones usuales.

En este experimento de laboratorio se estudia el sistema dioxano-
tetracloruro de carbono'̂ ®^ en el que hay formación de un compuesto
con punto de fusión congruente.

PROCEDIMIENTO

Se determinan las curvas de enfriamiento (temperatura - tiempo)
para una serie de mezclas de dioxano y tetracloruro de carbono. Debi
do a que los puntos de mayor interés están a temperaturas bajas, es
necesario utilizar mezclas frigoríficas que permitan descender por de
bajo de 0®C. En este caso se usa una mezcla etanol - dióxido de carbo
no que permite llegar hasta - 72''C"', para alcanzar las temperaturas
más bajas.

j El instrumento para medir la temperatura debe seradecuado para
este rango temperaWras. Se recomiendan termómetros de tolueno,
termopares o termistores debidamente calibrados y provistos de ins
trumentos lectores apropiados.

La figura muestra el montaje experimental recomendado.

Oooo
qO o
OOo
qcjo

0% dO
0^^° oO
og 0°
""S %
OPo P,

Figura 5.4
Montaje experimental para la determinación del diagrama líquido-sólido.

A- Agitador

B- Termómetro

C- Tubo de ensayo

D- Frasco Dewar

E- Mezcla Dioxano-Tetracloruro de
Carbono

F- Mezcla de etanoI-COj sólido

El experimento se puede realizar en una sesión de laboratorio si
un grupo de estudiantes trabaja la región rica en dioxano y otro grupo
la región rica en tetracloruro de carbono.

Coloque hielo finamente dividido en un frasco Dewar y añada
agua y cloruro de sodio. En un tubo de ensayo de aproximadamente
100 mi. de capacidad, coloque 20 g de dioxano. Lleve el tubo al baño
refrigerante y fije un termómetro que tenga al menos -25°C como lími
te inferior de medida. Con una varilla de vidrio agite el contenido del
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tubo; no use el termómetro como agitador. Empiece a tomar lecturas
de temperatura cada 15 segundos cuando el termómetro marque 15°C.
Continúe con este procedimiento hasta que obtenga una temperatura
estable o hasta que el líquido se haya solidificado totalmente.

Agregue al tubo de ensayo secuencialmente las cantidades de
tetracloruro de carbono que aparecen en la tabla siguiente. Para cada
una de las mezclas tome la curva de enfriamiento. Las dos primeras
mezclas se trabajan con mezcla frigorífica de hielo-agua-sal. Las de
más utilizan hielo seco finamente dividido mezclado con etanol.

Mezcla Cantidad fija
de dioxano (g)

Cantidad
agregada de

CCl, (g)

Cantidad
acumulada de

CCl, (g)

1 20,0 9,0 9,0

2 20,0 6,0 15,0

3 20,0 8,0 23,0

4 20,0 6,0 29,0

5 20,0 6,0 35,0

6 20,0 8,0 43,0

7 20,0 9,0 52,0

8 20,0 13,0 65.0

Las cantidades pesadas de CCl^ se agregan, usando una jeringa
de vidrio. El contenido del tubo debe estar en fase líquida cuando se
hace la adición. Se puede usar una balanza que mida la centésima de
gramo.

Para trabajar la región rica en tetracloruro prepare el baño frigorí
fico de etanol-hielo seco y los demás instrumentos mencionados en
los párrafos anteriores. Ponga 60 gramos de Cl^ en el tubo y siga el
procedimiento para tomar la curva de enfriamiento. En este caso em
piece a tomar lecturas cuando el termómetro marque -20°C.

Agregue secuencialmente las cantidades de dioxano que apare
cen en la tabla; tome para cada mezcla la curva de enfriamiento.
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Mezcla Cantidad fija
CCl,(g)

Cantidad

agregada de
Dioxano(g)

Cantidad
acumulada de

Dioxano(g)

1 60,0 0,90 0,90

2 60,0 0,30 1,20

3 60,0 0,50 1,70

4 60,0 0,50 2,20

5 60,0 0,60 2,80

6 60,0 1,50 4,30

7 60,0 2,20 6,50

8 60,0 5,00 11,50

9 60,0 7,50 19,00

Las cantidades de dioxano se agregan por medio de una jeringa
de vidrio. Para pesar se usa una balanza en la que se pueda leer hasta
0,01g. Las mezclas se deben fundir antes de hacer la adición de dioxano.

CALCULOS

Para cada una de las curvas de enfriamiento, haga la gráfica tem
peratura versus tiempo y a partir de ella determine el punto de conge
lación.

Con los datos anteriores elabore el diagrama de fases t(°C) vs com
posición, en porcentaje molar.

Establezca la fórmula estequiométrica AxBy del compuesto de
punto de fusión congruente, si éste existe según su diagrama.

5. EQUILIBRIO LIQUIDO - VAPOR

Cuando se mezclan dos líquidos totalmente miscibles y la presión
se mantiene constante, el punto de ebullición de la solución depende
de la composición'^'.

Se presentan a continuación tres casos típicos que presenta el com
portamiento de los sistemas reales'"'.
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(a) (b) (c)

Figura 5.5.
Ejemplo de curvas Temperatura-Composición

para el equilibrio líquido-vapor.

El diagrama (a) representa un sistema cuyo comportamiento se
acerca al ideal. Las temperaturas de equilibrio de todas las mezclas
están dentro del rango establecido por las temperaturas de ebullición
de los componentes puros, lo que indica que la mezcla puede ser se
parada por destilación para dar los componentes puros.

En los diagramas (b) y (c) se observan puntos extremos en las
curvas, debido a la presencia de mezclas azeotrópicas en las que la
composición de la fase líquida es igual a la composición de la fase de
vapor. Este punto puede aparecer como un máximo (b) en el diagra
ma T-X y se presenta en sistemas que muestran desviación negativa
marcada al comportamiento previsto por la Ley de Raoult, es decir en
sistemas que presentan un mínimo en el diagrama isotérmico P-X. La
presencia de un mínimo (c) en el digrama T-X, se observa en sistemas
que muestran desviación positiva a la Ley de Raoult, lo que se mani
fiesta por un máximo en el diagrama isotérmico correspondiente.

Cuando en los sistemas hay máximo o mínimo en los diagramas
temperatura - composición, la separación por destilación isobárica para
dar los dos componentes puros no es posible a esa presión y sólo se
pueden separar la mezcla azeotrópica y el componente puro que esté
en exceso.
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Es esta práctica, se estudian sistemas que ilustran los comporta
mientos generales descritos, midiendo el punto de ebullición de mez
clas de composición variable y determinando las composiciones de las
fases líquida y vapor en equilibrio a partir de medidas de índice de
refracción^'-®-''.

PROCEDIMIENTO

Una vez seleccionado el sistema, se procede a construir la curva
de calibración ésto es la curva de índice de refracción para una serie de
mezclas de composición conocida. Pida instrucciones sobre el manejo
del refractómetro y ajuste la temperatura a 25,0°C. Para el sistema es
cogido prepare por pesada, en frascos pequeños con tapa, las mez
clas que se indican a continuación. Utilice una balanza que tenga una
precisión igual o superior a 0,01g y adicione los líquidos con jeringas
de vidrio. Mida además el índice de refracción de los líquidos puros.

Benceno

W B(g)

-Tolueno

T(g)

Benceno -

W B{g)

Isopropanol

i(g)

Acetona-Cloroformo

W W"^Alg) **C(g)

9,0 1,0 9,0 1,0 8,0 2,0

8,0 2,0 8,0 2,0 6,0 4,0

7,0 3,0 7,0 3,0 5,0 5,0

6,0 4,0 6,0 4,0 4,0 6,0

5,0 5,0 5,0 5,0 3,0 7,0

4,0 6,0 4,0 6,0 2,0 8,0

3,0 7,0 3,0 7,0 1,5 8,5

2,0 8,0 2,0 8,0 1,0 9,0

ho 9,0 1,0 9,0 0,5 9,5

El equipo que se usa para la determinación del punto de ebulli
ción, se muestra en la figura 5.6.
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Figura 5.6Aparato para la determinación del equilibrio líquido-vapor.

A- Ebulloscopio
B- Condensador

C- Tapón esmerilado

D- Llave para tomar muestras

E- Termómetro

F- Perlas de ebullición

Colocar 50 mi de uno de los componentes puros enelebulloscopio
Ajunto con unas perlas de ebullición. Verificar que las llaves estén
bien cerradas y que esté pasando agua fría a través del condensador.

Calentar suavemente hasta que el sistema llegue al equilibrio, lo
que se manifiesta en una ebullición regular y una temperatura cons
tante. Registrar entonces la temperatura que señala el termómetro.
Tomar una muestra de aproximadamente 2 mi de la fase líquida que
está en el ebulloscopio, retirando la tapa C. Del mismo modo tomar
inmediatamente después una muestra de vapor condensado, usando
la llave D. Recoger los líquidos en frascos pequeños con tapa.

I
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Si el calentamiento se está realizando con mechero de gas, éste
debe retirarse antes de tomar las muestras pues se trabaja con líquidos
inflamables.

Determinar el índice de refracción de las muestras tomadas y adi
cionar al ebulloscopio que contiene el líquido puro, 10 mi del segundo
componente. Siguiendo el procedimiento indicado medir la tempera
tura de ebullición de la mezcla y recoger muestras de la fase líquida y
del condensado para leer posteriormente su índice de refracción. De
este modo tomar datos para las mezclasque se obtienen por adiciones
sucesivas de 10 mi del segundo componente, hasta que el volumen
agregado sea de 60 mi.

Desocupar el ebulloscopio y secarlo perfectamente. Adicionar 50
mi del segundo componente y repetir todo el procedimiento anotado
hasta que el volumen agregado del primer componente sea de 60 mi.

CALCULOS

En una tabla registrar las fracciones molares de las mezclas pre
paradas por pesada para efectuar la calibración y los índices de refrac
ción leidos a 25,0°C (n^). Construir la curva de índice de refracción
en función de la fracción molar de uno de los componentes.

Utilizar la curva de calibración para interpolar los índices de re
fracción de las muestras de fase líquida y de las de vapor corresport-
dientes a cada temperatura de equilibrio y determinar así la composi
ción de las respectivas fases en equilibrio. Registrar en una tabla los
resultados de temperatura de ebullición, índice de refracción del lí
quido, índice de refracción del condensado, composición de la fase
líquida (X^j) y composición de la fase de vapor (X*j). Escoger como
componente 2, el de mayor volatilidad. Construir con estos datos el
digrama de punto deebullición (curva T-X) para el sistema estudiado.

Construir el diagrama ideal L-V para el sistema escogido. Usar
para ello losvalores de lapresión devapor de los líquidos puros a dos
temperaturas intermedias entre los puntos de ebullición a la presión
atmosférica (560 mm en Bogotá) de los líquidos puros

Para una mezcla en su punto de ebullición la presión total de va
por (P^= + Pj) igual a la presión atmosférica. Puesto que se va
a asumir comportamiento ideal, las presiones parciales pueden expre-
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sarse en términos de las presiones de vapor de los componentes puros
P' y P* mediante la ley de Raoult. Se obtiene entonces:

= K.. = ^.^1 + ^2^*2

De este modo la fracción molar del componente 2 en la fase líqui
da a la temperatura (Tj) seleccionada estará dada por:

n =
p:

K - p:
en donde P *y P* son las presiones de vapor de los líquidos puros a la
temperatura Tj. Del mismo modo se procede para hallar la fracción
molar del componente 2 en la fase líquida a la temperatura T^, usando
los valores de P *y P* respectivos.

Para determinar la fracción molar correspondiente a la fase
devapor que se encuentra enequilibrio con la fase líquida a la tempe
ratura T,,se aprovechannuevamente la ley de Raoult y la ley de Dalton:

xr =

Se obtiene así la ecuación siguiente

p;
=

{p;-p:) xí + p;

(P)

(r)

Usando entonces la fracción molar X2 calculada y las presiones
de vapor de los componentes puros a las temperaturas Tj y , obte
ner la fracción molar Xj de la fase de vapor en equilibrio, para las
temperaturas señaladas.

Las presiones de vapor de los líquidos puros a las temperaturas
seleccionadas se calculan utilizando la ecuación de Antoine. Los valo
res de las constantes para algunas substancias de interés se presentan
en el anexo III.

Construya con base en los datos experimentales, una gráfica de
v.s. Xj**. Discuta los resultados obtenidos y si el sistema forma una

azeótropo, determine su composición mediante la gráfica.

1
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DESTILACION FRACCIONADA

Al calentar una mezcla líquida y recuperar por condensación el
vapor producido, los componentes de la mezcla se pueden separar
totalmente si el sistema no forma un azeótropo o parcialmente en caso
contrario. El proceso de separación se conoce como destilación y es
uno de los métodos de purificación de líquidos más empleado. Cuan
do el proceso se lleva a cabo usando una columna de fraccionamiento
se establece un gradiente de temperatura a lo largo de la columna. De
este modo, a medida queel vaporsube, sehace cada vez más rico enel
componente más volátil, pues los componentes menos volátiles se van
condensando debido al íntimo contacto entre el vapor y el líquido de
vuelto y a que el empaquetamiento de la columna (o las placas de
burbujeo) permite que se efectúe el intercambio de calor. La separa
ción obtenida será mejor a medida que aumenta la relación de reflujo
es decir, la relación del volumen de líquido devuelto a la columna al
volumen de líquido recogido como destilado" ®'

Figura 5.7
Columnas de Destilación
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Puede considerarse que una columna ideal está constituida por
platos teóricos, o secciones hipotéticas, en cada una de las cuales el
vapor y el líquido están en equilibrio. El número de platos teóricos no
puede determinarse directamente a partir de la geometría de la co
lumna pues depende del tipo de columna usada, de la relación de re
flujo trabajada y si es empacada, del material empleado. En general,
el número de platos requeridos para efectuar una separación aumenta
cuando disminuye la relación de reflujo.

Para determinar entonces el número de platos teóricos se trabaja
la colunma como un sistema para el cual se conoce el diagrama de
equilibrio líquido-vapor y de ser posible, bajo condiciones de reflujo
total para simplificar los cálculos. Se toman datos de composición del
destilado y del residuo y se aplica el método gráfico de McCabe-
Thiele que se describe a continuación y se ilustra en la figura 5.8 '̂®'. La
construcción del digrama de equilibrio se explica en la práctica de
"Equilibrio Líquido-Vapor".

'2r X2 2D

Figura 5.8
Diagrama de Equilibrio Líquido-Vapor.

•i
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Sobre el diagrama de equilibrio o sea en la gráfica de composición
del componente más volátil en la fase de vapor Y„ también simboliza
da X^j en función de la composición del componente más volátil en la
fase líquida X^, se traza una diagonal a 45° pues se trabaja a reflujo
total. Mediante líneas verticales punteadas se Señala la composición
del destilado X^^ y del residuo X^^ en términos del componente más
volátil en este caso el componente 2. Partiendo de la intersección de
Xjp con la diagonal se trazan líneas horizontales y verticales hasta al
canzar la composición del residuo X^^. Cada línea vertical representa
una etapa de destilación en la cual el intercepto superior de la vertical
con la curva representa la composición del vapor que está en equili
brio con un líquido de composición indicada por el intercepto inferior
de la vertical con la diagonal o línea de operación. Cada línea hori
zontal representa la condensación total del vapor para dar un líquido
de igual composición al vapor y que se somete a una nueva etapa de
destilación.

El número total de líneas verticales o pasos representa el número
total n + 1 de platos teóricos de la columna (n) y del ebullidor, pues se
asume que la superficie líquido-vapor que allí se encuentra actúa como
un plato teórico.

Cuando el número de platos teóricos n en una. columna es muy
grande, el método gráfico puede resultar inconveniente y se prefiere
utilizar métodos algebraicos como el de Fenske, segúnel cualse llega
a la siguiente ecuación cuando el reflujo es total''®'.

2D X,

En ella X„ es la fracción
destilado Xj^ la del componente
mero de platos teóricos de la columna y a es la volatilidad relativa del
componente más volátil respecto al menos volátil, y se define a una
temperatura T, en términos de las presiones de vapor de los compo
nentes puros"®'.

molardel componente más volátil en el
ite más volátil en el residuo, n es el nú-

P' YJX, Y,X,
«7

p: Y,X,

Puesto que la volatilidad cambia con la temperatura y esta no es
constante a lo largo de la columna, se toma generalmente la volatilidad
relativa promedio.
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a =

QLj^ + Ct 7-^

que representa el promedio aritmético de la volatilidad de la mezcla a
la temperatura de la cabeza de la columna y la volatilidad a la tempe
ratura del ebullidor. La determinación de las presiones de vapor de
los componentes puros a las dos temperaturas puede hacerse utilizan
do la ecuación de Antoine o la ecuación de Clapeyron

Al desarrollar la ecuación de Fenske se obtiene:

n + 1 = In
Ina

'2D

X
\D

^ V ^
Ir

de donde se puede determinar el número de platos teóricos de la co
lumna, n.

Cuando se trabajan columnas de platos de burbujeo, el número
de platos reales de la columna, difiere el número de platos teóricos
calculado por cualquiera de los dos métodos, pues la eficiencia de la
columna no es el 100%. Para determinar entonces la eficiencia E de
una columna de platos de burbujeo, se halla la relación:

£ _ Número de platos teóricos ^ jqq
~ Número de platos reales

En columnasempacadas donde no hay platos reales, la eficiencia
de la columnapuede establecerse en términos de la altura equivalente
a un Plato Teórico HETP (Height Equivalent to a Theoretical Píate),
que se define como la altura de columna (empacada) que se requiere
para realizar una separación equivalente a la que se efectuaría en un
plato teórico

Es decir:

HETP =
Altura de la columna

Número de platos teóricos reales de la columna

La altura de la columna es la correspondiente a la sección empa
cada y no a la longitud total del tubo.
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PROCEDIMIENTO

Preparar una mezcla de Tetracloruro de Carbono-Tolueno que con
tenga 50% en volumen de CCl^ en suficiente cantidad para que al
colocarla en el balón de destilación ocupe las dos terceras partes del
volumen del recipiente. Conectar el balón a la columna que puede ser
de tipo Vigreux, empacada o de platos de burbujeo y colocar la cabeza
en la posición que permita obtener reflujo total. Cuando se emplean
columna de Vigreux o empacadas, determinar su longitudCalentar
el sistema hasta que el líquido empiece a ebulliry losvapores se con
densen en la parte superior de la columna. Evitar el sobrecalentamiento
para prevenir la inundación de la columna. Una vez que la columna
alcance el equilibrio se manifiesta en que la temperatura permanece
constante tanto en la cabeza como en el balón, manipular el equipo a
fin de recoger una muestra de 1 a 2 mi del destilado. Suspender el
calentamiento y tomar unamuestra de1a 2mi del líquido que perma
nece en el ebullidor'®'.

Determinar el índice de refracción a 25,0°C de las dos muestras
recogidas y solicitar al instructor la curva de calibración (n v.s. x) y el
diagrama de equilibrio (X^j oYj v.s. siendo 2 el componente más
volátil) para el sistema estudiado. Si no se dispone de la curva de
calibración, ésta deberá determinarse midiendo a 25°C los índices de
refracción para mezclas de Tolueno - Tetracloruro de composición co
nocida (X^ = 0,2 ; 0,4; 0,5; 0,6 y 0,8) y para los componentes puros. La
curva de equilibrio seconstruye de acuerdo con las informaciones da
das en la práctica "Equilibrio Líquido-Vapor".

Para desarrollar la segunda parte de la experiencia sevuelve a co
nectar el calentamiento ycuando el vapor llegue a la cabeza de la colum
na se ajusta la relación de reflujo entre 5:1 y 10:1 manipulando la llave
que permite la salida del destilado y el flujo de agua que pasa por el
condensador. Recoger eldestilado enuna probeta graduada y tomar vma
rnuestra de 1-2 mi después de cada 5 mi de destilado, teniendola precau
ción de registrar cada vez la temperatura y el volumen total destilado
hasta el momento. Anotar tambiénel volumenfinal de destiladoy medir
el índice de refracción de las muestras recogidas'''.

CALCULOS

Con los datos de equilibrio-líquido-vapor a presión atmosférica
para el sistema Tolueno-Tetracloruro de Carbono(2), construir el diagra
ma de equilibrio de fracción molardel componente másvolátil (2) en
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la fase de vapor en función de la fracción molar del componente
más volátil en el líquido X^. Sobre el diagrama indicar la composición
del destilado y del líquido residual X^^ y conectar trazando líneas
horizontales y verticales, siguiendo el método indicado en la Figura
5.8. Determinar el número de platos teóricos en la columna. Repetir
la determinación de platos teóricos usando la ecuación de Fenske y
comparar los resultados obtenidos.

Si se trabajauna columna empacada o de Vigreux hallar la altura
equivalente a un plato teórico, HETP, pero si se trata de una columna
de platos de burbujeo determinar la eficiencia de la misma a partir del
número de platos realesy del número de platos teóricos determinados
en el diagrama de equilibrio.

Con los datos obtenidos enlasegunda partede la experiencia cons
truir ima gráfica de temperatura de destilación v.s. porcentaje del vo-
lumen total del líquido destilado. Sobre los mismos ejes construya la
gráfica decomposición del componente más volátil en función de por
centaje del volumen total del líquido destilado.

7. DESTILACION POR ARRASTRE CON VAPOR

Una delas técnicas depurificación que se usa con frecuencia es la
llamada destílación por arrastre con vapor. El nombre es completa
mente descriptivo de lo que se hace en el laboratorio: usando vapor
de agua se arrastra en fase gaseosa el vapor de una substancia de alto
punto de ebullición y baja volatilidad.

El fundamento fisicoquímico de la técnica es una aplicación de la
regla de fasesCuando se tiene un sistema compuesto de dos líqui
dos inmiscibles enequilibrio con su vapor, de acuerdo con la regla de
las fases, el sistema es invariante isotérmicamente; la presión de va
por es función únicamente de la temperatura. El valor de esa presión
será la suma de las presiones de vapor de los componentes del siste
ma, esto es las presiones parciales de los líquidos serán las presiones
de vapor de los componentes puros a la temperatura de interés.

De acuerdo con lo anterior cuando se destila una mezcla de las
características descritas, el producto tendrá una composición cons
tante, si la presión y la temperatura son constantes. Se puede tam
bién deducir que la composición de la fase vapor y por tanto del des
tilado dependerá de los valores de las presiones de vapor de los com
ponentes puros. La proporción de estas últimas será la relación de los
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volúmenes en fase vapor de los componentes. La proporción de los
pesos de las substancias en el destilado se obtiene multiplicando la
relación de las presiones de vapor por la de los pesos moleculares

PROCEDIMIENTO

El montaje experimental se ilustra en la figura 5.9.

Figura 5.9
Aparato para destilación por arrastre con vapor.

A- Plancha de calentamiento

B- Balón generador de vapor

C- Termómetro graduado en 1/10°C.

D- Balón que sirve como cámara de vapor

E- Condensador

F- Probeta
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En el balón B se coloca agua hasta llenarlo a mitad de capacidad y
se agregan unas perlas de ebullición. Se pone el tapón que tiene un
tubo de seguridad y un termómetro. El recipiente D se utiliza como
cámara de vapor y en él se coloca la substancia que se quiere arrastrar
con el vapor de agua. Si los volúmenes de los recipientes B y D son
1000 mi y 500 mi respectivamente, la cantidad de substancia en D pue
de ser aproximadamente 100 mi. Si los volúmenes son distintos, pida
instrucciones. Pese la probeta E Comience por conectar el agua de
refrigeración al condensador E. El calentamiento del balón B puede
hacerseconun mantoeléctrico o conun mechero de gas. En cualquier
caso se debe obtener una ebullición enérgica que produzca vapor de
agua en abimdancia. Cuando esto suceda anote la temperatura de
ebullición del agua. El vapor de agua que pasa a la cámara D arrastra
el vaporde la segunda substancia, pasa por E y se condensa. Cuando
la temperatura se estabilice, anótela. Continúe pasando vapor hasta
obtener unvolumen dedestilado en la probeta Fde aproximadamente
60 mi totales, si comenzó con 100 mi de líquido en D. Deje separar
completamente las dos fases líquidas y anote el volumen de cada una
de ellas, así como su temperatura. Pese la probeta con el destilado.

CALCULOS

Busque en una tabla de presiones de vapor de agua los valores
correspondientes a las temperaturas leídas en los termómetros C du
rante la destilación.

La diferencia entre la presión atmosférica y la presión de vapor
del agua líquida a la temperatura-de la cámara D, es la presión de
vapor del segundo líquido. La relación de volúmenes de las substan
cias en la fase gaseosa es igual a la relación entre las presiones de va
por. Obtenga este número.

Usando el valor de la densidad del agua a la temperatura a la que
midió su volumen enel destilado, obtenga la relación enpeso de las dos
substancias enel destilado. Con el peso molecular del agua, elvalor an
terior y la relación entre las presiones devapor, calcule el peso molecular
del segtmdo componente del sistema según la siguiente relación:

p: M,

P * M
*H20

% X{gJIPO gsol)

%H^o{g„^ol\OQgsol )
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En ella P^^^ es la presiónde vapordel agua a la temperaturade la
destilación, Px es la presión de vapor de la substancia desconocida (Px
= P,,^ - Ph,o)' y ^H2o representan los pesos moleculares de Xy del
agua respectivamente. El porcentaje en peso % H^Odel agua se calcu
la según las indicaciones dadas y el porcentaje de X, se obtiene por la
diferencia: %X = 100 - %HjO.

8. SISTEMA TERNARIO LIQUIDO

En este experimento se determina la solubilidad mutua de un sis
tema de tres componentes líquidos y se establece la composición de
algunos de los pares de fases líquidas que se encuentran en equilibrio,
en la región apropiada

Las condiciones se fijan de tal modo quelapresión sea laatmosfé
rica y la temperatura la ambiente o cualquiera prefijada y mantenida
constante por medio de un termostato. De esta manera las variables
quedan reducidas a las composiciones y si se aplica la regla de las
fases se encuentra que el sistema tiene una varianza igual a dos cuan
do hay sólo una fase presente e igual a uno si coexisten dos fases.

El diagrama de fases correspondiente debe mostrar el comporta
miento de tres componentes. Por esta razón el papel de coordenadas
rectangulares no es el adecuado y sedebe apelar alpapel decoordena
das triangulares^"'.

El sistema que se ha escogido es agua-cloroformo-ácido acético.
En este hay dos parejas (sistemas binarios) que son completamente
miscibles: ácido acético-cloroformo y ácido acético-agua, mientras que
la tercera, agua-cloroformo, presenta solubilidad parcial. El compor
tamiento del sistema se describe esquemáticamente en la figura 5.10.

La región que está bajo la curva corresponde a la zonade compo
siciones donde hay dos fases líquidas presentes. Si una composición
D se establece, se separan dosfases que tendrán composiciones Ey F.
La recta que las une se llama línea de unión. El resto de la superficie
del triángulo muestra la zona donde existe una sola fase. Una parte
del experimento sirve para encontrar las composiciones que están so
bre la curva. Para esto se aprovecha queal aparecer unasegundafase,
lo que era un líquido homogéneo claro a la vista se torna turbio. La
segunda parte tiene como objeto determinar la composición de pare
jas de fases líquidas en equilibrio haciendo uso de los resultados obte
nidos en la primera parte.
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%C

Figura 5.10
Un sistema Ternario Líquido.

PROCEDIMIENTO

Para determinar las solubilidades mutuas se procede de la siguien
te manera^"'.

En un erlenmeyer o cualquier otrorecipiente de vidrio claro y con
una capacidad aproximada de 250 mi, se prepara una mezcla de 10 mi
de cloroformo y 1 mi de agua. A continuación se titula esta mezcla
con ácido acético hasta obtener una sola fase. A esta solución se le
agrega 1 mi de agua y se procede a titular nuevamente. Se repite todo
lo anterior agregando 1, 2, 5,10 y 20 mi de agua.

De modo similar se procede a la titulación de una mezcla de 2 mi
de cloroformo y 5 mi de agua. Seobtiene una solución clara agregan
do ácido acético. A continuación se agrega una porción de agua de 5
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mi y se hace la titulación. Esta se repite agregando sucesivamente 3
porciones de 5 mi de agua.

Líneas de Unión. Se preparan aproximadamente 50g de mezclas
que tengan la siguiente composición en peso:

Cloroformo % Acido Acético % Agua %

45 10 45

45 20 35

45 30 25

45 40 15

Las mezclas se obtienen adicionando cada reactivo con una je
ringa de vidrio y pesando en una balanza de ±0,01g de precisión.
Se agitan fuertemente las mezclas. Se dejan en reposo hasta que se
separan claramente dos fases líquidas. Se toma una alícuota de 10
mí de cada fase, se pesa y se titula con hidróxido de sodio IN la
fase orgánica e hidróxido de sodio 2N la acuosa. El indicador es
fenolftaleína.

CALCULOS

A partir de los datos de las titulaciones y las densidades de los
líquidos puros a 20,0°C se obtienen los resultados de composición en
porcentaje en peso. Llevar estos puntos a un sistema de coordenadas
triangulares La curva que se obtiene al unir todos los puntos sepa
ra las regiones de dos fases líquidas y de una fase líquida.

Las densidades necesarias pueden obtenerse de la siguiente re
lación"^'.

d, = do + + 10'®pr + lO'^^yc

d^ es la densidad (g/ml a 0®C y t la temperatura de interés expre
sada en grados centígrados.
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Los valores usados son:

do a P y

Cloroformo 1.52643 -1.8563 -0.5309 -8.81

Acido Acético 1.0724 -1.1229 0.0058 -2.

Usando los resultados de las determinaciones de concentración
de ácido acético en las fases en equilibrio y los de composición inicial
de cada mezcla se trazan las cuatro líneas de unión.

9. COEFICIENTE DE REPARTO

En este experimento se estudia la distribución de un soluto entre
dos líquidos inmiscibles y se utilizan los resultados para verificar si
hay autoasociación del soluto en una de las fases'''-'^^

Sihay dos fases líquidas en equilibrio y se agrega al sistema un ter
cer componente manteniendo la temperatura constante, este se distribui
rá en las dos fases de acuerdo con un equilibrio definido. En las dos
soluciones asíobtenidaso al menosen una de ellas el soluto no cumple la
ley deRaoult pues seencuentra abaja concentración pero puedeconside
rarse en primera aproximación que si cumple la ley de Henry.

Una vez alcanzado elequilibrio, elpotencial químico del soluto es
igual en las dos fases líquidas a yP.

n; = n?
Teniendo en cuenta que para un soluto que sigue la Ley de Henry

su actividad es proporcional a su concentración y si se quiere trabajar
en escala molar (o molal) el estado estándar recomendado es aquél a
molaridad (o molalidad) unitaria enelcual elsoluto secomportacomo
en una solución infinitamente diluida.

+ RTlny^Cf = (p")" + RTlny^, Cf
En esta ecuación p° representa el potencial del soluto en el estado

estándar mencionado y el coeficiente de actividad y mide la desvia
ción del comportamiento previsto por la ley de Henry a la concentra
ción C (mol/1).
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Se obtiene entonces:

Y?c!
= In

RT

Puede verse que a temperatura y presión constantes el término
de la izquierda no varía y por lo tanto:

y PCP
.1 f S

In-
Y°C«

= cíe T, P cíes

Si las soluciones son muy diluidas y "

En este caso, la relación de la concentración de soluto en las dos
fasesCf /C" debe ser una constante independiente de la concentra
ción total. Esta relación se conoce como coeficiente de reparto (odis
tribución) de Nernst y se expresa así:

= y; s 1

Kc = T, Petes
c:

Se observa que la relación se debe cumplircuando las soluciones
son muy diluidas (y = 1)y que al aumentar la concentración y con ello
la desviación del comportamiento que predice la ley deHenry, la rela-
ciónCf/C" deja de ser constante eindependiente de la concentración.
Es por ello que el coeficiente de distribución debe determinarse
extrapolando a dilución infinita los resultados experimentales para la
concentración de soluto en las dos fases.

Cuando se presentan fenómenos de asociación o disociación del
soluto, que dependen de la concentración total,debe buscarseuna expre
sión adecuada que relacione la concentración de solutoen las dos fases y
que pueda expresarse en términos de las especies formadas.

Se considera aquí el caso en que el soluto S se asocia en la fase
líquida b (fase orgánica), dando unsolo tipo deasociado SJ/siendo n
el grado de asociación y se encuentra totalo casi totalmente en forma
monomérica en la fase a (acuosa).

De acuerdo con lo anterior, la asociación que ocurre en la fase p
puede representarse por el equilibrio.
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<=>

o sea:

K_ =

Ŝ tt

MI
[cf.r
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En esta expresión representa la concentración de la especie
asociada y Cla concentración de la especie monomérica, estando
ambas especies en la fase (3, n el grado de asociación y la constante
de asociación correspondiente.

La concentración del soluto asociado en (3 estará entonces dada

cj„ = (cP„,Y's n n \ s m j

Si además se considera que la asociación es prácticamente com
pleta, su concentración deberá ser aproximadamente igual a su con
centración analítica c"

por:

Es decir:

cL = k{cL)° = c
Teriiendo en cuenta la relación anterior puede despejarse la con

centración de monómero y recordando queel coeficiente de re
parto K^, hace referencia a la distribución de la especie monomérica,
puede plantearse la siguiente igualdad.

\Á
cL = = c« Kr

o lo que es equivalente:

C« =
KcK'J7 (cí)

l/„

De este modo al hacer una gráfica de In C" en función In
debe obtenerse una recta a partir de la cual se puede determinar el
grado de asociación n y usando el valor de K^, calcular el valor de la
constante de asociación K .
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Aunque el modelo considerado representa el tratamiento más sim
ple que se puede dar a la distribución de un soluto que se asocia en tma
de las fases en equilibrio, resulta bastante adecuado para estudiar la dis
tribución de ácidos orgánicos como el benzoico en un solvente acuoso y
en un solvente orgánico en el cual pueden presentar autoasodación.

PROCEDIMIENTO

A- Sistema Agua-Cloroformo-Acido Acético.

Prepare las siguientes mezclas:

# Mezcla Agua
(mi)

Cloroformo
(mi)

Acido Acético
(mi)

1 15 15 0,3
2 15 15 0,5
3 15 15 0,8
4 15 15 1,0
5 15 15 1,2
6 15 15 1,5

Use recipientes de vidrio con tapa esmerilada. Para medir los
volúmenes puede usar probetas para el agua y el cloroformo y bureta
para el ácido acético. Agite fuertemente cada una de las mezclas ma
nualmente y por aproximadamente diez minutos. Deje en reposo a
temperatura ambiente por unos quince minutos. Tome alícuotas de 5
mi de cada una de las fases y determine por titulación con NaOH la
cantidad de ácido acético presente.

Como las concentraciones de ácido varían considerablemente de
una muestra a otra es conveniente usar las siguientes concentraciones
de NaOH:

Mezcla No. Fase orgánica Fase acuosa

1 0,002 0,04
2 0,002 0,4
3 0,004 0,4
4 0,004 0,4
5 0,004 0,4
6 0,004 0,4



190 Tópicos en Química Básica

Si no se suministra una solución de soda de concentración conoci

da, proceda a preparar 250 mi de soda 0,4 N aproximadamente; való
rela contra biftalato de potasio o contra un ácido de normalidad cono
cida. A partir de la soda valorada prepare las soluciones de concentra
ciones menores. En todos los casos el indicador usado es fenolftaleina.

B. Sistema Agua-Benceno-Acido Benzoico.

Prepare las siguientes mezclas:

# Mezcla Agua
(mi)

Benceno

(mi)
Acido Benzoico

(g)

1 25 25 0,5
2 25 25 0,8
3 25 25 1,0
4 25 25 1,2
5 25 25 1,4
6 25 25 1,8

Se coloca cada mezcla en un embudo de decantación y se agita
fuertemente por unos diez minutos. Se deja en reposo hasta que se
separen en dos capas líquidas.

De cada embudo se toma una alícuota de 5 mi de la fase bencénica
y se recibe en 40 mi de agua destilada. Luego de agitar se titula con
soda 0,10N. Se sigue un procedimiento similar para la fase acuosa
utilizando alícuotas de 5 mi y titulando con soda 0,01N.

CALCULOS

Determinar las concentraciones del ácido en las dos fases y
expresarlas en moles por litro.

Para cada una de las mezclas estudiadas obtener la relación
Cj / C" y con estos datos hacer una gráfica en función de la con
centración de ácido en la fase orgánica (C'^ ). Por extrapolación
obtener el valor del coeficiente de reparto, k^.

Para determinar el grado de asociación n y la constante se cons
truye una gráfica de In C" enfunción de In Cj . Los valores"requeri-
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dos se obtienen a partir de la pendiente, del intercepto y del coeficien
te de reparto obtenido.

10. TENSION SUPERFICIAL DE SOLUCIONES

En este experimento se utiliza el método de ascenso capilar para
la determinación de la tensión superficial de soluciones.

Al sumergir un capilar en un líquido, éste asciende por el capilar
hasta una altura que permanece invariable debido al equilibrio que se
establece entre la fuerza que empuja el líquido hacia arriba y el peso
de la columna líquida en el capilar. Este equilibrio puede representar
se por la relación: 2 ti r eos (|) = ti r^ dgh

en la cual r = radio del capilar
g = Tensión superficial del líquido
f = ángulo de contacto
d = Densidad del líquido
g = aceleración de la gravedad
h = altura relativa respecto al nivel de la solución

Para una mayor precisión puede emplearse la ecuaciónde Poisson-
Rayleigh la cualcorrige el efecto de curvatura delmenisco, incluyendo el
peso del líquido contenido en el mismo, asumiendo que tiene forma
hemisférica. La altura real que resulta al efectuar esta consideración es:

H
real

= /i + - - 0.1288 —
3 h

+ 0.1312

que para la mayoría de los casos puede aproximarse a:

H real « h
r

+ —
3

De acuerdo con lo anterior, el equilibrio puede representarse en
tonces por la ecuación:

/í + —
. V

27tr'ycos(l) = nr'dg

Si se asume además que para el agua y soluciones acuosas el án
gulo de contacto es cero, la relación que finalmente se obtiene luego
de simplificar es la siguiente: ^

y = - gd
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PROCEDIMIENTO

Lavar con mezcla crómica el capilar y el tubo ancho y enjuagar
muy bien con agua destilada. Una vez limpio el equipo, colocar en el
tubo 100 mi de agua destilada, poner el tapón con el capilar cuidando
que estos queden en posición vertical y termostatar el sistema a
25°C[3,8].

Determinar con ayuda de una regla o de un catetómetro si es po
sible, la altura relativa h en el capilar con respecto al nivel de la solu
ción en el tubo. Las medidas deben efectuarse siempre respecto a la
parte inferior del menisco. Además deben repetirse, haciendo subir y
bajar el nivel del líquido con ayuda de una jeringa colocada en el ta
pón, de modo que las paredes del capilar se humedezcan para asegu
rar que el ángulo de contacto sea cero. Si las alturas así determinadas
no son reproducibles, esto indica que los capilares no están limpios y
en consecuencia debe repetirse la operación de limpieza y la determi
nación con agua.

Una vez calibrado el equipo y seleccionado el sistema entre los
que se indican más adelante, preparar 500 mi. de la solución más con
centrada y por dilución obtener ICO mi de cada solución de la concen
tración señalada.

Determinar a la misma temperatura de la calibración y siguiendo
el procedimiento antes anotado, la altura relativa de cada solución en
el capilar, teniendo siempre la precaución de enjuagar el tubo con una
pequeña cantidad del líquido a estudiar antes de efectuar la lectura.
Medir la densidad de cada una de las soluciones empleadas utilizan
do un picnómetro de 20 mi previamente calibrado con agua a la tem
peratura de la experiencia.

Se indican a continuación para cada sistema las concentraciones
de las soluciones que serán estudiadas.

Sistema

Etanol-Agua

Propanol-Agua

NaCl-Agua

C(mol/l)

1,0 0,7 0,5 0,3 0,1 0,05 0,01

1,0 0,7 0,5 0,3 0,1 0,05 0,01

4,0 3,5 3,0 2,5 2,0 1,0 0,5
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CALCULOS

Empleando la ecuación y los datos reportados en literatura para la
densidad y la tensión superficial del agua a la temperatura de calibra
ción, determinar el radio del capilar usado en las medidas A 25,0°C la
densidad del agua es 0,99705 g/cm^ y su tensión superficial es 71,97 dinas/
cm<'°'.

Con el radio del capilar (cm), la altura h (cm) medida y la densi
dad (g/cm^)de las soluciones, determinar en cada caso la tensión su
perficial.

A partir de los resultados obtenidos construir las gráficas de g v.s. C
y g v.s.ln C para el sistema estudiadoy analizar su comportamiento"^^

Empleando la isoterma de Gibbs, calcular la concentración super
ficial dada por la ecuación"-".

r = —
RT[dlnC

Dependiendo del signo resultante discutir la acción del soluto
empleado y de los otros solutos cuya tensión superficial se determinó
en el laboratorio.

11. ADSORCION

El objeto de esta práctica es estudiar el fenómeno denominado
adsorción. El sistema bajo consideración es ácido acético (u oxálico)
en solución acuosa y carbón activado.

Adsorción es la acumulación de una substancia en una interfase.
Se encuentran dos tipos de adsorción: la denominada adsorción física
que no es específica, es relativamente rápida y es reversible: el segun
do tipo es la quimiadsorción o adsorción química que se realiza por
medio de enlace iónicos o covalentes. Las interfases en las que se pre
senta el fenómeno pueden ser gas-sólido, sólido-solución, solución-
gas etc. En este caso se estudiará la adsorción física en la interfase
sólido-solución.

La presencia de una interfase implica que la adsorción suceda.
Sin embargo, para que sea notorio el fenómeno se requiere que la
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interfase tenga un tamaño considerable. En el caso de un sólido esto
se logra cuando la relación área/masa es grande, por ejemplo en sóli
dos finamente divididos o muy porosos.

La cantidad de substancia adsorbida depende de la temperatura
y disminuye al aumentar esta última ya que todos los procesos de
adsorción son exotérmicos. A temperatura constante la cantidad que
se adsorbe aumenta conla concentración disponible del adsorbato, ésto
es con la concentración de la solución original; la relación entre la can
tidad adsorbida Xa y la concentración C de un soluto en la solución a
una temperatura determinada, se llama la isoterma de adsorción. So
lamente cuando la concentración C es pequeña, la cantidad Xa es pro
porcional a ella. Generalmente la cantidad adsorbida no aumenta tan
to como implicaría la proporcionalidad directa, debido a que la super
ficie se va saturando. Empíricamente se ha encontrado que muchas
isotermas de adsorción siguen ecuaciones de la forma:

donde K

= KC"

y n son constantes y n < 1, Xa es el número de moles de
soluto adsorbidas por gramo de adsorbente y C es la concentración
molarde soluto ensolución en equilibrio conel soluto adsorbido. Esta
es la llamada isoterma de adsorción de Freündlich.

Langmuir desarrolló el primer modelo teórico de la adsorción y
encoritró la ecuación más sencilla para el mismo. Sus consideraciones
principales fueron lassiguientes: la superficie del adsorbente contiene
un número fijo de lugares donde se puede llevar a cabo la adsorción y
cada urio de ellos puede acomodar sólo una molécula. No hay
interacción entre las moléculas adsorbidas. El calor de adsorción es
igual para todos los lugares y no depende de la superficie cubierta.

Para llegar a la ecuación de Langmuir se consideran dos tenden
cias opuestas: la condensación de moléculas de soluto en la superficie
del sólido y la desorción de las mismas a la solución. Si 0 es la fracción
de superficie cubierta, se puede considerar que:

Velocidad de condensación = X d -0) C

Velocidad de desorción -

siendo C la concentración de soluto en solución.

Cuando el sistema llega al equilibrio

L
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K„(l-0)= /C„0

0 =
bC

1+ bC
b = KJK,

La cantidad b se conoce como el coeficiente de adsorción.

Si se denomina X^ el número de moles de soluto adsorbido por
gramos de adsorbente y N el número de moles de soluto necesarios
para cubrir totalmente la superficie disponible en un gramo de
adsorbente se puede reescribir la ecuación de 0, para obtener:

1

Nb N

siendo b una constante.

Si se conoce el área de soluto adsorbido y se supone que sus mo
léculas forman una monocapa, se puede calcular el área específica de
adsorbente (A) así:

,-2eA = («AjlO

^ a = a donde s es el área del adsorbato y el número de
Avogadro. o estádada en y AenmVg.

PROCEDIMIENTO

Prepare soluciones de ácido acético pordilución deuna solución
sde30,20,10,7,5,2,5y Iml.IN llevando a 100 mi conagua, porciones ucou, ¿aj, lvj, /, j -

En siete frascos u otros recipientes devidrio coloque porciones de 1,0
g de carbón activado pesado a la centésima degramo. Aestos frascos

100 mi de cada una de las soluciones de ácido acético, una por
frasco y agite fuertemente por quince mmutos. Deje en reposo por lo
nienos una hora. Entre tanto prepare 250 mi de una solución 0,1N de
hidróxido de sodio y por dilución 250 mi de NaOH0,05N y 250 mi de
NaOH 0,02N<''8-9''2).

Si el carbónse ha sedimentado dejando una solución clara sobre él,
tome alícuotas de 10 mi. De lo contrario filtre la solución. Titule con la
soda que considere apropiada, usandofenolftaleína como indicador.
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CALCULOS

Calcule la concentración C moles/litro de ácido acético no
adsorbido que está en equilibrio con el soluto adsorbido.

Calcule el número de moles de ácido adsorbido por gramo de
adsorbente X^. Este se determina a partir del número de moles de
ácido iniciales en los 100 mi de solución y del número de moles de
ácido que quedan en la solución cuando se alcanza el equilibrio.

Con los datos obtenidosconstruya las gráficas de In v.s. InC y
de C/X^ v.s. C., correspondientes a las isotermas de Freundlich y de
Langmuir. Si el sistema se ajusta a una o ambas isotermas determine
las constantes respectivas.

El área del ácido acético es 21Á^. Use este dato para calcular el
área específica del adsorbente si el sistema sigue el comportamiento
descrito por la ecuación de Langmuir.
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CINETICA Y CATALISIS

1. DESCOMPOSICION DEL PEROXIDO DE HIDROGENO.
METODO VOLUMETRICO

La descomposición del peróxido dehidrógeno ocurre de acuerdo
con la reacción siguiente''':

2 HA 2H,0 + O,

La reacción es bimolecular pero se comporta como una reacción
de orden uno. En presencia de yoduro de potasio, la velocidad de la
reacción aumenta y aunque esta substancia no aparece'en la ecuación
neta para la descomposición del HA» si interviene en el paso lento
que define la velocidad de la reacción.

El método escogido en este experimento para estudiar la cinética de
la descomposición del es un método volumétrico mediante el cual
se determina la cantidad de oxígeno producido durante la reacción.

De acuerdo con lo anterior, puede plantearse una ecuación ge
neral para la velocidad de la reacción expresada en términos del
gas producido.

V = ^ o,

y determinar experimentalmente losórdenes myn respecto a peróxido
y yoduro, el orden total de la reacción y la constante de velocidad k.
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PROCEDIMIENTO

El equipo que se va a emplear para la determinación del oxígeno
es el que aparece en la Figura 6.1.

1\
-4/

Figura 6.1
Equipo para la determinación de oxígeno por volumetría.

A- Bulbo nivelador B- Bureta C- Mezcla reaccionante

Agregar agua al bulbo nivelador y a la bureta hasta que ésta que
de llena. Los niveles de agua en el bulbo y la bureta deben ser iguales.
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En el erlenmeyer colocar 15 mi de agua destilada y 10 mi de solu
ción de yoduro de potasio 0.1 M, agitar bien la mezcla y termostatar a
la temperatura de interés

Adicionar a la mezcla 5 mi de solución de peróxido de hidrógeno
al 3%, tomando como tiempo cero el momento en que se ha desocupa
do la mitad de la pipeta. Tapar, agitar vigorosamente y simultánea
mente ajustar los niveles del líquido en el bulbo y en la bureta. Se
puede utilizar como reactivo agua oxigenada comercial de 12 volúme
nes la cual tiene una composición de 3,6% en peso (o de 13,5 volúme
nes que corresponde a 3,75% en peso) haciendo en cada caso las dilu
ciones necesarias para obtener la concentración requerida.

Registrar el tiempo en función del volumen del gas producido,
tomando lecturas a intervalos de 2 mi hasta que el volumen total del
oxígeno sea 14 mi. Durante toda la experiencia se deben mantener
niveles iguales en la bureta y el bulbo lo cual se logra desplazando con
cuidado ese último.

Repetir el experimento a la misma temperatura, con las siguien
tes mezclas:

Mezcla Hp (mi) KI0,1M (mi) HjOj 3% (mi)

1 15 10 5

2 20 5 5

3 10 15 5
4 5 20 5

5 10 10 10

6 5 10 15

CALCULOS

Determinar para cada mezcla las cantidades iniciales, en moles,
de y de KI y sus respectivas concentraciones.

Con los volúmenes de gas producido y de acuerdo con la
estequiometría de la reacción determinar a la temperatura de la expe
riencia, las moles de gas producidas, las moles de H^Oj consumidas y
la concentración de HjOj remanente expresada en moles por litro.
Tabular los resultados en función del tiempo.



202 Tópicos en Química Básica

Asumiendo que la reacción es de orden uno respecto al peróxido,
construir una gráfica de In vs. tiempo para cada una de las
mezclas. Si se obtienen rectas calcular en cada caso la constante apa
rente k,„.

ap

Con los resultados obtenidos para las mezclas 1; 5 y 6, verificar si
la reacción es de primer orden respecto al H,0,

Si como podría suponerse, la reacción es de primer orden respec
to al ion r, constante k de velocidad estará dada por k^ / [KI]. Con los
datos para las mezclas 1, 2, 3 y 4 verificar el orden respecto a I" y
calcular la constante k para la reacción estudiada.

Utilizar para los cálculos, la concentración inicial de yoduro en la
mezcla.

2. DESCOMPOSICION DEL PEROXIDO DE HIDROGENO.
METODO TITRIMETRICO

La descomposición del peróxido de hidrógeno por acción del
yoduro de hidrógeno es una reacción de orden dos, en la que intervie
nen tres moléculas de reactivos y que puede representarse por:

Hp^ + 2HI -> /, + 2 Hp

Siendo su ecuación de velocidad:

dTífj O21 -|,ii _
—= k[H,0,] [///]

El mecanismo de reacción más probable es el siguiente

^2^2 + J~ —> H^O + ¡O' (/c/Iífl)
10- + 2H* + /- fip + (rápida)

Puede esperarse entonces que los órdenes respecto al peróxido
y al yoduro sean m =1 y n = 1 y el orden global ( m + n ) de la
reacción, sea dos.

La determinación del orden global de la reacción se lleva a cabo
en dosetapas. En la primera, se ajustan las condiciones experimenta
les para trabajar con un exceso de yoduro de hidrógeno de modo que
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su concentración no varíe apreciablemente durante el proceso. Esto
último se logra adicionando continuamente pequeñas cantidades de
tiosulfato de sodio, a fin de que a medida que se produce yodo éste se
convierta en yoduro nuevamente

2 Nrt, sp^ + h + 2 m

En estas condiciones, si la reacción es de primer orden respectoal
peróxido de hidrógeno, debe comportarse de acuerdo con la siguiente
ecuación de velocidad:

En la segunda parte, se sigue la cinética de la reacción con distin
tas concentraciones de HI lo que permite hallar el orden respecto a
este reactivo y la constante k para la reacción.

Trabajando a varias temperaturasse puede determinar la energía
de activación empleando la ecuación de Arrhenius (ver experimento
N0.3 a continuación).

PRO CEDIMIENTO

Las soluciones requeridas en estapráctica son lassiguientes: H^Oj,
de 2 vol., lo que corresponde a 0,6% en peso, H^SO^ diluido (1 volu
men de ácido concentrado + 2 volúmenes de agua), solución estándar
de Na^SjOj 0,5 M y solución fresca de almidón (0,2%).

Para desarrollar la primera parte de la experiencia se mezclan en
un erlenrneyer de 500 mi de capacidad, 250 mi de H^O , 1g de Kl, 15
mi de ácido sulfúrico diluido y 10 mi de solución de almidón.
Termostatar a una temperatura entre 0° y 25°C, 25 mi de la solución de
peróxido. Con una pipeta tomar una alícuota de 10mi de solución de
peróxido y transferirla al erlenmeyer que contiene la mezcla. Poner
en marcha un cronómetro tomando como tiempoceroel momento en
que se ha desocupado la mitad de la pipeta. Agitar de manera conti
nua y agregar de inmediato mediante una bureta 0,5 mi de solución de
tiosulfato, de modo que desaparezca el color azul queaparece inicial-
mente indicando la formación de yodo. Si la decoloración no se pro
duce debe adicionarse más solución de tiosulfato, anotando el volu
men requerido para obtener el cambio de color.
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Sin parar el cronómetro anotar el tiempo cuando reaparece el co
lor azul y rápidamente agregar 0,5 mi (V^) de tiosulfato para convertir
en yoduro el yodo producido. Determinar nuevamente el tiempo re
querido para la reaparición del color y continuar adicionando alícuotas
de 0,5 mi de tiosulfato, agitando y determinando tiempos según el
procedimiento señalado hasta que el tiempo requerido para la reapa
rición del color sea aproximadamente seis veces mayor que el inicial.

Para determinar el orden de la reacción con respecto al HI repetir
la práctica a la misma temperatura con las siguientes mezclas mante
niendo constante el volumen total. En la tabla se indica también el
volumen inicial de solución de tiosulfato 0,5 M que debe agregarse
a la mezcla reaccionante y el volumen requerido para efectuar las
adiciones sucesivas de Na^S^Og, cuando la reacción se lleva a cabo a
temperatura ambiente.

KI(g) Hp(ml) H,SO,(ml) Almidón (mi) HA(ml) V"^(ml) V.,.(ml)

1,50 242,5 22,5 10,0 10,0 1,2 0,5

0,70 254,5 10,5 10,0 10,0 0,3 0,3

0,50 257,5 7,5 10,0 10,0 0,2 0,2

CALCULOS

Conociendo la concentración inicial de HjOj, determinar la con

centración molar de peróxido de hidrógeno remanente en función de
tiempo. Para ello debe tenerse en cuenta que, para cada tiempo, los
equivalentes de tiosulfato adicionados son iguales a los equivalentes
de yodo producidos; hallando entonces las moles de yodo que se for
man, se puede determinar el número de moles de peróxido de hidró
geno consumido. Puesto que los volúmenes de tiosulfato son peque
ños, la concentración (en moles por litro) puede calcularse usando el
volumen inicial de la mezcla.

Construir una gráfica de In [H^Oj] vs. tiempo y hallar la constante
aparente de velocidad para cada una de las concentraciones de HI
utilizadas.
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Con los datos de k^py [HI] construir una gráfica que le permita
determinar si efectivamente la reacción es de orden uno respecto al HI
y además calcular la constante k de la reacción.

Con base en los valores encontrados para la constante k de veloci
dad a varias temperaturas, construir una gráfica de In k vs 1/T y de
terminar la energía de activación a partir de la pendiente de la recta.

3. CINETICA DE LA REDUCCION DEL ION MnO¡

El efectode agentes reductores sobre elion MnOj ensolución acuo
sa es llevarlo hasta ion Mn^^ Se sabe que este último acelera la reacción,
es decir actúa como catalizador en la reducción del MnO^ • Por esta ra
zón se le da a esta reacción el calificativo de autocatalizada

La naturaleza de los reactivos, en este caso del agente reductor, es
uno de los factores que influye en la velocidad de la reacción. Así, en los
tres casos siguientes hay diferencias substanciales en la velocidad

^"^4 + H,

5 +12 H,0

'^"04W,+5/2C,H,0, + ^ Mn;4|+5CO,+7ff,0

De otra parte, la concentraciónde lasespecies que reaccionan tam
bién influye en la velocidad de la reacción, lo mismo que la tempera
tura a la cual se realiza el proceso y la adición de substancias distintas
a los reactivos ya que estas pueden tener un efecto catalítico.

El experimento que se describe a continuación estudia el efecto
que produce cada uno de los siguientes factores: concentración, tem
peratura y catalizador sobre la velocidad de la tercera reacción

PROCEDIMIENTO

Efecto de la concentración del ion MnO^

Aliste 6 tubos de ensayo de capacidad aproximada 15 mi. Colo
que en ellos la cantidad de solución acuosa 0,010 M de KMnO^ necesa-
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ria para preparar 5 mi de soluciones que sean 0,002 M; 0,004 M; 0,005
M; 0,006 M; 0,008 M y 0,010 M en MnO T/ Obtenga estas concentra
ciones por dilución con agua destilada. Coloque los tubos de ensayo
en un baño termostatado a 0°C dejándolos en reposo por diez minu
tos. En el mismo baño se mantiene un tubo de ensayo con 40 mi de
solución 0,50 M de ácido oxálico en ácido sulfúrico acuoso 1.0 M.

Con una pipeta transfiera 5 mi de la última solución a cada uno
de los tubos de ensayo, iniciando el conteo del tiempo cuando se haya
agregado la mitad del volumen de la solución de ácido oxálico. Agite
con una varilla de vidrio hasta obtener un color homogéneo. Observe
cuidadosamente los cambios de color que ocurren a medida que trans
curre la reacción. Anote el tiempo que tarda cada tubo en llegar a un
color ámbar o amarillo pálido.

Repita el experimento a 20°, 25° y 35°C.

Efecto catálico del ion Mn*^.

Para desarrollar esta parte del experimento, seleccione una de las
temperaturas señaladas anteriormente.

Proceda de manera similar a la propuesta en la primera parte,
agregando 5gotas deuna solución acuosa concentrada (2 M) de MnCI^,
a cada una de las mezclas contenidas en los tubos de ensayo.

CALCULOS

Lleve a una tabla losdatos de concentración de ion permanganato
y tiempo de decoloración (segundos) en cada tubo de ensayo, anotan
do la temperatura correspondiente.

Para cada temperatura haga una gráfica de In [MnO 4] vs tiempo
y compruebe que elorden de la reacción respecto al ion MnO 4 es uno.
Calcule la constante de velocidad de la reacción.

Haga una segunda gráfica de logaritmo natural de la constante de
velocidad en función del inverso de la temperatura absoluta. Deter
mine la energía de activación.

Explique los cambios de color que se produjeron en el curso de la
reacción.

L
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Discuta finalmente el efecto del ion Mn^^ en la velocidad de la
reacción.

HIDROLISIS ACIDA DEL ACETATO DE METILO

La hidrólisis del acetato de metilo en agua pura es una reacción
muy lenta que puede representarse por la ecuación

CH3COOCH3 + H,O^CHjCOOH + CH3OH

La reacción ocurre rápidamente en presencia de iones hidronio,
los cuales actúan como catalizadores del proceso puesto que su con
centración neta permanece constante. Sin embargo, intervienen en el
paso lento del mecanismo propuesto para la hidrólisis ácida de ásteres,
haciendo parte de la especie protonada que se forma en la primera
etapa <8-9).

O H

CH3-C O —CH3 + + H3O « CH, C —O —CH,

(rápido)

O H O- H

CH3 —C— O —CH3 + H*
+

« CH, —C— O —CH,

O- H

CH. — C— O

I +
"OH,

O

CH.

CH3 —C— OH, »

OH.

(rápido)

O

CH, C— OH, + CH3OH

CHj —C

O

II
OH

(lento)

+ H"

(rápido)

H,0
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De acuerdo con esto, la reacción de hidrólisis de esteres en medio
ácido puede representarse así:

*1

CH3COOCH^ + + <=> C/Í3 COOH + CH^ OH +
^ í

En ella, k, es la constante de velocidad de descomposición del
acetato de metilo y es la constante para la reacción inversa. La velo
cidad neta de hidrólisis será la diferencia entre las velocidades de las
reacciones directa e inversa y puede escribirse entonces:

v =

d\CH.COOCH.\ , ir ir 1 f 1 r 1
~—— i=Jfc,\cH,cooch,\h, o][//• ]- a-, [c«,cooh\ch, oh\h'\

Puede considerarse que en las primeras etapas del proceso la con
centración de los productos es muy pequeña y por lo tanto el segundo
término de la ecuación de velocidad es prácticamente despreciable.

Otras consideraciones que permiten simplificar la ecuación de
velocidad son las siguientes: si la solución del éster es muy diluida, la
concentración del agua sólo sufre cambios insignificantes permane
ciendo aproximadamente constante y por otra parte la concentración
neta del ion hidronio tampoco cambia durante el proceso.

Puede entonces escribirse la ecuación de velocidad de la siguiente
forma:

d\CH^COOCHA r ir ir i
V = 1^ = A, [C//, COOCH^ J//3 o\h* ]

1:

d\CH,COOCHA r ,V = - ^ 11 = k^,^[CH,COOCH,]
o bien

Puede apreciarse que la ecuación corresponde entonces a una reac
ción de primer orden respecto al éster y en este caso particular la reac
ción global será de pseudo-primer orden, de acuerdo con las conside
raciones anotadas.

Apartir de la constante aparente k^^^, de pseudo-primer orden que
se determina experimentalmente puede calcularse la constante kj para
la reacción de descomposición del éster por la relación.
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k, = obs

En el sistema estudiado, por cada molécula de éster hidrolizada
se produce una molécula de ácido acético. Por lo tanto el incremento
en la acidez de la solución constituye una medida directa de la canti
dad de éster que ha reaccionado y además es susceptible de ser deter
minada usando un método titrimétrico

PROCEDIMIENTO

Tomar 100 mi de HCl IN y transferirlos a un erlenmeyer que se
coloca en un baño termostatado a 25,0®C. Colocar allí también un tubo
de ensayo con aproximadamente 20 mi de acetato de metilo. Cuando
los dos reactivos han alcanzado la temperatura establecida, se toma
una alícuota de 5 mi de éstery se agrega al ácido, tomando como tiem
po cero en quese inicia la reacción, aquel enel cual se ha desocupado
la mitad de la pipeta que contiene el acetato de metilo.

Agitar muy bien la mezcla e inmediatamente después tomar una
alícuota, transferirla aun erlenmeyer que contenga 50 mi de agua des
tilada y que se encuentre sumergido en un bañode hielo. El tiempo t
se toma cuando se ha desocupado la mitad de la pipeta quecontiene
la mezcla reaccionante; se asume que la dilución y la disminución de
temperatura son suficientes para frenar la reacción mientras se efec
túa el análisis de la muestra.

Titular la muestra rápidamente con NaOH 0,2N, usando
fenolftaleína como indicador.

Repetir el procedimiento señalado tomando alícuotas dé 5 mi de
la mezcla reaccionante cada 10 minutos durante la primera hora ycada
20 minutos en la hora y media siguiente.

Puesto que el tiempo dispuesto para la práctica es insuficiente
para estudiar el proceso completo, debe guardarse la mezcla
reaccionante para titular una alícuota, 7 días después de haberse ini
ciado la reacción.

Finalmente debe titularse una alícuota de 5 mi del mismo ácido
clorhídrico usado para la práctica. Si su concentración es IN puede
emplearse soda 0,2N.



CALCULOS

Para una reacción de pseudo primer orden, como la qvie se estu
dia en esta práctica, la ecuación de velocidad es la siguiente;

álCH.COOCHA
V = ^ i = [CH,COOCHA

al •'

Al integrar la ecuación de velocidad para la reacción considerada
se obtiene:

1
le 1¡ "([C//3C00C/Í3] - X)

En esta ecuación [CH3COOCH3]. representa la concentración ini
cial de áster en el tiempo cero, ([CHJCOOCH,), - X) representa la con
centración instantánea de áster no hidrolizado en el tiempo t y X, la
concentración de áster que ha reaccionado en este mismo tiempo. Las
concentraciones de áster, tanto la inicial como la instantánea, pueden
expresarse en términos de los volúmenes de titulación obtenidos en el
laboratorio, mediante las siguientes relaciones

[CH^COOCH^ I

[CH,COOCH,\ =
^ lllic

([CÍÍ3COOC//3] - xj = N.iOH

es el volumen de soda de concentración N necesario para titular el
HCl presente en una alícuota de volumen igual al de la alícuota de la
mezcla reaccionante (V^n^), cuando no ha empezado la reacción es de
cir, en el tiempo cero cuando aún no se ha formado ácido acético. Debe
calcularse a partir del volumen de soda gastado para titular 5 mi
de HCl IN y del volumen Vs que se obtiene al mezclar 5 mi de áster y
100 mi de HCl 1 N, el cual a 25,0°C es de 104,6 mi debido a la no
idealidad de la mezcla.

100
Vo =

V es el volumen de soda consumido en el tiempo t para titular los
equivalentes de HCl y de ácido acético presentes en el tiempo t en la
alícuota de la mezcla reaccionante.
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es el volumen de NaOH necesario para titular el HCl y el ácido
acético presentes en una alícuota de la mezcla cuando la hidrólisis se
ha completado. Este volumen es el que se gasta al titular la muestra,
siete días después de iniciar la reacción y cuando este dato no se tiene,
puede calcularse así'^'.

IC =
100

+

NaOH

En la ecuación d^ y M, representan la densidad del éster (0,9273
g/cc a 25°C) y su peso molecular (74,08 g/mol).

La ecuación integrada de velocidad puede expresarse entonces
por:

''obs ' "(V.-

obs = - In
t

allí

- n)

De aquí se observa que una gráfica de In (V^ - V,) en función del
tiempo deberá dar una recta si la reacción, como se espera, espseudo-
primer orden. En este caso, la pendiente de la recta será y el
intercepto será igual a In (V^-V^).

Calcular la concentración inicial de agua en los 104,6 mi de mez
cla reaccionante, expresándola, en moles por litro. Con este dato y
con la concentración del HCl utilizado, determinar el valor de la cons
tante de velocidad kj.

Entre los valores reportados en literatura para esta reacción pue
den considerarse los citados por Griffith et al quienes encuentran

[H2^HHC1] = kj tiene un valor que oscila alrededor de 1,1 x
lO"* a 25,0°C cuando el tiempo se expresa en minutos.

5. HIDROLISIS BASICA DE UN ESTER

La hidrólisis de un éster como el acetato de etilo es una reacción
bimolecular que se representa así:

CH3COOC2H5 + NnOH + Hp -» CHj COOH + C,H,OH + NíjOH
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Uno de los mecanismos propuestos para esta reacción es el que se
cita a continuación'".

O

II
CH3 —C—OC^Hj + OH- -> CH3COOH + C,H,0- (lento)

C^H^O- + H,0 ^ CjHjOH + OH- (rápido)

De acuerdo con lo anterior puede esperarse que la reacción sea de
segimdo orden y que a una temperatura dada, la velocidad de reacción
sea función de las concentraciones del éster y de la base utilizadas.

La ecuación diferencial de velocidad puede entonces escribirse así:

~ = k(Ao-x){B^-x)

En ella k representa la constante de segundo orden, y las
concentraciones iniciales de éster y de soda respectivamente y x lo
que se va consumiendo en un tiempo t.

La ecuación integrada se expresa así:

kt = 1 In
(^0 ^0) ^0 (^0 •"•)

La ecuación anterior no puede utilizarse cuando las concentracio
nes iniciales son muy similares o iguales, pues el término

In
^0 (•^0 •^)
•^0 (^0 ~ •"•)

tiende a cero. Para hallar la constante k resulta entonces necesario
aplicar a la segunda ecuación un desarrollo en series que permite ob
tener la siguiente expresión

kt - ^ - 1 _ 1
•^0 (•'̂ 0 ~ ('̂ 0 ~ -^) ''̂ 0

Cuando la reacción se lleva a cabo a dos o más temperaturas se pue
de determinar la energía de activación, utilizando para ello la ecuación
de Arrehenius que en su forma integrada se representa como sigue:
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InJt = -
R T

+ I

en donde T es la temperatura absoluta en Kelvin, R la constante uni
versal de los gases e I la constante de integración.

PROCEDIMIENTO

Este experimento se ha dividido en varias partes cada una de las
cuales deberá ser desarrollada porungrupo de estudiantes. Las solu
ciones que se van a emplear son las siguientes: NaOH 0,02N y 0,01N;
HCl 0,005N y 0,003N y CH3 COOC^Hj 0,01N. La solución de acetato
de etilo debeprepararse eldía enque va aser usada para prevenir que
el éster se hidrolice. Debe emplearse agua destilada yhervida recien
temente para eliminar el COj disuelto.

En todos los casos deberá prepararse unblanco constituido por 10
mi del éster 0,01N, que se titula con NaOH 0,03 N inmediatamente
antes de iniciar la reacción. Si la solución del éster se ha hidrolizádo
parcialmente, esto deberá considerarse para calcular correctamente la
concentración inicial del acetato.

Determinación de la constante k a 25»C cuando la concentración
de la base es mayor que la del éster.

Colocar en un termostato a 25°C y en recipientes separados, 100
mi de NaOH 0,02N y 100 mide acetato de etilo 0,01N. Una vez alcan
zada la temperatura señalada, mezclar rápidamente los reactivos to
mando este momento como tiempo cero. Agitar bien la mezcla.

Tomar una alícuota de 10 mi, transferirla a un erlenmeyer que
contiene agua destilada (50 mi aproximadamente) yque está colocado
en un baño de agua" hielo con el fin de disminuir o frenar la hidrólisis
mientras se efectúa la titulación. Registrar el tiempo t en el que se
efectúa la transferencia. Adicionar unas gotas de fenolftaleína y titu
lar con HCl 0,005N.

Repetir el procedimiento anterior tomando alícuotas cada 5 mi
nutos durante los primeros 20 minutos y luego cada 10 minutos hasta
alcanzar un tiempo total de 2 horas.
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Determinación de la constante k a 25''C cuando las concentraciones
de la base y del éster son iguales.

Seguir el procedimiento indicado anteriormente mezclando en este
caso 100 mi de éster 0,01N y 100 mi de NaOH 0,01 N. La titulación se
efectúa con HCl 0,003N usando fenolftaleína como indicador.

Determinación de la constante k a otras temperaturas.

Se utilizan concentraciones 0,01N para el éster y la base y se sigue
el procedimiento señalado en la primera parte pero a una temperatura
diferente entre 15°y 35°C. A temperaturas superiores a 25°C se utiliza
HCl 0,005N para la titulación, a temperaturas inferiores resulta más
adecuado el HCl 0,003N.

CALCULOS

Determinar las concentraciones iniciales en mol/1 de éster y de
base Bp y las concentraciones de éster (A^ - X) y de base (Bp - X) para
cada tiempo t, utilizando las siguientes relaciones:

V C^ ' esier ^ester
V,

Tota!

Si al titular el blancoel volumen de soda consumido es mayor que
1 mi, debe determinarse la concentración del ácido presente y restársele
a la concentración inicialAp de acetato

fio =
V C

base ^base

(fio-x) =

Total

V C^ HCl ^HCI

Kalícuota

Con los datos obtenidos construir la gráfica en función de tiempo
que permita determinar la constante k de velocidad utilizando la ecua
ción recomendada. Para el caso en que Bp > A. la variable depen
diente será In(Ap-X)/ (Bp-X). Cuando ApS Bp, l/(Ap-X) es la variable
dependiente.

Utilizando los datos de otros grupos calcular la energía de activa
ción a partir de la ecuación de Arrhenius.
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6. OXIDACION DE ALCOHOLES CON ACIDO CROMICO

La reacción de oxidación de alcoholes con ácido crómico puede
representarse mediante la siguiente ecuación:'"^.

3R CHpH + 4H,CrO, + 12H* 3R - COOH + 4Cr^ + 13HP

Puesto que durante !a reacción se presenta un cambio notorio de
color que va desdeel anaranjado debido al ion HCrO^ hasta el verde
que indica la presencia de Cr''̂ , el estudio cinético puede llevarse a
cabo por espectrofotometría e incluso, visualmente.

La información obtenida respecto al mecanismo muestra que las
tres substancias que aparecen como reactivos intervienen en el paso
lento que determina la velocidad de la reacción Por lo tanto l3
ecuación general de velocidad puede escribirse así:

V = k[HCrO;f [R-CHpHj[H*f

- .4 ^ constante absoluta de velocidad, x, y, z, son losordenes parciales respecto a los reactivos señalados y el orden total
será X + y + z.

Sin embargo, cuando las concentraciones del ácido y el alcohol
son altas y por lo tanto aproximadamente constantes durante elproce
so, la velocidad sólo dependerá de la concentración deHCr04' ^
ecuación se convierte entonces en :

V = k ap [HCrQ-]'
En esta experiencia se usan dos alcoholes diferentes y en cada

caso se determina el orden x respecto al ion HCrO^ que también co
rresponde al pseudo-orden de la reacción, pues se trabaja con exceso

.de alcohol y de ácido. La constante aparente k , en estas condiciones
corresponde a:

= k[r-chph'¡[h''^

PROCEDIMIENTO

Preparar250 mi de K^Crp. (o NajCr^O^) 3x10 'M enHCl 3,6 M.
De este modo se obtiene el ácido crómico ya que en soluciones dilui
das el dicromato se hidroliza según la reacción:"u.
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CrjOf^ + H^O 2 HCrO:

Puesto que la reacción ocurre con un cambio definido de color se
puede seguir espectrofotométricamente, escogiendo una longitud de
onda a la que sólo absorba la radiación una do las especies coloreadas.
Seleccionando una longitud de onda de 445nm en el colorímetro y usan
do un blanco de agua destilada, se lee la transmitancia de soluciones
de diferente concentración de dicromato de potasio en agua para lue
go construir la curva de calibración.

Las soluciones de dicromato se preparan en frascos de vidrio, agre
gando 1, 2, 5,10, 15, 20, 25, 30, 40 y 45 mi de la solución de dicromato
en medio ácido y el volumen necesario de agua destilada para obtener
50 mi de cada mezcla.

Para estudiar la oxidación del etanol, se colocan 100 mi de la solu
ción original de dicromato en medio ácido en un erlenmeyer o frasco
de 250 mi y se añade 1 mi de etanol absoluto anotando como tiempo
cero el momento en que se ha desocupado la mitad de la pipeta. Agi
tar y rápidamente llenar la celda del espectrofotómetro con la mezcla.
Leer la transmitancia anotando el tiempo al cual se hace la lectura.
Seguir efectuando lecturas de transmitancia cada 5 minutos durante
la primera media hora y cada 10 - 15 minutos durante la siguiente
hora.

La oxidación del alcohol bencílico se estudia siguiendo un proce
dimiento similar. En un balón aforado de 100 mi se colocan 25 mi de
solución de K^Cr^O^ SxlO'̂ M en HCl 3,6 M y se completa a 100 mi con
agua destilada. Esta solución se transfiere a un erlenmeyer y se agre
ga 1 mi de alcohol bencílico, anotando el tiempo cero como se indicó
anteriormente. Efectuar las lecturas de transmitancia cada 1-2 minu
tos durante la primera etapa del proceso y luego cada 5-10 minutos.

CALCULOS

Calcular la concentración molar de HCrO¡ • Para cada una de las
mezclas utilizadas en la calibración y construir la gráfica de absorbancia
en función de la concentración de HCrOj • Para cada uno de los siste
mas estudiados pasar los datos de transmitancia a absorbancia e inter
polar en la curva de calibración para obtener así los correspondientes
datos de absorbancia en función del tiempo. Presentar los resultados
en forma tabular.
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Para determinar el orden respecto al HCrO j que por las condicio
nes experimentales coincide con el pseudo - orden global de la reac
ción, se construye para cada sistema, las gráficas de [HCrO¡ ] v.s. tiem
po (min), Inl HCrOj ] v.s. tiempo (min) y l/[ HCrOj] v.s. tiempo (min).

Solo una de las gráficas mostrará un comportamiento lineal, indi
cando que los resultados experimentales se ajustan a la ecuación inte
grada de velocidad de orden cero, uno o dos, respectivamente. De
acuerdo con los resultados obtenidos, calcular la constante aparente
de velocidad, con base en la ecuación de velocidad correspondiente.

Para determinar el orden y la constante empleando el método di
ferencial se determinan velocidades de reacción en función de la con-
centradón. Las vehddades se hallan sobre Ja gráfica de [HCrO¡] v.s.
tiempo, tomando a distintas concentraciones las respectivas pendien
tes a las tangentes sobre la curva. En cada punto, lapendiente ¡pre
senta la velocidad (d[ HCrO^ 1/dt) a la concentración seleccionada.

Puesto que en este caso

V = i., [HCrO;]"
la gráfica de In v en función de In [HCrO ¡] será una recta de pendien
te igual al orden x y de intercepto igual a In

7. CINETICA DE LA ENOLIZACION DE LA ACETONA

En este experimento se usa la reacción de yodación de la acetona
catalizada básicamente, para establecer la cinética de la enolización de
la acetona. Esto es posible si tenemos en cuenta las siguientes consi
deraciones

El equilibrio ceto-enol para lapropanona se expresa por medio de
la ecuación:

CH3COCH3 í=> CH, = C — CH3

OH

El equilibrio está muy desplazado hacia la izquierda esto es, hacia
el lado de la forma cetona, por esto no es posible medir directamente
la velocidad de la reacción. De otra parte se ha encontrado que la
halogenación de la acetona es de primer orden en acetona y de orden
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cero en el halógeno cuando sucede en solución acuosa. Las velocida
des de halogenación con los diferentes halógenos son idénticas'^'. Es
tos resultados experimentales muestran que para un mecanismo que
se proponga para la halogenación debe existir un paso lento, que con
trole la velocidad, que debe corresponder a la formación del enol a
partir de la forma cetona, luego habría un paso rcápido en el cual el
halógeno reacciona con el enol. Así el mecanismo sería:

CH3COCH3 ^ CH, = C — CH (lento)

OH

CH^ = C — CH3 + X3 « X—CH3COCH3 + + 2 X-

OH
(rápido)

Tenemos que la velocidad de halogenación está dada por:

.ílül . íKMil .V =

dt

Vesta ecuación mide también la velocidad de enolización de la
acetona por las consideraciones que se han hecho.

Aparece en la ecuacióri de velocidad la especie X, que en caso de
la yodación corresponde al I3 • Esto se debe a que experimentalmenté
se usa el triyoduro en forma preferente al yodo. La ecuación.

+ r

K

<=> ^3 X - 714 l¡mol

muestra que el equilibrio está desplazado hacia la formación del
ion /- Este último es muy reactivo, lo cual explica por qué se usa la
mezcla yodo-yoduro para la halogenación.

La halogenación de la acetona puede ser catalizada por ácidos o
por bases. En el último caso las reacciones correspondientes son:

O

//

O-

/
CH C CH, +A^— CH3 + HA ( lento )
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OH

CH3 = C — CH, +HA o CH=C—CH, + A' (rápido)

Esto indica que la catálisis acida de la reacción se debe a todos los
componentes ácidos presentes en la solución incluyendo los que pue
de aportar el solvente, H3O* en el caso de las soluciones acuosas. En
este último caso, si se tiene una solución buffer del ácido HA y la base
conjugada A", la constante observada es una suma de términos
catalíticos así;

= k,+k„^^.[H,0']+k^^[0H'] +k„,[HÁ\+k^[A-]

kg corresponde a la contribución del solvente como tal. En el experi
mento se usa un buffer de fosfatos a un pH neutro. En estas condicio
nes se ha mostrado"^', que las contribuciones de H3O* y H,PO^" son
casi nulas.

Así, tenemos que:

k,,. = +

PROCEDIMIENTO

Para desarrollar este experimento es necesariopreparar las siguien
tes soluciones:

NaCl 0,2 M 50 mi

Buffer de fosfatos: 250 mi de solución 0,05 M en Na^HEOj y 0,05M
en NaHjPO^; Ij", producido a partir de una mezcla de yodo y yoduro:
1/ de solución 0,2 M en KI y 2xlO"^M en I^.

Solución de acetona: 50 mi de solución 0,68M en acetona 0,05M en
Na^HPO^ y 0,05M en NaH^PO^.

La especie I j absorbe en la longitud de onda correspondiente a
353 nm. Por esta razón se puede seguir el curso de la reacción de
enolización siguiendo la desaparición del 13" espectrofotométricamente.
Para el propósito, un colorímetro convencional es suficiente.
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Parte No. 1. Dependencia de la velocidad de reacción en el triyoduro.

Se preparan las mezclas que aparecen en la tabla siguiente, a par
tir de las soluciones indicadas anteriormente, sin agregar aún la canti
dad indicada de triyoduro.

Mezcla

1

2

3
4

Buffer de Solución de Solución de Solución de
Fosfatos (mi) Acetona (mi) NaCl (mi) Triyoduro (mi)

5,0
5,0
5,0
5,0

1,0

1,0
1,0
1,0

0,6
0,4
0,2
0,0

0,4
0,6
0,8
1,0

La reacción se inicia en cada caso al agregar la cantidad recomen
dada de la solución de triyoduro a la mezcla correspondiente. Esto es
el tiempo cero. Se procede a leer la transmitancia de la solución en el
colorímetro que ha sido colocado en 353 nm y ajustado a 100% de
transmitancia con un blanco de agua destilada. Las lecturas se hacen
hasta que la transmitancia llegue a un 80% aproximadamente. El pro
cedimiento se realiza para cada una de las cuatro mezclas, registrando
al comenzar, la temperatura y el pH.

Parte No.2. Dependencia de la velocidad en la concentración de
la acetona.

Se sigue el mismo procedimiento descrito en la sección anterior
para cada una de las mezclas cuya composición se da en la siguiente
tabla. De nuevo el tiempo cero está determinado por el momento de
adición del triyoduro en solución.

Mezcla

1

2

3

4

Buffer de

Fosfatos (mi)

4,0
4,5
5,0
5,5

Solución de
Acetona (mi)

2,0
1,5
1,0
0,5

Solución de
Triyoduro (mi)

1,0
1,0
1,0
1,0

Parte No.3. Dependencia de la velocidad en el Buffer defosfatos.

El procedimiento es en todo similar al descrito en las partes pre
cedentes. Las mezclas empleadas son las que aparecen en la última

Cinética y Catálisis 221

tabla. El tiempo cero corresponde al momento de adición de 1 mi de
solución de triyoduro.

Mezcla Buffer de Solución de Solución de Solución de
Fosfatos (mi) Acetona (mi) NaCl (mi) Triyoduro (mi)

1 5,0 1,0 0,0 1,0
2 4,0 1,0 1,0 1,0
3 3,0 1,0 2,0 1,0
4 2,0 1,0 3,0 1,0
5 1,0 1,0 4,0 1,0
6 0,0 1,0 5,0 1,0

CALCULOS

Orden respecto J

Segráfica absorbancia v.s. tiempo paracada mezcla ysedetermi
na en cada caso la pendiente m.

. .4il]
dt

Aplicando la ley de Beer

A = e/C

y sabiendo que

e = 24.500 cnr^ y 1= 1 cm

se calculan las velocidades v,.

V = —-

V, = -
(dA/dt) m¡

+ I

el d

Se determina la concentración inicial de / " para cada ensayo. Para
ello hay que conocer la concentración en I," de la solución empleada
(0,2M en KI y 2 x 10"*M en Ij), la cualse calcula con base enelsiguiente
equilibrio:

K

<=> /
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según lo anterior:

p ^ --'kJ t JO / / 1^ U Jü I C JOJ
= __ •

[/jjg = 2 X10"'M = concentración inicial de 12

\l = O, 2 = concentración inicial de r

K = 714 i / mol

Se obtiene entonces:

[/;] = 2xlO'̂ M

Teniendo la concentración de /J en la mezcla yodo-yoduro se
calcula la concentración inicial de/J para cada uno de los ensayos
realizados:

= 2x10"
Volumen de / Iadicionado(inl)
Volumen total en ensayo i ("i/)

Se hace una gráfica de velocidad v, v.s. concentración I ~ en cada
ensayo y se determina a partir de ella el orden respecto a AI
estar la acetona en exceso, se puede asumir que su concentración no
varía. En consecuencia la ecuación de velocidad:

V = k\acetona '̂ [^3]

se simplifica a:

V= ^^,6. [^3^ siendo = k[acetonaJ
Si se pone en forma logarítmica:

logv = log/:„6,-l-blog[/¡]

De este modo gráficamente pueden obtenerse y b, el orden
respecto a [/3]
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Orden respecto a la acetona:

De manera similar a la anterior, la velocidad de reacción estará
dada por:

m¡
V = í-

eL

Para hallar las pendientes mj se hacen las gráficas de absorbancia
vs. t.(seg) para los ensayos correspondientes.

La concentración de acetona en cada ensayo estará dada así:

[acetona^. = 0,68 M Volumen acetona en i

Volumen total en i

En este caso el 13 está en exceso, por tanto la ecuación de veloci
dad será:

V = [acetona]"

que en forma logarítmica es:

logv = logAoj^+í7log[flce/o»n]

De la gráfica log v vs. log [Acetona] se determinan a, el orden
respecto a la acetona y que en este caso es = kils ]

Efecto del buffer de fosfatos.

Se hacen las gráficas de absorbancia vs. tiempo(seg) para las mez
clas correspondientes. Apartir de las pendientes se determinan las
respectivas velocidades.

Para cada ensayo se calcula;

[acetona]

y la concentración de HPO^° dada por:
/

[hpo;^] = 0,05M
\

Volumen de buffer en ensayo i

Volumen total en ensayo i
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el volumen de buffer en i incluye el adicionado a la acetona.

Se hace la gráfica de v.s. [HPO/]

Se tiene que

= ko* k^„[OH-]*k^^^ \HPO-:-]
Siendo la pendiente de la gráfica, el coeficiente catalítico del ion

HPO,= y el intercepto, la suma de (coeficiente catalítico del solven
te) y Kq^[OH'] (contribución catalítica del ion [OH"]).

8. UNA APLICACION ANALITICA DE LA CINETICA
QUIMICA: DETERMINACION DE TRAZAS DE Cu^^

Las sales férricas reaccionan con los iones tiosulfato de acuerdo
con la ecuación:

<=>

El ion complejo que resulta tiene un color violeta. Esta reacción
es rápida. Si hay suficiente ion Fe*^ la reacción prosigue lentamente
del modo siguiente:

+ 3
+ Fe 2 Fe'- +5^01'

Los productos son prácticamente incoloros si están presentes en
concentraciones bajas, ya que el ion Fe ^^ tiene un color verde pálido
en solución acuosa. Si la reacción se hace en presencia de iones Cu +^
la decoloración se produce de manera mucho más rápida. Este efecto
se produce con concentraciones muy bajas del ion Cu y es propor
cional a su cantidad. Si se usa el ion tiocianato como indicador de la
presencia del Fe se puede obtener una medida de la velocidad de
reacción determinando el tiempo de decoloración de la solución. Es
tos datos pueden ser utilizados para determinar la concentración de
iones Cu*^ haciendo las curvas de calibración adecuadas

PROCEDIMIENTO

Preparar 100 mi de una solución que contenga 1,5 g de cloruro
férrico y 2,0 g de tiocianato de potasio en agua destilada y 100 mi de
una solución 0,05 M de tiosulfato de sodio en agua.
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A partir de una solución que contenga 1 mg/ml de cobre (ion
Cu"^^) prepare una que tenga 1 pg/ml de Cu*^. Por dilución de esta
última prepare 100 mi de soluciones que contengan 0,8; 0,6; 0,5; 0,4;
0,2 y 0,1 pg/ml del ion cobre.

En un tubo de ensayo pequeño coloque un mililitro de la solución
que tiene Ipg/ml de Cu". Agregue 1 mi de la solución del complejo
hierro-tiocianato y 3 mi de la solución 0,05 M de tiosulfato de sodio en
agua. Mida el tiempo de decoloración de la mezcla con im cronómetro.

Repita el mismo procedimiento usando las demás soluciones de
cobre una a una.

Utilizando la solución másdiluida de cobre prepare pornuevas dilu
ciones, soluciones cuya concentración sea 0,01; 0,02; 0,04; 0,06; pg/ml en
Cu*2. Repita el procedimiento de medición del tiempo de decoloración
empleando estas soluciones.

Anote el tiempo dedecoloración para concentración de cobre i^al
a cero. Use 1 mi de agua destilada enlugar de lasolución deion cúprico.

CALCULOS

Haga una gráfica de concentración de cobre vs. tiempo de decolo
ración en segundos. Explique como podría determinar una concen
tración desconocida de ion Cu*^ y como podría hallar el límite dede
tección de este método analítico.

Para la primera serie de soluciones, haga una gráfica deconcentra
ción de cobre contra tiempo de decoloración. Explique cómo encontrar
una concentración desconocida de ion cúprico en solución acuosa.

Con los datos de la segunda serie, la de lassoluciones más dilui
das de ion cúprico, trate de establecer el límite de detección de este
método en cuanto se refiere a concentración de ion cúprico.
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ANEXO 1

EL METODO DE LA VARIACION CONTINUA

El método de la variación continua o método de Job', permiteob
tener información acerca de la estequiometría de las reacciones quími
cas, a partir de datos experimentales que se toman con facilidad en el
laboratorio. Usualmente se aplica a dos especies químicas que reaccio
nan para formar uno o más productos. La reacción en su forma más
general es:

A + iiB = Productos

Los productos pueden ser compuestos del tipo AB, AB^, AB^ o
especies distintas C, D, etc.

En principio se puede determinar n midiendouna propiedad ade
cuada que sea proporcional a la concentración de una de las especies
que intervienen en la reacción. Esta propiedad con mucha frecuencia
es la absorbancia de una especie coloreada ensolución lo que ha hecho
que el método se asocie con la determinación de propiedades de com
plejos. Sin embargo, otras propiedades pueden ser igualmente ade
cuadas siempre y cuando su determinación se pueda hacer cuanti
tativamente y con facilidad.

La determinación de n implica medidas de la propiedad seleccio
nada (ej: absorbancia, calor desprendido o absorbido, etc.) para una
serie de mezclas de A y B de concentración molar idéntica. Se constru
ye una curva de composición contra la diferencia entre cada valor
medido para la propiedad y el valor queéste tendría si se supone que
no hay reacción. Esta curva tiene un valor extremo (máximo o míni-
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mo) si la propiedad medida tiene un valor diferente (mayor o menor)
para los productos de reacción, respecto a los reactivos A y B. La com
posición en el valor extremo (máximo o mínimo) tiene una relación
sencilla con el valor de n y es independiente la constante de equilibrio
para la reacción.

Propedait

A
' \

*• \
/ \

Cdmpoflddn
X

Propú'Jsi)

compústcion

X

Figura A-1
Ilustración de la Aplicación del Método de Job.

Una intersección de dos líneas rectas es característica de una reac
ción que se completa, mientras que una curva suave en la región del
extremo está asociada con una reacción en equilibrio.

Si se mezclan soluciones de A y B cuyas concentraciones son idén
ticas, en proporción variable por adición de (1-X) partes de solución
de Aa Xpartes de solución de By no hay un cambio apreciable en el
volumen durante el proceso de mezcla se pueden establecer las con
centraciones de reactivos y productos y las relaciones entre ellas.

Tomando como ejemplo la reacción:

A +7iB = AB,.

Anexos

podemos escribir las siguientes relaciones, cuando la concentración
de A y B es M (mol/1):

C, = M(l-X) -
C, = MX - nC,3„
C. C, = K

donde K es la constante de la reacción.

Para que se de un máximo o mínimo en la curva de se debe
cumplir que:

^ = O
dX

Si se diferencian las relaciones de concentración con respecto a X
puede demostrarse que:

X
n -

\-X

para el valor de Xen el punto extremo. Lapropiedad que se
el laboratorio, es bueno recordarlo, debe tener una proporcionalidad
directa con respecto a la concentración de una delas especies oqueal
menos sirva para calcular una cantidad que tenga esta proporcionali
dad (ejemplos: una transmitancia, una diferencia de absorbencias o
un calor total de reacción).

Si la propiedad medida es la absorbancia a una determinada lon
gitud de onda, se puede hacer el análisis siguiente: Si e^, Eg y ^Abn
los coeficientes deextinción molar a la longitud de onda de interés yi
es la longitud de la celda, la absorbancia de la mezcla será:

A = / (e^C^ +

La absorbancia que tendría la mezcla si no ocurriese la reacción

A' = / e, mi-X) + / e„MX

Así podemos escribir:

A-A' ^ 8. C. + 8,. C,,. - e,M(l - X) - e^X]
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Usando las relaciones:

C, = M(1 - X) - C,3„

y

llegamos a:

C3 = MX - nC,3„,

A - A' = 1C
ABn \ ABn

TOPICOS EN Química Básica

Ea - "Er)

y también a que:

d(A-A')
Tx ~ ' - n Eg)

dC AB,

dX

Entonces A - A' pasa por un extremo cuando lo hace.
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ANEXO 2

COEFICIENTES DE ACTIVIDAD DE ELECTROLITOS FUERTES

La utilización rigurosa de laecuación deNemst implica conocer las
actividades de las especies que intervienen o ensu defecto los correspon
dientes coeficientes de actividad a las concentraciones utilizadas.

Puesto que se trata de soluciones de electrolitos, las desviaciones
a la idealidad son grandes y nopuede asimilarse laactividad a la con
centración. Es por esto que se recurre a la Teoría de Debye - Hückel
para electrolitos fuertes, según la cual los iones son tratadoscomo car
gas puntuales cuya interacción depende esencialmentede la cargaque
transportan y no de su misma naturaleza*.

De acuerdo con elmodelo deDebye- Hückel, el coeficiente medio
de actividad y± de un electrolito en solución diluida está dado por la
ecuación o ley límite.

Logy± =-AZ^ZJir'

En ella Z° y Zf son las cargas de los iones, A es una constante
que depende de la temperatura absoluta, y del solvente empleado e I
es la fuerza iónica de la solución. Para un electrolito que tienev iones
(+ V- ), el coeficiente de actividad está relacionado con los coefi
cientes de actividad de los iones por la ecuación:

Y± =

A continuación se dan datos a algunas temperaturas de la cons
tante A para el agua.
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T(K)

298
293

288

Tói'icos EiV Química BAsica

0,509
0,505
0,500

Por su parte, la fuerza iónica se expresa como:

/ = ¡lc,z;
En donde C. es la concentración molar del ión , Z¡ su carga y la

sumatoria se extiende a todos los iones presentes. '

Debeseñalarseque la Ley Límite de Debye -Hückel sólo es estric
tamente válida cuando la fuerza iónica es inferior a 0,001 molar. Para
valores superiores de fuerza iónica debe utilizarse la ecuación exten
dida de Debye -Hückel la cual incluye un término característico de la
naturaleza del ión

A continuación se dan los valores de los coeficientes de actividad
a 20,0 y a 25,0°C calculados según la ley límite de Debye-Hückel para
algunas clasesde electrolitos.

Tipode Valencia
del electrolito

1 : 1

1:2

2:2

DE ACTIVIDAD DE ELECTROLITOS

C(mol/l)

1+

o

Y±(25)

0,100 0,692 0,690
0,050 0,771 0,769
0,010 0,890 0,889
0,005 0,921 0,920
0,001 0,964 0,964

0,100 0,280 0,277
0,050 0,406 0,403
0,010 0,668 0,666
0,005 0,752 0,750
0,001 0,880 0,879

0,100 0,230 0,227
0,050 0,353 0,351
0,010 0,628 0,626
0,005 0,720 0,718
0,001 0,863 0,862
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PROPIEDADES FISICAS DE ALGUNAS SUBSTANCIAS

(CONTINUACION)

P.M. Peso Molecular g/mol

Pj Punto de fusión^C

P^. Punto de ebullición °C a 760 nm/Hg.

^.»p Presión devapor a 25°C mm/Hg.

Ecuación de Antoine Log P= A Pen mm/Hg, t en °C.
t + C

d densidad a 25°C gramos por centímetro cúbico,
ngs índice de refracción a línea Ddel sodio

KjConstante crioscópica grados por mol de soluto por 1000 gde solvente.
Kg Constante ebulloscópica grados por mol de soluto por 1000 gde solvente.
Solub 25° Solubilidad en agua, porcentaje en peso a25°C.
AHjCalor de fusión kilocalorías por mol.

Calor de vaporización Kilocalorías por mol a25°C.
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