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En el prefacio de la primera edición, los autores indicaban que su 
propósito al exribir un texto de fisicoquímica, era poner en manos de pm- 
fesores y alumnos un libro moderno que abarcara los principios fundamen- 
tales de la materia, con amplitud, consistencia, solidez y claridad. 

Para lograr en todo momento ese fin, cuando el conocimiento se amplía 
rápidamente, ha sido necesario introducir cambios en el desarrollo de loa 
temas y en el orden de presentación de la obra. Concretamente dichos cam- 
bios tuvieron por objeto lograr: (1) un tratado más riguroso, extenso y 
lógico de la termodinámica; (2) un estudio mis  completo de la estructura 
atómica y molecular basado en la mecánica cuántica; y 3) la introducción 
de las ideas básicas de la mecánica estadística. El grado en que fueron al- 
canzados estos fines puede juzgarse por el contenido y por los temas de 
cada capítulo. Fue necesario reagrupar y ampliar el material expuesto con 
anterioridad y preparar capítulos nuevos sobre estmctura atómica, natu- 
raleza del enlace químico, química nuclear, y mecánica estadística. Al 
mismo tiempo se aumentó el número de problemas de 634 a 800, y los 
nuevos despiertan aún mayor interés y son más útiles que los anteriores. 

El libro se planeó originalmente para impartirlo en un curso anual com- 
pleto de fisicoquímica. Sin embargo, con una selección juiciosa de su con- 
tenido, puede adaptarse a un curso semestral. Lo que debe exponerse u 
omitirse depende principalmente de las circunstancias y necesidades y debe 
dejarse a dixreci6n y decisión de cada profesor. 

5 



Los autores deseamos expresar nuestro agradecimiento a los colegas, 
amigos y profesores que tuvieron la amabilidad de hacernos sugerencias y 
críticas de la mayor parte del texto, y a los que nos señalaron los inevitables 
errores que escaparon a nuestro estudio a pesar dc todos nuestros esfuerzos 



CONTENIDO 

Prólogo . . . . . . . . . . . . .  5 

Introducción . . . . . . . . . . . .  11 

1 
Gases y líquidos . . . . .  15 

2 
El estado sólido 

3 
La primera ley de la termodinámica 

4 
Tesmoquimica 

5 
La segunda y tercera ley de la termodinámica . 171 

6 
. . . . . . .  La energia libre y el equilibrio 197 

7 



8 Contenido 

7 
Equilibrio químico 

8 
Soluciones 

9 
Propiedades coligativas de las soluciones 

10 
Regla de las fases 

11 
Conductancia y equilibrio iónico . . 

12 
Celdas electroquímicas . 

13 
Cinética de las reacciones homogéneas 

14 
Estructura atómica . . . . . .  

15 
Naturaleza del enlace químico . . .  

16 
Investigación de la estructura molecular . 

17 
Química nuclear . . . . . . .  

18 
Mecánica estadística 

19 
Fotoquímica 



Contenido 9 

20 
Fenómenos superficiales y catálisis 

2 1 
Coloides 

lndice . . . . . . . . . . . . . . 803 

Pesos atómicos guardo izquierda del frente 

Constantes f i ~ i ~ ~ q ~ í m k c i ~  guardo derecha del frente 

Tabla de logaritmos de cuatro cifras guaidor porteriorer 





Se llama fisicoquimica a la parte. de la química que estudia las propie- 
dades físicas y estructura de la materia' las leyes de la interacción química 
y las teorías que las gobiernan. La fisicoquímica recaba primero todos los 
datos necesarios para la definición de las propiedades de los gases, líquidos, 
sólidos, soluciones, y dispersiones coloidaies, a fin de sistematizarlos en 
leyes y darles un fundamento teórico. Luego se establecen las relaciones 
de energía en las transformaciones físicas y químicas y se trata de predecir 
en qui. magnitud y con qué velocidad se producen. determinándose cuanti- 
tativamente los factores reguladores. F.n este sentido deben tomarse en 
cuentl no sólo las variables comunes de la temperatura, presión y concen- 
tración, sino además los efectos de la interacción cstrecha de la materia 
con la electricidad y la luz. Finalmente se debe examinar la materia misnia 
en cuanto a su naturaleza y estructura, si queremos lograr un entendi- 
miento hisico de la conducta fisicoquímica de las propiedades de los cons- 
titnyentes fundamentalrs de la materia. 

Para realizar este propósito la fisicoquímica se apoya ampliamente en 
la euperimentacióri, cuyos métodos y temicas desempeñan un papcl tan 
importante como las leyrs y métodos físicos y matemáticos. De hecho, pode- 
mos considerar a esta ciencia que nos ocupa como un campo m dondr 
la físira y las rnatriniticas se aplican ainpliampnte al cstudio y resolurión 
de los problemas qiiírnicus de interés fundamental. En poscrióri de los datos 
necesarios. la fisicoqiiírnira procede a correlacionarlos ciiri fines tróricos 
m virtud de dos modos gcn~ralcs de ataqiic. quc son el ti.riiiorliii:iinicr> )- cl 
riniliro. F.ri ?I  prirncro sc iisnii las lqxs fiiii<larrirntnlir la tcirrioiliri.irriic'i 
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para sacar conclusiones basadas en las relaciones de energía que ligan las 
etapas iniciales y finales de  un proceso. Evitando las etapas intermedias de 
los IxocPsos, la teriiiodinámiia nos permite obtener niuchas deducciones vá- 
lidas sin conocer los detalles íntimos de aquéllas. En consecuencia, este 
enfoque del problema vale para dccimos qué puede suceder, pero por su 
naturaleza es incapaz de darnos información dc cómo y con cuánta rapidez 
se un cambio. El enfoque cinético exige para su operación una 
descripción íntima y detallada de los procesos, y a partir del mecanismo 
postulado, es factible deducir la ley del proceso total y de sus diferentes 
etapas. Es obvio que el enfoque cinético del problema, es de un carácter 
mis  ciplicativo, pero tanibien más complicado y dificil de aplicar. Ambos 
procedimientos de abordar el problema, aparecen a lo largo de la obra. 
En los ejemplos presentados, el estudiante podri  diferenciarlos con mayor 
claridad y apreciar su potencialidad y utilidad. 

Los fundamentos de la fisicoquímica pertenecen a ambos campos: al 
de la física y a l  de la quimica. Al principio estas ramas de la ciencia se 
desarrollaron con cierta independencia, pero en el siglo pasado se encontró 
que los descubrimientos hechos en la física tenían importante confirmación 
y aplicación en la química, y de aquí surgió la necesidad de establecer 
un campo que tratase de la aplicación de las leyes físicas a los fenómenos 
quirnicos. Fue esta necesidad la que impulsó a N', Ostwald, van't Hoff y 
Arrhenius a organizar y sistematizar los temas que hoy comprende la fisico- 
química y a fundar el Zeitschrift fü7 physikalis~he Chemie, en el año 1881; 
y hoy podemos considerar que esta revista inauguró la fisicoquímica como 
rama de la ciencia química. 

Con el estimulo de dicha publicación y nutrida por las contribuciones 
de los autores mencionados, la fisicoquímica creció rápidamente. Este pro- 
greso fue estimulado por los avances de la química y la serie de hallazgos 
importantes en el campo de la física, que comenzaron con el descubri- 
miento del electrón, e incluyen el de los rayos X, la radiactividad, el esta- 
hlecimiento de la teoría cuántica y el de los fenómenos subatómicos. Gracias 
a estas contribuciones, adquirió una posición de importancia y utilidad, no 
sólo para la química sino también para otras ciencias. 

Por la relación que t ime con los principios y teorías de la química, el 
estndinnte o profesional de esta ciencia debe familiarizarse con la fisico- 
qiiímica a fin de entender su propio tema; y lo mismo cabe decir del inge- 
niero químico. La diferencia principal entre un químico y un inzeniero 
qiiimico es que el primero realiza sus reacciones y operaciones en pe- 
que& magnitud, en cambio el ingeniero las efectíia en escala comercial. 
Para transferir una operación del laboratorio a nna planta, el ingeniero 
q ~ z í ~ ~ i r o  debe poseer la habilidad de aplicar los principios de ingeniería y 
ccniinrriia, pero al mismo tiempo dehc imtciider tariibih la natiiralczn qui- 
m¡<-n de los proccios cnri los que csti  tratando; y para eso iicccsitn la fisico- 
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química. De hecho: el ingeniero químico ha sido descrito romo un fisicoquí- 
mico prictico; y desde este punto dc vista, muchos aspectos de la ingeniería 
química sc encuentran en el dominio dc la fisicoquímica y pueden tratarse 
en función de sus leyes familiares. Por otra parte, cualquier intento para 
considerar a la ingeniería química como una simple tarea empirica, le resta 
los atributos de una ciencia y la transforma cn un arte. 

Cuanto se ha dicho de la importancia de la fisicoquímica para el quí- 
mico e ingeniero químico es válido tamhién para el metalúrgico e ingeniero 
metaliirgico; estos Últimos realizan iguales funcioncs que los primeros, aun- 
que su atención está confinada principalmente a los metales. Vista así, 
se aprecia claramente la posición predominante de la fisicoquímica y se 
explican las valiosas contribuciones hechas a estos campos por la aplicación 
de sus principios. 

Finalmente, pueden también aplicarse a la física, a la geología, y a las 
diversas ramas de las ciencias biológicas. Para apreciar la magnitud de su 
utilidad, basta comparar un libro de química, fisica, geología o bioquimica 
con otro de fisicoquimica. Entonces se comprcnderi por qué la fisicoquí- 
mica se incluye tan a menudo entre tales disciplinas y por qué puede apli- 
carse con buenos resultados a dichas ciencias. 





GASES Y LIQUIDOS 

Los estados de agregación de la materia son tres: el sólido, cl liquido 
y el gaseoso. El sólido puede definirse como aquél en que los cuerpos po- 
seen volumen definido y forma propia a cierta temperatura y presión. Pero: 
además, para clasificar a un cuerpo sólido como tal, debe ser cristalino, es 
decir, los átomos, moiéculas o iones que lo constituyen han de hallarse 
agrupados en una configuración geométrica característica de la sustancia 
en cuestión. Por otra parte, un líquido posee nn volumen definido pero no 
forma propia, mientras que nn gas carece de ambas. Los líquidos y gases 
se denominan fluidos. Un líquido, en la medida que llene un recipiente 
adoptará la forma de éste, pero retendrá su volumen, mientras que nn gas 
llenará siempre totalmente cualquier vasija en que se le confine. 

No siempre las distinciones entre los tres estados de la materiz Eon tan 
claros como las definiciones anteriores podrían hacernos suponer. Por ejcni- 
plo, nn líquido en su punto crítico es indiferenciable dc su vapor. De 
nuevo, las sustancias como el asfalto o el vidrio, aunque exhiben muclias 
propiedades dc los sólidos. bajo ciertas condiciones de temperatura se ha- 
cen plisticas y presentan características que no son propias de los sólidos 
puros. Por esa razón se considera que dichas sustancias son líquidos sobren- 
friados con una viscosidad muy elevada. 

El estado particular de agregación de una sustancia está drterniinado 
par la temperatura y presión bajo la cual existe. Sin embargo, dentro de cier- 
tos límites de temperatura y presión una sustancia puedc encontrarse 
en más de un cstado a la vm,  c iricliiso cn todos ellos cuando las coiidici* 
ncs son muy especialcs. Así, a 1-57 r n m  de HS de prcsión y a 0.010'C. 
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coexisten el Iiielo; el agua y el vapor en forma estable. Este tópico de la 
existeiicia simultinea de 10s estados se tratari más ampliamente en dife- 
rentes lugares de este libro. 

GASES IDEALES Y REALES 

Por motivos de discusión, con~iene clasificarlos en dos tipos: a )  gases 
ideales, y b)  pases no  ideales o reales. El gas ideal obedece ciertas leyes que 
se describirin a continuación, mientras que los reales las cumplen sólo a 
bajas presiones. En los gases ideales, el volumen ocupado por las propias 
moléculas es insicnificante en comparación con el volumen total, y esto es 
váiido para todas las presiones y temperaturas; ademis, la atracción inter- 
molecular es ínfima bajo cualquier condición. Para los gases reales, ambos 
factores son apreciables y la magnitud de ellos depende de la naturaleza, 
temperatura y presión gaseosa. Resulta claro que un gas ideal es hipotético, 
ya que cualquier gas debe contener moléculas que ocupan un volumen 
definido y ejercen atracciones entre si. Sin embargo, con frecuencia la 
influencia de estos factores es insignificante y el gas puede considerarse 
idcal. Veremos después que estas últimas condiciones se obtendrán a pre- - 
siones bajas y a temperaturas relativamente elevadas, condiciones bajo las 
cuales el espacio "libre" dentro del gas es grande y pequena la fuerza de 
atracción entre las moléculas. 

GENERALIZACIONES DE LA CONDUCTA DE UN GAS IDEAL 

Por el estudio de los gases se han llegado a establecer sus kyes o ge- 
neralizacianes que constituyen el punto de partida de la conducta gaseosa 
en cualquier discusión. Estas son: a )  la ley de Boyle, b )  la ley de Cliarles o 
Gay Lussnc, c) la ley de las presiones parciales de Dalton y d )  la ley 
de difusión de Graham. Otra generalización la coustituye el principio de 
Avogadro, que se estudiará mis adelante. 

LEY DE BOYLE 

En lfi62, Robert Boyle señaló que el volumen de u11 gas a temperatura 
constante disrniuiiia cuando sc aumentaba la presión a qiie estaba sonie- 
tido y que de acuerdo con los limites de su exactitud experimental, el 
z~oluni i~n dc cualquier cnntidnd definida de gas a tcmprratura constante 
varinbn inzcriamente a la prcsión ejercida sobre él. A esta importante ge- 
ncralizacióri se le conoce como ley de Boyle. Si se expresa matemáticamente, 
establec(! qur a temperatura constante 1 n 1 ; P, o qiie 
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rlondc P' es el rolumen y P la ~~resión del gas, micntras que K ,  es un factor 
de proporcionalidad cuyo valor dependc dc la temperatura, el peso del 
gas, su naturaleza: y las unidades en que se exprew, P  !. V. 

V-Litros 

Figura 1-1. Gráfica irotérmica P-V de acuerdo con la ley dc Boyle (pira  1 
m01 de gas) .  

La ecuación anterior conduce a la siguiente: 

de la cual se deduce que, si en cierto estado la presión y el volumen del 
:as son P, y I',, mientras que en otro son P,  y V 2 ,  se cumple a tempe- 
ratura constante: 

P,V, = K,  = P I V ,  

La fisura 1-1 nos muestra la representación xráfica de la ecuación (1 )  
que es la de una lainilia de Iiipérbolas donde cada una corresponde a un 
\.alar difercntc de Ki y como para cada peso de gas dado K ,  es función 
iiriicarnerite de la tenipiratura, cada c u r a  es una línea isoterma, y a las 
~itundas mis arriba corresponden valores niayores de temperatura. 

LEY DE CHARLES O GAY-LUSSAC 

(:harlt,s en l i 8 7  ohsenó que el hidrógeno, aire, dióxido de carbono y 
<>xigeiio se cxpandian t-n igual proporción al calentarlos desde O0 a 8O0C, 
manteniendo la presión constante. Sin r~iihargo; fue Gay-Lussac el priiricro 
que, cri 1802; eiicuntró que todos los %ases aumentaban isual rolumen por 
cada grado dc clcvación de tcrnpeniiira, y quc el incrcrricnto rra aproxi- 
rrindniiicnte ?h cl voliiriirm dri Sas a O''(:, o con ~i~a!or pricisii,ri, !5731 í .  

Si d~si~nniiios por I',, cl volurnrri dc.1 ,<a\ :i 0°C: y por V su volunicn a 

I<:, eiiioriccs podrrinos cscrihir rlc :iiiio-<lo r-o11 Gay-l.iissnr: 
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Aliora pode~rios definir una nuera escala de ternperatufii tal cluc p r ; i  una 
t dada corresponda otra establecida por la relación T =- 2 i3 .15  S- t ,  y 
0°C por T, = 273.13; con lo cual la ccuación ( 3 )  toiiin una forma ~ i i i s  
siniple 

V - T - - -- 
17, T,, 

Esta nueva escala de  temperatura, de Keliin o absoluta: es dc  irripor- 
tancia fundamental en toda la ciencia. Eri fiinciiiii de ella la  ecuación (.II 
nos dice que el uolumcn de una cantidad d ~ f i n i d a  de gas a preiiiin conr- 
tante? ir dircctammle proporcional a la tcmpcrntura absoÍzitn. es d x i r  

i = K,T ( 5 )  

donde Ki ~s un factor de proporrionaliilad dcti,ririinado por la p i c~ ió i i~  la 
naturaleza del gas y las unidades d r  5.. La roiicl~isión anterior y la ecua- 
ción ( 5  son expresioncs de la L q  de Charlr-.r o dc Gay-Luisnr. 

Como para una raritidnd dada de  gas. I í? teiidri difercntcs i-aloi-ci a 
distintas presioiivs, ohtendreino~ lima serie de líncas rectas para <-ad:i ,me- 
siiin c<iiistaiite v cada ima de r,ilns es una iiobnra \rriiicánclose q ~ i i :  si, 
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La ecuación ( 5 )  sugiere t ambih  quc si enfriamos un gas a OCK 
( -  273°C) su \.olumen se reduciría a ccro. Sin embargo, nunca acontece 
cie fenó~neno poique, ordinariamente, mucho antes de que se alcance O°K 
el gas se licúa o solidifica. 

Dc nuevo se demostrará después que bajo condiciones tan drasticas no 
p u d e  considerarsc que la ecuación niisrria tenga validez. 

LEY COMBIXAD.4 DE LOS GASES 

Las dos leyes discutidas dan separadamente la variación del volumen 
de  un gas con la presión y temperatura. Si queremos obtener el cambio 
sinidtineo, procedei-emos así: consideremos una cantidad de gas a P,, V ,  
y TI y supongamos que se desea obtener el volumen del gas V ,  a P, y T,. 
Primero comprimimos (o expandirnos) el gas desde P, a P, a temperatura 
constante T,. El ~olumen resultante 1; será entonces de acuerdo a la ley 
de Boyle 

Si ahora el gas a V,, P1 y T, es calentado a presión constante P2 desde 
i', a i',: el estado final a P2 y T 2  tendrá un volumen V ,  dado por la le)- de 
Charles: esto es, 

Si suititniiii<is en csta relaciíin el valor de I', obtenido en la ecuación ( 6 ) ,  
l.? se tr;i:?\fiii.nia cii 
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La ecuación (8 )  es conocida como la le) combinada de loi gairi, que 
nos da la relación entre la presión, el volumen y la tcmpciat~ira de cual- 
quier gas tan pronto como sca e\,aliiada la constante K. Es iicil demostsai- 
que las leyes de Boyle y Charles son simplemente casos especiales de la 
ecuación ( 8 ' .  De nuevo, cuando P es constante, aqiiclla ecuación se hace 

que es la 'ley de Charles 

LA COR'STANTE DE LOS GASES 

E1 valor numérico de la constante K en la ecuación (8)  está determi- 
nado por el número de moles' del gas problema y las unidades elegidas 
para medir P y 11'; pero es totalmente independiente de la naturaieza del 
:a.c. La ecuación (8) nos enseña que, para una presión y una temperatura 
dadas, un incremento en la cantidad de gas aumenta cl volumen y por 
lo tanto t a m b i h  la rna~ni tud de K. EII otras K es directamente 
proporcional al número de moles del gas. Por conveniencia esta constan- 
te puede reemplazarse por la expresión K = nR, donde n es el número de 
nioles del gas que ocupa un volumen V a una presión P y temperatura T. 
mientras que R es la constante del gas por mol, que es unicersal para todos 
los cases, y finalmente la ecuación ( 8 ;  adquiere la forma 

La  ecuación (9) es la de los xasei ideales, una de las mis  importantes 
relaciones en físico-qiiirnica ya que establece nna relación directa entre el 
volumen, temperatura, presión y el número de moles de iiu gas, y permitc 
toda clase de cálculos cuando se conoce el valor de R .  Este puede liallarse 
por el hecho de que 1 inol de cudquier  gas ideal cn condiciones estindar. 
es deiir 0°C y 1 atrnósfers de presión, ocupa un voliiirien de 22.113 litros. Si 
expresamos entonces el uuluvxn  m litros y la pri,sión en ofmós~ern.~, se cle- 

duce de la ecuación ( 9 )  que R vale 

PV 1 X 22.413 - R = - - - 0.138205 litnis-atiri grado-' niol-' 
nT 1 X 273.15 

Este valos de R puede risai-se úriicarneritr cimido el i-oliirneii e expresa en 
litros y la presiún en atmósferas, mas para otras c~imbiriai.i«nr:s de unida- 
des R tendrá otros valores. Así, cuando la presión sr da en atmósfri-as y el 
vo~uriii.rl cn ceritÍinetrr>s cúbicos se ronvicitr m: 
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Conio la prcsióri es una fucrza pos unidad de área !- el volumen es el 
Ixoducto de un irea por longitud, se sigue que las unidades de PV/nT son 

= trabajo grado-' n i o l '  

En consecuencia R puede expresarse en un conjunto de unidades que re- 
prescritan trabajo o erier:ia. Aunque en los cálculos de gases hechos en el 
sistema mCtrico: las unidades anteriori:~ son las de mayor utilidad, en otras 
ocasiones hay necesidad de emplear otras unidades de R que usualmente 
son crgios. julios y calorías. 

Para obtener R en essios la presión dche expresarse en dinas por cen- 
tímctro cuadrado y el volumrn en centímetros cúhicos. Para el volumen 
en condirioues tipo tenemos I = 22,413 cc. De nuevo, una presión, at- 
niosférica de 1 atm cs la de una columna de mercurio de 76 cm de altura 
1- 1 cm' de sección transversal a OcC. El volumen total de dicha columna 
es i 6  cc. y su masa 76 x 13.595, donde la última cantidad es la densi- 
dad del mercurio a 0%. La  presión en diiias por centímetro cuadrado será 
entonces esta masa ~ni i l t i~l icada por la aceleración de la gravedad, 980.66 cm 
irc-'.  Al colocar estos valorcs de 1 -  y P en la expresión de R: hallamos que 

Y, 10; ergios grados-' mol- ' 

\ l i s  a k n  como 1 julio = 10: ergios, y una caloría = 4.184 julios, ohtene- 
riioi tamhién 

- 8.314 
-. - - - 1.987 cal grado-' inol-' 

. t . IX f  
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Tnsrn 1-1. Valorci de R m diferentes unidades 

Volu- Tempe- 
Presión men ratura n 

.%tmósferas Litros "K mol-S 0.08205 atm-litro 1°K)  -' (niol-gj -' 
Atmósferas cc 'K mol-g 82.05 atm-cc ( 'Kj  - 1  (niol-g) -1 
D i n d c m 2  cc "K mol-g 8.311 x lo- ;  i r K j - 1  ( r n o l - g ) '  
mrn Hg cc "K mol-g 62,360 cr-mm Hg ( ' E :  -' (mol-g) -' 
R en julios 'K mol-g 0.314 julios ( 'K)  -1 (mol-g) -' 
R en calorías 'K mol-g 1.987 cal ( " K )  -' (niol-g) -' 

CALCULOS Q U E  I W O L U C R A N  LA LEY DE LOS GASES IDEALES 

Esta ley puede emplearse para encontrar una cualqiiicra de las varia- 
bles P, V, T o n a partir de un conjunto específico de tres de ellas. En 
vía de ejemplo, snpongamos que necesitamos determinar el volumen ocu- 
pado por 10.0 g de oxígeno a 2 j3C y 650 mm dc Hg de presión. A partir 
de h datos conocemos que 

R = 0.0821 lt-atm grado-' mal-' 

La inserción dc estoi valores en la ecuación (9 '  nos da para rl volumen 

n R T  0.312 x 0.0821 x 298.2 1,. = -- = 
P 0.853 

= 8.94 litros 

De manera análoga, a partir de datos cspccíficos adecuados es posihle 
calcular otras cantidades involucradas cn la rruación ideal de liis :ascs. 

LEY DE DALTON D E  LAS PRESIOKES PARCIALES 

Cuando diferentes gases se introducen en el misino ricipieiitr se interdi- 
funden o mezclan rápidarncnte. La Ir) de Dnlton dc  lni $rcsiones parcia- 
les dice que a temperatura conitantr la prcsión ijercidn por una  mezcla di. 
suws en un volumen definido c i  i p a l  a la suma di. las prcsionei indiri- 
duales que cada Ras ejercería si ocuprüe solo el i'o1umi.n total .  Eri otras 
palabras, 

P ,.,, :,, -. P ,  1 P' ; P ,  I~ (10) 
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donde las prrsioiics iiidividiiales, P,, P,, P,: etc., se dcnomiiian jrcsiones 
pnrcinlci de los gasrs i-cyjectiios. La  presión parcial de cada constitu?ente 
puede mticihirce coino la presión que ejercería si estuviera aislado en el 
niismo !olurnen )- a igual temperatura que en la inezcla. En fiiiici6n de  las 
presiones liaiciales la ley dc Dalton puede rstablecerse de nucxo así: L a  
preiión total d e  u n o  mrzcia  de  g a s a  F S  ijiual a la suma dt, lai  jrrrinnes 
pnrcia!ps n'<~ los componcntcs  indiridunics de  10 m ~ : c l a .  

El sigif icado de la le? de Dalton y el coiicepto de las presioiicr ;nr -  
ciales se entiende con rria:~or claridad con VI  ejemplo sigiiieiite: si toniisi- 
mos tres frascos de iin litro cada uno d r  cllos l!i.nos con 1iidró:erio a 70 
niiri de I Ig  de prcsiiiii, rrioiiáuido d r  rai-horio a 5COmrri y riitró,oeno a 
1,000 mm, todos a igual temperatura y fueran ohligaclos a ocupar un cuarto 
recipiente de un  litro: la presión total dentro de  este frasco srría 

y las p~esioncs de los e s e s  indi\-iduales serían las prrrioiies parciales de 
estos gases en la mezcla. 

Consicler~mos ahora una mezcla gaseosa compuesta de n, moles de un 
gas, 11, moles de otro gas, y n ,  moles de un  tcrcero Imaginemos que  el 
volumen total es 11- y la tcrnperatura T. Si las condiciones de ~~resióri  )- tem- 
peratura no son extremas, las leyes dc los gasesideales srrian i i l idas  para 
cada qas en la m e d a  y obten~inos para las respectivas presiones parciales 

Be acuerdo roii la Iey di: Dalton la p r&h  total se convierte en 

donde n t  - ( 1 1 ,  : I I z :  - ~iíiiiiero total d i .  iiiolt,s dci gas rri I:i i i i i m I ; i .  

A p r I i r  dc Ix ~ u x i Í , ~ ~  ( 1 2 ;  \ < ~ B N , S  ~1uc las I c y s  <Ir Ioq ~ ; I w \  S<! l j m , ~ < I t ~ n  
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aplicar a las iiiczclas igualmente que a los gascs puros y cii forma idtntica. 
Si dividimos las eciiaciones ( 1  l a ?  - (  1 l<- i por la ecnación 112 i se mrurn-  
tra que 

n ,  
P , =  - P  

ni 
U3a)  

Las ecuaciones (13) son muy importantes en los cálculos quíniicos o de 
irigcniería cpimica porque establecen una relación entre la presión parcial 
y la total de un gas en una mezcla. Como las fracciones n i / n r ,  nilnt y 
n,/n, representan los moles de un constituyente particular en la mezcla 
divididos por el número total de moles presentes, estas caiitidades se Ila- 
man fracciones molares y se desipan con los símbolos M,, N-, N,, . . . : etc.: 
respectivamente. La suma de estas fracciones molares para un sistema debe 
ser igual a 1, es decir 

En función de estas definiciones la presión fiarcial de cualquier compo- 
n m t e  en  una  mezcla gaseoya es igual a la fracción molar de  aquél mul -  
tiplicada por la presión total. Esto es cierto sólo cuando la ley de los cases 
ideales se aplica a cada uno de los constituyentes de la mezcla. 

LA LEY DE AMAGAT DE LOS VOLUMENES PARCIALES 

Una ley similar a la de Dalton es la ley de Amagat de los volúmenes 
parciales. 

Dice que en una mezcla ~ualquiera  de gases el uolumen total p w d e  ser 
considerado como la suma de los aolúmenes parciales de los constituyentes 
dc la mezcla, es decir 

donde V es el volumen total mientras V.,, V,, etc., son los parciales. Por 
volurnrn parcial de un constituyente, entendemos aquél que ocuparía si 
estu\-irse presente solo a una temperatura dada y a la presión total de la mez- 
cla. Por un arcumento similar al empleado para las presiones parciales, es 
fácil demostrar que si las leyes de los gases son aplicables de nuevo, entonces 

V, = N,V, V ,  = N,V,  etc. (16) 

donde V I ,  V,, etc., son los volúmenes parciales, N,,  N-,  etc., las fraccciones 
inoiarrs y 1' el voliirnen total a cualquier preiiún y temperatura. Las leyes 



Ley de la difusión de Grahani 25 

de Dalton y de Amagat son equivalentrs y se cuinpleii igualmente bien 
con gases cuya conducta se aproxima a la ideal; es decir, cuando no se hallan 
próximos a las temperaturas de condeiisacióii o sometidos a presiones de- 
masiado ele\adas, > a  qur en ese caso eshihen atracciones intermolecularcs 
corisiderahles que no son cenerales sino cspccíficas de la composición y 
naturaleza de las sustancias En tales condiciones presentan desviaciones 
de las ecuaciones (13) y (16) así como de las ecuacioiies (10) y (15) .  En 
general la ley de los volúmenes parcialt:~ se mantient. algo mejor que la 
de las presiones parciales a presiones elevadas y tcmperatiiras bajas. 

LEY DE LA DIFUSIOK DE GRAHAM 

Gases distintos se difunden por un tubo o un escape de un recipirnte 
que posce una abertura fina con velocidades diferentes que dependen dc las 
densidades o pesos moleculares que poseen. La ley que gobierna tales difu- 
siories fue enunciada por Graham en 1829 por vez primera !. lleva su 
nombre. Esta Icy dice que a temperatura y presión constantes las veloci- 
dades de difusión de diferentes gases varían inversamente con la raíz cua- 
drada de sus densidades o pesos moleculares. 

De manera que si designamos por u, y uz a las velocidades de difusión 
'de los dos gases, y por p, y pi a sus densidades respectivas, obtendremos: 

De nuevo como a la misma presión y temperatura ambos poseen icual 
volumen molar: resiiltarA: 

donde .VI 111, son los pesos moleciildies de los gases 

LA TEOKIA CINETICA I)E LOS GASES 1DEAI.ES 
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Ims postulados fundamentales [le esta teoría son: 
1 .  Se considera qiie los p s c s  cst5.n constituidos por di~niniitas partíru- 

Ins discrr,tas llamadas molécuins de i p a l  masa y tamaño en iin 
mismo gas, pero diferentes para gases distintos. 

?. 1,as r n d i c d a s  rle un recipiente e hnllan en movimiento caótico sin 
cesar. diirante el rr ld rliocan entre sí o com Ias p a r c d ~ s  del rccipiente 
donde sc encuentran. 

3 E1 tioiril~ardir> de las paredes del recipiente origina una firrsión, es 
dccii-. una fiicria por unidad de h a ,  dc las colisiones 
de 13s mo16~~11~1s. 

4. Las cdisioiies de las moléculas son elásticas, cs decir niientras no 
iarie con el tiempo la presión del p s  dc  iin recipiente, a cualquier 
tcmperatnra y presión no se produce pérdida de energía' por f r i c c i h  

3. La temperatura ahsoliita cs una cantidad Iii-i>porcioriai al fponiidio 
de la energía cinítica de todas las molículas dc  un sistema. 

6. A presioncs relativamente bajas la distancia promedio entrc las mo- 
liciilas es grande en comparación con sus diimetros, y de  ahí que 
las fuerzas de atracción, que deyicnden de la  separación molecular, 
se consideran despreciablcs. 

7 .  Finalmente, como las moléculas son pequeñas en comparación con - 
la distancia entre ellas, su volnmcn se considera despreciahle en rr,- 
lación al total. 

A1 desconocer cl tamaño de las moléculas y su intcracción, segíln nos lo 
" a w  muestran los p«stulados 6 y 7, este tratado tcórico sc limita a los , 

ideales. 
Un anilisis rnatem5tico de  este concepto de  gris nos llei,a a conclil- 

siones fundamentales verificahles directamente por la experiencia. Supon- 
gamos rni i-ccipieritc cíibiro lleno con n' moléculas de gas todas iguales !. 
con la niismn masa y sclocidad, rn y u i-esprrtivamerite. E- posible di:scom- 
poner la ~ i l o c i d a d  u en tres comlioncritcs s e g h  los ejes s, 7 ,  z, como enseña 
la figura 1-3. Si d<:\ ig~amos a estos componentes u:: u,, u:. entonces: 

1 i z  = 71: + u; + 11: 0 9) 

Eje z 

L/ 
Eje z 

Fisura 1-3. Drs~o in~o i i c ión  
de la rr loridad rn L r  ilircc- 
ciones ile los rjrr x. i, z. 
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donde ii cs la ~ ' ? i o c i ú a d  ciindráficn nlcdin. Asncicrnos ahora a cada iiiio ik 
estos componentes una sola niolí-cula de masa ni capjz de desplxzarsc 
iridepciiclieirtcr~~vnte en crialqiiirra dc las corrcspoiirlientes dircrcioriiis .Y. 1,' 
:. El efccto final de estos ~iro&~ie~itos indepedjentes se ohtienc por con~hi- 
nación de las velocidades de aciirrdo ron la ecuación (19). 

Suponganios ahora que la molCciila se rlrsplaia en la dirección i hacia 
la derecha con la ~elocidad 71,. Chocari con el plano y: con el niomciito 
mu,, y como la colisión es rlistica rebotar: con una irlocidad -u,- y la 
cantidad de ]no\-iiriiento - inu,.  En  consecuencial la mzriación dc la 
rmitidnd di morirnimtu, ii ( ir  niomrnto; por riiolkula colisiúri en la d -  

. , reccion x es mu, - f -mu, .  = 2 niu,. .kites dc qiii  p u d a  goll~ear de 
nuevo la niisnia parir1 dcbe recorrer el cariiino dv ida y vuelta a la de en- 
frente. Al hacerlo recnrre una distancia 21, donde 1 es la lon?itud de asista 
del ciibo. De aquí di.dii<-inios que el riiiiriero d i  cliocjues con la p r e d  
dcrecha dc la inolkiila que nos oiwpa. en un s e p n d o  seri:  ~ ' 2 1 ,  por lo 

cual CI canbio de momento por segundo y mol6ciila valdi-á: 

u, mu: ( 2  mu,) - = - 
21 1 (20) 

Igual i-ariacióii se produce para esa misma rnolécula t.n el plano 1: de ina- 
nera que el cambio total de la cantidad de movimiento por moiC.cula y 
s e p n d o  en la dirección x, es dos vcces la cantidad señalada en l a  ecua- 
ción ( 2 0 )  o: 

mu; 
Cambio de momento,'se~indo/molécuIa~ en la dirección s = 2 - (21) 

1 

.\nilogas variaciores tienen lugar en las direccioncs y, z, quc expresamos 
1JOr 2 mu;/l y 2 muili. De todo esto deducimos: 

2 mu: 2 muy 2 mu: 
Yariación drl rno i r i en t~ i i i o l t c~~ la ; se~ i i i~dn  = -- 1 f7+- 1 

(:o~no existen n' irioi6cii!as cii el criho, 13 ccllación ( 2 2 )  ni miiitiplicnrse 
liar rre ní~incro nos dará: 

Pi'io la velocidad con que varía la cantidad dc iiioviiiiirtito es 13 fiii:na 
qtrr actiia. J. Como 13 presión r i  la fuerza por iinidad dc i r ra l  tcndremos: 
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dondc P es la prcsión. mientras que A es el área total subre la cual FP 

aplica la fuerza. En nurstro caso A = 6 l', y por lo tanto 

Pero l 3  es el volumen V del cubo, de  maiirra quc 

mn'u' p L. -- 
3 1 .  

Cecún la ecuación (26) el producto P V  para un gas cualouiera debe 
ser igual a la tercera parte del producto de  la niasa dc toda4 ias inollciilas 
( n ~ n ' )  por el cuadrado de la velocidad cuadrática media. Auiiqiie esta 
ecuación sc dcrivó con la suposición de iiiia vasija cúbica, puede demos- 

trarse que un resultado análoco se obtiene eii todos los caso?, es decir inde- 
pendientemente de la fornia del recipiente, y en consecuncia la deducciíin 
anterior es completamente general. 

CONSECUENCIAS DE LA TEORIA CINETICA DE LOS GASES 

La ley de Boyle. Hemos visto que uno de los postulados fiindaineniales 
de la teoría cinética es la proporcionalidad directa entre la energía de las 
~iioléculas, esto cs: rnn'u', y la tcniperntura ahsoluta, csto es 

donde k ,  es un factor de proporcionalidad. Si ahora se multiplica y di\.ide 
la rcuacii>n (261 por 2: tenemos 

!. de aquí, teniendo en ciiriita In ecuación ( 2 7 )  

A teiiiperaiura coiistaiite la eciiacióri ( 2 8 ;  nos da  PT,' = coristantc, es de- 
cir, la l<:) de Boyle. 

Ley dc Charles. Esta ley se curiiple a presión constante. Si se iiiiponc 
mi condición en la eciiacióii 128)  ohtericinos 
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Principio de Avogadro. &te erimició en el año 181 1 el principio de  
que coiiíiiient,s igua1t.s de todos lor qairs, a la rnixnxa $rcsión y temperatzrra, 
i-ojitit i ~ ~ r l  niínir.,o d e  moléculn, .  Este priricipio se dcducc f ic i l rn~nte  
dc la teoría ciiiitica. Cnrno los volúnienes y presiones soii igiialcs: P ,  l., = 
P, para dos gases dif<iientes> y dc aqui Fe sigue, teiiii.ndo rn riimta la 
ecuación (26 ,', que 

DI: iiiielo, como la teniperatura es tairiijih constaritc: la r i i e r ~ í a  ciiiética 
11or rrioléciila drhc ser la riiisrna, 

1 colocar esta Última relación en la precedrnti:. ohtenmms 

ni = n* (30) 
que es el enunciado del principio d e  A~ogadro.  

El riúmero de moléculas por mol de cualquier gas es una constante 
flsica importante conocida como número de Ac,o,eadro, y esti  r~prcsentada 
por el símbolo N. Se  determina por dii-ersos metodos y el rnejor valor 
nctiia.1 de esa cautidad es 6.0229 x iiiolí.culas por mol-gramo. Con este 
dato PS posible calcular ficilniente la masa de una rnoléciila en particular 
de cuakjuier sustancia por simple d ivis ih  del pi:so molecular gramo entre el 
número de  Avo:adro. .4sí, como el peso mdecular del oxígeno es 32.00, 
la masa de una molécula individual dehe 5rr 

Ley de la  difusión de Graham. Tambiki  esta ley se deduce cnieyuida 
desde la tiwría cinítica de los gases. Conio a volurneii y liiesiúii criristaiite 
para dos gnsm diferiiites sc wi-ifica 

Tenemos 

Y 



doridc p2 pi son las dcrisidadri de los dos gases. Las ccuacio~iei (3% Y 
(33; son iguales quc !as ( 1 7 :  y (18, Y su:i piaiitcos de In ley de  Crahani. 

. "  
I odns estas dcduccio~ies puiitiialiiaii un lieclio: que la. rclacióii teórica 

P I -  = n'mu? es t i  dc acutrdo coii 1 ~ i  Ir)- criiliírira dc los gascs idea- 
les P1. =: nRZ'. E n  coiisecueiicia poclr~iicrj cicribii si;? nirigiiria duda quC 

donde M = 1\-7n es el peso iiiolccular dcl gas en cuestión, y n el iiúrncro 
de  m u h  del gas en cl vcilunicn V a la presión P y tciiiperatura T. 

OTRAS COSSECUESCIAS DE LA TEORIA CISETICA 

L a  va l idu  dc uiia teoria yacc iio solo en su aptitud para  explicar los 
hechos cspcriincritalcs cuiiocidos sino tairibitii en sus proposiciones de iiuc- 
vos niodos de abordar un prul~leiria. En este scritido tsta teoría h a  sido 1riu1~ 
iructifera. Heiiios visto que la ecuación (26i, que es iiiia coiisccueiicia 
dirccta. y expresión de dicha teoría, nos da las leyes de la coiiductü ideal de 
los gises. Al riiisnir~ ticnipii, sc deduccri dc ella otras relaciorics suinarrieriit: 
iiiq~r>rtaiitis. alguna de las cuales detalhrciiios n coritiiiuacióii. 

La \elocidad de la5 riioliculas de los gases. D e  acuerdo con la teoría; 
tudas las mol&culas 3 igual tesnperaturil dchcn poseer In riiisina iiier$a 
ciri&tica prurncciio: cito es; 

<le lo cual E C  d c d u c ~ :  q u e  cuarlto r~~:i!or cs M I  I I I J S ~  ~ ~ m l r m  m la ~c luc i -  
dad dc dcsiila~aiiiicii~o. Es dc uri iriteri:~ co~isidcrahli: n\crigii;ir la vi.lo< iclacl 
con q x': ~nuvwr i  las difcreiitei I L I .  Ilc la i 3 tc- 

ricriim r p c  



por medio dc cualqiiicra dc estas eciixio:ies se pucck ~ k t c r n i i r i x  la ve!<>- 
,~.ielad ciiadritica riicdia dci Zas descic cantidades nii:diblcs dircctaniente. 
.i.i I i , ic i r l i~ .  si R sc espreia en e r ~ i u s  por g a d o  y inol, P c ~ i  d i n x  por 
r-i:i,tir.ii:tio cuadrado y la densidad en gramos por ccritíiiietro cúbico, eiiton- 
ics 11 veiidii  cxpreaada cn centímetros por sesuriclu. 

.kI calcular la \elocid;id del iiiciró~eiio a O3 s a b ~ m o s  ( 1 1 1 ~  R =L 8.314 
10' crgios por mol y qradi~, T = 2 i ? . l j ' K ,  y .lI 2.016. Ur ~ l u í  c111e 

!a ecuación (3%) nos da  para 11 

C!orno el hidróseiio es i.1 riiás lisero de los cli.irii.iitos. esta enormi: rcloci- 
c!:id repr,,seiita d límite riiperir~r !>ara las v e l o d a d e s  de! n~oximirnto nlo- 
lh:dnr. Para todas !as deni:is iiiolér.ulas su vclocidad ser i  inciior se$in 1.i 
1cy clr Graliam. :lií para cl dióxido de azufre, coi: M = 6 4  la v lo r idad  
3 O^C se r i  

1.a cnergia cinéticd de traslación. El único tipci r l r  ciicyi:i a ~ I I C  nos 
I i w i i i i i ~  i-ifiiido i.s In ilrl riioviniieiito niolcciilar a l i i  ! a lyo  di. 1,ic dircc- 
cir>iiw dc los ejes coordenados. esto <:S, a la c i i c i ~ í n  : i i rbt ica dl, trnilircióii. 
q ,~<:  ~ > i ~ ~ l d i >  evaliiarse a partir de la cciiacióii 1 3 ~ P  y como de i1i.i ~ i b t i n i m o j  
M R T  = n. \ i~ i"? ,  v la ciir:rgia riii6tira E; e d i  dada por ir,: = 71.1111'2. cri- 

t i m ( . ~ s  para n nioles d r  gas 

y por mol 
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E n  consecuciicia la energía de  traslacióri d r  un gas i d ~ a l  es coinpletariicnte f 
independiente de  la naturaleza o presión dcl gas, y es función de la tciri- 
peratiira únicamente. A 30OCR, por ejcrnplo, todos los gases idealcs coiiten- 
d r i n  por mol 

3 
EL = R (300) - 

= 450 R 
= 895 cal 

o aproximadamente 900 calorías de enercía cinética de  traslación. 

La energía cinética promedio por moléciila se deduce e n i e p i d a  desde 
la ecuación (36b) dividiéndola por el níiniero de A\,ogadro S, 

dondc k =  R/,V se denomina la constante d e  Boltzmann, y valr 1.3805 i 
10-'U crgios por grado. 

Distribución de las relocidades moleculares. Por conveniencia en nues- 
tro tratamiento consideraremos que todas las moléciilas de  nn gas dado a 
una cierta temperatutq se mueven con una velocidad cuadrática media 
constante u. E n  realidad esto no es cicrro, porque como conseciimcia de  
las colisiones hay una redistrihución de  la energía y velocidad. Maxwell y 
Rolt7niann di~irioitsarrin. hasándoie en consideraciones de  probabilidad, que 
la distribiicióri de las velocidades niolr:culares depende de  la  temperatura y 
1:i.so niolecular del gas y ~ s t á  dada por 

E n  esta ecuación dn,  rs el número de moléciilas del conjiinto total TI', 

qne poseen velocidades entrc c p c -1 dc, mientras quc .ti I; T son re s l~~c t i -  
inmeiite, el peso moleciilar y la temperatura del p. Obvianiente i ln ' i i '  
es la fracción de  aquc1l;is cu!;is vi:locidades seíiaiairios arriba. 1.a eiuai.iÚii 
j38! se conoce como la /<.y r!c !a dirfriburión de  Aías;cell-Boltz,nun>l para 
las vcloridailes inoleculaws. Si la eciiacióii ( 3 8 )  sc divide ciitrc dc tirienios 

dondi /, cs la probabilidad de riicontrar niriICcula~ con la xelrxidad r .  



pl!bfrkx O c-Velocidad de las moléculas 1 
Fisura 1-4. Distribución dc  las velocidades rnoleculare~ en un car 

La f i p r a  1-4 nos muestra esquemiticamente las gráficas de la p-c 
para diversas temperaturas quc incremcntan en el orden T,, T?, S,. Desde 
ellas puede verse que la prohabilidd de encontrar una molécula en reposo 
cri Iin instantr, dado es muy prqueiia. M i s  aún, para velocidades ma- 
);>res de cero la probabilidad aumenta con c, alianza un miximo, y decrece 
&: nuevo con mayor o menor rapidez cuando las velocidades son muy 
?!el-adas. Es evidente pues, que tanto las velocidades altas como bajas son 
inay poco probables y que la mayoría de las moléculas de un gas tienen 
xrloridades apzpadas  junto a la iirloridad más probable que corresponde 
nl ~ i c u  de la curva para cada temperatura. Dicha velocidad no cs cons- 
iaiite, iiuo que se ini:r<rncnta hacia valores cada vez m& elevados de c con el 
.iuirimto de la teii1pcra:iira; m decir para temperaturas elevadas es mis 
;iiiibahle qiie sii vi:locidad sea tainbiin más elevada quc baja. 

El análisis matemitico nos cuseña que la velocidad más probable: no es 
i p a l  a la velocidad coadritica media u o a la de promedio de todas las 
niol(.ciilas 1 ' .  Si designamos por e,, e?, e,,. . . c, las \-elocidades individuales 
de n' moléculas de 9 s '  la de promedio u será 

y la riiadritica inedia es 

Liji :ir~iinirritos dc la teoría cin6tica demuestra11 que varias de a t a s  vcloci 
dades se enruentran relacionadas por las ecuaciones 
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y de aquí que al sustituir el valor de u obtenido en la ecuación (35a),  
obtenemos: 

Como para una velocidad particular c, la ener$a cinitica dcl gas por 
m01 es E = M c 2/ 2 ,  podemos reemplazar esta relación en la ecwxibn (381 
y obtener la distribución de las energías cinéticas. El resultado es el si- 
guiente 

donde ahoia dn,./nf es la fracción del número total de moléculas que poseen 
las energías cinéticas entre E y E + dE.  De nuevo, al dividir la ecuación 
(45) por dE  nos da 

donde p' es la probabilidad para la incidencia de las energías ciuí.ticas de 
traslación de masniUd E. Las &ficas de jf y E que se obtienen a partir 
de la ecuación (45a) son muy parecidas a las que nos muestra la figura 4 

La frecuencia de colisiones y el canino libre medio. Es fjcil demos- 
trar que en un gas que contiene n* mol&ulas idénticas por centímetro 
cúbico, el número de Gstas con que choca una sola por segundo es: 

donde L. es la velocidad promedio expresada en centimetros por scgundo y 
m el diámetro molecular en centímetros. De aq~ii  que el número total de 
moléculas que colisionan por cada centímetro cúbico por segundo, 2. será 
n" veces este valor, o 

Z = 1 / 1 l i u o ~ ( n * ) ~  (46) 

Más aún, como cada choque se realiza entre dos molÉculas, el número dc 
ellos por cada centimetro cúbico por segundo N,, será la mitad clc csta 
cantidad, o sea, 

z 1 N ,  = - 7 n" - " (  ) (47) 
2 \ /2  
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Otra cantidad importante en las consideraciones de la teoría cinética 
es la de distancia promedio que recorre una molCcula antes de su coiisión, es 
decir, el camino libre me&, l. Si una molécula tiene una velocidad pro- 
medio u y experimenta @Ac2n't choques, la distancia promedio entre 
ellos, o %u camino Iibre medio, será 

A',, Z y 1 se calculan fácilmente si conocemos los diámetros de las mo- 
ltculas. que generalniente se obtienen a partir de medidas de la viscodad 
de los gases por un procedimiento que se describe al final del capítulo. 

APLICACION DE L.4 LEY DE LOS GASES IDEALES 

La concordancia entre las relaciones empíricas agrupadas en la ex- 
presión PT' = nRT y las deducciones de la  teoría cinética de 10s gases 
presta un crédito considerable a nuestra concepción de la naturaleza de 
los pses  y su comportamiento. Pero aún permanece en pie la pregvnta 
de cuin completamente " con qué seguridad la expresión P V  = nRT re- 
~>rndiice las relariones P-I - -T  reales de los gases. Para verificar este 
punto haganos uso del hecho que a temperatura constante la ley combi- 
n a d ~  de los gases se reduce a P V  = nRT = constante. De aquí deducimos 
que eri tanto T no varíe, el producto P V  para una cantidad de pas dada 
dehe permanecer igual a todas las presiones, y la gráfica de P L . 2  bajo 
aquella condición será una línea recta paralela al eje de las  abscisas. 

1.a figura 1-5 nos muestra una gráfica tal para distintos gases a 0% 
e iuinediatamente se observa que PI' no es constante para la mayor parte 
diil intervalo de presiones quc ce muestra. Las curvas son en general de dos 
tipos. Eri uno incluinios al h idróp io  " helio, y comienza en el valor PT' 
+ $ d o  por la ecuaciiin PL,. - nRT para la temperatura problema y se in- 
cremeiita continiiameiitc cori la presión. Siempre el producto P V  es mayor 
111 quc seiiala la teoría. Además, en el segmdo tipo la gráfica corriiema 
conlo en el caso antrrior en e1 mismo punto, pero primero decrece con 
la 1xrsi0n. I l ~ p  a un valor mínimo característico de cada gas y tempera- 
tura. y I L ~ O  asciende hasta valores aprcciablernente mayores qiic los 
tcbricos. 

Anitios tipos de curva son parte de un rnodclo único de c»rnport;iniicri- 
lo rluc <:xtiil,<:ii :OS gr,sc.s. Para di:rriostrarlo es convmiciite einplcar ur ja  
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cantidad z,  llaniada factor  de compresibilidad, que está definida por 

Para un gas ideal z = 1 para todas las temperaturas y presiones. En el 
caso de los gascs reales el factor de compsesibilidad suele variar con ambas 

Fipra  1-5. Gráfica PV y P para di\crsor gi-scs a ODC 

variables; y su desviación de la unidad es un índice de la separación dcl 
iomportam'iento ideal. 

De los datos experimentales P-1.-T de los gases es factible calcular : 
inediantc l a  rciiación (49; así como su variación m f u n c i h  de la triiipc- 
ratura y presión obsrn.adas. La  figura 1-6 nos muestra una grifica de 
z y P, cn el caso del nitróseno m diversas tcmlirsatiiras. Si la irispeccion;i- 
nios vcrrmos qiie todas las isoteri~ias l~i-incipiari rii : = 1 )- P - O> y el 
cariihio con la presión c l tpndc de la tcinpcratura di. < a &  pn~eha .  Sin 
rinhar$o a 51nC, r peimancre próxima a la uriidad en el i n t r i ~ a l o  aiiiplio 
de presionm de O a 100 atm6sferas. durante el cual aquella variahli. 
cambia dc 1.00 a 1.02. M i s  al15 de las 100 atriiíxfmas z inri-einentrt z:il>i- 
daniente con la presión y adquicrr d o r e s  que exceder; coniidcrühlrineiite 
la. unidad. Esta temprratura para la ci:al un ;:u mal si. coni~xiita en foriiia 
ideal en un intervalo amplio de presiones se dcnmnina t i m p e r a t u r a  o 
pun to  dc Roylc que es también una línea divisoria dc los tipos de isoternias 
exhibidas por el gas. Por encima de tú1 puntc i.1 ras iiiiiestra iiiiicanieritc 
una desviación positiva dr la idealidad: es decir todni los \dor r s  rlc r s r m  

rnaynic, dc la unidad. ~ ) , + ~ j ~  <ir !,, tc~iil,rr;~tiii,i cic I h v ! ~ .  : ~ I C - C ~ C W  ~ w i ~ ~ l ~ ~ ~  
ro c<m 1 %  prrs i i>~irs  ci<,rirri tc~, alcnii;.a i i r i  i iiíniiiix ! : t s c i i , ~ , < I < :  X \illllm\ 

:~r~rwi:ibl~meiiti: ~ i i : i ) . i > l - , . ~  <I , .  l:, ,,,,i<l:,<I. n<.I>i. ol>s<.n:i isv ' I I ~ C  C \ I : L I I ~ O  i i l r ' r l ' ' i -  
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es la ternperatlira mcrior es el niínimo y que este sc presenta a presiones 
que dependen de T. 

1 

Figura 1-6. Factores de coinpreribilidi<i para el nitrógeno 

Las grificas P-V-T de la figura 1-6 son típicas del cornportaniento 
de  todos los :ases cuando tomamos intervalos amplios dc la tcinperatura y 
presión. Las únicas diferencias o b s e r d a s  son las temperaturas de Boyle 
Y las posiciones de  las isotcrmas en las grificas ya que estas son sicrnpre 
función del gas en c~iestió~i. No obstante, se encuentra que por encima del 
referido punto existen desviacioncs positivas de la idealidad únicaiiiente. 
I'or debajo [Ir ta! temperatura en cambio, el incrrmento dc la presión 
oriciria qtic los \.alores de  z clecre~can de  uno Iia\t? un mínimo y aumenta 
Iiii'qo a otros q i ip  sobicpasan la unidad. 

Despuís de  la discusión anterior una mirada rápida de la figura 1-5 
di.hc scr suficiente para mostrarnos quc a 0°C cl hidrógeno y el helio se 
eliciicntran por encima del punto de Boyle, mientras que  el monóuido 
de carhono y PI rnctano cstán aún por debajo dcl snxo. Cabe esperar t:im- 
I i i i r i  qiic a tciripvr;ituras si~firi<ritrrnvritr bajas el iiidri>geno y Iiclio prescn- 

ten ,115 r r l i r l i ! r , i >  ~n la grif ira : y P niierltr~rs i lw' a tciiipcratiiras nlis 
<.iev:~ci;is V I  iiiorii,~icI<> <Ir. r;rrbi,~io )- r.1 ! r i i t : i i i o  i ~ i 1 ~ ~ ' ~ l r : i r i  gr.'dicns ;ináiog;is 
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a las del helio e hidrógeno a O°C, y ese es en realidad el caso real como 
nos lo muestra la figura 1-7. 

La conducta peculiar de cada gas señala que a fin de establecer su 
ecuación de estado mediante una relación P-11'-T es necesario una que con- 
tenga aquellas variables, pero además otros términos que den cuenta de 
las fuerzas especificas que operan en el gas en cuestión. La conducta de los 

Figura 1-7. Factores de compre- 
sibilidad del metano. 

gases a baja presión se aproxima muy estrechamente a la ideal, siendo 
el acuerdo de los valores P V  calculados y obsenados tanto más próximos 
entre sí, cuanto menor es la ~resión a que están sometidos. Entonces pier- 
den sus características particulares y comienzan a obedecer la expresión 
general y simple deducida de la teoría cinética: PV = nRT que se con- 
sidera una ley límite, es decir, aquella que obedecen los gases rigurosamente, 
sólo cuando se hallan tan diluidos que el volumen de sus moléculas es 
despreciable en relación al total que ocupa: y las fuerzas atractivas son tan 
débiles que no ejercen influencia en la presión del gas. Se establece por 
tanto la conclusión, de que un gas es tanto mis  ideal cuanto menor es la 
presión a que se encuentra sometido, y se hace ideal totalmente cuando 
la presión tiende a cero. Esta conclusión está confirmada por el hecho de 
que conforme P tiende a cero, los factores de compresibilidad a clialquier 
temperatura tienden a la unidad. 

La magnitud de la concordancia expuesta para presiones elevadas de- 
pende de la naturaleza del gas y su temperatura. Para los gases perma- 
nentes a la temperatura ordinaria, es decir: aquellos que se eiiciientran 
por cncirna de su temperatura critica romo el Iiidrógrrio, nitrógeno, oxí- 

1.u ternper;iturn critica es In máxima tcinpcritiirn a In riial r;uide k m r  
un grr. 
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geno y helio, la concordancia es de un 5 por ciento aproximadamente para 
presiones hasta 50 atniósferas; en cambio, con los gases fácilmente conden- 
sables, como el dióxido de carbono, dióxido de azufre y cloruro de metilo, 
aparecen discrepancias de 2 ó 3 por ciento para la presión de una atmósíera. 
El uso de la ley ideal para tales gases confiere a los resultados una validez 
limitada cuando se desean resultados precisos, por ese motivo es aconsejable 
siempre tener en cuenta la naturaleza del gas en cuestión y cuán distante 
se encuentra por encima de la temperatura crítica. Cuanto mayor sea esa 
separación mayor rs la amplitud de presiones en las que los cálculos se 
efectúan con cierta se,~ridad. 

USO DE LOS FACTORES DE COMPRESIBILIDAD 

Cuando se conocen, se emplean sin dificultad en los cálculos exactos 
de los gases. Por ejemplo, supongamos que se desea conocer el volumen 
de 10 moles de metano a una presión de 100 atmósferas y O0C. Bajo esas 
condiciones r = 0.783, y de aquí, según la ecuación (49), resulta: 

= 1.734 litros 

El volumen observado experimentalmente es de 1.756 litros. Supongamos 
de nuevo, que c i~ r t a  cantidad de metano ocupa un volumen de 0.138 litros 
hajo una presión de 300 atm y 200°C, y deseamos conocer su volumcn a 
600 atrn y O0C. 1.4s valores de z en las condiciones iniciales y finales del 
prohlema son: z2 .= 1.067 y z, = 1.367; además se tienen las relaciones 
sisuientes: P, TV, = z,nRT, y P, V ,  = z InRT2  a temperaturas bajas y altas 
respectivamente, por lo tauto: 

en donde por sustitución de valorrs obteiirmos 

. . 
= 0.051 lt. 
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ECUACION DE ESTADO DE VAN DER \\'AALS 

Debido a la desviación de los gases reales de la l q  ideal, se han hecho 
muchos intentos de establecer ecuacioiies de estado que reproduzcari la 
relaciones P - V - T  de una manera nAs satisfactoria. De ellas, es la dc van 
der TVaals una de las primeras y rnrjor conocida. Esta ecuación difiere de 
la ley de los gases.ideales, en que da cuenta tanto del volumen ocupado 
por las propias molEculas, como de las fuerzas atractivas existentes entre las 

wmos mismas. Para efectuar la corrección debida a estos factores, supon, 
qiie b rs e1 volumen efectivo de las moléculas en un mal de gas y V el 
total correspondiente a n moles, En este volumen total, el qiie ocupan 
las moléculas mismas será nb y el disponible para la compresión es 
(V  - n b ) .  Como este último es "el espacio libre" debemos reeinplanrio 
en la ecuación de los gases ideales. Podemos anticipar que b es caracte- 
rístico y diferente de unos gases a otros. 

El segundo factor a considerar, es el de las fuerzas atractivas que actúan 
entre las moléculas. Consideremos la pared de un recipiente sometida al 
bombardeo de las moléculas de gas. Si no existiera interacción eri ellas, 
chocarían con las paredes con toda la fuerza debida a su movimiriito li- 
bre, pero en nuestro caso, ese movimiento se ve frenado y su presión redu- 
cida por P'. La presión obseivada, P, resultará así menor a la ideal P, ;  

Como en la expresión P L V  = nRT, Pi es la presión ideal, podemos sccin- 
plazarla por el valor obtenido en la relación anterior, con lo cual resulta 

( P  + P) (V - n b )  = nRT (51) 

Van dcr TVaals estableció que la magriitud del factor dc correccibn 
P para n moles de gas presente en el ~olunieri 11- está dada por 

donde a es una constante peculiar de cada gas e indcpendiente de la pre- 
sirin y temperatura, y coiistituye una medida de las fueras intcriiiolecu- 
lares. Si reeniplazamos esta expresión de P' eu la ecuación ( j l \  obteiiemm: 

(P +$) (V - nb) = nRT 

que es la célchre ecuación de cstado de van der M'a:ils ~,Irli~riicla 1'0'. & i r  

m 1873 y qur. lleva su nolnhrc. 
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E n  las aplicaciones debemos elegir con cuidado las unidades apropiadas 
di: n )- 6. C:oiuo n2a'T.2 represenia una presión, las iinidadrs dc  a serán 
presión ( v o l a m e ~ i l ~ /  [mal)': es decir, atn-litro! rnol-'. En cualquier caso, 
las unidades dc P )- 1- y las de la constante dehen 5i.r i~uales .  y esto es 
lhlido tambitn para R 

El uso dc la ecuacióri se ilustra con un ejemplo. Suponpmos que se 
desea calcular rncdiantc la cciiación d i  van der TVaals la presión a que 
se encuentran dos moles de amoníaco que ocupan un volumcn de cinco 
litros a 2i°C. Para el anioniaco n = 4.17 atin-litro2 rnol-', n i i e~ t r a s  que 
b = 0.0371 litros por  nol l. De  aquí: 

La  presión correspondiente calculada por la ley de los p i e s  ideales es 
9.86 atm. 

La tahla 1-2 enumera las constantes dc van d r r  JVaals para una serie 
he  gases. .4quellos que como el disiilfiiro de carbono. amoníaco: dióxido de 
:rn,fs~~. cloro1ornio~ etc.. se coridmsari ficilinentc. time11 valores de a rela- 
tivamente altos, indicando qne sus atracciones intennoleculares son fuertes; 
miiintras qiiii para los gases permanentes coino c1 a r ~ ó n .  rnonóxido de 
cai-hono, helio, e hidróscno. los valores de n son considerahleniente menores, 
cirino consecuencia de  que sus interacciones son débilcs. 

Conio puede verse en la tabla 1-3: la ecuación dc van dcr \i'aals es 
vilida m un intervalo de presiones más amplio que la ley de  los gases idea- 
Ics y cs rriás esacta. Sin embarco. en condiciones extielriasl tales como en las 
t e m p ~ r a t ~ ~ r a s  próximas a la crítica y presiones iuuy elevadas, siis predic- 
ciori~s distan mucho de los d o r e s  espcriiiiiritales ohserv,idos. Krsiilta rnuy 
dudoso si cs justificable considcrar n y b coiistantey. En efecto, si si: d rsm 
qiie catisfai.m l i ~  datos rxperirnent:~li~s fi<:lrrieiiie_ es necesario elegir di- 
fiirentes ralores de n y h para distintos intervalos de la tr~nipcraturn )- 
presión. 

OTRAS ECUACIONES DE ESTADO 

S r  liari propiiesto i t ~ i  ci-ari i i ~ i n c r o  dc ccii;ii.i<>iies q ~ w  r c p w s ~ ~ t : m  la' 
ri~l;icir>iii.s P-1.-T di. 10s rascs.  Ciias baracl;iq t ~ i  jxiitc en ciniriilcrnciories 
t i .  S c t i  S t t  I .  2 1 1 0 ~ ~  ~ s t u d i x ~ r ~ ~ » s  

: , l ~ , , , , ; , ,  <l,.  1x5 ,,,;',S ir,,p<>r;int?s. 
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TABLA 1-2. Constantes de van der Waalr para varios gascs 
( a  en atm-litro2 mol-?; b en litros mol-1) 

Fórmula 
- 

.\rnonizco 

.4&n 
Di6xida de carhono 
DirulIuru Lir: carbono 
l~onóx ido  de carbono 
Tetracloruro de carbono 
Clom 
<:lorofomo 
Etano 
Eteno 
Helio 
Hidrógeno 
Bromuro de hidrógeno 
Metano 
Seón 
Oxido nítrico 
Nitrógeno 
Oxígeno 
Dióxido de azufre 
Agua 

NH, 
Ar 
co, 
CS, 
co 
CCI, 
CI1 
CHCI, 
C>H, 
C:H, 
He 
H? 
HBr 
CH,  
Ke 
NO 
N? 
o: 
SO, 
&O 

TABLA 1-3. Comparación de la ley d~ los %ases idenles y la ecuación 
de van der lia.lls. a 100DC 

Hidrógeno Dióxido de r a r h n o  

P P Calc. P Calc. 
P obser- Idea1 CC dr l,i Ec, 5 P 5 dc la Ec. *o 

vada Calcu- Desvia. van der Dfsvia- Caic. Desvia- van der Dcivia- 
(a tm) lada ción Waals ción Ideal ción Waalr ción 

50 '18.7 -2.6 50.2 + O 4  37.0 --11.0 49.5 -1.0 
i 5  72.3 -3.6 7j.7 t 0 . 9  92.3 C17.3 73.3 -2.3 

100 95.0 -5.0 100.8 + O 8  133.5 +33.5 95.8 -4.2 

Ecuación de estado dc Karner l ingh Onncs. Es ta  cciiación expresa  al  

pro:liicto P I -  como u n a  srrie d e  potencias de l a  prciión, a cualqiiicr tern- 

peratiira d a d a ,  esto es :  

pv, - A + B P L  c p -  + » p .  + . . . (03) 

<liirirk: P r.s l a  prciióii gcnri-aliricntc t w  atrrióferas. V ,  cl \oli irnirl  m d n r  
en l i t r os  o crritírnvtros cíihicos. 1.m r o ~ f i ~ i ~ n t c ~  A ,  l3, (:. v t c ,  i m  r o l ~ ~ < . i d ~ l s  
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como el primero, seqiindo, etc.: coeficiente uirial. A presiones muy bajas 
sólo el prinier coeficiente es significati\.o, y es i-mal a RT, pero a tempe- 
raturas mayores los restantes son tambitn importantes y deben tomarse en 
min ta .  En ccneral, el orden c k  importancia dc los coefirieiites )- cl de la 
i:ciiación coincideu Los roi.ficientes son constantes para una teiiiperatiira 
pero son función dc  la misma. El p~ i rn r ro  de ellos, A, es sirniprc positivo: 
el srgundo, es necativo a temperaturas bajas. pasa por i1 valor cero y se: 
hace positivo y creriente cuando la temperatura aumrnta. Cluando Csta hace 
qiic B = 0, tencrnns la tc.niperntura dr. Boylu, porque entonces la le) rir 
Hoyle es r-ilida en un intc~n-al» bastante amplio. 

Si utilizamos un número suficiente de términos, esta ecuación satisface 
los valores experimcntales con gran precisiiin. Los coeficientes viriales de 
diferentes Sases se presentan en la tabla 1-4. Con ellos es posible calcular 
PZ' hasta las ]:O00 atmósferas. 

La ecuación de Berthelot. L a  expresión de erta ecuación para pre- 
siones elevadas es dificil de manipular. A presiones bajas se reduce a :  

donde P, TI', R, T y n tienen el mismo significado que cn la ley de  los gases 

TABLA 1 4 .  Coeficientes viriales d: algunos gases 
(P en atm, V ,  eh 1itrosmolk1) 

- - 

I'C A B x 10' C x 10' D x 10' E x 10' 

- 50 1R.312 -2.8790 14.980 - 14.470 4.657 
O 22.414 -1.0212 8.626 -6.910 1.704 

100 30.619 0.6662 4.411 - 3.534 0.9687 
200 

-. 
38.874 1.4763 2.775 -2.379 0.7600 

Monóxido dc carbono 
--- 
-20 18.31? - 3.6878 17.900 -1i.911 6.225 

O 22.414 -1.4825 9.823 7 . 7 2 1  1.947 
100 30.619 0.4036 4.874 - 3.618 0.9735 
200 38.824 1.3163 3.022 - 2.449 0.7266 

Hidróqeno 
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perfectos, y P, y i', son la prcsión y la tenlperatura  crítica^.^ Esta ecuación 
cs muy exacta cuando las presiones son próximas o menores de una atmós- 
fera y es muy útil en cl c:ilcillo dc los pesos moleculares a partir de  las 
densidades. Su uso se ilustrará con tal fin. 

TABLA 1-3. C o n ~ t m l e s  d c  Beattic-Bridgemm para slgiirios cases.* 
(Prcsión. P, en ztmósf~r3s;  Y en litros mol-1) 

Gas A ,, o Bo b c 
-- 

Hc @.0?16 0 0 j 9 8 t  0 01.100 0 0 0 0 4  x lo1 
Nr 0.2125 0.2196 0.0?060 [N 0.101 X 10" 
Ar 1.2907 0.02328 O 03931 0 5.99 x lo i  
Hd 0.1975 -0.00506 002096 -0.043219 0.050 X 10' 

N, 1.3415 002617 0.05046 -000691 4.20 X 10" 
0, 1.4911 0.02362 0.04624 0.00420fJ 4.80 X 104  
.Aire 1.3012 0.01931 UOt6 i l  -0.01101 1.34 X 10" 

CO, 5.0065 0 0 i 1 3 2  0.10476 0 0 i 2 3 5  66.00 X 10" 
C:H, 22769 0 01855 0 .05 j8 i  -0.01.58i 12.81 X 10' 

fC,H,)oO 31.218 012426 0.43416 0,11934 33.33 X L O r  

1. A?. Chem. Soc., 50, 3156 (19281. Véase tainbii.n Maron y Turiibull. 
Inil. Eng ~ h e m . ,  33, 408 (1941). 

La ecuación de  estado de Beattie-Bridgernan. Esta ecuación di. estado 
que posee cinco coriytaritrs pueclc establccerse de dos maneras, una explícita 
en la presiónl la otra en voliimrn molar V,, 

R T B r 6  p = - + - + - + -  v, v; vn, v:, (55)  

Rl' 0 6 P  vm=-+ m +  (i;):? +(~m (56) 

donde 

E n  estas relacicines T es clc nueve la telupcratura absoluta, y R In coirs- 
tante de  los casrs: micntras que A,,, B,,, a' h y c, son constantes cdracte- 
rísticas dc  rada g:is DD~ las dos ioi-mas de lxr  c c u a r i ~ ~ i e s  (55i y (56 1 la 
pririier.a es la ni& segural Iiorqiie la scgunda sc drdiijo dc ~ l l : i  coii rici-las 
:rproxirriaciuncs. 
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Esta eciiación v i  aplicable en i ~ i i  amplio intervalo de tcinyeratui-a y 
presión y nos da  U I M  ~sact i t r id  eucelriitc. Los rolíirnerii.~ y prtsiuni:~ calcii- 
ladas mediante i,lla riincuerdan con la csperiencia con una aIirr>sirnacii>ii 
no rricnor de 99.75 para piesionrs de unas cien atmósferas y temperatiiras 
tan hnjas como - 150°C. Tamhién se aplica con mmor seguridad a pre- 
qioiies considcrahleniente niis  c l e v a d x  En la tabla 1-5 i c  sr,iialaii las cons- 
tantes de Beattie-Rridgcmari de  algiiiior : a w  

PESOS MOLECULARES DE LOS GASES 

Estos valores son esr.nciales para todo tipo de cálculos. Debe tenerse hien 
claro que. el análisis químico sólo rcsiilta insiifieiente para dc.terriiinar el 
;>eso iiiolecular de uiia iiiitancia: ya que seiiala simplemente a los elrmen- 
tos que forman parte de  la composici51i de una  molécula así como sii 
proporción. pero no nos dice ciiar,tos itoinos de  cada siistaricia la cons- 
tituyen. 

El anilisis qiiiniico del etano mueitra qiir rstli constituido por C e I 
eii la proporción de  uno a tres respectiramcnte. Con rstc dato solo. po- 
di-Í:mir>s sentirnos tentados a cscrihir sil fimniila así: CH,. Pero las medi- 
<-ir~ries de la densidad enseiian cliie ~ i i  fói-iiiula no es tal, sino un  míiltiplo 
ili. la niisina, bien sea fCH, I 6 C2H, , :  cs decir está constituida de dos 
itomos de C y seis de H. En resumen VI ;inAlisis proporciona íinicamcnte 
la irimlmsición y la fórmula empírica. iiiieiitrai que las inrdicioncs físico- 
químicas nos permiten rstahlccer el peso nioleciilar d indonm el factor por 
(il ~ . i ; ~ i l  dehenios multiplicar la fórmula empírica a fin de obtener el peio 
iiiol~ci!lar de la sii5tancia. 

Hasta el año de 1961 todos los pesos niolcciilai-es estaban has.idos en la 
~ ~ l ( ~ i ' i i > n  al-hitrari:~ del o u i p i o  conio tipo. riiyo peso atóniico Fe fijaba 
cn 15.0ii80, pero m la fvcha nicncii>nada, ;a lriiii5n Internaciond de  Quí- 
111ic:i Piii-n y pl i r : id ; i  adopth i i r i  niievo sistmia di: pesos atjimicos myn  tipo 
:le i~oiiip;imciún rs el ijótopo m i s  ahiindaiiti: dcl carliono, i.1 (2": :al que se 
.~rir~iO el peso 120niiii. Con ello el peso ;it(>riliir> y mnliciilnr dcl oxii.iiio 
i 1 l o  I r  l . ?  l . .  Ci>ii<irieiirio el peso n~oliciilar ilpl 
oxi:t~!io podi.iri,ii c.~lciil:ii los de los IWS~:IIIICF qairs por métodoi fisic~j-quí- 
~ii irn% \:i;ií.iidoiio> d i  l:i liil>ót<~iis di. .\ioc;iili-<>: quc como iahenim. sriiala 
t],.'. i t > ' ! w  los q . i i i r~  !>ajo icii:ilc, ion<lirlori<,c <Ir t?m,,zratiira y l~r?siiin. si 
~ > < I I ~ I ~ I I  i in vi>Iiiiiic~i iciiil. ~x>si.cti i.1 riii5ino r:i~nii.i-o de ~nolb<.iilas. Por tanto. 
.' t i i x  ~ ~ : o i m n r n ~ i ~ s  I 11c01'11ar 1 1  n ~ ! i ~ m i . i i  di. i i i i  : i~nl  de oxígrno hajo ciertas 
<r>ilriirii>iir~i eip?<iiic:ii. ~i.r:i t:iiiilii,::i c! <lc ciinlqiiier :as l n j o  iciiales con- 
iiiciriuvc: y el jiccn de  rse \oliiiiicii nos propoi-ciori;i~i:r i.1 p . \o molccular 
iIi .1 v:is clircctaiiii~iiir. ( ' m i i r >   mi. l., liil,<iti.~is dc A\r,gadiu 10s dr>s vo!úrrierics 
tld,,rim rc,,,tc,>,~, i~.,,Jl ,,lÍ,,,,.,<, d? ,n<dí.nl l~s,  1 0 5  p r s o s  7lnnlr<.l,la,.?s 1,;in d r  
I i . i I l . i i \ t  i ' i i  1 . 3  r i i i i i i i . r  I > l r i l N ; l ~ i < ; l i  1111 , .  I:l< 1l):ii:)S ' I ~ l i l : l l < ' \  ( I l ~  l,li lil<>l;<ill:i~ 
~ m * / i \  i , l h ~ l , - ~ .  
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E n  físico-química la unidad d e  masa enipleada usualmente es el gramo, 
sicndo un iiiol graino el peso dc una sustancia en gramos correspondieritc 
al ~ C S O  molei.ular cjue. por ejemplo, en el caso del oxígcno vale 31.9988 g. 
M i s  aún. por rncdicióri directa se ha  encontrado qnr la densidad de este 
xas corregida a la idcalidad y en condiciones tipo. mto es; 1 atmósfera de 
presión y 27315°K vale 1.4276 g por litro. De la definición de densidad, 
se sixui: que rl voliinicii molar del osigeiio en las condiciones ~specíficas 
c l e h ~  V I .  

-- 31'9988 - 22.413 litros 
1:J?T6 

que también es el volumen molar de  cualquier gas ideal en condiciones 
tipo, y por lo tanto, el problema de  la determinación del peso molecnlar 
exacto de  cualquier gas se reduce en si al de  la  determinación del peso de 
22.413 It del gas a 1 atmósfera de  presión y 273.15"K, después de realbar 
la corrección a su comportamiento ideal. 

No es conveniente, ni necesario, medir bajo las condiciones anteriores. 
Por el contrario: puede hacerse en las que sea preciso y calcular el peso 
molecular desde ellas. El procedimiento seguido para  lograr!^ con exacti- 
tud se describe en el capítulo siguiente: pero ahora nuestro interés reside 
en la determinación de los pesos moleculares aproximados que junto con el 
análisis qiiiinico, son gcnei-alinrnte suficientes para poder establrccr i:l peso 
molecular de la surtan&. Para este propósito cmpleainos la Ir? de los p s ~ s  
ideales. S i  designamos por W' al peso del gas bajo tal coiidición, eiitoricrs 
n = W / M  y 

Así pues, para obtener el peso molecular de un gas necesitamos la teni- 
peratura y prcsión a la cual mi peso de  pis IV ocupa el volumen V; reem- 
plamr despuís estas cantidades cn la eciiación (58) y despejar .\f. La 
ecuación 58 se expresa si se dcsea, en finii.ión de  la densidad del :as p. 

Como p = il'/V resnlta 

y el pcso rriolecular se obtiene di: la densidad del gas a una temperatura 
presión dadas. L a  mayoría dc los niitodos de determinación de  los p C 5 O i  

molccularcs estiri basarlos en cstas ccrin~:ioiies. 
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AIETODO DE REGNALTLT PARA LA 
DETERRIINACIOS DE LOS PESOS MOLECULARES 

Este método se usa para determinar los pesos moleculares de las sris- 
tancias gaseosas a la tcmiicratura ambiente; y se realiza así: Uii matraz 
de vidrio de  unos 300 a 500 c.c. de  capacidad, provisto de llave. se eva- 
cúa y pesa, llenándolo a continuación con el gas cuyo peso molecular sc 
husca a una teiriperatura y presión, procediendo a pesarlo de nuevo. 1.3 dife- 
rencia de  pesos representa el del gas W en el matraz cuyo volumen se 
determina llenindolo y pcsindolo con agua o mercurio, cuyas densidades 
se conocen. Con los datos así obtenidos, se deduce el peso molccular bus- 
cado mediante la ecuación (58). 

E n  un trabajo preciso se usa un bulbo m i s  grande para llenarlo y otro 
de contrapeso, 1 se corrigen las mrdicioner reduciéndolas al vacío. 

METODO DE DUMAS PARA LA 
DETERMINACION DE LAS DENSIDADES DE VAPOR 

Es el método usnal dc  determinación del peso molecular en fase de 
vapor de  los líquidos muy volitiles. Sc toma un bulbo d c  forma de retorta 
provisto de  una pequeña abertura conectada a un tubo capilar y se pesa 
prirnero lleno de aire. Se coloca inicialmente dentro del biilbo bien frío: 
iinos centíirietros cúbicos del liquido y dcrpiiés se sumerge en un baíio 
cuya temperatura es superior al punto de ebullición de  ese liqiiido. Sc 
hicrvc basta que los vapores formados cspulsan el aire del matraz y la vapo- 
rización es completa; entonces se srlla el bulbo, se enfría a I:r temperatura 
aiiibierite y se pesa. El voliimen si: ditcrmina por el método de Kegriault. La 
~xrs ión del vapor durantc rl sellado cs la atmosférica y la tcmpcratura la del 
baño. El peso del vapor, despiiés de  las dchidas correcciones se deduce 
mrdiaiitc la ecuación 

El valor d r  II',,,,, se r~litirme multiplicaiidr> el voliimr.n del frasco por la 
<Ieiisidad d d  aire, ) si conorenios P,  l., i' y II',,;.,,. cl pcso mol~r i i la r  del 
liquido en la fase de v'ipor sf, ralciiln como aritrs. 

Sirvi. IIdm iqiini f i n  qiic el d i .  I h r i a s l  pero CS lrlll~h(> m i s  sirr:plc y Slixi- 
l> l i . .  1.a Sii.iir.t 1 8 Iiiiicrtin i ~ i i  csiluciiia <ir1 aparato. ']u'. ror l9 t ; r  di. un tiitx 
it~tcrior 11, c l c  trrws 50 r n ~  dc. l<>n; . i t t~ l  r ~ x l c x l ~ ~  [Ir ur la  ~ ~ t r u i w  .A, lx~rciaL 
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iiiente llena con un líquido ciiyo p~isitn de chullición es por lo menos 30 
grados niayor quc el dc la siistancia en istiirlio. La fiinción de la camisa 
externa es mantener 13 t~~npera tul .a  d ~ l  tubo interior constante por ebu- 
llición del líquido en ,1. Adernis dentro de este iiltimo tubo: existe otro C, 

! 
Figura 1-8. Aparato de Yiclor 
4leycr. 
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\apores forniados a la tcrnpcratui-a del tubo interior. En cuanto enfría 
;I ln teinpcratura arntjierite se iiiide el \-oliiiricn otra vez. Si los niveles en 
G y L son ipalcs, la prrsii:n dpl aire es la atiiioif&rica exterior a la bu- 
seta. ? la tciripcratiira nos la proporciona el terrniimctro H. 

Detenninado cl liew 117 de líqiiido p sii \-olurnen corno vapor a la 
trriiperritiira ainhicnte T y presión P, la densidad d ~ l  vapor y su peso mo- 
j t ~ t t l a ~  sc ~.alculan ficihncute. 

J)ETERMIKACION EXACTA DE LOS PESOS MOLECULARES 

Los pesos molcculares calciilados mediante la ley de los gases ideales 
son aproximados incluso ciiando los datos son precisos, y la razón es que 
- i h  a la presión atmmfériia dicha ley no representa con exactitud la con- 
diirta de los valmr?s. Por ese nioti\,o: si deseamos un valor exacto de1 peso 
:iiolecular: dehe efectuarse un tratamiento especial de la ley de los gases 
idenlcs o mar nna ecuación de los cascs más precisa. 

Ciiando se conocen las constant~s a y 6, el uso de la ecuación de van 
rG.r \\'aals nos da r i  una concordancia niayor entre los valores calculados 
,. los ohseri~ados. Para nuestro propósito sin ernhargo la ecuación de Ber- 
:I!i.lrit es la mis conicniente pero sólo pucde usarse cuando la temperatura 
v ~rcsiióii crítica de la sustancia e s t h  disponibles. Como n = W / M ,  
!.i iriiación ( A  nos da para .U. 

\ l i s  ~ Ú i i .  como W / T 7  = p, la ecuación 61 se escribir& así: 

de I:i cual sc ditii:iie la densidad cuando se conoce M, o viceversa. 

I,a in:ixirna exactitud lograble con la ecuación de Bertheiot se mostrará 
i ' í ~ i i  los datris del cloriiro de metilo siguientes. T ,  = 416.2'K, Pc = 65.8 
:rtni_ niientr;is que la densidad en las condicioiics tipo es 2.3076 g por litro. 
1 )? nqiii quc por la cruación 162) 

= 50.62 g mol - 1  

). la ohtciiicln teói-irninente es: 50.19. Con los niismos datos, mediante la 
1i.y dc los p i r s  iclcalci <ihteiirrnos: 51.71. 

L'n initrirlo drt ohtcniión de los prios iriolrciilarcs rxactos es VI dc 1 ; s  
i l i ~ i i ~ i d n r l r i  i ir , i i /<c l i c ~  iiiCtodn <iiir rla rxwlrritr.~ risiiltados, estA basado 
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en el hecho de que cuando la presión tiende a ccro la Ic, de los gasrs es 
exacta en rualquier caso. Las densidades dr un qas o vapor sr: drtmninan 
a una teuiperatura dada y a la presión atmosférica otras menores. La 
relación se grafica contra la presión P. Si el vapor n qas son idealis. esta 
relación debería ser la misma a todas las presiones 

P P = - R T  
M 

Y 
P M - = -  
P RT 

= constante (63) 

Sin embargo, como esta conclusión no es válida para los gases i-cales, la 
relación p / P  se modifica con la disminución de la presióii. ?ifortuiiacia- 
mente la gráfica es casi lineal en la práctica y puede extrapolarse a cero 
sin dificultad y entonces tenemos la relación (>'P límite correspondiente a 
la ley de los gases ideales. 

Este método se ilustra con los datos del bromuro de hidró:eno dadoi 
en la tabla 1-6, mientras que la figura 1-9 nos muestra la grifica dc p,'P y P. 

TABLA 1-6. Las denridades del HBr a diferentes presiones (0°C)  

El valor extrapolado de p / P  es 3.6108 g por litro por atmósfera a 0°C. De 
aquí que el peso niolecular del broiiiuro de liidróseno es 

M = 3.6108 X 0.082054 x 273.15 = 80.93 mol-' 

El valor calculado a partir del peso atómico es 80.92. 

RESULTADOS DE LAS MEDICIONES 
DE LAS DENSIDADES DE VAPOR 
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6707 

Figura 1-9. Grdfir:i de p / P  contra P para el HBr a OCC. 

en un  intervalo de temperatura establecido. es la qui: se podría esperar de sri 
fórmula simple. .4sí acontece con el amoníaco, diósido de  carbono, monóxi- 
do  de carbono, Iiidrógeno, cloruro de metilo, fluoruro de metilo, éter etílico: 
teti-acloruro de carbono, cloroformo: disulfuro de carbono y acetona. Sin 
riiibargo: hau otras sustancias que exhiben iina conducta anómala. Estar 
;:iiedeii dividirse en dos grupos: ( a )  el constituido por aquellas sustancias 
con densidad de vapor más elevada de la que era de  esperar de sus f ó m u -  
lar siiiiples, y (bj los de una  densidad menor. Todas estas anormalidades 
ion mayores de las quc podría obtenerse por la incertidumbre experimental 
ii 1101 la desviación de la idealidad. 

1,as sustancias que presentan densidades ariormalmcnte elevadas, se con- 
íidera que presentan asociación en la fasc d< vapor: es decir, son mol~culas 
ioinpucstas de rnás de iina unidad ertriictural simple. Concuerda con este 
11unto de  vista el Iiecho de  que el peso molecular calculado es un  número 
eiitwo i~ i í i l t i~ lo  de la fónnula siniple. Así sc observa que el cloriiro de alu- 
ii:iriio ? t i  rsiado de vapor es (AlCI, ,)? 6 Al,CI,,. el cloruro férrico es Fe,CI,,, 
i.1 rloriiro de txrilio es Bv2<:l,: l; el de ;dio: Ga,CI,. El amf re  cs otra 
custar1i.i~. qiir rriiicstia difcrentrs estados de asociaciiin en su fasc gaseosa 
a difereiit?s tcmpcratuias. I.ar sustancias que cxliiben dcrisidadcs de  vapor 
anoriiidinciitr bajas, se dis<iciari por efecto del calor i:n niolí.culas mis  
si i~iplrs~ 11) que coiidiice a iin iiúrnero de liartículas niayor y en consecuencia 
a iiria dciisiilacl nieniir j ~ i r r i  una presión dada. ;\si el vapor del cloriiro de 
ainoiiio coiitirric S I I ;  y IIC1 como i-ecultado de  la reacción: 
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anormalidad si su temperatura es suficientemente elevada. Así por ejemplo 
el C 0 2  se disocia arriba de los 2000°C en CO y O, lo mismo sucede 
con el cloruro de aluminio a W°C,  que es AI,Cl,, pero a 50O0C forma una 
mezcla de Al,CI, y AlCl,, mientras que a llOO°C no existe otra cosa que 
AlG,. Si aún se calienta más, este último compuesto se disocia en Al y C1. 
De aquí que cuando nosotros hablamos del peso molecular de una sustan- 
cia en fase gaseosa es muy importante tener en mente la temperatura a 
que nos referimos. 

LA CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS GASES 

Se define así a la cantidad de calor necesaria para elevar la tempe- 
ratura de la unidad de masa de una sustancia 1 @do. Así el calor espe- 
cifico es el número de calorías requerido para elevar 1 grado centígrado 
la temperatura de 1 gramo de sustancia. Los cálculos químicos se hacen 
más frecuentemente en base al número de moles, y por esa razón, es más 
conveniente tratar con la cajacidad calorífica molar que es la cantidad 
de calor preciso para aumentar la temperatura de un m01 de sustancia 1 
grado. Forzosamente resulta igual al calor especifico gramo multiplicado por 
el peso molecular de la sustancia en cuestión. 

Hay dos tipos de capacidad calorífica, esto es, según se calienta la 
sustancia a presión constante o a volumen constante. En este último caso 
toda la energía proporcionada va a incrementar la interna de la sustancia 
y a esa capacidad la designamos por C,. Por otra parte, al calentar una 
sustancia a presión constante, la energía suministrada no sólo incremen- 
ta la interna sino que hace posible la expansión de la sustancia venciendo 
la acción que ejerce la presión atmosférica, por eso esta capacidad que 
designamos por C,, debe ser mayor que la anterior. En líquidos y sólidos, 
donde la variación de volumen por calentamiento es pequeño, la diferen- 
cia entre C, y C, es ordinariamente ligera. Sin embargo, en los gases donde 
aquellos cambios son grandes, la diferencia C, - C, es significativa siempre 
y no debe despreciarse. 

Es posible realizar alguna deducción importante sobre la conducta de 
los gases relativa a los calores específicos, a partir de la teoría cinética. 
Según la ecuación (36b) la energía cinética de traslación de un gas ideal 
por m01 es 

Si ésta es k única forma de energía que el gas posee (monoatómico), la 
diferencia correspondiente a dos temperaturas distintas T, y T, valdrá: 



La capacidad calorífica de los gases 53 

Cuando Tz - Ti = 1, AE es la energía necesaria para aumentar la de 
traslación de un m01 de gas, un grado, sin realizar un trabajo externo, o 
en otras palabras, la capacidad calorífica por m01 a volumen constante 
C,, de aquí que: 

= 2.98 cal grado-' mol-' (65) 

La teoría cinética predice, por esa razón, que C, para cualquier gas ideal 
con energía de traslación únicamente es de unas 3 calorías por mol, y, 
además, su capacidad calorífica debe ser constante e independiente de la 
temperatura. 

Análoga predicción puede hacerse para la capacidad calorífica a pre- 
sión constante, C,. En vista de las cunsideraciones anteriores se deduce que 

C, = C,  + w cal grado-' mol-' (66) 

donde zu es el trabajo realizado contra la presión de confinamiento P, cuan- 
do un m01 de gas se expande desde un volumen V ,  a TI al de V* a TT, = 
T I  + 1. El valor de m puede obtenerx por la relación 

que se discutirá con mayor detalle en el capítulo 3. Si diferenciamos ahora 
PV = RT manteniendo constante la presión, tendremos: PdV = RdT y 
al sustituir en la ecuación (67) vemos que: . = /:'PdV = /-; RdT 

= R(T2 - TI) 
Cuando T2 - TI  = 1 ésta se reduce a w = R por mol, y de aquí que para 
un gas ideal 

C, = C. + R cal grado-' mol-' (68) 

La ecuación (68) es válida para todos los gases, y permite la conver- 
sión de C, a C, o viceversa. Al insertar el valor de C, en la ecuación (65) 
tomando en cuenta el de R ,  vemos que para un gas ideal que posee energía 
de trorlación únicamente, C, debe ser igual a 

= 4.97 cal grado-' mal-' 
. . (W 



54 Capítulo 1: Garei y líquidos 

En conseciieiicia, C, resulta coristantc c indeprndiente de la tenipeiatura en 
todos los casos, lo mismo que C,: y la relación C, iC ,  criniíinniente designada 
110' y ,  debe ser constante e icual a 

En la tabla 1 -7 se presentan los valores de C,: C,,: C, - C,: y y para 
diferentes gases a 1 5 T  Se observará antes que nada, que el requisito 
C,, - C, = R = 1.99 cal por mol, es satisfecho por casi todos los gases dc 
la tabla. Además las predicciones de  la teoria cinética por las cuales 
C, = 4.97 y C, = 2.98 cal m01 se ven apoyadas por las capacidades calo- 
ríficas de un grupo de cases que iiiclu?e al argón y helio. así como también 
al kriptón. xenón y un grupo de vapores metálicos. Sin embargo, la pre- 
dicción no es válida para los restantes cases de  la tahla. Su inspección 
revela que los diferentcs gases pueden dividirse en clases de acuerdo con los 
valores de y. El primer q u p o  lo constituyen los cases que obedccen la 
teoria cinética con un valor de  y = 1.67. Los demis están acrupados según 
que :i sea próxima a 1.4, 1.3 ó tenga otros valores menores. El decreci- 
miento en y está asociado siempre con la complejidad de las moléculas 

TABLA 1-7. Capacidad calorifica de los gases a 15°C 
(Calorías mol-l grado-') 

Gas Fórmula Cn C, C p  - C. 

Argón 
Helio 

Monóxido de carbono 
Cloro 
Hidrógeno 
Cloruro de hidrógeno 
Nitrógeno 
Oníg~nu 

Dióxido de carhuno ('0: 8.75 6.71 2.04 1.30 
Si~liuro de  hidrógeno HiS 8.63 6.54 ?.O9 1.32 
Oxido nitroso \-.O 8.82 6 :; 2.05 1.30 
Dióxido de azufre S O :  9.;1 , ~i 2.18 1.29 - ,  
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iiivoliicracias. Así el argón y el lielio cuyo valor de y es 1.67 son monoatómi- 
cos: las rustancias con un valor de y igual a 1 .1  ó próximos a este valor, como 
1.1 0;: Kl, Cl,, son diatórnicac y cuando aquel coeficiente es próximo a 1.3 
cui-responde a sustancias triatórnicas. Valores aún menorcs de este Último 
iiiirnei-o corrispondcn a moléculas m i s  complejas. Finalmente señalaremos 
rluc todas las sustancias cuyo valor de y es menor a 1.67 poseen valores 
de C, y C, mucho rnayores a los uredichos por la teoría cinética de C, = 
l ? R y C , = " , i R .  

Estas capacidades caloríficas sugieren que el supuesto fundamental de 
que 13 íinica energia de un gas es cinética; no es válida en todos los casos. 
Lila riiol6cula monoatómica puede realizar sólo un movimiento de trasla- 
ci6ri y las dedurcioncs de 13 teoría serin correctas entonces, pero cuando 
1.1 irioltciila es complcja, entonces esii sujeta no sólo al movimiento de 
t;.aslación sino también al de rotación y vibración. Si imaginamos a una 
iiiolécula diatómica como una "pesa de gimnasia" unida por un  resorte 
elistico, entonces los dos itomos pueden ejecutar vibraciones entre sí a lo 
larsu de la línea de sus centros. M i s  aún, la molécula como una unidad 
~ x ~ e d e  realizar rotaciones alrededor de ejes perpendiculares a la línea de 
unión de los centros de masa de esas moléculas. Estos movimientos invo- 
hci-an términos adicionales para la energía del gas; y si dependen de la 
ieinperatiira, como cs el caso, aparecerin términos adicionales en la ecua- 
ción de capacidad calorifica del gas. En los capitulas 16 y 18 daremos una 
discusión detallada de las erierzías de vibración y rotación de las molécu- 
las de gas. 

TEORIA DE LOS GASES NO IDEALES 

Se rrclucc csencialmente a la de las fuerzas intermoieculares de van 
i1i.s l\-aals. .4unqiic no estamos ahora para discutir la naturaleza 
r l ~  estas fuerzas:- es sin embargo importante presentar un breve resumen de 
los res~dtados. La tcoria nos mseiia que la energía de interacción, E', 
mtre  un par dc nioiéculas esti dada por: 

h x i c  .4 y B so:i constantes caiactesísticas de las  moltciilas implicadas, 
r i.s la distnnri:i di: srp:iiación y n iiiin constante cuyo valor puede variar 
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desde O a 12. En estas cciiaciones, el primir término de la derecha repre- 
sriita la atracción y el segiindo la rrpiilsiin intranioli:ciilar. De esms c c x -  
ciones es obvio que las fuerzas interriioleciiiares son clc corto alcance en 
su carácter, y que aumentan con gran rapidez cualido la distancia entre 
12̂ \ moléculas se hace pequeña. 

El estudio de estas interacciones hizo posible la explicación trói-ica del 
se,wndo coeficiente virial, y con menor éxito del tercero, pero aún no ha 
sido posible establecer una teoría que dé cuenta cabal del comportamierito 
P-Y-T de los gases en una amplia zona de valores de la teniperatura 
presión. 

LIQUIDOS 

Desde el punto de vista teórico. un líquido se considera como uiir con- 
tinuación de la fase gaseosa en una región de volúmenes pcqueiios y atrar- 
ciones inoleculares muy grandes. Las fuerzas cohesivas en un líquido dchen 
ser más fuertes que las de un gas incluso a presiones muy altas, porque son 
suficientemente elevadas para mantener las moléculas en im volumen defi- 
nido. No debe pensarse que están rígidamente fijas; tienen algún ~ r a d o  de 
movimiento, pero restringido, y su camino libre medio es mucho incnor 
que en la fase gaseosa. 

Nuestro conocimiento de la naturaleza del estado !íquido cs incompleto 
aún. A causa de la proximidad de las moléculas entre sí, sc observan efec- 
tos propios característicos, que en los gases son secundarios ciiando se prr- 
sentan. Así sucede con el agrupamiento, asociación y orientación geniral 
de las moléculas en algún orden, aunque no miiy pron~inciado. La situación 
de los líquidos es muy complicada y el progrcsn en su conocimiento ha 
sido bastantr lento. 

LOS FENOMENOS CRITICOS EN LOS 1,IQVIDOS 

Si un líquido como el agua, se coloca en un tubo vacío, quc se sella 
después, se evaporará en parte y ejercerá una presión aniloga a la dc un 
gas, y si la temperatura es constante se establrce un equilibrio entre las 
fases líquida y vapor. La presión de vapor establecida es característica 
de cada liquidc y es constante a cualquier temperatura dada; se le conoce 
como la presión saturada de unpor del liquido qiie se incrimerita continiia- 
mente con la temperatura. Así a 2j°C la prcsióii de v a p r  del a i i a  es 
23.76 mm de Hg, mientras que a 100" ~s 760 mrn dc Hg. A mcdicla que 
el agua contenida en el tiiho scllado se ralicnta dc nucvo, se evapora mis 
y más a p a  y la presión se sigue incr~inentando. En todas las masion~s cxistc 
un Iíniite definido de drinarracióii o mcnixo. cntrc pl líqiiido y la fasi. dr 
vapor. Cuando alcariz:iriios In ternjicintiira clc 37.1 C,  rin cnih:~l-ir[>, 1.1 n l r . l i i s -  
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i:<i se hace indcfiriido y dcs:ip;irecc. .l esta rciiiperatura las propicdadcr 
ilrl líquido y vapor si: 1i:iceii iiiíriticas. no 1i;iy diutincióri entre arnhos. Lrn 
l i r l~~ idc  cii cita cmdiiióri sc i,iimentra cri el pun:o ci-ítiro. La  triiilieratiira, 
la ~xrs ió i i  dc vapw saturado, y el vriluiiieri ~riolnr corrispondiente a cstc 
punto se di,sigia coriio la t < ~ ~ , ~ / ~ r n f i i r n  critica, 13 ri6n critica. y el ~ o l i i -  
n lcn  clitico rey~ra ivos .  Si15 ~ a l o r r s  que son constanter y c~iracteriiticos 
di, cada sustancia. se conocen como cominnti r ciíli<-os. Para cl azua ion las 
si:iiientes: t ,  - 3; t .  l^C::  P. - 21 'J . j  ariiiósfir;i~. y l.,. = 58.7 cc por mol. 

A1 calcntar el riiho scllado aún livi-amcnte por encima clc 13 tcmpira- 
tiira critica no Iia? iiinriina e\idi:ncin de que esi5tc líqiiido. 1.a masa 
tot:il :aseosa perInaiirii. r ~ i  i s i  cstado, indel~ericlii:nteiiientc de cuiiito se 
c;iliiriin o c u i n  grarirle Tea la p r e i i h  extci-na apiicada. Como los feníime- 
nos descritos cn PI caso drl agua los :iresentan todos los liciiiidos. se 1lci.a 
J. la concliisiiin de q i i i .  n i ~ y i i n  líquido existe a tales temperaturas por en- 
ciiiia de la crítica hnjo ciialqiiicr prc\ión que se aplicjuc. 

Los ienórnenos críticos son revirsible~. (Cr~arido el en cl tiiho sellaclo 
se rrifría drhajo de la temperatura ci-ític;i. si la presión es siificicnte- 
mente elcvada reaparece el riieriisco y dc  niievo tcncriios do5 fases: líquido 
y vapor. 

I..\5 RELACIONES P-\ -T E S  G.%SES Y LIQUIDO§ 

El prirner dato coiiipleto dc  las relaciones P-1.-T dc una  siistancia en 
:iriiln>s ertados, ?ni y iíquido. iilrron ohtciriclos por Aridrc\i-5 "en el dióxido 
clc carhoiio, 1>31a ello midi6 la ni-iaiióii dcl ~oliirricn dr ('0, con la pre- 
qií~n difrrcntes temprrntiirau, dernostraiido qilc la ternperailira crítica 
del C:O, ei 31°C: a una presión crítica de 7 3  atm¿>sferas. 

1.3 f i q ~ r a  1-10 in i i r s t~ i  una grifica pi-piii>n-voliinien del (:O2 a dives- 
Sas tciii~leratlisas Constniltrs. co11oii6llche cada una de las clirvils romo 
i i i i i i r n i r i r  i, l í n i n i  iiot<:,-niicor. 

1.0s datos d r  la gr i f i ra  iio sc dehin a Aricire~vs sino a irivtrtigudori-s 
!jr)stil-iorcc. La  lírica isoti.l.~mi ~osrespondii.nti. a la temperatura dc 4X.1°C 
?S a i i . i !o~a  la iiiliíhola esigidn por la 1c)- dc Hiyk y no  Iniiestra la míriiina 
pi-iwicia dc dióxido de  cni-hono líquido aún :i las pscsio~ics m i s  rlrvadni 
alrniiirhlt.5. Triiales cr>iidicioiics si. lozrari a 35.5. 32.5 y 31.1OCC IXTO "1 
apii i . :~~ la ir.? dc Boyk se ohsema un  ri-i-rii- coiiridci-:~hli.. poriliic el sa?  
r!o se corii!ioit:i idenlriiriite. A 70!38'C, sin r r i i h n r p  el <:O.: pirir~anecr 
Saeorc  íiniranientc n psoiorics nirriorcs dc: 7 3  atrníisicrau. (liiica a6 . A 7 3  
~ltiliósfera?. f1~11rito i> apawce el priiii<~r Iíq~i;ilo n la tr.niIi<xituin mis  alta 
i'I1 qui: l > ~ ~ e d r  n h s c ~ ~ : i r v  el Iíqiiido, por Ir>  ciinl :10.<18'C dchc v r  1.1 tcm- 
j1i:raiiirn crítirn dr:l (:O1, Vii  inri-rnicrit~ po~tc i ior  c ~ i  1:i prcsióii a dirha 
1 1  a f '  iriurstrn iinir::inir.ritc la p , ~ i ! r i : i  di. liq>iido y r n  
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I 

Volumen-a 

Figura 1-10. Isotemiaa del COI. 

consecuencia esta línea representa la compresibilidad del dióxido de car- 
bono líquido a esta temperatura. Debajo de 30.98'C, la conducta del gas 
en compresión es muy diferente, como se juzga en las isotermas 21.5, 13.1; y 
a 21.5OC, por ejemplo, existe un solo gas a lo largo de la línea di. En i apa- 
rece líquido, con un volumen específico n, y la presión del sistema permane- 
ce inalterable mientras coexistan el gas y el liquido. Durante esta etapa, 
u$ aumento de la presión produce simplemente una condensación mayor 
hasta que se alcanza el punto f, en donde el gas se condensa totalmente, y 
entonces una nueva sobre-presión origina compresión en el líquido única- 
mente, como nos lo enseña la línea fg. A temperaturas más bajas, la 
conducta es análoga a la de 21.5OC, exceptuando las porciones horizontales, 
que corresponden al intervalo de coexistencia del líquido-vapor, que se 

I hacen más largas a temperaturas m& bajas. 
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De esta explicación es posible concluir, que, en el área situada a la 
izquierda de la que tiene forma de bóveda y debajo de la linea bE, exis- 
tirá 5610 COZ Iíquido; a la derecha de bE y del área en forma de cúpula 
existe únicamente CO, gaseoso, mientras que en el interior del área re- 
petidamente citada hay una coexistencia del Iíquido y vapor. 

Todos los gases se comportan análogamente al Coz por compresión 
isotérmica, pero en cada caso las curvas se desplazan de acuerdo con las 
características y temperatura crítica del gas en cuestión. Así, por ejemplo, 
la temperatura crítica del helio es - 26S°C y el área en forma de bóveda 
se mueve hacia abajo; en tanto que la temperatura crítica del cloro ec de 
144OC y el área en forma de bóveda ectá desplazada hacia arriba recpecto 
a la del CQ,. 

EL PRINCIPIO DE CONTIiVUIDAD DE LOS ESTADOS 

Para efectuar nuevas consideraciones teóricas es esencial mostrar que el 
estado líquido no representa una transición discontinua y aguda del gas, 
sino más bien una continuación de la fase gaseosa en la región de las atrac- 
ciones intermoleculares intensas y volúmenes muy pequeiios. Nos pmpone- 
mos logrado mediante las consideraciones siguientes: supongamos que se 
desea convertir el COZ líquido a 21.5OC y presión establecida por el punto 
A de la figura 1-10, en gas a igual temperatura y una presión dada por el 
punto E La forma más fácil de efectuarlo es siguiendo la isoterma de 
21.5OC al reducir la presión a lo largo de la línea AfiB. Al hacerlo, aparece 
el gas de repente de manera brusca, y coexiste con el Iíquido a lo largo de la 
línea fi, hasta que finaimente desaparece todo el Iíquido al alcanzar el 
punto i. Igual transformación puede realizarse de otra manera. Si se calien- 
ta el líquido en A manteniendo constante el volumen, el aumento de tem- 
peratura conducirá al de la presión y la masa se mueve a lo largo de la 
línea AEC. Tan pronto como el CO, se encuentre debajo de la isoterma 
crítica, punto E, el CO, es líquido y si lo sobrepasa se hace gas. A la tem- 
peratura crítica, como acabamos de ver, el líquido pasa imperceptiblemente 
a gas en forma continua, y de aquí que al calentar el líquido desde A a C 
lo transformamos sin discontinuidad. Una vez el gas en C puede expan- 
dirse hasta D a una presión constante por calentamiento, y entonces se 
enfría a volumen constante desde D a B. Por esta serie de operaciones 
podemos convertir el COZ Iíquido en gas a 21.5OC sin introducir una dis- 
continuidad entre las fases. 

La inferencia de este principio de continuidad de los estados es de gran 
importancia porque sugiere que si tenemos una ecuación de estado sa- 
tisfactoria en una región de presiones elevadas y temperaturas bajas, dicha 
ecuación debe aplicarse también a las condiciones que prevalecen en el 
punto critico y en el líquido mimo. Verema a continuación cómo la ecua- 
ción de van der Waals satisface t o d ~  ata8 w i e e n o a 8 .  
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L.l hPl.lC.1CIOS UE 
LA ECC:ICIOS DE \.-;\N D t K  b'.1;\LS 
.1 L.1S ISOTEKMAS DEL DIOXIDO 13E Ci.1RUOSO 

-41 riistiiuir en la ecuación de van der 'i\-n:ik n por 1" iu i ik id .  y lo, 
valoi-cs dc n y b generales por los del í:(>,: es decir: 

l~<~dciiios c;ilciilar para una temperatura dada 1'1 reiüciíiii P-1. por cxcinin. 
debajo y e n  la temperatura critic3. 1.0:. re~iiltados d r  tal cilciilo s i  req~i- 

rrien en la fi,~iiris 1-11, La gi..Ífica. en ~enernl ,  es 3n:iloga 3 13 uhtcriidn 
experimeiitaliiicntc. A t , ,  por ejemplo; situada encima de la timperatura 
critica. la rrlación P-l' correspoiidc muy aprosirn;id;inicnte a la iioteima de 
-t8.1eC de la fi'ura. 1-10. A t ,  que es l ; ~  critica se ohicrva un lixero salta 
en o, el punm critico, que e i t i  de acuerdo con la observación. Debajo de la 
temperatura crítica, el intervalo quc determina la coexistencia di.1 líquido 
y gas rrt,i indicad» por la línea cii foiiii;i de S. h r d  en l .$. i.n l i i ~ r  dr p r  
i.1 intr t ialo de yreiióri criiictariir olicrnadn. I'or rqa r a~ ím.  Y cn e w i m  
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Esta ccuación es cúbica en V., y par3 un valor dado de P ? 7.. dai-:i 
iics soliiciorirs diiereritcs de 1' cri gr:ncral, qi.c piiccii.n ?vi- todas iialcs. 
11 una real y positiva y las otras dos ir i ia+miar.  :\sí 1:i fi-lira 1-1 1 i i iuciiin 

i.11 t..: las tres raíccs d. c y b: nii i i i t rx iliic cn t ,  IX'.x:11t3 una sdü. Sin 
cnib:i:.<o. en el punto crítico ins tres raíces son i iu sólo reales y posit i~as sino 
i<!Ciiticas e i p a l e s  a T.,. I k  aqr;í: In <!ii<:rcrii:ia :I; - 1 0; y i.n coii- 
? ITLI< . I IC~~ .  

(1. - 1- .< - , -- O (74) 

I;ii r1 ]>iiiito ciitico las c:cuariimrs (ij) \ (7:; d i d ~ i i  si.¡ ii1ínlii.n~. .'il roin- 
1 í i d :  los ciii:iicii.iitrs d i t e n d i - r n i m  
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De la ecuación (77) se obtiene para a 

mientras que las ecuaciones (77) y (78) nos dan para el valor de b 

Así obtenemos los valores & y b cuando los de P, y V ,  son conocidos, o 
viceversa. 

Ordinariamente el volumen crítico es la constante conocida con menor 
seguridad, y por esa razón, es preferible calcular a y b a partir de T ,  y P, 
únicamente, y se logra con facilidad por eliminación de Vc~entre las ecua- 
ciones (76) y (80), con lo cual tenemos 

De nuevo, entre las ecuaciones (76), (80) y ( 7 7 )  se deduce que a vale: 

También una combinación entre las ecuaciones (76) y (80) nos propor- 
ciona el valor de R en función de las constantes, es decir: 

Aunque la ecuación de van der Waals predice un valor de 2.67 para el 
coeficiente en la ecuación (83), los valores del mismo son generalmente más 
aktos y difieren entre sí en gases diferentes. Así en el caso del helio esa 
constante vale 3.18, y en el agua es 4.97. Estas diferencias obedecen a las 
incertidumbres inherentes a la ecuación de van der Waals. 

LAS CONSTANTES CRITICAS DE LOS GASES 

La tabla 1-8 da los valores de las constantes chicas de algunos gases. 
En lugar del volumen crítico, se da la densidad crítica; es decir el peso de 
sustancia en el punto crítico por centímetro cúbico. El volumen crítico 
se obtiene al dividir el peso mokulax & la sustancia por ia densidad 
critica. 
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TABLA 1-8. Constantes críticas de los gases 

Amoníaco 
Argón 
Dióxido de carbono 
Monóxido de carbono 
Cloro 
Etano 
Alcohol etílico 
Etileno 
Helio 
Hidrógeno 
Neán 
Oxido nítrico 
Nitrógeno 
Oxígeno 
Propano 
Tolueno 
Agua 

Cailletet y Mathias hallaron que cuando los valores medios de la suma 
de las densidades del líquido y vapor saturado de la sustancia se grafican 
contra la temperatura, se obtiene una línea recta, como nos lo muestra la 
figura 1-12. La ecuación de esta línea es 

donde dr es la densidad del líquido a una temperatura cualquiera t, do la 
densidad del vapor saturado a esa temperatura, y A y B constantes eva- 
hadas gráficamente. Una vez que se determina la ecuación, la densidad 
crítica se puede evaluar para la temperatura crítica d, = di = d,, y la 
ecuación se reduce a , 

1 La sustitución de t ,  nos da entonces la densidad crítica. Estas densidades se 
1 obtienen con mayor seguridad por este procedimiento que por medición 

directa en el punto crítico. 

Si sustituimos en la ecuación de van der Waak bs valores de a, b y R 
proporcionados por las ecupUones (81), (&2) ,y .  (88), obtenemos 
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dos y gmcq. Se la roiirici: coiiio iiiu ic i inc i< in  ridir<-ida di. cct<rdo. Su sirni- 
fii-;ido iibico m que p r : i  1111 valor i\t.ibleciclo dc T, > P,, triclos l<is lic!iiid»i 
) ,<;,\,,\ <lt!t>,TÍa!l posrcr .i<ild \,>I,,IIIc,, c ~ ~ r r ~ ~ ~ ~ ~ ~ ~ , ! ~ l ~ ~ ~ l l l ~ ~ :  l . ,  

Estr principio rs siih p ic ia l i imi tc  ci>riccto. y iugiere que es posihle 
ol>teiir.r iiri:r c~irc1;iciim iii is c u i t a  dc los clato~ c\lii.iiiiirnt.rlcs ciinrido las 
r l i n , i < . i \  siiit:i,ici:is r.st.iii cii ri i ,  t.st;idi,s i,ii,~~ljr~,i<lii~iiti.c. < . S  c l < r i l -  n i i . i l . i l i  \ 

v:il<>ii.- Y',. I ' ,  y 1>,. E1 Iji-iri<iliio vs  ir i i w  fii.ciii,iiit. y uti!id;iil 1'11 i < . i -  
, . 

n,ri<liii.iiiiiia y v r i  10, r i l r . i i l , i s  d<. I:, i i lX, . , , i , . , i ; ,  ,,,,lllllc:l, ,,,,,y ~ i ~ ~ ~ ~ r i : i l l l l ~ ~ z l l ~ ~  
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I.ICL-EFACCIOS DE LOS GSSES 

El ~né todo  particiilzr empleado depende de  la natiiraleza del gas. Los 
~npores  dc  las siistaiicias que son líquidos en o cerca de  la temperatura 
:iiiihiente y pr<:rión atnimférica sc condr,iisan oinrplcn~cnte por erifriamiento. 
Otras siirtaricias que son Iíqiiidas a teinprraturas ndis bajas pueden con- 
ilciiiarsc bien, sea por presión o por iina combinación de  enfriamiento y 
i.<iiiipi-rsión El enfriamiento reduce corisiderahlen~ente la presión requerida 
~ n r a  la liciirfaccióii corno priedc Terse en la figura 1-10, Con los gases 
.prrmanrntes" sin i rnba r~o ;  tales como el oxígeno, nitrógeno y helio, la apli- 
cación de  la prcsión no ocasiona licncfaccióii y es necesario para lograrla 
iicurrir a procidimientos in is  complicados de  enfriamiento, compresión 
y expansión antes de poder licuar dichos yases. 

Para que el proceso que nos ociipa sca factible, un gas debe enfriarse 
debajo de  su temperatura crítica y corno tstas son muy bajas, como se 
puede ver en la tabla 1-8, ia licuación de los gases "permarientes" exige 
1111 erifriamieiito intenso así corno una co~npsesión coiisiderablc. Para lograr 
rms teniperatiiras tari bajas. se utilizan dos principios $enerales o iina com- 
liiriación d e  los dos, esto es: a'! una expansión adiabitica en la cual se 
toma en cuenta el efecto de Joule-Tliomsori,"' y bl se deja enfriar el gas 
en si. realizando nn trahajo en expansiim adiabitica contra el pistiin. Estos 
iiiitodiis se ilustra11 en el proceso de Linde y Claiide de licuación del aire. 

El principio ICisico dr estr procrso cs el uso del ~iriiicipio a )  seiialado 
~iiiteririr~nentc. La iiciira 1-13 rniiestra <~rqiiem:iticamente las ctapas del 
rjrimm. El airr  se comprime primri-o a m a s  c im atniósferas, y así se 
l~gi-a  la condensación y elirniiiación de la mayor parte dcl agua que con- 
tierii. el aire. El calor prodiicido durante la corripresii>n sc elimina al pasar 
ti1 p i s  por los serpentines C: refrigerados por asira o amoníaco. El gas 
v r o  11a'a entonces por una ccfpiral de cohrc SI dr. la cual se expande a una 

. . 
1 m " i h  casi igual a la atniosf6rica iiiediante iina d i u l a  1.. El $as 3si 
mft iado por cl electo de Joule-Tlioiiiion pasa lmr cl i.erpeiitiil de cohri: y 
i.iifri:i aiiri m i s  nqirella porrión del mismo cornpriiriida entretanto. Al sepe- 
tir este ciclo \aria? i-eres' la teniperat~ira re abate de  tal forma que parte 
del airr roiidrrisa y si. recoge por el fondo dc la c i i inra  l., cxtrayéridose. 
):I rrito sin c n r i i l ~ ~ ~ s n r  sc circiila d<i nurvo. 

\laron y Tiimhull, I nd .  I<ri.s. Chrnz ,  S i ,  5 4 1  (1911) 
I)r>iixv, C h m ~ ~ c a l  Eni.inernns i ' h ~ i ~ i i o i l j n o » i i i . ~ ,  >lrCr;i\v-Hili i iuok Coiiilr.iriy. 

Tm., X t u x  Y , d ,  19.1 l .  
' t . "  S l .  h .  C i i  »> . 38. iIO? ( 1s-16) 
I ' '  VGdW el ~:a,,;t,h :4. 
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Figura 1-13. Pmceso de Linde para la licuefacción del aire. 

En el proceso de Claude, el gas, en vez de expandirse libremente, es 
forzado a realizar un trabajo contra un pistón que lo confina; como está 
aislado adiabáticamente, dicho trabajo se realiza a expensas de la energía 
interna y en consecuencia se enfría. El trabajo logrado se puede utilizar 

l para operar compresoras. 
1 Los gases fácilmente licuables, como el SO*, amoníaco, cloruro de me- 

tilo y dicloro-diiuorometano (freón) se usan en la refrigeración y aire 
acondicionado, y en el laboratorio se emplean otras sustancias refrigerantes 
tales mmo el hielo, aire líquido, hidrógeno líquido y mezclas de "hielo 
seco" (dióxido de carbono sólido) y alcohol, éter o acetona. Con estas mez- 
clas se alcanzan temperaturas de -80 a -90°C. El aire líquido da tempe- 
raturas de - 180° y el hidrógeno líquido hasta de -250°C. 

VISCOSIDAD 

Gases y líquidos poseen una propiedad conocida como viscosidad, que 
se define como la resistencia que una parte del flúido ofrece al despla- 
zamiento de la otra. La viscosidad se produce por efecto de corte de una 
capa de flúido al deslizarse sobre otra, y es muy distinta de la atracción 
intermolecular. Puede pensarse que está causada por la fricción interna de 
las moléculas y está presente tanto en los gases ideales como en los reales 
y líquidos. 

Para definir la viscosidad, supongamos que un líquido se estratifica en 
capas o planos moleculares. Designemos al Area de cada plano por A, y 
por dy la distancia interplanar. Supongamos además que cada uno de los 
planos se mueve a la derecha wn las velocidades u,, u*, etc., donde cada 
valor de esta sucesión es mayor que el precedente según el incremento da. 
El flujo que tiene lugar así se denomina laminar, y es diferente del turbu- 
lento en el cual no se conserva el paralelismo de los planos. En el flujo 
laminar la fuerza requerida para mantener una diferencia de velocidad 
estacionaria du entre dos planos pralelos cualesquiera es directamente Pro- 
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porcional a A y du, y es invenamente proporcional a dy. En consecuencia 

donde q es una constante de proporcionalidad Uamada coeficiente de viscosi- 
dad del flúido. La cantidad d u l d y  en la ecuación (88) se refiere a la velo- 
cidad de corte G, mientras que f/A, fuerza por unidad de área se denomina 
fuerza de corte, F. En función de F y G la ecuación (88) se transforma en 

Tanto la ecuación (88) como la (89) pueden tomarse como expresiones 
que definen q. 

El coeficiente de viscosidad resulta así como la fuerza requerida para 
mover una capa de flúido con una diferencia de velocidad de un centíme- 
tro por segundo respecto a otra capa situada a un centímetro de separación. 
Aunque la fuerza f puede variar con las condiciones experimentales, el 
coeficiente de viscosidad es una cantidad física característica de cada 
flúido. En el sistema cgs, la viscosidad se expresa en poies, siendo éste el 
coeficiente que requiere una fuerza de una dina cuando A, du y dy son 
todas la unid$ en la ecuación (88). Como esta unidad es bastante grande, 
las viscosidades de los gases se expresan en micropoises, es decir pises, 
mientras que las de los líquidos se dan en poises o centipises, es decir 
10-= poises. 

VISCOSIDAD DE LOS GASES 

La viscosidad de los gases se mide por diversos métodos, alguno de los 
cuales se describirán en la sección siguiente. Los resultados enseñan que 
los coeficientes de viscosidad de los gases se incrementan con el aumento de 
temperatura. Así en el cloro a una atmósfera de presión es de 132.7 micro- 
poises a 20°C, 167.9 a 100°C y 208.5 a 20O0C. De nuevo, aunque es casi 
independiente de la presión a temperaturas bajas, no sucede lo mismo 
a presiones elevadas. Por ejemplo, para el CO, a 35OC y una atmósfera de 
presión tl = 156 micropoisy, pero a 80 atmósferas y la misma temperatura 
1) = 361 micropoises. 

La teoría cinética de los gases atribuye la viscosidad a una transferencia 
de momento desde un plano en movimiento al otro. Consideraciones de 
esta transferencia de momento, entre los planos de flujo nos muestran 
que para los gases ideaies está relacionado con la densidad del gas p, el 
camino libre medio I ,  y la velocidad promedio de las moléculas de gas v por 
la ecuación: 

1 
7 = - ulp 

3 (so) 
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( h n o  rl c~ini i io  lihsc i n d i o  \a l ía  ini-ciurnr.iit<. <un  la dm4clad del p s .  
5e debe coii<liiir qiic la iiscosidad de un :as idml dcbe ser indcpeiidientr 
de la densidad y de ahí tainbién, de sn pi-e\ión. Esta deducción 5e ha 
coiifirmado a prcsioncs relatii.anieiite balas. 

L a  ecuación (90) puede emplearse pala ralcu!ar el camino lihrc inedio 
dirictaniente de los cncficieritrs de 1 iscmidad. Paia Iiacer esto rieccsitanios 
sólo sustituir el ~ a l o r  de 2 desde la ecuación (4'3 . en cii)o ra5o i iewlta 

L-na vez hallado 1, se puede insertar en la tcuación ' k8 y chtener el di'í- 
metro molecnlar o de1 @as cn cnestión. 

I,A VISCOSIDAD DE LOS 1,IQCIDOS 

Los líquidos exhiben una resistencia a fluir mucho mayor que los gases 
y por consiguiente tienen tinos coeficientes de  visco~idad mayores. En los 
p s r s  dichos coeficicntcs se incirmcntan con la tcnipcratiira. niicntras que los 
de la mayoría de los 1;quidos disminuyen. De nuevo, la viscosidad es inde- 
pendiente de la presión en los gases cuando se trabaja a moderadas presio- 
nes pero en los líquidos no succde así sino que IIJ! un ainnento dc la 
viscosidad con cl aumento de la l~rcsióii. 

La  mayoría de los mítodos cmpleados en la deteiininación de viscoii- 
dades se basa en las eciiacionrs de  Poiseuille o Stokcs. La  primera de estas 
dos ccuaciones es 

7PPt 
71 =- 8 LI' 

donde t '  es el voliirnrii dcl líquido de  \iscosidad 7 que tiiiyc cii cl tiempo t 

por u n  tubo capilar de radio r 1 Ionptud L Injo una p~rs ión  de P dinas poi 
centímetro cuadrado. E L  cciuci(>ri lis sido \ciificada rclictidamcnte. 
Cuando se cmplea en los líqnidoi no es rieciwiio medir todas las cantida- 
des indicadas si se conoce la visioiidxl di. aloíiii liquido de ief~,ri.ncia i i i r i  

sepridad.  
Si medimos el tiempo de fliilo de un mismo \oiurnen dc dos Iíqiiidor 

diLcrcntes por el niismo rapilai. critonces de a iu i ido  ion la cciiarión de 
Poiseuille la relación de  Inc ioeficientei de \ic<o\iclad dc los liqtiidos cstari 
dada por 

= 1 ' 1  x 1.1 - l ' , l ,  
- -- - - 

v 2  X / , l .  n l ' z r ' / 2  /'.l: 
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Como las presiones P, y P,  son proporcionales a las densidades de  los 
dos líquidor p, y p?; podemos escribir también 

en consecuencia, una vez que p,, p, ) 7, se conoccn, la determinación de 
t ,  y t ,  permiten el cálculo del coeficiente d e  viscosidad, 7,. del líquido bajo 
consideraciln. 

Las cantidades t ,  y t ,  sc determinan más convenientemente con uii 
i.icco~ímetio dc Ostwald. figura 1-14. Se introduce una cantidad definida 
de  líquido en el viscosímetro inmerso en un termostato y se Ic arrastra por 
succión al bulbo B harta que el nivel del liquido se halle por encima d e  la 

niarc'i a. Eiitoncer sc pennitc la salida del liquido y se mide el tiempo nc- 
cc ,~r io  l i a n  que  rl liquido de~cienda di. a Iiasta h. Se limpia el visco~iriietro. 
\e ayicga el líqiiido d r  releiciicia y se irpite la operaciíiii totalirierite. Dc 
estn rriaiir,ia iari simple re obtienen !, t: > se calcula la  viscosiilad del 

liqiiirlr> iniiii.rntc la ecuación (9'5) . 
1.3 le, de  Stolx\ csti relacionada con 1,i caída de  los ciiirpos libics 

.t tia\.ís di,l iliii<lo. Luaiido iiii ciicilm c i / ¿ ~ i c o  d e  iadio i- > drnsidad p cac 
pui . i i i i ' i i i  dc 1.r q i n \ ~ d ; i d  a traxis de i i r i  iliiido de deiiíidad p,,, sobre ei 
1li i \ i i i r> 'ii tiia I:i iaei/n ~~a \ i tnc io r l a l  /,, 
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cuerpo que cae. Llega el momento en que se alcanza una velocidad unifor- 
me de caida para la cual las fuerzas de fricción se hacen iguales a la 
gravitacional y entonces el cuerpo sigue cayendo con una uelocidad cons- 
tante a. Sir George G. Stokes demostró que para un cuerpo esférico 
cayendo bajo las condiciones de una velocidad uniforme constante, la fric- 
ción f?, está dada por 

Icualando las fuerzas gravitacionales y las de fricción vemos que 

Esta ecuación, conocida romo la ley de Stokes, es aplicable a la caida 
de cuerpos esféricos en todos los tipos de fluidos con tal de que el radio del 

cuerpo que cae, r ,  sea grande comparado con la distancia entre las moléculas - 
del fluido. Cuando r es menor que la distancia entre las moléculas hay una 
tendencia del cuerpo que cae a "descender" y la ecuación no se aplica. 

La ley de Stokes es la base de un viscorímetro de esfera que cae. Este 
consta de un tubo cilíndrico vertical lleno del líquido en estudio y sumer- 
gido en un termostato a la temperatura deseada. Una bala de acero de 
densidad p, y un diámetro adecuado para lograr una velocidad de caida 
pequeña se deja caer a través del cuello del tubo, y se mide con un cro- 
nómetro el tiempo de caida entre las marcas. Si se repite el proceso con un 
líquido de densidad y viscosidad conocida, entonces la ecuación (96) nos 
da para el cociente de las dos viscosidades 

Por esa razón, si conocemos una de las viscosidades, la densidad de la 
bala y las de los dos líquidos, se puede calcular la viscosidad del liquido 
en estudio por medio de la ecuación (97) con los valores observados de 
t i  y tz. 

En conexión con la \iscosidad se emplea frecuentemente la fluidez. 
Esta, designada por 4, es simplemente el valor recíproco de la viscosidad: 
es decir 4 = 117. 

La tabla 1-9 nos da los coeficientes dr viscosidad, en centipoi?cs, de 
varios líquidos a distintas tcmperaturas. Con muy pocas excepciones (coirio 
el caso del dióxido de carbono liquido a baja temperatura), la viscosi- 
dad de  un líquido disminuye con el aurncnto de tcrnpcratura. Se han pirl- 
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TABLA 1-9. Coeficientes de viscosidad de los líquidos 
(Centipoires) 

Líquido 0 % ~  20°C 40°C 60°C 80°C 

Benceno 0.912 0.652 0.503 0.392 0.329 
Tctraclomro de carbono 1.329 0.969 0.739 0.585 0.468 
Alcohol etilico 1.773 1.200 0.834 0.592 - 
Eter etilico 0.284 0.233 0.197 0.140 0.118 
Mercurio 1.685 l.55+ 1.450 1.367 1.298 
Agua 1.792 1.002 0.656 0.469 0.357 

puesto varias ecuaciones para representar 7 como una función de T,  de la 
cual la mis simple es 

A y B son constantes, y T es la temperatura absoluta. Esta ecuación se' 
cumple satisfactoriamente para gran número de líquidos. 
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PROBLEMAS 

Nota: A menos que se indique lo contrario, debemos suponer que 10s 
gales de los problemas siguientes son ideales. 

1. Cuatro gramos de metano a 27.0'C Y preribn de 2.50 atmósferas ocupan un . . 
volumen de 2.46 litros. Calcular el valor de la constante de los gases R en cc-atrn 
s rador l  mol-1. 

2. Dos gramos de oxigeno sc encuentran enc~rrzdos en un recipiente de dos 
litros a una p rc r ih  de 1.21 ami. ;Cuál rs la terriprratuin del gas en grados ccn- 
tigradoi? Rerpucrto; 200°C. 
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3. Cierto gas ocupa un volumen de 6 litros bajo una presión de 720 mm de 
HS, a 25°C. ~ Q n é  volumen ocupará este gas bajo las condiciones tipo de temperatura 
y presión? 

4. A 0% y bajo una presión de 1000 mm de Hg. un peso dado de N, ocupa 
un volumen de un litro. A - 1M)"C el mismo peso de gas a la misma p ~ s i h  
mupa un volumen de 0.6313 litros. Calcule el valor del cero absoluto en 5ador cen- 
tígmdos, y dé razones acerca de la diferencia observada entre aquél y el aceptado. 

Respuesta: -271.Z°C. 
5. Hallar la densidad del gas amoníaco a 100QC cuando está encerrada a una 

presión de 1603 mm de Hg. 
6. Suponiendo que el aire sew contiene 79% de N, y 21% de O, en volumen, 

calcular la densidad del aire húmedo a 25°C y una atmósfera de presión cuando 
la humedad relativa es 60%. El vapor de agua tiene una presión de 23.76 mm de 
Hg a dicha temperatura. 

Rcspucrta: 1.171 gflitro. 
7.  La composición de una mezcla de gases en panentaje en volumen es 30% 

de N,, 50% de CO, 15% de H, y 5% de O,. Calcular el porcentaje en peso de 
cada gas de la mezck. 

8. (a) Haiiar el peso del gas helio necesario para llenar un balón cuya capaci- 
dad es 1,MX),000 de litros a una atmósfera de presión y 25%. (b) ¿Cuál será la 
capacidad de ascenso de este balón en gramos por litro en el aire cuya composición 
se señaló en el pmblema 6? ( c )  ¿Cuál será su capacidad total de ascenso, en kilo- 
gramos? 

9. A 27"C, 500 cc de %, medidos a una presión de 400 mm de Hg y 1000 cc 
de N,, medidos bajo una presión de 600 mm de Hg se colocan dentro de un frasco 
evacuado de dos h s  de capacidad. Calcúlese la presión resultante. 

Respuesta: 400 mm de Hg. 
10. Hallar la presión total ejercida por dos gramos de etanno y tres gramos de 

dióxido de carbono contenidos en una vasija de 5 litros, a la temperatura de 50°C. 

11. El tiempo necesario para que cierto volumen de N, se difunda por un orificio 
es de 35 segundos. Calcular el peso molecular de un g a  que precisa 50 segundos 
Para difundir por el mismo orificio bajo idénticas condiciones. 

Rcspucrta: 57.15 gfmol. 
12. Compárense los tiempos de difusión por un orificio dado, y bajo las mismas 

condicione de temperatura y presión, de los gases H,, NH, y CO, relativas a 
la del N,. 

13. Por medio de una bomba de vapor de mercurio se logra un vacío de lo-' 
mm de H s  con cierto aparato. Calcular el número de moléculas que aún permanecen 
en un cc del aparato a 27%. 

Respuesta: 3.24 X 10*. 
14. (Cuál es la energía unética total de traslación en ergios de dos moles de 

un gas perfecto a 27'C? ¿En calorías? 

15. Calcular la raíz cuadrada media de la velocidad en centímetros por se- 
gundo de las molécub del N, a 27°C. Repetir el cálculo cuando la temperatura 
es 127°C. 

16. Calcular la velocidad cuadrática media, promedio y más probable upre- 
iandoliu en centímetros por segundo, para las moléculas de H, a 0°C. 

17. El diámetro de la moltcula de CO es 3.19 x 10-8 cm. A 300°K y una pre- 
sión de 100 mm de Hg, ¿cuál será (a) el número de colisiones por centhetm cúbico 
por segundo; (b) el número de wlisiones bimoleculares; y (e) el camino libre me- 
dio del gas 

Respuarca: ( a )  2.23 x 1027; (b) 1.12 x IW'; ( e )  6.87 X 10s cm, 
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18. Repetir los cálculos propuestos en el problema 17 para la misma tempera- 
tura pero una presión de 200 mm de Hg. ¿Cuán pronunciado es el efecto de la 
presión en lar cantidades buscadas? 

19. Repetir los cálculos propuestos en el problema 17 para una presión de 100 
mm de Hg, y una temperatura de 600°K. ¿Cuál es la influencia de la temperatura 
en las cantidades calculadas? 

20. Mediante la ecuación de van der Waals hállese la tempratura a la cual 
3 males de SO, ocupan un volumen de 10 litms a la presión de 15 atmósferas. 

Rcspucsta: 350% 

21. (a) Usando la ecuación de van der Waalr, calcular la presión producida 
por 100 g de CO? antenidos en un volumen de 5 litros a 40°C. (b) Compam este 
valor con d calculado usando la ley de los gases ideales. 

22. A 0°C y bajo una presión de 100 atm el factor de compresibilidad del 
O? es 0.927. Calcular el peso de 0, necesario para llenar un cilindro de gas de 
100 litms de capacidad bajo las condiciones dadas. 

23. Utiliindo la ecuación explícita en volumen de Beattie-Bridgeman, calcú- 
lese la densidad en gramos por centimetm cúbico del N, a 0°C y 100 atm de 
presión. Rcrpucrta: 0.127 g/cc. 

24. Utilizando los coeficientes viriales de la tabla 1-4, determínese analíticamente 
la presión a la que en la gráfica de P V  contra P wrrespondiente al N, a - 50°C 
presenta un mínimo. 

25. Mediante la ecuación de Kameriingh Onnes, hallar las factores de com- 
presibilidad del CO a -50°C y presiones de 10, 100 y 1000 atmósferas. 

Respuerta: a 10 ahn, r = 0.981. 

26. Los siguientes datos fueron tomados en la determinación del peso molecular 
de cierto gas por el método de Regnault: 

Peso del bulbo vacío = 42.5050 g 
Peso del bulbo + gas = 43.3412 g 
Peso del bulbo + H,O = 365.31 g 
Temperatura = 25°C 
Presión ( m e g i d a )  = 745 mm 

Hallar el peso molecular del gas. 

27. En un experimento por el método de Victor Meyer de determinación del 
peso molecular del alcohol etílico se obtuvieron los sirnientes datos: 

Peno del liquido tomado = 0.1211 g 
Volumen del aire medido sobre agua = 67.30 cc 
Temperatura = 28.0" C 
Presión atmosférica = 755.2 mm de H g  (corregida) 
Presión de vapor del agua a 28OC (de ks tablas) = 28.3 mm de Hg 

De estos datos (a) calcular el pero molecular del alcohol, y (b) comparar el resul. 
tado con el calculado a partir de los pesar atómicos. 

Respuerta: ( a )  46.5 g/mol. 

28. El análisis elemental de un compuesto dio el siguiente resultado: C, 39.98%; 
H, 6.72%; y 0, 53.30%. En una determinación por el método de Vietor Meyer 
0.1510 g del compuesto vaporizado desplazaban 33.8 cc de aire medido a 25'C S* 

bre H,O a una presión barmétrica de 745 mm. Calcular (a) la fórmula empírica, 
(b)  el peso molecular aproximado, y ( c )  la fórmula molecular del compuesto. 

29. Una muestra de vipor que pesa 0.180 g ocupa un volumen de 53.1 cc a 
27°C y 760 mm de presión (corregida). La presión crítica del vapor es 47.7 ami, 
mientras la temperatura crítica es 288.5-C. Mediante la ecuación 'de Berthelot 
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calcular el peso inole~ul,sr drl Lapor > compararlo con el obtenido nicdiante la ley 
de los gases ideales. 

30. Las deiisld.idrs del CI I ,  a 0 ° C  fueron medidos a diversas presiones obte- 
niendose l a  reiultados sicuieiites: 

Presión (atmósferas) Densidad (g/litro) 

'/a O 17893 
Ih 0 35808 

Hallar el peso molecular exacto del CI-1,. Respuesta 16 03 g / m d  

31. ;Cuánto calor será necesario para elevar la temperatura de 3 moles de 
hielo dcsde 0°C a 100°C (a)  a volumen constante y (b )  a presión constante? 

32. Utilizando la tabla 1-4, hallar la temperatura de Boyle del monóxido de 
carbono. 

33. ( a )  Calcular las constantes dc inn der Wavls del C_H, a partir de las tem- 
peraturas critnis y presiones de la tabla 1-8 ( b )  Esando las constantes ari calcu- 
ladas hallar la presión ejercida por 10 g de C,H, cuando se hallan contenidos en 
un frasco de un  litro a la temperaturv de 13°C. 

Reipueita: ( b )  7.39 atm. 

34. Las constantes de I an  der IVaals para. el HCI son 0 = 3 67 atm-litro? - 
mol-2, y b = 40.8 cc mol-1 Hallar l z  constantes criticas de esta sustancia. 

35. Una forma modificada de la ecuación de brin der Waalr (Berthelot) es 

donde todos los términos tieiicn su significado usual, y o y P son constantes. De- 
ducir las expresiones de n, f l  y R en función de lar constancias criticas. 

36. Calcular la densidad critica del alcohol rnctilico desde los datos siguientes 

t'C P (a tm) di,, (S/CC) d..,  (S/CC) 

La temperatura critica es 2.10 0°C 

37. Comparar las presioiies reducidas del N, y NH, cuando cada uno c j r r c e  una 
presión de 100 atmósferas. Reipueita: N>: 2.99, NH,: 0 90. 

38. Comparar las temperaturas reducidas del etileno y el H 2  a 27°C.  

39. Hallar la ecuación reducida de estada corrrspondiente a la ecuación dc van 
der Waals rriodificada dada en el problema 35. 

40. La ecuación dc estado dc un  liquido da el volumen romo una función de 
la timperatura y presión. Más aún, cl coeficiente térmico de c~pansión, a, está 
definida como 

mientras el coeficiente de compresibilidad, P ,  lo está por 

~ ~ 

En el supuesto de que a es indrpendienti de la trrnperatura y p de la presión, 
deducir la expresión de V en funriím de Y' y P. 
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41. f a )  Para el benceno liquido a = 1.21 x 10-d grado-' a 20-C y una atm 
dr presión Usandri la ecuación obtenida en  el problema 40 y considerando quc a 
" S  indepeiidicnte de la temperatura, hallar el cambio d c  porcentaje en \olumen de 
una muestra de bfnceno que se calienta a una atm de presión desde 20" a 50°C 

b )  ,Cuál  scria el cambio de porccntaie en  \olumen de un  gas ideal calentado 
cn el mismo in tenalo  a presión ronstantr? 

Respueita: ( a )  3 870 ;  ( b )  10 2%. 

42. (a) Para el benceno liquido /3 = 9.30 x 10-"tm-' a 20°C y 1 a tm d e  
presión. Mediante la ecuación derivada en  el problema 40 y suponiendo que  B sea 
independiente de la presión, hallar el  porcentaje en  volumen de u n a  muestra dc 
beiiceno que se comprime de 1 a 11 atmóiferas. ( b )  ,Cuál seria el cambio de porcen- 
taje en  volumen de un gas ideal comprimido en el mismo i n t e n d o  de presión a 
temperatura constante' 

43. Supongamos que una muestra d e  bcnceno inicialmente a 20°C y 1 a tm de 
prcnión se s o m m  a una presión de 11 atmósferas y una temperatura de 5 0 r C  
Si a y /3 son constantes, hallar cl cambio dcl porcentaje en  volumen del benreno 
' b )  .Para un  gas ideal cuál seria el cambio anterior? 

44. El coeficiente d r  viscosidad del CI, qascoso a una a tm y 20°C es 1 4 7 0  
inirropoints Hallar el diámetro molecular del cloro. 

Respuesta: 4.30 10-8 cm. 

45. Consideremos dos capas paralelas dc NH, gaseoso, una de área grande y 
estarianaria y otra de 10 cm? dcaplazándoie una distancia fija de 1 X lo-" rni 
?obre la primera. ( Q u é  fuerza cn dinas se requcriiá para  mantener la  pelicula supc- 
rior moviéndosp con una ~e loc idad  de 5 cm por scgundo cuando la presión del gas 
fs 10 m m  de Hg- y la  temperatura es 300aK? E1 diámetro molecular del NH, es 
3 X cm. 

46. U n  Sar cuya viscosidad es de 200 mirropoisei fluye por un  tubo capilar 
de 2 mm de diámetro y 2 metros d e  longiutd. Si 5 litros pasan por el tubo cada 10  
scgundor, ,cuál debe ser la presión al  iniciar la salida del gas que  fluye? 

Rerpue i ta .  5 09 x 10' dinas/cm2. 

47. El tiempo de flujo del agua por  un  viarosimetro de Ostwald es 1.52 mi- 
nutos. Para el mismo volumcn de un  liquido orgánico d e  densidad 0 800 g/cc rl 
tiempo es 2 25 minutos Hallar la  viscosidad del liquido relativa a la  del igiia 
v su valor absoluto en  milipoises, siendo la temperatura de 20°C. 

48. Una bala d e  acero de 7 90 g/cc dc densidad y 4 m m  d e  diámetro requicre 
55 segundas para caer una distancia de 1 metro a través de un  liquido de driiiidad 
1 10 c/c= Calcular la viscosidad del liquido en pois~s .  

49. Una  esfera de radio 5 X 10-2 cm y drnsidad de 1 10 g/cc cae a \ciocidrd 
con%mte por un  liquido de densidad 1 00 c$rc y \iscosidad de 1 00 poise. ;Cuál 
es la velocidad de la rsfera? 

Reipuei ta  5 45 X 10-3 <ni/rcg. 

50. Supongamos quc  todas las condiciones d a d a  en el problrnia 49 se conrer- 
VaIl, a ex~epcibn  dc la  densidad dc la esfera que ahora es 0 90 g/cc. ,Cuál cs la 
velocidad de la erfera dcl caso? E ~ p l i c a r  el significado del resultado. 

51. Usmdo  los datos para los <opficientes de \isioiidad del C - H  011 corno 
i i n ~  función de la tempcratura dados en  la tabla 1-9, hallar las conitvntcr A y B 
Para esta sustancia mediante la ecuacibn (98). 





EL ESTADO SOLIDO 

1,"s s6lidos difirren de los líquidos v <ases por poseer volumen y forma 
definida. La estabilidad geornétrica de un sólido no se debe a una diferencia 
de ionipacta<ióii entre estados. pumto que la densidad dc una sustan- 

cia pneclc sscr mcnor para un sólido que el líquido correspondiente, como 
acontece con cl caso del hiclo y el agua. Mi s  bien, la fornia definida de iin 
sólido debe relacionarse con el hecho de poseer unidades eitrnctiirales, 
es decir. en luqai del movimiento libre de las moléculas de un gas o liqiii- 
do. estin confinadas a posiciones definidas de equilibrio dentio del cri~tal 
del síilido, alicdedor de las cuales las partírnlas pucdcii vibrar pero no 
al~cinrloriarlas f:icilrnente. 

Las sustancia? sólidas se clasifican ron fiecucncia en cristalinns o a n m -  
{ni C n  sólido cristalino es aquel en qne las unidades cstructuralcs consti- 
tnyerites se disponm segíin una configuraciún geométrica definida caracte- 
rística de la sustancia. Las aniorlas, por otra parte, aunque poseen muchos 
atributos de un sólido, corno la forma definida, rigidez y durera, no mues- 
han un agiupamirnto ¿onfiguracioiial di finido, Iirir esa r a h n  no se coiiside- 
lan verdaderos sólidos, sino líquidos muy sobir cnfriados de iiscoiidad niuy 
elevada. Mi s  aún, las s u ~ t a i i ~ i a ~  tales corno el hiclo, cloruio de sodio o 
naftalcnu funden riiarcadarne~~te a tina teiniieratura constante y definid+ 
mientras que las arnorfas como el vidrio o cl asfalto lo hacen de un modo 
~ ra dua l  y en un intcmalo de trrnperatuia dinplio. Sin embargo, bajo cier- 
tas condiciones, una SUStdn< La atnorla adquiere < aractvii?tii as cristalinac. 
como succde con cl vidrio que piicdc ciictalizar ciiardo pcrmanecc Idrgo 
tiempo en rcposo o por calentaniicnto. l )c  nuevo, 1.1 hiilc natiirai ni arr 



78 Capítulo 2: El estado sólido 

estirado exhibe iin modelo definido al examen con rayos X, lo cual es 
una indicaciíin de que se iia originado un agrupamiento c o n f i g ~ r a d o ~ d  
definido. 

CRISTALIZACION Y FUSION 

Al enfriar, a presion coristante, un líquido puro experimenta un decre- 
mento en la energía de traslación promedio de sus  molécula^, y de aquí 
que su temperatura desciende Iiasta alcanzar el punto de congelamiento. 
en el cual las fuerzas de atracción vencen a la energía de traslación y la? 
moléculas se ven obligadas a acomodarse en una configuración geomktrica 
caracteristica de cada sustancia. Cuando comienza la cristaliiación se drs- 
prende calor que impide un nucio descenso de la temperatura que así 
penrianece iiirariable en tanto ambas fases se hallan presentes. La  remoción 
de nuevo calor origina simplemente la cristalización de otras masas Iíqui- 
das, hasta lograi la solidificación total; únicamente entonces la temperatura 
corriicnia a descender por enfriamiento. Sc denomina calor de c?iitaliznczón 
a la cantidad de calor desprendido por mol de  sustancia. 

La  fusión es el proceso inverso de la cristalización. Al calentar un sólido 
puro, incrementa su cncrgía de vibración, hasta que en cl punto de fusión 
algunas partículas xibran con suficiente energía pala vencer l a  fuerzas de 
confinamiento, y entonces el sólido fiindc Para una presióii establecida 
la temperatura dc fusión es la nusma que la dc cristalización y para que 
aquella se efectúe en toda la ma5a hcmos de suministrar calor que compense 
la pkrdida debida a las partículas con elevada energía. Se denomina calor 
de fusión a la cantidad absorbida necesaria para realizar la transición de 
un mol del estado sólido al líquido, y csa cantidad es igual y de signo 
contrario al calor de ciistalinción de la sustancid. 

CRISTALOGRAFIA 

Es la rama de la ciencia que trata de  ia gecmetría, propiedades y e e  
triictura de las sustancias cristalinas Concierne a la cristalopfía ceomt- 
trica el emidio d r  los a-riiparnientos esl>aciales externos de los planos 
cristalinos y forma geométrica de los cri5talcs, y se basa cn las tres leyes 
fuiidainent~lei riquicntes: (a! Ir? dc la cnnsta~icia dc lo5 ángulos iriterfa- 
ciales; (b )  ley de la racionalidad de los indicrs, y ( c )  ley de simetría. 

La ley de la constancia de !oí ángulos intcrfaciales establece que para 
una wstancia dada, las caras  correspondiente^ a los planos que forman la 
superficie exteina de un crictal intersectan en un ángulo definido, y este 
permanece constanre sin importar como desarrollan las caras que común- 
mente lo hacen en f o m a  desigual en tamaiio y foma,  pero el á n p l o  de 
intersección dc do5 caras corrc~~ondientes es siempre la misma Para cual- 
qi1ir.r cristal dc la misma sustancia. 
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Es posible elegir, para un cristal, una terna de ejes coordenados de 
forma que las caras del cristal los interseczen a una distancia definida del 
origen, o bien sean paralelos a alguno de ellos, en cuyo caso su intersección 
es en el infinito. Haüy, en el ano 1784, propuso la ley de racionalización de 
los indiccs o parámetros que establece la posibilidad de elegir a lo largo 
de tres ejes de coordenadas distancias unitarias (a, b, c ) ,  no forzosamente 
ipa les  entre si, tales que las intersecciones de un plano cualquiera del 
cristal están dadas por (ma :nb :pc ) ,  donde m, n y fi son númeios enteros 
cualquiera incluso infinito, o fracciones de los números enteros. Esta ley 
se ilustra a continuarión con los datos de un mineral de topacio, Al, 
(FOH),SiO, para el cual cuatro planos distintos tienen los parámetros 
siguientes 

y de aquí que sus ramnes de intersección son 

Cualquier plano particular está caracteriiacio por estas razones que se 
rniplcan para representarlo. Los coeficientes de a; b  y c se dcnornirian indz- 
res de IVeiis del plano. Sin embargo, estos índices son de uso embarazoso 
y se han reemplazado por los de Miller, qur  se obtienen tomando los 
\.alnies rcciprocoq de lo? coeficientes de l l ' e i ~  y multiplirhdolos por el 
número menor que transforma todos lo? recíprocos en niimeros enteros 
Asi un plano cula notación de  Weiss esti dada por n : b :  cac, se transforma 
eri la de Miller o :  b : O  c,  o bien simplcmeirtc en ( l l O ' ,  porque el orden 
n, h, c se sobrcntiende; anAoqamente una cara a :  m b :  ?i c no? da (104). El 
estudiante pucde verificar como ejercicio que los ciiatio plano? di1 topacio 
mencionados con antcriori+d son ( 1  11), ( 1  l o ) ,  (223) y (120' rrqíin la 
notación de Millcr para las caras cristalinas. 

L a  trrcera ley cristalogrifica establece simplemente qiie todos los cris- 
tales de la misma sustancia posetn los mismos elementos d r  simetría. de la 
(iial existen trcs tipos posiblcs Primero, si un criqtal sc di\¡& por uri plano 
imaginario que pasa por su crntro. en dos mitades iguales entre sí que son 
la una imagen de la otra, se dice cntonccs qiic cl cristal posee un Blano d e  
simetría. Scgundo. un cristal tiene una línea de simetria si es posible dibujar 
una línea imaginaria que p a x  por 511 centro de manera qiie al hacerlo 
girar 360°, el cristal aparece sin inmhir> dos, t rm,  cuatro o seis veces, y en 
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función de rste grado de repetición se dice que posee un ejc de simetria 
binario, temario, ciiaternario o senario. Finalmvnte, el cristal posee un 
centro de simetría si cada cara tiene otra idéntica en el lado opucsto de este 
crntio. El níimero total de planos, líneas ? centros de simetria que poseen un 
cristal se denomina elt~mentos de simetrin. 

LOS SISTEMZIAS CRISTALINOS 

Existen 230 formas cristalinas posibles, y han sido observadas prácti- 
camente todas ellas. En base a su simetría estas 230 formas se agrupan 
m 32 clases, que a su rrz  e s t h  incluidas en seis sistemas. Todos los cris- 
tales que pertenecen a un sistema particular se caracterimn por el hecho 
de que aunque a veccs cueceri de algún elemento de simetría, se hallan 
referidos a un conjunto particular de ejes cristalográficos que difieren de 
un sistema a otro en longitud e inclinación entre si. La tabla 2-1 enumera 
a los seis sistemas cristalinos, sus características axiales, la simetria máxima 
que es de esperar en cada sistema y algunos ejrmplos de sustancias que 
cristalizan en varios sistemas. Si el estudiante desea una discusión de las di- 
versas formas geomPtricas que corresponden a cada sistema, debe consultar . 
los tratados existentes sobre cl tema ' 

Las formas elemrritalcs como el cubo. octaedro y dodecaedro, figura 
esta última que posec doce caras dc rombo, pertenecen todas al sistema 
resular y poseen una simetría mrí~ima. De menor simetria pero pertene- 
ciente al mismo sistema es el tetraedro. 

PROPIEDADES DE LOS CRISTALES 

En el caso de los gases. líquidos y sólidos amorfos no sometidos a es- 
fuerzos, las propiedades como el índice de refracción, coeficiente de expan- 
sión térmica, condiictividad tGrmica y elktrica y velocidad de soliibilidad 
son indeprndientes de la dirección. Lo mismo es cierto para las sustancias 
que cristali~an en el sistema re$plar que por las raLones expuestas se les 
denomina iiutrópicas. Sin embarso, para las sustancias que cristalizan 
en otros sistemas, las propiedades enumeradas arriba varían según los ejes en 
quc  se rfectúan las observacioner por esa razón se denominan nnimtrdpicas; 
para talcs sustaricias los coeficientes de expansiíin térmica no sólo puedin 
diferir con la dirección sino liacerse positivos en una y negativos cn otra. 
como sucede con el yoduro de plata. De nuevo, los sólidos anisotrópicos 
exhiben mis de un índicc de rcfracción para el niisrno cristal. Desdc cl 
punto de vista Aptico, las su\tancias anisotrópicas se dividen en uniaxialcs 
y biaxinlci. Los cristalrs iiiiiaxiales qiir abarcan a los sistemas tetragonal 
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TABLA 2-1. LOS sistemas cristalinos y SUS características. 

Simetría 
Sistema Características axiales máxima Ejemplos 

- 
1 Regular (cú- Tres ejcs en un árida Nueve planos NaCl 

bico o isomé- recto. Distancias m i -  Trece ejes KCl 
trico) dad: a = b = c Alumbres 

Diamante 
CaFz (Espato de flúor) 

2. Tetrigonal Tres ejes en ángulo rec- Cinco planos 
to, s61o dos ejes igua- Cinco ejes 
les. Distancias unidad: 
o = b f  c 

3. Hexagonal Dos ejes de igual longi- Siete planos 
tud en un plano Iia- Siete ejes 
ciendo un ángulo dc 
120" entre si, y iin ter- 
cer eje en ángulo recto 
a los anteriores, de lon- 
gitud desigual. Distan- 
ciar unidad: a = b # c 

T i 0 2  (Rutilo) 
ZrSi04 (Zirc'ón) 
Sn02  (Casiterita) 

PbIz 

M% 
Berilo 
CdS (Grcnoquita) 
ZnO (Zincita) 

4. Ortorámbico Tres ejes en ángulo rec- Tres planos K N 0 3  
(rómbico) to, pero todos de di- Tres ejes Azufre rómbico 

ferente longitud. Dis- K S O l  
tancias unidad: a # b BaSO, ( B a d a )  

# c PbC08 (Cerusita) 

5. Monoclínico Tres ejes, desiguales. Dos Un plano Na.SO,. 10 H:O 
en ángulo rccto, el ter- Un eje Na2B,0z - 10 HiO 
cero inclinado en un C a s o , .  2 HeO 
ángulo diferente de Azufre monoclínica 
90". Distancia unidad: 
a # b # c  

6 Triclinico Tres ejes desiguales, in- Sin planos CuSO. . 5 HIO 
clinador entre si en án- Sin ejes KoCr%OI 
qilos dktintos de 90". H3BO3 
Distancia unidad: a f 
b # c  

Y hcxaxonal poseen índices de  refraccibn de acuerdo con el eje en que se 
rfectuó la observación. Asi el hielo qiie es hexagonal, tiene de  índice de rc- 
fracción 1.3090 y 1.3104 ambos para la línea D del sodio. Por otra paitr, 
los cri5tales biaxialcs qiie comprmden a los sistcmas ortorrómbico, rnoriocli- 
niro y triclíriiro, tienrn tres índice  de refracción y así, cn rl  caso dcl di- 
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cromato de potasio que pertenece al sistema triclínico. son 1.7202, 1.7380 y 
1.8197 todos para la línea D del sodio. 

El caricter anisotrópico de ciertos cristales es re~ponsahle de las dife- 
rencias de solubilidad observadas en muchos sólidos y a coiisecuencia de 
esta disolución preferente se debe al origen de los modelos característicos 
denominados figuras de corrosión que, como son muy típicos, se utilizan 
para caracterizar la natiirale7a y composición de la sustancia. Este método 
de identificación y e~aluación se emplea miicho en el análisis metalogrifico. 

POLIMORFISMO 

Muchas sustancias existen en una sola forma sólida cristalina, pero 
otras se presentan en más de una modificación o efectúan cambios por ca- 
lentamiento o bajo presión. La  existencia de una sustancia en mis  de una 
modificación se conoce como polimorfismo, así el carbono existe bajo la 
forma de diamante y grafito, el carbonato de calcio como calcita o aiago- 
nita, mientras que el azufre se presenta en una amplia variedad de formas. 

El polimorfismo de elementos como el azufre se conoce como alotropia. 
Algunos polimorfos existen como modificaciones en el mismo sistema cris- . 
talino. así sucede con el cloruro amónico en sus formas cúbicas, o bien 
cristalizan en sistemas diferentes como el ioduro de plata que lo hace en 
el hexagonal y cúbico, o el azufre en el rómbico y monoclínico. 

Cada forma polimórfica de una sustancia es termodinimicamente esta- 
ble dentro de un internalo particular de temperatura y presión. y la trans- 
formación tiene lugar dada una presión cualquiera, a una temperatura fija 
conocida como temperatura de transición o punto de transición. La variedad 
rómbica del azufre es estable a la presión atmosférica hasta los 95.6OC, a 
la cual se transforma en monoclínico; también tiene lugar el proceso in- 
verso al descender la temperatura lentamente. Al llegar a 95.6OC se hallan 
en equilibrio la forma rómbica y monoclínica y la temperatura no cambia 
hasta que todo el azufre monoclínico se ha  transformado en la variedad 
rómbica. 

A este respecto la temperatura de transición presenta una semejan7a 
marcada con los puntos de fusión y se emplea por ese motivo en termo- 
metría en el establecimento de puntos fijos. 

En ocasiones como la anterior el cambio es totalmente reterrible, esto 
es, procede en ambas direcciones y la temperatura en que ambas foiiiiai 
estin en equilibrio es definida y constante. Sin embargo, con frrcueiicia el 
cambio de una foima a otra no es reversible sino que piorcde en una sola 
dirección. 

El hecho es que si hay mjs  de una f o m a  dentro dp un mi5mo inter- 
valo de t~rnperatura y presión sólo una de ellas es rilable, las restantes 
son inestables y tienden a cambiar continua c irreversiblemente a la forma 
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estable. No obstante, a menudo el cambio es suniamente lento y la for- 
ma o formar inestables presentan en apariencia todas las cualidades de la 
estabilidad. cn ejemplo de dicha inestabilidad la ofrece la aragonita 
( C a c o , ) ,  que puede transformarse en calcita. L a  transformación i n ~ e r -  
sa es imposible a las presiones ordinarias, hecho que nos habla de la inesta- 
bilidad termodinámica de la aragonita. La  tabla 2-2 enumera varias sus- 
tancias polimórficas así como las transformaciones que efectúan y las 
temperaturas de transición a la presión atmosférica. 

TABLA 2 - 2 .  Puntos de transición de las sustancias polimórficas 
a la presión atmosférica. 

-~ 

Sustancia Transición 
Temperatura de 

transición 

Azufre Rómbico Monoclínico 93.6" 

Gris e Blanco (tetragonal) 18" 
Blanco e Rómbico 170' 

Nitrato de amonio Tetragonal e (Rómbico), -17" 
(Rómbico), e (Rómbico)? 32.1' 
(Rómbica). Romboédrico 84.2" 

Romboédrico + Cúbico 123.2  

Nitrato de potaaio Rómbico Rambaédrico 128.5'  

Ioduro de plata Hcxagonal Cúbico 146.5'  

Nitrato de plata Rómbico Romboédrico 159.5 " 

LA ESTRUCTURA DE LOS CRISTALES 

Hemos visto antes cómo, basándose en la geometría pura, los ciista- 
lAgrafos han encontrado que es posible clasificar todos los cristales en 32 
clases de  simetria y 6 sistemas cristalinos. Sin embargo, tal clasificación 
no dice nada de su estructura interna y para lograr un  conociniimto del 
problema la cristalografía postula que un cristal macroscópico de una sus- 
tancia es una repetición y extensión en todas las direcciones de la unidad 
rstructural fundamental conocida como unidad rcticuiar cristalina o grupo 
csfiacial. Cada unidad reticdar, a su vez, debe estar constituida de itomos, 
mol&culas o iones, según el caso, dispuestos para dar la configuración geo- 
métrica particular de la red. M i s  aún, la forma geornétrica de la celda 
Unitaria dehe ser la misma que la del cristal macroscópico: es decir, si el 
iriytal PF un cubo, la cclda unitaria tiene sus constituyentes dispiiestos para 
dai un cubo diminuto. 
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El anilisis matemático de estas ideas, combinado con las leyes funda- 
mentales de la cristalografia, demuestra que existen únicamente 14 agru- 
pamiento~ básicos, conoiido? como wdrs  erpacialccs, en función de los 
cuales es posible describir la estructura interna de los cristales. Estas redes 
espaciales se muestran en la figura 2-1 en donde los círculos negros indican 
las posiciones de los átomos, moléculas o iones quc componen la estructura. 
El número de estas r e d ~ s  espaciales qur pertenecen a un sist~ma dado 
se halla enumerado en la segunda columna de la tabla 2-3. Comennndo 
con las redes espaciales que se presentan en un sistema particular, es po- 
sible combinarlos dentro de un número definido de griipos más complejos, 

TABLA 2-3. Distribución de las rcdes y grupos espaciales 

Número de redes Núaero de grupos 
Sistema espaciales espaciales 

Cúbico 3 
Tewagonal 2 
Hexagonal 2 
Ortorómbico 4 
Monoclínico 2 
Triclinico 1 

14 

grupos espacia le^, cuyo número va en la última rolurnna de la tabla. .4si, 
las tres redes espaciales que existen en el sistema cúbico dan 36 grnpos 
espaciales sin violar los requisitos de simetría, mientras que el sistema te- 
tragonal origina 68 modelos de ag-rupamiento. La tabla 2-3 muestra que 
las catorce redes espaciales producen 230 grupos espacialcs, número prác- 
ticamente análogo con el de las clases de cristales observadas en la realidad. 

Aunque la cristalografía ha sido capaz de delimitar el número de grupos 
espaciales que existen para un sistema dado, no puede definir los qne corres- 
ponden a nn cristal en particular. Así se conocía que un cristal cúbico pre- 
sentaba uno de los 36 grupos posibles, pero no existian procedimientos 
para elucidar a cual pertenecía. Esta situación perduró hasta el descubri- 
miento de los rayos X, cuya aplicación en este campo ha permitido la 
diferenciación y esclarecimiento de la estructura cristalina. 

RAYOS X 

Fueron descubierto? por Roentgen en 1895 y se producen por bom- 
bardeo de los electrones en !os metalis m esa dos, e igual que La luz ordinaria 
son de naturaleza clectromagnt:tica pcro con una longitiid de onda iiiilcho 
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Tetragonal 
simple 

Hexagonal 
rombo4drico 

Ortorr6mbico de caras 
b6sicas centradas 

Clbico de 
cuerpo centrado 

Tetragonal de 
cuerpo centrado 

Ortorrdmbico 
simple 

Ortorrómbico de 
caras centradas 

Cúbico de caras 
centradas 

Hexagonal 

Ortorrómbico da 
cuerpo centrado 

Monocllnico 
simple 

Monocllnico de caras 
basicas centradas Tricllnico 

Figura 2-1. I..,s catorce rcdes espaciales 
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menor. La posición de los rayos X en el espectro de radiación electromagné- 
tica puede juzgarse de la figura 2 -2  donde las distintas formas de dicha 
radiación están dispuestas en orden decreciente de longitud de onda, y se 

Longitud de anda en cm 

Figura 2-2. Espectro de la  radiación electromagnética. 

Ondas Herhianas 
y de radio 

observa que la de los rayos X está casi centrada en cm ó 1 angstrom; 
distancia del mismo orden de magnitud que los diámetros moleculares en 
gases y aproximadamente igual que las distancias interatómicas en un 
sólido. 

EL METODO DE LAUE DE ANALISIS POR RAYOS X 

lob 10' 1 0 1  I 10-' 10.' 10-e 10-a 10-lo 

inira. 
rojo 

Al investigar por vez primera los rayos X surgió el problema de mcdir 
su longitud de onda. Ya entonces era muy conocido el hecho de que cuan- 
do la luz choca con una superficie que consta de una serie de aristas o de 
lineas muy agrupadas de manera que su separación es del mismo orden 
que la longitud de onda de la luz, tsta se difracta, y las diversas radiacio- 
nes se dispersan en una serie de espectros conocidos como de primero, 
segundo, etc., orden. Más aún, existe una relación definida entre el á n p l o  
de difracción, la longitud de onda de la radiación y el espacio de las Ií- 
neas de la rejilla. Como los rayos X son de igual naturaleza que la luz, 
debia ser teóricamente posible determinar su longitud de onda de manera 
parecida. Sin embargo, resultaba imposible, por medios mecánicos ob- 
tener rejillas por rayado que contengan 108 lineas por centímetro. Para 
vencer esta dificultad, Max von Laue tuvo la feliz idea de pensar que un 
cristal es un ordenamiento de átomos separados a intervalos de unos 
un y por e x  motivo constituía una rejilla de difracción de rayos X tridi- 
mensional. También predijo que si un haz heterogéneo de rayos X se 
dirige contra un cristal y se coloca detrás del mismo m a  placa fotográfica, 
se obtendria una serie de manchas dispuestas geométricamente alrededor 
del centro del haz. 

La investigación experimental comprobó la exactitud de sus ideas en 
todos los aspectos. Se obtuvieron una serie de modelos de difracción que 
mostraban las diferencias características de los materiales examinados. Uno 
de tales diagramas se muestra en la figura 2-3, perteneciente a la blenda, y 
todos ellos hablan cn favor de un agrupamiento definido de los átomos 
dcl cristal y hoy día permiten la reconstrucción del ordenamiento de ]a red. 

$2 
5.: 

R ~ S X  1 
; ?Rayos 

I 
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Figura 2-3. El modelo de  diiracción de  Laue di! auiiuro de cinc. (Según A. S. 
Shankland, Atomic ond " i u c i e ~ r  Phyricr, 2/E. The hlacmillan Co., Nueva York.) 

Sin embargo el método de reconstrucción por el método de Laue es muy 
complicado y \.V. H. y 11'. L. Bragg sugirieron otro procedimiento de análi- 
sis mucho más simple que se discutiri a continuación con detalle. 

METODO DE BRAGG DE ANALISIS CRISTALINO 

Los Bragg observaron que un cristal se halla compuesto por series de 
planos atómicos de igual espacio entre sí y que pueden emplearse no sólo 
como una rejilla de transmisión, como señala el método de Laue, sino tam- 
bién como  lan nos de reflexión. Un haz de rayos X que choca con los 
átomos que forman estos planos se difractará de manera que produzca 
una interferencia o un refueizo del haz difractado en el primer plano o 
externo y el haz total de reflexión se comporta como si hubiese sido refle- 
jado en la superficie del cristal. 

Para comprender mejor la teoría de este método, consideremos como 
nos muestra la figura 2-4, un frente de onda GG'G" de rayos X ,  que inci- 
de según el ángulo B sobre un conjunto de planos paralelos equidistantes 
W, X, Y, 2, etc., que constituyen los planos atómicos del cristal. Parte del 
liar HGO se reflejará en O en la dirección OE con un ángulo B igual que el 
de incidencia. Análogamente, el haz H'G'O' se reflejará parcialmente 
en O' a lo largo de O'E' y entonces de nuevo en C sobre el segundo 
plano en la dirección COE. A fin de emerger en la dirección OE el se- 
gundo haz debe viajar una distancia mayor que cl primero, es decir, 
H'G'O'CO en lugar de HGO que recorre el primer rayo. Si la diferencia 
en distancia de los dos caminos es exactamente igilal a un número entero 
de longitudes de onda de la radiación, los dos liacrs se encontrarán en 

l faie en 0, con lo cual hay un refuerzo y una intciisidad máxima dc refle- 
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z 
Figura 2-4. Reflexión de los rayar X por planos paralelos. 

xión, pero cuando no están en fase se poduce una interferencia y la inten- 
sidad del haz reflejado es menor que la máxima. 

La condición de miximo es: 

G'CO - GO = nA 

donde X es la longitud de onda de los rayos X utilizados, y n es un núme- 
ro entero cuyos valores 1, 2, 3, . . . , son conocidos como el orden de re- 
flexión. 

Si se traw. una línea perpendicular desde O a la prolongación de 
G'O'C y otra desde O hasta A perpendicular a W ,  X e Y, se deduce que: 

G'CO = G'A - CA + CO 
= G'A 

pues CO = CA por construcción de la figura. Pero 

GO = G'B 
Por esa razón G'CO - CO = G'A - G'B 

= BA 
y de aquí BA = nX 

Es fácil ver que el ingulo BOA es también 0. Entonces, como OB fiie 
trazado perpendicular a G'A, 

BA 
sen 8 = - 

OA 
BA = OA sen 0 

= 2 d s e n 0  

donde d es la distancia entre dos planos atómicos cuales~~iiera en el cristal, 

Por ese motivo n,i = 2 d scn 0 (1) 
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Esta ecuación simple relaciona directamente la longitud de onda y el 
de rrflexióii de los rayos X, con la distancia interplanar d y el ángulo 

máximo de reflexión 8. Sin otra información adicional se obtiene la re- 
lación Xld  midiendo 71 y O.  Además, si conocemos h se puede calcular d o 
viceversa, si se conoce d se utiliza el cristal en la terminación de la longitud 
de onda de los ra!os X. 

1.0s Anplos de reflexih 8 y las intensidades de los rayos reflejados 
correspondientes, se determinan con un espectrómetro de rayos X de Dragg, 

diagrama del cual se \.e en la figura 2.5. Los rayos X producidos en el 
t ~ h o  A por bombardeo de un blanco adecuado B pasan por una serie de 
\="tanas y pantallas (C, D, E) para producir un haz agudo y monocro- 
mático que se envía sobre la cara del cristal dispuesto adecuadamente en 
una piatina giratoria F, capaz de moverse para producir un i n p l o  de inci- 

. -  
f 

Figura 2-5. Espectrómetro de rayos X de Bragg. 

dencia cualquiera, según se desea. Coaxialmcnte con la platina y cristal va 
rnoritada una cámara de ionización H, por la cual pasa el haz reflejado. 
La ionización del gas que llena la dniara,  usualmente dióxido de amfre, es 
Pro~mcional a la intensidad de los rayos X que pasa por la cdmara. Como 
la corricnte que circula por la cimara de ionización es proporcional al 
grado dc ioiiimción del gas, la intensidad de dicha corricnte se mide con 

electrómctro que nos da directamriitc las intensidades de los rayos X 
reflejados en el cristal. Por determinación de las intensidades dc los haccs 
r<'flcjados a diicrsos ingulos de reflexión cs posible hallar con facilidad 
el ingulo de reflexión máxima. 

L. 
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ANALISIS DEL CLORURO DE SODIO 
MEDIANTE RAYOS X 

A continuación se descrihe con detalle el procedimiento usado para elu- 
cidar la estructura del cloruro sbdico, ejemplo que pucdc servir como p í a  
geiieial eii los métodos de estudio de otros tipos cristalinos. Se tia elegido 
al clomro sódico por pertenecer al sistema cúbico cuya elevada simetría 
facilita el estudio. 

Tanto la celda unitaria corno el cristal macroscópico deben ser cubos, 
y los itomos de sodio y cloro se disponen, romo hemos visto, en una de las 
tres formas posibles para las redes espaciales conocidas como cúbica sini- 
ple, de caras ceiitradas y de cuerpo centrado. En el primer caso cada átomo 
se sitúa eii una esqiiina dcl cubo; la red de caras centradas tiene sus 
i ton~os como el caso anterior )- además en los centros dc las seis caras del 
cubo, finalmente la red de currpo centrado prcscnta de nuevo la disposi- 
ción del cubo simple modificada por la presencia de un solo 5tomo en el 
centro dc dicho cubo. 

En el sistema cúbico, )os planos q ~ i c  pasan a ira& de los átomos tienen 
los índices de Millcr siguientes (100), (1  101 ó (1  11) como se observa en 
la figura 2-6; sin embarco, la razón de distancias entre ellos en los tres 
tipos de red no es la misma. Si designamos por a la distancia entre los 

Figura 2-6. 1'l.mos cn redes cúbicas. 



Análisis del cloruro de sodio mediante r a p s  X 91 

planos 100 en la red cúbica simple, entonces la distancia perpendicular 
entre los planos (1 10) valdrá a/ \/:: y la distancia entre los (1 11) será 
4\/3. En la red cúbica de caras centradas es posible colocar planos parale- 
los interpuestos en el punto medio de los (100) y los (110) de  la red 
cúbica simple, y de aquí que las distancias iiiterplariares en este caso serán , a,'?, a / 2 V T  y a /V%; finalmente en la red de cuerpo centrado es posible 
interponer planos paralelos en el punto medio de la distaricia cntre los 
(100) ó ( l l l ) ,  de manera que las distancias respectivas son ahora ai2, 

a,'\Ey a / ( 2 \ / 3 .  En la figura 2-6 se muestran resumidas todas estas distan- 
cias correspondientes a los difcrerite~ planos de los trei tipos de las redes 
cúbicas. Las relaciones dloa:diio:diii del ciibico simple, de caras centradas 
y de cuerpo centrado son entonces: 

a a , a  
- 1:0.707: 1.151 Cúbico de cara centrada: d ~ o o : d ~ ~ o : d ~ ~ ~  = - 

2 2\/2 ,/T 
a a  a 

Cúbico de cuerpo centrado: d,,,:dlIo:d,,, = -:-:- = 1 : 1.414:0.577 
2 ~7 2 ~ 3  

! 
Se observa que dichas relaciones son diferentes cn los tres casos y de 

aquí que una determinación de las relaciones interplanares en el cloruro 
sódico debe pcrrnitir efectuar una decisión respecto al tipo de red a que 
pertenece dicha sustancia. Como para un ordcn de reflexión y loncitud 
de onda de rayos X dados se cumple que d = (nX)/(2 seno) entonccs 
para los máximos de orden n correspondientes a los planos (100), (110) 
y (1  11) tendremos: 

y es suficiente conocer los ánciilos de reflexión cuya intensidad es máxima 
para los tres tipos de planos, para decidir la rcd a que pertenece el cloru- 
ro de sodio. En la tabla 2 - 1  se dan los ralorei de 0 y scn 8 para distintos 
valores de n en cada uno de los tres tipos de planos. Considerando las 
reflexionei de primer o r d ~ n  únicaniente vemos que: 
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TABLA i l. .Znsiilm de los máximos para el rloiiir<> sódico utilizando 
la l ima  K del paladio. 

Priiiier ordcn Segundo orden Tercer ordcn 

Planos 81 Sen 8 ,  8? Sen 8! 83 Sen 0 ,  

Al comparar estas relaciones con las establecidas anteriormente llegamos a 
la conclusión de que el cloruro de sodio pertenece a la red cúbica de caras 
centradas, e igual conclusión se obtiene al considerar los resultados de los 
miximos de reflexión de segundo orden. 

POSICIONES DE LOS ATOMOS DE 
CLORO Y SODIO EN LA RED 

La  determinación del tipo de red a lo largo de la cual se hallan colo- 
cados los átomos del cloruro sódico no resuelvc el problema en su totali- 
dad, porque subsiste la interrogante del agrupamiento relativo de los átomos 
de sodio y cloro, pre~mnta que puede contestarse al tener en cuenta las 
intensidades relativas de los máximos de reflexión para los distintos planos 
y órdenes. En la tabla 2-5 se dan las intensidades correspondientes a los di- 
ferentes órdenes de reflexión en los planos (100), (110) y (111) tomin- 
dose como 100 la intensidad máxima de primer orden correspondiente al 
plano (100).  

La interisidad de nn haz difractado depende en primer lugar de la 
masa de la partícula responsable de la difracción: cuanto mayor es di- 
cha masa ma!or es la intensidad: ? scgundo en cuanto al orden de difrac- 
ción se rcfier- la intensidad disminuye claramente con órdenes crecientes. 
Estos dos hechos se emplean para explicar los resultados de la tabla 2-5. Se 
observará que en los planos (100) y (110) las intensidade~ di5minuyen 

TABLA 2-5. I r i t~ns idadc  relativas de los rndxinior d e  reflexión 
en el cloruro sódico 

Intensidades co- lntenaidades co- 
Intensidades de rrespondientes a rrespondientes a 

Orden los planos ( 100) los planos ( 110) los planos ( 1 11 ) 

Primero 100.00 50.4 9.00 
Scsundo 19.90 6.10 33.1 
Tercpro 4.87 0.71 0.58 
Cuarto 0.79 2.82 
Qi i i r i t u  0.12 0.14 
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procresiramentc b con el ordcn y esta disminución sistemática se explica 
cuairtitatiramente s i  s~iliorimios que los planos coiitierien igual número de 
;tomos de cloro y sodio. Sin embargo en los planos (111) se observa una 
.ltrrnación de las intrrisida<le\. la correspondierite al primer orden es mis  
débil que la de segundo, la de tercero más débil quc las anteriores, pero la 
cuarta es menos intensa quc la segunda y más fucrte que la tercera; hechos 

an com- que admiten una explicación si se supone que los planos (111) cst' 
puestos de átomos de cloro y sodio alternativamente y que los planos que 
contienen este último elemento se interponen a la unidad de distancia entre 
los planos (111) que conticnen los de cloro Úriicamerite. El estudio emeña 
que el único agrupamiento posible de los átomos señalados que satisface 
todos los liechos descritos anteriormente en relación con las intensidades, 
es cl que se muestra en la figura 2-7. dondc cl sodio representado por 
círculos iiegros está situado eri los \&&es y centros de las caras del cubo y 
el cloro se aloja en los puntos medios de las aristas y eslá representado 
por los círculos abiertos. Si reflexionamos un poco sc observa que esta es- 
tructura reúne todas las cxigcncias y consta esencialmente de dos redes 

Figura 2-7. Red de cloruro sódica 

E d , L  

a omos de cúbicas de caras ceiitradas coinpenetradas y constituidas dc ' t  
sodio una de ellas, y la otra de cloro únicamente. Esta última red se rncuen- 
tra desplazada siiriplemcntc la distancia a a lo largo de cualquier arista del 
cubo. Aunque con fines de discusióii Iirnios considerado las uiiidadcs eitruc- 
tiirales constituidas de át&os de cloro y yodio: cn la actualidad es opinión 
Sineral que el cloro y sodio sr ei?cuenii-an ionizados. Si tenemos rri cuenta 
la interpretación de la estructura del cloriiro sódico ohteriida por rayos X. 
vemos que la designación de moI6cula carece casi totalnierite de sentido. 

es posible asegurar que un ion cloro particular pcrtcriccc a iirio de 
"odio defiriidn, en su lugar está corripartido dc ¡,val forrria por seis rlotos 
Y vice\.ri-sa. Todo lo que podcmos decir es que a cada ion dc sodio co- 
xespondc iin ~ c x t o  dc los sris ionri cloro ~ L I P  lo rodcax y i ~ i  corirrciiivii-ja 
'ime el eqiii\-alcritc de uii cloro, pero niiigiino dc ellos cxclusivamcntc. 
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CALCULO DE d Y A 

El cnho indicado en la figura 2-7 se considera la celda unitaria de 
clomro sódico y la arista del mismo es entonces la distancia entre dos áto- 
mos de doro o de sodio consecutiros, es decir el duplo de la distancia entre 
10s planos (100). El c r i 4  macroscópico se construye por extensión de la 
red unitaria en todas las direcciones. 

cna vez establecida la naturaleza de la celda unitaria es ficil calcular 
la longitud de su arirta y la distancia entre los planos (100) a partir del 
volumen molar y el número de Avogadro. Cada uno de los iones sodio 
de los \+tices se halla compartido por los ocho cubos vecinos y de aquí 
que a cada cubo corresponden ('Á) 8 = 1 ion de sodio, además, cada uno 
de los iones de sodio en el centro de las caras se encuentra compartido 
por dos cubos, lo que a p g a  ('h) 6 = 3 iones de sodio más haciendo un 
total de cuatro iones. Análogamente, cada uno de los iones cloro a lo 
largo de las aristas esti compartido por cuatro cubos y como hay 12 de ellos 
( )  12 = 3 iones cloro forman parte del cubo, y agregando el átomo 
central &tenemos cuatro iones cloro como promedio contenido por cada 
cubo. Entonces podemos decir que cada celda unitaria posee cuatro iones 
cloro y cuatro de sodio o un total equiaalentc a cuatro moléculas de  cloruro 
sódico. 

El volumen molar de  esta sustancia es su peFo molecular, 58.143, divi- 
dido por la densidad, 2.165 g/cc, o 

Este es el volumen ocupado por A' = 6.023 x loz3 moléculas, de aquí que 
el que ocupan cuatro de ellas, V ,  es decir el volumen del cuho unitario, 
será: 

A partir de este volumen se deduce quc la ari3ta del cubo e?: 

Como esta arista del cubo es el duplo de la distancia entre los planos ( lM)) ,  
la distancia d a utilkar en la ccuacián de Bragc es d1/2 ó 
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El valor m& aceptado en la actualidad para esta distancia es 2 8138+ X 
cm a 18OC. 

Una vez conocida la distancia interplanar del cloruro de sodio, se puede 
utilizar en la determinación de la loncitud de onda de los rayos X. Así 
en las experiencias de Bragg se encontró que el seno 0 es 0.103 cuando 
n = 1 y en consecuencia los rayos X utilizados en estos experimentos tenían 
una longitud de onda de 

ANALISIS DE CRISTALES POR EL 
METODO DE POLVOS 

Deb)e y Schcrrer en 1916 y Hull en 1917 independientemente, idearon 
un método de anilisis de cristales por rayos X que permite el uso de una 
sustancia en forma de polro. En este procedimiento se incide un haz mo- 
nocrornático de rayos X sobre un tubo pequeño que conticne la sustancia 
investigada finamente dividida. Como los planos del polvo cristalino se 
hallan orientados de todas las maneras posibles respecto al haz incidente 
algunos producen imágenes de difracción refor~adas en todos los planos 
simultáneamente. Estos máximos se fotografíar sobre una película fija co- 
locada detrás de la muestra en forma de un arco de círculo. 

Los rayos difractadm obtenidos de  esta manera forman coiios coricén- 
tricos. Al fotografiarse en una pelicnla estrecha, aparecen como irnigenes 
unas líneas casi ~erticales colocadas a cada lado dc una mancha ceintral 
brillante debida a un haz no difractado, aonqiie realmente estas líneas so11 
porciones de arcos de círculo cuyo centro es el punto del foco del Iiaz de 
rayos X. Cada par de líneas equidistante a la derecha .e izquierda dd cen- 
tro corresponde a iin orden siniplc de difraccih para una familia de 
planos, par que se obtiene para los distintos órdenei de difraccibn !- cada 
tipo de plano. 1.a figura 2-8 noi muestra un modelo de  difracción de polvo 
de óxido de Zn. 

Los modelos de difracción 1o:i-adoi dc al~iiiios óxidos son característicos 
de cada sustancia particular. por ruya rarún este m6todo se nt i l i~a eii el 
anilibii cualitatiro y cuantitativo de las sustancias puras o de merclas de 
ellas. ('iiando se usa ron este fin se prcpara una placa coniparativa con 
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la posición de las diferentes líneas de los di~ersos coristituyentes que cabe 
suponer en la muestra desconocida. La presencia de líneas análogas en 
ambas placas atestigua la presencia de la sustancia particular que exhibe 
aquellas Iíiieas en los dos problemas. La identidad de rada línea se determi- 
na por comparación de las placas con los diagiamas obtenidos de los cons- 
tituyentes puros. 

Para efectuar una valoración cuantitatiia debe determinarse las iriten- 
sidades y compararlas con las obtenidas a partir de cantidades de conrtitu- 
yntes definidos bajo identicas condiciones de operación. Como la intensidad 
de la línea es proporcional a la cantidad de sustancia presente por com- 
paración podemos evaluar cn qué proporción existe. 

En cierto sentido el anilisis por rayos X suministra mayor información 
que el químico. .4si por ejemplo, del anilisis químico de una inezcla de 
cloruro de calcio y broinuro sódico es imposible decidir si los constituyentes 
son los señalados o bien se trata de una mezcla de bromuro de calcio y 
cloruro sódico. La respuesta a esta pregunta por el metodo de rayos X es 
directa, ?a que muestra las líneas del cloruro de calcio y del bromuro de sodio 
y no haí líneas de las s?iles recíprocas. 

RESULTADO DEL ESTUDIO DE LOS 
CRISTALES POR RAYOS X 

Se ha realizado gran número de estudios de sustancias sólidas en forma 
análoga al descrito antcriormente con el cloruro sódico. Algunos de los 
resultados se resumen ahora. 

Miiclios metales c r i s t a h n  en el sistema cúbico, con los átomos coloca- 
dos en los centros de las caras o en el centro del cuer- de la red. El 

alurninio, ralcio: níquel, cobalto, plata, platino, oro y plomo son ejemplos 
dcl ~~rirncro; y al segundo pertenecen el litio, cromo, sodio, potasio y tungs- 
teno. El agrupamiento cúbico simple no se encuentra particularmente fa- 
vorecido, mientra5 que la citiurtura típica del cloruro sódico con sus redes 
compenctradas y de cara rentrada es muy común entre los compuestos del 
sistema regular. Asi, por ejcmplo, lo presentan los óxidos de masncsio, cal- 
cio, estroncio, bario, níqirl y cobalto, ciertos sulfiiros como los dc m;tgnesio, 
bario, niarigancso y plomo y todos 10s haliiros dc lo5 metales a lcahos salvo 
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el de cesio que se presenta en dos redes cúbicas simples, una de cesio y la 
otra de halógeno interpuestas entre sí y originando una red cúbica de cuerpo 
centrado con el equivalente de una molécula de haluro de cesio por celda 
unitaria, estructura que se muestra en la figura 2-9. 

El sulfuro de cinc, el diamante, silicio, germanio y el estaño gris tienen 
otro tipo de agrupamiento, con una red de caras centradas que también 
contiene un átomo en el centro de cada cubo pequeño alternativamente 
dentro de la red mayor, así resulta que cada átomo se halla equidistante de 
otros cuatro. Los fluoruros de calcio, estroncio y bario presentan una modi- 
ficación del esquema anterior, en dichas sales los iones metálicos están si- 
tuados en la red de caras centradas mientras que los no metálicos se colocan 
en los centros de cada uno de los ocho cubos que componen la red metálica. 
Los iones no mctálicos forman de esta manera una red cúbica simple dentro 
de la de los iones metálicos de cara centrada. 

Una estructura cúbica diferente la presentan los iones de óxido cuproso 
y óxido de plata, como lo muestra la figura 2-10. En los cristales de  dichos 

Figura 2-10. Red de óxido cuproso. 

óxidos, el oxígeno se encuentra sobre una red cúbica de cuerpo centrado 
mientras los átomos metálicos compenetran esta red para quedar en el cen- 
tro de cada pequeño cubo altemadamente dentro de la red oxigenada. 

Como ejemplo de un agppamiento no cúbico se puede señalar a la red 
hexagonal de cuerpo centrado, como se observa en la figura 2-11, y a la 

*¡gura 2-11. Agrupamiento hexagonal compacto. 

cual llertenecrn los elcmentos corno el magnesio, cinc y titanio. 1.0s com- 
Puestos de kxido de cinc, de bcrilio, sulfuro de cobalto y estannoso, son 
talcs que sc compenetran en sus rcdes hexagonales dc manera que una está 
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compuesta de átomos metilicos y la otra de no metálicos: por otra parte los 
carbonatos de magnesia, manganeso y hierro poseen una red romboédrica 
en la cual los ejes son todos iguales en ingulos diferentes de 90". Si imagi- 
namos que esta red es un cubo distorsionado entonces, los iones metálicos 
y los aniones se hallan sobre dos redes compenetradas distorsionadas de 
caras centradas comparables a la red sin distorsión del cloruro de sodio. 
Es de interés señalar que los aniones CO;' y SO; se ha comprobado que 
constituyen una unidad cristalina con los oxígenos distribuidos alrededor 
del átomo central. Lo mismo es válido para otros aniones inorghicos como 
el SO;% POo3 C10; y Mn0;. Estos hallazgos son una evidencia exce- 
lente para la disociación de las sales en el estado sólido y para la existencia 
de estos radicales como entidades individuales. 

UNIDADES RETICULARES Y FUERZAS 

Dependiendo de  la naturaleza de la sustancia problema, las unidades 
que entran en la construcción de una red pueden ser iones, átomos o mo- 
léculas. Los compuestos inorgánicos generalmente tienen redes iónicas, en 
las cuales las fuerzas de enlace son las atracciones electrostáticas entre los 

. 
iones cargados opuestamente. Como se ha señalado, para tales sustancias 
la definición ordinaria de molécula no tiene significado, puesto que ningún 
ion negativo se puede atribuir exclusivamente a uno particular positivo. 
Más bien a causa de las exigencias de la electroneutralidad, cada ion posi- 
tivo tiene asociado con él un número promedio suficiente de cargas negati- 
vas para contrarrestar las positivas. Las redes iónicas generalmente son 
muy estables y los cristales constituidos por las mismas funden a tempera- 
turas relativamente elevadas. 

~ ' n  el diamante y grafito las unidades que constituyen la red son átomos. 
En el caso del diamante cada átomo de carbono está rodeado por otros 
cuatro en forma de un tetraedro; agrnpamiento que confirma la valencia 
del carbono y la direccionalidad de los enlaces como lo postula la química 
orgánica. Los átomos se mantienen juntos por fuerzas covalentes y como 
éstas son muy fuertes, los cristales son duros, resistentes y de elevado punto 
de fusión. Por otro lado, la estructura del grafito, consiste de anillos hexa- 
gonales planos en los que los átomos están unidos trigonalmente por enlaces 
covalentes. Estos planos, a su vez se mantienen juntos debido a fuerzas de 
van der Waals que como son mucho más débiles que las covalent~s permiten 
una separación interplanar fácil; hecho que da  cuenta de la fracturabi- 
lidad del grafito. 

Los metales tienen también átomos como unidades estructurales y 
son buenos conductores eléctricos porque mantienen libres a los electrones. 
Además, la mayoría de los cristales metálicos son tenaces y generalmente 
dúctiles y maleables. 
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En ciertos casos como en el dióxido de carbono, cloruro de hidrógeno y 
ioduro estánnico la molécula completa actúa como unidad estructural den- 
tro de la red y el examen por rayos X indica que tales mol&culas ocupan 
posiciones espaciales c l a~e ,  mientras que los átomos dentro de las moléculas 
están colocadas en una configuración definida alrededor de la posición 
media de equilibrio para cada inolécula. Estas se mantienen en su distribu- 
ción geoinétrica dentro de la red por fueras  de van der Waals que son 
mucho niás débiles que las atracciones electrostiticas en las redes iónicas 
y por consiguiente tales cristales son menos fuertes y funden a temperatu- 
ras menores. La menor rigidez y elevada presión de vapor pueden también 
relacionarse a la debilidad relativa de las fuerzas de van der Waals. 

Otra fuerza presente en alsunos cristales es el enlace de hidrógeno, cuya 
fortaleza es algo mayor que las fuerzas de van der Waals pero considera- 
blemente menor que los enlaces covalentes o electrovalentes. Un ejemplo 
de un cristal donde el enlace del puente de hidrógeno juega un papel de 
importancia es en el hielo que cristaliza en el sistema hexagonal. 

EL EMPAQUETAMIENTO DE LAS 
ESFERAS REGULARES 

En la discusión anterior hemos considerado a los ocupantes de los lu- 
gares de la red como esferas de  dimensiones sin especificar. Más aún, de 
la forma en que se describieron, el estudiante pudo formarse la errónea 
impresión de que son pequeñas en relación con la distancia que las separa. 
En realidad no es así. Resulta provechoso considerar a la red como com- 
puesta de esferas rígidas de  dimensiones definidas en un agrupamiento lo 
suficientemente compacto para tocarse entre sí. Sobre esta base es posible 
entender más cabalmente las diferencias de empaquetamiento involucrados 
en los diferentes tipos de red y también deducir el radio de las esferas que 
nos ocupa. 

Consideremos una red cúhka unitaria, cuya arista tiene de longitud a, 
compuesta de esferas uniformes de radio r. Bajo estas condiciones necesitamos 
que los átomos sean idénticos. Si la red es cúbica simple las esferas que la 
constituyen se apilan sobre una base y sus caras se superponen de manera 
que cada esfera se sitúa encima de otra. Con tal agrupamiento su vista 
frontal se muestra en la figura 2-12(a). De esta puede verse que la distan- 
cia entre los centros de las esferas es a, el radio de cada esfera es ai2 ,  y 
el volumcn de una de ellas es ( 4 X r 3 ) / 3  = (h) ( ~ / 2 ) ~ / 3 .  Como en este 
empaquetamiento hay únicamente una esfera por cada red unitaria y el 
volumen de la red es a', entonces la fracción d.el voluinen total ocupada 
Por la esfera es: 

r - = = 0.5236 
a3 6 
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mientras que el resto, es decir 0.4764, del volumen total es espacio uacío. 

En la red cúbica de cuerpo centrado la situación es diferente. Aquí el 
empaquetamiento consiste de una base de esferas, sepida de una segunda 
capa donde cada una de ellas descansa en el hueco de la unión de cuatrc: 
debajo de la misma esfera. La tercera capa descansa con un agrupamiento 
idéntico a la primera. En la figura 2-12(b) se observa la disposición s e k -  
lada. Aquí el radio de las esferas se calcula que es ( ~ 3  o)  14; y como hay 
dos por red unitaria obtendremos para la fracción del volumen total ocupa- 
do por las esferas 

La figura 2-12(c) muestra una vista frontal del empaquetamierito en 
una celda unitaria cúbica de cara centrada. Consideraciones similares a 

@ a @ a 

Simple Cuerpo centrado 

la1 lb) 

Cara centrada 

[cl 

Figura 2-12. Empaquetamiento de las esferas en lar redes cúbicas 

las usadas anteriormente enseñan que el radio de las esferas en este empa- 
quetamiento vale ( V T a )  14. Como una red cúbica de caras centradas 
contiene cuatro esferas, la fracción de volumen ocupada por estas es 

La tabla 2-6 da un resumen de las redes de empaquei irniento cúbico y 
hexagonal; en la misma se dan el níirriero de vecinos pi6xiirios que rodcan 
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a una esfera particular, la distancia entre centros de esfera, el radio y el 
número de esferas por celda unitaria, el volumen de la red y la fracción 
de empaquetamiento para cada agrupamiento. En el caso de las redes 
hexagonales a es una distancia igual que la mostrada en la figura 2-1. La 

TABLA 2-6. Empaquetamiento en las redes cúbicas y hexagonal 

No. de Distancia No. dc Volumen Fracción 
vecinos entre Radio esferas de la de empa- 

más vecinos de las por celda celda queta- 
Red próximos próximos esferas unitaria unitaria iniento 

Cúbico 

Simple 6 a 4 2  1 a' 
- 

0.5236 

Cuerpo centrado 8 V 3  d 2  \ ' T a / 4  2 a3 0.6802 
- 

Cara centrada 12 b13a /2  V 2  a / 4  4 a' 0.7404 

H e x ~ g o n a i  

Ernpaquetamien- 
to compacto 12  \'2 0 / 2  fi 0 /4  2 a3 /2  0.7404 

Rombotdrico 1 2  V T a / 2  V?n/4 2 a3/2 0.7404 

inspección de la tabla rrvela que la fracción de empaquetamiento es inde- 
pendiente del radio de las esferas y depcnde únicamente de la naturaleza 
del rmpaquetamiento que es el menos compacto para el agrupamiento cú- 
bico simple, siguitndole el cúbico de cuerpo centrado y caras centradas 
10s dos empaquetamientos hexagonales, siendo estos tres últimos casos los 
más compactos posibles. 

EL EMPAQUETAMIENTO DE LAS 
ESFERAS NO UNIFORMES 

Cuando un sistema consta de esferas de dos tamaños como por ejemplo 
el cloruro de sodio, las de mayor tamaño toman un agrupamiento definido 
Y las menores se acomodan entre los huecos d r  las primeras. La figura 2-13 
ilustra con claridad esta situarión donde se observa la agrupación cúbira 
de caras centradas del  cristal. La  arista de la celda unitaria, a, esti rela- 
r imada ron el radio de  los iones r +  y r -  mediante las ecuaciones 

Esta suma es obviamente la distancia intrratómica entre los iones de so- 
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Figura 2-13. Empaquetamiento de lar 
esferas en el cloruro sódico. 

dio y cloro. Para las redes de cuerpo centrado del tipo de cloruro de cesio, 
la distancia interiónica vale 

En la tabla 2-7 se establecen un conjunto de \,alores de los radios iónicos 
tales que sus sumas dan las distancias interiónicas r 7  y r - .  Los resulta- 
dos obtenidos por este procedimiento concuerdan con el de rayos X o la 

TABLA 2-7. Radios iónicos de los cristales 
(En A) 

Li+ 0.60 Be+2 0.31 F- 1.36 
Na+ 0.95 Mg+2 0.65 CI- 1.81 
K + 1.33 C a t Z  0.99 Br- 1.95 
Rb+ 1.48 Sr+2 1.13 1 -  2.16 
Cs+ 1.69 Ba+2 1.35 0 - 2  1.40 
Ag+ 1.26 Z n + 2  0.74 S-2 1.84 

difracción electrónica dentro de una discrepancia de un pequeño porcen- 
taje. Así la distancia interiónica predicha por los radios en la tabla 2-7 
para el SrS es de 7- + r _  = 1.13 + 1.84 = 2.97 A frente al valor ob- 
servado de 3.00 A. 

DIFRACCION ELECTRONICA Y NEUTRONICA 

En 1924 DeBroglie observó que los electrones en movimiento presentan 
aparte de sus propiedades corpusculares, propiedades ondulatorias carac- 
terísticas de la luz. Así cuando un electrón se desplaza con velocidad u 
tiene asociada una onda de longitud X dada por 
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donde m es la masa del electrón, 9.108 x g, mientras h es la cons- 
tante de Planck, es decir, 6.625 x erg-seg. La velocidad de un electrón 
depende de la diferencia de potencial del campo aplicado. Si dicha caída E, 
se expresa en voltios, tenemos 

Insertando la ecuación (6) en (5) obtenemos para X 

Con potenciales comprendidos entre 10 y 10,000 voltios, X debe variar 
entre 3.89 y 0.12 A, y de aquí que tales electrones deben comportarse 
como rayos X respecto a los cristales. Esta predicción fue confirmada bri- 
llantemente por Davisson y Germer en 1925. Estos investigaban la difrac- 
ción de electrones por una superficie de níquel y hallaron que el modelo 
de difracción electrónica y el de los rayos X coincidían, y el valor de la 
longitud de onda de los electrones obtenida experimentalmente coincidía 
con el calculado por medio de la ecuación de DeBroglie. 

Estos y otros experimentos no sólo confirman la teoría de DeBroglie sino 
que proporcionan un nuevo medio de investigación de los sólidos. En com- 
paración con los rayos X, el haz de electrones es mucho menos penetrante 
y mientras aquellos son difractados por planos atómicos profundos del 
cristal, los electrones se difractan en los planos superficiales con lo cual hay 
un mcdio muy conveniente de investicar la naturaleza de las superficies 
sólidas y películas superficialei, y una gran cantidad del trabajo realizado 
e11 este campo está encaminado hacia el esclarecimiento de la naturaleza de 
los óxidos y otras películas superficiales de los sólidos. Si bombardeamos 
a ktos ron neutrones de gran velocidad también se difractan pero su lon- 
gitud de onda, dada de nuevo por la ecuación (5) ,  aparece ahora con m 
w a l  a 1.673 x g. Los neutrones se dispersan fuertemente por los áto- 
mos de hidrógeno y de aquí que la difracción ncutrónica es muy efectiia 
en la localización de tales átomos en los cristales. 

LA CAPACIDAD CALORIFICA DE LOS SOLIDOS 

La variación de la capacidad calorífica con la temperatura para vaiios 
Sóldos sc muestra en la figura 2-14 donde se observará que es cero a 
O3K, y para los elementos como el Al, Cu y Ag se inir~rnenta muy rápida- 
Wntv ron la temperatura aproximándose al valor de 3 R = 5.97 cal niol-' 
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al medio ambiente o en sus proximidades. En cambio el carbono y silicio 
experimentan un incremento más y no alcanzan el valor de 3 R  
sino a temperaturas mucho más elevadas, asi el carbono no llega a dicho 
valor sino por encima de los 1300°C. 

Albert Einstein en 1907 dio el primer enfoque satisfactorio de las ca- 

I 
pacidades calorificas de los sólidos monoatómicos cristalinos y para ello con- 
sideraba que los átomos que constituyen un cristal son osciladores, que 
ejecutan un movimiento armónico simple alrededor de sus posiciones de 
equilibrio en el cristal, y asignó a cada sustancia una frecuencia de vibra- 
ción constante y característica v ,  y postuló que la absorción de energía por 
los osciladores no tiene lugar en forma continua sino discontinuamente de 
acuerdo con la teoría de P l a n ~ k . ~  

Temperatura - ' K  

Figura 2-14. Variación de la capacidad calorifica con la temperatura 

Con estos postulados Einstein demostró que la capacidad calorífica por 
mol a volumen constante C,., a cualquier temperatura T dcbc estar dada 
para un sólido cristalino morioatómico por la ecuación 

donde N es el número de A\,ogadro, k la constante de Boltzmann RllY, e la 
base de los logaritmos neperianos, /L es la constante dc Planck, mientras 
O,, la ternfieratura caracteristica de Einstein, esti definida por 

2 Véase el Capitulo 14. 
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La ecuación (8), indica que C, rs la misma función de BE/T pai-a todos los 
,ólidos monoatómicos, y predice que se aproxima al valor ccro cuando 
1' c O, y a 3 R cuando las temperaturas son muy elevadas, lo cual está de 
.c~ierdo con los hechos. En el intervalo medio: sin embarp ,  la ecuación 
nos d a  valores de C,  menores que los observados. 

Debyc en 1912 estableció una teoría de las capacidades caloríficas mis  
rigurosa. Supuso que un sólido puede vibrar con una frecuencia cualqiiirra 
que varía desde cero a un límite 2,. Introduciendo ciertos principios de la 
teoría de elasticidad y usando la teoria cuh t ica  obtuvo para C, una ecua- 
ción que es función de la temperatura, m i s  complicada que la de Einctein 
prro que presenta una concordancia excelente con los hrchos para un grupo 
grande de sólidos cristalinos, en el que se incluye no sólo los monoatómicos 
sino sustancias como los clomros de sodio, potasio, plata y plomo. La teoria 
de Debye da a C, como una función de Bn/T, donde BU, t e m j z r a t u r a  ca- 

racteristica d e  Debye, está definida por 

M i s  aún, predice que C,. será cero a T = O y se aproximará al limite 3 R 
a temperaturas más elevadac. 

Otra valiosa contribución d r  esta teoria es que a muy bajas tempera- 
turai hay una relación lineal entre C, y T1.  es decir: 

12 Rr4 T, 
c* = (m) 

donde a es una constante dada poi 

12 Rñ' a = --- 
5 e; 

Esta ecuación conocida como lcy de  la tercera potencia de Dcbye,  ha 
sido repetidamente confirmada. < b m o  no es posible realbar detennina- 
<.lonrs exlierirnrntalr~ de los calorcs específicos i>or drhajo de 15 ó 20°K, 

utili7a rsta ley para -hallar las capacidades caloríficas de los sólidos a 
PS:IS temperaturas. 

Cna  drficicncia de la teoría <Ic Ilehyr C F  que da cuenta sólo de las ca- 
~'acidaclel calorífica~ hasta un valor mixiino de 3 R, sin cmbarxo los meta- 
l ~ ?  alcalinos dan \alorcc muy siiprriorcs a estc límite a temperaturas ele- 
vadas. El exceso de abs<irción de cnercia se atribuye a la contribución 
~ler t rónira  de cuyo desplazamiento por medios tfhiicos no da cuenta 
p5ta teoría. 
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PROBLEMAS 

1. U n  plano cristalino intericcta a los tres ejes cirtalográficos en múltiples d e  
las distancias unidad :S, 2 y 1 ;Cuáles son los índices de Miller del plano? 

Respuesta: (436) .  
2. Los Índices d e  Millcr de un  plano del cristal son (210) .  ( a )  (Cuáles son las 

Índiir i  de Weiss? ( b )  iCuá1 es el sigriifiiado de estos? 

3. L a  rrllexión de primer ordcn dc un haz d e  rayos X para  un  cristal dado 
tieiic liigar a 5' 15'. ;Para que ángulo tcndrá lugar la reflexión de tercer orden? 

Respuesta: 15' 56'. 
4.  L a  reflexión d e  primrr orden dc un  haz d e  r.iyos X correspondiente a las 

caras (100)  del cloruro de sodio t imc liigar en un  ángulo de 6"  30'. ( a )  ¿Cuál 
es la longitud dc onda d e  10s rayDS X utilizados? ( b )  ,Cuál seria el ángulo de refle- 
xión con rayos X de longitud de onda h = 1 5 0  A? 

5. Si se usan rayos X de  loneitud de onda X = 1.540 A, hállese el ángulo que ' 

se obtendrá para  los máximos de rcflrxión de segundo ordcn correspondicnter a 
los planos (11  1 )  del cloruro sódico. 

6. I.as rrflenionrs de prinwr ardrri coircspondientcs a los pl.inos (100) ,  (110) 
y (111 )  d e  un cristal cúbico dado tienen lugar en  ángulos de 7" 10', 10" 12' y 
IZ" 30' r e ~ ~ e c t i ~ a r n e n t c  ;.4 qué tipo de md cúbica prrtrnece el cristal? 

7. El bramuro de crsio crist&zu en una r r lda  unitaria cúbica d e  cuerpo cen- 
trado i on  una arista de 4.287 A. (a) Calcular los áneulos para los cuales puede 
esper~r ie  rrflcxioiies niáxinias de segundo orden correspondientes a los planos (IDO), 
( 110) y ( 11 1 )  cuando se usan los rayos X de una longitud de onda A = 0.500 4. 
( b i  cLuánrar inol(cular de bromuro de cesio habrá en la celda unitaria? 

Ruspuerto: ( a )  13" 29'; 9 "  30', 23' 49'; ( b )  Una. 
8. L a  denridad del fluoruro de calrio es 3.180 g/cc a 20'C Calcular las dimen- 

siones de un  r a h  uriicirio dr 1.r s u i t d n i i a  quc contierir cuatro ionen ea++ y ocho 
iones F -  Keipuei tn.  5.46 A. 

9. El aluniinio cristaliza en una rrd cúbica de caras centradas y su denridad es 
2 70 g/cc a 20°C Calcular la distancia entre planos sucesivos (100)  y la mínima 
entrr  Átornus de aluminio del cristal 

10. El <lomro de crsio cuya densiddd cs 3.97 g / c c ,  cristalira en una red cúbica 
dc <iierpo ceiitrado cuya .iriita es de 4 12 A, con t i t i  equivalente de una molécula 
,,ur < u b o  utiit.~ti<,. .4 &>a",, dc estor d.~tu, Iiallar r l  \dar del númrio dc A\ogadro. 
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11. El tungatcno cristaliza en  una red cúbica de cuerpo centrado cuya arista 
,,,ide 3.16 A. ( a )  ¿Cuántos átumos d e  tungsteno están presentes en una celda uni- 
taria? ( b )  ;Cuál es la  densidad del metal? Respuesta: (b) 19 3 g/cc. 

12. Cierto compursto cuya densidad es 4 56 q/cr, cristaliza en  un  sistema tetra- 
conal con las distanciar de la celda unitaria siguientes a = b = 6.58 4 y c = 
5 93 A. Si  la  celda unitaria cuntienr cuatro moléculas, calcular cl peso molccular 
del compuesto. 

13. Demostrar que en el empaquetamiento cúbico centrado en las caras d e  cs- - 
feras i ~ u a l e s  D = a/ \'L, donde D es cl diámetro dc la  esfera y a la longitud de la 
arista del cubo 

14. Demostrar que  en rl empaquctamiento cúbico dc cuerpo centrado de esferas 
iguales r = \ 3 a/4, donde r es el radio de la  esfera y a la longitud de la arixta. 

13. .4 I 4 ? j 0 C  el F e ( S )  cristaliza en  una red cúbica de cuerpo centrado cuya 
arista es 2 93 A Suponiendo que los átomos son esferas empaquetadar, r.zlriilar (a) el  
radio de las esferas, (b)  la distancia entre los centros vecinos, (c)  el número de 
átomos de Fe por celda unitaria, y ( d )  el volumen total ocupado par  átomo de Fe. 

Respuesto: (a )  1.27 A; 
( b )  2.54 A ;  ( c )  2; 

( d )  12.6 A3. 

16, A 1100°C el  Fe(y) cristaliza en  una  r r d  cúbica de caras centradar con una  
arista de longitud de 3.63 A. Si suponemos que los átomos son esferas empaque- 
tadas, calcular ( a )  el radio de las mismas, (b)  la distancia entre lui centros de las 
esferas vecinas, ( c )  cl número de átomos de Fe  por celda unitaria, y ( d )  el volumen 
total ocupado por átomo dc Fe. 

17. Supongamos que el Fe(-,) cristalizara en  cl sistema hexagonal y quc el 
radio de aua átomos se determina de acuerdo con el  problema lb, calcular (a) 
la distancia entre los Atornus vecinos, ( b )  el número de átomos por celda unitaria, y 
(c) el volumen ocupado por átomo de Fe. Comparar estos rcsultador con los obte- 
nidos en  el problema precedente. 

18. El  CaO cristaliza en cubas d e  cata centrada con u n a  distancia unitaria de 
4.80 A. ( a )  Calcular la  distancia entre las dos iones en la  red. ( b )  Curnpárese esta 
distancia con la  predicha por Los radios iónicos del Ca+" O-2? 

19. El cloruro .imónico cr i s t~ i iza  en cubos de cuerpo ccritrado con una distin- 
ci3 unitaria d e  3 87 A. ( a )  Calcular la distancia entre los dos iones en la red. ( b )  
Utilizando el radio del CI- dado en  la tabla 2-7, hallar el radio del ion N<:. 

Reipue i tn :  ( b )  1 5 4  A. 
20. Para aceleiar un elcctrón en un campo ellctrico a una srlocidad d e  u 

cnl/srs, debe realizarse un  trabajo de V e ,  dondc V er la  caida dc potencial y 
e = 4 8 0 3  X 10-'0 es la carga e k t r i c a ,  ambos e n  unidades elrctrostiticar ("su).  
M i s  aún,  300 V = E, donde ¿ es el potencial e n  ~ol t ios .  Dc  cstoi datos, dedúicare 
la cruación ( 6 )  de este capitulo. 

21. Los electrones emitidos por un iil.imciito calicnte se a t e l e rm  bajo un  c a n -  
Po ~ l k t r i c o  harta que  sii \clocid,id es 5 x l U 8  un/seg. IIaliar Id longitud dc onda de 
10s electrones, y el potenciA reqwrido para lograr psta longitud de onda. 

Xeipueita: 0 146 4: 7110 \d t ior .  
22. ,Cuál será la  ir locidad de los nrutroncr a f in dv logr.ii q u e  su lorigitud 

de onda sea de o 6 0  A ?  
23. A 20'K, la  capaciddd calorilica por Átunio q i . m m  de  pl.ita es d c  0 39 

'aI/-I<. Suponiendo que rr válida la ley de D ~ b y e  di. 1.1 fcr<i,ra po~cricia, calcular 
la capacidad calorifica por áturno gramo .i 1 K 

24. Lti l i~ . indo los &tos d d  problcnia L i .  i . ik i i l . i r  1.1 triiipcr.itura cardctcrii- 
~ K L  de Debyi y Id frccueniia dc vibra<lúii l i i i i i t r  la p1.it.i 





LA PRIMERA LEY 
DE LA TERMODINAMICA 

Una de las manifestaciones más fundamentales de la naturaleza es la 
energía que acompaña a todos los cambios y transformaciones. Así, fenó- 
menos tan diversos como la caída de una piedra, el movimiento de una 
bola de billar, la combustión del carbón, o el crecimiento y reacciones de 
lus inecanisrrios complejos de los seres vivicntcs, todos comprenden alguna 
absorción, emisión y redistribución de la energía. La forma más común en 
que ésta aparece y hacia la cual tienden las demás, es el calor. Junto a él 
se produce energía mecánica en el movimiento de cualquier mecanismo; 
energia eléctrica cuando iina corriente calienta un conductor o es capaz de 
realizar un  trabajo mecánico o químico; energía radiante inherente a la luz 
visible y a la radiación en general; y finalmente la energía química alma- 
cenada en todas las sustancias, que se pone de manifiesto cuando aquEllas 
realizan una transformación. Tan difcrentes y di\-t-rsas como a primera 
vista cabe suponerlas, sin embarco, rstán ligadas intimamente entre sí, y 
bajo ciertas condiciones sc cfectíia iina runvcnión de una en otra. Es mate- 

mar en ria dr: la t<,rrnodi~irí»iica estudiar tales interrelaciones que tienen lu, 
los sistemas, y sus leyes, que son aplicables a todos los fenlrnenos naturales, 
se ciiniplen rigurosamente ya qiic cstán basadas en la conducta de los sis- 
tema ~nacroscópicos, es decir ron gran níiniero de mol&culai en vez de los 
microscópicos que coiiipreiiden un número rcducido de d a s .  Aíin ~riás, 
la termodinámica no considera cl ti~1111)o de trarisforrriacih. Su intcits se 
centra en los cstados inicial y final rlc un sistema sin rtiostrar ninguna 
curiosidad por la velocidad con qiic tal cambio se produce. 
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110 Capitulo 3: La primera ley de termodinámica 1 
La energía de un sistema dado es cinética, potencial o aiiibas a la vrz. 

La primera es debida a su movimiento, bien sea moleciilur o del ciicrpo 
como un todo. Por otra parte, la potencial es aquella clase de energia que 
un sistema posee en virtud de su posición: es decir, por su estructura o 
configuración respecto a otros cuerpos. El contenido de energia total de 
cualquier sistema es la suma de las anteriores: y aunque su ~ a l o r  absoluto 
puede calcularse teniendo en cuenta la famosa relación de Einstein E = 
mcZ, donde E es la energía, m la masa, y c la velocidad de la Iiiz: este hecho 
nos sii-ie de poro en las consideraciones ordinarias de la termodinámica. 
El motivo es, que las energías involucradas son tan grandes que cualquier 
cambio de ellas corno resiiltado de los procesos físicos o quiinicos es in- 
si,pificante. 

Así los cambios de masa resultantes de aquellas transferencias son im- 
ponderables por lo cual la tem~odinámica prefiere tratar con tales diferm- 
cias de energia que son medible3 y se expresan en diversos sistemas de 
unidades. Por ejemplo las unidades cgs de energía mecánica, eléctrica o 
térmica son el crgio, el julio y la caloria. La relación entre la unidad mecá- 
nica de trabajo y la ttrmica se conoce como equiualente mecánico del calor. . 
Las primeras determinaciones de este equivalente por Joule fueron la pie- 
dra fundamental que permitió establecer la primera ley de la temodi- 
námica. 

SISTEMA 

Este término muy usual, se define como cualquier porción del universo 
aislado en un recipiente inerte, que puede ser real o imaginario, con el fin 
d t  rsturliai t.1 efccto de las cli\crsas variables wbrc 61. .2 su vez la por- 
ción dt, uriiwrso rrrliiido del sistema se denomina "ccintoino". El conte- 
nido de iin sistema puede ~ a r i a r  ampliamente des& una cantidad pequeña 
d i  agua, por e,jeniplo. ha5ta cl univerx total. 

Las interacciones entre un sistema y su contorno, son muy importantes 
en termodinámica y cuando rntre arribos existe intercambio de materia 
y enrrgía tencriios un sistema ahi, rto, y aislado rn caso contrario. Se llama 
sistema cm-arlo aquel que no intercarribia matcria con sus alredrdores pero 
sí energía. 

Un sistema honlogénro contiene íinican~ente una fase, micntras que 
uno I ~ c t ~ r o g í n c o  contiene más de una. Se define por fase la porción lionio- 
génea de un sistema, físicamente diferenciable y separable niecinicamente. 
Si en el sistema "agua" coexisten el hirlo, VI liquido y el vapor, rada 
forma constituye una fa5e separada de otras por un limite. Aiin mis, 
cada fase puede scr continua como la liquida o gaseosa o dividida en 
porciones menores corno una masa dc cristalr~ dc hielo. El tí-mino ''sepa- 
rable rnecánicaiiicnte" de la definición significa que las fases pueden sc- 
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Propiedades y variables de un sistenia 111 

paraise entrc sí por operaciones tales como la filtración, sedimentación, 
decantación u otros procedirnicntos rnecinicos, iomo por ejemplo la recoiec- 
ción a mano dc los cristales. No incluye, sin embargo, otros procediniientos 
de separación tales iomo la evaporación, destilación, adsorción. o ehtrac- 
ción. Conio los gases son niiscibles totalmente, sólo es posible un sisienia de 
una fase gaseosa. Con líquidos o sólidos no parece existir un límite teórico 
al número posible de fases, pero ocho' es el máximo de fases liquidas obser- 
vadas en un sistema. 

Las fases presmtes en un sistenia son siistancias puras como el K1, 
H,O. NaCI, o C,H, o solucioiies de éstas. Vna solución verdadera, está 
definida como una mezcia físican!cnte homocínca  de dos o más sustancias. 
Esta definición no señala restricción sobre el estado de agregacion o la 
cantidad relativa de constituyentes. En consecuencia una solución puede 
ser gaseosa, liquida o sólida y variar de composición dentro de límites muy 
amplios. Este hecho excluye a los compuestos puros de la clasificación, 
porqne persiste una relación fija y definida entrc los constituyentes de un 
compuesto. 

PROPIEDADES Y VARIABLES DE UN SISTEMA 

Las propiedades de un sistema se dividen en dos clases: intensivas y 
extensivas. Estas son las que dependen de la cantidad de sustancia del 
sistema, por ejemplo, la masa total, el volumen y la energía. Por otra parte, 
las propiedades intensivas son aquellas cuyo \-alor es independiente de la 
cantidad total siendo función de la concentración de sustancia, así tenemos 
a la densidad, índice de refracción, y masa, volumen o energía molar. 

En ausencia de fuerzas especiales, como los campos magnéticos o eléc- 
tricos, las propiedades extensivas de una sustancia pura, dependcn de dos 
de las tres variables, P, V y T, y el núrncro de moles, n, de la sustancia 
presrnte. Sólo dos de las rariables dc estado son iridependicntcs, porque 
en principio se supone que el sistema posee una ecuación que relaciona P, 
V, y T; esto hace que una de las variables resulte drpendimte. En nues- 
tra actual discusión elrgiremos a las variables P y 7' como dos iiidepen- 
dientes. En consecuencia, cuando 71 es constante las propiedadrs esttmiivas 
de un sistema dependen únicamentt de P y Y', isual conclusión sr aplica 
a las intensivas. Por definición éstas son independientes dc n y de aquí 
que P y T son las única< variahlm independientes involucradas. 

Cuando se trata de soluciones la situación es distinta. Las propieclades 
extensivas son fnncibn dc P, T y cl ní~niero de moles de los difcrcntes cons- 
tituyentcs presentes, es decir, n,, n,, n,, etc. A su vez las intensivas depen- 
den de P, T y las concentraciones de las diversas qec ies .  EL nún~ero de 
variables de estas últimas cr una iiirrins que rl total de constituyentes de la 

' Kittslry y Cmden, J .  Ani. Ciiern. Soc., 72, 4811 (1950) 
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soluciln por la ra7bn siguiente: Si eqxrsamos la concentración en fracción 
molar, la especificación de todas menos una de éstas da la última de ellas 
por sustracción de la unidad, que es la suma de todas las fracciones molares. 

Una iez que se hallan especificados los valores de las variables inde- 
pendientes de un sistema el estado del mismo queda determinado. Para 
devolver el sistema a sus condiciones iniciales, las variables deben ajustarse 
a su xalor original. Este hecho por el cual el estado de un sistema se re- 
pite al rcpctir el valor de las variables, se conoce como principio de repro- 
ducibilidad de los estados. 

METODOS DE EXPRESION DE LA 
CONCENTRACION DE LAS SOLUCIONES 

Según el propósito particular de cada caso, existen muchos procedi- 
mientos por los cuales se puede expresar la concentración, los más co- 
munes son: 

Tomando el $eso como base: 

1. Porcentaje o fracción de sustancia, en peso, disuelta. 
2. Peso de sustancia disuelta por peso definido de cada constituyente. 
3. Peso de sustancia disuelta por peso definido total de solución. 
4. hlolalidad-niimero de moles de sustancia disuelta por 1000 g de 

solvente. 
5. Fracción molar. 

Tomando corno base el aolumcn 

1. Por ciento o fracción de sustancia disuelta, expresada en \olumen. 
2. Peso de la wstancia disuelta paia un volumen dado de solución. 
3. hfolaridad-número de moles de sustancia disuelta por litro de so- 

lución. 
4. Normalidad-número de equivalentes de sustancia disuelta por litro 

de solución.. 

Todos estos esquemas son en si suficirntemente explicativos y conocidos 
del estudiante. De los diversos procedimirntos enumerados antes, los que 
se expresan cn base al peso son independientes de la temperatura, es de- 
cir, las roncrntraciones son las mismas a todas las temperaturas, mientras 
que las que se basan en el volumen variarán con aquélla, de manera que 
dependen de la expansión tí.rmica de la solución. 

CANTIDADES MOLARES PARCIALES 

Considcrarrmos una solución cornpumta de j constituyentes, y designe- 
mos por n,, n,, - .  n, los nírriieros de niolcs de los diferentes constituyentes 
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presentes. Supongamos que G es una propiedad extensiva del sistema. En- 
tonces, por cuanto se dijo anterionriente G debe ser una función de P, T 
y el número de moles de los diversos constituyentes presentes, o 

La diferenciación parcial de la ecuación (1 )  nos da para dG 

donde n, representa en cada caso todos los valores de n excepto aquel 
respecto a l  cual se diferencia G. Si escribimos ahora 

la ecuación ( 2 )  se transforma en 

Aún más, a una tcniperatura y piesión constante los dos primeros tér- 
minos de la ecuación (6)  son cero, y así obtendremos: 

Por uso del teorema de Euler de las funciones homogéneas, la ecua- 
ción ( i )  sc intcgra para dar 

La ccuación (8) enseña que cualquier propiedad extensiva de una so- 
lución puede a temperatura y prcsión constantes, expresarse como una suma 
de productos E n  para cada uno de los componentes individuales de la so- 
lución. - Más aún, como en cada n representa un factor de potencia, 
G,  la cantidad molar parcid rcpresenta un factor de intensidad. En conse- 
<Ucncia, las cantidades molares prciales rcprcsentan propiedades intensivas 
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de una solución. Cuando la ecuación (8) se diferencia de una manera 
total, obtendremos: 

Pero, de acuerdo con la ecuación ( 7 )  d G  está dada por el primer t h -  
mino del paréntesis del lado derecho de la ecuación (9 ) ,  y en consecuencia 
el segundo término debe ser cero. Así que en general obtendremos 

y para dos constituyentes únicamente, es decir, una solución binaria, 

Las ecuaciones (10) y (11) son dos formas de la de Gibbs-Duhem, y 
enseñan que las cantidades molares parciales no son independientes entre 
sí y que la variación de una cantidad molar parcial afecta a las restantes 
en la forma dada por las ecuacionis. Por ejemplo, la ecuación ( I l b )  indica 
que si d c ,  es positiva, es decir, G, incrementa, entonces dC2 debe ser ne- 

- 
gativa y G2 debe decrecer al mismo tiempo, y viceversa. El significado 
de esta conducta aparecerá cuando discutamos las soluciones con mayor de- 
talle en el capitulo 8. 

DETERMINACION D E  LAS 
CANTIDADES MOLARES PARCIALES 

Las cantidades molares parciales se determinan por gran número de 
procedimientos gráficos o analíticos de los cuales discutiremos sólo tres. 
De manera especifica, supongamos que se desea determinar los volúmenes 
molares parciales de una solución binaria, y que con este propósito medimos 
el volumen total V de la solución como una función de la molalidad m 
de soluto. Como por definición aquélla representa el número de moles de 
soluto para 1000 g de solvente, el número de moles de solvente presentes 
en cada instante es fijo y está dado por n, = 1000/Al,, donde A4, es el 
peso molecular de solvente. De nuevo, m debe ser n,. Por esa razón, si gra- 
ficamos V contra m, figura 3 - l (a )  y determinamos la? pendientes de las 
cun,as a diferentes concentraciones tales romo A y B cstas pmdientes 
serán los valorcs de Y, a concentraciones seleccionadas. IIahiendo olitcnido 
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1 
O o m 

la1 

Figura 3-1. Determinación gráfica de las cantidades rnolares parciales. 

así los valores correspondientes de F, se calculan por sustitución de V, 
n, y n, para cada concentración en la ecuación (8), que en este caso 
toma la forma 

Un método distinto de manejar los mismos datos es el siguiente. Calcu- 
lamos a partir de V, n, y n, la cantidad 

y graficamos v contra la fracción molar de soluto N,, figura 3 - l ( b ) .  Si 
ahora trazamos una tangente a la curva en cualquier punto tal como A, se 
demuestra que la intersección de la tangente sobre el eje en N ,  = O nos 
da v, y en intersección en hl, = 1.0 da v,. Repitiendo este procedimiento 
en diferentes puntos de la curva F, y 1/, pueden ser evaluados para las 
~oluciones de distintas concentraciones. 

Aún un tercer procedimiento de manipular los datos involucra una 
expresión analítica de V como una función de m. Supongamos que V 
como función de m se expresa por la relación 

donde a, b, y c son constantes a una temperatura dada y presión. La dife- 
- 

renciación de la ecuación (13) con respecto a m nos da entonces V,, es 
decir 
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y la sustitución de las ecuaciones (13) y (14) en la ecuación (12) da 
para Y, 

Aunque los métodos anteriores de determinación de las cantidades mo- 
lares parciales se describieron en función de los \olúrnenes de la solución, 
son aplicables de igual manera a otras propiedades extensivas de una 
solución. 

LA PRIMERA LEY DE LA TERMODINAMICA 

Después de estos preliminares estamos en condiciones de estudiar la 
primera ley termodinámica que establece la conservación de la energía, 
es decir, ésta ni se crea, ni se destruye. En otras palabras, esta ley se forrnu- 
la diciendo que para una cantidad dada de una forma de cncrgía que 
desaparece otra forma de la misma aparecerá en una cantidad igual a 
la cantidad desaparecida. Para ser más específicos considerpmos el des- 
tino de cierta cantidad de calor q agregada al sistema. Esta cantidad dará 
origen a un incremento de la energía interna del sistema y también efectua- 
rá cierto trabajo externo como consecuencia de dicha absorción calorífica. 
Si designamos por &E al incremento de energía interna del si3tcma y w al 
trabajo hecho por el sistema sobre el contorno, entonces por la primera Icy 
tendremos: 

La ecuación (16) constituye el establecimiento rnatemático de la pri- 
mera ley. Como la energía interna depende únicamente del estado dc un 
sistema, entoncm el cambio de la misma aE, involucrado en el paso de 
un estado donde la energia es El a otro donde es .E2 debe estar dada por 

AE depende así únicamente <le los estados inicial y final del sicterna y de 
ninpna manera de la forma'en que se ha realizado tal cambio. 

Estas consideraciones no se aplican a w y q, porque la magnitud de 
éstas, depende de la inanrra en que se efectúa el trabajo en el paso del esta- 
do inicial al final. El símbolo w r~presenta el trabajo total hecho por un 
sistema. En una celda galvánica, por ejemplo, ui puede incluir la encrgía 
eléctrica proporcionada, rnas, si hay cambio dc volumen, cualquier pncr- 
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sía utili~ada para efectuar la expansión o contracción contra una presión 
oponente p. Ahora estamos interesados solamente en el trabajo mecánico o 
de pesión contra volumen desarrollado en el proceso; y esta energía se de- 
duce fácilmente de la manera siguiente. 

Consideremos un cilindro, figura 3-2, de sección transversal A ajustado 
con un pistón p. Entonces como la presión es una fuerza por unidad de 

área, la fuerza total que actúa sobre el pistón es f = pA. Si éste se desplaza 
ahora una distancia dl, el trabajo dw realizado es 

Pero Adl es un elemento de volumen, dV, barrido por el émbolo en su 
rnoiimiento. De aquí 

y, por integración entre los limites V ,  y V ,  

Si el único trabajo hecho por el sistema es de esta naturaleza, entonces la 
sustitución de la ecuación (19) en la (161 nos da para la primera ky, 
la expresión 

Las etuaciones (19) y (20) son perfectamente senerales y aplicables 
al cálculo de w, q, y AE, en cualquier expansión o contracción de un siste- 
ma. Sin embargo, bajo condiciones especiales estas ecuaciones p e d e n  tomar 
formas particulares: 
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l .  El uolumen es constante. Cuando éste no varía: dV = 0, dw = O y la 
ecuación (20) se convierte en 

2.  L a  presión de ojosición es cero. Un proceso de este tipo se denomina 
expansión libre. Aquí p = O, dw = O y de nuevo AE = q. 

3. L a  presión de oposición constante. Si p = constante, entonces la ecua- 
ción (19) por integración nos da 

w - p(v, - V,)  
. .  . 

(22) 

y la ecuación (20) se convierte en 

4. L a  presión oponente es uaritzble. Cuando p es variable debe quedar 
establecida como una función de V para una situación dada antes 
de que la ecuación (19) sea integrable. Si no se dispone de una fun- 
ción analítica, la inte ración puede llevarse a cabo por un procedi- g. 
miento gráfico de p contra V ,  determinando el área bajo la curva. 
Una vez que w ha sido determinada, se reemplaza en la ecuación (20) 
para obtener AE, o q, según el caso. 

El trabajo involucrado en la expansión de sólidos o líquidos es pe- 
queño, y frecuentemente dnprcciable. Sin embargo, no sucede igual con 
los gases, donde los cambios de volumen pueden ser grandes. En todos los 
cálculos de w que comprendan expansiones de gas, debe quedar claramente 
enrendido que exceptuando las condiciones señaladas más abajo, la presicín 
que determina el trabajo realizado, no  es la prisión del gas P, íinr 
aquélla contra la cual el gas está trabajando, es decir, p. Una vez que nos 
damos cuenta de este hecho no hay dificultad en realizar cálculos. Más aún, 
cuando V ,  > V I ,  entonces el proceso n de expansión, w es positibo, y 
el trabajo hecho por el gas sobre su contorm. Si V ,  < V,, sucede todo lo 
contrario. 

De la discusión anterior resulta evidente que para un cambio dado la 
mapitud de w depende de la forma en que se efectúa el trabajo, y por 
ese motivo w no puede ser una función de estado. De nuevo, como para un 
cambio dado AE tiene un valor fijo q debe variar con w resulta depen- 
diente del camino seguido por el proceso. 

Las cantidades q ,  w, y aE son experimentalmente medibles, pero las 
magnitudes de E no lo son, este último hecho no es un obstáculo cn temo- 
dinámica, ya que estamos interesados principairnente en los rairibios de E 

1 Y no en los valores absolutos. 
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REVERSIBILIDAD Y TRABAJO MAXIMO 

Cualquier proceso, que se conduce de forma que en cada etapa la fuerza 
impulsara es sólo infinitesimalmente mayor que la opuesta y que puede in- 
vertirse al incrementar ésta un infinitésimo, se denomina proceso reversible 
y otio que no satisface estos requisitos se dice irrcuersible. 

Hablando con propiedad, los procesos reveisibles son imposibles en la 
naturaleza ya qtie exigirían para su realización un tiempo infinito, y en con- 
secuencia todos los procesos naturales deben ser irreversibles. De cualquier 
manera. el concepto de reversibilidad es tan valioso teórica y prácticamente, 
que se justifica su empleo. Además a la reversibilidad puede uno acer- 
carse mu)- estrechamente. Así en el método potenciométrico de medición de 
potenciales de las celdas galvánicas, el voltaje de éstas, está opuesto por 
otro hasta que prácticamente no fluye corriente. Haciendo la fuerza de 
oposición sólo ligeramente menor a la de la celda, ésta, descarga o vuelve 
a carcar cuando la citada fuerza vuelve a hacerse mayor que la de la celda. 
De esta manera, una corriente cualquiera que fluye por el circuito tiene que 
realizar trabajo contra el potencial que en todas las ocasiones es ligeramente 
menor al propio. Este dispositivo es la aproximación más estrecha que has- 
ta el presente puede hacerse a un proceso realmente reversible. 

Ahora procederemos a demostrar que el trabajo lograble en un proceso 
dado, bajo condiciones reversibles es el máximo posible y que es el mínimo 
requerido para invertirlo. 

De los argumentos señalados anteriormente resulta evidente que la 
cantidad de trabajo que un sistema tiene que realizar respecto a un cierto 
cambio depende de la oposición que el sistema experimente a su modifi- 
cación. Cuanto mayor es la resistencia, también lo es el trabajo necesario 
para sobrepasarla. Para ser más específicos, consideremos la expansión de 
un gas frente a una presión externa p para una cambio infinitesimal de volu- 
men dV. El trabajo realizado es pdV. Cuando f l  es cero, es decir, cuando 
el sistema expande frente al vacío el pistón de encierro no experimenta 
ninguna fuerza restrictiva y si aquel no sufre fricción y es sin peso pdV = 0. 
Sin embargo, a medida que p aumenta desde cero, debe realizarse mayor 
trabajo conforme la presión se aproxima a la del mismo gas. 

Cuando se alcanza este punto, se establece un equilibrio de fuerzas Y ya 
no liay mis cambio de \oluin~n.  Si continuamos iilcrementando la presión, 
<'\ta se l1c:a a hacer ma)or que la del gas, y hay una contracción reali- 
72ndose un trabajo robre el sistema en vez de por el mismo. Es evidente, 
Iior la descripción, que el trabajo que puede realizarse por un sistema es 
injximo cuando la presión de oposición p difiere sólo un infinitésimo en mag- 
nitud de la interna del propio g a  Pero éstas son exactamente las condicio- 
nes definidas por ]a reversibilidad dc un proceso. De aquí concluimos que 
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! 
se logra u n  trabajo máximo de u n  sistema cuando tiene lugar cualquier 1 
cambio que sea totalmente reversible. Aún más, bajo condiciones reversibles i 
la presión externa p difiere sólo un infiitési~no de la del gas mismo P. 
Podemos pues reemplazar fi por P en todas las expresiones dadas con antc- i 

rioridad para w, y obtener w,, que es el trabajo máximo que puede cfec- 
tuarse en la expansión reversible de un gas. 

Consideremos ahora la compresión reversible. Como la presión del gas 
es P, la presión mínima requerida para con~primirlo será P i- dP.  En conse- 
cnencia, como la presión de oposición es P, el trabajo mínimo exigido para 
realizar un cambio de volumen dV será P d V ,  que es exactamente igual y 
de signo contrario al reversible de expansión del gas. Si la fuerza motriz 
se hace mayor que P + dP, el proceso se hace irreversible, y será preciso 
mayor trabajo que P d V  para llevar a cabo la compresión. 

LA ENTALPIA DE UN SISTEMA 

Los cambios térmicos a presión constante se expresan más adecuada- 
mente mediante otra función H, llamada entalpia o contenido calorífico 
de un sistema. Esta función se define por la  relación: 

donde P y V son la presión y el volumen del sistema. Como E y P V  se 
encuentran totalmente caracterizadas por el estado del sistema, H es tani- 
bién una función de estado y es completamente independiente de la manera 
en que se logra aquél. En consecuencia el cambio de entalpia, AH, puede 
escribirse as!: 

AH = H ,  - H ,  (25) 

donde H 2  es la entalpia del sistema en su estado final y H ,  en el estado 
inicial. Al sustituir H 2  y H ,  por SUS equivalentes de la ecuación (241, ob- 
tenemos para A H  

AH = H* - Hi 
= (Ez + PzVz) - (Ei + PiVx) 
= (Ez - El) + (P2V2 - PiVi)  
= AE + (PzVz - P1Vd (26) 

La ecuación (26) es la definición m t  general de m. Cuando la pie- 
sión permanece constante durante el proceso, entonces: 

AH = AE + P(V2 - VI) 
= AE + PAV 

es decir, el cambio de entalpía a Presión constante es igual al  incre- 
merito en ene r~ í a  interna más cualquier trabajo de presión-volumen realiza- 
do. De q u í  que a presiiin roiistantc AH represente cl calor ahsorbido en 
paa r  del ertarlo inicial al final, con i d  que .r& se e/e<tzic trabajo debido 
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P-V. Cuando las presiones inicial y final no son igiiales, se calcula AH 
.o por medio de la ecuación (27)  sino por la (26) .  

En este libro utilizaremos la convención de que cualquier ganancia en 
cantidad por parte del sistema es positiva y las pérdidas son negatibas. Sobre 
esta base, los valores de q,  4 E  y AH que son ma)ores de cero corresponden 
a la absorción de calor por el sistema y a incrcmentos en E y H del sistema. 
Viceversa, cuando estas cantidades son menores que cero denotan jjérdida 
de calor por el sistema y decrementos en E y H. Finalmente cuando w > O 
se iealiza trabajo por el sistema, mientras que cuando w < O el trabajo es 
efectuado sobre el sistcma. 

CAI'ACIDAD CALORIFICA 

Consideremos una cantidad de calor mny pequeña dq aíiadida a un 
sistema y supongamos que como rc~ultado de la absorción de calor el ascen- 
so de temperatura producido es dT. Entonces la cantidad de calor reque- 
rida para producir un ascenso de temperatura de iin grado cs 

y C es así la capacidad calorífica del sistema. Ahora, de la ecuación (20) 
obtenemos dq = dE + pdV y de aquí: 

Cuando r1 volumen se mantiene constante dV = O, y la ecuación (28) 
se reduce a 

Esta ecuación es la rclación tcrmodi~iimica que define C, y nos dice 
que rs la velocidad de cambio de la energía interna con la temperatura 
a \olumen constantc. 

Sin embarp.  cuando la absorción dr: calor ocurre rcr-cr<iblemrnte 3 

Presión constante. entonces p = P, 1 la ecuación (28) se tiansforma en 

P. = ($1, + P ($) P 
Pelo, si difercuciamos la ecoacih 1 2 1  I con rclxión a T a riresión cons- 

tante P obtenemos 
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que es la definición termodinimica de C,; es decir, es el cambio de en- 
talpia con la temperatura a presión constante. 

La diferencia entre las dos capacidades caloríficas se deduce fácilmente 
por un argumento termodinámico. De las ecuaciones (29) y (30) obtenemos 

Pero, H = E + P1.. Diferenciando esta cantidad con respecto a la tem- 
peratura a presión constante obtendremos 

y por sustitución de la ccuación (32) en la (31) resulta 

El problema ahora radica en relacionar el primer y tercer término de la 
derecha de la ecuación ( 3 3 ) ,  para lo cual procedemos así: la energia in- 
terna E seri en general una función de cualquiera de dos de las tres varia- 
bles P, I', T. Si elegimos a T ? I' como las independientes, entonces: 

dividiendo ambos lados de la ecuación por dT e imponiendo la condi- 
ción de que la presión es constante, obtenemos: 

y la ecuación ( 3 5 )  sustituida en la (33) nos da finalmente 

La ecuación (36) cs conipletariientc general. Veremos más adelante 
&no se piicrie usar Csta para ohtcnrr la difeirncia dc las dos rapacidadec 
< alorifiras. 

DEPENDENCIA DE LAS FUNCIONES 
DE ESTADO DE LAS VARIARLES 

Hriiios d~firiido hasta aquí dos cantidades cjue son funciones del es- 
tado del sistrnia, es decir, E y H ,  y tamhitn C,  y (,',,. Si nos referirnos úriica- 
mente a las sustancias puras, cntonces catas cantidades son lunción de dos 
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cualesquiera de las tres variables P, V y 1'. Al tratar con estas variables 
encontró que E y C, se expresan mis  adecuadamente en función de T 

y V ,  mientras que para H y C, la elección más conveniente es 1' y P. 
Si comenzamos ahora con el hecho de que E = f(T, V ) ,  cntonccs: 

De acuerdo con la ecuación (29), (aEIVT), = C,. Una expresión co- 
rrespondiente para (aE/aV) T no puede lograrse sin la segunda ley de la 
termodinámica. Sin embargo Dor razones pedagógicas supondremos su valor 
aquí; qne se someterá a prueba en el capítulo 5, lo cual nos permite es- 
tablecer 

Sustituyendo estos valores de las derivadas parciales en la ecuación (37) 
obtendremos: 

El primer término dcl lado derecho en la ecuación (39) nos d a  el efecto 
del cambio de temperatura a volumen constante sobre E, mientras que el 
segundo proporciona el efecto del cambio de volumen a temperatura 
constante. 

Consideraciones semejantes de H como una función de T y P dan 

Pero (VHJST), = C,. De nuevo snjeto a prueba en el capítulo 5, 

En consecuencia 

El primer ttrmino en la ecuación (42) nos da la variación de H con la 
tem~~eratura a presión constante, mientras que el segundo nos muestra 
el efecto de la presión, a temperatura constante. 

El efecto del carnbio de volumen en C, se deduce por diferenciación 
de la ecuación (29 )  respecto al volumen a temperatura constante y utili- 
zando la ecuación (38). El resultado es 
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Anilogamente, el efecto dc la ~ r e ~ i ó n  en C, se deduce de la diferericia- 
ción de la ecuación (30) respecto a P, a i' constante, utilizando la ecuación 
14.1 . Así obtenemos: 

COMPORTAMIEKTO TERMODINAMICO 
DE LOS GASES IDEALES 

Para ilustrar el uso de las ecuaciones anteriores y deducir también al- 
gunas conclusiones importantes condcraremos ahora, el comportamiento 
de los gases ideales. La ecuación ('38) se lisa para hallar la dependencia de 
E en V a T constante de esta manera: Para un gas ideal PV = nRT. La 
diferenciación de esta expresión respecto a T a voliimen conitante nos da 

que por sustitución en la, ecuación (38 j ,  nos aa 

En consecuencia la enerzia interna de un ,oai zdcal es independiente del 
uolvmen y función únicamente de la temperatura. Esta conclusión es idén- 
tica con la alcanzada en el capítulo 1 en base a la teoría cinética. De nuevo, 
si diferenciamos la ley de los gases ideales con respecto a la temperatura a 
presión constaute, obtendremos: 

que, cuando se inserta en la ecuación (11) ensciia que: 

De aquí que la entalpia ae un  cal zdcal es inárfiindic7ite de la presión 
y es función únicamente de la tcrnperatura. 

De estas deduccioncs se sigue ta~rilijí-ii que C, y C, son furiciones dc T 
únicamente, independientes dcl iolunirri y la presión. Por esa razón: 
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hfis aún, como para un gas idcal (iE,/alv)T = O la ecuación (36) se 
reduce a 

Pelo para un gas ideal 

y así Iiallamos que 

para n moles, o para uno so!@ 

C, - ('" = R (1.9) 
Esta conclusión cs de nuero la misma qne la obtenida a partir de la 

teoría cinética de los gases en el capítulo l. 

PROCESOS ISOTERlllICOS Y ADIABATICOS 

Las relaciones de energía y el estado de cualquier sistema durante un 
proceso dependen no solamente de la manera en qiic el trabajo se 112 efel- 
tuado, sino también de ciertas condicioner expeiiinintales impuestas sobre 
el sistema como un todo. Dos restricciones tales, de importancia especial 
in\olucran procesos efectuados bajo (a )  rendiciones isotérmicas (b )  adia- 
biticas. Un proceso irotérmico es cualquirra realvado de manera que la 
temperatura permanece constante durante toda la operación. A su vc7. 
un piocesri ndiabdtico es aquél en qur no hay ahsorción ni desprrndi- 
miento de calor por parte del sistema. 

PROCESO ISOTERMICO EN LOS GASES IDEALES 

Como la cnerzía interna de los gases ideales es una función de la tem- 
peratura únicamente, la impori~ión de una tempeiatura constante significa 
también constancia en E y de aquí que AE = O. La insercibn de este cri- 
terio para un cambio isotémico en los gases idcales en la ecuación (20 1 

nos da 

Yernos pur ese motivo, que cn tal pioccso todo el trabajo rcali7ado 
ser.: a exprnsas dcl calor absoibido. o cualquier calor obtenido proceder2 
del trabajo hecho sobre el riqtema. La magnitud dc rl dependeri obria- 
mentr de la manera pn que el trabajo se llevó a cabo y puede variar desde 
cero para una ctpansión libre a iin miximo cuando se logra la revirsibilidad 

La expresión para cl trahajo rn&imo, ra,, obtenida ruando un gas ideal 
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se expande isotirmica y reaersiblemrnte puede deducirse de esta forma: Bajo 
condiciones reversibles p =P = nRT/V. Al sustituir este valor de p en la 
ecuación (50) obtendremos 

V .  nRTdV 

La  ecuación (51) nos da el trabajo máximo alcanzable en una expan- 
sión isotérmica reversible de n moles de un gas ideal desde un volumen 
V ,  a V 2  a la temperatura T. De nuevo, como la temperatura es cons- 
tante L7,/V, = P,/P,  de acuerdo con la ley de Boyle y por tanto la ecuación 
(51) puede escribirse en la forma equivalente 

La aplicación de la ecuación (51) y la diferencia entre el trabajo re- 
versible isotérmico o el simplemente isotémico, realizado contra una pre- 
sión constante, se comprende mejor mediante los ejemplos siguientes: 

Ejemplo (a ) :  Hallar el trabajo realizado cuando dos moles de hidró- 
geno se expanden isotérmicamente de 15 a 50 litros contra una presión 
constante de una atmósfera a la temperatura de 25'C. Mediante la ecua- 
ción ( 2 2 ) ,  obtenemos 

w = j ( V 2  - V I )  = l(5O - 15) = 35 litro-atm 
= 847 C r i l  

Ejemplo ( b ) :  Calcular el trabajo efectuado cuando dos moles de hi- 
drógeno se expanden isotérmica y reoersiblemente a 25OC de 15 a 50 litros. 
Si usamos la ecuación (51) tendremos 

1'2 vz w, = nRT In - = 2.303 nRT log - 
VI vi 

50 
= (2.303 X 2 X 1.987 X 288.2) log E 
= 1427 cal 

Los calores absoibidos durante las expansiones son iguales a w en ambos 
casos y xalen 847 y 1427 calorías en ( a )  y ( b )  respectivamente. La varia- 
ción de eucrgia interna es cero en los dos ejemplos, ya que no hay nin- 
gún cambio de temperatura. 
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Con los gases reales LE# 0 en condiciones isotFmicas, pues aun en- 
tones hay una variación de energía interna debida a un cambio de \olinnen 

de presión. Igual conclusión se aplica a AH. 

PROCESOS ADIABATICOS EN LOS GASES IDEALES 

Como en este caso no hay intercambio de calor entre un sistema y sus 
alrededoies, resulta que q = O, e introduciendo este criterio para un proceso 
adisbático en la ecuación (16) tenemos 

De La ecuación (53)  se sigue que cualquier trabajo en un proceso adia- 
bático se realiza a expensas de la energía interna y conforme aquel \ a  
efectuándose, la energía interna del sistema disminuye y en consecuen- 
cia desciende la temperatura. Por el contrario, si se hace traba.jo sobre el 
sistema todo éi incrementa la energía interna del sistema y en consecuencia 
se eleva la temperatura. 

Una ecuación que todo gas ideal debe obedecer en cualquier etapa de 
una expansión reversible adiabática, se deduce fácilmente a partir de la 
rcuaiión ( 5 3 ) .  Supongamos n moles de un gas ideal a la presión P \ \o-  

lumen V .  Para un incremento de volumen infinitesimal dV y presión P, el 
trabajo realizado es PdV, y como es a expensas de  la energia interna del gas, 
ésta debe disminuir en la proporción dE. Según la ecuación (53), tendre- 
mos, por ese motivo: 

PdV = - d E  

Sin embargo por la ecuación (29) dE  = G d T ,  y por lo tanto: 

PdV = - dE = - nC%dT (54) 

Además, como P = nRTIV, la ecuación (51) se convierte en 

Considerando ahora a C, constante, e integrando entre los límites V ,  a 
T I  y V, a T,, tenemos: ' 
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y, por tanto: 

Ordenando y tomando antilogaritmos iesulta . S 

donde C, es una constante. 

Se obtienen otras formas de la ecuación (55) al eliminar dT o dV cn 
vez de P de la ecuación (51), una de ellas muy común es la que comprende 
a P y 17, es decir, 

donde CI es uua constante y y = C,/C,, la relación de las capacidades calo- 
ríficas. Debe comprenderse que las ecuacionrs (55) y (56) no desplazan 
a la ecuación de los gases ideales P1. = nRT sino únicamente la comple- 
mentan. Aquélla es aplicable bajo todas las condiciones, pelo las (55) y 
(56) únicamente en condiciones adiabiticas reversibles. 

Las constantes Ci y C, dependcn de las cantidades de gas presente y 
difieren numéricamente entre sí. Se eliminan en los cálculos teniendo en 
cuenta la relación de las condiciones iniciales y finales. Así de la ecua- 
ción (56) 

p,v: = p,v: 

La ecuación (57) igual quc la ley de Boyle pemite  obtener los volú- 
menes a partir de las presioiics o viceversa. Sin embargo, durante la ex- 
pansión adiabática la temperatura del gas no permanece constante. Las 
temperaturas inicial y final se obtienen en cada caso al sustituir los valores 
inicial y final de P y i, junto con n, en la expresión P V  = nRT. 

El uso de cstas ecnaciones se ilustra con un ejcrri~~lo. Dos moles de Iii- 
d ró~cno  cn coiidiciories normales se comprimen adiribáticainmte a un volu- 
men de 10 litros. Para el hidrógeno y = 1.41, con cstos datos se busca la 
pre&5n y tcinperatura final del gas. Las cantidades conocidas o inci~gni- 
tas son 

Inicial Final 

P, = 1 atmósfera P: = ? 
V ,  = Z(22.4) = 14.8 litros V o  = 10 litros 
T ,  = 273.2"K T? = ? 
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Usando la ecuación (57) tendremos para P, 

= 8.30 a tm 

De haberse realizado la expansión isotérmicamente, la nueva presión 
Iiubiera sido de 4.5 atmósferas. Conociendo ahora P, y V,, el valor de T, 
será: 

Un caso de trabajo máximo obtenible bajo condiciones no isotémicas 
es el realizado en la expansión adiabática reuersible de un gas ideal. La ex- 
presión en cuestión se logra así: La diferenciación de PV' = constante 
nos da 

rPVr-'dV + V7dP = O 
rPdV + VdP = O 

ó VdP = -7PdP 

de nuevo al diferenciar totalmente PV = nRT obtenemos 

PdV + VdP = nRdT 

que por sustitución del valor de V d P  se trarnforma en 

PdV - rPdV = nRdT 
nRdT PdV = --- 

(1 - Y) 

Al insertar este resultado de PdV en la ecuación (19) y variar los lími- 
tes a las temperaturas correspondientes a los volúmenes, obtendremos 

Tg nRdT 
wm = \";PdV = E) 

En la ecuación (58) T ,  es la temperatura inicial de n moles de gas, 
Tz es la final que resulta de la expansión adiabática reversible, mientras 
que y es la relación C,/C,. Cuando T ,  > T,, w, es negativo y el trabajo 
efectuado sobre el gas, y si T ,  < T,, ui, es positivo y el trabajo está rea- 
h a d o  por aquél. 

EL EFECTO DE JOULE-THOMSON 

Un gas ideal no presenta atracción intermoleculiu; por eso el producto 

L 
PV es contante a una temperatura dada a cualquier presión. En consecurn- 
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cia cuando un gas se expande bajo condiciones adiabiticas en el vacío no se 
absorbe ni desprende calor, ni se efectúa tampoco ningiin trabajo externo, 
de manera que 

Así la energía interna del gas permanece constante lo mismo que PJ', 
y en consecuencia la temperatura es la misma antes y despubs de la expan- 
sión. La condición adiabática se impone simplemente para impedir cual- 
quier intercambio de energía entre los contornos y el gas, y así evitar un 
incremento o decremento de la energia interna por absorción o desprendi- 
miento de calor. 

Con los gases reales la situación es diferente y fue investigada por 
Joule y Thomson (Lord Kelvin). Su dispositivo experimental se ilustra 
en la figura 3-3 esquemáticamente. L-n tubo, bien aislado para aproxi- 
marse a las condiciones adiabáticas, se ajustó con un tapón poroso, como 
nos muestra la figura, a fin de permitir el paso de gas de un lado al otro del 
mismo que se encuentran a distinta presión P ,  y P2 (P, > P Y ) .  Al aplicar 
la presión sobre el pistón del lado izquierdo muy lentamente de manera 
que no se altere la presión P,, se obliga al gas a traspasar el tapón poro- 
so un volumen V I  y después expandirlo en la presión P, y volumen V ,  al 
mover el pistón de la derecha hacia afuera. 

Mientras se realiza la expansión se hacen lecturas precisas de la tempe- 
ratura en las dos cámaras, para ver si la expansión fue acompaííada por 
cambios de aquélla. 

4 a p ó n  poroso 

Figura 3-3. Experimento de Joule-Thomson 

El trabajo hecho sobre el sistema en el lado izquierdo es - P,V, y el 
efectuado por el sistema en el lado derecho es P217,, por lo tanto el trabajo 
neto hecho por el sistema es 

Como el proceso se condujo adiabáticamente, q = O, y de ahí: 
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El proceso es por tanto a entalpia constante y se observó con todos los 
gases salvo el hidrógeno, un descenso de temperatura durante la expansión, 
mientras que en aquel cae se calentaba, e igual efecto se comprobó más 
tarde con el helio al descubrirse éste. Se define al coeficiente de Joule- 
T h o m s o n  ~r. por medio de la ecuación 

Puede considerarse como el número de grados que cambia la ternpera- 
tura por variación de la presión atmosférica a entalpía constante. La ta- 
bla 3-1 presenta los coeficientes de J-T del nitrógeno a diversas presiones 
y temperaturas. 

TABLA 3-1. Coeficientes de Joule-Thamron del nitrógeno 
( p  e n  " C  Atm-1) 

P a 
P 

l Atin -150°C -100°C 0°C 100°C 200'c 300°C 

~ ~ 

La inspección de la misma revela que a una temperatura dada p dis- 
minuye con el incremento de la presión y se hace negativo cuando ésta es 
suficientemente elevada. Esta conducta significa que a presiones bajas el ni- 
trógeno enfría por expansión adiabitica, mientras que se calienta cuando 
aquéllas son elevadas, y existe un punto donde p = O, denominado de 
inner-riórz en el cual el gas no se calienta ni enfría por expansión y este 
Punto varía con la temperatura. A una presión de unas 200 atmósferas el 
nitrógeno sufre un efecto de calentamiento durante la expansión a - 15OoC, 
de enfriamiento entre - 100 y 2CQ°C, y de calentamiento de nuevo a 
300°C, es decir que a una presión constante encontramos dos temperaturas 
de incersión, una superior y otra inferior, entre las cuales el gas se enfría, y 
fuera de dicho intervalo experimenta efectos de calentamiento. La mayc- 
ría de los gases al ambiente se encuentran debajo de la temperatura su- 
perior de inversión y de aqui que se enfrían en su expansión arlinbdiica. 
pero el hidrógeno y el helio están aún Imr encima de aquEllz y dc ahí que 
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exhiben calentamiento. Cabe esperar de estos últimos que presenten un 
efecto de enfriamiento si su temperatura desciende por debajo del punto 
de  inversión superior a una presión dada, como sucede en realidad. 

El efecto de Joule-Thomson es de gran importancia práctica en la li- 
cuefacción de los gases, y su utilidad se discutió en el capitulo primero. 

El coeficiente de Joule-Thomson se relaciona fácilmente con otras canti- 
dades termodinámicas. Si en la ecuación (40) imponemos la condición de 
tal efecto, esto es, dH = 0, obtenemos: 

Al dividir ambos lados de la ecuación por dP, con la condición anterior 
resulta 

Pero ( ¿ I H / ~ T ) ~  = C,, y ( íJT/aP)H = p. De aquí que 

y p se calcula a partir de (.3H/aP) ., o viceversa. De nuevo si sustituimos el 
valor de (aH/aP)  T por el obtenido en la ecuación (41), resulta: 

con lo cual evaluamos p a diferentes temperaturas y presiones con los datos 
P-V-T de un gas. 

EL CICLO DE CARNOT 

La experiencia enseña que las máquinas térmicas que operan tomando 
cierta cantidad de calor a una temperatura T ,  y lo ceden a otra menor T I ,  
convierten únicamente una fracción del calor absorbido en trabajo, y se 
deduce teóricamente que incluso una máquina ideal, en condiciones ideales, 
no es capaz de convertir en trabajo más que una parte del calor absor- 
bido, y esta fracción depende de las temperaturas de operación, pero es 
independiente de la naturaleza de la máquina. En otras palabras, existe 
una limitación natural de convertibilidad de calor en trabajo. 

Para establecer las deducciones anteriores, supongamos la secuencia de 
operación denominada ciclo de Carnot. Un ciclo es cualquier wrie de opc- 
raciones rcali~adas de manera que al final el sistcma se ericuentra en las 
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mismas condiciones iniciales. El de nuestro interés particular, consta de cua- 
tro etapas, dos isotemas y dos adiabáticas, y su rendimiento es el máximo 
alcanzable para cierta cantidad de calor absorbido a cierta temperatura y 
~ed ido  a otra inferior. 

Figura 3 4 .  El ciclo de Camot. 

w 
Volumen 

Iinaginen~os a un cilindro provisto de un pistón sin peso ni fricción que 
contiene cierta cantidad de sustancia. Designemos por P,, V z  y 8 2  su presión, 
volumen y wmpratura iniciales con una temperatura cuya naturaleza 
no es necesario especificar por ahora. La dejamos expandir isothnica y 
i-rvcrsiblemente mantenicndo constante la temperatura hasta una presión 
P,  y un volumen V I ,  ion lo cual la sustancia absorbe cierta cantidad de 
calor q, qnp incrementa su energía interna en LE,, y tambi6n realiza e1 
trabajo w,.  E5ta expansión está representada por la línea P,V2P,V, de la 
figura 3-4. Según la primera ley termodinámica podemos escribir 

i 

AE, = q i  - wi 

IIagamos ahora que la sustancia expanda adiabática y rcveniblemente 
dcsdc Pl. I', y O 2  a un nuevo estado P., T7,. Como el cambio es adiabático, 
4 = O, y todo el trabajo hecho U., debe ser a expensas del cambio de ener- 
gía AE-, y de aquí que la temperatura descenderá desde O ,  a O ,  por lo cual 
resulta 

En la t~rcera  rtapa dcl rii.10, la su~tancia S? iornprirne isotÍ~rriiia y 
reversihlrmcntr a la tcmpcratiira 8, desdc rl pinto P,, V ,  h i t a  rl P,, V., 
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durante ella se realiza el trabajo mj sobre el sistema y se desprende cierta 
cantidad de calor a los alrededores; de aqui que: 

Finalmente, la sustancia se comprime adiabática y reversiblemente desde 
P,, V ,  y 8, a su estado inicial P2,  V 2  y 82 .  De nuevo, q = O y por lo tanto 

AE, = - E ,  

El cambio total de energía interna para la totalidad del ciclo debe ser 

AE = AE, + AE, + AE, + AE, 
- - (q2 - w1) - w2 - (q, +m.) - ZE4 
- 
- (q2 - q,) - ( E ,  + w, + w, + w , )  
= (q2 - 41) - w" 

donde w,,, es el trabajo total realizado en el ciclo, que es máximo puesto 
que todas sus etapas son reversibles. Además, como el sistema está de  nuevo 
en sus condiciones iniciales, debe ser cero la variación de energía interna. 
De aqui que: 

w, = q2 - q i  (62) 

y al dividir ambos miembros de la ecuación por q, 

En la ecuación (63) e es la eficiencia termodinámica del proceso, ya 
que nos da la fracción del calor total q, que fue absorbido a 8 ,  y conver- 
tido al trabajo máximo w,,. La ecuación enseña que E es independiente 
de la naturaleza del trabajo de la sustancia utilizada en el ciclo y que de- 
pende totalmente de q, y q,. 

Lord Kelvin fue el primero en utilizar la ecuación (63) para definir la 
escala termodinámica de temperatura. Supongamos que se define las tem- 
peraturas O ,  y O, mencionadas anteriormente por la relación: 

Podemos elegir ahora una sustancia y obligarla a operar bajo el ciclo 
de Camot entre el punto de ebullición y el de congelación del asua, con 
lo cual tendremos (O,  - O,) = 100. Si queremos ahora detcrmiriar la efi- 
ciencia termodinámica del proceso podríamos encontrar 8, a partir de la 
ecuación (64), y obtener la temperatura que corresponde al punto de ebu- 
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jlición del agua. El valor B1 fijaría t ambih  a O,, que es el punto de conge- 
lación del agua según la escala tem~odinimica. 

Realmente no es necesario evaluar B de la manera descrita porque se 
Ilesa a la misma relación entre la temperatura termodinámica y la de un gas 
ideal criando éste recorre un ciclo de Carnot. Como la ecuación (64) es 
.Alida para cualquier sustancia, lo será también para los gases ideales, y 
el rcsiiltado obtenido con Estos es idéntico al caso general. 

CICLO DE CARNOT DE LOS GASES IDEALES 

Si repetimos el ciclo de Carnot entre las temperaturas T ,  y T,  corres- 
pondientes a 8 ,  y O,, pero empleamos en esta ocasión n moles de gas ideal 
obtendremos de acuerdo con lo establecido en la figura 3-4 lo siguiente: 

Etapa 1: Expansión isotérmica reversible a T, 

Etapa-2: Expansión adiabática reversible desde T? a T ,  

Etapa 3: Compresión isoténnica reversible a T,  

Etapa 4: Cornpre+5n adiabática reversible desde T, a T ,  

Para un ciclo completo AE = O. De aquí que el trabajo total máximo rea- 
lilado u.,, estará dado por zr, = q,  - q,. Además 

I>ucsto que las dos integrales se cancelan entre sí. Por lo tanto 



136 Capítulo 3: La primera ley de termodinámica 
"1 

Dc nilelo, como q,  = nRT, ln ( V , / V , ) ,  al dividir la ecuación ( A )  por 
q.: nos da: 

La ecuación (B)  se simplifica considerablemente. Como los puntos (P,, 1 
y P V )  quedan en la misma adiabitica, entonces según la ecua- 1 

ción (55) ,  i 
T:.IRV, = T:JRV, 1 

An.ílogamente, tenemos para los puntos (P,, V,) y ( P  V )  que se 
encuentran -obre la misma adiabática, 

Al dividir la primera de  estas ecuaciones por la segunda, obtenemos 

y, en consecuencia: 

Al sustituir este valor por ln (V,/V,) en la ecuación (B)  obtenemos fi- 
nalmente. 

Al comparar las ecuaciones (64) y (65) tenemos que 

Si comparamos cualquier sustancia y nn gas ideal quc operen según un ciclo 
de Carnot entre O y 100°C, se cumplc que ( O I  - 8 , )  = ( T ,  - T,) = 
IOO'C. y por lo tanto = T1. De forma análoga ohtcndremos qiir 8 ,  = T I  
\irnos pues. que las escalas tpnnodinámiras de tenipciatura y la de los 
:.a\rs ideales son idhticas, con lo cual podernos est ribir para todas las sus- 
t m <  ias que: 
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LA EFICIENCIA TERMODINAMICA 

La ecuación (67b) establece que cuando un sistema, durante un pro- 
=eso ciclic,) reiersible absorbe una cantidad de calor q, a la temperatura 
T 1  y entonces tiene lugar un descenso de temperatura (Te  - T I ) ,  el tra- 
bajo máximo lograble es iqual d1 caior absorbido a T2 miiltiplicado por la 
rrlación ( T ,  - T, ) /TZ .  Es importante obqenar que la absorción tiene lugar 
a la temperatura más ele\,ada y que desde ella el calor pasa a la menor. 
La magnitud del trabajo in\olucrado está dado por el área de la figura 3-4. 
Más aún, l a  e f ic fencia  termodinámica debe stm la  misma  fiara todos  los 
firoccios que operan bajo condiciones de temperatura dadas. La necesidad 
de esta consecuencia fue seiialada por Carnot, quien argüía que si una 
miquina fuera más eficiente que aquélla que ejecutase un c d o  tal, ambas 
podrían acoplarse para ohtener en un ciclo completo una cantidad neta de 
trabajo a ternperatuia más alta a expensas del calor de una temperatura 
menor. Pero tal situación es contraria a nuestra experiencia de convertibi- 
lidad de calor en trabajo, y por lo tanto se concluye qiie no existe ninguna 
miquina mis eficiente que la de Carnot. 

De la ecuación (67b) puede verse que una eficiencia termodiriámica 
de 100FC sólo podría alcanyarse haciendo T ,  = O, para lograrlo xr ía  preciso 
que ci contorno estuxicra por lo menos a una temperatura ligeramente 
menor qiie ~1 cero absoluto, a fin de absorber el calor desprendido por el 
siqtema a T ,  = O. Pero como esta última es la mínima posible, estamos 
obligados a concluir que cl cero absoluto es aproximable pelo no alcan- 
7able En la práctica se han logrado temperaturas de \arios milésimos de 
grado por encima del crro absoluto, pero nunca O°K. En consecuencia la 
Conversión del 100:ó de calor en trabajo es imposible de lograr en un pro- 
ceso cíclico. 
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PROBLEMAS 

1. Cna solución conticne 50'h de agua, 3570 de alcohol etilico y 15% de ácido 
acético cn peso. Calcular la fracción molar de cada componente en la mezcla. 

Respuesta: = 0 . i 33 ;  N m ,  = 0.066; A'c,ii,ua = 0.?01. 

2. Se hace una solución disolviendo 22.5 g de NaZCO, . 10 H _ O  en agua apre- 
gando esta última hasta quc el volumen total es de 200 cc. La densidad de la solución 
resultante es 1.040 g/cc. Calcular la moluridad, norindidad y la fracción molar 
del SalCO, en la solución. 

Respuesta: 0.393 m ;  0.786 N; 0.00704 fracción molar. 

3. Kna solución que contiene 1070 de NaCI en peso pasec una densidad de 
1.011 g/cc. Calcular la molaridad y la molalidad del cloruro ródico en la solución. 

4. C n a  solución gaseosa después de analizada contenía un 15% de'H1, 10% dde 
CO, y 75% de N, en volumen ;Cuál es la fracción molar y el porcentaje en peso 
de cada gas en la mezcla? 

5. Consideremos una solución compuesta de tres constituyentes. (a) ;Cuántas 
variables independientes se requerirán para expresar la cnergia total de la solución? 
( b )  ¿Cuántas variables indepgndimtes se ner~si tan para expresar la densidad de la 
solución? 

6. En las ecuaciones (13) ,  (14) y (15) de este capítulo, ;cuál es el significado 
de los parámetrus o, b y a/n,? 

7. Conienzando con la ccuación (14)  para V,, deducir la expresión de V, sin 
emplear la ecuación (13) y canipararla c m  la obtenida en (15). 

8. Para cierta solución binaria a P y T constantes resulta 
- 
V2 = a> j 2 a,ni + 3 =,m2 

donde m es la molalidad y o,,, o, y o, son constantes. Deducir 1~ expresión del rolu- 
men total de solución, V, como una función de m. 

9. Transformar lar ccuacionei comprendidas eii el problema 8 en expresiones de - 
V ,  y V como lunciones de las iracciones molares dc los dos constituyentes. 

10. Un peso de 1000 e, cae libremente sobrc una plataforma desde una altura 
de 10 metros. (Cuál será 1.1 cantidad de calor drsprrndido cuando el peso golpea la 
platniorma? 

R e i p u s t a :  23.4 calorías. 

1 1 .  Un pistón cuya área ?S de 60 cm2 se dcsplaza una distancia de 20 cm contra 
una presión de 3 atm. Calcular el trabajo hcchu, en (a )  julios y ( b )  calorías. 

12. C n  gas se expande contra u n a  presión de 2 atmbsieras desde 10 a ?O litros 
y absorbe 300 calurías. ¿Cuál es el cambio en la energía interna del gas? 

13. Cii g;is se expande contra una ~ a r i a i i l ~  oponente dada por 1.i reldción 
1 O 

9 ' -- atrii, donde F' es el iolumm del gas en cad.i etapa de la expansión. Cuando ., 
&ira es desdi. 10 A 100 litro\. el gas e ~ ~ e r i r n ~ ~ ~ t . ~  iin caiiiliio de cripigia de >-\E = 100 
caloriai. iCiiánto calor absorbe el gas durante el proceso? 

Rr,pi ie i io:  q - 6611 <aloriar. 



, : . . ! Problemas 139 

15. Dos litros de K, a 0°C y 5 atm de presión se expanden isotérmicamente 
.,,ntra una presión de 1 atrn hasta que finalmente el gas se encuentra 1ambii.n a 

última presión. Suponiendo que  el gas es ideal, hallar los valores de w ,  AE, AH, 
q en este proceso. Rerpucsta: w = q = 194 cal; AE = AH = 0. 

16. Calcular el trabajo realizado por 5 moles de un gas ideal durante la cxpan- 
sión derde 5 atm a ?5"C a 2 atrn y 50°C \.enciendo una presión constante de 0.5 
atm, Si para el gas C, = 5.0 cal mol-1 grado-', hállese AE, AH, y q en este 
proceso. 

17. Tres mriles de un  gas ideal a 1 atm de presión y 20-C se calientan a pre. 
~ i ó n  constante hasta que la temperatura final es de 80°C. Para el gas C, = 7.50 f 
3.2 x T cal mol-1 grado-'. Calcúlese zo, LE, AH y q en este proceso. 

18. Suponiendo quc el COZ es un gas idcal, calcular cl trabaja hecho por 10 g del 
mismo en la expansión isotérmica y reversible desde un volumen de 5 a otro de 10 
litros, a 2i 'C. iCuálea son los ralvres de q, AE, y AH, en este proceso? 

Heipueitn: U; = q = 93.9 calorías; &E = AH = 0. 

19. Calrular el trabajo niininio necesario para comprimir 20 g de O? desde 10 
a 5 litros a O0C. ;Cuánto calor se desprenderá? 

20. Dos litros de N, a O'C y 5 atm se expanden isorérmica y revcrsiblemente 
hasta que la presión de confinamiento es 1 atni. Suponicndo que el gas er ideal, 
calcúleir u>, q, AE, y AH en esta expansión. 

21. Utilizando la ecuación de estado de van der Waals, hallar la expresión de la 
expansión reversible isotérmica de n moles de gas d d e  un rolumen V ,  a otro V,, 
cuya temperatura es T. 

22. Para cierto gas las constantes dc van der Waals son a = 6.69 atm-litro?/ 
molZ y b = 0.057 litros. ;Cuál es el trabajo máximo realimdo en la expmsión de 
das moles de gas derde 4 a 40 litror a 3003K7 

Reipuesta: 1 ~ , ~  = ?,640 cilorias. 

23. Las constantes de van der \ V d s  del dióxido de carbono son a = 3.59 atm- 
litro2/mo12 y b = 0.0427 litros. ( a ]  Rallar el trabajo mínimo requerido para compri- 
mir 1 m01 de gas desde un  volumen dc 10 litros a otro de 1 a 27°C. ( b )  Comparar 
este trabajo con el obtenido en el supuesto dc que el gas es ideal. 

24. Empleando la ecuacihn de estado de Beattie-Bridgeman explícita en volumen, 
ecuación (56)  del capitulo 1, dedúzcase la expresión dcl trabajo máximo realizado 
en la expansión isotérrnica de n moles de un gas dende una presión P, a otra P2 a 
Una temperatiira T. 

25. Ocho gramos de O, a 27'12 bajo una presión dc 10 atm rc expanden adia- 
bit ira y revcrsiblrmente hasta la presión final de 1 a m .  Hallar la temperatura final 
Y el trabajo realizado en el proceso. Suponyamos que C, = í5 de H para el 0:. 

Keipueila; t = - 1177°C:  ui = 179.6 caloriai. 

26. Diez gramos de N? a 17°C se comprimen idiabática y reversibleincnte dcade 
a 5 liiius. Cakular la teniperatur.l final y el trabajo hecho sobre el gas. ;Cuál e i  

el valor de AE y AH en cste prareso? Supongamos quc C, = ::> I?. 

27. Para cierto gas ideal C, = 8.58 cal mol-' grado-'. iCuál  será el volumen 
Y tenl~eratura final de dos nioles de gas u 20°C y 15 atm, cuando i e  dejan expandir 
adiabática y revcriibleinen~e hasta una prrsión dc 5 atm? 

I<eipuei ta:  T' - 7.45 litros; t  : - %'C. 

28. Encontrar u., q, AE, y AU para el proceso d d u  en el prubl~rna 27. 

29. Cnnsideremos de nuevo el gas en el problema 27, p r c i  suponimdo a h o r ~  que 
la exl>aniióii tiene luqar adiabáticamerite contra una prciibri tonitaiite de 5 atm. 
¿Cuál srr i  el vuluiiien y troiperatura final del p s ?  

Re ,purr ta :  V = 8 15 litros, t = - 25 0°C. 
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30. Hallar zi, q, AE, y A H  para  el proceso en el problema 29. 

31. Deducir lar exprcsionei U y AC, que acompaiian a la expansión de n moles 
de un gas d c  van der Waals desde el volumcn V, al  V? a la temperatura T .  

32. (a) Usando el gas descrito en el problema 22, calcular LE y AC, corres- 
pondientes al proccso dado. ( b )  ;Cuáles son los \alores de AE y AC, en r l  proceso 
cuando el gas es ideal? 

33. U n  gas o b c d e c ~  la ccuación de \ a n  der M'aals con a = 6 69 atm-litro'/molz 
y b = 0.057 litros. En este caso C, = 7 00 cal mol-1 grado-1. ,Cuál es AE en  un  
proceso que comprende la compresión de 5 nioles desde un rolunien de 100 litros 
a 300°K a otro de 10 a 400°K) 

Rerpuefia: I E  - 3,140 calorías 

34. ;Cuál es el rolor de A H  para el proceso descrim en el problema 33? 

35. Supongamos que un gas cibedece a bajas presioi.2~ la eruacibn 

donde A y B son constantes independientes de la presión y temperatura, y V ,  es el 
volumen molar. Ilallar la  exprebión pa ta  cl cambio de enrnlpia que acompaña 
a la  expansión de n molrr desde una presión P, a otra P, a la  tenqieratura T. 

36. ;Cuál será la expresión para el cambio e n  C, que acompaña al  procero 
dcsrrito en el problema 35" 

37. (a)  ;Qué expresionrr se obtienen a p r&mes  bajas en la ecuación de Ber- 
thelot para  las constantes A y B del prohlenia 35? ( b )  Vsando las mismas, hallar 
A H  que acompaña a la  expansión de un mol de CO? desde P = l a P = O a 
300'K. Para el CO,, t ,  - 31.0°C y P, = 73.0 atm. 

Respuerta: AM = - 10.2 calorias 

38. Para el CO,(g) a 300CK y 1 atni de presión. C, = 8.919 calorías mol-' 
erzdo-'. L-smdu la información dada y obrmida en el problrrna precedrnte, hallar 
C, para un mal de gas a una presión cero. 

39. Para el COl(g) a 300°K y l a tm de prpiión ( i l l / W ) ,  = - 10 2 cal mol-' 
atm-1 y C, = 8 919 cal mul-' grado-'. Calcular los cueficientes de Joule-Thornsan 
del gas a las condiciones de temperaturas y presión dadas. 

40. Deducir con los datos de la tabla 3 1 la  presión a la cual N,(g)  a 

cabo la inversión de Juule-Thomson a 300-C. 

41. De los datris establecidos en la  tabla 3-1 determinar el intervalo de teriipe- 
raturv en el cual el N1 ( g )  sufre el efrcto de eniriarriimto en la expansión adiabá- 
tica de Jade-Thoriison a LO0 atm. 

42. A 300°C y presiones que varían ent ie  O y 60 atni, el rneiicientr de  Joule- 
Tlii>rnson del S , ( g )  se rrpresenfa por la ccuacióii 

p = 0 0142 - 2 60 x 10-4 P 

Siiponimdo que la  niiiina cs indcpendicnte dc la  terriperatiira ~ i i  las proximidades 
de los 3OOCC, hallar rl descenso de t c i n p r r a t ~ ~ . ~  que  cabe rsperar cn 1.i npans ión  
de Joulc-Thornson del gai desde 60 a 20 aim 

Respueslo.  1 1  = - 0 15ZCC. 

43. Cirrta combui t ib l~  proporciona ¡O00 calorias por qrarno (a) Cnlciilar el 
trabajo máximo quc se obticne de este calor en una riiáqiiina que opera con rnrrcurio, 
entre su punta d e  ebullición, 3566-C y 40°C. (b)  LCi in to  trabajo mdmrno se 
obi;ene de este calor en  u n a  mjquina qiir usa agua rntrc ri i  punto de rhiillirión 
v 40"C? 
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44. ¿Cuáles son las eficiencias tennodinámicas del proceso descrito en el pro- 

blema 43? 
45. Compárese las eficiencias termodinámicas que cabe esperar: (a) Cuando ,,., máquina opera entre 1000 y 300 ~ r a d o s  K. ( b )  Cuando opera entre 1000 y 

600°K. y entonces el calor desperdiciado pasa a otra que opera entre 600 y 300°K. 

46. ;Cuál será la cantidad mínima de trabajo necesaria para operar un refri- 
gerador que extrae 1000 cal a O°C y lo expulsa a 50DC? 





'. La termoquímica es una rama de la física quiniica que trata de los 
cambios térmicos asociados a las transformaciones químicas g físicas. Su 
objetivo es la deterruinación de las cantidades de energía calorifica cedida 
o captada en los distintos procesos y el desarrollo de métodos de cálcrilo de 
dichos reajustes sin recurrir a la experimentación. 

Desde un punto de vista prictico es esencial conocer si en una rcaccibn 
específica hay absorción o desprendimiento de calor y en qu i  proporción a 
fin de ayudar su remoción o de suministrar el que sea necesario. Resulta 
imperioso estudiar la determinación experimental de los calores de reac- 
ción, tanto como ios principios tennodinámicos para evaluar los cambios 
sin recurrir a la experiencia. 

Las unidades de energ-ía mis generales son la caloría, el julio y la 
kilocaloría que vale ION calorías. 

Para determinar directaniente la variación de calor comprendida en 
una reacción, se usa el calorimctro, que consiste en un recipiente aislado 
lleno de agua en la cual se sumerje la cámara de rcactión. Cuando la 
reacción rs exotirmica d calor producido se transfiere al agua cuyo asccnso 
de temperatura se lee con precisión niediante un tcrrriórnetro surricigiclo en 
~1la.  Conociendo la cantidad de agria, su calor espccifiro y la \ariacióri 
de tcmpcratura se calcula el calor dc rracción dcrpuCs dc tener cn ciirnta 
tambicn algunas correcciones por radiación, velocidad dc enfriamiento del 
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calorimetro, aumento de temperatura de las vasijas, agitadores, etc. Estas 
correcciones se evitan al determinar la capacidad calorífica del calorímetro 
por combustión de cierta cantidad conocida de sustancia, cuyo calor de 
combustión se ha determinado con precisión. Con este fin, se eligen mues- 
tras de ácido benzoico, naftalcno o azíicar. Un  procedimiento distinto de 
evitar correcciones es el de reproducir por calefacción eléctrica el cambio 
de temperatiira producido en el calorímetro, para el proceso que se estudia. 
La cantidad de energía eléctrica para loyrarlo equivale al calor despren- 
dido en el proceso. 

Un  aparato análogo sirve también para las reacciones endotérmicas, 
pero en este caso se medirán descensos de temperatura en lugar de au- 
mentos. 

CALOR DE REACCION A 
VOLUMEN O PRESION CONSTANTE 

Hay dos condiciones generales bajo las cuales se efectúan las medicio- 
nes termoquímicas, una es ( a )  a volumen constante y la otra (b )  a presión 
constante. En la primera, se mantiene constante el volumen del sistema 
cuyo cambio térmico se busca durante todo el curso de medición. En cambio 
al operar a presión constante, se mantiene el sistema bien sea abierto a la 
atmósfera, o confinado dentro de una vasija sobre la cual se ejerce una 
presión constante. En estas condiciones puede tener lugar cualquier cambio 
de volumen y el sistema es capaz de ajustane a la presión externa constante. 

Las magnitudes de los cambios térmicos obtenidos en estas dos condicio- 
nes difieren en general. A volumen constante cualquier cambio térmico que 
tiene lugar se debe únicamente a la diferencia entre la suma de las energías 
internas de los productos y la correspondiente a los reactivos. A presión 
constante, sin embargo, no sólo hay vaiiación de energía interna, sino 
además un trabajo que modifica la proporción de calor observada en el 
calorímetro a volumen constante. 

El significado exacto de ambos tipos de medición se obtiene mejor, al 
aplicar la primera ley termodinámica a la variación térmica que ocurre 
dentro del calorínictro. De acuerdo a ella, cualquier calor q agregado al 
sistema irá a incrementar la energía interna de éste, y a realizar un trabajo 
externo, es decir 

q = AE $- u: = 3 E  + (1) 

Como a volumen constante dV = O, no se realiza trabajo, por tanto 

es decir, cualqukr cambio térmico que ocurre en el calorirnetro a voluinm 
constante debc scr una variacih en la energía interna debida a la reacción 
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o transforniacibn física o química. Por otra parte, cuando la presión se 
iiiantirne constante, y es la misma dentro y fuera del sistema, entonces 
b = P v  

Por 10 tanto 

De acuerdo con la ecuación ( 3 )  el cambio térmico observado en el 
calorírnetro a presión constante comprende no sólo una variación de energía 
interna sino también el trabajo de cualquier expansión o contracción del 
sistema. 

La ecuación (3)  puede escribirse de nuevo asi: 

( q ) p =  ( E p  -- E,) + P ( V D  - V,) 

= (E, + PV,) - (E, + PV,) (4) 

donde los subíndices p y r hacen referencia a los productoi y reactivos 
respectivamente. Pero como H, la entalpía o contenido calorífico, está defi- 
nida poi H = E I PL; H ,  = E,, + Pl;,. H ,  = E, + PV,, y la ecuación 
(4) se transforma rn 

( q ) ~  = Hp - Hr 
= 4H (5) 

Vemos pues, que el efecto térmico que a volumen constante mide el 
cambio de energía interna, nos da a presión constante la variación de ental- 
pía de los productos y reactivos. La ecuación ( 2 )  define el calor de reacción 
a columen constante y muestra que es igual a la cantidad termodinámica 
&E. Análogamente, la ecuación (5) define el calor de reacción a prcsión 1 constante y enseria que es igual a AH. La relación entre ambas es: 

~ A H  = 4.E + PAV (6) 

De acuerdo con las convenciones establecidas en el capítulo 3; un calor 
lloiitico de 4H o &E muestra que el calor es absorbido durante el proceso, 
inieritras que uno ncgatico ensefia que se cede calor. 

( ECU~~CIONES TERMOQUIMICAS 

El calor asociado con un proceso dqende  no sólo de si el cambio se 
efectúa a rolumen o presión constante, sino también de las cantidades 
de sustancia consiclcradas, so esradn físico, temperatura y presión Aquí 
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consideraremos el efecto de las dos piimeras variables, mientras qiie la in- 
fluencia de las restantes se estudiara al final del capítnlo. 

La cantidad de calor obtenida en una reacción dcpcnde de la cantidad 
de sustancia que inteiíino en ella. Así cuando dos gramos de hidiógeno 
se queman en oxígeno para producir agua líqnida, sr  drsprenden 68.320 
calorías, mientras que cuando son cuatro gramos, el calor desprendido es 
doble y así sucesi\amente. En vez de especificar la cantidad de calor pro- 
ducido por gramo de sustancia, es usual hacerlo para una reacción particu- 
lar, es decir: 

1 
H, + - O , = H , O  

2 
4 H  = - 68,320 cal (7a i  

A (7al se le denoiiiina i,cuación tcrmoquimica. Señala que cuarido un 
mol de hidrógeno reacciona con 0.5 moles de oxígeno para producir un mol 
de a s a  se desprenden 68,320 calorías medidas a presión constante. Si se 
desea indicar la interacción de dos moles de hidrógeno con el oxígeno pala 
formar dos de agua, la ecuación (7a) se escribe así 

2 H2 + O 2  = 2 H,O AH = 2 ( -  68.320) = - 136,640 cal (7b) 

.41 escribir una ecuación termoquímica es esencial balancerla y q ~ i c  los 
valores de SE o AH seiialados en la reacción corresporidan a las cantidades 
dadas por la ecuación. Pero aún así (7a) cs incompleta rn  do5 aspectos. 
En primer lugar, el calor de reacción corrcsponde a una temperatuia de- 
finida, en este caso 2 5 T ,  lo cual drbe quedar establecido, y segundo, no nos 
dice nada sobre el estado físico de los reactivos o productos. No hay mucha 
duda respecto al hidrógeno u oxígeno porque ambos son gases a esta tem- 
peratura, pero el aaua puede encontrarse líquida o en forma de vapor. Para 
la formación del agua líquida desde sns elcnientos a 2j°C, AH = -68.320 
calorías por mol. Sin embargo, si se forma un m01 agua como vapor, tam- 
bién de sus elementos a igual temperatura AH = - 57,800 calorias por 
mol, los dos valores de AfI  difieren entre sí en el calor de vaporización 
de un m01 de agua a 25CC, es decir en 10,520 calorías. Por ese motivo pata 
hacer mis completa la ecuación ternioqiiímica, escribircinos: 

1 
II1(g) + -O , (g )  = H.O(I) AH2-,*c = - 68.320 cal 

2 (8) 

Los símbolos ( 4 )  y (1) indican qne el hidrógeno y rl oxígeno son sases, 
el agua es líquida iniciitras que el wbíndice de SH nos muestra quc el 
calor de rracciún dado e? a 25'C. .\nálopmcnte Te e~tablece VI  sinibolo (7 )  

para desig-nar a la fase sólida, mientras cpie (ac) m la abreliatiiia de una 
duc ión  acuosa diluida. 
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Es muy impoitante que el estudiante aprecie el significado físico de 
una ecuación termoquímica. Como en general AH = H~prodiictos)  - f I (Pe . lc .  
,,,,,); AH para la reacción dada en la ecuación (8) define la diferencia 
de entalpía de 1 mol de agua líquida y la suma de las de un mol de liidió- 
geno gaseoso y 0.5 de oxígeno gas también 

Como en este caso AH es nrgativo, la suma de los contenidos de calor 
de los rcactivos debe exceder la d r  los productos en 68,320 calorías, y en 
consecuencia cuando se forma un m01 dr  agua líquida a partir de los ele- 
mentos la cantidad de calor es d<,s,brrndida. Por el contrario. si deseamos 
invertir la reacción. es decir. si se busca la desco~riposición de un m01 de 
aqua en sus constituyentes. la suma de los contenidos calorificos de los 
productos rxcedc al de los reactivos en la misma cantidad y sería necesario 
la absorc~ón de 68.320 calorías para efectuar dicha reacción. Es evidente, 
por ese motivo. que una ve7 qur se conoce el valor de AH de una reacción 
particular, se drdiice tamb1i.n rl del proceso contrario. 

CALCULO DE AE A PARTIR DE AH y VICEVERSA 

De acuerdo con la ecuación ( 6 ) ,  la difereni,ia entre AH y AE está dada 
por PAV, donde P es constante. El factor principal de la diferencia es por 
10 tanto AV, el cambio de volumen que tiene lugar durante la reacción. 
Para aquéllas que comprenden a sólidos y líquidos únicamente, las va- 
riaciones de volumen son ordinariamente muy ligeras y pueden despreciarse 
si la presión no es muy elevada. En estos casos, AH es igual a AE, en 
cambio en reacciones de gases, los cambios de volumen son grandes en geue- 
ral y deben tenerse en cuenta. Entonces la diferencia AH - AE se calcula 
simplemente si suponemos que los gases son ideales. Si, en general tenemos 
una reacción en la que toman parte n ,  moles de gas reactiuos y n, pro- 
ductos, entonces, PV, = n,RT, PVD = n,RT y como la presión es constante 

PAV = P ( V P  - V,)  
= (n ,  - n,)RT 
= An,RT 

donde An, = (n ,  - n,), es decir, la diferencia entre el número de moicr 
de productor y reactiuos caseosos. Si la ecuación (10) se inserta en la ( 6 )  

obtiene 
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ciqa utilidad de conversión entre AH y AE, y viceversa se ilustra adecuada- 
mente con un ejemplo. 

La combustión de un mol de benceno líquido a presión constante viene 
expresada por la reacción 

en la cual hai una contracción de iolunim de 7.5 a 6 niriles de gas, y por 
lo tanto, An,  = 6 - 7.5 = -1.5. De la ccuación (11) obtencmos entonces 
para AE - AHzjoc - An,RT 

= -780,980 + l.5( 1.99) (298.2) - - 780:980 + 89+ 
= - 780,090 cal 

LEY DE HESS DE LA SUMA DE CALORES 

Hemos visto en el último capitulo que E y H son fuucioiies del estado del 
sistema, e igual es cierto de sus diferencias A E  y AH. En consecuencia, el 
calor desprendido o absorbido e n  una  reacción dada debe ser indcrendiente . 
de la manera particular en que se verifica. Es función de los estados inicial 
y final del sistema pero no intervienen el número de etapas entre los reacti- 
vos y productos. Establecido de una manera distinta, si una reacción proce- 
de en varias etapas, el calor de reacción total será la suma al~ebraica de los 
calores de las distintas etapas, y a su vei esta suma es idéntica a la que 
tendría lugar por absorción o desprendimiento en una reacción que proce- 
diera en una sola etapa. A esta generalización se la conoce con el nombre de 
L e y  de Hess. 

Este principio~hace factible calcular los calores de muchas reacciones 
cuya medición directa no es posible o deseable realizar. En estos cálculos 
las ecuaciones ternioquímicas se manejan como si fueran ecuaciones alge- 
braicas ordinarias, sumándose, restándose y multiplicando o dividiéndose. 
La manera de realizarlo se ilustra con el siguiente ejemplo: 

Supongamos que se busca AH de la reacción 

que no sc puede determinar directamente. Pero se encuentran disponibles 
las mediciones calorimétricas sisientes: 

CH,COOH(i) + 2 O&) = 2 C02(g) + 2 H,O(I) 
AHzsoc = -208,340 cal (128) 

C(s )  + 02(g) = COz(g) AHls.c = -94,050 cal (12b) 
1 

I f d d  f 2 O&) = HsO(1) AHZsnc = -68,320 cal (1%) 



Calores de formación 149 

Si ahora multiplicamos las ecuaciones (12b) y (12c) por 2 y las suniamos, 
obtendremos : 

i - - ,~, 
2 H9(g) + 02& = 2 ffzO(1) AHzJ-c = -136,640 cal 

l 
2 c (s )  + 2 H2(g) + 3 Odg) = 2 C0&) + 2 H d W )  

AHZ,c = -324,740 cal (12d) 

1 por sustracción de la ecnaciíin (12a) de la (12d) resulta 

2 C(s) 4- 2 H&) + O&) = CHzCOOH(1) AHZFC = -116,400 cal 

1 
Este ei el calor de reacción a presión constante de la ecuación (12).  

CALORES DE FORMACION 

Una smtancia a una temperatura cualquiera se dice que se encuentra 
en su a t a d o  ti@, cuando su actividad es igual a uno. La actividad,' cnyo 
símbolo es a puede mirarse termodinámicamente como una presión o con- 
ccntracibn corregida. En sólidos, líquidos o gases ideales el estado tipo 
corresponde a sustancias a 1 atmidera de presibn. En gases reales ésta no 
es 1 atm, pero la diferencia de la unidad no es considerable. En el caso 
de sustancias disueltas el estado tipo es la concentración para la cual 
a = 1. Las entalpías de las sustancias en el estado tipo o de referencia se 
designan usualmente por el símbolo Ho, mientras que AH de una reacción 
donde todos los rcactkos y productos se encuentran a una actividad igial 
a la unidad csti representada por el símbolo AHo. 

El cambio térmico involucrado en la formación de 1 m01 rln una sus- 
tancia a partir de  los elementos se llama calor de formación de la sustancia. 
De nuevo, el calor tipo de formación es aquél en que todas las sustancias 
comprendidas en la reacción se encuentran con una actividad igual a la 
unidad. .4sí la ecuación termoquímica 

C(s) + 2 Hdg)  = Cff,(g) A H I ~ . ~  = -17,890 cal (13s) 

nos da el calor tipo de formación de un mol de metano a 25'C. Por defi- > 

nicibn A H '  en la ecuación (13a) es i p a l  a 

AHZ,.~ = -17,890 = Hg,, ,,,, - (HE,., + 2 ~k,, , , )  (13b) 

donde los distintos xalorcs de H%n las entalpias de refercricia por mol. 
Si se conocieran las entalpias dc 10s elementos, la información anterior 

scrh s~ifirientc para calciilar cl contenido absoluto de calor del nictnrio. 

I 
1 1.a artivi<bd se rldiiiirj m [orina más completa en el capitulu 6. Aqui basta 

w r i  di,j.ir est.ihlcr-ido q w  la activi<l.id cri el estado tipo es la unidad. 
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Sin embargo, no existe disponible tal información. Para evitar esta dificul- 
tad se hace la suposición de que la eritalpia d e  tados los elementos en su 

estado tipo a 25OC es igual a cero. Cuando un elemento existe en más de 
una forma alotrópica bajo aquellas condiciones, se elige a la mis estable 
con entalpia cero. Así se hace con el grafito en lugar del diamante y con el 
azufre rómbico en vez del monoclínico, puesto que el azufre rómbico y 
el grafito son las formas más estables. En este supuesto, las entalpías del 
H,(g) y C(s)  son c&ro a 25OC con tal de que este último sea grafito. Por 
ese motivo AHo,,., = AHo,,I,(,,; es decir, el calor de formación tipo del 
compuesto debe considerarse a 2j°C. 

Este se obtiene bien por medición de AH de la reacción que comprende 
la formación directa del compuesto a partir de los elementos o por cálculo 
desde los calores de reacción que comprenden el compuesto. Por ejemplo, 
para hallar el calor tipo de formación del FeZO,(s), se dispone de las reac- 
ciones siguientes: 

3 C(s) + 2 Fe203(s) = 4 Fe(s) + 3 COp(g) 
AHZ,, = +110,800 cal (14a) 

c(s) + odg) = cok)  AH:,., = -94,050 cal (14b) 

Si tenemos en cuenta las suposiciones anteriores, las entalpías del C(s ) ,  
Fe($ y O,(g) son iguales a cero. Por ese motivo 

En la tabla 4-1 se dan los calores de formación de cierto número de 
compuestos a 25%. Con su ayuda se obtienen fácilmente los de multitud 
de reacciones. Así por ejemplo: 

Sustituyendo ahora los valores correspondientes señalados en la tabla, ob- 
tenemos: 

= - 44,410 cal 

Los compuestos formados a partir de los elementos con cesión de calor 
se denominan exotérmicos y los que lo hacen con absr.-ción se llaman 
endoténnicos. El primer tipo es mucho más común. 
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TABLA 4-1. Calores tipo de formación de compuestas a 25'C 

- 
AIIO AH" 

Sustancia (cal msl-1) Sustancia (cal mol-l)  

Acetileno(%), C,H, 54,190 
Bcnceno(l), C,H, 11,720 
iXaftalcno(s), C,,H, 14,400 
Metanol(l), CH,OH -57,020 
Etanol(g), C,H,OH -56,300 
Etanol(l), C ,H50H -66,360 
Acido acético. CH,COOH - 116,400 

CALORES DE COMBUSTION 

Se han determinado cuidadosamente los calores desprendidos en la com- 
bustión completa con oxígeno de muchos compuestos orgánicos. El método 
preferente consistc en quemar la sustancia en una bomba de combustión 
Y medir el calor liberado. Como los de combustión se obtienen a volumen 
constante, los valores de AE medidos se convierten y corrigen a AHo. El 
thn ino  calor de combustión, hace referencia a la cantidad liberada por m01 
de sustancia quemada. 

Por este procedimiento, se obtienen directamente muchos calores de 
formación de compuestos orcinicos. Si éstos contienen solo carbono, hidró- 
geno y oxígeno, la información suplementaria necesaria es el calor de forma- 
ción del dióxido de carbono y del agua liquida que son los productos finales 
de oxidación de tales compuestos. El método de cálculo se ilustra con los 
datos sobre la combustión del propano. Si &te es gas tenemos: 

G H 5 ( g )  + 5 Oi(g)  = 3 C 0 2 ( g )  + 4 HD(1) 
AH;s.o = -530,610 cal (16) 
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Por esa razón -. 

El calor de formación estindar drl propano a partir cle los elementos es 

.-lsimiskno los calores de combustión Iian resultado de gran utilidad en el 
estudio de las diferencias de energía de las formas alotrópicas de los clemen- 
tos. El carbono existe en dos formas cristalinas, diamante y grafito; cuando 
ambas entran en combustión se encuentra que los calores desprendidos son: 

C (diamante) + 0 2 ( g )  = CO,(g) &H& = -91.500cal (18) 
C ( g r a f i t o )  + 0 3 ( g )  = C 0 2 ( g )  AH;,., = -91,050 cal (19) 

Por esa razón, el carbono en forma de diamante tiene mayor contenido 
calorífico, y en la transición 

C (grafito) = C (diamante) AH",5., = 450cal (20) 

Una información posterior proporcionada por los calores de combustión 
pertenece a la energía asociada con ciertos Srupos atómicos de la molÉcu1a. 
Sc ha observado, por ejemplo, que el calor dc combustión en una serie 
Iioiiióloga de compuestos varia de manera casi constante al parar de un 
miembro al otro de la misma serie. Así, por la adición de un grupo CHz 

TABLA 4-2. Calores de conibustión de compuestos orgánicos 
a 25'C 

Sustancia Fórmula Alf"(cal/mol) 

Metano(g) CH, -212,800 
E tano (S) C,H, -372,820 
Propano (g) ,CaH, -530,600 
n-Butano(g) C+H,O -687,980 
n-Pentano (g)  C A Z  -845,160 
Etilena(g) C,H4 -337,230 
Acetileno (g) C2K2 -310,620 
Bcnceno(g) Co% -787,200 
Benccno(1) c6% - 780,980 
Tolueno(1) C,Ha -934,500 
Naftaleno ( S )  C,oE1s -1,228,180 
Sncirora(s) C12H2201, - 1,348,900 
Metanol(1) CH,OII -173,670 
Etanol(1) C,H,OH -326,700 
Arido ac&ticr>(l) CH:,COOH -200,340 
Acido \>cr:oico(~) C,II,COOII -- 771,200 
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a la cadena normal de hidrocarburos saturados paralinicos, el incremento 
en ANO de combustión es aproximadamente 15i,000 calorías. Regularidades 
p ~ e c i d a s  se han ubscs\.aclo cii otros agrupamicntos y ligaduras, no sólo en 
los calores de combustión sino tarnhih en los de formación. Como p~iedc 
anticiparse, los incrementos tGrmicos varían con la naturaleza del griilio 
y el cariícter del enlace. 

En la tabla 4-2 se dan los calores de combiistióii de algurios compuestos 
or&icos. 

CALORES DE SOLUCION Y DILUCION 

La solución de una sustancia en otra estií acompañada por absorcidn o 
desprendimiento de calor, y este efecto térmico se denomina calor integro1 de  
solucidn de la sustancia que para una temperatura y presión dadas, depende 
de la cantidad de solvente que hay en la solución, como se observa en la 
colurnna 2 de la tabla 4-3. Por esta razón es esencial especificar el núuiero 
de moles dc solvente por mol de soluto en un calor de snliición dado, así: 

H?SO,(l) + 10 H,O(l) = H,SO,(10 H,O) AH,pc = - 16,240 cal (21) 

Sin embargo, cuando la cantidad de solvente por mol de sustancia es 
grande, se encuentra ordinariamente que una dilución posterior no produce 
un efecto térmico significativo, este hecho se indica mcdiante la notación ac. 

Así el valor límite de los calorcs integrales de solución seiialados cii la 
tabla 4-3 se representan por 

H2S04(1) t ac = H,SO,(ac) .iN".-,", = - 22.990 ral (22) 

TABLA 4-3. Calores de solución i n t e ~ r a l  y difcreiicial para 1 inid 

de  H$O, en acua a 25'C 
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Consideremos en general un proceso de solución a una temperatura y 
presión dadas tal como 

nlA2 + n,Al = nIA , (n ,A i )  (23) 

El calor integral en este caso es 

AH = H - (n lH;  + n2H;j  (24) 
donde H es la entalpia de solución y H;,  H;  son las entalpías molares de 
los dos constituyeutcs puros de la solución. Como H es una propicdad 
extensiva de la solución, entonces según la ecuación (8) del últinio capítrilo - 
H = n,E., + n. H? y 

A H  = n l B i  + nzHl  - (nlH1 + n2H2) 
= n,(H, - HI)  f m(H, - H,D) 
= nlLi7, + nZm2 (25) 

donde SI = ( H ,  - H:) y A H ~  = ( H a  - H ; ) .  La ecuación (25) es de 
igual forma que la expresión para H. De aquí que AH es una propiedad 
extensi\-a de la solución siendo los calores parciales o diferenciales molares - 

-- 
de la solución A H ,  y AH,. Estos últimos se evalúan fácilmente utilizando 
los métodos descritos en el último capítulo a partir de AH. La tabla 4-3 - 
nos msciia en sus dos últimas columnas los \,alores de AH, y AH, en el 
caso del ácido sulfúrico. Los subíndices 1 y 2 se refieren al agua y ácido 
respectivamente. 

La diferencia entre dos calores integrales de solución cualesquiera pro- 
porciona el inrolucrado en la dilución de una sustancia desde el estado 
inicial al final, y se denomina calor intecral de dilución de la sustancia. 
De acuerdo con la tabla 4-3, el calor recuperable al diluir con 8 moles de 
agua nna solución que contiene 1 m01 de icido sulfúrico en dos de aque- 
llas, PS: 

H ? L  S 0 , ( 2  H,O) + 8 HIO( l )  = H,SO,(lO H'O) 
AH,:., = - 16'210 - ( 9960) = - 6280 cal 

Anilogamente, el calor desprendido al diluir la misma solución con una 
cantidad de agua muy grande es 

H2S0,(2 HrO) + ac = H,SO,(ac! 
'rH,,,, = - 22:990 + 9960 = - 13,030 cal 

Este iiltinio valor representa el calor niáxinio obtenible por dilución 
de la solución dada. 

El calor diferencial de dilución dcl solvcnte es la diferencia entre los 
valorci a?, para las dos concentracinncs distintas, es decir 

(26 )  
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donde los subíndices 1 y 2 exteriores a los parenteiss, representan respecti- 
vamente las concentraciones inicial y final. Análogamente, el calor diferen- 
cial de dilución del soluto es 

= ( S 2 ) ?  - ( S 2 )  (27) 

A partir de las ecuaciones (25), (26) y (27) el estudiante puede verificar 
por si mismo que si no se agrega soluto a la solución, entonces: 

AlId = AH? - A H l  

- -. 
- ni(AHl)d + nZ(=)d f ~ n , ( = i ) ,  (28) 

cuando n, y n3 son los números de moles del solvente y soluto presentes en la 
solución inicial y An, es el níimero de males de solvente agregados durante 
la dilución. Aún más, la introducción de las definiciones de A- y X H ~  
en las ecuaciones (26) y (27) enseña que: 

( B d d  = ( 1 Í d 2  - ( H d 1  (29) 

( CALORES DE FORhlACION EN LA SOLUCION 

El calor de formación tipo del H,SOa(l) dado a partir de la tabla 4-1 

IIr(g) + S(s) + 2 Oz(g) = H2S0,(1) A H : ~ ~ ~  = -193,910 cal (31) 

I Cuando esta ecuación se agrega a la (21) obtenemos 

I K ( g )  4- S(s) + 2 O,(g) + 10H,0(1) = HzS0, (10H20)  

AH2joc  = -210,150 cal (32) 

1 De forma semejante al sumar las ecuaciones (22) y (31) resulta 

Hi(g)  + S(s)  + 2 Ol(g)  + ac = H,SO,(ac) 

AH2Smo = - 216,900 cal (33) 

Las ecuaciones (32) y (33) dan ambas el calor de formación por m01 
de ácido sulfúrico en la roiurió,~ ncuoia, la primera para un mol de 
ácido en 10 de agua, la segunda para un mol de ácido a dilución infinita. 
De estos ejemplos resulta evidente que el calor de formación de una sustari- 
cia en solución es una función de la concentración y debe tenerse cn cuenta 
este hecho. De otra fornia tales calores puedcn usarse de la misma manera 
que aqiii.llos de las sustancias en todo tipo de cálculo temo-químico que 
~ornprciide solucionrs. 
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LA TERMONEUTRALIDL4D DE LAS 
SOLUCIONES SALINAS 

Como las sales dc los ácidos y bares fuertes se consideran totalmente ion-  
zadas: cabr esperar que si se mezclan soliicionec de tales salcs sin que se 
produzca una interacción quiinica el efecto calorífico resultante debe ser 
cero. Así, por ejemplo, cuando se mezcla una solución diluida de nitiato 
de potaiio con otra de bromuro sádico resulta: 

Que el iritrrcambio indicado en la ecuarión (34a) no comprende reacción 
química alguna se obsena cuando la eciiacián se escribe en forina ióriica, 
es decir 

K+(ac )  4- NO;(acj + Ka+(ac)  t Hr-(acj 

= K+ (ac) L Br-(ac) i Na+ (ac) + NO; (ac) AIf = O (34b) 

Como los productos y reactivos son idénticos, no cabe esperar un cambio 
térmico y cualquier ligera variación debe relacionarse a la dilución dc la 
mezcla. 

Este principio según e1 cual las soluciones diluidas de las sales neutras 
de los ákidos y baccs fuertes piicden merclarsc sin absorción o desprendimien- 
10 ~alorifiro se iolio<i. iorno priti<ij,io d e ,  la tcrrno-~ir,i<traIidad lar rolu- 

cione* ralinai. 

Cuando durante la mezcla tiene lugar una reacción química no tiene 
validez el principio anterior. Así cuando una solución de cloruro de bario 
sc mezcla con otra diluida de sulfato de sodio, sc precipita sulfato de bario, 
y el calor dc reacción en lugar de ser cero, es 

RnCl,(ac) + NazSO,(ac) = BaSO,(s) f 2 NaCl(ac) 
A H ~ , . ~  = -1630 cal (3%) 

o, en forma ióiiica: 

Ha+ + (ac) + SO 4-(ac)  = BaSO,(s) LH,,C~ = -4630 cal (35b) 

CALORES DE NEC'TKALIZACION DE ACIDOS Y BASES 
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complctarnentc en sns solu~iories diluidas y qiic en coiisccueircia el proceso 
de neutralización comprcride iinicarnente la combinación del ion hidró,rreno 
e hidroxilo para formar agua no ioni7ada. Conio este pioceso es igual en 
toda neutralización, el valor correspondiente de aH será constante para 
cada mol de agua formada. El valor dc esta cantidad a 25'C, corregida 
al estado tipo, es 

Esta constancia del calor de neutralización no es aplicable cuando se 
trata dc ácidos debiles y bases fuertes, de bases débilcs y ácidos fuertes 
o cuando icidos y bases son dibiles. La conducta de las ieacciones niericio- 
nadas sc esplica tcniendo en cuenta que en tales neutralizaciones la coinbi- 
nación del ion hidrbgeno con el de hidrosilo para formar agua, no es la 
única reacción que puede verificürsc. 'I'umese el caso del ácido hidrociánico 
e liidróxido de sodio por ejeniplo. El primero de éstos, en a p a  se encuentra 
prácticamente no ionizado. Antes de que el ion hidrógeno del icido pueda 
reaccionar'con el Iiiriroxilo de la base, debc verificarse una ionización, y 
conlo ésta tiene lugar durante la neutralización, el cambio térmico obsei- 
vado es la suma del calor de ioni7acióri del ácido y el de rieutraliación 
del ion Iiidrógeno ioriirado; es decir, después de la corrección al estado 
tipo, la leacción totd resulta 

HCK(a = 1)  + OH-(a = 1) = CN-(a = 1) + HzO(1) 
A H : ~ . ,  = - 2460 cal (37a) 

que en realidad csti constituida por dos rexciones, esto es 

HCN(a = 1) = H+(a = 1) + CN-(a = 1) A N ~ , . ~  = AHP (37b) 
H+(a = 1) + OH-(a = 1) = HzO(l) AH,O,.~ = -13,360 cal (37e) 

La snnia de las ecuaciones (37h) y (37c) nos da (??a) ,  y. por consignirrite 

AHP $ (- 13,360) = -2460 
AHP = +10,900 cal (38) 

AH:, cs el calor dc ionimribn di1 :lcid<i Iiidrocihico por iiiol. Para nuestro 
propíisito. la ligeia ionización en a p a  de un ácido tan d&il como el liidro- 
. . 

cinnico p~iede despreciarse. 
Dc manera análoga sc explican los resultados sobre la neiitrali~ación 

de las bases débiles y icido? fuertes y de las bases y ácidos dkbiies. En el 
primer caso dehe considerarse el calor de ioniraci6n de la base débil y en 
r.1 últiiiio los calores dc ioniiación tanto del ácido como de la base dtbil. 

l CALORES DE FORMACION DE LOS IOKES 

! Para presentar los datos t6rriii<on colllplrtos dc los cli~cliólito~ cii wlucio- 
ncs ariius'ii sciiri ;ircesario r1.x loi c:il«i<'s d e  f«rnia<ióri a. divcrsas <o~ircn-  
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traciones. El problen~a se simplifica enumerando solamente los calores tipo 
de formación de los electrólitos: esto es, cuando todas las especies se encnen- 
tran a una actividad igual a la unidad. Sin embargo, sería mucho más 
deseable tabular los calores tipo de formación de los iones mismos. Enton- 
ceq para cualqnicr ~lcctrólito dado en agua, el calor de formación tipo seria 
la suma de los correspondientes a los iones individuales, Aún mis, éstos 
podrían utilizarse para deducir los cambios térmicos para otras reacciones 
en qne participan los iones. 

La aproximación a este problema puedc hacerse por medio de la ecna- 
ción (36). Como el calor tipo de formación de nn mol de a p a  a partir de 
los iones hidróceno y oxhidrilo a 25'C involucra el desprendimiento de 
13,360 calorías, debe proporcionarse esta cantidad a fin de disociar a un 
mol de a p a  en estos dos iones, por tanto: 

H20(l) = H+(a = 1) + OH-(a = 1) A H : ~ . ~  = 13,360 cal (39) 

Cuando la ecuación (39) se combina con la del calor tipo dc formación 
de 1 mol de a,pa líquida, obtendremos los calores tipo de formación de los 
iones hidrógeno e hidrovilo - ,  

1 
H,(g) + O,(g) = H+(a = 1) + OH-(a = 1)  

AH& = -54,960 cal (40) 

Esta suma no puedc resolverse en la actualidad sin hacer alguna suposi- 
ción con respecto al calor de formación de uno de estos iones. La convención 
adoptada generalmente cs la de que el calor de formación del ion hidrógeno 
e n  solución acuosa es ccro a Zj3C y su actividad uno, es decir que 

(h esta con\~en<.i<jn. In eciixión (40 i <la dii-rctanimte el calor <le forma. 
ri6n del ion hidií>\-¡lo 

Cna  vez que los calores de formación de estos dos iones se conocen, se 
calculan los restantes ficilmente. Coino el calor tipo dc formación del HCI 
en a s a  a 25CC es AHo = 40,020 cal, y como AHo = O para el H C ,  
1H" = -W,020 cal dcbc i-cpn.si.ritai- t.1 I alor cIc fuiiiiar i6ii dvl ion < lorui-o. 
De nuevo en la reacción 

1 1 
Xa(s) + , 0 2 ( ~ )  + % Flr(g) = S a t ( a  = 1) + OH-(a = 1) .. 

~ l r ; , . ,  = - i 12,240 cal (43) 
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Al combinar esta ecuación con la (42),  vemos que 

-112,240 = AH*.,+ + AH:~, , -  
= A H ~ , +  - 54,Y60 

AH:,+ = -57,280 cal a t  25°C 

Por un procedimiento análogo, se evalúan los calores de formación de 
muchos iones en la solución acuosa. Algunos de ellos se encuentran resu- 
midos en la tabla 4 4 .  El uso de ella en el c i lcdo dc lo$ calores de reacción 

T ~ L A  4-4. Calores tipo de formación de iones a 25°C 

AH" AH" 
Ion c a i  ( ion g ) P i  Ion cal (i<>ii 51-1 

que comprende a los ácidos y bases fuertes o sales en solución acuosa se 
muestra con mayor claridad con un ejemplo. Supongamos que se desea 
calcular AHQeii la reacción 

como las entalpías del H,(g), Ag(s) y H+ son todas cero, .iHo estará dada 
por 

PH" = AHL,- - AH: h c , c s ,  

Al colocar el valor dc &c, de la tabla 4-t y el dc AHO,zciia, de la 4-1 
rc~lllta: 

AHV;,., = -10,020 - (-30,360) 
- - -9,660 cal 
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OTROS CALORES DE REACCION i 

Hay niuchos ti~ios de calor de rcaccióii además de los mencionados. Así 
por ejernpln, tenriiios cl de fusión, vaporización, sublimación, disociación, 
hidrogcnación, polimeri~ación, etc. Todos ellos estin sujetos al mismo trata- 
niicnto tcrmodin.íriiico discutido zn este capitulo. 

CALORES DE REACCION A PARTIR 
DE L.4S EKTALPIAS D E  ENLACE 

Se han propuesto \-arios métodos para evaluar los calores de rcacción de 
un proceso para cl cual no existen datos térmicos disponibles. De éstos, el 
más popular es el que cstá basado en las entalpías de enlace. Este método, 
ci aplirahlr a las >i,nr<ionei ,<raPoroi  enir6 iu<funciai quc t i m e n  sólo e~ilacei 
i - c i d r n t < ~ i ,  y esti basado en Ir15 snpuestos siguientes: (al  que todas las ental- 
pías de los enlaces de un tipo particular, como el metano C-H son idén- 
ticas, y (b)  que las cntalpías de enlace son independientes de los compuestos 
en que aparecen. Aunque ninguna sulmsición es válida estrictamente, sin 
embargo el método ofrcce un procedimiento simple y bastante satisfactorio 
para determinar las entalpías de rnuclias y variadas reacciones. 

.41 establecer las entalpías de enlace a usar en los cálculos, aquéllas 
para sustancias como el hidrógeno, nitrógeno, cloro, oxígeno, etc., se toman 
como los valores obtenidos para la disociación de las moléculas por medio 
tirmico o espcctroscópico. De nuevo, para hallar el valor de C-H se toma 
el calor de formación del metano a partir del C(s)  y H? (g ) ,  y este último 
combinado con el de sublimación del carbono y disociación del H,(g) para 
obtener el calor de disociación del metano en los átomos de gas. Este resulta- 
do  sc divide entonccs por cuatro, para hallar el valor del enlace C-H. 
Al continuar este procrso con diversos tipos de compuestos y reacciones, 
es posible establecer nn conjunto promedio de las entalpías de enlace y sus 
mcjores valores como los qne se muestran en la tabla 4-5. Al utilizar estas 
rntalpías un signo mis be adscribe a la entalpía de eiilace roto, porque para 
ello se precisó absorción de calor, y el signo menos se utiliza cuando se 
produce un ciilace y hay despreiidirriiriito calorífico. 

Podenios ilustrar cl uso de las entalpías dc enlace con varios ejemplos. 
Siipqgamos p r i n ~ e ~ . ~ ~  qur se busca el cambio eiitálpico a 25:C de la re- 
acción 

En e5tc caso los cuatro c i i l , ~ c i  C:-H cii cl C,H, estiii iiinlcctados y jrucderi 
<Icsl>rv<iaisc. Siii c~ribar~o: i i i i  dublc eiilacc sc ronipcn rii C,H, y iillo 11--H 
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TABLA 4-5 Valores empíricos de las entalpías de enlace 
a 25°C (kcal/mol) 

Enlace A H  Enlace AH 

H-H 
H-F 
H-CI 
H-Br 
0-0 
o=o 
o-H 
C-H 
C-o 
C=O 
C-C 
C=C 
C=c 
C-F 

C-C1 79 
C-Br 66 
C-S 62 
C=S 114 
C-N 70 
C=N 147 
C?EN 210 
N-N 38 
N=N 100 
N-N 226 
N-H 93 
F-F 37 
CI-C1 58 
Br-Br 46 

C(s, grafito) = C(g)  172 
~ ~ 

en H?. A su vez, en el C2H, se produce un enlace C-C y dos C-H; en 
consecucncia escribiremos para A H  

AH,,. ,=-(AH,+~AH,~,)+(AH,,,+~H,~,) (45b) 

Al colocar en la ecuación (45b) las entalpías de enlace de la tabla 4-5, 
resulta 

aHz,., = - (83 f 198) + (147 + 104) 
- - - 30 kcal 

El valor obsrn~ado experimentalmente para la reacción en la ecuación 
(45a) es 

= - 33 kcal 

Como un segundo ejemplo, consideremos la reacción 

2 C(S)  + 3 ~ , ( g )  + f O&) = H,cO-CH,(g) AH = AH, (46a) 

Antes de que las entalpías se iitiliccn aquí el C(s) tiene que convertirse 
a C ( g ) .  Con este fin desdoblemos la ecuación (46a) en dos reacciones fi 

2 C(g) + 3 H,(g) f f Oz(g)  = H,,CO-CH,(g)  AH = AH, (46b) 

Y 2 C (S) = 2 C (S)  AH, = 344 kcal (ase)  

cuya suina es la ecuación (%a). Según (46b) tencmos 

1 
AH* = - (2 AH~- , ,  + 6 m,-,) + (3 AHH-H + AHo-u) 

= -(le8 + j94) + (312 + 59) 
= - 391 kcal 
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Al combinar este resultado con la ecuación (46~1,  se obtiene AH, = 
- 391 + 344 = - 47 kcal. El valor observado es 4Hlj,, = - 44 kcal. 

VARIACION DEL CALOR DE REACCION 
CON LA TEMPERATURA 

En general AH de una reacción es función de la temperatura y presión 
y AE lo es de la teniperatura y volumen. Sin embargo, aquí estudiaremos 
únicamente los efectos de la temperatura en AH y aE. 

El calor de una reacción obtenida calorimétiicamente o por cálculo 
corresponde a alguna temperatura definida. A otras diferentes aquél fre- 
cuentemente varía. Como las reacciones se llevan a cabo a diversas tempe- 
raturas, es necesario con frecuencia conocer los calores de reacción a otras 
diferentes de aquéllas en que fueron determinadas, por tanto es muy desea- 
ble un método de cálculo del calor de reacción a una temperatura a partir 
de otra. 

En tal caso juegan un papel muy importante las capacidades calorificas 
de las cuales hemos visto que existen dos tipos C, y C,. Para los gases 
C, - C, = R cal por mol. Por otra parte, como los cambios de volumen 
que acompañan al calentamiento de los sólidos y líquidos son pequeños, 
dichas capacidades son esencialmente iguales, pero además varían con la 
temperatura. Esta variación se expresa generalmente mediante fórmulas 
empíricas del tipo 

C, = a + bT + cTZ + dT3 cal mol-' grado-' (47) 
6 

d 
C,  = a' + b'T + - cal mol-' grado-' 

T' (48) 

donde a, b, c y d, ó a', b' y d, son constantes para una sustancia dada. Los 
valores de estas constantes para diversas sustancias se dan en la tabla G 6 .  
El intervalo de temperatura en el cual las constantes se mantienen está 
indicado también. 

La ecuación diferencial para la variación del calor de reacción con la 
temperatura puede obtenerse de la manera siguiente. Como 

la diferenciación de ambos miembros respecto a la temperatura absoluta 
nos da 
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TABLA 4-6. Constantes de las ecuacianes de la capacidad calorifica molar 
de diversas sustancias 

I n t e n d o  de 
temperatura 

Sustancia ( "K)  a b X 103 c x 10' d x 10s 

%(S) 300-2500 6.62 0.81 
%(S)  300-2500 6.76 0.606 1 . 3  
O 2 k )  300-2500 6.76 0.606 1 . 3  
C o k )  300-2500 6.60 1.2  
HCl(3)  300-1500 6.70 0.84 
H . ~ ( s )  30CL1500 7.219 2.374 2.67 
H,S(S) 300-1800 6.955 3.675 7.40 -0.585 
W ( S )  300-1000 6.189 7.887 - 7.28 
C ~ , ( S )  300-1500 5.166 15.177 -95.78 2.260 
C%(S) 300-1500 3.422 17.845 -41.65 
CI%(3) 300-1500 2.706 29.160 - 90.59 
C2Hb(3)  300-1000 1.375 41.852 -138.27 

á b' x 103 6' x 10-6 

c12(3)  300-1500 8.76 0.271 -0.656 
N O k )  300-2500 8.05 0.233 - 1.56 
C(s, grafito) 300-1400 2.673 2.617 -1.169 
C (S, diamante) 300-1300 2.162 3.059 - 1.303 

Pero el segundo y tercer términos son, respectivamente, Co(r,aduetosi y 
C,( ,,., , ,,,, , .  Por ese motivo 

La ecuación (50) se conoce como de Kirchhoff. De igual forma se obtiene 
la ecuación de variación de AE con la temperatura, es decir 

L a  integración de la ecuación (50) depende de si AC, es constante o fun- 
ción de la temperatura. Cuando es constante, la integración entre las dos d 

temperaturas, T ,  y T,, nos da 

AH? - AHI  = AC,(Ta - T i )  

AHt = AHi + A C ~ ( T *  - TI) (52)  

Aquí AH, es el calor de reacción a T ,  y AH, el correspondiente a T2. Sin 
i.inbaisi, < iiando M:,, varia, trncmm 



164 Capíhdo 4: Termoquímica 1 

donde AH, es una constante de integración. Para evaluar la integral en la 
ecuación (53), AC, debe estar disponible como una función de la tem- 
peratura. 

La utilidad de las ecuaciones (52) y (53) se ilustra bien con ejemplos. 
Supongamos que se desea calcular AHU a 318°K para la reaccióri 

Las capacidades caloríficas medias en este intervalo de temperatura son 

HZ(g) : C, = 6.82 cal mol-' grado-' 

Cl,(g): C, = 7.71 ,, ,, ,, 
HC!(g) : C, = 6.81 ,, ,, a, 

de lo cual obtendremos 

Por esa razón 

AHJ,,,, = -22,OW + (-0.46)(348 - 298) 
= -22,080 cal 

Sin embargo, supongamos que se desea hallar el calor de formación del 
amoníaco a l,OOO°K a partir de los datos siguientes: 

N,(g): C, =6.76 + 0.606 X T + 1.3 X lo-' 1'' 
cal mol-1 grado-' (56a) 

NZ(g): C, = 6.62 + 0.81 X 1' cal mol-1 grado-' (56b) 
KH3(g): C ,  = 6.189 f 7.887 X T - 7.28 X lo-' T Z 

cal mol-1 grado-' (56c) 

Ahora bien Cnpd ,,,, = C l>xH,. De nuevo C,,,,,,, está dado por 
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Restando la ecuación ( 5 i )  de la (56~1 ,  obtenemos para AC, 

ac, = - 7.12 + 6.364 x 10-d T - 7.93 x lo-' T~ (58) 

Al sustituir la ecuación (58) en la (53) e integrando resulta 

A fin de determinar la constante de integración, se debe sustituir en la 
ecuación (59) un valor conocido de AHQ a cierta temperatura y así hallar 
el de AH,. Como hemos dado el de 298.Z°K que es AHo = - 11,NO cal, 
entonces 

-11,040 = -7.12(298.2) + 3.182 X 10-3(298.2)2 - 2.64 X10-'(298.2)' + A H a  

Y AHo = -11,040 + 2120 - 280 + 10 
= -9190 cal 

Colocando el valor hallado para AH, en la ecuación (59j, la expresión de 
AHo es 

Esta ecuación nos da AHo para la formación del amoníaco como una 
función de la temperatura. Ecuaciones de este tipo son de gran utilidad, 
porque permiten el cálculo del calor de reacción iimplcmente al colocar 
la temperatura a la cual se busca AHo. Así tenemos que para el caso pre- 
sente a l,0003K 

AHu = - 9190 - 7.12(1000) + 3.182 X 1 0 - ~ 1 0 0 0 ) 2  - 2.64 
x 10-~(1000)~  

- - - 9190-7120-t3180-260 # 

- - - 13,390 cal a 1000CK 

De aquí que a 1000°K se desprenden 2350 calorías mis  que a 298'K. 
La exactitud de estas ecuaciones está condicionada por la prrcisión 

de medida de los calores específicos y de reacción. Debe cuidarse del in- 
tervalo dc temperatura en que se usan dichas ecuaciones que tienen validez 
únicamente dentro de aquella variación en la cual se han dcteniiinada 
los calores ~s~xcificos.  
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PROBLEMAS 

1. El calar molar de combustión del naftaleno (P.M. = 128.17) es -1228.2 
kcal/mol. Si se queman 0.3000 g del mismo en un calorímetro se produce un 
aumento de temperatura de 2.050W. ¿Cuál es la capacidad calorífica total del 
calorímetra? 

Respuesta: 1402 caU0C. 

2. Si 1.520 de un compuesto orgánico se queman en el calorímetro del proble- 
ma anterior y dan un  aumento de temperatura de 1.845"C. ;Cuál es el calor de 
combustión del compuesto expresado en calorías por gramo? 

3. Se quema una muestra de 0.500 g de n-heptana(1) en un cvlorirnetro a 
volumen constante, produciéndose CO,(g) y H,O(I)  y la temperatura se eleva 
2.934"C. Si la capacidad calorífica del calorímetra y sus accesorios es de 1954 cal/'C, 
y la temperatura media del mismo es 25"C, calcular: 

( a )  El calor de combustión par mol de heptano a volumen constante. 
( b )  El calor de combustión del heptano por m01 a presión constante 

Respuesta: (b)  AH = - 1151 Kcal. 

4. Establecer si para las reacciones siguientes AH será muy distinto de AE así 
Como los casos donde sea mayor o menor que AE. Supóng;?se q u e  todos los reac- 
tivor y productos se encuentran en sus estados normales a 25'C. 

(a) La reacción completa de combusti6n de la sacarosa (C,,H,,O,,) 
( b )  La oxidación del naftaleno sólido (C,,H,) con el O> para producir ácido 

ftálico sólido, C,H,(COOH), 
(c) La combustión total del alcohol etÍBco. 
( d )  La oxidación del PbS con el O, a PbO y SO,. 

5. Hallar el valor de AE" a ?5'C de la reacción 
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6 .  Los calores de las reacciones siguientes a 25'C ron 

1 
h'a(s) + 3 CI2(g) = NaCl(s) AHo = -98,230 cal 

H&) + S(s) + 2 O d g )  F H?SO,(I) AHo = -193,910 cal 

2 S=(.;) + S(s) + 2 0 2 ( g )  = Xa2SO4(s) AHo = -330,500 cal 

1 1 
3 H d d  + + C I M  = HCl(g) AH" = -22,060 cal 

A partir de estos datos hallar el calor de reacción a volumen constante y 25-C 
para el proceso 

2 NaCl(s) + H,SO,(I) = Na,SO,(s) + 2 HCl(g)  
Respuerto: 4Eo = 14,560 cal. 

7. A partir de las ecuaciones y los calores de reacción siguientes, calcular el 
calor molar tipo de formación del AgCl a 25°C. 

Ag?O(s) + 2 HCI(g) = 2 AgCI(s) + H20(1) AHo = -77,610 cal 
1 

2 Ag(s) + 5 O d g )  = .kg20(s) AH" = -7310 cal 

8. Para la reacción 

2 SaHCO,(s) = Ka,CO,(s) f CO,(g) + H,O(g) 4H2,.c = 30,920 c a l  

Hallar el calor de formación tipo a 25'C del NaHO,(s) en calorías por rnol. 

9. De los datos de la tabla 4-1 calcular los calores de las reacciones siguientes 
a 25°C: 

(a) Fe103(s) + C o k )  = COt(g) + 2 Feo($)  
(b) 2 NO*(g) = 2 XO(g) + O&) 
(c) 3 C>Hz(g) = CeHs(1) 

10. A partir del calor de combustión del n-butano dado en la tabla 4-2 calcular 
el calor de formación tipo de este compuesto por mol a 25'C. 

Rerpueitn: - 29,820 cal/mol. 

11. A partir de los datos de la tabla 4-1 calcular el calor de combustión del 
C,H,OH(g) a 25°C. 

12. A partir de  los datos señalados en la tabla 4-3 determinar a 25'C: 

(a)  La cantidad de calor que se liberará cuando dos moles de ácida sulfúrico (1) 
se disuelven en 30 moles de H,0(1)  

( b )  Los calores diferen:ialer de solución del ácido y agua para la solución dada. 
Respuesta: ( a )  - 33,980 calorias. n 

13. (a) ;Cuánto calor se desprenderá o absorberá cn la solución de dos moler 
de ácido sulfúrico (1) en un gran volumen de agua a 25*C? (b )   cuál será la 
diferencia de los calores de solución del ácido y agua bajo cstas condiciones? 

14. U n a  solución que contiene inicialmente 73.13% en peso de ácido sulfúrico, 
se diluye hasta que el porcentaje de aquél en 35.25% en peso. (a) ;Cuál será el 
calor integral de dilución cuando 100 g de la solución inicial se diluyen a 25-C. 
( b )  ;Cuál será el calor dikrencial de dilución del ácido y -agua bajo aquellas con- 
diciones? Respuerto: ( a )  - 4680 caloriap. 

15. S~ponqarnor que la solución inicial discrita en el problema 14 se diluye 
en un  gran voiumen de  agua. ;Cuál será el valor de los c;ilorcs integrales y diferen- 

1 ciales de diliición en  el proceso? 
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16. Por medio de la ccuadón (28) de este capítulo, calcular los calores inte- 
grales de dilución para el proceso dcscrito en los problemas 14 y 15. ;Cómo podemos 
comparar estos resultados con los obtenidos previamente? 

17. Na,CO,(si se disuelve en un gran exceso de agua con desprendimiento de 
5500 calorías por mol a 25'C. Calcular el calor de formación por mal de Na,CO, 
en una solución diluida. 

Reipueito: - 275,800 cal/mol. 

18. A partir de las siguientes reacciones y de los datos térmicos a 25°C si- 
guientes. 

3 
2 Fe(s) + - O&) = Fe&(s) AIIO = -196,500 cal 

2 
1 

2 FeO(s) + 5 o & )  = FezOds) AHO = -67.900 cal 

~ ~ ( ~ 1  + 2 H+ (a  = 1) = Fe++ (a = 1) + HAg) AHo = -21,000 cal ' ~ ~ ( g j  = H+ (a = 1) AHO = O cal 
2 
1 

H d g )  + 5 O d d  = HsO(1) AHo = -68,320 cal 

calcular AXo de la reacción. 

FeO(s) + 2 H +  (a  = 1) = H?O( l )  + Fe++ (a = 1 )  

19. Los compuestos siguientes orisinalrnente en soluciones acuosas diluidas se 
mezclan juntas en la forma que se señala: 

(a) CHaCOOSa + HC1- 
(b) KC1 + LIgSO, -t 
(c) NHgCl + U B ( O H ) ~  -* 
(d) CaCL + li,CO, - 

,En qué casos debe esperarse un efecto térmico apreciable? Explicar la respuesta. 

20. A partir de  los datos de las tablas 4-1 y 4-4, calcular los calores de las reac- 
ciones siguientes a 25'C: 

(a) Ca++ + C0;- = CaC03(s)  

(b) C O j  + 2 H +  = H , O ( l )  + C 0 2 ( g )  

21. 150.00 cc de HCI 0.4 h' se neutralizan con un excrso de NI1,OH en una 
íasija de Dcwar con un aumento de temperatura dc 2.36-C. Si la capacidad d o -  
rifica del frasca de Dewar y su contenido después de la reacción es de 315 ~n l , /~ radu ,  
calcular el calor de neutralización en calorías por mol. 

22. A 18°C el calor de solución del CuSO, anhidro en un \.olumen grande de 
agua es - 15,800 cal/mol, mientra q u e  el del CuSO, .5H,O es 2750 cal/rnol. 
Hallar a 18°C el calor de la reacción 

CuSO,(s) + 5 H,0(1) = CuSO,: 5 H>O(s )  

Respuerta: AH = - 18 550 cal. 

23. Los calores integrales de solución a 18°C dc diiersar rnodifica~iones sólidai 
de cloruro de calcio en las cantidades indicadas dc  agua están dudan por 

raCl,(s) + 400 H?O(I) = CaC11(400 H ? 0 )  A H ,  - -I7,9!lO cal 

CaCl , .  2 HrO(s) + 398 H D ( I )  = CaCI2(400 1 1 0 )  311; = -10,0:30 m1 
C'aC12. 4 H,O(i) + 39(j HzO(l) = CaClo(400 H1O) Alla = - 1830,  al 

<:;iCI,. 6 II,O(\) + 304 II,O(I) = Ca(M400  H?O) Alla 13hO < :al 
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A partir de estas datos hallar los ~dlures  de hidratacibn de lar siguientes re,icciones: 

(a) CaCll(r)  + 2 H 2 0 ( l )  = CaCI,. 2 11-O(s) 
(b )  CaCII ? H;O(s)  f 2 H,O(l)  = CaCI?. 4 H,O(s) 
( c )  CaCli .  4 H,O(s) + 2 H,O(l)  = CaCI, - 6 H,O(s)  
(d )  CaCl,(s) + 6 H,O(I) = CaCI, 6 H:O(s) 

24. Utilizando las entalpias de cnlace, crtirnir a 25°C el calor de rcacción de 

Comparar este resultado con el obscriado experimentalniente 
Rerpueita: LVi,,, = - 59 kcal. 

25. Etilizaiido las entalpias de enlace, hallar cl calar de la reacción 

a 25-C. ¿Cómo se compara este resultado con el valor obsrrv.xdo? 

26. Los cálculos dc las entalpías de enlacc no son aplicables a molécul.is como 
C O ( g )  y C 0 2 ( g ) ,  en el supuesto de que la estructura dcl primero sea C = O  y 
dcl segundo O = C = O .  Hallar el porcentaje de crror que resultaría si deseáramos 
calcular AH de la reacción 

en el supuesto de que las estructuras de C O  y COA fuesen las establecidir an- 
teriormente. 

27. Calcular a partir de las entalpias de enlace los calores de combustión del 
metano a CO,(g) y H ,O( I )  en el supuesto de que Is estructura de la molicula 
del COZ es O = C = O .  Comparar este resultado con el valor observado. 

28. Utilimndo las constantes de la capacidad calorifica de la tabla 4-6 hallar 
la rmtidad de calor requerido para elevar la temperatura dc 200 g de CO,(g] desde 
300 a 500'K (a) a presión constante y ( b )  a yoliimen conrtantc. Suponer que 
C - C  = R  cal mol-' grado-'. Respuesta- ( a )  8880 cal; ( b )  7080 cal. 

29. Un mol de S i ( q )  y trcs de H,(g) a 25°C se calientan a 450°C y se some- 
ten a una prrrión que resulta en la conversión de 0.1 moles de N? en S H , ( g ) .  Los 
s.iscs se enfrían de nuevo rápidamente, a 25°C. Hallar particiido de los datos 
llroporcionados en este capitulo, cuánto calor se cede o absorbe en el proceso. 

30. Una mezcla de gas contiene 4070 de COA, 30% de CO, y 30% de N? par 
b~lumcn. Hallar el calor necesario para elevar la temppratiira de 1000 p de la mer- 
~ 1 . 1  desde 300 a 500'K a presión constante. 

31. I l a l l x  el calor de vaporización del agua a 120" y 1 atrn de presión. La 
Calmidad calorífica de H,O(I) puede tomarse como 1 0  ral/g-grado. C, para 
'I \Ji>oi como 0 4 5  cal/p-grado, y e1 calor de v~porizacibn a 100°C como 510 caUg. 

Kerpueita. 529 cal/g. 

32. Se conderis.t a agua liquida un  inol de vapor en su punto de ebullición bajo 
'"'a P r r i i h  constante de 1 atni bajo igual~s  condiciones ,Cuáles son los ,alores de 
lH, '2, u, y AL' en este pr-eso? 

33. En la reaccih  ZnO(r )  + CO(5) = Zn(g)  + CO-(z )  ; AHO = 47,390 - 
O69 T - 3 29 x 10-.i 1.2 + 1.25 x 10-0 7 3 
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34. Hallar AHO como una función de T para la reacción 

CO,(g) + C(s, prafito) = 2 C O ( g )  

,¡endo el valor de AHol,,,K = 41:400 calorías. 

Reipuesto: AHo = 40,810 + 5,361 T - í.697 x 10-3 T" + 31.93 X 10-7 T3 
1.169 x 105 

- 0.565 x 10-9 T I  - - 
T 

35. Hallar las expresiones de AHU coma una iunción dc la temperatura para la 
reacción 

N,(g) + O.(%) = ? N O ( s )  
sabirndo que Alla,y,., = 43,000 cal 

36. La expresión de AHo para la formación del COZ como función de la tem- 
peratura es 

1.091 x lo5 
AHo = - 93,480 - 0.603 T - 0.675 x 1 0 1  T" - 

T 

Hallar ACO en esta reacción como función de T. 
P 

37. Para la reacción CaO(s) + CO,(g) = CaCO,(s) 
4.1 X 10' 

AHo = - 42,500 - 0.66 T + 2.155 x 10-3 TZ + --- 
T 

Hallar AE', h ~ z ,  y AC; como funciones de T. 

38. Supongamos que  la reacción 2 4 ( g )  = .4,(g) procede muy rápidamente y de 
manera total a 300'K con una liberación de 50.000 cal par mol de A, formado. 
Bajo estas condiciones se considera que el proceso es erenciálmente adiabatico. Si 
C ,  en el sistema es constante e igual a 8.00 cal n m - '  grado-' y A? es estable con 
In temperatura. (Ciiál es la máxima temperatura iilcanzable como resultado de la 
fr,rmación de 0.500 moler de A2? 



LA SEGUNDA TERCERA 
LEY 

Aunque la primera ley de la termodinámica establece la relación entre 
el calor absorbido y el trabajo realizado por un sistema, no señala ninguna 
restricción en la fuente de este calor o en la dirección de su flujo. Según 
la primera ley, nada impide que sin ayuda externa, extraigamos calor del 
hielo para calentar el agua, siendo la temperatura del primero menor que 
la de esta última. Pero la experiencia nos enseña que tal transferencia 
del calor de una temperatura más baja a otra mayor no se efectúa espon- 
táneamente, en su lugar se encuentra siempre que el calor fluye en sentido 
contrario, cs decir, el flujo d e  calor es unidireccional desde la temperatura 
más e le~ ,ada  a otro menor, lo que rio impide la posibilidad de enfriar un 
cuerpo por debajo de la temperatura de sus contornos, pero para ello es pre- 
ciso realizar cierto trabajo. 

C n  cambio unidireccional xmejante, se obsema en todos los fenómenos 
naturales. Así la electricidad tiende a fluir únicamente desde un punto de 
Potencial elktrico más elevado a otro &S bajo, el agua se mucve de un 
nivel más alto a otro menor, la difusión tiene lugar entre puntos de concen- 
tración distinta, y todas las reacciones +micas se llevan a cabo en la 
dirección que les conduce a establecer un equilibrio. En efecto, las obser- 
vacimies anteriores se resumen diciendo que todos los procesos de la naturo- 
(era tienden a cambiar espontáncarnente e n  una  dirección que conduzca al 
equilibrio. 

Pero aún existe otra insuficiencia en la primera Icy termodinámica, 
Pues auuque ésta exige ccnser\-ación de energía en cualquicr transfor- 
'nacióri, no aclara la facilidad de iriierconvcrsión de dichas energías. Tam- 
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bién es un hecho, que mientras que diferentes formas de encrgía pueden 
convertirse fácil y totalmente en calor, el proceso contrario tiene lugar bajo 
condiciones muy restringidas. Así, a temperatura constante, el calor se trans- 
forma en trabajo sólo a expensas de algún cambio permanente en el sistema 
comprendido. Por ejemplo, el calor se transfonria en trabajo por expansión 
isotérmica rever~ihle de un gas en cilindro. Para conservar este trabajo el 
gas debe permanecer expandido. Si intentamos devolver el gas a su condi- 
ción original; encontramos que el trabajo obtenido en la expansión debe 
utilizarse en la compresión, y en consecuencia gastamos la cantidad de ca- 
lor original. De nuevo, para lograr un trabajo por medio del calor, como 
en una máquina térmica, es esencial que exista una caída de temperatura y 
que el calor fluya desde una temperatura elevada a otra menor. Pero aún 
bajo tales condiciones no todo el calor se convierte en trabajo, sino sólo una 
fracción del mismo, determinado en condiciones ideales por las tempera- 
turas de operación. Aún más, aunque el calor de la máquina permanezca 
inalterado en tal operación, el que permaneció sin conversión es degradado 
porque ha descendido de temperatura. De estos hechos puede verse que el 
calor no  se transjorma e n  trabajo sin producir cambios permanentes bien 
sea e n  los sistemas comprendtdos o e n  sus proximidades. 

ENTROPIA 

El párrafo anterior con letra cursiva no es sino la expresión de la secun- 
da ley termodinámica, que se estableció gracias a los esfuerzos de Clausius 
y Lord Kelvin. Para llegar a un enunciado general de la ley y expresarla 
en forma matemática, definamos una nueva cantidad matemática S, deno- 
minada cntropia del sistema. Como veremos después, la entropia de un sis- 
tpma depende sólo de sus estados inicial y final, y como en el caso de E 
y N, escribimos que el cambio entrópico AS, es 

dcnde S? > S, son la< entropías de los rstadm final r inicial. Más aún, 
especificamos que el camhio de S, dS, estA dado por 

donde d q ,  es una cantidad infinitesimal del calor absorbido en un proceso 
que tiene lugar bajo condiciones rtcernbles a una temperatura T. En el 
c ~ s o  de un cambio finito reversible a T = constante, dS se hace igiial a AS, 
dq ,  es entonces q,, > la ecuación (2 )  toma la forma 
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Por ese motivo, para cualquier proceso isotérmico reversible en el cual 
,e absorbe una cantidad de calor q, a la temperatura T, e1 cambio entrópico 
inl-olucrado es simplemente el calor absorbido dividido por la temperatura 

Cuando q, es positiva, es dctir hay absorcióii dr calor AS es posi- 
tiva también. indicando un incremento cn la mtropia del sistema. Por otra 
parte cuando hay desprendimiento de calor q, es negativa y lo es AS, y el 
&ema experimenta un decrecimiento entrópico. 

Las entropías y cambios entrópicos se expresan en calorías por grado 
para una cantidad de sustancia dada. La cantidad caloría por grado se 
denomina unidad entrópica (ue) . 

CAMBIO ENTROPICO EN LOS SISTEMAS AISLADOS 

Consideremos uu ciliudro, que contiene una sustancia cualquiera, pro- 
visto de un pistón sin fricción ni peso. Supongamos que el cilindro va en- 
cerrado en un recipiente grande de calor totalmente aislado de los alrede- 
dores de manera que no hay ninguna posibilidad de que el calor entre o 
salga del recipiente. A este agrupamiento se le denomina sistema aislado. 
Supongamos ahora que la temperatura en el sistema aislado es constante e 
igual a T y que la sustancia en el cilindro realiza una expansión isotémica 
y reversible desde el volumen VI al V2.  Durante este proceso la sustancia 
absorberi cierta cantidad de calor q,, de manera que el cambio entrópico 
que experimenta dicha sustancia, que representamos por AS, valdri de 
acuerdo con la ecuación ( 3 ) .  

Al mismo tiempo el recipiente ~ i e r d e  una cantidad de calor q,, y de aquí 
que el cambio de entropia del recipiente, AS,, es 

4. 
AS, = 

1 

donde el signo barra subn q7, indica una pGrdida de calor. El cambio total 
de entropia de la sustancia y recipiente, M,, es entonces 

A S ,  - AS, + AS, 

Si comprimimos la sustancia ahora dc manwa isotérmica y reversible 
di,& de nuevo a Vi, el calor drsprcndido por la sostan~in scrá q, y 
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también será el calor ganado por el recipiente. Los cambios de entropía 
involucrados son 

A,'$ = !& 
T 

( 5 4  

As: = 
T (5b) 

y el canibio total de entropia para la sustancia y recipiente, AS2, es l 

ASz = AS: + AS: 1 

y el cambio total de entropía para el ciclo completo, &S, es la suma de 
As ,  y AS,, 

AS = AS1 + AS2 
= o  (6) 

Las consideraciones anteriores conducen a dos conclusiones muy impor- 
tantes, la primera es, aunque las partes de un sistema aislado experimenten 
un cambio en entropía la variación total de ésta para el sistema entero ais- 
lado cuando tiene lugar un cambio isotérmico reversible es cero. Seguiido, 
el cambio total de entropia para un ciclo isottrmico reversible es cero, y de 
aquí que al final, e1 sistema posee la misma entropía que inicialmente. Por 
tanto la entropia se comporta entonces como una propiedad de estado 
del sistema y este hecho justifica la ecuación (1). Estas conclusiones son 
válidas para todos los tipos de procesos y ciclos realizados bajo condiciones 
isoténnicas y reversibles en los sistemas aislados. 

Consideremos de uuevo la expansión isoténnica de la sustancia desde 
el volumen VI a 1'-, pero supongamos que el cambio es ahora irreversible. 
Conio la expansión es irrevrrsible, el calor absorbido por la sustancia será 
q, donde q < y,. Sin embargo, la variación de entropía debe ser la misma 
que fue en la expansión reversible, porque esti determinada por el calor 
reiicrsibie y no  por cl absorbido rcalmcnlc. El valor actual de y en un 
proceso irreversible depende de la manera de llevar a cabo dicho proceso 
y puede variar desde y = O a q = g, cuando se obtiene la reversibilidad 
cnmpleta. Por esa razón, para un procrm irreversible AS no puede ser igual 
a q/T ,  puesto que si AS fuese igual a dicho valor en todos los casos obten- 
dría una serie de diferentes valores de AS entre dos estados dados d d  
sistema y como esto es imposible para una ~ropiedad característica de 10s 
cstados del sistema únicamente, debe llegarse a la conclusión de quc aím en 

oumen- un proceso irrc\ersiblc AS debe estar dado por q , /T .  Con estos ar, 
tos la variación de entropía para la expamión isotérmica irreversihlc de la 
sustancia dcsde V I  a V.  está dada par la ecuación (4a). Sin rnibargo, 
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la pérdida de calor q por el recipiente puede considerarse que tiene lugar 
reversiblemente y tambitn el cambio de entropia del recipiente es AS, = 
y/T. El cambio total de entropía del sistema aislado es entonces 

(1. 4 
AS, = - + - 

T T 

Pero, q, > y q,/T > i / T ,  en consecucncia 

y por lo tanto un proceso irreversible que tiene l u ~ a r  isotérmicatnente en 
u n  sistema aislado conduce a u n  incrrnwnto de la entropia total del sistema. 

Si recomprimimos la sustancia desde su estado original isothnica y 
rmersiblemente a una temperatura T ,  entonces el cambio de entropía del 
proceso será dado de nuevo por la ecuación (5c), esto es AS, = O. Como 
resultado el cambio total de entropía para un ciclo irreversible será la 
suma de AS? = O y la ecuación (7b) es decir, 

Por esa razón mientras que para un ciclo isotérmico y reversible com- 
pleto realizado en un sistema aislado AS = O, en uno irreversible AS > O. 
Esta conclusión es d l i d a  de nuevo para todos los tipos de proceso irre- 
versible. 

El incremento de eritropia que tiene liigar en un ciclo irreversible es el 
resultado de la conversión de trabajo en calor. Al finalilar el ciclo: la. sus- 
tancia que realiza el trabajo al regresar a su estado inicial, no experimenta 
cambio de ninguna naturaleza. El depósito sin embargo, ha perdido una 
cantidad de calor q y ganado otra q,  con un balance neto de ganancia 
97 + q, y de aquí que su aumento de entropía es q,/T + q/T ,  cantidad 

n 

m!or que cero. Al mismo tiempo el trabajo sobre la sustancia fue zc,, mien- 
tras que el reali~ado por la sustancia fue u,. La diferencia u., - w es con- 
vertida en calor ganado por el depósito y originó el aumento dc entropia. 

Cualquier proceso no iwitérmico puede coiisiderarse compuesto de una 
serie sucesiva de etapas, cada una de ellas infinitcsimalmente distinta de la 
aritrrior, y si tienen lugar revcrsiblcmentc el cambio dc entropía para cada 
etapa estará dada por el calor absorbido en la etapa dq,, dividida por T, 
temperatura a la cual hay absorción de calor. El cambio total de entropía 
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para un proceso que tiene lugar entre las temperatuias T ,  y T2, será enton- 
ces la suma de los pequeños cambios entrópicos, o 

De cuanto se dijo antes resulta evidente que la ecuación (9) se aplica tam- 
bién a los procesos irreversibles no isotérmicos con tal de que los valores 
de q  no sean los calores obsemados realmente, sino los evaluados para el 
proceso reversible correspondiente entre los dos rhismos estados. 

Cuando sc aplica la ecuación (9) de manera análoga a la de antes, a 
los cambios que suceden en un sistema aislado y en condiciones no isotér- 
micas, se encuentra que: 

1. En cualquier proceso o ciclo reuer~ible AS = O 

2. En cualquier otro proceso o ciclo irrer,o-rtble A S  > O 

Estas conclusiones son idénticas a las obtenidas para un proceso isotér- 
mico. Por ese motivo, ha!.o no incremento dc entropía según que el proceso 
sea irreversible o reversible. 

La  validez de este postdado se comprueba por el ciclo de Carnot, en 
el cual tenemos: 

42 - 91 - T> - Ti 
-- 

? 2  l'? 

y también 

9~ - 4% --- 
TI T* 

Pero q,/T, = AS, y q , / T 2  = AS?. De aquí 

AS, = AS, 

y para un ciclo completo A S  = O 

LA SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAbIICA 

Si en lugar de cambios finitos consideramos otros infinitesirnales, en- 
tonces el resultado de la sección anterior se resume mediante la concluiión 
de que para un proceso cualquiera que tiene lugar en un sistema aislado la 
variación de entropia está dada por 

La igualdad se aplica en los procrms reversibles y la desigualdad en los 
irreversibles. Los primeros, que compicndcn un balance entre las fucrras 



impulsoras, deben, por necesidad, efectuarse muy lentamente. En efecto, 
para llevar a cabo cualquier cambio de forma totalmente reversible exige un 
tiempo infinito y por tanto aquel que se realiza en uno finito será irreversible 
e irá acampa5ado de un aumento de entropía total de los cuerpos com- 
prendidos. Esta última conclusión nos permite establecer la segunda ley ter- 

modinámica en su forma más general diciendo, que todo proceso natural 
se verifica con un incremento entrópico y qlre la dirección del cambio es 

que conduce a tal aumento. Las diversas formas de la segunda ley 
dadas antes en el capítulo son casos particulares de esta ley. 

Supongamos al universo entero como un sistema aislado, como imaginó 
Clausius, y apliquemos a 61, la segunda ley. Como todos los procesos en la 
naturaleza son irreversibles, la entropía del universo debe ser una propiedad 
nnidireccional que incremente continuamente y tiende a un máximo. Por 
otra parte la primera ley de la termodinámica establece que la energia del 
universo permanezca constante. Estos hechos condujeron a que Clausius 
enunciara estas dos primeras leyes de la termodinámica bajo la conclusión 
de que "la energia del universo es constante y su entropía tiende a un 
máximo". 

J. W. Gibbs, una de las mentes científicas más grandes de AmErica, se 
refiere a la entropía como una medida del "desorden" de iin sistema. Este 
término resulta descriptivo e iluminador a la vez. Lo que significa es que la 
energia en forma útil, como la eléctrica, mecánica, o química está organi- 
zada y dirigida, y puede usarse en realizar un trabajo. Por otro lado. ,el 
calor es aquella forma de energía debida al libre movimiento de  los itomos 
o moléculas en un cuerpo y es de carácter caótico. Por ese motivo, cuando 
la energia organizada utilizable en la realización de un trabajo se con- 
vierte en calor, incrementa el caos o "desorden" de un sistema, y por tanto la 
entropía, que es una medida de esa "confusión", debe aumentar. Esta idea 
ha servido de base para poder establecer una conexión entre la entropía y 
probabilidad que incumbe a un campo de la ciencia conocida como mecá- 
nica estadística.' 

De la discusión anterior podemos resumir la esencia de la segunda ley 
termodinámica diciendo qur nuestra provisión de energía disponible en el 
universo decrecc continuamente y se La conviertiendo en energía desorde- 
nada que llamamos calor. 

t: 

VARIACION ENTROPICA DE LOS 
SISTEMAS UNICAMENTE 

E1 proceso que tiene lugar en un sistema aislado nos da un panorama 
de la condiicta de la entropía cuando w estudian los sistemas y sus cantor- 

Vci  el capitulo 18 
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nos. Bajo tales condiciones podemos seguir de cerca todos los cambios de 
entropia que tienen lugar y llegamos a la conclusión de que aquélla puede 
permanecer constante o aumentar. Sin embargo, con más frecuencia esta- 
mos interesados sólo en los sistemas en sí y no en sus alrededores. Entonces 
es posible que la entropía permanezca constante, aumente o disminuya en 
diversas situaciones, y por lo tanto AS puede ser cero, positiva o negativa. 

El cambio diferencial entrópico experimentado por un sistema en si 
durante un proceso, se deduce de la ecuación (10). En esta ecuación dSj 
es una suma de las variaciones entrópicas del sistema únicamente dS, y del 
depósito, dS,; esto es: 

A su vez, dS, es la cantidad de calor cedida (o ganada) por el depósito di- 
vidida por T, y este calor es igual y de signo contrario al ganado (o  cedido) 
por el sistema, dq. Así que podemos escribir dS, = - d q / T ,  y 

Sin embargo, la primera ley nos dice que dq = dE + dw. De nuevo dw 
consta en general de trabajo P-V es decir pdV y también de otras formas 
de trabajo las que designamos por dw'. Entonces 

dq = dE + pdV + dwf (13) 

y por sustitución de la ecuación (13) en (12)  obtenemos 

En la ecuación (14) el signo de desigualdad se aplica a los procesos 
irreversibles. Aún más, cuando únicamente existe trabajo P-V involucrado 
dw' = O, y así obtenemos 

T d S  - dE - pdV > O (15) 

Pero para un procem reversible cualquiera p = P, dw' = d w k  y la igual- 
dad se mantiene. Ahora obtenemos: 

T d S  - dE - PdV - dwm = O (16) 

y cuando dwm = O 

T ~ S  - d~ - P ~ V  = O (17)  

La manera cn quc sc utilizan estas rciiaciones en 10-  cálculo^ de AS se 
ilustra mejor con los do? cjcmplor 5igiiirnti.s: 
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EJEMPLO 1: Calcular la variación de entropía comprendida en la ex- 

pansión isoténnica reversible de 5 moles de gas ideal a partir de un volumen 
de 10 litros a otro de 100 a*3Q0°K. Aquí se aplica la ecuación (17) con la 
condición dE = O, puesto que el proceso es isotérmico. Entonces tenemos 

efectuando la sustitución P = nRT/V. En consecuencia por integra,ción 
obtenemos 

As = S, - S, 

= 22.88 cal grado-' o ue 

Deberá observarse que la expresión para AS es la de un trabajo máximo 
di\.idido por T ,  es decir, w,/T, y esto es lo mismo que q, /T .  

Si deseamos tratar el sistema y sus contornos como uno aislado, enton- 
ces el cambio entrópico de los alrededores es - q , /T ,  ó -22.88 unidades 
entrópicas. La variación total de entropia para la combinación se convierte 
entonces en: (22.88 - 22.88) = O de acuerdo con la ecuación (10). 

E J E ~ P L O  2. Hallar la variación entrópica comprendida en la expansión 
isotérmica de 5 moles de gas ideal contra una presión constante de 1 atm 
desde un volumen de 10 litros a otro de 100 a 300°K. La expansión re- 
sulta así irreversible pero isothnica de nuevo. Por esa razón, con dE = 0, 
la ecuación predice que dS > p d V / T ,  o 

Para este proceso w = q ;  pero, puesto que w # w,, q # q,. Para hallar q, 
debemos imaginar el mismo cambio realizado reversiblemente, y éste es el 
9tic tiene lugar en el problema  reced den te. En consecuencia, tenemos aquí G 

también AS = 22.88 ue, un valor mayor que el dado por p d Y / T .  
Si ronsidrramos dc IIIIPIO el \i~tenia y FUS rontprnos resulta para el 
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Por ese motivo, el cambio total de entropia del sistema aislado cs 
(22.88 - 7.27) = 15.61 ue. De acuerdo con la ecuación (10) este cambio 
entrópico es mayor que cero. 

DEPENDENCIA DE LA ENTROPIA DE LAS 
VARIABLES DE UN SISTEMA 

Como la entropía es una función de estado del sistema, su valor para 
una sustancia pura dependerá d e  cualquiera de dos de las tres variables 
T, V y P. Comúnmente, se selecciona a T como una de las variables inde- 
pendientes y de aquí que la combinación de variables a considerar resulta 
bien T y V o T y P. 

Variables T y V. Si la eutropía de una sustancia es función de T y V, 
entonces, 

De nuevo, la primera ley establece para las condiciones reversibles 

dE = dq, - dw,  

Pero, dq, = T d S ,  y dw, = PdV.  Por lo tanto, 

dE = T d S  - PdV (20) 

Sin embargo, E es también una función de T y V, de ahí que, 

Por eliminación de dE entre las ecuaciones (20) y (21) resulta para dS 

y por comparación de las ecuaciones (18) y (22) vemos que, 

ti. = - 
?' 

La ecuación (24) se simplifica así: Reordenándola tenemos 
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que por diferenciación respecto a T y a V constante 

De i p a l  forma reagrupando a la ecuación (23a) obtenemos 

que por diferenciación respccto a V a T conitante nos d a  

Como no importa el orden de diferenciación, podemos igualar las ecua- 
ciones (26) y (28) para obtener 

Con las ecuaciones (23b) y (29) para las derivadu parciales, la  ecuación 
(18) se transforma finalmente en 

Varhbles T y P. Con las variables indeprndientes T y P, dS está dada l por 

1 Como H = E  + PV, la diferenciación total nos da 

d H  = dl? + PdL' + V d P  1 o I dE + PdV  = d l l  - VdP 
! 

(32) 

/ La sustitución de la rcna~ión ('32) en (20) nos da entonces 

l 
TdS = dH - V d P  (33) ~ 

l 
Pero, H es t ambih  una fuiicióii de T y P, de manera que 

i por eliminación dc dH entre lai ecuariancr (33) y (34) obtendremos 



182 Capítulo 5: La segunda y tercera ley de la termodinámiqa 

al establecer una comparación entre las ecuaciones (31) y (35) resulta: 

De nuevo es posible simplificar la ecuación (37).  Un reagrupamiento 
de l a  ecuación nos da 

y la diferenciación de (38) respecto a T, a P constante nos da 

Una ordenación y diferenciación posterior de la ecuación (36a) respecto 
a P, a T constante nos da 

y, p o r  esa razón, la combinación de las ecuaciones (39) y (40) nos da 

Si a h o r a  colocamos las ecuaciones (36b) y (41) en la (31), obtenemos 
finalmente 

L a s  ecuaciones (30) y (42) son totalmente generales y se aplican lo 
mismo a sólidos puros, que a líquidos o gases. Pero, antes de discutir 
el u s o  de  estas ecuaciones, haremos una disgresión para mostrar la validez 
de l a s  ecuaciones (38) y (41) del Capitulo 3, que se supusieron válidas 
sujetas a demostración posterior. Si sustituimos la ecuación (29) en ( 2 5 ) ,  
resulta 

y, análogamente, la sustitución de (41) en (38) nos da 

($1 T = v -  T($) P 

Las ecuaciones (43) y (44) son idhticas a las (38) y (41) del capítulo 3. 
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CAMBIOS DE ENTROPIA EN LOS GASES IDEALES 

En la ecuación (30) C, se refiere a la capacidad calorífica de cualquier 
cantidad de sustancia que se considere. Si tratamos con n moles de gas, 
es más conveniente escribir para ellos nC,, donde C, es ahora la capacidad 
calorifica por mol. De nuevo, para los gases ideales, PV = nRT, y la dife- 
renciación de ésta nos da 

De aquí que para gasa ideales la ecuación (30) nos d a  

nC,dT nRdV 
dS = --,+ - 

T - V 

y por integración entre los límites señalados nos da para OS 

Cuando C, es constante en un intervalo amplio de temperaturas la ecua- 
ción (47) se reduce a 

Pero si C, no fuera constante habría de reemplazarse como función de T .  
entre los limites TI y T?. 

El primer término de la derecha en las ecuacionm (47) o (48) nos da 
el cambio entrópico de n moles de un gas ideal por variación de tempera- 
tura a volumen constante. A su hez, el segundo término nos da el cambio de 
AS por cambio de volumen a temperatura constante. 

Cuando T es constante desaparece el primer término y sólo se aplica 
el segundo. De nueto, a V constante el segundo término es cero, y sólo se 
usa ~1 primero para obtener AS. 

En cl caso de T y P coma variables independientes, podemos sustituir 
nC, por C, en la ecuación (42) donde C, es ahora la capacidad calorifica 
por m01 de gas. De nuevo por diferenciación de P V  = nRT resulta 
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Al reemplazar ésta en la ecuación (421, dS para n moles de un gas ideal se 
transforma en 

de aquí que por integración entre los límites señalados 

Si C, es o se considera constante, entonces la ecuación (51) da 

Estas relaciones se manipulan ipal que las dadas para las variables 
7' y L.. E1 primer término en la ecuación (51) o (52) da el cambio en- 
trópico que experimentan n moles de'gai ideal por variación de temperatura 
a presión constante, mientras que el segundo da AS resultante por cambio 
de presión a temperatura constante. 

Las ecuaciones (30) y (42) se utilizan para calcular las variaciones 
de entropía de gases no ideales con tal de que las ecuaciones de e~ t ado  o 
datos se hallen disponibles para proporcionar las expresiones necesarias de 
[?P/?Ti ,, como funrión del volumen o (?T'/aT),. corno función de la pre- 
sión. Con los >alores disponibles de estas derivadas, las ecuaciones (30) y 
(42 j se usan análogamente como en los gases ideales. 

ENTROPIA DE MEZCLA PARA GASES IDEALES 

La mezcla de gases va acompaiiada generalmente por un cambio de 
cntropia. Esta entropia de mezcla, AS,, se calcula fácilmente para los gases 
id~ales así: Suponqamos que se ine~clan n, molcs de ?as a una presión ir111 ial 
P; y n, de un segundo gas a presión Pq, y que las presiones parciales dc los 
do? gases en la mezcla son P, y P,. A temperatura constante, el cambio de 
cntiopía que acompaña una variación de presión está dado por el segundo 
término de la ccuación ( 5 2 ) .  Utilizando esta expresión, obtenemos para 
i.1 c a n ~ h ~ o  rntiópiro qur experimenta e1 prmicr gas con10 r r d t a d o  de la 
iiip,rla 

P 
AS, = -niR In -! PO 
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Análogamente, para el sr~i iudo qas t , 

>' 1'. 

y de aquí que la entropía total de mezcla es 

Pero, según la ley de Dalton de las presiones parciales, PP, = N,Pt y P, = 

h',P, donde A', y N? son las fracciones riiolares de los dos gases y Pt cs la 
presión total de la mezcla. Introduciendo estas identidades en la ecuación 
(54) resulta 

En el caso especial de que P; = P: = Pt la ecuación (55) se reduce a 

AS, = - (n,R In A', + nzR ln N,) (56)  

La ecuación (56) enseña que AS,,, es independiente de la temperatura. 
Además, como N, y A'? ~ o r i  menores que la unidad, entonces para las con- 
diciones especificas AS,,, es positiva, y de aquí que el proceso de mezcla va 
acompañada de un aumento de entropía. 

CAMBIO DE ENTROPIA EN LAS 
TRANSFORMACIO~VES FISICM 

Se producen no sólo por variación de teiriperatura, preqión o volumen 
de un sistema, sino por transformaciones físicas tales como fusión, iapo- 
rización o tran~formación de una forma c~istalina a otra. En tales procesos 
]a Lariación de entropía es 

donde S2 y SI es la entropía dc 1x3 formas final e ini~ial 

Las transfomiaciones cniinieiadas tienen l u p r  relersiblemente a 2' y 
i' constantes y \an acampafiadas con una evolucih o absorción de calor de 
Aff calorías para una cantidad dc sii3tancia dada. Por eso en tal proceso 
requlta 

es decir, el cambio de entropia está dado por el de calor necesario para 
~fectuar  la transición dividida por la temperatura a que se realiza aquClla. 
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La ecuación (58) es válida únicamente cuando se obtienen condiciones re- 
versible~ durante la transformación, es decir, cuando existe equilibrio entre 
las dos formas. 

Como una ilustración del uso de la ecuación (58) consideremos el 
problema de encontrar la diferencia de entropía para la transición 

H,O(I, 1 atm) = H,O(g, 1 atm) AH,,, ,., = 5717 calmol-' 

Como a 373.2OK y 1 atm de praión el punto normal de ebullición del 
agua H,O(i) está en equilibrio con el H,O(g),  entonces 

Los cambios entrópicos también pueden calcularse para transiciones 
irreversibles pero no por.medio de la  ecuación (58). Consideremos pri- 
mero el proceso 

H,O(I, 1 atm) = H,O(g, 0.1 atm) 

a 373.Z°K. Como el cambp de entropia no depende de la manera de efec- 
tuar la variación, podemos vaporizar primero el agua isotérmica y reversi- 
blemente a vapor a una atmósfera y luego expandirlo isotérmicamente desde 
1 a 0.1 atm. La variación entrópica total será entonces: 

- 9717 - -- 
1 + 4.58 log -- 

373.2 0.1 

Supongamos de nuevo que sc desea calcular la variación de entropía 
comprendida en Iin proceso irre\rrqible tal romo la conversión de un m01 
dc a p a  a hielo a - 15'C y 1 atm. A esta presión el agua. y el hielo se 
hallan en equilibrio únicamente a O°C, y de aquí que la ecuación (58) 
no proporcionará el cambio de entropia a - 15OC. Sin embargo, si deter- 
minamos los cambios entrópicos inrolucrados en las siguientes etapas: 

1 El Calentamiento de un m01 de agua dcsde - l j O  a OCC. 
2. I,a conversión reversible de un mol de agua a uno de hielo a O°C. 
3. E1 enfriamiento de un moi de hielo desde O a - 15". 
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~ntonces la suma de los cambios entrópicos debería ser igual al que tiene 
lugar en el proceso irreversible H 2 0 ( I )  = H,O(s) a - 15% puesto que el 
proceso neto es igual en ambos casos. 

EL CAMBIO ENTROPICO EN LAS 
REACCIONES QUIMICAS 

El cambio de entropía que acompaña a una reacción química está defi- 
nido como la diferencia entre la suma de entropías de todos los productos y 
la suma de la de los reactivos. Para una reacción cualquiera tal como 

el cambio entrópico está dado por 

donde SA, Ssr etc., son las entropías por mol de las diversas especies. 
Cuando las entropías de las sustancias individuales corresponden a un 

estado de actividad unidad se denominan entropías tipo y se designan por 
el símbolo So. De nuevo en una reacción donde todas las sustancias involu- 
cradas se hallan con una actividad unidad AS se escribe ASo y esta Última 
es el cambio de entropia tipo de la reacción. 

Los cambios entrópicos de las reacciones químicas son evaluadas a tem- 
peratura y presión constantes. Para cualquier reacción dada a cierta tempera- 
tura y presión la variación de entropia es fija y característica, de igual 
manera que lo es el cambio de energía interna o entalpía. La forma en que el 
cambio de entropia de una reacción depende de la temperatura a presión 
constánte se deduce fácilmente desde las ecuacioncs (59) y (36b). Si dife- 
renciamos la ecuación (59) respecto a la temperatura a una presión cnns- 
tante, entonces: 

Pero, de acuerdo con la ecuación (36b) (aS/aT)p = C J T .  De aquí 

AC, es la diferencia entre los valores de 10s C, de los productos y reactivos. 
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Por integración de la ecuación (60) entre los límites T ,  y T ,  resulta 

AS;. es el cambio de entropia a T 2  mientras que AS, es el cambio de en- 
tropia a T I .  La diferencia entre los dos tiene dada por la integral de la 
ecuación (61) .  Cuando AC, se supone constante en el intervalo dc tempe- 
ratura en cuestión, entonces (61) se hace igual a 

Sin embargo, si AC, no es constante, entonces la expresión AC, como una 
función de T debe obtenerse de igual manera que la descrita en el capítulo , 
precedente, y la integración debe efectriarse término a término entre los 
límitrs de temperatura establecidos. 

El cambio isotérmico de entropía de una reacción se calcula mediante 
la ecuación (59),  o, más comúnmente, a partir de AH y A F  de la reacción. 
AF, el cambio de energía libre, se discutirá en el capítulo siguiente. 

Para obtener AS con ayuda de la ecuación (59) deben tenerse las en- 
tropias de las sustancias individualrs a la temperatura en cuestión. Una 
forma de lograrlo es por medio de la tercera lcy termodinámica. 

TERCERA LEY TERMODINAMICA 

Como resultado de las investigaciones de T. \V. Richards, Walter Nerst, 
Max Planck y otros, se estableció otro principio fundamental de termodi- 
námica que trata de la entropia de las sustancias cristalinas puras en el 
cero absoluto de temperatiira. Este principio, llamado tercera ley terrnodiná- 
mica, establece que la entropia de todos los sólidos cristalinos puros drbe 
m n i i d (  rarse cero e n  ( 1  cero absoluto dt tenpcratura.  Lo anterior es válido 
con sólidos cristalinos puros porque la e~idencia experimental y los atgu- 
mentos teóricos demuestran que la entropía de las soluciones o líquidos 
sobreenfriados no es cero a 03K. Con sólidos cristalinos puros la ley se ha 
comprobado rrpetidamente y existe poco lugar a duda sobre su validez se- 
nerai cn este caso. 

La importancia de la trrcera Icy reside en que permite el cálciilo de los 
valorr3 abcolutos de entropia de las sustancias puras a partir de los datos 
t&rrnicos Únicarriente. La variación de entropia con la teinpcratura a presiún 
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constante está dada por la ecuación (36b). Además, como la tercera ley 
establece que para cualquier sustancia cristalina pura S = O a T = O, en- 
tonces la ecuación puede ser integrada entre este limite inferior y otra tempe- 
ratura cualquiera T para obtener 

Sr, conocida como la entropia absoluta del sólido, es una cantidad positiva 
siempre. Todo lo que es necesario para integrar esta ecuación es un cono- 
cimiento de las capacidades caloríficas del sólido desde T = O a cualquier 
valor deseado de la T.  

EVALUACION DE LAS ENTROPIAS ABSOLUTAS 

La integral de la ecuación (63) se evalúa gráficamente al establecer 
bien C, contra ln T o CJ1' contra T y determinar el área bajo la curva 
entre T = O y nna temperatura cualquiera. Esta área es entonccs el valor de 
la integral y por tanto de STi En la práctica las capacidades caloríficas 
se miden usualmente a partir de unos 20°K Imsta T y se extrapola desde 
cerca de los 20°K hasta T = O. Tales extrapolaciones se hacen generalmente 
utili7ando la ley de la tercera potencia de Debyc para la capacidad calo- 
rifica de los sólidos a temperaturas bajas, es decir, 

Esta expresión sustituida en (36b) nos da 

Y de aquí que por integración entre T = O y T I ,  el límite inferior de los 
datos de la capacidad de calor, resulta 

Piirsto que C, = aT9 ,  entonces r.1 valor d~ ST1 es i p a l  a un tercio del 
valor de C, a la temperatura 7'1. 
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Una gráfica de C, contra log,, T para el sulfato sódico anhidro se 
muestra en la figura 5-1. El área bajo la curva entre T = 14" y 298.15OK 
es 15.490, mientras que la correspondiente entre T = O a T = 14' es 
0.026. De aquí que la entropía absoluta por mol de sulfato sódico a 
298.15'K es 

Las entropías absolutas de las sustancias que qon líquidas o gaseosas a 
la temperatura ambiente pueden obtenerse con la tercera ley. La entropia 
total absoluta de cualquier sustancia en un estado particular será la suma de 

Figura 5-1. Capacidad caloriiica del NauSO< a diversas temperaturas. [Según Pitzer y 
Coulter, J. Am. Chem. Soc., 60, 1310 (1938).] 

todos los cambios entrópicos que la sustancia lleva a cabo con el fin de alcan- 
zar dicho estado a partir del sólido cristalino en el cero absoluto. Así, si 
una sustancia es gas a 1 atm y 25W, su entropía debe ser la suma de las 
entropías comprendidas en (a )  el calentamiento del diido cristalino desde 
T = O a T = T,, el punto de fusión; (b)  la entropía de fusión AH,/T,; 
(c)  la entropía de calentamiento del líquido desde Tf a T,, el punto de 
ebullición normal; (d) la entropia de vaporización AH,,ITa; y (e)  la entro- 
pía de calentamiento del gas desde Ta a 298°K. Estos cambios y sus corres- 
pondientes entropías se muestran en el siguiente esquema 

. - 
A n a  

AS. = - ~a AS, .. /Yh8'cIzd ~n T 

Líquido---- Gas - Gas 
T = Ta T=Ta T-2Q8.15DI< 

Se sigue, por lo tanto, que la entropia absoluta de una sustancia Ciialrliiiera 
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a una temperatura T puede escribirse así 

Si una sustancia es sólida a una temperatura T, únicamente sc aplica 
]a primera integral con Tf = T ;  cuando es liquida, se usan los tres primeros 
términos con Ta = T y cuando es gaseosa debe utilizarse la ecuacijn total. 

La  ecuación (66) puede complicarse, aún más, si el sólido lleva a cabo 
una modificación cristalina entre T = O y T = Ti. En este, caaso deben 
agregarse la entropía o entropías de transición a las anteriores de la 
ecuación (66). 

Las etapas correspondientes en e! cálculo de la entropía absoluta de 
una sustancia que es gaseosa a 25OC se ilustran con el ejemplo siguiente: 
Messerly y Aston han mostrado que a 1 atm de presión el cloruro de me- 
tilo es sólido entre O y 175.44'K, liquido entre 175.44 y 248,94OK, y gas 
desde esta Última temperatura. Más aún, encontraron que el calor de fusión 
a 175.44OK valía 1537 cal por mol, y el de vaporización a 248.94OK era de 
5147 cal por mol. Los cambios de entropía comprendidos en el calentamiento 
de la sustancia desde T = O a T = 298.15'K y una actividad igual a la 
unidad, se presentan resumidos en la tabla 5.1. Hay dos puntos de la tabla 

TABLA 5-1. Entropia absoluta del cloruro de metilo a 25°C 
y actividad unidad 

Cambio de entropía . 
Itcm ( u d m d )  

Sólido: 0-10.00"K, extrapolación de Debye 0.075 
10.0D-175.44-K gráfica 18.402 

Fusión: AS,: A H I / T I  = 1537/175.44 8.760 
Líquido: 175.44-248.94"K, método gráfico 6.239 
Vaporización: M. = I H J T ~  = 5147/248.94 20.677 

Entropía real del gas a 218.94-K 54.153 
Corrección por imperiección del pas 0.119 

Gas idcal a 248.91"K 54.27 * 0.15 
Gas: 248 94-298.15'K: eipectioscópico 1.67 

S" del gas a a = 1 y 238.1 5°K 55.94 * 0.15 

que exiccn una aclaración. Primcro, la entropía obtenida para el gas real 
a 248.9-1"K no corresponde a una actividad unidad. Esta, (a = 1)  es, coma 
Veremos en el capitulo siguiente, equivalente a una presión de 1 atm en un 

Messerly y Aston, 1. Am. Chcm. Soc., 62, 889 (1940) 
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gas ideal. En consecuencia dcbe hacerse una correcriln a los gases reales \ 
para consertirlos a ideales a la misma presión. Esta coiiección se hace ge- 
neralmente utilizando la forma de bajas piesiones de la ecuación de Ber- 
thelot, y está dada por 

donde T, y P, son respectivainerite, la temperatura y presión críticas de la 
sustancia. Para el cloruro de metilo 1', = 416.4"K y P, = 65.7 atm. 

El segundo punto de interés en la tabla es la evaluación de AS para el 
gm entre 248.94 y 298.15°K a partir de los datos espectroscópicos en v a  
de las mediciones de capacidad calorífica. Este método de obtener cambios , 
entrópicos se discutirá en el capítulo 18. 

USO DE LAS ENTROPIAS ABSOLUTAS 

Las entropías absolutas se calcula~i usualmente y tabulan a 25'C y una 
actividad unidad. Los valores de estas cantidades termodinámicas en el 
estado tipo se encuentran disponibles actualmente para la mayoría de los 
elementos y muchos compwstos. Algunos de ellos cstin en la tabla 5-2. Estos 
valores de So puede usarse como sigue para calcular las variaciones entrepi- 

TABLA 5-2. Entropías absolutas tipo de los elementos y compuestos a 25'C 
(ue por átomo gramo o mal) 

Sustancia SS Sustancia 9 

&(E)  31.21 HsO(l) 16.72 

C (diamante) 0.583 HoOk)  45.11 
C (prafito) 1.36 C o k )  47.30 

Nís)  45.77 CO%(%) 51.06 

o s ( &  49.00 HgCl?(s) 34.6 

W s )  12.2 HgCl (S) 23.5 

h k b )  7.77 CuI(s) 23.1 

S (rómbico) 7 5 2  AsCI(s) 22.97 

S (monoelínico) 7.78 AgI(s) 27.6 

53.29 F@01(s) 21.5 C U d  
Fe(s) 6.49 MsO(s) 6.55 

Cu(s)  7.97 NaCl(s) 17.3 
58.64 C:Hs(%) 54.85 Br*(g) 

A d s )  10.21 CH,OH (1) 30.3 

Ids )  27.9 CIHIOH(l) 38.4 

k(g) 62.29 CsHoíI) 41.30 

k ( I j  18.5 C,H>OH(U 34.0 

I k ( r )  41.80 CEIGOOHU) 38.2 
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que acompañan a las reacciones químicas. Supongamos que se busca el 
de entropia necesario para la reacción 

~mpleando las entropias molares dadas en la tabla 5-2, obtenemos 

De igual manera se calcula ASo de otras reacciones a 25'C con tal de que 
se conozcan las entropias absolutas necesarias. Para obtener los cambios 
entrópicos necesarios a otras temperaturas diferentes de 25OC se necesita 
únicamente aplicar la ecuación (61). En función de esta ecuación la va- 
riacion de entropía para cualquier reacción a una temperatura T respecto 
a ASo a 298.15°K estará dada por 

La evaluación de la integral se ha discutido ya anteriormente. 

REFERENCIAS 

Ver las señaladas al final de 10s capítulos 3 y 4. 

PROBLEMAS 

1. Cicrta cantidad de un gas ideal en un sistema aislado se expande isoténnica 
Y rcversiblemente a 400°K desde un volumen V, al V2. Durante la expansión, el 
g;U absorbe 200 cal del depósito que se encuentra en contacto con él. Hallar (a) 

cambio de entropia del gas, (b )  el cambio entrópico del depósito, y (c) la varia- 
ción de entropia dc todo el sistema. 

Respuesta: ( a )  0.50 ue; (b) - 0.50 ue; (c) cero. 

2. Si el gas del problema 1 se expande desde V ,  a V ,  isotémicamente pero de 
manera irrciersible n 400°K con una absorción de 100 ca lo rh .  ?Cuál será la vana- 
'& de entropia (a) dcl gas, (b)  del depósito y ( c )  de todo el sistema? 

3. Supongamos que el gas re expande libremente, en el caso del problema 1, 
V I  a V 2  a 400'K. ¿cuáles son los cambios de entropía (a] del gas, (b )  del 

de&ito y ( c )  de todo d sirtema? 

4. Considerar dc nuevo el proceso descrito en los 1 al 3, y hallar: 

i 
(a)  El trabajo realizado por el gas en estos procesos 
(b)  Los cambios de AH y A E  para el gas comprendido en estos procesos 
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( c )  La relación cualitativa entre el trabajo realizado por el gas y el cambio de 
entropia que experimenta el sistema aislado 

(d)  La relación cualitativa entre el grado de revcrsibilidad del pMceso y el 
cambio dc entropia del risterni aislado. 

5. Comerizaiido can la ecuación (17) de este capítulo, deducir la expresión 
para el cambio de entropia que ncompiiia al  calcntamienta de n moler de gas ideal 
desde un volumen V. a la temperatura T. al V ,  a la temperatura T.,. 

6, Comenzando can la ecuación (1  7) de cste capítulo, deducir la expresión del 
c m b i o  de  cntropia que acompaña al calentamiento de n moles de gas ideal desde 
una presión P, a la  temperatura T ,  hasta la presión P, a T,. 

7. Comenzando con el hecho de que el volumen de una sustancia es función de 
a 

T y P, demostrar que (aS/oV)i. = -, donde a es el coeficiente de expansión ttrmica 
B 

y p el factor de compresiblidad de la smtancia. Las definiciones de cu y 13 se dan 
en el problema 40 del capítulo 1. 

8. Demostrar que (aS/aP), = - aV. 

9. En el caso del C,HB(I) a = 1.24 X 10-8 grado-' y B = 9 . 3 0 ~  10-5 atm-' 
a 20°C y una  atinósieia de presión. Suponiendo que a y /3 sean constantes, hállese 
el cambio en el volumen molar necesario para producir una variación de entropía de 
0.500 ue por mal a 20°C. Rerpueita: 1.55 cc. 

10. La densidad del C,H,(I) er 0.8790 g cc- '  a 20'C. Suponiendo que cu y el 
volumen molar sean independientes d e  la presión, hallar el cambio entrópico 4ue 
acompaña a la compresión de un  m01 de sustancia desdc 1 a 11 atmósferas. 

11. Hallar la identidad de las ecuaciones (48) y (52) para un cambio que 
tiene lugar en un gas ideal. 

12. Para cierto gai ideal C, = !b R cal mol-' grado-'. Calcular el cambio 
de entropia que experimentó el gas, 3 moles del cual fueron den tados  desde 300 
a 600°K a (a)  presión constante y (b) a volumeri constante. 

Reipuerta: (a )  10.33 ue; (b)  6.20 ue. 

1 3 .  Si suponemos que C, para el NZ(g)  ?S ili R ral mol-' grado-' hallar la 
variación de entropia que experimentó el gas, 10 g del cual se enfriaron desde 100 
a 0°C a (a )  presión constante y (b )  volumen constante. 

14. La capacidad calorifica atóniica del Mo sólido está dado por la ecuación 

0.503 x 10". 
C, = 5.69 i- 1.88 x T - 

T* 

Hállese el cambio de entropia que  acompaña al calentamiento del peso atómico de 
Mo desde O'C a su punto dc fusión, 2620°C. Rerpueiin: AS = 18.6 iie. 

15. Ktilizando la ecuación de C, del CH.,(g), dada en el último capítulo, en la 
que se expresa la capacidad calorifica como funcion de la ternprratiira, calcúlese la 
variación de entropía que resulta al calentar 2 moler de un gas desde 300 a 600°K 
a presión constante. 

16. Sursoniendo que para el CH,(g) C, - C, - R, hallar el cambio de entm- 
pía que resulta al calentar 2 moles de gas desde 300 a 601°K a volumen constante. 

17. Si consideramos que el %as n i c r b n o  fuese ideal, hallar AS en la compresión 
de 200 g del rnisrrio desde una prcrión d e  1 a 5 atm a 25°C. 

I lrrPuci iC A S  -= -22.85 "e. 



18. Se permite la expansión de un gis  perfecto contenido en  un recipiente de 
10 litros de capacidad a 27°C de forma. que su volumen fina! sea 20 litros. ¿Qué 
,antidid de trabajo se ciectuó y qué cantidiid de calor se absorbió en este proceso? 
.Cuál es la variación de entropía que acompaña al cambio? 

19. Calcular el cambio de entropia que experimentan dos moles de gas idcal 
al calentarse desde 100 litros a 50°C. hasta un volumen de 150 litros a 150'C. Para 
,! gas C ,  = 7.88 calorías mol-'grado-'. 

Resprieitn: AS = 5.88 "e. 

20. iCuál  es la diferencia de entropia entre un rnol de N? en condicioncr tipo 
y un mol de N,? a 200°C cuando el volumen molar es de 50 litros? Suponer que Cp 
,S :$ K y que el X, se comporta idealmente. 

21. Calcular el cambio dc entropia que experimentan dos moles de un gas 
idral al  calentarse desde una presión inirial de 5 atm a una final de 10 atm, con 
]a variación de temperatura de 50'C a 100°C. En este gas, C, = 9.88 cnlorias m&' 
pmdor1. Respueita: A S  = 0.08 ue. 

22. Para cierto gas C ,  = 12.0 cal mul-1 grado-'. ;Cuál será el camhiu en- 
trópico de 10 moles de gas ciiando éste se expande desde un  coliirnen de ?M1 litros 
y 3 atmósferas a otro de 400 litros y 1 atmósfera? 

23. Para rl  CHC13(g) Cp = i.05 + 35.60 x 10-3 T - 216.9 x 10-7 TZ cal 
mol-' grado-'. Si suponenros que el sa i  es ideal: calcular la variación de entropía 
comprendida al calentar 2 moles de gas desde un volumen de 100 litros a 50O'K a 
otro de 70 litros a 700'K. 

24. Una máquina térmica opera en un ciclo reversible que consta de las etapas 
siguientes: 

(a l  Una compresión adiabática desde un volumer. V ,  a T, a otro V ,  a TZ. 
í b i  Calentamiento a V2 constante desde una temperatura de T,, a T8. 
(c l  Expansión adiabática desde un voiurnen V, a la temperatura TJ al volumen 

1: Y la temperatura T,. 
i d /  Enfriamiento a V, constante desde la temperatura T, a la T,. 

Si tomamos n moles de sustancia de trabajo que consideraremos como un gas 
ideal para sl cual C ,  es constante, demostrar que en un ciclo completo SS = 0. 

25. Trca moles de N,(%) originalmente a la presión de una atmósfera se me=- 
isotCnnicamente con 5 de EIl(g), tamhiCn a igual presión con lo cual la presión 

total resultante permanece sin alterjción. Si suponemos que los gases son ideales, 
(a) la entropia total de mezcla, y (b )  la entropia de mezcla por mol de gas. 

Respuesta: (a) lO.j? ue. 

26. Repetir el problcma anterior sobre la base de que la presión total de la mer- 
d a  P S  10 atm. 

27. Un mol de gas ideal a 0°C y 1 atm de presión, se mezcla adiabáticamente 
'On otro mol del mismo gas, a IOO'C y 1 atm y la mezcla conserva esa misma presión. 
Si Cm de! gas cs $5 R cal mol-1 grada-', icuá! es el valor de bS para el proceso? 

Respuerta: AS = 2.87 "e. 

En mol dc gas idcal, originalmcntc a un  volumen de 8.21 litros y 1,000"K, " 'ejzi expandir adiabáticarnente hasta un voliirnen final de 16.4? litros. El vdor 
de C, en este par es de 3- R cal mul-' grada-'. Calcular los valores de AS  en este 

cuando: 
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( b )  La expansión tiene lugar contra una presión constante de 3 atm. 
( c i  El cambio de volumen ~ornprende una expansión libre. 

29. Derivar la expresión de la variación de pntropía que experimentan n moles 
de  gas del tipo de van der Wads al expandir desde el volumen V ,  al V ,  a la tempe- 
ratura T. 

30. En la transfomación reversible AgI (a) + AgI(P)  a 1 atni y 116 5 C, el 
calor de transición es 1,530 caUmol. ;Cuál cs rl camhio de entrapia imolucrado 
en la transformación de dos moles de las forma /3 a la forma a? 

Rerpueito: 'St = - 7.29 ue 

31. En el punto triple del agua, están en equilibrio el hielo, el agua liquida y 
su vapor bajo una presión de 4.58 mm dc H g  y una temperatura de 0.01"C. En esta 
temperatura el calor de fusión del hielo er 1,436 cal/mol y el calor de vaporización 
es 10,767 cal/mol. Partiendo de es ta  datos hallar: 

(a) El calor de sublimación del hielo. 
( 6 )  Las entropían de fusión, vaporización y sublimación por m01 de sustancia. 

32. Se añade un gramo de  hielo a 0°C a 10 de agua en su punta de ebullición. 
¿Cuál será la temperatura final, y la variación de entropia que acompaña al proceso? 
Suponer que el calor de fusión del H,O es 80 calf'g y el calor específico 1 cil/g grado. 

Respuesta: t = 83 6'C; AS = 0.11 ue. 

33. ¿Cuál es la variscion de  entropía en la transformación de 1 g dc hielo 
a 0°C y una presión de una atm a la fase de vapor a 150°C y 0 1 atm de 
presión? Suponer que los calores erpecíiicos del agua gaseosa y liquida son 0.45 
y 1 0 cal/g grado. 

34. Las capacidades calorificas de las formas sólida y liquida de un com- 
puesto A son 10 3 y 25.2 cal mol-1 grado-'. El compuesto funde bajo una pre- 
sión de una atmósfera a la temperatura de 160°C con un calor de fusión de 
2460 calorías/inul. ,Cuál ~ e r á  el cambio de mtropia del proceso A ( 1 )  + A ( s )  a 

130G? 

35. Eastman y McGavock [l. Am. Ckem. Soc., 50, 145 (1937)l reportan las 
capacidades calorificas atómicas del S rómbico rri el intervalo de  temperaturas com- 
prendido entre 15-K y 360DK A partir de los datos de la tabla 11 de este articulo 
determinar gráficamente la entropia por mol del S rómbico a 298 2°K. 

36. Kemp y Egan u. Am. Chem. Soc., M), 1521 (1938)l encontraron que para 
el propano a la presión atmosiérica AH, = 842.2 cai/mol en cl punto de fusión 
que es de 85.45"K, y AH, = 4487 cal/mol en el punto de ebullición, 231.04'K. 
Además encuentran que al calentar el sólido dcsde 0°K harta 85.45-K AS = 9.92 ue, 
y al calentar el liquido de 85.45"K hasta el punto de ebullición A S  = 21.06 u?. Para 
el propano T ,  = 368.8-K y P, = 43 aun Con estor datos hallar la entropía tipo de! 
propano en estado de gas, a 231.04'K. Rerpiiecta: A S O  = 60.42 ue. 

37. Con los datos de la tabla 5-1 hallar los cambios de entropía tipo que acom- 
pañan a las reacciones siguientes a 25°C: 

(a )  CO(g j  + 2H,(g)  = CHLOH(I)  
(b) 2 HsCljs) = 2 Hg( l j  + Cl,(g) 
(c) MgO(6) + HZ(g) = H P í l )  + Ms(s )  
38. Para cierta rcacción A S O  . = - 59.20 ue. Y 

>lis I " K  . . 
3 985 X 105 

AC, = - 7 50 + 17.42 X T - -- 
TZ 

Hallar con estos datos el valor de A S O  de la reacrdn a 400°K. 



LA ENERGIA LIBRE 
Y EL EQUILIBRIO 

Todos los cambios de la naturaleza se deben a la tendencia de  los 
sisternas por alcanzar iina condición de máxima estabilidad, esto es, el equi- 
librio. En este momento desaparece la propensión a otro cambio posterior 
y decimos que el sistcma es estable. Conforme nos alejamos de la condición 
de estabilidad, la tendencia hacia el equilibrio, es tanto mayor cuanto lo es la 
srparaiión del sistcma de dicho estado. Adcmis, se efectúa un trabajo 
cuando existe aparejada una oposición al locro del equilibrio y en esta últi- 
ma condición ninsiin sistema puede reali~ar un trabajo, pero S; lo hay 
cuando dicho sistema se aproxima al equilihrio. La cantidad de trabajo 
útil recuperable, depende tanto de la naturalma como de la forma en que 
cl sistema realiza el cambio. Sin embargo, para cada proceso particular 
hay una cmtidad máxima dc trabajo que el sistema puede llevar a cabo, 
y éste sr. torna como una medida de la tcndrncia drl sistema en cuestión a 
Teabar rl cambio. 

Para que el trabajo aiociado a estas variaciones sea máximo es iiccesa- 
que se efectúrn relersiblemcnte; si no es así, la cantidad de trabajo 

Ilroducido rs siempre menor que la misima alcan7able, y la diferencia rntie 
anih.1~ se tranifoniia en cakii. Sin embargo, la fuerza impulsara detris de la 
\a1iüción cs la diferencia entre los trabajos máx:mos de los estados inicial 

final. pumto que reprcccnta la malor encrgía posible que t icnde a apare- 
cr'I' 1'11 forma utiliiahle. como resultnclo del proceso Si dicfia energía aparccc 
'1 no, ilependc d o  <le la manera cn qiic sc conduce cl prncrm, y de n i n ~ u n a  
forrnn ali,ctn la <nncliisii>ii de que el trahajo rn:i.;imo quc un ~ ~ O C P C O  puede 
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realizar, si se lleva a cabo adecuadamente, es la medida de la tendencia 
impulsora subyacente en el proceso. 

LA ENERGIA LIBRE DE HELMHOLTZ 

Aunque es posible emplear la entropia, como una medida de la tenden- 
cia de un sistema para llevar a cabo un cambio, en las condiciones mJs 
habituales, su uso no es tan conveniente, como el de las funciones de ener- 
gía libre A y F. La primera de ellas, conocida como energía libre de 
Helmholtz de un sistema es: 

donde E y S son respectivamente, la enerqía interna y la entropia de un 
sistema. Puesto que E, T y S, son funciones de estado, A  también lo es. En 
consecuencia, cuando el sistema experimenta una modificación, la variación 
de A es 

La ecuación ( 2 )  nos da la definición más <eneral de AA. En rondicio- 
nes isotérniicas cuando Tr = Ti = T. tznemos 

La ecuación ( 3 )  nos permite una interpretación física de AA, y como 
en estas condiciones TAS = q,, resulta 

A A = I E - q ,  
= - ( q ,  - A E )  
- - - a',,, 

De aquí que, a temperatura constante, el trabajo miximo hecbo rior 
un sistema se realiza a expensas de un decremcnto en la ~n r rg i a  libre de 
Helmholtz. Esta es la r a h i  por la cual se designa a A  conlo contenido 
de trabajo miximo de un sistema. 

Para una sustancia pura A  se expresa más adecuadamente en función 
de T y V como variables independientes. Así tenemos 
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Si, ahora, diferenciamos totalmente la ecuación ( l ) ,  raulta 

puesto que T d S  = dq,. Pero dq ,  = dE  t Pdl.', de aquí se deduce 

d A = d E - S d T d E P d V  
= - SdT - PdV (7) 

Al c q p a r a r  las ecuaciones (5) y ( 7 )  vemos 

Otra ecuación de la variación de A  respecto a T se obtiene como sigue: 
La diferenciación de AIT  con relación a T  manteniendo a V constante 
nos da: 

Pero A  + TS = E. De manera que 

La ecuación ( 7 )  enseiía la dependencia de A  con la temperatura y el 
volumen, para iina sustancia pura, y los efectos particulares de aquella4 
variables rstin dados por las ecuaciones (8) o (10) en el caso de T ,  y por 
la rcuación (9) para V .  A cualquier temperatura constante, la relación 
entre AA los cambios correspondirntes en E  y S e s t h  dados por la ecua- 
ción (3) .  

A.4 EN LAS REACCIONES 

En iina reacción cualqiii~ra como 

a A + b B + -  . = c C f  d D +  . .  (11) 

AA está dada por la wrua dc los distintos valores de A  dp los prodiirtos 
mrnos una suma aniloga corre\pondicnte a los rrarti~as, es decir, 

AA = ( = A ,  + ~ A B  + . ) - ( a A A  + bA,, + . . .) (12) 
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donde AA, AB, etc., son las energías libres de Helmholtz de varias especies 
por m01 de sustancia. En tal reacción, a cualquier temperatura i', la re- 
lación entre AA, AE y 3, se obtiene al sustituir para cada A en la ecuación 
( 1 2 )  su valor obtenido en ( 1 ) .  Al hacerlo y sumar los valores de E y S 
de los productos y de los reactivos, se obtiene una ecuación idtntica en 
forma con la ecuación ( 3 ) ,  es decir, 

AA = ( E ,  - E,) - T ( S ,  - S,) 
= U - T A S  (13) 

donde los subíndices p y r se refieren a los productos y reactivos. La ecua- 
ción (13) nos permite calcular AA, AE, o A 3  cuando de éstas se conocen 
dos cantidades cualesquiera. 

La variación de AA con la temperatura, a volumen constante se deduce 
fácilmente a partir de la ecuación (12) .  

Si sustituimos la ecuación ( 1 4 )  en la ( 1 3 )  obtendremos 

AA = AE' + T [a("']v -- 

Otra expresión, de la variación de AA respecto a T se obtiene al dividir 
la ecuación ( 1 2 )  por esta última variable y difercnciar el resultado respecto 
a la misma, manteniendo a V constante. La introducción de la ecuación 
(10) para las derivadas individuales nos da: 

LA ENERGIA LIBRE DE GIBBS 

El trabajo máximo que un proceso puede proporcionar, no es necesa- 
riamente igual a la cantidad de energía disponible para realizar un trabajo 
útil, aunque el proceso se efectúe reversiblemente. De la cantidad total de 
trabajo disponible, una parte se emplea en realizar uno de presión-volumen, 
bien sea debido a una contracción o expansión del sistema durante el pro- 
ceso. Cuando éste tienc lugar reversiblementc a ~rcsión y temperatura rons- 
tante y comprenden un cambio de volumen dcsdc Vi a V A ,  el trabajo 
realizado contra la atmósfera es P ( V z  - V x )  = PAV y c111no sc cfcctúa a 
expensas dcl rnáxinio proporcionado por el proceso, la cantidad neta de cnm- 
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disponible, para efectuar otro trabajo distinto al de variación de 
soluineii contra la prcsión atmosférica de crinfinamicnto, debe ser 

Energía neta disponible en T  y P  = m, - PAV (17) 

para obtener con mayor precisión el máximo de energía disponible en 
un proceso, definimos otra función de estado F, denominada energia libre 
dc Gibbs, mediante la relación 

F = H - T S  (18) 

El cambio de F entre dos estados del sistema será por tanto 

1 F  = F? - F, 
= ( H ,  - T , S 2 )  - ( H ,  - T J , )  
= ( H 2  - Hi) - (TS? - T a l )  
= AH - (T,SI  - T,S,) (1% 

y cuando la temperatura es conjtante 

AF = AH - TAS (20) 

Otro camino diferente de dcfinir F, es mcdiante la relación 

F = A + PV (21) 

donde A es la energía libre de IIelmholtz, \ P y V son la presión y volu- 
men del sistema. De la ecuación ( 2 1 ) ,  se deduce que AF valc 

a F  = AA + P2V2 - P,VL (22) 

que, a presión coristante se transforma en 

AF = A.4 f PAl' (23) 

La equivalencia de las dos definiciones se demuestra al insertar la ecua- 
ción ~ I J )  de AA en la ( 2 2 ) .  Así obtendremor 

AF = ( L E  + P1V.: - P,V,) - (TISI - T,Si) 
= Al{ -- ( T J ?  - T I S I )  

Esta última expresión ei idCntica con la ccuación (19). 
1:) significado fiiico de AF a T  y P conitantes se obtiene así: A tem- 

Pe'atuia constante T 1 S  = q , .  De nue\.o. cuando la presión es también cons- 
'""tr, AH = AE + PAV. .II colocar estas cantidades en la ecuación (20)  
L('sulta. 

AF = AE + PAt- - qr  
= - f - A  - PAT.) 

Pero, según la primera Iry de tviinoc1iri:iniica q ,  - A E  = m,, y, por 
esa razón 

nl; = - ( w ,  - I J I V )  (24) 
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Al comparar las ecuaciones (241 y (17 )  vcmos que. a T y P  constantes, 
- S representa el máximo de energa neta disponible para realizar un 
trabajo útil: es decir, la energía neta disponible bajo las condiciones espe- 
cificadas, que r.esulta al dcrreccr el contcnido de energía libre del sistema, 
cuando éste pasa de un estado inicial a otro final. 

Es costumbre desiznar a la enersía lihre de Gibhs, simplemente como 
a la energía libre: y cn lo siiccsivo seguiren~os esta convención, señalando si 
se trata de la dc Helmlioltr o Gibbs, cuando por razones de claridad sea 
necesario. 

.knálogamente, que H, F se expresa muy adecuadamente en función 
de T y P  como variables independientes. Si lo hacenios así resulta: 

La diferenciación total de la ecuación (18) nos da: 

dF = dH - T d S  - S d T  (26) 

Pero, T d S  = d E  + PdV.  Además: de H = E + PT7 obtenemos dH = d E  + 
PdV + V d P .  Al reemplazar estas identidades en la ecuación (26),  se ob- 
tiene , 

d F = d E + P d r +  V d P - d E - P d V - S d T  
- S d T  + V d P  (27) 

La comparación de las ecuaciones (25) y (27)  nos muestra que 

Otra expresión de dependincia entrc F y T;  se obtiene al diferenciar 
F I T  con relación a T, si P  r s  constante: I 

I 

Pri-o, F f TS = H. Po,- lo tanio 
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..A su vez, la segunda derivada en la ecuación (32) se obtiene de la defini- 
ción de AF, ad: 

m 

Sin embargo, rnediantc la ecuación (29)  resulta (aF, /aP)T = V ,  y 
(?F, lJP) ,  = V,. En consecuenria: 

J F  EN LAS REACCIONES 

En una reacción cualquiera AF = F,  - F,, donde F, es la suma total 
de las energías libris de todos los productos y F, es la correspondiente a 
los reactixos. Al colocar la ccuación ( l a ) ,  que nos proporciona el valor de la 
energía libre de rada cspecie, resulta que a una temperatura cualquiera T 

AF = ( H ,  - TS,) - ( H ,  - TS,) 
= (H, - H,) - T ( S ,  - S, )  
= AH - TAS 

, 
(31) 

dondi AH y AS son respecti\.aniente la variación de la entalpía y entropía 
de la reacción. 

En se espresa la variación de energía libre como función de 

T y P, es decir: 

(32) 

La primera de estas derivadas puede obtcnerse al diferenciar la ecua- 
ción (31) respecto a T cuando P es constante, es decir: 

Pero la primera dericada del lado derecho es AC,, y la segunda vale 
- AC,/T. En consecuencia 

TACP A s  = AC, - --- - 
T 

= - A S  (33) 

donde A l .  es el cambio dc volumen rn la reacción. Al colocar las ecuacio- 
"es (331 y (34.) rn la ( 3 2 ) .  tcneriios: 

En la ecuación (35) ,  el primer término dcl lado derecho nos da el cfcrto 
d<. la t ~ , , , ~ , . , ~ t ~ l r a  sohrc >F cuando presión cs constante, mientras quc el 
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segundo muestra el efecto del cambio de la presión a tempeiatuia constante. 
Si ahora sustituimos la ecuación (33) que nos da &S, en la ( 3 1 ) ,  se ob- 
tiene la ecuación de Gibbs-H~.lm/zoltz 

Otra relación mis  convenirnte para la dependencia entre F y T, se 
obtiene al diferenciar AFIT respecto a la temperatura, manteniendo cons- 
tante la presión 

T [ d ( A F ) / a T ] p  - AF 
F2- 

Pero segím la ec~inción (36) 

Por lo tanto 

T 2  

PROPIEDADES Y SIGNIFICADO DE A F  

El cambio de eiiersía libre en nn proceso cualquiera, como es una 
función de los estados inicial y final del sistcrna únicamente. es una canti- 
dad definida a tina temperatura y presión cualquiera dadas, y varía con el I cambio de estas dos lariables. Corrio en el caso del contenido de calor 
y la energía los \alores absolutos de las encrgias libres de las sustancias se 
desconocen, y de aquí que tratemos únicaniente con difireiicilis. Los cam- 

vas a bios de energía libre dc un proceso se eupresm en ecuaciones anilo, 
las termoquímicas y de manera aná lop  se suman y restan Arí, por 
ejemplo, las ~ariacioncs dadas a continuación son 

S02(g )  + C M g )  = sozc1z (g )  A F Z a 8 * ~  = -2270 cal (38a) 
S(rómb.) f 02(g) + Clz (g )  = S02C12(g)  AFZmw = -74,060 cal ( 3 8 b )  

Cuando se resta de la ecuación (38b) la eciiución ( 3 % )  hallarnos que: 

En ~onsecuencia la formación del dióxido de azufre a paitir del amire 
rómbico y del ouícmo gaseoro procede con un deciccimicnto d~ ~rier:.ía 
lihre de 71,XO caloiíaq cs decir, el contenido dc cneigiz Iibrr drl iS f O ) 

m mayor que cl dcl SO1 en erta í d t i n ~  cantidad 
El siyrio del camhio <Ir encrqía lihic cic un piorcro rc miiv ini1,or- 

t.intc. Cuando la tendrriciu impulsara de u n a  reacciin ir.i de i,q~~icirl.i a 
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derecha se emite energía en la rcacción. ) el signo de AF es negativo. C n  
s,:no menos denota. por esa razón que la reacción procede e~pontáneamente. 
 liando la tendencia es de derecha a izquierda, sin embargo, un trabajo 
"cto equivalente a AF tiene que ser absorbido a fin de que la reacción 
proceda en la dirección indicada y entonces A F  es positivo. Este siqno sig- 

nifica que la reacción cn la dirección dada no es espontánea. Finalmente, 
cuando el sistenia esti en equilibrio no hay ninguna tendencia en cualquiera 
de las direcciones anteriores; no puede realizarse por el sistema nin&n 
trabajo. y de aquí que AF es igual a cero. Estas trcs condiciones posibles 

cambio de energía libre en un proceso a prrsión y temjeratura cons- 
tan t r i  se resumen así: 

A + B + C + D  A F = -  (espontáneo) (39a) 
A + B c C + D AF = + (no espontáneo) (39b) 
A  f B  S C  + D  AF = O (equilibrio) (390) 

Las flechas indican las direcciones que tienen las reacciones a seguir 
de una manera espontánea para el s i p o  dado del cambio de energía libre. 

LTn signo ncgativo no indica forzosamente que se verificará un proceso, 
sino simplemente que el mismo puede tener lugar en condiciones apro- 
piadas. Así, el oxígeno e hidrógeno coexisten indefinidamente a la tempe- 
ratura ambiente sin combinación, aunque AF de la reacción a 25'C sea 
- 56.690 calorías por m01 de agua. Cuando un c a t a h d o r  como el asbesto 
platinizado se introduce, la reacción procede con violencia explosiva. Tn- 
cluco con un catalizador resultaría imposible que la reacción se verificase 
si potencialmente no existiera posibilidad de realización. Es el signo del 
camhio de energía cl que detrrmina la potencialidad de una reacción, y es 
la magnitud del cambio de enerqía libre el que nos dice cuan grande es tal 
potencialidad. 

El significado físico de la ecuación (31) o (36) se ilustra con un ejcm- 
 lo. Consideremos la reacción: 

Zn(s) + CaSO, (solución) = ZnSO, (solución) f Cii(s) 3 

Criando ésta tiene lugar en Laso abierto por adición de linc, a una solu- 
ción de srilfato de cobre, se obtiene un calor de reacción, A H .  Si por otra 
pait? la misma rcacción se I l e ~ a  a cabo reiersiblemente permitiendo que el 
I>r»c?co proceda en una celda electroquímica y obligando que el voltaje 
establecido realice un trabajo contra otro infinite~imalmente menor que el de 
la celda, entonces en lugar dc todo el calor se obteridd un trabajo cquiva- $ 
lente a AF. La difeiencia entre el trabajo así obtenido y la cantidad de 
calor que debiera haberse liberado dc llevarse a rabo la reacción m fonna 
totalirirnte irreversible como cn un vaso abierto, está dada por la eciiarión 
de Glhhs-Helmholtz, y es igual tanto a - 7'AS o T [ a ( A F )  /aT],. 
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1 El término - TAS = T[ i - (AF)  p T ] , .  representa el intercambio de calor ; 
entrc el sistema y sus alrededores cuando el proceso se conduce isotérmica ' 
y remrsiblimcnte 1 

Cuando AH es ma)or que AF, q ,  es positi~o y la energia cs absoibida 
como calor de los alredrdores. Por otra parte. cuando ' i F  ~s mayor que AH, 
q, es ne:ati\a y hay desprendiniirnto de calor a los alrddedores. Finalmente, 1 i en el caso especial que AH sea igual a iF el calor no es absorbido ni des- g 

prendido por el sistema, y no hay variación dc entropía. ! 

CALCULO DE LOS CAMBIOS DE ENERGIA LIBRE 

Ni la ecuación (30) ni la (28) permiten en sí, un cálciilo fácil del 
cambio de cnergia libic que acompuiia a la variación de temperatura con la 
presión coristantr. En cl primer caso, los valores requeridos de H de una . 
sustancia se desconocen, mientras que en el segundo caso los valores abso- 
lutos de S como función dc T no se encuentran generalmrntc disponibles. 
Sin embarco. los cilculo~ de la variación de F con la presión a ternperaura 
constante sc realizan ficilmente. De la ecuación (29)  el cambio dc energia 
libre que tiene i u p  en una variación en la presión total que existe sobre 
una sustancia, desde P, a P1 con una temperatura constante T. se deduce 
que es 

Para rvaluar la. intesral rntrc loc líniitrí dados, debcrnoa espresai 1 .  
como una fumión de P. Corno para ,i m d r ~  dc un gas idcal 1. ri igual a 
x R T / P  obtenemos 

AF = L-dP 

= y; *'y 
p, 

= n R T  Iu - 
P, 

(42) 

En los gases rrales tanto V como dP obtenidoi p r t i r  d r  eciiacioncs 
de estado \(ilidai, debcn 5ubstituirsc en la ecuación (-II ' ,  y la intrcra- 
cióri se rcaliza clitonccs bien analítica o gr'íficarnciite. 

Como los sólidos y los líquidos son sólo comlirt~sibles !iyciaincntc, su 
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.&unen se considera esencialmente constante, en un interxalo aniplio de 
presiones. Entonccs la ecuación (41 \ se integi-a simplemente así: 

A, = Vd. 

= V(P ,  - P,) (43) 

dondc AF cs la variación de energía libre del sólido o líquido debida al 
cambio de presión desde P, a P,. Tales variaciones de energía libre con 
la presión, sor1 usualmente pcqiieiías comparadas con los cambios de energía 
libre en pses  y pueden frecuenteimeiite dcscartarsc; es decir las energías 
libres de los sólidos y líquidos puros son práctica~nente constantes en un 
intervalo amplio de presiones para cualquier temperatura duda. 

La ecuación (37) da la variación de AF de una reacción con la ternpc- 
ratUrJ a una presión constante en función de Si del proceso y se utiliza para 
calcular AF a cierta temperatura desde otra diferente. 

Para hacer esto debemos conocer a I H  como funcióri de la tempeiatura, 
deducida por e! método descrito en el capítulo 4, así como también un 
valor de AF a una temperatura conocida. Con tal información a In mano, 
es posible integrar la ecuación ( 3 7 )  en la forma que se ilustra a con- 
tinuación. 

I E J ~ M P L O :  Supongamos que se busca AF a l,OOO°K de la reacción 

I - 

1 3 - N,(g) + H,(g) = NH,(g) A F 7 J e . r ~ n  = - 3,980 cal (14) 
2 

En este caso como sc señaló en la pigina 169, AH esta dada por 

1 Al sustituir este valor de AH en la ecuación ( 3 7 ) ,  obtenenios: 

1 Al integrar esta expresión resulta 

1 donde I es una constante de integración. De aquí 

l Al ~olocar ahora el de AF = - 3.980 cal a T = 298.Z5K de la rcua- 
cióil (14) y de~pcjar I Iiallanios que 
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En consecuencia AF queda exqxesada como una funrión de la temperatura 
asi 

y de aquí AF a T = 1000°K es 

AF = -9,190 + 7.12(1M)O) In (1000) - 3.182 x 10-3(1000)2 
+ 1.32 x 10-7(1000)3 - 21.61(1000) 

- - f 15,340 cal 

Vemos por lo tanto, que, aunque la formación del amoníaco debe pro- 
ceder e.;pontáneamente a 298.2°K, pues corresponde a un valor negativo 
de AF, el mismo proceso a 1000°K no será espontáneo. 

El método descrito para calcular AF a una temperatura a partir de otra, 
es termodinámicamente exacto y condicionado sólo a la seguridad de los 
datos empleados. Como en el caso de los calores de reacción, debe tenerse 
cuidado de hacer cálculos dentro del intervalo para el cual se han deter- 
minado los datos térmicos. Sólo con datos precisos, y con el cuidado debido 
de los limites de validez, es posible tener gran confianza en los resultados 
de tales cálculos. 

Las ecuaciones de AF tales como la (45) son útiles no sólo para calcular 
el cambio de energía libre a cierta temperatura T ,  sino también para eva- 
luar AS y Alf. AS se obtiene fácilmente por diferenciación respecto a la 
temperatura a presión constante de la expresión AF, de conformidad con 
la ecuación (33). A su vez, es posible obtener AH bien sea por diferencia- 
ción de A F / T  con respecto a T utilizando la ecuación (37),  o al evaluar 
 rimero a AF y AS y usar después la ecuación (31). 

EJEMPLO: Supongamos que se desea calcular los valores de AS y AH 
a 1000°K para la síntesis del amoníaco, por medio de la ecuación (44). Para 
obtener AS diferenciamos primero la ecuación (45) respecto a T. Entonces 

Al sustituir T = 1000°K encontramos que AS,oo,.x = -28.74 ue. Corno 
tenemos ahora aF y AS a lCOO°K, la ecuación (31) nos da para AH 

AH = T A S  + AF 
= (1000)(-20.74) + 15,3@ 
- - -13,400 cal a 1000°K 
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Este resultado es idéntico con aquel encontrado para el calor de esta re- 
acción a 1000°K en cl capítulo 4. 

LOS CONCEPTOS DE FUGACIDAD Y ACTII'IDAD 

Cuando se aplica la ecuación (42) a los gases reales, en particular a ele- 
tadas presiones, se encueritra que el cambio de energía libre, no está repro- 
<lucido por esta simple relación. La dificultad reside en que en los casos no 
ideales 1' no viene dada por la relación nRT/P, sino por otra expresión 
más complicada, que es preciso conocer antes de que podamos integrar 
la ecuación (41).  Como esta depcudencia del volumen, es con frecuencia 
muy particular, el valor de AF vendrá dado por una ecuación de diferentp 
forma en cada caso, y la simplicidad y generalidad de la ecuación (42) 
desaparecerá. 

G. N. Lewis mostró primero. cómo trabajar con sistemas no ideales, 
desechando las ecuacionts simples de energía libre, deducidas para los 
sistemas ideales. Para lograrlo introduce dos cantidades termodinámicas 
nuevas, la fugacidad y la actiuidad. 

Para comprenderlas bien, consideremos primero un sistema compuesto 
de agua y su vapor. A temperatura constante, hay una presión definida de 
vapor de agua sobre el líquido, que proviene de la fase líquida y repre- 
senta una tendencia de éste a pasar a la fase de vapor. A su vez, el vapor 
tiende a escapar de la fase de gas por condensxión. Cuando se igualan 
estas tendencias de escape, obtenemos el equilibrio, es decir, la presión 
de vapor se hace constante a temperatura constante. Podemos decir en- 
tonces, que un estado de equilibrio es el punto en que la tendencia a escape 
de un constituyente, es el mismo en todas las partes del sistema. 

La idea de que una sustancia, en un estado particular tiene una ten- 
dencia de escape, es muy general. Lewis señaló que esta propensión puede 
medirse por una cantidad f llamada fugacidad, que está relacionada con 
el contenido de energía libre de la sustancia por mol, F, mediante la ex- 
Presión : 

donde B es u n a  constante que depende sólo de la temperatura y natura- 
leza de la sustancia. Como no se conocen los valores absolutos de la ener- 
gía libre, no podemos evaluar B. Sin embargo, esta dificultad queda 
vencida, al referir todas las mediciones de una sustancia a un punto de 
referencia. Si designamos por F' a la energía libre y por f o  a la fugacidad 

/ un estado tipo, entonces F' está dada por 
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y la diferencia de energia libre entre un estado para el cual es F y el 
estado tipo, viene dada por 

En consecuencia, el contenido de energía libre de una sustancia en un 
estado cualquiera en función de la de un estado tipo, es igual a 

Si ahora escribimos 

- f - a  - 
Y- 

(50) 

La ecuación (49) se convierte en 

F = P - O R T T n a  (51) 

La cantidad a se llama acticidad. De la ecuación (51) deducimos que 
la energia libre por ni01 dc cualquier sustancia, a una temperatura T, 
puede escribirse en función df la energia libre tipo, y del término R T  In a. 
En el estado tipo F = P. R T  In a = O y de aquí a = 1, es decir, la acti- 
vidad debe ser igual a la unidad. En cualquier otro estado, el vahr  de 
la actkidad dependerá de la diferencia (F - P), o en otras palabras, 
de la distancia de nuestro estado particular al estado tipo. Esta relación 
entre F y Fn puede comprmderse bien por medio dc la figura 6-1. Si 

desiparnos a la linea xrtical por CI ejr de cnergia libre, sohre este eje 
A representa al punto elcgido arbitrariamentr como un estado tipo. niirn- 
tras que B reprmenta a otro pinto para el cual la mergia libre rs F.. 
Entonces, la ecuación (51) establec~ que la difeipncia de energías de una 
~iistancia, rritre los puntoi B y A cs R T  In al. Anilogamintr, )>.ira los pur1ti)s 
C y A di< ha difcrimci,~ CF i ~ i i a l  a R I '  In o,. 

Eii Iiiii<-i6n dr 1.i r.r.ii .riÍm ( 5 1 ) ,  1.i di f r rcnc in  de rnirxía Iiliri [><ir r m , l ,  
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por el paso de un estado donde la energía libre F,, y la actividad 
.,, a otro para el cual la energía libre es F, y la actividad a, debe ser igual a 

ó para n moles 

La gran analogía entre (52b) y (42),  sugiere que podemos conside- 
rar a la actividad como contra-partida de la presión del gas, y también 
como veremos en los capítulos siguientes, de la concentración en el caso 
de los constituyentes de una solución. Cuando las actividades de los gases, 
y los constitu)entes de una solución reemplazan a las presiones y concen- 
traciones, cs posible realizar cálculos exactos de la energía libre. La razón 
de esta exactitud es que las actividades, a diferencia de las concentraciones 
o presiones, toman en cuenta no sólo las relaciones estequiométricas, sino 
también las atracciones mutuas entre las moléculas, interacciones entre e1 
soluto y el solvente en una solución, y la ionización. Estos efectos complican 
la conducta ideal y son los factores responsables de las fallas de las ecua- 
ciones termodinámicas en sistemas ideales cuando se aplican a sustancias 
reales. 

Antes de evaluar las actividades, debe elegirse el estado tipo particular 
de cada sustancia. Esta definición resulta arbitraria, pero se han estable- 
cido ciertas convenciones que son de uso general en la actualidad. Nos- 
otros discutiremos aquí únicamente aquellas convenciones que pertenecen 
a los gases puroq sólidos y líquidos, mientras que las de mezcla de gases o 
constituyentes en solución se considerarán en los capítulos siguientes. 

EL ESTADO TIPO DE LOS GASES 

Para un gas, se toma conlo estado tipo a una temperatura dada, aquél 
cuya fugacidad es la unidad, esto es, f 0  = 1. En base a esta definición, 
'a actividad de un gas cualquiera iguala a la fugacidad 

.=f = f  = f  
f" 1 

(53) 

, Y de aquí que para un gas la ecuación (51) se escribirá así 

F = F " + R T l n f  (54) 

En un gas ideal la fugacidad es igual a la presión. Puesto que cualquier 
puede llrvanc a esa conrlición al reducir su presión a cero, cornple- 
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tamos la dcfinición de fugacidad de un gas cualquieta 11 establecer que, 
en general 

f = P cuando P -+ O ( 55a) 

Es decir, cuando un gas es ideal la relación f / P  vale la unidad, y al apar- 
tarse de la idcalidad f ya no es nunca igual a P y el cociente f / P  es 
distinto de uno, tanto más, cuanto mayor es la separación de la conducta 
ideal. Por tanto, esta razón, llamada coeficiente de actioidad del gas, y 
representada por el símbolo y, nos da una medida directa de la magnitud 
de la desviación de la idealidad para cualquier presión y temperatura 
dadas. 

DETERMINACION DE LOS COEFICIENTES 
DE ACTIVIDAD DE LOS GASES 

La determinación de los mismos a cierta temperatura 7; se basa en la 
ecuación (29), vale decir, d F  = VdP. Como P es una constante a cierta 
temperatura, la diferenciación de la ecuación (54) nos dará: d F  = 
RTd In f ,  y de aquí: 

v 
d I n { = - - - d P  

RT 
' (56)  

Si definimos ahora una nueva cantidad a como 

Al colocar ( 58 )  en (56) resulta: 
a 

d l n f  = d l n P + - d P  
RT 

La ecuación (59) puede integrarse entre los límites P = O, donde y = 1 
y P para cierto valor de y. Con lo cual obtenemos: 
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La ecuación (60) es la expresión utilizada para obtener y. Así cuando 
&ponemos de  una ecuación de estado para a m o  gas, se sustituye a en 
función de P y se efectúa la inte,oración rntre P = O y una presión dada. 
Sin embargo, si disponemos íinicamente de datos P - V a cierta tempe- 
ratuiil, se grafica a contra P y la integración se realiza gráficamente. 

Las conclusiones genera!es deducidas de tales cilculos se resumen así: 
e,l todos los cases a presionr~ relativamente bajas, es posible reemplazar 
1,s fuzacidades por las presiones sin introducir un error apreciable. No 
podemos señalar con exactitud dónde está el límite de tal reemplazamiento 
porque depende de la naturaleza del gas problema, la temperatura y preci- 
sión requerida. A presiones elevadas, sin embargo, tal sustitución introduce 
un serio error e incluso uno muy grande, como se p e d e  juzgar por la 
tabla 6-1 : 

TABLA 6-1. Relacióii entre la fugiicidad y la presión de algunos gases 

Una idea del error que puede hallarse involucrado en la sustitución 
de la presión por la fugacidad en los cálculos de M, se muestra con 
claridad en el rjempio siguiente: 

E J ~ I P L O :  Calcular el cambio de energía libre que acompaña la m- 
presión de 1 m01 de CO, a 60CC desde 25 a 300 atm. Si usamos primero 
las presiones, obtenemos: 

= 1.640 cal 

Y si cn su lugar se utilizan las fugacidades dadas en la tabla G1 y la 
ecuación (52b) 
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= 1,040 cal 

El cálculo aproximado nos da aquí, por esa razón, un resultado por exceso 
del 57.7%. 

ESTADOS TIPOS PARA SOLIDOS Y LIQUIDOS 

C o m o  el estado tipo de  un  sólido o liquido puros se toma el de éstos 
a 1 @m, en  cada temperatura. En este estado a = 1 y F = P. Como 
hemos visto, las energías libres de sólido y líquido no dependen mucho 
de la presión y la actividad vale, muy aproximadamente, la unidad, a = 1 
en cualquier intervalo de temperaturas y presiones. 

LA ISOTERMA DE REACCION 

Definida la energía libre de una sustancia en función de la energía libre 
en el estado tipo, procederemos ahora a deducir la ecuación de la va- 
riación de aquella energía en cualquier tipo de transformación, bien sea 
física o química. Consideremos en general la reacción: 

d + b B  t . . .  = c C + d D +  . . .  (61) 
Si las actividades de A y B al comienzo son a.4 y aa y las de C y D al fi- 
nalizar la reacción, uo y a,; entonces las energías libres de cada una de 
estas sustancias por m01 a la temperatura T están dadas por las expre- 
siones 

FA = F i  + R T l n a r  (62d  
Fs = FO, + R T I n a s  (6%) 
FC = Fs + R T  ln ac (6%) 
F D = F ; + R T ~ ~ D  (62d) 

donde cada FO particular, representa las energías libres a la actividad uni- 
dad de las especies respectivas. Por definición, AF es igual a 

A F  = ( c F ,  + dF, + . . . )  - (& + bFe + . . . ) 
y, de aquí 

A F = ( & + c R T I n a c + d F ~ + d R T I n a ~ +  . . . )  
- ( a F I , + u R T l n a n + b F 0 , + 6 R T l n a s +  . * ') 

= [(& + dpD + . . .) - (aF: + b% + . . .)1 
+ [(cRT ln ac + dRT In a, + . . .) 

- (&T ln ar + bRT ln ae + . ')j 
= [(cFC + dFI, + . . .) - (aFI, + bFI, + . . .)1 . . . + RT ln--- a;& . . . (63) 
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El prirrier término del lado derecho de la ecuación (63) nos da el 
de c n q í a  libre de la reacción en e1 estado tipo, es decir, el que 

tieiie lugar cuando los materiales en su actividad unidad reaccionan for- 

mando productos cu!a actividad es también uno.  Si designamos por AFo 
,,te cambio, la ecuación (63) nos da 

La ecuación (64) nos da la variación de energía libre de la reacción 
en función del cambio en el estado tipo y de las actividades iniciales y 
finales a una temperatura conrtantc cualquiera T .  

Por esta razón se conoce a esta ecuación, de sumo interés, wmo la 
irotcrma de reacción. Cuando las actividades de los materiales del comien- 
zo y fin son todas iguales a la unidad, el segundo término de la ecua- 
cióñ (64) vale cero, y AF = AFo. 

Si dichas actividades no valen la unidad, AF viene dada por la ecua- 
ción completa (61).  

Para cualquier reacción AFo es u n a  constante a una  temperatura dada j 
y es independiente dc la presión. La variación de AFo wn la temperatura, 
lo mismo que para AF, está dada por las ecuaciones (33) ó (37) pero, A''' A 
en este raso, en cada valor particular en vez de AS y AH tendremos los 1 
correspondientes ASo y AHO; es decir, los cambios de calor y entropia están 
referidos a las reacciones en los estados tipo. Fuera de estas diferencias ,, 

1 

cualquicr cálculo de AFo se maneja lo mismo que otro de AF. 

LAS ENERGIAS LIBRES TIPO DE FORMACION 

A causa de la relación directa cntre AF" y las condiciones que preta- 
lecen en equilibrio, que se discutirán en el capítulo siguiente, la evaluación 
del cambio de energía libre tipo de una reacción i s  un problema capital 
de físico-química. Las variaciones de mergía libre se obtienen de AH" y'S> 

de una rcacción a una temppratura particular por medio de la ecua- 
ción (31) y poi otros procedimientos que se darán más adelante en este 
h t o .  En este momcnto, presrntarenios un esquciria utilizado para calcihr 
energías libres de formación de coriipiiestos a ~ a r t i r  de los cuales se puedcn 
calcular las variaciones de dichas energías: en cualquier clase de reaccioni3. 

La enc,rqía libre t i j u  <IP /orn~aciijn de u n  compuesto se define cor~!o 
ci cambio qur acompafia la formnción dpl mismo con una actiuidad uni- 
dad  dcrdc rus e l ~ m c n t o s  con igual a c t i ~ i d n d .  La ecuación: 

H,(g) + + O,(g) = IIzO(1) = -56,690 cal (65) 

nos da el ranibio dt- rnergía libre de formación de 1 m01 de H,O(I) ron 
Una actividad unidad a partir del H,(s) y f O,(g-), ambos con una artixi- 
dad igual a la unidad. Si suponemos ahora arbitrariamente, como e n  los 
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calores de formación, que las energías libres de formación de loi   le mento^ 
en sus estados tipo a 25°C son cero, el valor de AF:,,,., anterior es la 
energía libre tipo de formación del agua líquida desde los elenientos, y 
podemos escribir simplemente que 

La tabla G2.señala las energías libres tipo de formación por cada m01 
de un número de compuestos a 2j°C. Estas energías de formación pueden 

TABLA 6-2. Energías libres tipo de formación, a 25°C 

A P  Am 
Sustancia (cal/mol) Sustancia (cal/mol) 

HCl(g) -22,770 Ag,O(s) -2,590 
HzO(l) -56,690 HpO(s) - 13,940 
H,O(g) -54,640 PbSO,(s) - 193,890 
cok) -32,810 CH, ( S )  -12,140 
co,(g)  -94,260 C2He(g) -7,860 
N O k )  20,720 C,%(S) 16,280 
NOz(s) 12,390 CzHz(g) 50,000 
N@*(g) 23,400 C & k )  30.990 
%S(S) -7,890 C&(I) 29,760 
so,(S) -71,790 CH,OH(I) -39,730' 
NHsk) -3,980 C,H,OH(I) -41.770 
NaCI(s) -91,790 HCOOH(1) -82,700 
AgCl (S) -26,220 CH,COOH (1) -93,800 

usarse para calcular A P  de las reacciones en forma análoga a los calores 
de formación empleados en el cálculo de los calores de reacción. Así, por 
ejemplo, al tomar los datos de la tabla, hallamos el cambio de energía 
libre tipo a 25°C correspondiente a la reacción 

= 12,390 - 20,720 - O 
= - 8330 cal 

CRITERIOS DE EQUILIBKiO 

Aunque el establecimiento de equilibrio en los sistemas se ha menciw 
nado en numerosas ocasiones no se ha especificado aún ningún criterio 
termodinámico para el mismo. En realidad, es posible deducir buen nú- 
mero de criterios en témirios de varias funciones temiodinámiras y de las 
condiciones bajo las cuales se estableciá el equilibrio. Nos limitaremos 
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a disentir aquí trcs cnterios que son de máximo interts y utilidad al tra- 
bajar con  roblema mas químicos. 

Un  sistema en equilibrio representa un balance de las fuerzas impul- 
~oras  y de oposición, es decir, una condición dc re\ersihilidad. Además, 
no se obtiene ningíin trabajo de iin sistriiia en este estado. Bajo estas 

la ecuación ( 1 7 )  del último capitulo nos da 

TdS - dE - Pd17 = O (67) 

El volumen y la rnercía son aqiii ionstantes, entonces rlE = d l  = 0: 
y rarnbién dS = O. Por iai~to, podemos escrihir pasa un iistcma en equili- 
brio cuando E y V son constantes, que en un cambio iniinitesimal 

(as),,. = o  
y en un c.mbio finito 

(AS)E,V = O 

Las ecuaciones (68a) y (68b) corresponden a un niiximo en la entropía 
del sistema por la razón siguiente. El proceso espontjneo tiende 3 proce- 
der con un incremento de entropía, es decir, con dS positivo. A su vez un 
proceso no espontáneo realizado con F y V constantes debe poieer dS 
negativa. De aquí que en el equilibrio dS = O, la entropia debe ser un 
máximo. 

El criterio de equilibrio cuando T y l', son constantes se expresa en 
función de la energía libre de Helmholtz. Al diferenciar la ecuación (1 )  
obtenemos 

dA = dE - SdT - TdS 
ó 

TdS - dE = -dA - SdT 

Al sustituir la última expresión en la ecuación (61) obtenemos 

Si T y V son constantes 

( a A ) r , ~  = O (Toa) 
en un cambio infiniteiimal, y para un  cambio finito 

Las ecuaciones (70a) y (7Ob) corresponden a un mínimo en A para el 
"tema, puesto que AA es negativa para un cambio espontáneo y positiva 
Para uno no espontáneo. 

Al diferenciar la ecuación (21) resulta 

dF = dA + PdV + VdP 

d A  i PdV = dF - VdP 
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La iriserción de esta íiltima cn (69) nos da 

d F  i SdT - V d P  = O (71) 

y cuando T y P son con5tantcs 

en un cambio infinitesimal, J- para un cambio finito 

Por iguales razones a las establecidas para la energia libre de Hclm- 
holtz, la enersia libre de Gibbs resulta un mínimo en un sistema en 
equilibrio. 

Los t1-es critetios de equilibrio desarrollados antcs son igualmente im- 
portantes excepto que difieren entre si en las restricciones impuestas, es 
decir, en las variables que se mantienen constantes. De los tres criterios 
dados, el que se expresa en función de F es el de mayor aplicación en 
química, puesto que las variables independientes con que se trabaja más 
frecucntemente son la temperatura y la presión. 

EQUILIBRIOS FISICOS QUE COMPRENDEN SUSTANCIASPURAS 

Para una sustancia pura en una sola fase, tal como el agua líquida 
o gaseoca, la variación de energía libre viene dada por la ecuación ( 2 7 )  

Para que exista equilibrio en la fase, d F  debe ser O cuando T y P 
son constantes LOII lo cual dT = dt' = O;  lo cual nos dice que la fase 
está en equilibrio cuando la presión y tPmperatura son constantes y uni- 
formrs en toda ella. 

Con\idcremos una sitiiacibn más interesante, la tiarisición de una sus- 
tancia pura desde una fase a otra. Por cjemplo, el paso de una sustancia 
de una fonria cristalina a otra. cl cambio de sólido a líquido, la sublima- 
ciGn de un sólido > la vapori~arión dr un líqnido. Todos estos cainbios 
s i  representan por la ccuación 

A, = A, 
o bien, por 

AF = F,  - F, (73) 

donde F, y F ,  son las energ-ias lihres molarcs dc la sustancia en los esta- 
dos final e inicial, rrspectivamente. Todas mtas transformaciories alcan- 
zarin equilibrio cuando AF = O il teinpcratura y presión constantes. Im- 
J>iiesta rsta condición en la ecuación ( 7 3 ) ,  nos da Fz = F i ;  o en otras 
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palabras, todas estas transformaczones eitarán e n  equilibrio a pesirín y 
trrnpcratura constantes cuando la energia libre molar d~ la sustancia sea 
q u a l  e n  ambai  fases. 

Supongamos que existen dos fases en equilibrio y que varía la presión 
del sistema en dP. La temperatura del sistema cambiará en d T  a fin de 
preservar el equilibrio. En tal situación, dP y d T  se relacionan así: Como 
F~ es igual a F,  tendremos también dF,  = dF,. Pero por la ecuación (27) 
dF2 = -S,dT + V,dP y dF,  = -S,dT f V,dP.  Al igualar estas cxpre- 
sienes, resulta: 

donde AS = S, - S ,  es el cambio de entropía y AV = V ,  - 17, es la 
variación en volumen del proceso. Además la ecuación (20) con AF = 0, 
nos da AS = A H I T ,  donde AH es la variación de entalpia en la transfor- 
mación revenible que orurre a la temperatura 1'. Al sustituir eqte valor de 
AS en la ecuación (74) resulta 

d P  - AH 

d T  T A V  

La ecuación (75) conocida como ecuación de Clapeyron relaciona el 
cambio de temperatura que debe acompañar al de presión en un sistrrna 
de dos fases de una sustancia pura en equilibrio. De nue\o, la ecuación 
ens~ña que d P / d T  está relacionada directamente con la entalpía de tran- 
sición e inversamerite con la temperatura y cambio de voluincn que acoin- 
Pañan a la transformación. 

Para integrar la ecuación (75) ,  AH y A V  dcben conocerse coioo fun- 
ciones de la temperatura o presión. Como t d  información, ordinaiiamintc 
"O esti disponible, la ecuación (75) se usa en forma diferencial, erto es: 

P, - P ,  - A H  
.- -- 

T 2  - T I  T A V  

donde T es el entre T ,  y T,, o bien, se integra la ecuación bajo 
supuesto de que M y AV son constantes. Entonces obtenemos: 
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ecuación algo más exacta que la (76) y preferible en cálculos que com- 
prendan cambios apreciable? de temperatura. 

USO DE LA ECUACION DE CLAPEYRON 

En la forma antrrior se utiliza principalmente para calcular el equi- 
librio en fases condensadas, esto es: equilibrios que coniprenden  sólido^ y 
líquidos. Su iiso se ilustra mejor en la discusión sipientc: Se demostró 
en el capitulo 2 que la fusión de un sólido puro ocurre a una temperatura 
fija para una presión establecida, y va acompañada por una absorción de 
calor i ~ a l  a M ,  = Hz - H,, donde el valor de &Yr es el calor molar 
de fusión, y Hl y H ,  son respectivamrnte las entalpías molares del liquido 
y sólido. Al mismo tiempo, el proceso va acompañado de un cambio de 
volumen AJ7, = 11.1 - V,, donde Vz )- I.J son los volúmenes molares del 
líquido y sólido. Si ahora cambiamos la prciión total del sistema de P, a 
P2, entonces la temperatura de equilibrio varia de T ,  a T,. Para calcular 
la extensión del cambio por medio de la ecusción de Clapeyron, conside- 
remos cspecíficamente el siguiente ejemplo. En el icido acético el punto de 
fusión a 1 atm de presión es 16.61CC, AH, = 2.800 cal/mol, y AV, = 9.614 
cc/inol. ¿Cuál será sri punto de fusión a 11 s tm de piesión? De la eciia- 
ción (76) deducimos 

donde el factor 41.29 coiivirrte las calorías a cc-atm. Al colocar los datos 
del icido acético obteiiemos 

y de aquí 

t2 = 16.61 + 0.24 
= l6.8joC 

Se observará que el efecto dc la presióii sobre el punto de fusión iio es 
grande, y con pequeñas variaciones de presión piiedc descartarse. 

) El agua es un ejemplo interesante de sustancia que posee V, mayor que - V t  y por lo tanto su punto de fusión disminuye al aplicar la presión. 
- La temperatura a la cual una modificación de la fase sólida de una 

sustancia lleva a cabo una transformación a otra forma, es como cn la fu- 
sión, una función de la presión, y también en este caso, viene de nuevo 
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dada, por la ecuación de  Clape).ron, pero AH y AV son ahora el cambio 
de entalpia y de volunien que acompaiiari a la transformación, es drcir las 
representaremos por AHt y AVt.  Para estas tra~isiciones AHt  es siempre 
psit ivo si ia transformación es desde una forma estable a temperaturas 
bajas a otra que es estable a temperaturas mis altas, y necativo para las 
transformaciones inversas. 

i LA PRESION DE VAPOR DE LOS LIQUIDOS 
! 

Se ha puesto la atención en el hcclio dc que un líquido colocado en 
una vasija se evaporará parcialmeiite para estab!ecer iinzi presión de vapot- 
encima del liquido que depende de la naturalr7d de este, y cs: en el cquili- 
brio, constante a cualquier temperatura establecida. E ~ t a  presión es co- 
riorida como firerión suturada de vapor del liquido corrrspondirnte. En 
tanto se inantienc ésta, el líquido no exhibe más trndencia a evaporarse, 
pero a una presión menor hay una iiiieva transfr>rmación hacia la fase de 
gas, y a otra más elevada se verifica una condensación, hasia rcstablecer 
la presión de equilibrio. 

Para un líquido cualquiera la vaporilación va acompañada (le absorcitn 
de calor y la cantidad de éste, para una tcinpei-atura y presión dadas: re- 
querida para ralentar cierto pcso d r  liqiiido s? conoce con el nombre de 
c a l o ~  de ~'apori:oción y es la dilerencia de entali~ía dc vapor y liquido, esto 
es, AH, = H ,  - Hi: donde AH, cs el calor de vaporización y H ,  y H1 las 
rntalpias de \.apor y dr  liquido. 

En una evaporación AH, es po~itiva siempre. micntras que cn una con- 
densación es negativa y nnméricamente igual a1 calor ahrciiido en la va- 
porización. Como cabe csperar de  la definirión de A H ;  AH,. cs la diferencia 
entre la energía interna dcl vapor y del liqiiido AE,, = E, - E ,  y el trabajo 
de expansión en el cambio d r  faw: r\ dccii 

donde P es la presión de vapor y AV, = V ,  - 1'1. 
Hay varios psocediinieritos dc medir la presión de vapor de un líquido 

que sc clasifican en estáticos y dinámicos En los prinieros se deja que 
4 líquido establezca su ~xesióri dr vapor sin que haya ningím disturbio, 
mientras que cn los diri:imicos i.1 líquido hierve o se hace pasar una co- 
rriente inerte de ga3 a través di1 inisiiio. 

La  línea de separarión cntrc esos rribtodos no cs muy clara siempre, y 
uri procrdiiniriito particular cs a irres, una coinbinacióri de los dos. 

El miiodo iiotpniscúfiiro dc hlrnzies y Smith cs preciso, flexible y coii- 
veniente para la medición dv h r  prrsioncs de vapor rlc iiria sustancia cii un 
intervalo ainplio de tcmpei-atmar. En la figura 6-2 sc iiiiirsira un' dispositivo 
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simple de laboratorio. El bulbo B se llena aproximadamente en su mitad 
o tres cuartas partes con el líquido problema, y en la porción en forma de 
U del tubo C, se colocan 2 ó 3 cm de altura de dicho líquido: entonces el 
isotcniscopio se conrcta al resto del aparato y se sumerge m iin baño Ma- 
ría A, cuya temppratiira se midc con un termómetro D. El aparato va provis- 
to de un tubo barométrico para medir la presión, mientras que G es un 
frasco grande que atenúa las fluctuaciones de presión del sistema. Esta 
botella se conecta bien a una bomba de succión o de aire. En la operación 
se evacúa el sistema hasta que hierve el liquido vigorosamente en B, a 
fin de expulsar todo el aire de BC. 

Al aire 

A la bomba 

Fisura 6 2 .  Disposición del isotcniscopio en la drterminación dc la presión de vapor. 

Se ajusta el bario A a la temperatura deseada y se admite aiie lentamente 
al sistfrna hasta que los ni~eles de liquido en el tubo C en forma de G son 
exactamente igualcs. En eitar condicionfs. las presionrs en ambos lados 
del tubo en U deben s u  iguales. Es e\identc que entonces, la presión de 
vapor en B debe ser igual al resto del aparato y puede ohterieise de la lec- 
tura del barómetro y de la columna de niercuiio en E. La diferencia entre 
la presión barométrica y la de E, es la presión de vapor del líquido e11 B 
a la temperatura del baño. Las lecturas a diferente tcriipcratura se obtiene11 
cuando las cambiarnos en el bario A y iepetimos la operación. 

C n  método dinimico siniple se priccnta en la figiira 6-3. El liqiiido 
problema B se hiene dirpu& de eliminar el aire que contiene bajo iina 
presión externa medida y se lee la terripcratiira de condcnsarión del vapor 
con un termómetro T. La presión barom6trica menos la presión P er aqucila 
en que el líquido hierve, y es la de vapor del líquido a la temperatura T .  
Si cambiamos de presión P, el líquido hierve a distintas tcmpcraturas y se ob- 
tiene la presión de vapor correspondiente. 1.2 función del matraz C cí la dr 
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condensar cualquier escape de vapor y evirar la destilacióii del liquido 
en el manómetro de mercurio. 

Walker propuso uri n16todo dinámico más elaborado que coiisiste en la 
saturación de alcíin gas inerte como el nitrógeno. con vapor al burbujear 
una cantidad medida de gas por el liquido a temprratura constante y con- 
densándolo o absorbiéiidolo después para pesar dc esta manera el vapor 
del Iíquido. Si Pt es la presión en el aparato en roiidicioiies de saturación, 
n, los moles de gas que pasan por él, y 71, = W,JM, cl núniero dc moles de 

Figura 6 3 .  híétodo del punto de ebullición para 13 determinación de la presión 
de vapor. 

vapor colectado, entonces la prrsión parcial del vapor P que es igual a la 
de vapor del líquido en la condición de saiuración es: 

Este procedimiento, e5 por regla ~encra l  mucho m i i  tedioso que los 
Otros mencionados, pero I>eirnitc excelentes resultados. Se usa especialmente 
en la determinación de las presiones de vapor parcial dc ine~clas de líquidos. 

VARIACION DE LA PKESIOR. DE VAPOR 
CON LA TEXIPERATUR.4 

La presión de vapor de un líquido, es coristantc a una temperatura 
d~cla,  pero aumenta si lo hace la tcinperatiira Imta cl punto c~itico del 
liquido. Por encima dc I , i  ternpcratura crítica. no ruste l a  liquido, y por 
tanto iio tiene validez ~1 conrrpto de preiión d c  \-y>or ~atiirada. 

Es fácil de cornprendcr ~1 auininto d c  la pr<,rlóri dc vapor tcriieiido rn  
cuenta la tcorin cin6tica. .Al nilrncntar la ternpciatiiia es may0r.h porción 
de moltciilai <liic adquivrvtl cncrgin silficicntc para escapar dc la fasc 
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liquida, y en consecuencia se precisa mayor presión para establecer un 
equilibrio entre cl vapor y el líquido. Por encima dc la tcmperatiii-a critica 
la tendencia de escape de las mol&culas es tan elevada quc niiiguna pre- 
sión aplicada cs suficiente para mantenerlas unidas cn el cstddo liquido, y 
toda la masa persiste como gas. 

I,a figura 6-4 nos muestra la forma rn que varía la presión de vapor 
con la temperatura. Hay un ascenso lento a bajas temperaturas, y luego uno 
muy rápido como p u d e  observarse por aumento de la pendiente de las 

!O 

Figura M. Variación dc la presión de vapor can la temperatura 

curvas. Esta variación de la presión de vapor con la temperatura se expresa 
matemáticamente con la ecuación de Clausius-Clapey~on. Para la transi- 
ción de líquidos a vapor P es la presión a la temperatura T ,  AH = ~ H ,  

el calor de vaporización de un peso dado de liquido, y V ,  = V L  el volumen 
del liquido, mientra que 1.: = V, es el volumen del mismo peso de vapor. 
En consecuencia, para la vaporización la ecuación de Clausius-Clapeyron 
puede escribirse así: 

d P  - -- U" 

dT T ( V ,  - V i )  

A temperatura no muy próxima a la critica Vi es muy pequeiia comparada 
con V, y puede despreciarse. Así a 100°C, V ,  del acua es 1,671 cc por 
gramo, mientras que V I  es sólo 1.04 cc por gramo. Además si suponemos 
que el vapor se comporta esenciaimentc como un gas ideal, entonces V, por 
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m01 viene dada por V ,  = RTIP y la ecuación (80) se transforma en: 

d P  AH,  A H S  --  
= m - RTZ 

1 d P  AH. 
P;1T= RT' 

d I n P  AH. 
dír=m 

La ecuación (81) se conoce como ecuación de Clausius-Clapeyron. Para 
poder integ~arla es necesario que AH,  calor de vaporización molar, se 
conozca como una función de la temperatura. Si suponemos como una apro- 
ximación, sin embargo, que en todo el intervalo problema LVI, permanece 
constante, la integración conduce a: 

donde C' y C son constantes de integración. La ecuación (82) predice que 
el logaritmo de la presión de vapor debe ser una función del recíproco de la 
temperatura absoluta. Además, la comparación de la ecuación con la de una 
línea recta, esto es, y = rnx + b,  sugiere que si log,, P para un líquido, se 
grafica contra 1/T, la gráfica debe ser una línea recta con una pendiente 
m = (-  AHV/2.303R), e y - intersección b = C lo que va de acuerdo 
con los hechos que se ú'.servan en la figura 6-5, donde los datos mostrados 
en la figura 6-4 se grafican ahora como log,, P contra 1/T. De las pen- 
dientes de las líneas, se deducen los calores de vaporización de diversos 
líquidos, así 

-m. pendiente = m = --- 
2.303R 

Y por lo tanto 

AH, = - 2.303 Rm = - 4.576 m cal mol-' 

El calor de vaporización se obtiene en calorías por mol cuando el valor de 
R se usa en calorías por mol y por grado, es decir: R = 1.987, y así obtene- 
mos un valor promedio del calor de vaporización en el intervalo de tem- 
peraturas consideradas. 

Para obtener C en (8%) lo mejor es sustituir en esa ecuación el valor 
calculado de M, y un valor de log,, P y IIT que corresponde a un punto 
de la línea y así hallar C. Una vez que conocemos AHH. y C se calcula fá- 
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cilmente la presión de vapor del líquido a cualquier temperatura por simple 
sustitución del valor deseado de T. 

Diremos unas sobrc las unidades de los diversos términos de la 
ecuación (82b). Como AH, y R estin dadas en calorías, el primer término 
del lado derecho de la ecuación es independiente de las unidades en que se 
expresa P. Sin embargo la magnitud de C depende de las unidades en 
que expresamos la pesión. En consecuencia, al establecer una ecuación 

Figura 6 5 .  Gráfica del log,. P contra 1/T en diversos liquidos 

para la presión de vapor es esencial establecer con claridad si P se expresa 
en atmósferas, milímetros de H ,  u otra unidad. Análogamente, si usamos 
una ecuación procedente de alguna fuente de información debemos cuidar 
de las unidades en que esté expresada. 

Otra forma de (82b) se obtiene por integración de (81) entre los límites 
P, y P, que corresponden a las temperaturas TI y T?. Entonces 

C d I n P  = L H ~ / I $  R 

PI A H .  Tz - Ti log,, - = --- 
F'I 2.303 E [ T.Tz 1 
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La ecuación (83) permite calcular AH, de los valores de la presión de 
vapor a dos temperaturas, o, cuando se conoce M,, se puede calcular P 
a cierta temperatura deseada a partir de una simple presión de vapor dis- 
ponible a cierta temperatura dada. 

EJEXPLO: A 373.6% y 372.6OK la presión de vapor de H 2 0 ( l )  es 
1.018 y 0.982 atmósferas respectivamente. ¿Cuál es el calor de vaporización 
del agua? Por medio de la ecuación (83) tenemos: 

PZ A H ,  Tz - Ti 
lag,, - = ,- Pi 2JOJ R [ T,T, ] 

1.018 - 
log - - A H .  [373.6 - 372.61 

0.982 2.303 X 1.YS7 373.6 X 372.6 
A H ,  = 9790 cal/mol 

= 540 caljg 

El valor observado experimentalmenre a 373.21°K es 538.7 calorías por 
gramo. 

Los calores de vaporización de los líquidos son medibles también direc- 
tamente en un calorímetro, por condensación de un peso definido de vapor, 
y observando el ascenso de temperatura del calorímetro, o proporcionando 
al líquido una cantidad definida de energía eléctrica y midiendo el peso de 
líquido vaporizado. El calor de  vaporización de un líquido, disminuye en ge- 
neral con el aumento de temperatura y se hace cero en la temperatura 
crítica. Para el ácido acético, sin embargo AH, Zlumenta al comienzo, al- 
canza un máximo a unos 120°C, y luego disminuye para valores crecientes 
de temperatura. Los calores de vaporización de algunos líquidos difieren 
ampliamente, así sucede con el del agua que es anormalmente alto; hecho 
que habla de la complejidad de este líquido. 

La ecuación (82b) no es estrictamente válida en un intervalo amplio 
de temperatura a causa de la supuesta constancia de nH,. Cuando hay datos 
disponibles de la variación de A H ,  con la temperatura, es posible integrar 
(81) para hallar una mayor concordancia con la experiencia y en un in- 
tervalo de temperatura mucho más amplio. Cuando no hay disponibles tales 
datos los de presión de \.apor-temperatura van correlacionados en ecuacio- 
nes empíricas de forma 

donde A, B, C y D son constantes 

EL PUNTO DE EBULLICION DE LOS LIQUIDOS 

E1 punto de ebullición normal  de un líquido, cs la temperatura a la 
cual su presión de vapor es igual a 760 mm Hs 6 1 atm. Sin embaqo, 
un liquido pucde hcmir a cualwier temperatura que varia entre su punto de 
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congelación y la temperatura critica simplemente al elevar o hacer descen- 
der la presión externa que actúa sobre el mismo. Por esa razón, es posible 
establecer en general que el punto de ebullición de un liquido. es la tem- 
peratura a la cual su presión de vapor iguala la externa ejercida sobre su 
superficie. El punto de ebullición, se caracteriza por la formación de burbujas 
de vapor dentro del líquido, que se elevan y escapan a la fase de vapor. 

El cambio en el punto de ebullición producido por una variación de 
presión se calcula con ayuda de la ecuación de Clausius-Clapeyron. Si se 
conoce AH. de un liquido y si T, es su punto de ebullición a la presión 
P,; T, el punto de ebullición a la presión P,, se deduce inmediatamente a 
partir de la ecuación (83).  Si no conocemos AH, puede evaluarse con 
la regla de Trouton que establece 

m" -- - constante 
Ta 

es decir la relación del calor molar de vaporización de un liquido al de su 
jmnto normal de ebullición en la escala absoluta, es la misma para todos los 
liquidas. 

TABLA 6 3 .  Las constantes de Trouton de los liquidas 

AH, en el punto P. ebullición Constante 
de ebullición normal de 

Liquido (cal mol-1) ( "K)  Trouton 

Nitrógeno 
Oúgem 
Amoníaco 
Eter etílico 
Acetona 
Acetato metilico 
Cloroformo 
n-heuano 
Tetadaruro de carbono 
Benceno 
Nitrobenceno 
Mercurio 
Zinc 

Hidrógeno 
Aúdo fómico 
Acido acético 

Agua 
Alcohol propílieo-n 
Alcohol etilico 
Biamuto 
Esta60 
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Otra fomia de establecer la regla es que la entropía de vaporización 
de todos los líquidos en sus puntos nomales de ebullición es una constante. 
Cuando se expresa AHU en calorías por m01 y T en grados K se obtiene 
que el valor de la constante es 21. Esta regla es aproximada como se ob- 
serva en la tabla 6-3. Se mantiene bastante bien para los líquidos mostrados 
en la primera sección de la tabla, pero las constantes son bajas para e; 
hidrógeno y los ácidos, y elevadas para el agua, los alcoholes y algunos 
metales. 

PRESION DE SUBLIMACION DE LOS SOLIDOS 

Muchos sólidos presentan una presión de vapor discernible y medible. 
La presión de vapor de equilibrio de un sólido, conocida como presión de 
sublimación, es totahnente análoga a la de vapor saturado de un líquido. 
Para cualquier sólido dado la presión de vapor es constante a cierta tem- 
peratura establecida, y el proceso va acompañado de una absorción de calor 
llamada de sublimación AH,, y por un cambio de volumen AV8 = VD - 
V,, donde V ,  es el volumen molar del sólido, que si lo suponemos despre- 
ciable en relación con V ,  y también que el vapor se comporta como un 
gas ideal, entonces la variación de la presión de sublimación de un sólido 
con la temperatura está dada de nuevo por la ecuación de Clausius Cla- 
peyron. Ahora T es la temperatura de sublimación y AH. es el cambio 
térmico. En las sublimaciones esta ecuación se maneja lo mismo que en las 
vaporizaciones, e iguales tipos de información se obtienen a partir de 
las ecuaciones como para los procesos de vaporización. 

A una temperatura dada, la sublimación de un sólido es equivalente 
a la fus?ón del sólido y la vaporización del liquido que resulta. Como AH 
en un proceso es independiente del camino, encontraremos que a una tem- 
peratura T 

AH. = AH, + AH. (86) 

de aqui, cuando cualquiera de estas dos cantidades se conocen, es posible 
calcular la tercera mediante la ecuación (86). 

Véase las señaladas al final de los Capítulos 3 y 4. Tambi6n 1. A. Weisberger, 
%sicoi Methods of Organic Chcmirtry, Interscience Publuhen, Inc, Nueva York, 
19%. ~ a ~ í t u i o s  7, 8 y 9. 

1. El volumen molar del C,H,(I] es 88.9 cc a 20°C y una atm de presión. 
Suponiendo que el volumen es constante hallar AF y AA en la wmpresiln de un 
mol de liquido desde una a cien atmósferas. 

Rsrpucrto: AF - 213 cal mol-'; M - 0. 
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I 
2. Dos moles de un  gas ideal se comprimen isotérmica y reversiblemente a 100°C 

desde una presión de 10 a 25 atm. (a) Hállesc los valores de AF y AA en este pro- 
ceso. (b) ¿Cuáles son los valores de AE, AII, AS, q y w para este proceso? 

Respuesta: ( a )  AF = 1,359 cal. 

3. Tres moles de un gas ideal se expanden libremente a 300rK desde un volu- 
men de 100 a otro de 1,000 litros. ( a )  ;Cuáles son los valores de AF y AA en este 
proceso. (b )  ;Cuáles sbn los valores de AE,AH, AS, q y w? 

4. Cierto gas obedece a la ecuación 

PV, = R T  + a,P + a.P2 

donde V,,, es el valumen molar y al y a, son constantes dependientes únicamente de 
la temperatura. iCuál  será la expresión de AF y AA cuando un m01 de gas se 
comprime desde P1 a P, a la temperatura T? 

5. Calcular la diferencia en calarias entre AF y AA a 25°C de la reacción 

1 
H, (g, 1 atm) + -O,(g, 1 atrn) = H,O(I) 

2 
Respuesta: 1F - AA = - 888 cal. 

6 .  En cierto proceso AF = - 12,000 cal y AH = - 17,500 a 400°K. Hallar para 
este proceso a esta temperatura AS, [2(i1F)/aTlr y [2(AA)/iTIV. 

7. Suponiendo que el proceso mencionado en el problema 6 se lleva a cabo 
reverniblemente. ¿Cuánto calor se desprende en el mismo? 

8. En cierta reacción AF = 13,580 + 16.1 T Iog-,, T - 72.59 T. Hallar AS y 
AH de la reacción a 25°C. Respuesta: AS = 2 5 . 7 4 ~ ~ ;  AH = 11,490 cal. 

9. En la reacción H,O(I) = H,O(g, 23.76 mm Hg) AF,,,c = O. Suponiendo 
que el vapor de agua se comporta como un gas ideal, hállese AF a 25-C en la 
reacción 

H,O(I) = H,O(g, 1 a m i )  

Respuesta: AF = 2,050 cal. 

10. En la reacción H,(g, 1 atm) t Cl,(g, 1 atrn) = 2 HCl(g, 1 atm) AF a 
25°C es - 45,400 cal. Hállese 4F del proceso siguiente: 

H,(g, 2 atm) + Cl,(g, 1 atm) = 2 HCl(s ,  0.1 atrn) 

11. Para cierto gas el cambio de volumen como una función de la presión, está 
dado por AV = a, + a,P, donde a, y a, son constantes que dependen sólo de la 
temperatura. iCuál  será el cambio de energia libre, cuando a T constante varia 
la presión desde P, a P,? 

12. A -50°C los volúmenes molares del N,(%) a diversas presiones son los 
siguientes: 

P (atm) V(l/mol) 

1 18.28 
20 0.890 
40 0.434 
60 0.284 

100 0.167 
200 0.0879 
300 0.0671 
400 0.0579 
500 0.0526 

Deteminar los coeficientes de actividad del gas a 100, 200 Y 500 atm. 
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13. Usando la tabla 6-1, hallar AF en la compresión isotérmica de L mol de 
U2(g)  desde 50 a 500 atm a 100CC. Comparar el resultado can el valor obtenido 
al suponer que H z ( g )  se comporta como un gar ideal. 

14. Cierto gas a una temperatura T obedece la relación PV = R T  + BP + CPZ 
Deducir la expresión In y del gas como función de P a dicha temperatura. 

15. Si en cl problema 14, T = 223.20°K, B = - 3.69 X y C = 1.79 X 

lo-* para un  volumen dado cn litros y la presión en atmósfcrar ;Cuál seráel  cae- 
(iciente de actividad del gas a un ralor de  la presión de P = 100 atm? 

Reipueita: y = 0.858. 

16. De los datos señalados en el problema 1, calcular la actividad del C,H,(I) 
a 20°C y 100 atm de presión. 

17. Derivar la expresión de la variación de actividad con la temperatura a pre- 
sión constante. 

18. La energia libre de formación tipo del H20(1)  a 25°C es - 56,690 calorias. 
Hallar la  energía libre de  formación de S - O  a 25'C a partir del H, a la presión 

de 0.01 atm y O,  a la presión parcial de 0.25 atm. 
Respuesta: AF = -53,550 cal. 

19. En la formación del C,H,OH(I) lF:ioc = - 41,770 cal. Hallar AF a 25'C 

para la reacción 

20. Deducir el criterio de equilibrio bajo las siguientes condiciones: 

(a )  Cuando son constantes H y P 

( b )  Cuando son constantes S y V 

(c)  Cuando son constantes S y P 

21. Hallar el criterio de equilibrio en las condiciones siguientes: , . '  

( a )  Cuando S y E son constantes 
(b)  Cuando son constantes S y H 

22. Teniendo en cuenta los Latos de la tabla 6-2, calcular AF" 25°C de las 
reacciones siguientes: 

( a )  C,H,OH(I) + O,(g)  = CH,COOH(I) + H,O(I) 

( b )  2 CO,(g) = 2 C o k )  + O,(g)  

<Cuál de ellas es espontánea en la forma en que se encuentra escrita, en el estado 
tipo? Respuesta: ( a )  AFO = - 108,720 cal. 

23. Utilizando las cntropias absolutas de la tabla 5-2, calcular el valor de AHO 
a 25'C corrc~~ondiente a las reacciones del problema precedente. 

24. Teniendo cn cuenta la serie de reacciones que se dan a continuación, ha- 
llar la enerpia libre de formación del N,O,(g) a 25°C: 

1 1 
5 X'í"d + + O&) = NO@ A F ~ o , o ,  = 20,720 cal 
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25. A partir de las entropías absolutas y los calores de formación correspondien- 
tes, hallar la variación de energía libre a 25°C de la reacción: 

C o k )  + H P ( C  = COl(g) + H , k )  

26. En k+ sublimación del Au(s) = Au(g) AH;ss 2 ~ K  = 90,500 eal/rnol y 

AF2pgZ.K = 81,000 cal/mol. Además, 

Au(g) : C, = 5.00 cal mol-1 grado-' 
A"($): Cp = 5.61 + 1 4 4  x 10-3Tcalmol-'grada-' 

Can eston datos hallar la  expresión de AFQ en función de T. 
Respuerta: AFo = 90,740 + 1.40 T log,, T - 36.23 T + 0.72 X TZ. 

27. En la reacción ~ o ~ , ( s )  + 2 ~ , ( g )  = M O ( S )  + 2 H,S(S) = 46,670 

fa ldas,  Mi5.0 = 38,460ca1, y AC, está dada por 

0.503 X lo5 
AC, = -12.95 + 3.75 X T - 

TZ 

Deducir la expresión de fl como una función de T 

28. En la  reacción Cu( r )  = Cu(g)  

Hallar una expresión de AFo como función de T. 

29. En la reacción FeCO,(r) = FeO(s) + CO,(g) 

AFo = 18,660 - 14.42 Tlog,, T - 6.07 T i 8.24 X IOW3 T1 

Hallar AHo y A S  de esta reacción a 25'C. 

Respuesta: AHU = 19,790 cal/mol; ASo = 43.1 ue. 

30. Para la reacción C(s,  grafito) + S,(g) = CSZ(g) 

Además, 

1.169 X 10" 
C(s, grafito) : Cp = 2.673 + 2.617 X 10-3 T - cal mol-' grado-' 

T' 

3.38 X lo5 
CS,(g) : C, = 13.75 + 0.49 X 10-J T - cal mol-' grado-' 

TZ 

Con estos datas hállese la ecuación Cp para S?(g)  en función de la temperatura. 

31. En la reacción &(g) + 2B(s) = 2AB(g), AFo está dada Por 

@ = A  + B T I n T +  C T + D T Z  

Hallar las expresiones de ( a )  AAO, (b) AHO, ( c )  AE", (d )  AS% ((e ACo y ( f )  AC; 

en función de la temperatura. 
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32. Las densidades del H q  liquido y sólido son 13 70 y 14 19 g/cc respectivamen- 
te en el punto de fusión, - 3887°C. El calor dc furión es 566 cal/átomo g. Hallar 

cambio del punto de fusión por variación de la presión. 
Reipuesta. 0.0051"C/atm. 

33. El m-dinitrobencena funde a 893°C bajo una presión de 1 atm, y a 114.8"C 
bajo una presión de 968 atm. Si el calor de furión es 24.7 cal/g. ¿Cuál es el 
~ambio  de volumen en la fusión? 

34. El calor de fusión del hielo es de 79.7 cal/g a 0°C. Las densidades del hielo 
y del agua a esa temperatura son 0.9168 y 0.9999 g/cc, respectivamente. Calcular el 
punto de fusión del hielo a 325 atm de presión, y comparar la respuesta con el va- 
lor observado que es de -2.5-C. 

35. El nitrato de ainonio sufre una tranrfomación a 125 5'C y 1 atm, y otra 
a 135.0"C y 1,000 atm de presión. La forma estable a temperaturas elevadas, tiene 
un volumen pmmedio de 0.0126 c c / ~  mayor que la otra modificación para el inter- 
\a10 de presión estudiado. A partir de estos datos calcular el calor de transición. 

Reipueito: 1,040 cal/mal. 

36. El AgI existe en dos formas a y /3, que están en equilibrio a 146.5"C y 
1 atm de presión. En el cambio de a a ,ü AH,  = 1,530 cal/mol, mientras que 
AV = -2.2 cc/mol. Hallar la presión a la cual la temperatura de transición es 
145.0°C. 

37. En la medición de la de vapor de un liquido, por medio del isote- 
niscopio, se encontró que la altura del Hg en el manómetro es de 53.32 cm a 40°C 
y 39.40 cm a 55°C. La presión barométrica fue de 741 mm. jCuál es la presión de 
vapor del líquido a las dos temperaturas? 

38. En la medición de la presión de vapor del etai-01, por el método de satura- 
ción del gas, se obtuvieron los datos siguientes: 

Volumen del N, a 740 rnm y 30°C = 5.6 litros 
Presión barométrica - 740 mm 
Temperatura = 30°C 
Pérdida de peso del alcohol = 1.193 g 

Hallar la presión de vapor del et-"al a 30'C. R~ipuei ta:  78.2 rnm de Hg. 

39. En el punto normal de ebullición, 61.5'C, el calor de \aporización del CHCI, 
eS 59.0 cal/g. Suponiendo que el \apor se comporta camo un gas ideal, y que el 
"olumen del liquido es derpreciable comparado con el del iapor, jcuál es el valor 
de AE por m01 en el proceso de vaporización? 

40. La presión de vapor del etanol es de 135.3 mm a 40°C y 542.5 mm a 70°C. 
Calcular el calor molar de vaporización y la presión de vapor del etanol a 50°C. 

Rerpueita. AH, = 9,880 cal/mol, P,,.c = 221 O mm. 

41. El calor de vaporización dcl éter etilico es 83.9 cal/% mientras que su pre- 
sión de vapor a 30'C es 647.3 rnm ;Cuál será la presión de vapor a O'C? 

42. La presión de vapor del CH,CI entre -47 y - 10°C se representa por la 
ecuación: 

¿Cuál es el calor dc vapo"zacibn de este liquido en  calorí*r por gramo? 
Rirpucrtn: 104.1 cal/g. 
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43. Un liquido hierve a 120CC bajo tina presión de 725 mm Su calor de vapo- 
rización molar es de 8,?00 cal/niol. Calcular el punto normal de ebullición del 
liquido. 

44. El punto normal de ebullición del C,HaBr es 156.15'C. Utilizando la regla 
de Trouton, hallar la presión de T a p r  a 100 C, > coinpararli con la obsenada que 
es de 141 1 mm. 

45. El CCI, exhibe Ins siguientes prciiones de Tapar a las temperaturas indicadas. 

Establecer una ccuación que nos de el log,, P como una iunciún de la trmperatura. 

46. Beattie y Marple [J. Am. Chem. Soc., 72, 1450 (1950)l dan la ecuacion 
siguiente de la de xapor del bureno-1 como una iunciún de la temperatura 
entre -75 y 125 C 

1343 516 
lec,, P (atm) = 5 1 i 5 t 6 2  - - - 167.515 X 10Wd T 

T 

Hallar. (a) La cxpresióo de AHv en función de la tcmpcratura, (b )  W, a 300°K, 
(c )  el punto normal de ebullicion del liquido. 

Rerpueito ( c )  267'K. 

47. El calor de \aporiractón de cierto liquido como función dc la temperatura 
esta dado por la relaciou 

AH, = a T bT T cT? 

dondc o, b y c son constantes. <Cuál scrá la enprcsiún de I n P  como función de T? 

48. Para medir el calor de \apr>rizaciún de un Iiquidq calorirnétricamente se 
pasaron 13.5200 g de Tapar dcsde su estado liquido, inicialmente a 45.35'C al m- 
terior de un calorimetro y se condensaron aquí. Durante el proceso, la temperatura 
del calorimetro se eleró desde 25.015 a 26 525°C. Si la capacidad calorifica del 
calorimetro es 453 25 cai/grado, y el calor especifico del \=por es de 0.180 d o -  
ria gramo-' grado-'. ,Cual es cl calor de iaporización del liquido en calorías 
gramo? 

Respuesto 47 1 calorias/gramo. 

49. La presion de Tapar del C o i  solido es de 76 7 mm a -103 C, y 1 atm 
a -78 5 C Calcular cl calor de sublimación del CO, 

Respuerta 6,160 caYmol 

50. A 630°K el calor de sublimación del ZrBr, es 25,800 cal/mol, mientras que 
la presiún de Xapor es de 1 atm ,Cuál es la presión de sublimación a 700YK7 

51. .4 0°C el calor de sublimición del hielo es de 675.7 cal/% rmentras qii- rl  
calor de iaporizaciún del agua es 595 9 caVg. Calcular la velocidad del cambio de 
la presión de vapor con la trmperatura del agua y del hielo a 0 C A esta tempe- 
ratura la preriún de \=por del agua es de 4 58 mrn de Hg. 

52. El hielo está en erliiilibno con el agua liquida exenta dc aire a O 0023'C 
b a ~ o  una prerion de 1 atin, mientras que balo la ~ res ión  de su prol>io vapor, cl 
punto de furiún es O 0075°C más elevado Utilizando los datos dador en la tnbla 
del problema 34, hallar la p r ~ s i ú n  de s~bliniaciun dcl hielo. 

1 
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53. La pwilón de rub1im;iciÓn del N,O \ l ene  dada por la relación 

Hallar la expresión del calor de rublimación de dicho compuesta en función de Ir 
temperatura. 

54. La presión de \apor del arsénico liquido T i m e  dada por la ecuación 

-2,460 
lee,, P,, = -- f 6 6 9  

T 

y la del arsénico sólido por 

Hallar la temperatura a la cual las dos formas del As ttenen igual presión de vapor 
,Cuál es el \alar de dicha presión? 

55. Para cierto liquido, el calor de ~ a ~ o r i z a c i ó n  es AH, = 13,500 - 10 0 T c a -  
lorias,mol mientras que el punto dc ebullición normal es 400°K Suponiendo que el 
vapor se comporta como un gas ideal, hallar en el proceso de vaporización a 4001K 

(a) AH, (b)  AS, í c )  AF, ( d )  m', ( e )  s, í f )  w ,  (S) AE, ( h j  A ,  (1) ACp Y 
( j )  AC, 





EQUILIBRIO QUlMlCO 

Es un hecho familiar bien establecido, que muchas reacciones no fina- 
lizan, sino que proceden hasta cierto punto y se detienen, dejando con 
frecuencia cantidades considerables de reactivos inalte-ados. Bajo un con- 
junto de condiciones dadas de temperatura, presión y concentración, el 
punto en el cual una reacción particular parece detenerse es siempre el 
mismo; es decir, existe en este punto entre las concentraciones de los di- 
versos reactivos y productos una relación fija definida. 

Cuando una reacción alcanza e\te estado, se dice que se encuentra en 
equilibrio, que no debe considerarse como aquél en que cesa todo movi- 
miento, sino que es más provechoso considerarlo como un estado en el 
cual la velocidad con que desaparecen los reactivos originando productos 
es exactamente igual a la de interacción de los productos que restablecen las 
sustancias reaccionantes. ' 

Bajo estas condiciones no hay una transformación perceptible en el 
sistema, y el resultado final es un estado aparente de reposo completo. Este 
equilibrio se designa como dinámico, en contraste con el estático donde 
no hay movimiento alguno. Todos los equilibrios físicos y químicos entre 
estados se consideran de naturaleza dinimica. 

Los equilibrios se clasifican en dos grupos, esto es, a) los 
'1ornogé1zeos y b) heterogéneor. Los primeros son los que sc establecen en 
un sistema en el cual 610 existe una fasc, romo por ejemplo, aquellos 
sistemas que contienen gasrs únicarncnte, o una sola fase liquida o sólida. 
Por otro lado, uii eqiiililirio he t~ lo~ i .~ i eo ,  m aqiid vst,hlei ido en un siqtc- 
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ma con más de una fa$e, corno el que existen entre un sólido y un gas, 
líquido y gas, o sólido y sólido. 

LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO TERMODIKAMICO 

En una reacción, tal como 

el cambio de energía libre, AF,  a cualquier temperatura J ,  está dada por 
la isoterma de reacción, ecuación (61); que se cstable&ó en el íiltimo 
capitulo, es decir, 

Las actividades señaladas son las de los productos al final de la reac- 
ción y las de los reactivos al con~ienzo de la misma. Sin embargq hemos 
visto en el último capitulo que el criterio de equilibrio es que A F  = O a 
presión y temperatura constante. De aquí, que en el equilibrio la ecua- 
ción ( 2 )  se transforma'en 

Las actividades son ahora las de los reactivos y productos en equilibrio. 
Como a cierta temperatura AFn, el cambio de energía libre en el estado tipo 
es una constante para una reacción dada, se sigue que la relación de acti- 
vidades en la ecuación (3 )  debe ser también constante, es decir, 

y la ecuación (3'1 puede escribirse así: 

+ 
La ecuación (4) define a K,, la constante de equilibrio termodinámico 

de ia reacción. TambiCn nos enseña que la relación de actividades indicada 
dc productos y r~activos en el equilibrio debe ser constnntc e independiente 
d<- todos los factorcs excepto de la temfxvatura."De nuevo, la ecuación ( 5 )  
relaciona directamente la constante de equilibrio termodinimico de la re- 
acción a una temperatura T con el cambio de energía libre en el estado i 

tipo para la reacrión, y por esa ra~ón,  permite cl cálculo de K ,  a ~ a r t i r  
de AF" y viceversa. Esta ecuación de gran in~~ortancia ,  simplifica el cálcii- 1 
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lo de la variación de energía libre, y permite la predicción de conducta 
de las reacciones químicas bajo diferentes condiciones sin recurrir a la 
experimentación dirccta. Así hemos ~ i s t o  en el último capitulo que para 
la reacción 

por medio de  la ecuación ( 5 ) ,  hallamos para la constante de equilibrio 
a 298.15'K, que 

AFo 
log,, K ,  = - 

2.303 RT 

- - 3980 
2.303 X 1.987 X 298.15 

= 2.917 
K. = 826.1 

Al escribir la expresión de la constante de equilibrio las actic,idadcs de 
los p r o d u ~ t o s  debcn colocarse siempre en  el numerador y l a  di: los wac- 
tiuos en  el denominador. La inversión de la relación nos da la constante 
de la reacción inversa; asi, por ejemplo, como puede verse en la ecua- 
ción (4) ,  las dos constantes están relacionadas recíprocamente entre sí, 
es decir, 

K ,  Y K ,  EN LAS REACCIONES GASEOSAS 

Antes de segiiir es necesario relacionar las constante? de equilibiio ter- 
inodinámico con las cantidades medibles experimentalmente, como son las 
presiones parciale: de los reacti\.os y productos en el equilibrio en el caso 
de las reacciones gaseosas, y concentraciones para las rearciones en solu- 
ción. Aquí discutiremos las reacciones que involucran a los gases única- 
mente, o gases y fases puras condensadas. Los equilibrios en las soluciones 
no electrolíticas se estudiarán en el sipiente capítulo y los iónicos en el 
capítulo 11. 

Vimos en el último capítulo que la actividad de un gas puro es idéntica 
con la fugacidad y está dada por a = P.,, donde P cs la presibn del gas 
Y -, su coeficiente de actividad. ILa relación correspondiente para un gas 
en una mezcla de ellos está dada por la resla de la fugacidad de Lewis, 
que establece que la actividad de u n  gas cualquiera en  una  mezcla es igual 
a su presión parcial rnuliiplicada por el corficiente de actiuidad del gac 
puro a la presión total de la rn~sc la .  (De acuerdo con esta regia, para una 
especie gaseosa cualquiera i cn una mezcla se cumple 

a, - P , y ,  i7a) 

i = NJ'IY, í7b) 
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donde N, es la fracción molar de i, P, es la presión total del gas de la 
mezcla y y, es el coeficiente de actividad del componente i puro a la pre- 
sión Pt. 

Cuando la ecuación (7a) se introduce en la (4), resulta entonces para 
K,  de una reacción gaseosa en equilibrio 

El primer término de la derecha en la ecuación (8) se puede representar 
por K,, es decir: 

y el segundo término por K ,  donde 

Con estas definiciones, la ecuacióa (8j resulta: 

K ,  es la conrtante de presiones de equilibrio d e  una reacción; para eva- 
luarla, podemos usar cualquier unidad de presión. Sin embargo, para la 
sustitución en las ecuaciones (1 1 )  y ( 5 ) ,  las presiones deben expresarse 
en atmósferas. 

En la ecuación (1 1) , K,  es una constante verdadera para una reacción 
a una temperatura dada. Por otra parte, K7 es una cantidad cuya magni- 
tud depende de los gases involucrados y de la presión. En gases ideales, o 
en los reales a presión cero, y = 1 y, de aquí, K y  = l. Bajo estas condi- 
ciones, K, = K,, es decir, ambas constantes son iguales. En gases no idea- 
les, a presiones mayores que cero, los valores de y se desvían de la unidad 
y lo mismo sucede con Ki; de hecho, para una reacción dada, el valor de 
K,  está determinado por la presión total del sistema y variará a medida 
que cambie esta última. Por lo tanto, se sigue de la ecuación (11) que, 
mientras que para una reacción y temperatura dadas K, es una ~erdadera 
constante, K,  puede no serlo sino una función de la presión total de equi- 
librio. 

Los límites dentro de los cuales las presiones son reemplazables por las 
actividades, se han discutido en el capítulo precedente. En general, es p0- 
sible establecer que Kp es aproximadamente igual que K,  a presiones to- 
tales bajas. Como la mayoría de los ejemplos de equilibrio que citaremos 
romprcnden gases en las condicionrs acabadas de señalar, procederemos 
bajo la suposición de que K,  cs sinónimo de Kv. 
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Aunque los equilibrios que comprenden gases se formulan más frecuen- 
temente en función de las presiones parciales para dar K,, también se 

con frecuencia en término de las concentraciones, de esta manera: 

donde,K, es la constante de equilibrio de las concentraciones. Los valores 
de K p  y Ke así obtenidas para una reacción dada son generalmente dis- 
tintas numéricamente; pero es fácil lograr una relación entre ellas a cual- 
quier temperatura T si consideramos que los gases involucrados se compor- 
tan de manera ideal. En este caso se cumple que P = (n /V)RT  = CRT, 
y al sustituir esta relación en la ecuación (9), 

Pero ( c  + d + . - .)  - (a + b + . . ) representa el cambio en el númem 
total de moles de los productos Taseosos y de los reactivos durante la re- 
acción. Si designamos a esta diferencia por An,, obtendremos la siguiente 
relación entre las dos constantes: 

Resulta claro, de la ecuación (11), que K,  = K,, sólo cuando An, = 0; 
es decir, cuando no hay cambio de volumen en la reacción, y cuan60 lo 
hay, K,+ K,. Cuando hay un incremento de volumen en la reacción, 
Ano es positivo y K, es numéricamente mayor que K,. Si An, es negativo, 
hay una disminución de volumen y K,  es menor que K,. Usando la ecua- 
ción (14), R debe expresarse en las mismas unidades en que lo están las 
Presiones y volúmenes involucrados en K, y K,. 

A causa de la importancia fundamental de los cálculos del equilibrio, 
"0 está de más recapitular y recalcar las propiedades dc la consiante de 
equilibrio de una reacción. En la si-guiente discusión supondremos que K,  
k', son verdaderas ronrtantes en una reacción. 

Primero, el principio de la constante es válido sólo en este punto de 
equililwio. No se aplica a las concentraciones posibles de hallar en un sis- 
tema cn rcarrióii sino íinicamcnte cn el equilibrio verdadero, y a mcnos 
que sc rcciriIilacrn cri las ~cuacioiici (9) 6 (12) las concentraciones co- 
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rrespndientes al punto de equilibrio, no cabe esperar obtener valores de 
las constantes. 

Repetimos que la constante de equilibrio de una reacción a una tem- 
peratura fija, es independiente de la concentración o presión para todas 
las concentraciones o presiones. Además, su variación respecto a la tenipe- 
ratura es predecible termodinámicamente 

La  magnitud de la constante determina la extensión a la cual procedeiá 
una reacción particular bajo condiciones establecidas. Un valor grande 
de K, ó K, señala que el numerador de la expresión de la constante lo es 
en comparación con e1 denominador, es decir, que las concentracion~s de 
lo? productos son ma!oreF que la de los rractibos, y que la reacción fa\-o- 
rece la formación de los productos. Por otra parte, cuando k', ó K, son pe- 
weñas, las conccritraciones de los reactivoi son grandec en coinparación 
chn las de los productos y todo indica que la reacción no proceder.í en 
cantidad apreciable bajo las  condicione^ señaladas. 

Además, la constante de equilibrio define cuantitatiuamente el efccto 
de las concentraciones de los reactivos y productos sobre la extensih de la 
reacción. La manera de calcular tales efectos, se discutiri despuGs eu este , 

capítulo. Por ahora deduciremos cualitativamente algunas conclusiories de 
validez general. Con este propósito consideremos la reacción siguienti.: 

cuya comtante de equilibrio viene dada por: 

Como K, no varía con la presión, la relación entre los valores parciales de 
las presiones del H2, 61, y HCI, en la ecuación (16),  deben permanecer 
constantes bajo cualquier condición a una temperatura establecida. Si aña- 
diinos ahora hidrógeno a una mezcla de los tres pases, la presión de este gac 
se incrementa, y la rtlación entre las presiones parciales dada por la ecua- 
ción (16) se modifica. Para acomodar el hidrJqeno añadido ~ i n  alterar 
la constancia de K,, debe disminuir la prcsión del gas cloro, mientras qiir la 
del cloruro de hidrógeno debe aumrntar, lo cual debr \erificarsr por una 
nueva interacción del hidrógeno y cloro para formar cloruro de hidrógeno, 
y el proc~sa continuará hasta que se restablece el valor dc K, y los gases 
se encuentran de nuevo en equilibrio. Igual efecto se produce al a%re%ar 
cloro. Por el contrario, la adición de cloruro dc hidr6geno aumenta el 
numerador y, por lo tanto, el denominador debe también aumentar, si se 
prescrrn la constancia. de K,. Esta vez. el ajuhtc se 1Wl.a Por disw iüiión 
dvl HCI en HA y C1, h a ~ t a  el ratablecimieiito dcl cquilihrio ) K,, iyrvsa 
a su valor ioniiantr. 
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De esta conducta de una mezcla en equilibrio, cuando se adiciona a la 
misma un exceso de reactivos o productos, es posible sacar las dos conclu- 
&mes siguientes: 

1. La presencia de un exceso de alguno de los reactivos tiende a 
desplazar una reacción hacia una eliminación más completa de  
aquéllos que no se encuentran en exceso. 

2 .  La presencia inicial de los productos disminuye la proporción de 
conversión de reactivos a productos. 

EL EQUILIBRIO EN SISTEMAS DE GASES 

Se han realizado muchos estudios experimentales directos de equilibrios 
de gases, y a continuación se discuten con detalle algunos ejemplos indi- 
cando los métodos utilizados, así como la aplicación de las constantes de 
equilibrio. 

EL EQUILIBRIO DEL AMONIACO 

El equilibrio 

ha sido estudiado muy extensamente por Haber y sus colaboradores; Nernst 
Y Jellinek y mis recicntemerite por Larson y Dodge.' Este último investi- 
gador hacia pasar una mezcla de nitrbgcno e hidrógeno, en la relación 
de volumen de 1 : 3 por una espiral de hierro sumergida en un baño a 
temperatura constante. Para acelerar el logro drl equilibrio, la espiral era 
recubierta con lhierro muy dividido, que actuaba corno un catalizador, es 
dccir, esa sustancia aceleraba la consrcución del estado de equilibrio sin mo- 
dificarlo. Se analimba, a continuación los gases de salida, es decir el nitró- 
geno, hidrógeno y amoriíaco, a fin dr diterminar la composición de la mez- 
cla. Para comprobar sus resultados y tener la s~guridad de haber alcanzado 
el verdadero equilibrio, Larson y Dodge procedieron a obtenerlo a partir del 
ainoniaco, que hacían pasar por ia espiral metálica junto con mezclas 
de iiitiógeno e Iiidrógeiio. La tabla 7-1 mucstra algunos de sus resultados. 
La priiiicra columna mis da la prrsióri total de equilibrio, la segunda el 
Por<.rntaje de amoníaco hallado en la mezrla de equilibrio a cada presión 
total y 350°C, mientras que la tercera proporciona el valor de K,  calculado 
Por la ecuación: 

' Larron y Dodge, J .  Am. C h r m  S o c ,  45, 2918 (1923) 
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TABLA 7-1. Constantes de equilibrio para la formación del amoníaco 

Presión t = 350°C t = 400°C t = 450°C 
total en -- - -- - 

atmósferas % NH, K ,  % NH, K p  % KH, K ,  

Las restantes columnas nos dan a 400°C y 450°C, una información se- 
mejante. A partir del porcentaje del amoníaco en equilibrio a una presión 
total P, se calcula K,  con ayuda de la Ley de Dalton de las presiones par- 
ciales. Si tomamos como datos una presión de 30 atm y 400°C vemos que el 
porcentaje de amoníaco en el equilibrio es de 10.09, y por lo tanto la pre- 
sión parcial de este gas es 

P N H ~  = 30 X 0.1009 = 3.03 atm 

La presión del hidrógeno más la del nitrógeno es por tanto 

PH1 + PNI = 30.00 - 3.03 = 26.97 atm 

Como el nitrógeno e hidrógeno están presentes en la relación de 1 : 3, 
tendremos : 

3 PH, = - X 26.97 = 20.22 a tm 
4 
1 PN, = - X 26.97 = 6.75 atm 4 

La tabla 7-1 nos da una clara muestra de que se cumple la ecuación 
(18). Aunque la variación en la presión total es muy grande, de 10 a 50 
atm incluso así K, a cualquier tcnzperatura dada es esencialmente cons- 
tante. La presión total determina simplemente los porcentajes relativos del 
hidrógeno, nitrógeno y amoníaco presentes en el equilibrio pero no altera 
la constancia de K,. Por otra parte, la variación de temperatura ~roduce  
cambios significativos tanto en el porcrntaje de arrioníaco, como pn la cons- 
tante de equilibrio. A todas las pcsiones dadas, el incremento de tempera- 
tura actúa disminuyendo el rendimiento de amoniaco Y de ahí que dis- 
minuye K,. 
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EL PRINCIPIO DE LE CHATELIER-BRAUN 

Para predecir cualitativamente el efecto de la variación de presión o 
de la temperatura sobre un,sistema en equilibrio se hace uso del princi- 

pio de Le Chatelier-Braun, que establece que siempre que actúa una fuerza 
&re un n'stcma en  el estado de equilibrio, éste reaccionará en  una direc- 
ción que tiendv a contrarrestar la fuerza aylicuda. Así, si aplicamos presión 
a un sistema, la tcndencia de la fuerza será la de disminuir el volumen, 
por tanto se produce una reacción en el sistema que favorece al volu- 
m m  menor. En el equilibrio del amoníaco la combinación del nitrógeno e 
hidrógeno para formarlo se alcanza con una disminuición de volumen de 
tres a uno, y de aquí que según el principio de Le Chatelier-Braun podemos 
esperar que la formación del amoníaco se vea favorecida por un incremento 
de la presión total. Esto es lo que acontece en realidad como se ve en la 
tabla 7-1. 

De nuevo cuando una reacción es endotérmica, es decir absorbe calor, 
la adición de éste la favorece y la reacción tendrá lugar más fácilmente a 
temperaturas elevadas. Por el contrario si es exotérmica, debemos esperar 
que la adición de calor tienda a inhibirla, y de aquí que a altas temperaturas 
tiende a proceder en sentido inverso. 

Esta última forma de conducta se muestra en la reacción de síntmis 
del amoníaco. La tabla 7-1 señala, de acuerdo con la predicción de Le 
Chatclier-Braun, que la formación de amoníaco es mayor a temperatura 
más baja. 

EL EQUILIBRIO DEL FOSGENO ~, , 

La formación del fosgeno 

se ha estudiado detalladamente por hfax Bodenstein y Heinrich Plaut que 
usaron un método estático, a diferencia del flujo dinámico seguido por 
k s o n  y Dodge en el equilibrio del amoníaco. El aparato usado consta 
de un bulbo de reacción de vidrio, colocado en un cilindro calentado por un 
horno elgctrico, que se mantiene a temperatura constante. La parte supe- 
rior del bulbo de vidrio, se conectó por un tubo capilar a los tanques de 
alniacenarniento de los gases y a un manómetro de cuarzo especial. Toda. 
las mediciones de presión se hicieron con este manómetro. Al comenzar el 
eypcrimento se dejó entrar cloro, después monóxido de carbono y se anotó 
la p r ~ ~ i ó ~  de cada uno dc ellos, e igual se hi7o al establecerse el equilibrio. 

' Bodenrtein Y Plaut, Z. Physik. Chcm 110, 399 (1924) 
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A partir de estas lecturas es fácil calcular K,. En un experimento típico 
Bodenstein y Plaut hallaron que a 394.8'C para una presión inicial del 
gas cloro de 351.4 mm y una del dióxido de carbono de 342.0 mm, se obten- 
drá una presión total de equilibrio de 439.5 rrim. Coino el volumcn durante 
toda la experiencia era constante, las presiones parciales cran directamente 
proporcionales al número de moles de cada constituyente presente, y de 
aquí, que podemos tratar directamente con estos datos. Si designa~nos ahora 
por x, el descenso de la presión parcial del cloro durante la experiencia, 
igual valor corresponde al del monórido de carbono y la presión parcial 
del fosgeno formado será x también. Esta relación es clara teniendo en 
cuenta la ecuación (19), donde los dos gases reaccionan entre si en la rela- 
ción de uno a uno y producen un m01 de fosgeno. De manera, que con las 
presiones parciales de los tres gases podemos escribir: 

La  presibn total en equilibrio debe ser la  suma de estas presiones par- 
ciales y vale 439.5 mm como se halló en la experiencia. Por lo tanto 

P = Pm2 + Pco I Pcoci, = 439.5 rnm 

= (351.4 - x) i- (342.0 - x)  + x = 439.5 mm 

= 693.4 - x = 439.5 rnm 

x = 693.4 - 439.5 = 253.9 mm 

Al sustituir este valor de x en las expresiones de las presiones parciales en- 
contramos: 

Pci, = 351.4 - 253.9 

= 97.5 mm = 0.128 atrn 

Pco = 342.0 - 253.9 
= 88.1 mm = 0.116 atrn 

Poooi2 = 253.9 mm = 0.334 atm 

De aquí, que a 394.8OC 

pcoci, K ,  = -- 
0.334 

P,,?Pc0 (O 128) (O. 116) - 22.5 

Cuando se conoce la constante de equilibrio dc una reacción, queda 
determinada sirndtáneam~nte la de la reacción inversa mediante la ecua- 
ción ( 6 ) .  Así, como la cnnstante de equilibrio de lornlación drl losgeno, a 



El equilibrio del fosgeno 247 

partir del cloro y del monóxido de carbono es K,  = 22.5 a 394.8'C, la de 
disociación del fosgeno en monóxido de carbono y cloro, es decir 

COCI,<g) = CO(g) f Cl,(g) (20) 
pcopci, 1 

debe ser . K' P 
Pcocl, Kzr 

(21) 

Esta nueva constante se utiliza en calcular la proporción en que se 
disocia el fosgeno, en los productos dados a 394.E1°C y una presión estable- 
cida. Si partimos de n moles de fosgeno, y designamos por a el grado de 
disociación, en condiciones de equilibrio, es decir, la fracción de cada mol 
qiie se disocia; el número de moles de fosgeno sin disociar será igual a 
n ( 1 - a), mientras que los de cloro y dióxido de carbono formados son n a 

en cada caso. De aquí, que el número total de moles de gas presentes en el 
equilibrio es 

n t = n ( l - e )  + n a + n a  
= (n + no) 
= n(1 + a)  

Si la presión total de equilibrio es P, las presiones parciales de los tres gases, 
teniendo en cuenta la Ley de Dalton, deben ser: 

Y por lo tanto 

Al sustituir K; = 0.0444 y suponiendo que P = 1 atm tenemos 8 

&do siguiente: 
a2 

-- - 0.0444 
1 - a2 

a = 0.206 
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En consecuencia, el fosgeno puro se disocia en cloro y monóxido de 
carbono un 20.6% cuando la presión es de 1 atm, y la temperatura es 
394.8'C. 

Este cálculo típico ilustra el procedimiento general seguido para es- 
tablecer expresiones de la constante de equilibrio en función de la presión 
total y del grado de disociación. 

LA DISOCIACION DEL SULFURO DE HIDROGENO 

Cuando se calienta el H2S, se disocia en hidrógeno y azufre según la 
ecuación 

2 H S ( g )  = 2 Hz(g) + S2(g) (23) 

Para determinar el grado de disociación Preuner y Schupp S utilizaron un 
método muy novedoso. Se hacía pasar sulfuro de hidrógeno bajo una presión 
definida a un tubo de porcelana, donde se disociaba a una temperatura 
constante. En cl centro de este tubo se colocó un pcquriio bulbo de platino 
que actuaba conlo una membrana permrable al hidróqeno, c impermeable 
al sulfuro de hidrógeno y al amfre. Se evacuaba el bulbo antes de cada ex- 
periencia. A medida que disociaba el sulfuro de hidrógeno, difundía el hi- 
drógeno rápidaniente dentro del bulbo hasta que se establecía una presión 
igual a la del hidrógeno en equilibrio. Esta presión se determinó con un 
manómetro conectado directamente al bulbo, y sirvió para calcular el 
grado de disociación del sulfuro de hidrógeno. Los valores de or obtenidos 
de esta manera a divenas temperaturas para una presión total de  equili- 
brio de una atmósfera se muestran en la tabla 7-2. 

TABLA 7-2. Disociación del H,S a 
una atm6sfera de presión 

Para calcular K ,  con estos valores de a procederemos así: Por cada mol 
inicial de sulfuro de hidrógeno encontramos en el equilibrio (1 - a) y si 
hubiera n moles obtendríamos n(1 - a). Como cada mol de sulfuro de hi- 
drógeno que disocia nos da 1 de hidrógeno y 0.5 de azufre, entonces del 

' Pmunu y Schupp, Z.  phyik .  Chem., 68, 157 (1909) 



La disociación del sulfuro de hidrógeno 249 

número total de moles disociados, na, sc producirán na moles de hidrógeno 
y ne/2 niolm de azufre. Por esta razón rn  condiciones de equilibrio ten- 
dremos 

y, en vez de n moles iniciales de gas, se encuentran presentes en equilibrio 

- - n ( 2  + a )  
moles 

2  

Para una presión total de equilibrio P las presiones parciales respectivas son: 

y por tanto 

Los valores de K,  obtenidos cuando P = 1 y se usan los de a  de la tabla 
7-2, se hallan en la columna 3 de la tabla. 

Las expresiones de K, dadas en las ecuaciones ( 2 2 )  o (24) se aplican 
$10 en las condiciones de equilibrio en que fueron derivadas. Cuando las 
Condiciones bajo las cuales se estableció el equilibrio varían, por ejemplo 
cuando productos y reactixos se hallan presentes inicialmente, las expresio- 
nes aludidas son ni& coniplicadas y de forma diferente. Así, consideremos 
el equilibrio del sulfiiro de hidrógrno para n~ moles del mismo na, moles 
de hidrógmo, y n,, de azufre, juntos a 1 , 1 3 2 ~ ~ .  La ~resión total de equili- 
brio es P. Si designarrios por x el núrriero de molrs de sulfuro dc hidrógmo 
que se di90cian formando liidr6geno y azufrc, el número de rriolcs dc cada 
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especie será entonces 

2 H,S = 2 H2 + S2 

. . ,  
En consecuencia las presiones parciales son 

En cl caso especial de que n , , ~  = nx, = ns, = 1 y P = 1 atm, la ex- 
presión de la constante de cquilihrio a 1,13Z°C, se reduce a 

La solución de esta ecuación nos da para r el valor x = - 0.526. El 
sicpo - indica que el sulfuro de hidrógmo no se disocia bajo las condi- 
ciones especificadas, sino que el hidrógeno y el azufre deben combinase 
para formar aquél antes de que el equilibrio se establezca en una mezcla 
que contiene inicialmente un inol de cada uno de los participantes y una 
presión total dc equilibrio de una atmósfera. En estas condiciones de- 
bcn existir prcscntes: 

n , ~ , ~  - x = 1 + 0.526 = 1.526 moles de HAS 
nir, 4- x 1 - 0.526 = 0.474 moles de H? 

X 
n. $- - = 1 - O 263 = 0 737 moles de S, 

2 
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y las presiones parciales son, rcspecti\amentc i 

1.526 ,. X 1 = 0.558 a t m  P ~ , ~  = y,x 

Pn2 = ig X 1 = 0.173 a t m  

0.737 Ps, = -- X 1 = 0.269 a t m  
2.r37 

EFECTO DE LOS GASES INERTES SOBRE EL EQUILIBRIO 

Todos los ejemplos de equilibrio considerados hasta aquí comprenden 
solariicnte los gases que participan directamente en la reacción. Frecuente- 
mente. sin embargo, se encuentran mezclas cn cquilibrio donde hay gases 
prevxitr5 qur no interienen en la reacción. La pregunta es: ;Cuál es el 
cfecto de estos gasps que no reaccionan en la r~xtensión de la reacción? 

Es obvio que su presencia no altera la constante termodinámica de 
equilibrio, pero si modifica los xalorcs de los cocficicntes de actividad y, y 
por lo tanto también a K y .  En consecuencia varía tambitn K,. Aún en 
cl caso de despreciar este efecto en K,, la presencia de los gases inertes 
altera las firrsiones fiarcides de los rcactivos y productos a una presión total 
de equilibrio dada. de aquí quc podemos rsperar un rorriinirnto en la 
txtensión de la reacriiin para permitir una rdi&hucióri de las presiones 
parciales, de acuerdo rori lo que exige la corstaiite de equilibrio. 

A fin de ilustrar cuantitativamente este efecto que nos ocupa, consi- 
deremos de nuevo la reacción 

Hemos vi~to que a 391.8T y a una presión total de equilibrio de una 
atinósfrm, cl grado de disociación del fosgeno es u = 0.206. Supongamos 
ahora, que e1 equilibrio se establece en presencia del riitrógvno con una pre- 
sión parcial de 0.40 atm cn iina total de 1 atrn. La suma de las presiones 
Parciales del fosgeno: cloro y iiinníixido de rarbono no es entonces P = 1, 
sin0 1 - 0.40 = 0.60 atrn, y a partir de la ecuación (22), se deduce que 

1.a adición de nitrógeno bajo las condiciones especificadas conduce en- 
tonces a un incremento del 5.6% en la disociación dcl fosgeno. 
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Cualitativamente, el efecto de los gases inertes, sobre la extensión de 
una reacción se predice con ayuda del principio de Le Chatelirr-Braun. 
Como para una presión total dada, la presencia de gases inertes disminuye 
las presionrs de los productos y reactivos, el efecto sustantivo es el 
mismo que si los gases en equilibrio estuvieran sujetos a una presión total 
rnrnor. 

O, establecido de manera diferente, el efecto de un gas inerte es el de 
diluir las concentraciones de reactivos y productos. En consecuencia, según 
el principio de Le Chatelier-Braun la presencia de gases inertes favorece la 
reacción que conduce a un aunwnto de volumen. Así, cuando el volumen 
de los reactivos es mayor que el de los productos, la reaccibn se desplaza en 
favor de aquéllos, en caso contrario se favorece la formación de productos 
como quedó deniostrado en el cálculo anterior. Si no hay cambio de volu- 
men en la reacción, el equilibrio no se altera con la introducción de gases 
inertes. 

LAS CONSTAKTES DE EQUILIBRIO 
EN LAS REACCIONES HETEROGENEAS 

Consideremos la reacción 

CuO(s)  + Hz(g) = C U ( ~ )  f HaO(g) (27) 
La constante termodiriámica de equilibrio K,  cn esta reacción es: 

Sin enibargo se drmostró en el capitulo 6 que fa actividad de un sólido o 
liquido puro puede tomarse corno la unidad a t o d a  las temperaturas inclu- 
so a prcrioncs relat i~.an~ente altas. 

Entoncrs, en tanto que las presiones no sean demasiado elevadas ac, = 
acm = 1, y 

Además cuando los gases comprendidos se consideran ideales, la activi- 
dad es igual a la presión, y la ecuación (29) se expresa así 

Por esa razón, en las condicionis especificadas la constante dc equilibrio 
de una reacción debe contener sólo las actividades o presiones de los cons- 
titulentes %aseosos y no incluyen términos para los sólidos o líquidos puras; 
cs decir, 14 presencia de fases l íquida o rólidus p u r a  puede discartarse . 
totalmente al escribir 20 expresión de  la constante de equilibrio. LOS valores 
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de K,  en las reacciones heterogéneas se conocen generalmente como cons- 
tantes de equilibrio condensado. 

A continuación se dan algunos ejemplos típicos de equilibrios heterc- 
géneos a fin de ilustrar los métodos típicos utilizados en su estudio y el 
tratamiento matemático. 

LA DISOCIACION DEL OXIDO CUPRICO 

A temperaturas elevadas se disocia en óxido cuproso y oxígeno de acuer- 
do con la reacción: 

Como el oxígeno es el único constituyente g;aseoso en este equilibrio, la cons- 
tante K, de esta reacción debe ser igual 

es decir la presión del oxígeno encima de la mezcla de óxidos es constante 
para cada temperatura establecida. Esta conclusión fue verificada experi- 
mentalmente por F. IIastings Smith )- H. R. Robirt." Estos investigadores 
colocaron una carga de óxido cúprico en un tubo de sílice, evacuaron el 
sistcina y calentaron el tubo en un horno eléctrico a la temperatura deseada. 
La presión de equilibrio del oxígeno formado como resultado de la disocia- 
ción se medía con un maiiónietro acoplado al trbo de sílice. Para asrgu- 
rarse de que las presiones liidas correspondían a un equilibrio verdadero, se 
alcaiizó ésta tanto a partir d r  temprraturas bajas como altas, y en cada una 
de ellas se extrajo gas y se permitió quc el equilibrio se restableciera por sí 
mismo. Dr esta manera los ini.i.;tig;idorrs mencionados dciiiostraron que cn 
cada temperatura la presión del oxígcno es constante de acuerdo con la 
ecuación (32).  En la tabla 7-3 se dan algunos de los resultados obtenidos 
a divews temperaturas 

TABLA 7-3. Presiones de diaoriación 
del CoO a diacrias temperaturas 

K ,  = Po, 
(mm Hg) 

I 6 F  ti^^^ Smith Y II. R. Rohcrt, 1, A m  Chem. S o c ,  42, 2582 (1920) 
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EQUILIBRIO DEL DISULFURO DE CARBONO 

Cuando se hace pasar azufre gaseoso sobie carbón a temperaturas ele- 
hadas, se produce disulfuro de carbono de acuerdo con la e~uación. 

En esta reacción, la constante de equilibrio condensado es 

Para estudiar estr equilibrio F. Koref h s ó  un método dinámico. Se hacía 
pasar nitrógeno saturado con tapar de  azufre sobre carbón finamente di- 
vidido que se mantenía en un horno eléctrico a la temperatura deseada. Los 
gases se enfriaban a la salida iápidamente, a firi de prevenir el alza del equi- 
librio, con lo cual couderisaban el anifie y el disulfuro de carbono, mientras 
que el nitrógeno se recocía en un gasómetio, y las cantidades de disulfuro 
de carbono y azufre se determinaban por gialimetría. 

TABLA 7-4. Iíy a 1009°C para la 
reacción C(s1 + S,:g) = CSl(si 

Con loi datos aíí obtenidos ie clalúa la constante de equilibrio de la 
manera si:uiente: Si suponenios que los vapores de azufre y el disi~lfiiro 
de caibono se comportan idealmente. el tolumen de cada uuo de ello? en el 
equilibrio a la tpmprratura T y la presión total P, ei 

donde ns2 y ncs, soii el número dr rrioics de cstss sustancias prtsmte? rn IOS 
condemadoc desde 1) nietcla de eqiiililii:o Si designamos por V el volunien 
total d r  los gases en cquilihrio, es decir, la \urna de los voiúmencs del a7u- 
fre, disulfuro de carbono y nitrócciio. pntonces las fracciones rnol.iic? de las 
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dos primeras sustancias son 1YSi = -  V X - / l 7  y ,V,s, - Vcs,/I y de acurrdo 
con la ley de Dalton 

Al sustituir estas expresiones en la ecuación (34), encontramos que 

es decir la constante de equilibrio drhe ser igual a la relación dc los volú- 
menes de las dos sustancias en el equilibrio. La tabla 7-1 muestra a lpnos  
datos de Koref a 1,009CC y los valores de Kv obtenidos a partir de ellos. 
La constancia que presenta K,  es satisfactoria. 

LA DISOCIACION DEL CARBAMATO DE AMONIO 

La constante de equilibrio condensado en esta reacción es, por lo tanto 

Este compuesto se disocia incluso a la temperatura ambirnte. según la 
ecuación : 

NH.COONH,Is) = 2 NH,(g, f CO,(g) (36) 

Al estudiar este equilibrio por el método estitico, T. R. Briggs y V. 
Migidichian introducían rarba~nato de amonio sólido junto con cantidades 
fija? de amoníaco y dióxido de carbono, en una vasija de vidrio evacuada 
~~rovista de un manórnetro. Se ,iimergía el aparato en un termostato de 
aqua, y se dejaba que la m e d a  aicanzaia el equilibrio. leyéndoce en el 
manGmetro la presión total. 

Si consideramos los euperimentos en que inicialmeute st. introducía 
amoniaco junto con el carbamato de amonio, y si designamos por e,, la pre- 
sión inicial del amoníaco y P la total m el equilibrio. entonces, VI aiimcnto 

la presión ocasionado por la disociación del sólido es ( P  - e , , )  1)e la 
e~tequiometria de la reacción sc sigue que de este aumirito, dos tercios son 
dchicioc a IJ formación de amoníaco y uno a la del dióxido de carbono. 
Pr>i lo tanto: 

l 

2 PNH, = j ( P  - e, )  + e ,  = 
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y la ecuación (37) se transforma en: 

La tabla 7-5 presenta algunos datos típicos obtenidos durante una serie 
de experiencias a 30°C, así como las constantes de equilibrio calculadas 

TABLA 7-5 Disociación del carbiirnato de amonio a 30°C 
(P en mrn de Hg) 

ei P PNB, Pco, KJ 

por medio de la ecuación (38) .  Todas las presiones se dan en mm de Hg. 
De la última ecuación es evidente que cuando e ,  = O es decir, cuando no 
hay amoníaco inicialmente, la expresión de K ,  se reduce a :  

Existen otros ejemplos de equilibrios heterogéneos que se manejan de 
igual manera que la descrita como la disociación témica de los carbonatos 
metálicos, haluros, sulfuros, la oxidación del carbono a monóxido y dióxido 
y la reducción de los óxidos metilicos por el monóxido de carbono. 

EFECTO DE LA PRESION 
SOBRE EL EQUILIBRIO HETEROGENEO 

Análogamente al equilibrio homogéneo, cn el hcterogéneo es posible 
predecir la influencia de la presión mediante el principio de Le Chatelier. 
Al corisidcrar cl ranibio de volumen que aconipaiia a una reaccibn, los 
viilíimrnes de todas las fascs r o n d ~ n ~ a d a s  p c d r n  d~scartarse, ya que 
rcsultan despreciables cn comparación con los de 10s gases involucrados. 
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Para ilustrar la aplicación del principio de Le Chatelier a un equilibrio 
heterogéneo, consideren~os de nuevo la reacción 

i. . ' 
P' b 

4 CuO(s) = 2 Cu,O(s) + 0 2 ( g )  

Como esta reacción procede con incremento de volumen, cualquier 
aii~nento en la presión del oxígeno por encima de su valor de equilibrio, pro- 
voca un desplazamiento del equilibrio hacia la izquierda; es decir, el óxido 
cuproso y el oxígeno reaccionan entre sí para formar óxido cúprico, hasta 
que la presión del oxígeno \uelta a alcanzar su valor de equilibrio. Si por 
el contrario, se reduce la presión, el óxido cúprico se disocia, y el proceso 
sigue hasta que el requisito de la presión de oxígeno se restablezca. 

Estos reajustes son solamente posibles cuando todas las fases conden- 
sadas participantes e n  el equilibrio se hallan presentes. De acuerdo con la 
ecuación (321, la presión del oxígeno en equilibrio, en este sistema debe 
permanecer constante a cualquier temperatura. Cuando nos acercamos al 
equilibrio desde el lado del óxido cúprico, y éste se halla en cantidad sufi- 
ciente para propor~ionar la presión de gas adecuada al volumen involu- 
ciado, se encuentran presentes todas las fases y pueden satisfacerse todas las 
exigencias de la constante de equilibrio. Supongamos sin embargo, que nos 
aproximamos al equilibrio por el otro lado, y que la presión inicial del oxíge- 
no se encuentra muy por encima de la presión de equilibrio. Entonces el 
óxido cuproso interactúa con el oxigeno para foimar óxido cúprico, y esta 
reacción procede hasta que la presión del gas se reduce a la de equilibrio 
coirespondiente. Pero esta reacción puede realizarse únicamente si hay su- 
ficiente óxido cuproso, capaz de reaccionar con todo el exceso de oxígeno. 
Si no es así, todo el óxido cuproso se convierte en cúprico. y aún quedará 
cierto exceso de oxígeno para dar una presión mayor que la exigida por la 
constante de equilibrio. Bajo estas condiciones no es posible que aquél sea 
alcanzado, puesto que no hay óxido cuproso presente, y la presión de oxíge- 
no puede tomar un valor cualquiera, según su cantidad presente. 

Estas conclusiones son válidas a todos los equilibras heterogéneos. Por 
esa rarón, debe recorda~e  que es necesario que existan cantidades suficien- 
tes de las fases sólidas para permitir la regulación y ajuste de las condi- 
ciones del sistema, indispensables para que se establezca el equilibrio de 
'0 contrario, no es posible lograrlo y no se aplica el principio. 

VARIACION DE K,  Y K,  CON LA TEMPERATURA 

Aunque en una reacción dada K,  cr constante para cierto valor de T, 
Su ilia:,.riitud laría considcrablernente ron los cambios de temperatura y la 
Iriaiicra con quC \"ría con icjuélla, cn cualquier clase dp. reacción se deduce 
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fácilmente: A p r t i r  de la ecuación ( 5 )  de este capítulo tenemos: 

y por ese motiva 

y en consecuencia 
d l n  K,  AHo -= 
dT RT? 

En las ecuaciones anteriores las derivadas parciales se convierten en 
totales, puesto que tanto K,  como AFQ son independientes de la presión. 
La ecuación (40) define al coeficiente de temperatura de K .  en función 
del calor de reacción nHo y T. En reacciones que comprenden %ases y cuan- 
do K, = K, la ecuación (40) nos da  

Para integrar con exactitud la ecuación (41) debemos conocer a 3 H o  
como una función de T. Sin embargo, cuando el intervalo de temperatura 
considerado no es grande, podemos suponer que AHQ no varia en el mismo, y 

La ecuación (42) permite calcular Kp2 a T ,  cuando se conocen AHo y K,, 
a Ti; o, cuando se conocen las constantes de equilibrio a dos temperaturas 
distintas, se usa aquella ecuación para obtener el calor de reacción promedio 
en el intervalo Ti a T,. 

En lugar de integrar la ecuación (41) entre los límites, es posible lograr 
una solución bajo iguales condiciones de L\Ho constante, de la manera si- 
guiente: 
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C es iina constante de integración que se detcmina, para una reacción 
cualquiera. 31 sustituir rr i i  valor crmocido de K, a cicrta temperat~ira dada. 
~ n a n d o  se disponen diversos \alores dc K,  a distintas temperaturas y se 
busca No, es preferible determinarlo grificamente que mediaiite el uso 
de la ecuacibn (42). 

De acncrdo con la eriiación (-13) una gráfica dcl log,, K,  contra 1/T 
debe ser iina línea recta con nna pendiente igual a - AH0/2.303R, y de 
aquí se deduce que AH0 

&Yo = - 2.303 R x pendiente 
= - 4.576 X pendiente (44) 

La figura 7-1 muestra una gráfica de la reacción homogénea 

entre 800 y 1,170°K. En concordancia con la ecuación (43) la gráfica es 

Una línea recta con una pendiente igual a 4,930. En consecuencia en este 
intervalo de temperatura 

xQ $ 0 0.40 
d 

000 

-040 

-0.80 

AH" = - 4.576 x 4,930 
- - - 22,600 cal 

!.i:/ - 

- 
- 
. 

- 
- 
L 

En la figura 7-2 se muestra una grifica a n i l o , ~  d? los datos dados en la 
tabla 7-3 para la disociación hcterogCnca drl CuO(s) .  Aquí de niievo 
S' obtiene una línea recta Para temperaturas comprendidas entre 900 y 

8.00 10 00 12.00 14.00 
I / T  x 10' 

Gráfica del log,~ K ,  contra 1/1' de la reacción SO2(%) 
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figura 7-2. Grafica del log,, K ,  contra 1/T correspondiente a la reacción 4 CiiO(s) - 2 Cu,O(s) + <X(g). 

1,080°C, pero esta vez la pendiente es negati1.a e igual a - 13,200. En con- 
secuencia AHn = 4.576(13,200) = 60,400 cal. 

VARIACION DE K,  CON LA TEMPERATURA 

Una ecuación análoga a la (41) se obtiene para la cariación de Kc 
correspondiente a una reacción gaseosa, cuando se modifica la temperatura 

donde AEO es el calor de reacción a volumen constante. Esta ecuación se 
integra y maneja de igual forma que la ecuación (41) .  Por regla general, 
las ecuaciones (45) y (41) darán diferentes resultados y serán idénticos 
solamente cuando K ,  = K,  y AHo = AEO es decir cuando An, = O y no hay 
cambio de volumen en la reacción. 

EQUILIBRIO EN HIDRATOS 

L'n tipo interesante de equilibrio heterogéneo es el ql.e exhiben los 
hidratos, o en general los solvatos de diversas sustanciar. Rajo condiciones 
adecuadas dichos hidratos disocian en otros inferiores o en sustancias anhi- 
dras y en vapor de agua que establece una presión sobre las fases sólida 
Así el NazHPO, . 12H20 se disocia en Na,HPO, 7 1 1 x 0  ; * . rri Na,EIPOa. 
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2U.O y el dihidrato en NaZHPO,. Los equilibrios que tienen lugar en estas 
d,sociaciones son: 

Estos equilibrios hctero~éneos se tratan según métodos descritos. Las 
constantes de equilibrio de todas estas disociaciones se dan simplemente 
por la relación 

donde x es el número de moles de vapor que resulte de la disociación del 
Iiidiato, cs decir 5 en las ecuaciones (46) y (47) y 2 en la ecuación (48), 
niientras que P es la presión de vapor sobre el par de fases sólidas. Desde 
la ecuación (49) se deduce que, como PE es constante para una disociación 
particular, P debe scr también otra constante, y por esa razón a cualquier 
temperatura dada la presión de vapor sobre cualquier par de hidratos debe 
ser constante en tanto ambas fases se hallen presentes. Esta conclusión está 
de acuerdo con la obsenación. En presencia de un hidrato y su producto 
inferior de disociación se encuentra que la presión es definida y caracterís- 
tica del par de hidratos. Pero, cuanto se expuso no tiene validez cuando 
solamente existe una fase sólida, puesto que bajo tales condiciones la pre- 
sión de vapor puede variar dentro de ciertos limites. Es erróneo, por esa 
r a z h  hablar de  la presión de vapor del hidrato. Esta presión es constante 
solaniente cuando existe un par de hidratos o un hidrato y su anhidrido. 

TABLA 7-6. Presiones del Iapor acuwo en los pares de hidrato a 25'C ' , 

P 
Par de hidratas fmm H a )  

CuSO, . 5  H,O - CuSO, 3 H,O 
3 H,O - H,O 

H,O - CuSO, 
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En la tabla 7-6 se dan las presiones de vapor a 25CC de parcs de hi- 
dratos de diversas sales. Se ohserxari que la piesión de xapor es inixirna 
con el par más rico en agua y divriinuye cuando cl contenido dc ésta: de la 
fase sólida, disminu)-e. Cna  aprcciacibn m:is clara de la lela< ióii entre las 
presiones de las diversas formas de liidratos dc una sustancia a iiiia tempe- 
ratura particular, se obtiene al graficar la presión contra el núriicro de moles 
n de a p a  en la fase sólida. En la fig~iia 7-3 se presenta una gdfica así, del 
fosfato disódico: las porciones iiorimntales indican 10s valores de n durante 
los cuales las presioiie~ del \apor particular permanecen con5taiites, esto es 

0 2 6 8 1 0 1 2  

Moles de agua por mol 
de Na,HPO,(n) 

entre n = O y 2, n = 2 y 7 y n = 7 y i2. Las líneas berticales, por otra 
parte, dan los intervalos da presión de aajar  en los cuales son estables las 
fases de sólidos puros (sal anhidra, 2 H,O, 7 H20 y 12 H,O 1 .  Así desde 
cero a 9.80 mm de Hg de la presión de vapor de agua el fosfato disódico 
anhidro, no se combina con el vapor de agua. Pero tan pronto como alcari- 
zamos este último valor se forma algo de Na,HPO, . 2 H ? O  y la presión 
permanece constante en tanto exista sal anhidra presente sin transformar. 
En este momento se encuentra que la tensión acuosa puede variar desde 
9.80 a 14.51 nim de Hg sin formación del heptahidrato; es decir, el intcrra- 
lo de estabilidad del dihidrato varia desde 9.80 a 14.51 nim de H:. Con 
esta última presión de vapor comienza a formarse la fase heptahidratada, 
y la presión permanece de nuevo constante, hasta que el dihidrato se ha 
convertido en heptahidrato. A su vrz esta última forma permanece estable 
en el intervalo dc presiones comprendido entre 14.51 mrn y 19.13 mm de 
Hg, y en éste último punto comienza la transformación a la fornia 12 H,O. 
Una vez que la fase sólida se ha transformado a la de 12 H1O la presión 
puede clevaise hasta la de una solución saturada de fosfato disódico en 
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agua. Cuando se alcanza esta última presión se disolverá algo del sólido para 
formar una solución en equilibrio con la fase Na;HPO,. 12 HzO. 

Por deshidratación los fenbmenos descritos tienen lugar en sentido in- 
Ierso. De esta discusión resulta claro que un hidrato particular se presenta 
sólo si  la tensión acuosa queda entre los límites de estabilidad que exhibe 
el hidrato a la temperatura dada. Fuera de estos limites, el hidrato se diso- 
cia o da origen a otro menos hidratado o a una sal anhidra, o bien toma 
agua, para formar una fase más rica en ésta, según que la presión de va- 
por esté debajo o encima de los limites prescritos. 

Esta conducta de los hidratos del fosfato disódico a diversas tensiones 
acuosas es típica de la que exhiben todos los hidratos a una temperatura 
prticular, e igual sucede para algunos solvatos como los alcoholatos y amo- 
níaco~ de diversas sales. 

T\BLA 7-7. Prcsionea de vapor de algunos pares de hidrato a diversas temperaturas 
(P en mm Hg) 

Par de hidrato 0°C 15°C 20°C 25°C 30°C 

Na,HPO,. 12 HzO - 7 H,O* 2.66 8.93 12.93 19 18 27 05 
SrCI, . 6  H_O - 2 H,Oi 1.23 3.99 8.37 - - 
Nn,SO,. 10 H20 - S a 2 S 0 , i  2.77 9.21 19.20 - - 

* Partington y Winterton, 1. Chem. Soc., 132, 635 ( 1 9 3 0 )  ; Baxter y Cooper, 
1 Am. Chem. Soc., 46, 927 ( 1 9 2 4 ) .  

t Baxter y Lansing-, l. Am. Chem. Soc., 42, 419 ( 1 9 ? 0 ) .  

Las presiones de vapor del hidrato y otros pares de  solvatos aumen- 
ta cuando se eleva la temperatura, como puede verse en la tabla 7-7, de una 
manera muy simple de deducir desde la ecuación (49). Como K,  = P, 
entonces 

d In PZ - aHo 

d T  RT2 
Y por lo tanto 

d I n P  Mio - 
d T  xRTZ 

Por integración, si suponemos que AHo es constante, resulta 

La ecuación (52) es idéntica a la de Clausius-Clapeyron excepto que la 
Pendiente del log,, P contra 1/T, en lugar de scr ( -  AH0/2 .303  R), e s t i  
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dada por ( -  AH0/2.303 x R )  . De aquí se deduce quc el calor de disociación 
de un hidrato o solvato es igual a 

AH" = - 2.303 xR (pendiente) (53) 
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PROBLEMAS. 

1. Establecer cuál de los equilibrios siguientes es homogéneo y cual es hetera- 
géneo: 

( a )  S (rómbico) = S (monoclínico) 
(b )  FeO,(s) + C O ( g )  = COi(s) + 2FeO!s) 
(c )  2 SOl(8) + O&) = 2 S O ~ S )  
(d)  CaCO,(s) + H +  (aq) = HCO; (aq)  + C a + +  (aq) 

2. Formular las constantes de equilibrio de K. y K,, para cada una de lar reac- 
ciones siguientes: 

(a)  CIHa(g) = C?H,(g) f H.(g) 
(b)  2 NOfg)  + O * ( s )  = 2 N G f s )  
( c )  NOafs) + SOx(g) = SO>(g) + N O ( g )  
( d )  3 0 2 ( g )  = 2 0 3 ( s )  

3. Vna mezcla de tres pares, cuya presión total cr 90 itm. a 300' K, contiene 
tres moles de cada gas. Los coeficientes de actividad de enton gases cuando están 
rolos a 90 atm de prcsión son respectivamente y <  = 0.760, y. = O920 y y, = 1.16. 
¿Cuáles ron las fug-acidades de los gases en la mezcla? 

Respuesta: fr == 22 5 atm. 

4. La energía libre tipo de formación del HCl(g-) a 25°C es 2 2 , 7 7 0  cal/mol. 
Calcular la constante de equilibrio termodinámico de la disociación del HCI en 
su elementos a 25°C. 

5. En la síntesis de un m01 dc NHs(g)  a partir de sus elementos a 600°K, el 
lag,, K y ,  como función de la presión total de equilibrio P en atmósferas está dada 
por la relación (Maran y Turnbull, Ind .  Eng.  Chpm. 33, 69 (1941). 

los,. K y  = 4 360 X lo-' P - 10484 x lo-' Po + 1.750 x lo-'" 

Determinar la relación K J K .  cuando (a) la presión total dc equilibrio es 100 atm, 
(b )  300 atm y (c) 500 atni. Respuerto. ( a )  K d K .  = 1 16 

6. En la reaccibn SO,(g) + f Ol (g )  = SO3 (g) K. = 6 5 5  a 90r)"K.  all lar 
&Fa de la reacción a esta temperatura 

7. Calcular la relación K J K .  a 300°K cada una de lar reacciones dadas 
en el problema 2 Kripucrta. f a )  24 6 
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8. En cada una de las reacciones siguientes predecir cualitativamente el efecto 
del incremento de la presión total en el prcentaje de productos presentes en el 
equilibrio: 

(a )  2 SOa(g)  + calor = 2 SOz(g) + O=(%) 
(b)  2 H I ( g )  = R ( g )  + 12(g)  + calor 
( c )  2 NOl(g) = h-%O.(g) + calor 
(d )  CO(g)  + H,Oís)  = C o l ( % )  + %(g) + calor 

9. En el problema anterior jcuál es cl efecto de la disminución de temperatura 
en el porcentaje del producto presente en el equilibrio? 

10. A 248°C y 1 atm. de presión a = 0.718, en la disociación 

SbCl.(g) = SbCI,(g) + CL(g) 

Calcular K ,  cn esta reacción 
Reipueita: K,  = 107  

11. .4 una temperatura T, el compuesto A&(g) se disocia según la reacción 

2 AB,(x) = 2 AB(s) + & ( g )  

c m  un g a d o  de disociación, n, despreciable frente a la unidad Deducir la expre- 

sión de <r en función de K ,  y la presión total P. 

12. A 2155°C y 1 atmósfera. el HiO(g) se halla descompuesta 1.18% en H x ~ E )  
y O,(g) se& la ecuación 

2 K,O(g) = 2 W g )  + Os(g) 

Hallar K,  en este proceso 
Reipueita: K ,  = 8.38 X lo-' 

13. En la reacción 

2 NO,(g) = 2 NO(g)  + 02(g) 

a 184°C K ,  = 6 76 x lo- '  para la presión en atm. Hallar el grado de disociación 
del N 0 2 ( g ) ,  a la presión total de 1 atrn. 

14. El PC15(g) se dipocia dc acuerdo con la reacción 

PCl.(s) = PCL(s) + Clz(g) 

A 250°C IC, = 1.78 cuando se expresa P en ami. Hallar la densidad de una mezcla 
en equilibrio, en gramos por litro a una presión total de 1 atrn. 

5 .  .4 3000°K y 1 atrn. CO* se disocia un 40%, en COZ y OS (a) ;Cuál es 
el grado de disociación si se d e i s  la presión a 2 atrn? ( b )  ¿Cuál es el grado de 
disouación cuando una mezcla de 50% de CO2 y 50% de O2 se calientan a 3000°K, 
Y 1% presión es 1 atrn.? 

Respueito: (a) 0.335; ( b )  0271. 

16. Del valor promedio de K,  en la tabla 7-1 calcular el porcentaje molar de 
N& presente en el equilibrio a 450nC cuando la  presión total es de 100 atm y la 
relación molar HJS.  es de 3 a 1. 

17. R ~ p e t i r  el cálculo del problema prccedcnte, asumiendo que la relación molar 
del H, al N2 es 1 a 1 y la  total de equilibrio c i  10 atm. 

18. .4 30"C, K ,  en atiiibsferas vale 2 9 X lo- '  en la dirncincibn 

sO.Ch(g) = SOI!s) + Cl:!g) 

1 Calcular ~l 5rado de disociación cuando la prrribn total dc eq<iilil>rio er 1 atm. 
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19 A 25"C, el valor de lFD de la reacción 

S:O.(g) = 2 NO'(%) 

es + 1380 cal. ¿Cuál es el grado de disociación a 25"C, cuando la presión total 
es de 10 atm Rerpurria. a = 0 0494. 

20. En rl  problema precedrnte calcular rl s r d u  de diraciarión cuando la pre- 
sión total se mantiene a 10 a t m .  pcro la parcial del CO? es de 5 atm. en el equilibrio. 

21. En NHiHS se disocia asi 

NHiHS(5) = h H , ( q )  + H:S(p) 

A 25°C la presión de disociación del sólido puro es 500 p i n  de Hg- Calcular ( a )  K ,  
y ( b )  la presión total de equilibrio cuando 300 mm. de NH, se introducm en un  
frasco NHiHS sólido R e ~ p u e i t a .  (a) 6.23 X IO'mni?; 

( b )  583 0 nim 

22. Para el equilibrio 

C(srali to) + C o l ( % )  = 2 C O ( p )  

a 1123°K el porcentaje molar de C O  en fase de vapor es de 93 77% a una atmós- 
fer.1 de prrrión. ~n el equilibrio. ¿Cuál es ( a )  el valor de K,, ( b )  el porcentaje molar 
de C O  presente en  el equilibrio cuando la prcsión total c i  de 10 atm? 

23. En dos enperimcntos se introdujo NHIC02PiH, a 30°C en un frasco que ' 

contenía ( a )  una presión parcial de 200 mm. de amoníaco y ( b )  una presión parcial 
de 200 mm de COo. Csando el valor promedio de K, dado en la tabla 7-5, hallar 
cuál será 13 presión total de equilibrio en cada caso. 

24. Para la reacción 

I h S ( g )  + L ( s )  = 2 H I ( g )  + S(s, rómbico) 

tin = 1 3 3  X l0W5 atin. a 60°C iCuál será la fracción molar de 1-11 en el vapor 
a 60°C cuando la presión total es de 1 atm? 

Respuesta. 0 00365 

25. A 713°K el ialor de K,  en la reacción 

SbS,(s) + 3 &(S) = 2 Sb(s)  + 3 H,S(g) 

es 0.429. ;Cuál rr la fracción molar de HI  en cl vapor a 713'K? iDepende el re- 
sultado de la presión total? Dar ramncs de la respuesta. 

26. En la reacción 

2 CaSO,(r) = 2 CaO(s)  T 2 SOl(g)  + 0 2 ( g )  

el ialor de K ,  = 1.45 X 10-h t in . '  a 1625OK ,Cuál es la presión de disociación del 
C a s o i  en mrn de Hg a esa temperatura? 

27. Un mol de H: y otro de ShSj f s i  se introducen en una vasija de reacción 
y rr calientan a 713°K. Con los datos dados en el problema 25 hallar el númem de 
n~olcs de Sb formados y el número de inoks dc 1%: sin transformación. 

28. La constante de equilibrio en lu disociación 

2 H ' S ( d  = 2 H.(c) T S(%) 

es h., - 0 01 18 a 3063 C, mientras que el wlor de disociación es -iliD = 42,400 cal. 
Encontrar la conr t a t e  de equilibrio de la rracción a 1200°C 

Rerpuerto: K, = 0,0507 



29. En la reacuón 

SOi(g)  -t %O,(p) = SO,(g) 

K p  = 6.55 a 900.K y K ,  = 1 8 6  a 1000°K Calcular el calor de reacción en ese 

,nten.do de iernperatura. 

30. En IJ reacción. 

¿SO,  2  so?:^) + o.:%) 
1 = 46.980 cal y AF" = 33.460 cal a 25°C. Si suponemos que A W  es indepen- 
diente de la temperatura, calcular (a)  AFn y ( b )  rl grado de di\ociación a, del 
SO,(g) i 600°K v 0 5  atrn de prerióri total 

Reipue i ta  ( b )  ,, = 6 3 X lo-' 

31. .i paitir de los calores > energías libres dados en las tablar de los capitulas 
preccdentei. eniontrar el grado de disociación del NOz(g)  en X O ( g )  y Oa(g)  a 
200'C y una atmósfera de presdn Suponer que bH" ps independiente de la tempe- 
ratura. 

se dan Iur ialorcr absolutos de 1.1s entro~ias,  S', y los calores de fomiacibn AHo 
a 25- C :  

S')(ur) AH" (cal) 

CO 47.30 -26,420 
&O 45.11 -57,800 
LO: 51 06 -94.050 
H: 51.21 - 

Si ioiisidrrarnui ~otiitnnte a 1H' rrsjrecto i T, calcular K ,  de la reacción a 600'K. 

33. En la reacción 

2 ZaHSO, - Sa,S20;(s) + H:O(g) 

A f l '  - 19.800 <d. y AFO - 9,000 ral. a 25 C Considerando constante a AH",  
d c u l a r  1.1 picsión de disociación del NaHSO, a iOOCK 

Reipueita: 55 3 atm. 

34. Ctmirnzando con la erua<ióii (14)  de este capitulo, d r r i ~ a r  la (42) .  

35. En  la rr.~ciióri 

H.(g, I.(gl 2 HI(SJ  

li* - 50 a 448 L ) h, 16.9 a 3jiJ'C 1i.illar AE y AH" en  ella reacción 

36. L-n qrnrno de s~.HPO. i H.(> sc ioluca en un rii.itr.iz de ? litros a LJ'C. 
pcso dc agua debe añadirsr a fin dc ~urivrrtir totalmente cste hidrato en 

N ' i - f l p ~ s  1 2  H.0 v t ~ t a b l e ~ e r  uii.i <ondirióii de equilibrio rn el rrcipirnte? Ctilizar 
los datos de  1.i r.ibla 7.7 

R e i p u e , t ~ :  U 3 i ?  g. 

37. E n  l., ,caciiiiri 

C & 0 4  3 1 - S H.Olal 4 2 II.O(g) 

la Iirciión tic disoci.iriori J 2% 2 K r r  7 17 x 10 atiii y IIIU2,, . ,' = 27,000c.il. 
" <fm$idrrarrias .i lli" < m i l m t c  < < m  1.i \ . i r i ,wi ir i  d<, triiiperdtur.i, tc i iá l  s i ~ i  la 
liri r i i r i  de disuciaci&, <." , i i i i i  ~ 1 < .  I I > ?  .I 1 tlo c: J 
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38. En la rezi c i Y i i  

~ c I r ~ ) . c : H o 1 I , q )  - ( c l L . C o , g )  4- I L i g )  

K, a 457.4' es 0.36, AC,, =- 4.0, y 111'2.~1 1; = 14,700 cal. ( a )  deriiar una  e~pr r i ión  
para el lag," K,  conio tina fiiiirión de T ,  y (1,) ralrular ti, a 5005K. 

29jo  
Respuesta: ( a )  log-,,K - 

p -  - - T -  t 2.01 loa,  7' + 0656;  i b i  k', - 1.42. 

39. En la reacción 2 H:(g-) + S.(%) = 2 H.S(g) 

AFO = -38,810 + 15 41 Tlog-,,T - ? 063 x 10 ' T z  - ?j O? T 

Deducir las expresionrs de In K,, AH", AS"  y AC', dr  la rcacción cn iiinción de la 
temperatura. 

40. En la reacción 

S:(g) + 2 O>(%) = 2 SOl(g)  iH':s ,, = - 172,900 cal, c = - 33  67 u,, 
y 1Cz cn función de la temperatura está d.id,i por 

0336 X 10: 
1C?= - l . 4 9 +  1.424 X 10 

7'- 

De crtar datos hallar cl valor de ti, de la reacción a l.OOOCK 

41. En la reacción S?(%) = 2 S ( g )  Iwia K ,  - - 16 735'1(, n 1.00OCl<, y 

lHO = 102,600 -!- 2 47 T - 0.414 X To 

Encontrar la extensión en que se disociará el S:(g) en átomos a I J  teriiprratiirn de 
4,000"K y una atm. de preribri. 

42. En la reacción 2 NaHCO,(s) = NaCO,(s)  -'- C O z ( s )  + H.0 g)  

AHo = 29,320 1- 9.15 T - 12 i 3  x 10-3 T-, y So ,,,, - 7.080 cal 

;Cuál será la presión parcial del H,O(e) a 400°K sobre una mezcla de los dos sólidos 
a la cuál se ag-rega C o z  a una presión inicial de 100 mni dc Hq7 

Kerpueita 1 U9 atril 

43. En la reacción MnCOJ(s) = MnO(s)  + CO.13) 

AP = 27,660 - 1+.16Tlog- , ,T+ 1 0 7  X 10-'7'- - 10 19 T 

Determinar la temperatura a la cual la presión de disociación del CO.(g-) es 0 5 atm. 

44. En la reacción 2Mo(s) + CII , (g )  = M.IRC(S) - 2 H 2 ( g )  A-, = 3 55 
a 973°K. 

;Cuál será la presión inicial de metano a fin de producir I12,g) con un2 Ve- 
sión de equilibrio de 0 75 atm.? 

45. El calor integral de solución de MsCI*(~)  a 18°C es -35,900 cal y el de 
MsCl,. 6 K O ( s )  es -2,950 cal, y el calur dc ~ a ~ o r i z a c i ó n  del agua e l  507 cal's. 
Hallar AH a 18'C en la reacción 

MgCI, 6 HzO(s)  = MgCL(s) + 6 H D ( c )  
Reipueitu: 96,330 cal 

46. En la transición 
HsS ( ~ j o )  = HsS (negro) 

fl = 4,100 - 6 09 T. :Cuál r s  la rnodificacción estable de IfgS a 100IC? :CU~ '  
es la temperatura dc transición a In de 1 atm? 



SOLUCIONES 

Cuando se dispersan íntiiziamente \alias su\t~ririai  que no rca<rionaii 
entre 5 í .  se ubtienrn tres tipos de nirrrla: a )  g o m a i  coi110 uria de sal , 
a7úrar. ii) coloidal, por ejeiiililo la de arcilla fina qui. sr asita en agua: 
C) una solución ~ r i d a d c r a ,  que sr obtivnr <iiarido una sustancia con10 r l  
azíicar se disuelve en el a p a .  En rl raso U ) ,  lai paitírulac indkiduales, son 
discernibles ficilinente y separables por algún ~irocrdiinirnto riiecinico. En 
la dispersión coloidal, aunque las partículas con ~iiut ho ni& finas la hetrio- 

geneidad no es tan clara, la dispersión, sin riiibarso no t.\ Romoc6nea. Por 
otra parte, en una solución verdadera, los ronstitu)enteb no  piicdrn sepa- 
rarse por procedimientos mecánicos y cada parte d r  la solución es idcntica 
a otra; es decir, una solución \rr<latlria con\titii!c. iiiia f a x  horriog&rira. 

Conviene refrrirse a la susiancia qur sr disuel\? ~o i i io  al ~ i d u t o ,  ) aqiiE- 
Ila en la que tirnc lugar la solución corrio al i u h  ntc. En la solribilidad dc  
sólidos en líquidos, cuando éstos sc encuentran rn  gran exceso con rc la r ih  
a 10s primeros, no existi arrihigüc~iacl m i  e\tris ti.iniirios, rs drrir ,  qI  sólid<> 

l es el soluto ! el Iíqiiiclo rl solíente. Pero, citando tratariios con solubilidades 
de huidos ,  como aietona en a p a  o dio\arir> cri agua, que se disurlxe entre 
Sí en cualquier pioporiión, cs dificil difrrrriciar al soluto del solimte. 

términos se usan cuando no hay ariibi&edad de sigriifira<lris. 

Una solución que contiene a una t~~mi>eraiura dada tanto suluto corno 
Puede disolver se dice que es zaturada. Cualquier solriiión que tirni uria 
Qntidad menor que aquella se drnoniina no saturada ai <cmtii.iic una 
Qntidad mayor sc llama lobreraturai/a Este últinio tipo de soliic~óri rsirte 
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iini<airiente en deficiencia de sol\cnte y es sumamente inestable, pues la 
simple agitación de una diminuta cantidad de soluto basta sieiripre para 
provocar la precipitación del exceso de éste. Para conocer cl estado de una 
solución con respecto a la saturación basta agregar a aqu6fla un poco de 
soluto, si &te se disuelve, la solución es no saturada: si no se disuelve más, 
es saturada y si hay precipitación, la solución original estaba sobrrsaturada. 

FACTORES QUE MODIFICAN LA SOLUBII.IDAD 

La cantidad de una sustancia que se disuelve en otra depende de la 
naturaleza del soluto y dcl solvente, de la temperatura y la presión. En 
general, el efecto de la temperatura es muy pronunciado ? su dirección 
depende del calor de solución. Si una sustancia se disuelve I ia~ta  la satu- 
ración con de~prendimienta de calor, la solubilidad disimiiiu>e con el au- 
rnrnto de la teniperatura. Por otra parte, si una siistancja se disuelve con 
absoríióri de calor, la srilubilidad se increriirnta cuando se elcva la tenipe- 
ratura. 

En general, los compuestos de caracter químico análoqo, son niás fácil- 
mente solubles entre sí que los de carácter diferentr. Cuando entre dos 
sustancias existe semejante química, la solución de arribos suarda un agru- 
pamiento no iiiiiy distinto d r  aquél de las sustancias pura$. !- ambas se 
toleran entre sí en solución. Por otra parte, cuando la naturaleza química 
de las dos sustancias es considerablemente diferente, no se toleran. y hay 
poca teiidencia a la disolución. Entre estos dos casos extremos hay un 
número coiiciderable de estados intcmedioí. lo cual euplira el amplio inter- 
valo de solubilidad entrc si de las diversas slitancia5. 

Estos puntos se ilustran con los fenómenos hallados en la soliibilidad 
mutua de los líquidos. Cuando el alcohol y el agua, muy próximos quími- 
camente, se mezclan, se disuelven entre sí en todas las proporciones, es 
decir, no hay límite de saturación, y se dice que tales snstancias son mis- 
c i b h  completamente. A diferencia de ellas, dos líquidos como el agua Y 
el mercurio no se disuelven entre sí y son totalmente inmiscibles. EntE 
ectos dos tipos límite, Iiay pares como el Etcr y el a,mia. que se disuelven 
uno en otro en pequeña proporción. Así, el éter puro disuelve cierta can- 
tidad de agua para formar una solución saturada de agua en éter, mien- 
tras que e1 agua disuelve una cantidad liniitada de éter dando una solu- 
rión saturada di. &ter e11 aqua. En consecuencia, con proporciones el~vadas 
de uno u otro de estos líquidos se puede obtener una solución totalmente 
miscible. Sin embargo, cuando se toman proporcion~s fuera de estos límites 
de rat~iración, se forman dos capas, una constituida dc una solución de 
pter cn apua. y otra de agua pn éter. Los pares líquidos de esta clase son 
fiorcialmmtr mircib1r.r. 



Tipos de soluciones 271 

TIPOS DE SOLGCIONES 

Aunque es posible preparar soluciones con muchos componentes, nuestra 
atención se centrará en las binarias. es decir, aquéllas que contienen única- 
mente dos componentes. Como el solvente y soluto pueden ser tanto gases, 
como líquidos o sólidos, el número de tipos posibles de soluciones binarias 
que cabe esperar es nueve, y son: 

1. Solución de  un gas en otro gas. 
2. Solución de un  Iíquido en un gas. 
3. Solución de un sólido en un gas. 
4. Solución de un gas en un sólido. 
5 .  Solución de un líquido en un sólido. 
6. Solución de un sólido en un sólido. 
7.  Solución de un gas en un liquido. 
8. Solución de un sólido en un liquido. 
9. Solución de un liquido en otro Iíquido 

De estos tipos, los tres últimos son los mis  comunes y familiares. Lo% de- 
más exigen algún comentario. 

Todos los gases son miscibles en todas las proporciones y dan soluciones 
cuyas propiedades son casi aditivas si la presión total a que se hallan some- 
tidos no es muy grande. Bajo estas últimas condicione? la presión total y 
parcial está regida por la Ley de Dalton, y su volumen total por la ley de 
Amagat. Ambos principios se han discutido ya. 

La vaporización de un líquido y la sublimación de un sólido en una fase 
gaseosa se pueden considerar como una solución de aquellas sustancias en 
un gas. Estos procesos comprenden primero la conversión del liquido o 6- 
lido en vapor, y la solución siguiente del vapor en gas. Puesto que las pre- 
siones de vaporización y sublimación de una sustancia son fijas a cierta 
temperatura, las cantidades de Iíquido y sólido que vaporizan e11 un volumen 
dado de gas, estin limitadas por la cantidad necesaria para establecer las 
Presiones de eqiiilibrio. 

Los gases y los líquidos se disuelven en los sólidos para formar aparen- 
temente soluciones homogéneas verdaderas. Así hay ejcmplos como la solu- 
bilidad del hidrógeno en el paladio y la del henceno Iíquido en iodo sólido. 

solucione? son sólidas. 
Cuando dos sólidos sc disuelven entre sí, las soiuciones formadas pueden 

ser completa o parcialmente miscibles, según la naturaleza de las sustancias 
Comprendidas y la temperatura. Así tenemos por ejemplo a los sulfatos do- 
bles de potasio y amonio, de cobre y hierro, y los alumbres de potasio y 
amonio. También Iiay muchos pares metálicos quc foman soluciones sóli- 
d a ~ ,  por ejemplo, el oro y platino; el oro y e1 paladio; la plata y el paladio, 
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y el cobre y el níquel. Como la formación de una solución sólida tendría 
lugar de una forma muy lenta cuando los materiales se encuentran en esa 
fase, es necesario recurrir a la cristalización, bien desde la solución en el 
caso de las sales o a partir de materiales fundidos en el caso de metales, si 
queremos obtener dichas soluciones sólidas. 

La temperatura no ejerce influencia en la solubilidad, cuando las sustan- 
cias comprendidas en la formación de una solución sólida son totalmente 
miscibles en estado sólido, en cambio, sí la ejerce cuando la miscibilidad 
es parcial. Algunas sustancias son completamente miscibles cn estado sólido 
a temperaturas elevadas y parcialmente a otras más bajas. También hay 
otras posibilidades, pero se discutirin con mayor detalle en el capitulo de la 
Regla de las Fases. 

PROPIEDADES TERMODINAMICAS DE LAS SOLUCIONES 

La energía libre total de una solución, F, viene dada por la ecuación (8) 
del capítulo 3; esto es 

P = Elni + E2n, + . . . (1) 

donde F,, F?, etc., son las energías libres molares parciales de los constitu- 
)eiitrs de la solución y n,, n?, etc., son los números de moles de los diversos 
coiistituyentes, presentes. .4nilogamente, la entropía y la entalpía total están 
d a d ~ s  por las ielacioncs 

C ' c i ~ i i u  F L: H - TS, se deduce en seguida desde las ecuaciones ( l ) ,  (2) 
3 que 

e i~i inl  rs vilido para los divenos constituyentes de una solución. De niievo, 
la5 ciiinciones ( 2 8 ) ,  (29) y (30) del capítulo 6 se aplican a los constituyentes 
de l,i soliición. y así resulta para cada uno de ellos 
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En estas ecuacioiies, n indica la constancia de la concentración de la 
es decir, se mantivnen constantes n,, n,, etc. 

Por medio de la ecuación (51) del capitulo 6, podemos escribir que la 
energía libre molar parcial de cada constituyente de una solxión es igual a :  

donde Ft es la energía libre molar parcial del constituyente i, en un estado 
estándar conveniente, y a,: es su actividad en la solución a una concentra- 
clln dada. El estado particular elegido como tipo es arbitrario. Al tratar 
con soluciones de sustancias totalmente misrible~, es usual tomar como estado 
tipo el de los componentes de la solución en estado puro. Bajo estas condi- 

ciones, Fy es idéntico a y: de la sustancia pura; es decir, = F: , y de 
aquí que los estados tipo son los mismos que los definidos en el capitulo 6. 
De nuevo, si empleamos fracciones molares para expresar las conceiitracio- 
nes, ai puede relacionarse con N, mediante la ecuación: 

donde -/',es un coeficiente de actividad que permite convertir Ni en a,. Sobre 
esta base la eciiación (9) de E ,  se transforma en 

Otro método usado irecuentemente para definir los estados tipo emplea 
la definición anterior iíiiicamcnte para el solvente, es decir, e= P, y 
a, '.VI = y: = 1, cuando S: -+ 1 .  Al mismo tiempo, para un soluto que no 
se disocia, se tiene que: 

nz = .b-,y: (12) 
donde y: es el coeficiente de actividad del soluto y la definición se completa 
diciendo quc 

.4qui se toma como punto de referencia una solución cuyo so1i;to esta 
diluido a infinito de solvente, y en este estado tenemos que a, = N? = O y 
.tI = l. Por lo tanto, la concentración de la solución que tiene a, = N2y: 

- - - 1 se cnn~ierte en el estado tipo para el soluto y, cn este estado, F2 = q. 
Las definiciones de los estados tipo y referen, ia para solutos que se disocian 
se discutirin en el capíriilo 11. 

Ecuacioni.~ aiiilogas a :121 y (13) sc iissn para relacionar o, con las 
C0ncrmtr:iciones e.rpiesnu:~-i en otras iiriidades distintas a las fracciones mo- 
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lares. Así, si deseamos expresar C en moles por litro, tendremos: 

Y 
cuando C, + O (15) 

Aquí f, es el coeficiente de actividad del soluto para la concentración C 
en moles por litro. De nuevo, si deseamos usar la molalidad m y el coefi- 
ciente de actividad y2: entonces 

I 
az 

y ? - - -  - - 1; cuando m, 4 O 
m- 

(17) 

En base a estas definiciones y'2 = f, = y ,  = 1 en soluciones diluidas a 
infinito pero, para otras concentraciones, los diversos coeficientes de activi- 
dad en general tendrán valores diferentes para una solución de concentra- 
ción dada. 

EL PROCESO DE SOLUCIOX 

Consideremos el proceso 

en el cual se mezclan n,  moles de sustancia pura A, con nz de A, también 
pura y forman una solución binaria. El cambio de AG, en cualquier propie- 
dad termodinámica extensiva de un sistema a una temperatura y presión 
dadas es entonces 

AC, = G - (n,Gy + noG:) (19) 

donde C es la propiedad de la solución, y Gi y Gyos valores de la propiedad 
por mol para los dos constituyentes puros. De nuevo, como G está dada por 

G = n , ~ ,  + n,G, (20) 

entonces la inserción de la ecuación (20) en la ( 19) nos da 
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En estas ecuaciones AG, representa el cambio integral de alguna pro- 
piedad termodinámica corno resultado de un proceso de mezcla, mientras 

- 

que AG, y AG, representan las variaciones en las cantidades molares par- 
ciales correspondientes a la propiedad involucrada. 

La  ecuación (21) al aplicarse al cambio de energía libre que acompaña 
al proceso de mezcla nos da: 

.4nálogamente obtenemos para los cambios de calor, entropia y volumen de 
mezcla 

Además, a una temperatura T ,  la enerSia libre, entropia y calor de mezcla 
están relacionadas entre si mediante la ecuación 

La ecuación (24) se puede escribir de otra manera al tener en cuenta la 
ecuación (9). En base a considerar a los constituyentes puros como estados 
tipo, la ecuación (9)  nos da 

F5 = F: + RT In a; (29) 

y de aquí tendremw, para los constituyentes de una 'solución binaria, que 

F ,  - F: = RT In a, (30) 
- 

Y F1 - Fo = RT ln a, (31) 

Al sustituir &as expresiones cn la ecuación (241, resulta que AF, 

AF,,, = n,RT In a, + n,RT ln a? (32) 
En la siguiente sección se ver5 como mediante la ecuación ( 3 2 ) ,  es posible 
hallar el valor de AF,. 

CONDICION DE EQUILIBRIO ENTRE FASES 

FIeirios visto, en la p:icina ?l9,  quc la condición de equilibrio rntri las 
fases de una sustancia pura, a temperatura y presión constantes, es que la 
enercía libre molar de la sustancia sea igual en todas las fases. 

La prczunta ahora sc formulará así: ;Ciiil es la condición de eqiiihbi.io 
entre las fases cuando éstas no son puras, es decir, cuando hay soluciones? 
Para contestar esta pregunta, consideremos un sistema compuesto de varias 
fases, rada una de las ciiales contiene cierto número de componentes. La 
energía libre total de cada fase cstari dada, en gyneral, por la ecuación (1) 
de este capitulo. 
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Prestemos ahora atención a dos cualesquiera de las fases presentes, y su- 
pongamos que dn,, dnr,  etc., moles de los divenos constituyentes se trans- 
fieran de una fase a otra, manteniendo constantes la T y P. La disminución 
de energía libre de una de ellas será entonces 

mientras que el incremento de energia libre en la sepnda  será 

El cambio neto de dicha energía debida a esa transferencia, dF, es 

dF = dF' - dF = (E - % ) d n ,  + (F', - F,) dn2  + . . . 
Sin embargo, cuando hay equilibrio entre las dos fases, tendremos 
( d F j , ,  = 0, ó 

- - - 
(F',  - F,) dn1 + ( E  - F:)  dn? + . . = O (33) 

De nuevo, como la transferencia de cada constituyente de una fase a otra 
puede hacerse independientemente, se sigue también que cada término de la 
ecuación ( 3 3 )  debe ser cero, esto es: 

Además, como dn,, dn, etc., no son cero, deben serlo los otros términos y 
de aquí que: F', = F,; F', = F,, y así sucesivamente. Finalmente, como 
el mismo argumento puede repetirse para un par de fasis cualquiera que 
se elija, el resultado anterior es válido para todos, es decir, que para las 
fases de un sistema en equilibrio resulta 

E ,  = P:  = P:' etc. 
E? = F: = F;' etc. 

o, en general 
F, = E: = F:' etc. 

La ecuación ( 3 5 )  establece que para el equilibrio a T y P constantes 
en un sistema multicomponente con numerosas fases, la energía libre molar 
parcial de cada constituyente debe ser igual en todas las fases. Si una de 
ellas es una sustancia pura, las deducciones anteriores se aplican aún, ex- 
cepto que ahora F ;  para esta sustancia en la fase pura se hace igual a Foi. 

EQUILIBRIO ENTRE UNA SOLUCION Y SU FASE DE VAPOR 

Consideremos una solución que contiene componentes volátile\. Si se 
coloca en un espacio evacuado, se producirá una fase de vapor que contie- 
ne los constitu)rntcs de :u solución. Las condiciones que deben rccir en el 
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sistema para que exista equilibrio entre la solución y la fase de vapor se 
obtienen así. 

La  energía libre molar del constituyente i en la fase de gas está dada 
por la ecuación (54) del capitulo 6, esto es, 

F ; c ~ I  = FgCpl f RT ln / , W I  (36) 
donde el subíndice g se refiere al gas. De nuevo la energia libre molar 
parcial del mismo cr>nstiruyente en solución está dada por la ecuación (29) 
en este capítulo 

Fi = Fg + RT In a; (37) 

Para el equilibrio entre la solución y la fase gaseosa tendremos FirOJ=Fi 
En consecuencia, de las ecuaciones (36) y ( 3 7 )  resulta: 

F<,,, + RT In j,(,> = FP + RT In a. 

Como a una temperatura dada el lado derecho de la ecuación (38) 
es constante la cantidad que abarca el logaritmo debe ser constante tam- 
bibn, y así resulta 

/ i i g ~  - = K  
a i 

(39) 

Para evaluar K, se utiliza el hecho de que, para un constituyente pu- 
ro i, ai = l y f((,, = jo(#! donde este último valor representa la fugacidad 
del vapor sobre el constituyente puro. Al colocar estas cantidades en la 
ecuación (39) vemos que K = / g i D I ,  y de aquí que la ecuación se con- 
vierte en 

La ecuación (40) muestra que la actividad de un constituyente volátil 
dc una solución está dada por la relación de la fugacidad del vapor del 
constituyente en equilibrio con la solución dividida por la fugacidad del 
vapor en equilibrio con el constituyente puro. De nuevo, fii,, = Piyiio,, 
donde Pi es la presión de vapor de un constituyente dado sobre la so- 
lución y y i r o l  es su coeficiente de actividad. Análogamente /:,,, = PPuicgi, 
donde Pg es la presión de vapor del constituyente puro y y¡,,, su roefi- 
fiente de actividad. Al colocar estas identidades en la ecuación (40) resulta 

Finalmente, si los vapores se comportan como gases ideales, entonces 
o = 1, y la ecuación (41) es simplemente Y i f o ~  = Y%,,, 
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Así a ,  se obtiene de las presiones de vapor del constituyente sobre la solu- 
ción y cuando es puro. 

La sustitución de la ecuación (41) en la (32) nos da para la energía 
libre de mezcla de una solución binana 

Cuando los gases se comportan idealmente, los valores de las y se hacen 
la unidad, y la ecuación (43) se simplifica. 

P1 P AF,  = nlKT 111, + n,RT ln 2 
P, 1.; 

Aquí, todas las cantidades son directamente medibles y por lo tanto AF, 
se obtiene fácilmente a partir de los datos de la presión de vapor. 

SOLUCIONES IDEALES 

De igual f o m a  que fue conveniente colocar un gas ideal como criterio 
de conducta de un gas cualquiera, resulta aconsejable tambih, definir 
una solución ideal en funrión de cuyas propiedades predecibles pueda eva- 
luarse la conducta de las soluciones rrales. 

Con este propósito definiremos una  solución ideal como aquélla en 
que la actiuidad de cada constituyente es igual a su fracción molar bajo 
todas las condiciones de t<mperatura,  presión y concentración; es decir, 
a ,  = N , ,  a, = N,, etc. Sobre esta base, la ecuación (32) para una solu- 
ción binaria ideal nos da 

AF, = n , R T  ln N, f n , R T  lri N ,  (45) 

Como el miembro derecho de la ecuación (43) es independiente de la 
presión, obtendremos por diferenciación de AF, con respecto a la presión 
a temperatura constante 

Este multado significa que en la mezcla de dos constituyentes para 
formar una solución ideal no hay cambio de volumen asociado al proceso, 
y de aquí que los volúmenes molares parciales de los constitu)entes de la 
solución son idknticos con los volúmenes molares de los constituyentes 
puros. De nuevo, si dividimos la ecuarión (45) por T y diferenciamos 
A F m / T  respecto a T a P constante, obtendremos 

A H ,  = O 
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En consecuencia una solución ideal se forma sin desprendimiento o absor- 
ción de calor. Al colocar 9 ecuación (47) en (28) nos muestra que en 
una solución ideal AF, = -T AS,, y de aqui que teniendo en cuenta la 
ecuación (45) resulta 

La ecuación (48) predice que para una solución ideal AS, es una 
función de la concentración y cantidad de los constituyentes presentes. A 
su vez, la ecuación (45) enseña que AF, es una función de estas variables 
así como la temperatura. Además ninguna ecuación contiene factores es- 
pecíficos de la naturaleza de la sustancia comprendida. En este sentido, 
estas ecuaciones son análogas a la ley de los gases ideales, que predicen 
la conducta del gas de manera independiente de las características espe- 
cificas, naturaleza o estructura de las moléculas del gas. 

Las figuras 8-1 y 8-2 muestran una comparación entre las predicciones 
de las soluciones ideales y la conducta real observada para AF,, AH, y 
TAS,  de las soluciones binarias de líquidos. Los cálculos dados son por 
rnol de solución, es decir n, = Ni y n, = N ,  Además, los datos de la 
presión de Lapor se han corregido para condiciones de no idealidad de 

CCI, N> C6H12 

Figura 8-1. Energía libre. c . h r  y entropia de mezcla del sistema tetracloruro de 
<drbr>no-ciclohexuno a 40°C. [Basadas en los cálculos de Maro", Wvng y N a k a j i i  
1. Polpnier Sci., 46, 33'3 (1960) 1 
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gases. La inspección de la figura 8-1 muestra que el sistema tetracloruro 
de  carbono-ciclohexano se aproxima muy estrechamente a una solución 
ideal. Sin embargo no sucede lo mismo con el sistema acetona-cloroformo, 
donde todas las propiedades termodinámicas de la solución prrsentan gran- 
des diferencias de la idealidad. 

I 

ke tona  N, Cloroformo 

Figura 8-2. Energía libre, calor y entropia de mezcla del sistema acetona-cloro- 
formo a 25'C. [Se$" cálculos de Maron, V a n g  y Nakajirna, J .  Polyrner Sci . ,  46, 
353 (1960).] 

Una simple descripción de la conducta de las soluiiones, se obtiene por 
un examen de las presiones de vapor, más que a partir de las propiedades 
de mezcla. Por esta razón debemos considerar de nue\o las presiones de 
vapor de las soluciones ideales y reales. 

PRFSION DE VAPOR DE UNA SOLUCION IDEAL 

Supongamos que dos liquidas, A ,  y A: son \olátiies Y completamente 
niiscibles, y supansamos atlcntás que los dos líquidos se disuelven entre sí 
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para formar soluciones ideales. En este caso al = Xi y a,  = N,. Al colo- 
car estas identidades en la ecuación (42) resulta 

p1 = N ~ P H  (49) 

Y Pt = N9P2 (50) 

Las ecuaciones (49) y (50) son expresiones de la Ley de Raoult,  que es- 
tablece que la presión de vaflor parcial del constituyente volátil de  una  solu- 
clón es igual a la presión del vapor del constituyente puro multiplicada por 
la fracción molar de tal constituyente en la solución. De estas ecuaciones la 
p s i ó n  total de vapor P sobre tal solución cs 

P = Pl + P2 
= P:Ni + P?Nn 

Y como N, = 1 - N? la ecuación (51) nos da 

Para cualquier sistema y temperatura dados y Po, xm constantes, y una 
gráfica de P contra Nz  deberá ser una linpa incta ,.m P == P" a S' =: O 
y P = c a  N z = l .  

Tal gráfica, dada por la línea coiitinua de la fipi,.a 8-3, muestra que 
las presiones totales de las soluciones ideaics quedan sobre una línea recta 
que une y y Pi .  A su vez, las líneas de trazos nos dan las gráficas de las 
ecuaciones (49) y (50) de las presiones parciales de los componentes indivi- 
duales de  la solución. 

A ,  N 1 A, 

F i p r i  SS. Presiones de  vapor total y parci.4 de las soluciones ideales 
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Estas varían linealmente desde P, = P; y P., = O a "J, = O hasta 
P, = O y P, = P: a S, = 1. En todas las concentraciones intennedias la 
presión total es la suma de las presiones parciales. Así, a N ,  = x, P, es 
igual a la distancia de b,x,  P, = b2x,  y P = b~ + bnx = bx. 

Las relaciones anteriores exigen que se cumpla la Ley de liaoult para 
las presiones totales y parciales como una función de las fracciones molares 
de  los constituyentes in soluciún. Para obtener una relación entre la com- 
posición de una solución y la composición del vapor sobre el mismo, desig- 
namos a YI como la fracción molar de A.  en r l  capor sobre una solución 
de composición ,V?. Entonceq de acuerdo con la Ley de Dalton de las pre- 
siones 

P, Y ,  = - (53) 
P 

Pero P 2  = PIh',, mientras que P está dada por la ecuación (52). En con- 
secuencia : 

Esta ecuación muestra que hay una composición definida del vapor 
que corresponde a cada composición de la solución y que Y?  y N, no son 
isuales salvo cuando P; = P:. 

Con a p d a  de la ecuación (54) se puede construir una curva de pre- 
siones de vapor-composición del vapor para soluciones que siguen la ley 
de Raoult que muestran la composición del vapor correspondiente a una 
composición particular de la solución. Una curva tal, calculada a una tem- 
peratura constante para P: = 147 mm y PZ = 396 mm de Hg se mues- 
tra en la f i p r a  8-4. La línea recta nos da la presión total de i,apor sobre 

Fipura 8-4. Cunas de ~orriposi- 
ción del líquido y vapor, de una 
soiución ideal. 



Presión de vapor de los pares liquidos reales 283 

la como una función de la fracción molar A'>, mientras que la 
,,,,.a que queda debajo de aquella recta representa la presión del vapor 
total corno un función de la fracción niolar de A ,  en el vapor, Y>. Para 
.),tener la composición del vapor correspondiente por ejemplo a una so- 
],&n para la cual S2 = 0.2, nos movernos verticalmente hasta el pun- 
to C para obtener la presión de vapor total de la solución. Esta misma 
p s i ó n  se establece también en la curva de composición de vapor por el 
punto D, que corresponde a la composición Y. = 0.402, y de aquí que 
,,ara los liquidos en cuestión cuando ,\", = 0.2, Y?  = 0.402. Análogamente, 
cuando X: = 0.6, Y', = 0.803. Se observará que el vapor es siempre más 
rico en A? que la solución, es decir: el vapor es más rico en el cornponen- 
te más volátil. 

PRESION DE VAPOR DE LOS PARES LIQUIDOS REALES 

Unos pocos sistemas líquidos miscibles binarios obedecen la ley de 
Raoult en todo el intervalo de concentraciones. Uno de ellos, el par dibro- 
mo etileno-dibromo propileno a 85.0j°C, se muestra en la figura 8-3. Otros 
ejemplos los constituyrn los pares benceno-dicloro etileno, el tetraclo- 

Figura 8-5. Prcsioms dc vapor del ri~trma dibromo etileiio-dibromo propileno 
a 85.05'C. 
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ruro de carbono-cloruro estánnico y el cloro benceno-bromo bcnceno. La 
mayoría de los sistemas sin embargo, se desvían de la ley de Raoult en 
mayor o menor grado, dependiendo de la naturaleza de los líquidos y la tem. 
peratura. 

El carácter de las desviaciones de la ley de Raoult puede juzgarse en 
las figuras 8-6, 8-7 y 8-8, que muestran las presiones totales y parciales de 
algunos sistemas en su dependencia con la fracción molar. Con el par 
tetraclnruro de carbono-ciclohexano, que se muestra en la figura 8-6, 
la presión total así como las parciales presentan desviaciones positivas de 

1 I 
Ciclohexano Fracción molar Tetracloruro 

de carbono 

Figura 8-6. Presiones de vapor del sistcrna ciclohexano-tetradoruro de carbono 
a 40°C. [Según Scatchard, Wood y Mochelr, 1. Am.  Chem. Soc., 61, 3208 (1939),1 

la ley de Ranult pero la presión total es siempre intermedia entre las de 
vapor de los dos componentes puros. Análogamente con el sistema disulfum 
de carbono-aldehído metilico, figura 8-7, las desviaciones de la ley de Raoult 
son positivas, pero 1 a ~  riirvas de pre~ión d~ vapor total tienden a un máximo 
que está por encima de la presión de vapor de cada constituyente. Po' 
otra parte, el par cloroformo-acetona, figura 8-8, exhibe desviaciones ne- 
gativas de la lev de Raoult que conducen a un mínimo en la presión de 
\apor total del sistema, es decir, las presiones de vapor de ciertas concen- 
traciones de la solución se hallan por debajo de las de cualquiera de los 
constituyentes puros. 



Presión de vapor de los pares líquidos reales 285 

Figura 8-7. Presiones de vapor del sistema metilal-disulfuro de carbono 

Acetona Fracción molar Cioi 

Figura &l. presiones de vapor del ~ i ~ t ~ m a  acetonv-cloroformo a 55.1'C. 
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Las curvas de presión dadas en las figuras 8-6, 8-7 y 8-8 son típicas 
de la conducta de la presión de  vapor de los pares líquidos volátiles. En 
base a estos diagramas, todos los pares líquidos miscibles se clasifican en 
tres tipos yenerales que son: 

TIPO 1. Siste~nas cuya presión total de vapor es intermedio entre aque- 
llos de los componentes puros. Ejemplo: tetracloruro de carbono-ciclo- 
hesano, tetracloruro de carbono-henceno, benceno-toliieno. agua-alcohol 
metílico. 

TIPO 11. Sistemas que exhiben un múximo en la curva de presión 
total d r  ~ a p o r .  Ejrrriplo: Disulfuro de carbono-aJdchído iiietílico, disulfuio 
de carhono-acetona, benceno-ciclohcxano, benceno-alcohol etílico: clorofor- 
mo-alcohol etílico. y agua y alcohol etilico o n-propílicri. 

TIPO 111. Sistemas que exhiben un minimo en la curva de presión 
de lapor  total. Ejeiriplo: Cloroformo-acetona, étir n~etílico-cloruro de hi- 
d ró~cno ,  piridina-ácido acético, y agua y ácido fórmico; nítrico, clorhídrico 
o bromhidrico. 

Las curvas de presión de va1)or-coiiif>osición del liquido dc estos di- 
versos tipos, junto con las correspondientes de presión de vapor-composi- 
ción de uapor se ilustran en la fisura 8-9. Todas estas cunas  correspon- 
den a una temperatura constante. 

Tipo 1 

1  
1 1  1 1 ,  
1 1  1 1  1  
1 1  1 1  
1 1  I I  I 
lb lb' 1  lc' Ic 

Fracción molar B A Fracción molar 

Tipo II Tipo III 

Figura 8-9. Tipos dr  diagr.imas biriarios de presión de  vapor (temperatura 
constantei 

Se observará que en todos los tipos las cunas  de composición de vapor 
quedan debajo de las de composición de  liquido, y que eri los tipo5 11 Y 
111 las dos curvas se tocan en los punto? de presión de vapor riiáximo Y 
mininio respectivaniente. En ellos por esta razón, las composiciones de la 
solución y vapor son idtnticas, y los diagraiiias de los tipos 11 y 111 pueden 
considerarsc como cnn~p~icstos clc dos cunas  del tipo 1, una para A puro 
y una \oliz<ión <mi tina presión iiiixinia o rninima de ""Por C o D, y la 
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otra de una solución de una presión máxima o mínima de vapor C o D 
y componente puro B. La  posición de las curvas de composición de lapor 
respecto a las del liquido se deduce del hecho de que a partir de una 

constituida por dos sustancia? volátiles rn  solución. aqui.l!a que 
posea una presión de vapor más alta se volatili7ará más qiie aquélla de 
presión de vapor baja, dando una composición de vapor más iica en el 
constituyente más volátil que la solución. 

.4si, en el par liquido del tipo 1 que se muestra en la figura 8-9: B es 
más volitil que A,  y en consecuencia el vapor sobre todas las concentra- 
ciones de la solución debe ser más rico en B que lo es la solución. De aquí, 
la composición de vapor que corresponde al punto a en el diagrama debe 
quedar más próximo a B que el punto a, y esto es posible sólo si la c ima  
de composición de vapor está debajo de la cun-a de composición dcl lí- 
quido. Como el diagrama muestra, la composición del vapor que corres- 
ponde a a es a', una mezcla considerablemente más rica en B que lo es a. 
Por la misma razón todas las mezclas comprendidas entre A y C en el 
tipo 11 deben tener vapores más ricos en B que la solución, mientias que 
todas las mezclas entre C y B deben scr más ricas en A,  que la solución. 
Estas condiciones se satisfacen, en el diagrama dibujado pues el punto b' 
de composición de vapor que corresponde a un punto como el b es más 
rico en B, mientras que la composición que corresponde a c es c', roás 
rica en A. 

De manera análoga, las composiciones de vapor en el tipo 111 deben 
ser más ricas en A que las soluciones entre A y D y más ricas en B entre 
D y B. Estas condiciones se satisfacen dc nuevo por el diagrama dibujado 
como puede verificarse por los dos puntos indicados, d con una compo- 
sición de vapor d' y e con una e'. 

Como a una temperatura dada el vapor sobre una solución es mis 
rico en el componente más volátil que la solución, ésta se despla~a en 
composición hacia el constituyente menos volátil, eliminando su vapor. Si 
condensamos los vapores y removemos los nuevos vapores fonnados sobre 
el condensado, los nuevos vapores serán mucho más ricos en el constitu- 
)ente más Lolátil que las soluciones de las cuales procede. .il rcprtir este 
Proc~so es posible obtener una concentración del constituyente más volátil 
'n 1.1 vapor y una concentración del constituyente menos volátil en la solu- 
ción. Este proceso de concentrar los constituyentes se conoce c mo dectila- Y 
ción fraccionada; y como el proceso descrito se verifica a temperatura 
constante, puede desiparsc como una destilación fraccionada isotérmica. 

En la prictica es más conveniente llevar a cabo una destilación a pre- 
si6n constante qiie a temperatura constante. A una presión de confina- 
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rnicnto dada una solución de composición definida hervirá a una tempe- 
ratura a la cual su presión de vapor total es la misma que la presión de 
confinamiento. Si designamos por P a esta última presión, la condición 
para ebullición se escribirá así P = PA + PB. Así a una presión atmosfé- 
rica una solución henrirá a la temperatura en que la presión total de 
vapor se hace igual a 760 mm de mercurio. Como distintas composiciones 
de una solución tienen presiones de vapor diferentes, se sigue que distintas 
soluciones no alcanzarán una presión de vapor total equivalente a la de 
confinamiento a la misma temperatura y por lo tanto, hervirán a tempe- 
raturas distintas. En general, las soluciones de presión baja de vapor her- 
virán a temperaturas mayores que aquéllas cuya presión de vapor es alta. 

Este último hecho permite la construcción de varios tipos de diagrama 
de composición-temperatura que corresponden a tres tipos generales de 
diagrama de composición-presión-vapor ya discutidos. Estos se muestran 
en la figura 8-10. En el tipo 1 la presión de vapor de A es la mínima del 
sistema y la de B es la máxima, mientras que la presión de vapor de 
todas las composiciones posibles entre A y B son intermedias entre las dos. 
En consecuencia a presión constante el punto de ebullición de A será el 
máximo del sistema y el de B el mínimo, mientras que todos los debidos 
a distintas composiciones de A y B serán intermedios y estarán dados por 
la curva de composición del liquido en la figura. Como el vapor que se 
libera de un3 composición particular de la solución dcbe ser más rico en 
el constituyente más volátil B, la composición de vapor a una temperatura 
dada estará más próxima a B que la composición del líquido correspon- 
diente, y de aquí que la curva de composición de vapor debe quedar ahora 
sobre la curva de composición de liquido, como se mostró. Las mismas 
consideraciones se aplican a los otros dos tipos. En el tipo 11 la presión 
de vapor del sistema es un máximo para la c~miposición C, y de aquí tal 
solución hervirá a la temperatura mínima, que conduce a un mínimo en 
la c u n a  de puntos de ebullición. De nuevo como en el tipo 111 la solución 
de composición D presenta la presión mínima del vapor del sistema, hervirá 
a la máxima trmperatura, y en conseciiencia la curva de puntos de ebu- 
llición presenta un máximo. En todos los casos las curvas de composición 
de n p o r  quedan por arriba de las de composición de líquido por las 
razones dadas. Por esa razón vemos, que en un sistema cualquiera cuyas 
presiones de vapor son intermedias entre aquéllas de los constituyentes 
puros tendrán un  diagrama de destilación con puntos de cbullición inter- 
medios tales como el tipo 1. Po; otra parte, un sistema del tipo de presión 
de vapor máxima dará un diagrama de  destilación con un punto de ebu- 
llición mínimo mientras que cualquier sistema del tipo de presión de vapor 
mínimo dará un diagrama de destilación con un máximo en la curva de 
puntos de ebullición. 

Las concentraciones de los puntos C y D cn los d i a c r a m ~  de ~resión 



Destilación de las soluciones binarias miscibles 289 

de vapor y temperatura no son generalmente idénticos. Con el cambio de 
,,,l~peratura hay una tendencia para las composiciones correspondientes . los máximos o mínimos de la presión de vapor a correrse hacia A o B, 
dependiendo del sistema en cuestión. 

T =  constante P= constante - 

A Fracción molar B A Fracción molar B 
Tipo I 

T =  constante P =  constante 

A F;acción molar B A Fraccian molar B 
Tipo I I  

T =  constante P =  constante 
m m 

P +a TM 
D ,o

Q 

A Fracción molar B A Fracción molar B 
Tipo I I I  

h u r a  8-10. Tipos de diagramas de destilación que corresponden a diversos dia- 
grnrnas dc presiones de vapor 

A causa de las diferencias en los diagramas de destilación de los tres 
tipos clr soluciones, diferirá la conducta de &as a presión constante de 
destilación. Consideremos prirncro un sistema del tipo 1 (figura 8-11). Si 
 alentamos una solución de co~Tlp<>siciln a, la ebul:ición no canlienza hasta 
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que se alcanza la temperatura T,. Entonces el vapor que se desprende de 
a tendrá la composición d. Como esta última es la más rica en B que la 
primera, la composición del residuo deberá ser más rico en A,  por ejem- 
plo b. La nueva composición del residuo b no hierve hasta que se alcanza 
la temperatura Ta, que es más elevada que Te. A su vez el vapor que se 
desprende de b tendrá la composición b: de nuevo más rica en B, y en 
consecuencia la composición del residuo será de nuevo más rico en A, y la 
temperatura ascenderá antes de que el residuo hierva otra vez. Vemos por 
tanto, que si el proceso descrito continúa, el punto de ebullición de la 
solución aumenta desde el punto de ebullición T ,  hacia el punto T ,  de 
A p r o .  

Al mismo tiempo la composición del residuo se hace más rico en A que 
la solución original, y si el proceso se prolonga suficiente tiempo, se obtiene 
un residuo final de A puro. 

Consideremos ahora, qué puede hacerse con los vapores. Si los obte- 
nidos inicialmente de la solución, esto es a', se condensan y destilan de nue- 
vo, el punto de ebullición de la nueva solución será Tra, y la composición 
del destilado será al'.Este es otra vez más rico en A que el original. Si el 
proceso de condensación y redestilación continúa, se obtiene eventualmente 
un vapor compuesto esencialmente de B puro. Por esa razón, por destila- 
ción de una mezcla del tipo 1 es posible separar los constituyentes en un 
residuo del constituyente menos volátil A y un destilado del componente 
más volátil B. Es decir, los dos constituyentes que fornzan una  solución del 
tipo I pueden separarse por destilación fraccionada e n  sus cornponenter 
puros. 

Tal separación es imposible, sin cmbar~qo, ron solurionrs drl tipo 11 o 
111. Consideremos la destilación de una solución del ti110 11, fisura 8-12, 
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de la cual el sistema ( A )  agua-(E) alcohol etílico es un ejemplo destacado. 
Si destilamos una solución de composición comprendida entre A y C, tal 
como a, el vapor que se desprende tendrá la composición a' y será más 
rica en B que el residuo. Por este motivo la composición del residuo se 
desplaza hacia A, y tenderá a hervir a una temperatura más elevada que 
la solución original a. Si continúa la destilación, argumentos análogos a 
los usados con las soluciones del tipo 1 indican que se obtiene un residuo 
de. A puro, por ebullición a la temperatura TA. Por otra parte, si los va- 
pores de la solución original a: se condensan y redestilan repetidamente, 
se obtiene un vapor de composición C. Tal vapor cuando se condensa y 

Figura 8-12. Comportamiento de 
la destilación de las soluciones del 
tipo 11. 

destila, produce otra vez vapor de esa composición C; es decir, los vapores 
guc proceden de la solución tendrán igual composición que la misma, y 
de aqui en adelante no hay posterior separación posible por destilación. 
En consecuencia, una  mercIa que tiene una  composición entre A y C se 
Pueden separar por destilación fraccionada solamente e n  u n  residuo de 
A puro y u n  deitilado final de composición C. No se puede recuperar 
B puro. 

Por otra parte, si se destila una solución de composición entre C y B, 
Por ejemplo, b, el vapor que se desprende b', será más rico en A que la 
Solución original, y de aqui por destilación repetida el residuo tenderá ha- 
cia 8 puro, mientras que el destilado tenderá hacia C.  Tales soluciones 
Por destilación total nos darán B puro en el residuo y una mezcla de punto 

ebullición constante C en el destilado. No se puede recuperar A por 
destilación. 

El comportamiento de las soluciones del tipo 111 por destilación será 
análogo a las de tipo 11, con la excepción de que el residuo tiende hacia 
la mezcla de punto máximo de ebullición, mientras que lor destilados ticn- 
dm a íos con~tituyentes Puros (fig. 8-13).  
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Si la mezcla de partida tiene una composición entre A y D, por ejem- 
plo a, el vapor obtenido por destilación a', será más rico en A que la so- 
lución. De aquí, que la composición del residuo tiende hacia D y alcanzará 
el punto eventualmente. Una redestilación del vapor, nos dará finalmente 
un destilado de A puro. Una mezcla entre D y B, como b, nos dará por 
destilación un vapor de composición b: más rico en B que la solución. Aquí 
de nuevo el residuo se desplaza hacia D, mientras que la redestilación de 
10s vapores tenderá hacia B. puro. 

En consecuencia, una destilación completa de una mezcla tal como b 
dará un residuo de composición D y un destilado de B puro. 

P =  constante 

Figura 8-13. Comportamiento de 
la destilación de las soluciones del 
tipo 111. 

I 1 1  

A Fracción molar B 

Vemos por esa razón, que cualquier sistema binario de este tipo puede 
separarse por destilación fracciona1 completa en su residuo de composi- 
ción D, la mezcla de máximo punto de ebullición constante, y un destila- 
do bien sea de A o B puro, dependiendo de la composición de partida si 
se encuentra entre A y D o entre D y B. Pero una mezcla de composición 
D no es separable por ulterior destilación. 

AZEOTROPOS 

Las mezclas de punto de ebullición constante descritas con anterion- 
dad se llaman azeótropos. La composición de éstos es marcadameute cons- 
tante para una presión de confinamiento dada. 

Sin embargo, cuando la presión total cambia, varían también el punto 
de ebullición y la composición del azeotropo, como puedc verse en la 
tabla 8-1. En consecuencia estas mezclas no son compuestos definidos, 
cuya composición debe permanecer constante en un amplio intervalo de 
presiones y temperaturas, sino qric son niczclas quc rcsdtan dc la iiiter- 
acción de las fuerzas intennoleculares de la solucibn. 
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TABLA 8-1. Efecto de la presión en la composición 
del azeótropo en el sistema H,O-HCI 

Presión % en peso del HCI en una mezcla de 
(mm de Hg) punto de ebullición constante 

L a  tabla  8-2 presenta los puntos  d e  ebullición y composiciones d e  algu- 
nos azeótropos, todos a u n a  presión total  d e  760 m m .  d e  mercurio. 

TABLA 8-2. Puntas de ebullición y composiciones de las mezclas areotrópicas 
(P = 760 mm de Hg) 

Punto de 
ebulli- 
ción 

Tipo A B ( " c )  

Punta Asua Alcohol etilico 78.15 
mínimo de A w a  Alcohal propilico-n 88.10 
ebullición Alcohol etilico Benceno 67 .8  

Acido acético Benceno 80.05 
Disulfuro de carbono Acetato de etilo 46.10 
Piridina A s a  92.60 

% en peso 
de B, cn 
el azeó- 

tropo 

95.57 
71.80 
67.60 
98.00 
3.00 

43.00 

Ponto Agua 
niánimo de Asua 
ebullición Asua 

Asua 
Agua 
A w a  
Clorofumo 
Piridina 

Acido nítrico 
Acido clorhidr¡co 
Acido bromidrico 
Acido yodhidrico 
Acido fluorhidrico 
Arido fórmico 
Acetona 
Acido fómico 

LA COLUMNA DE FRACCIONAMIENTO 

E1 t ipo d e  destilación descrito hasta  aquí,  e n  el cual el vapor  q u e  se 
elimina está en equilibrio con l a  masa  total del l iquido q u e  hien-c, se 
denomina destilación en equilibrio. E l  proceso d e  separar  mezclas por  des- 
tilación resultaría e x t r e r n a d a m n t e  corriplicado y tedioso d e  realizarse por  
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repetidas destilaciones y condensaciones de una manera discontinua. En su 
lugar esta separación se efectúa continuamente y se conoce como destila- 
ción fraccionada, empleando aparatos de destilación conocidos como co- 
lumnas de fraccionamiento, figura 8-14. 

Una columna de fraccionamiento consta esencialmente de tres partes: 
de un alambique calentador A ;  de una columna D, compuesta de una serie 
de platos cuya construcción se muestra en la figura; y un condensador F. 
La mezcla precaliente a destilar, se admite por E a uno de estos platos y 
fluye por 2 al plato inferior. 

Figura 8-14. Diagrama esquemá- 
tico de la columna de fracciona- 
miento. 

calefactor 

Sobre éste, el líquido entra en contacto con el vapor que se desplaza 
hacia arriba del alambique a través de las "cápsulas de paso de burbujas" 
(bubble caps) 3' y 4'. Se denominan así porque cl \.apor debe burbujear 
a través de la capa del Iíquido de cada plato antes de su escape. Al hacerlo 
se condensa parte del contituyente menos volátil, y parte del más volátil 
se vaporiza del líquido. El vapor que asciende a los siguientes platos PO' 
3 y 4 a más rico en el constituyente más volátil que el vapor del plato 
inferior mientras que el liquido que rebasa al plato inferior más próximo 
por 1' es más rico en el constituyente menos volátil que el líquido que 
alcanzó el   lato de arriba. El resultado neto de estas interacciones es por 
tanto, una redistribución en favor del constituyente más volátil en el vapor 
y del menos volátil en el liquido, es decir que esenciahente cada plato 
actúa como un niinúsculo alambique. 
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Como este proceso se repite en cada plato, es posible, con suficiente 
.;,mero de ellos, separar la mezcla en dos fracciones finales, una del re- 
,;duo menos volátil que se desplaza hacia el alambique A, de doiide se 
,mae y un vapor que para de la parte superior de la columna que con- 
tiene esencialmente el constituyente más volátil. Este vapor alimenta un 

F donde se licúa. Parte de este liquido se extrae por H y parte 
~ u ~ l v e  a circular por reflujo a la columna a través de G a fin de mantener 
la provisión del destilado esencialmente puro en los platos superiores. 

RELACION DEL DESTILADO A RESIDUO 

En diversos chlculos se precisa conocer la relación entre el peso del desti- 
lado y el del residuo en cada etapa de una destilación en equilibrio. Para 
una mezcla binaria esta información se obtiene fácilmente del diagrama de 
destilación. 

Consideremos el diagrama dado en la figura 8-15. La abxisa se ex- 
presa ahora en porcentaje de peso en vez de fracción molar. 

Figura EL15 Relación de des- 
tilado a residuo en la destilación. 

Si comenzamos con una mezcla cuyo peso por ciento es x, el sistema será 
totalmente liquido hasta alcanzar la temperatura Ti. Entonces la solución 
'Omienza a hervir, y como el liquido se hace menos concentrado en B, 
el punto de ebullición asciende gradualmente' conforme procede la desti- 
lación. A una temperatura T,, si no eliminamos el vapor del sistema, este 

I 
ílltimo tendrá todavía igual composición g-lobal que la mezcla del comien- 
'O X ,  pero ahora estará constituido por liquido de composición xl y vapor 
de composición x2. Bajo talrs condiciones el peso del liquido presente, 
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W,, es proporcional a la distancia lineal 66, mientras que el peso de vapor 
presente, W,, lo es a la distancia ab; es decir: 

El argumento que conduce a la ecuación ( 5 5 )  es el siguiente: Si desig- 
namos por W el peso total de la mezcla de composición x, entonces 

De nuevo, el balance de material del constituyente B nos da 

g de aquí obtenemos por sustitución para W 

Pero (x, - x )  = b c ;  ( S  - S,) = ab. Por lo tanto, la ecuación ( 5 5 )  se 
deduce inmediatamente. Esta relación entre pesos y distancias es perfec- 
tamente general y se aplica en todas las temperaturas a cualquier porción 
del diagrama. Debe recordarse sin embargo, cuando la abscisa no es por- 
centaje en peso sino fracción molar, la relación de las distancias representa 
las de los números de moles de liquido y vapor más bien que sus pesos. 

SOLUBILIDAD DE PARES 
LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIBLES 

Temperatura máxima característica de solución. Cuando una peque- 
ña cantidad de anilina se agrega al agua a la temperatura ambiente y se 
agita la mezcla se disuelve aquélla, formando una sola fase. Sin embargo, 
cuando se adicionan cantidades nialores de anilina se producen dos capas 
de liquido. Una de ellas, la inferior, consiste de una pequeña cantidad de 
agua disuelta en la anilina, mientras que la superior está constituida de 
una pequeiia cantidad de anilina disuelta en agua. Si agregamos de nuevo 
anilina al sistema, la capa rica en agua disminuye en tamaño y finalmente 
desaparece dejando sólo una fase líquida compuesta de agua en anilina. 
Si este experimento se hace a temperatura constante, se encuentra que las 
composiciones de las dos rapas, aunque diferentes entre si, permanecen 
constantes cn tanto las dos fases se hallen presentes. La .idición de peque- 
ñas cantidades tanto de anilina o ag-us cambia siinplcm~nte los volúmenes 
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de las dos capas, no su composición. 4 medida que se eleva la 
temperatura, se cncuentra que esta conducta persiste excepto que incre- 
menta la solubilidad mutua de los dos liquidos. A 168" C, la coinposición 
de las dos capas se hace idéntica, y de aquí que los dos líquidos son com- 

pletamente miscibles. En otras palabras, a 16ai C., o por encima de esta 
temperatura, la anilina y el agua se disuelven entre sí en todas las propor- 
ciones y dan, al mezclarse, una sola capa líquida. 

Esta variación de la solubilidad mutua del a p a  y anilina con la tem- 
peratura se ilustra en la figura 8-16. .4 100' C. el punto A representa la 
composición de la capa rica en ayoa y el punto A ,  la composición de la 

0 
i na  

Figura 8-16. Solubilidad mutua del agua y anilina a diversas temperaturas 

capa rica en anilina en equilibrio con A. Entre estos puntos todas las niez- 
das  dan capas de composiciones A y A , .  Fuera de tstas, los dos líquidos 
son mutuamente solubles a 100°C; es dccir, todas las composiciones entrc el 
agua pura y A dan una solución de anilina en agua, y aquéllas comprendidas 
entre A ,  y anilina pura, dan una solución de ag-ua en anilina. Como iguales 
arsmentos son válidos a otras temperaturas, se deduce que el área en forma 

cúpula representa el dominio dc eui3tcncia de las dos fases líquidas, el 
k a  exlerna el dc una sola capa liquida. La temperatura que correq>onde 
al punto B, es decir, aquélla en que la solubilidad es total, se denomina 
ten~perntul-a crítica de  solución o bicn, tcmpcratura de consoluto. 

Teniperatura míninla caracteristica de solución. La figura 8-l i  nuestra 
el rfecto dc la tempesatum rn la solubilidad mutua dc la trictilarriina y ei 
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agua. Los dos líquidos son completamente miscibles a 18.5"C, o una tem- 
peratuia menor. Así a 30°C, por ejemplo, una solución del 5.6 por ciento 
de trietilamina en agua está en equilibrio con una que contiene el 4% de 
agua en trietilamina. La temperatura en la cual los dos líquidos son comple- 

l. 

Agua Fracción en peso Trietilamina 

Figura 8-17. Solubilidad de la trietilamina cn agua a varias temperaturas 

tamente miscibles se denomina la mínima crítica de solución, puesto que 
la c u n a  que confina el área de miscibilidad parcial e.xhibe un minimo. 

Temperatura máxima o mínima característica de solución. El sistema 
nicotina-agua prescnta dos temperaturas criticas de solución, una superior 
y otra inferior, como se ve en la figura 8-18. Dentro del área encerrada 
los líquidos son sólo paicialinente rniscibles, mientras que fuera de ella 
10 son completamente. 

El punto C que es la tempeiatura máxima de solución se encuentra a 
208"C, mientras que la minima. punto C', está a 60.8'C. Las composiciones 
correspondientes a C y C' son iguales: 34 por ciento de nicotina. En el pun- 
to A que se encuentra entre 'N0 y 95OC, la solubilidad de la nicotina en 
agua es mínima como lo es la del a s a  en nicotina entre 129' y 130°C, 
punto B. Se ha encontrado que al aplicar una presión externa al sistema 
!as dos temperaturas critiras dc que hemos hablado se aproximan entre sí, 
hasta que finalmente sc alcanza tina para la cual 10s dos líquidos 
SI: hacen miscibles complctamentc. 
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Tipo sin temperatura crítica de solución. Una variación final de estos 
tipos la presenta el sistema &ter etilico-agua, que no posee una temperatu- 

' 

ra superior o inferior critica de solución. Los dos líquidos son por esa razón 

Agua Fracción en peso Nii 
1 
ina 

Figura 8-18. Solubilidad de la nicotina en agua a diversas temperaturas. 

parcialmente solubles entre si a todas las temperaturas en las cuales existe 
la solución. 

Siempre es posible deducir de los diigramas de  solubilidad como 10s 
dados en las figuras 8-16, 8-17 y 8-18 las proporciones en peso de las dos 
capas presentes en cl equilibrio a diversas temperaturas. Consideremos es- 
Pecíficamente un sistema compuesto de 60 g de trictilamina y 40 g de 
agua presente en equilibrio a 20°C. Como el porcentaje de amina en 
Peso es de 60 por ciento, la composición global está representada en la fi- 
gura 8-17 por el punto a. Pero el sistema está constituido de soluciones de 
coriiposición b y c, p por lo tanto según el método usado con anterioridad 

Peso capa de amina distancia ca 
- - 

Peso capa de agua distancia ab  

- 60 - 13.5 

73 - 60 
= 3.42 
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DIAGRAMAS DE PRESION DE VAPOR Y DESTILACION 
DE PARES LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIBLES 

Aunque son posibles tres tipos de diagramas de presión de vapor y des- 
tilación, sólo uno de ellos se discutirá aquí. 

En la figura 8-19 (a )  se muestra un diagrama de presión de vapor 
total-composición del par liquido parcialmente miscible, alcohol butilico-n- 
agua. Comenzando con alcohol butílico puro, cuya presión de vapor es D', 
observamos un aumento en la presión total del sistema al añadir agua. Este 

- 
= 01 1 

O 20 40 60 80 100 
Agua Porcentaje en peso Alcohol 

(4 n -  butilicc 

Agua Porcentaje en peso Alcohol 
n~ butiiico 

Figura W 9 .  Diagrarnas de vapor y destilación del sirtcrna acua-alcohol n-butilico, 

incremento continúa hasta la presión que corresponde a C', que tiene lugar 
rn  una solución saturada de agua en alcohol butilico. Análogarnente, si 
comeniamos con agua pura de una presión de vapor A', la adición de 
alcohol butilico eleva la presión de vapor hasta que se alcanza la saturación 
dcl alcohol butilico en agua, punto B', es decir, la solución saturada de 
alcohol butilico en agua tiene exactarricnte la misma presión de vapor que 
una solución saturada de agua en alcohol butílico. Y, además la presión 
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total de vapor sobre el sistema en la región de miscibilidad parcial, entre 
B' y C' donde hay dos capas presentes, cs constante e igual a cualquiera de 
una dc las dos capas y no  a la suma de las dos. Este estado de cosas es una 
consecuencia directa de las condiciones terniodinámicas de equilibrio en tal 
sistema. Para que exista equilibrio en un sistema que comprende la distri- 
bución de un componente particular entre las dos fases, tal como el alcoliol 
butilico entre las capas superior e inferior, la presión de vapor del constitu- 
yente particular sobre cada capa debe ser la misma, y la presión de vapor 
sobre ambas debe ser una cualquiera de las dos. Por lo tanto, la presión de 
vapor del alcohol butílico sobre B' debe ser igual al  de C', y la total la mis- 
ma que la de B' O C'. Iguales consideraciones se aplican al agua en las dos 
fases; la presión total sobre ambas capas es la misma que la de B' o C' y es 
constante en tanto ambos se hallan presentes. 

Las curvas A'H' y D'H' dan las composiciones de vapor en equilibrio 
con A'B' y D'C respectivamente. Para todas las composiciones del líquido 
entre B' y C la composición del vapor es constante e igual a H'. 

La figura 8-19 (b)  nos muestra un diagrama de destilación que corses- 
ponde a un sistema que exhibe una conducta análoga al alcohol butílico- 
agua. La curva CD nos da los puntos de ebullición de todas las soluciones 
de agua en alcohol butílico, mientras HD da la composición de vapor que 
corresponde a diversas composiciones de la fase líquida. Análogamente, AB 
da los puntos de ebullición de todas las soluciones de alcohol butilico en 
agua, mientras que Al1 d a  las composiciones de vapor correspondiente. Los 
11untos de ebullirión de todas las composiciones globales que originan dos 
capas, esto es, entre B y C, están dadas por BC, en tanto que la corriposi- 
ción del vapor que corresponde a BC está dada por el plinto H; cs decir en 
la medida que están presentes dos capas saturadas, el punto de bullición 
del sistema es constante y la composición del vapor que se desprende es 
tairibiki constante e independiente de la comfiosición global. 

Las líneas de trazo que parten de B y C, en la figura 8-19 (b)  indican 
1~ variación de la solubilidad mutua de los dos líquidos con la temperatura 
Y forman parte del diagrama de solubilidad. 

Otros ejemplos de sistemas que exhiben comportamiciito a~iilogo al del 
alcohol butílico y el agua son: anilina-agua, alcotiol isobutílico-agua, y ace- 
tato de etilo-agua. 

PRESION DE VAPOR Y DESTILACION DE LIQUIDOS 
INMISCIBLES 

Puesto que son inmiscibles son mutuamente insolubles, y la ad ic ih  de 
"no al otro no afecta las propiedades de nin:urio de ellos. De aquí, que 
cada cual se comportará romo si el otro no cstuvicra ]>resente. P;n conse- 
ciicncia, en una mezcla de dos líquidos inniiscibles, cada uno de ellos ejcr- 
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ceri  la presión de Lapor que corresponde a un líquido puro a una tempera- 
tura dada y la presión de vapor total sobre la mezcla, será la suma de las 
presiones dc vapor de los dos constituyentes puros, es decir 

donde P es la presión de vapor total, y Pq i'; son las presiones de vapor de 
los liquidos piiros A y B. 

El punto de ebnllir.ión de cualquier sistema es la temperatura a la cual 
la presión total de vapor iguala la de confinamiento. Como los dos líqui- 
dos juntos alcanzan una presión total dada a una temperatura más baja 
que la de cualquiera de ellos sólo debe concluirse que cualquier mezcla de 
dos líquidos hervirá a una temperatura menor que la de cualquiera de 
los dos liquidos. Ademis, como a una temperatura dada no hay cambio en 
la presión de vapor total con la variación de la composición global, el 
punto de ebullición de todas las mezclas posibles de los dos, debe pema-  
necer constante, en tanto ambos liquidos estén presentes. Cuando uno de 
los liquidos ha sido expulsado por ebullición, la temperatura ascenderá 
bruscamente desde la de la mezcla hasta TA o T B  dependiendo de cuál de 
ellos ha sido eliminado primero. 

A cualquier temperatura de ebullición de la mezcla, T ,  las presiones 
parciales de vapor de las dos constitu)entes son PO, y Pb que correspon- 
den a la temperatura dada. Si desiparnos por N> y NrDa las fracciones 
molares de los dos constituyentes en elvapor, .entonces P' = <P, PO, = NLP, 
y de aquí: 

Pero =n., / (n,  + n,) ,  y X',=.n,/(n.,  f nB), donde n, y n~ son el 
níimero de moles de A y B en cualquier volumen dado de vapor. En con- 
secuencia: 

y como la relación de las presione parciales a T es constante. n , / n ,  debe 
ser constante también, es decir, la composición del vapor es siempre cons- 
tante en tanto que ambos liquidos están presentes. Además como n~ = 
M'.,/,!& y n,, = lV,/M,, donde W,, W ,  son los pesos en un volumen 
dado y M,, M B  son los pesos mulec~~larc~  de A y B respectivos, la ecuación 
158) se transforma en 
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La ecuación (59) relaciona directamente los pesos de los dos constitii- 
,entes destilados desde una mezcla de dos líquidos inmiscibles a sus pesos 
~oleculares y las presiones de los dos constituyentes puros. Se observará 
que el peso de cualquier constituyente destilado depende tanto de su pre- 

sión de vapor como de su peso moleciilar~ y de aquí que el efecto de una 
presión de vapor baja está contrarrestada por un peso molecular elevado. 

La destilación de líquidos inmiscibles se emplea industrialmente y en 
el laboratorio para purificar Iíquidos orgánicos que, o bien hierven a ele- 
vada temperatura, o tienden a descomponerse cuando se calientan a su 
punto de ebullición normal. El otro líquido frecuentemente es agua, y el 
proceso total se denomina destilación de vapor. La mezcla inmiscible del 
líquido y el agua se calienta bien directamcntc o por inyección de vapor, 
y los vapores que se desprenden se condensan y separan. De esta manera 
es posible destilar muchos líquidos de elevado punto dc ebullición a tem- 
peraturas más bajas de 100°C, punto de ebullición del agua. 

La destilación de líquidos inmiscibles se puede utilizar también en la 
determinación de pesos nioleculares aproxiinados de uno de los líquidos 
involucrados. Cuando las presiones de vapor y las relaciones en peso de 
los destilados de los dos líquidos se han determinado, y se conocc el peso 
molecular de uno de los líquidos, es posible calcular el peso molecular del 
otro fácilmente por mcdio de la ecuación (59). La forma en la cual se 
obtienen los datos necesarios se explica mejor por medio de un ejemplo. 
Cuando los dos líquidos inmiscibles, clorobenceno y agua, se hierven a una 
presión de 734.4 mm de Hg: el purito de ebullicih es 90°C, mientras que 
la relación del peso de clorobenceno al de agua recogida en el destilado es 
2.47. Como a 90°C la presión de vapor del agua es 526.0 mm de Hg la del 
clorobenccno será 734.4 - 526.0 = 208.4 mm de Hg. Por esa razón, desig- 
nando por A al clorobenceno y B al agua, al aplicar la ecuación (59) 

M - - - ' t fB 
A - (a:) (2) , , 

= 2.47 X -- lo::: X 18.02 

El peso nioiecular del clorobenccno calculado a partir de los pesos 
atómicos es llZ.6. 

SOLUBILIDAD DE LOS GASES EN LIQUIDOS 

Los gases se disuelven en los Iíquidos para fomiar soluciones verdade- 
ras. El grado de soluhilidad depende de la naturale7a del gas y del solven- 
te, la presión y la temperatura. Los ~ S S P S  como cl n i t r 1 ~ ~ n 0 ,  hidrógeno, 
oxígeno y helio, se disuelvrn en el agua sólo en ligera proporción, mientras 
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que los gases como el cloruro de hidrógeno y el amoníaco son muy solubles. 
La gran solubilidad en los últimos casos se explica por la reacción quí- 
mica de estos gascs con el sol\.ente para formar ácido clorhídrico e hidró- 
xido de amonio respectivamente. De me\-o; el nitrógeno, oxígeno, y diúxi- 
do de carbono son mucho más solubles en alcohol etílico que en el agua 
a la misma presión y temperatura, mientras que el sulfuro de hidrógeno y 
el amoníaco son más solubles en agua que en alcohol etílico. Frecuentemen- 
te, la semejanza entre el soluto y el solvente conduce a una solubilidad 
más alta, como lo evidencia el hecho de que lo$ vapores de hidrocarburo 
se disuelven más fácilmente en hidrocarburos y otros solventes orgánicos 
que en el agua. Sin embargo, la semejanza química no constituye aún un 
criterio infalible de solubilidad. Así el acetileno, que es niuy distinto en sus 
características químicas del agua, se disuelve en mayor propbrción en ella 
a 0°C que el oxígeno. 

El efecto de la presión en la solubilidad de un gas dado, en un líquido 
particular, a temperatura constante, se puede obtener fácilmente invirtien- 
do el proceso; en efecto, consideremos el gas como un soluto que vaporiza 
hasta establecer una preskn de vapor sobre la solución. En estas condicio- 
nes se aplica la ecuación (59) es decir, que 

Donde f,,,, es la fugacidad del gas sobre la solución y a ,  es la actividad de 
dicho gas en solución. Si la fase de gas y la solución se comportan ideal- 
mente, entonces fZi,, = PZ, a? = A'? y la ecuación (60) sc transforma en: 

La  ecnación (61) conocida como L e y  de Hcnry  establece que a tempe- 
ratura constante la solubilidad de u n  gar e n  u n  liquido es directamente 
proporcional a la presión del gas solirc el liquido. El factor de proporcio- 
nalidad K' se llama constante de la ley de IIenry. Su ~nagnitud depende 
de la naturaleza del gas y el solvente, temperatura y unidades en que se 
expresa P,. 

Cuando varios gases se disuclven simultáneamente en un solvente, la 
rcuación (61) es válida para cada gas independientemente, con tal que 
NI sea la conccntraciún y P1 la presión parcial de cada gas. Por lo tanto es 
psible establecer que la solubilidad de cada gas e n  una  mezcla de ellos 
es directamente proporcional a su presión parcial <m la mf,zcla. 

La validez de la ley dc Ileriry se ilustra ron los datos dados en la 
tabla 0-3 rrlativos a la solutiilidad del oxiyno rn agua a 25%. Si la ley 
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cs válida, K' debe ser una constante independiente de la presión. Esto es lo 
que sucede, como se observa en la columna 3 de la tabla. 

TABLA 8-3. Solubilidad del oxígeno en aqua 3 25-C 

La estricta aplicación de la ley de IIenry se limita a las presiones bajas. 
A presiones elevadas la ley es menos exacta, y las constantes de proporcio- 
nalidad presentan una variación considerable. Generalmente, cuanto mayor 
es la temperatura y menor la presión, más exactamente se cumple. Además la 
ley establecida antes no es aplicable cuando los gases disueltos reaccionan 
con el solvente, o bien se ionizan. Ouando la ionización es completa, la ley 
no se cumple de ninguna manera. Las desviaciones en el caso de reacción 
química y de disociación parcial se comprenden y corrigen fácilmente si 
tenemos en cuenta que la ley de Heniy es aplicable a la concentración 
en solución de las mismas especies moleculnres, como existen en la fase de 
gas y no a la concentración total en solución. Así, cuando el amoníaco 
se disuelve en el agua, parte del gas disuelto reacciona fonnando hidró- 
xido de amonio, que a su vez se disocia parcialmente en NH: I- OH-. 
Las reacciones que nos ocupan son las siguientes 

NH, (gas) = NH, (disuelto) 

NI-I,(disuilto) + H 2 0  = NH,OH 

NH,OH = NH: Jr OH- 

'reniendo cn cuenta las lirnitaciows anteriores, para que la ley de Henry 
resulte aplicable a la solución del amoníaco en agua, no podrcmos establecer 
'Iue h',,,,,/P,,,, = K', sino N'iir,/Pxw, = K', donde NXH3 es la fracción 
molar del amoníaco preyente en la solución como NH,. 

La solubilidad de la mayoría de los gases en los líquidos disminuye con 
aumento de temperatura y en consecuencia las constantes de la ley de 

H e n ~  timen valores menores a temperaturas mas elevadas, como puede 
verse en la tabla 8-4. .4 causa de la disminución de solubilidad a tempera- 
turas más rlevadas los Líquidos que contienen muchos tipos de gascs disuel- 
'OS Purden purgarse de ellos por ebullicibn. No siempre sucede así. Algunos 
Wscs son más solubl~s a triiipcratiira alta que a baja, de aquí qiie r.0 sc 
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eliminen por calentamiento. En efecto, las soluciones diluidas del cloruro 
de hidrógeno en agua se concentran por ebullición hasta que alcanzan 
una concentración del 20 por ciento de aquel gas. 

TABLA 84. Constantes de la ley de Henry para la solubilidad 
de los gases en agua 

Gas 0°C 20PC 40'C 60°C 80PC 

LEY DE DISTRiBUCION DE NERNST 

El yodo es soluble en agua y en tetraclomro de carbono. Cuando una 
solución de yodo en agua se agita con tetracloruro de carbono que es inmis- 
cible con agua, se encuentra que el yodo se distribuye entre las capas 
de agua y tetraclomro de carbono de manera que en equilibrio la relación de 
concentraciones del yodo en dichas capas es constante a cualquier tempe- 
ratura dada. Esta distribución de un soluto entre dos solventes inmiscibles 
o ligeramente miscibles puede realizarse con cualquier soluto para el cual se 
encuentre el par de solventes inmiscibles adecuado. 

L a  conducta anterior es una consecuencia dc los requisitos termodiná- 
micos de equilibrio. Para verlo más claramente, consideremos un par tal 
de solventes en contacto, A y B que contienen la misma sustancia en solu- 
ción. La energía libre molar parcial del soluto en el líquido A, F,,  se re- 
presenta así 

S , = ?  + R T l n a r  (62) 

donde es la energía libre estándar y a,, es la actividad del soluto en el 
solvente A. En forma análoga, la energía libre molar parcial del soluto 
en el segundo líquido, F, se escribe así 

donde todas las cantidades tienen el mismo significado que en la ecuación 
(62)  con la excepción de que ahora se refieren - al líquido B. Como para 
el equilibrio entre las capas debemos tener = Fn a temperatura y ~resión 
constantes, se deduce 

Fi + RT In aa = pi + R T  ln a* 
-0  ae P1 - Fe ln-  = 

a" RT 
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- 
Sin embargo, a una temperatura dada F; y F ; ,  son constantes para una 
,ustancia en un solvente particular. De aquí 

por eso 

In - = constante 
a.4 

La ecuación (65) constituye la forrnulación matemática de la Ley de la 
diitribución de hTernsí, que establece que una sustancia se distribuye entre 
dos solventes hasta que en el equilibrio se alcanza una relación constante 
de las actividades de la sustancia en las dos capas, para una temperatura 
establecida. Cuando las soluciones diluidas, o el soluto se comportan ideal- 
mente, la actividad es prácticamente igual a la concentración C, y la ecua- 
ción (65) se reduce a 

La constante K se llama cocficiente de distribución o de reparto. 
La aplicación de esta ley simplificada, ecuación ( 6 6 ) ,  se aprecia con 

los datos presentes en la tabla 8-5. La constancia esencial de los coeficientes 
de distribución para concentraciones bajas, nos muestra la validez de la ecua- 
ción (66),  pero los dos últimos valores del yodo y el último del ácido bórico 
muestran que deben utilizarse las actividades en lugar de las concentraciones 

TABLA 8-5. Coeficientes de distribución a 25°C 
(C, en moles/iitro) 

It  entre el ! H,BO, entre el H,O y 
H?O y el CCI, el alcohol arnilico 

para obtener una constante verdadera por cocficiente de rcparto en solu- 
ciones más concentradas. Además, K depende de la naturaleza del soluto 
Y de los líquidos comprendidos. 

Otrm factores que modifican la magriitud de esta constante son la lem- 
Pcratura y la [orina en que aquélla se expresa, es decir, C,/CB ó CB/CA. 
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4 
Otros ejemplos de distribución dignos de citarse son los del yodo en 

agua y disulfuro de carbono, cloroforrno o etilenglicol; Bramo en agua y 
disulfuro de carbono o bromofonno, peróxido de hidrógeno en agua y diver- 
sos solventes orgánicos, y fenol en agua y alcohol amílico. 

\Valter Nernst ' hizo notar que el enunciado anterior de la ley de distri- 
bución es válido sólo cuando el soluto no lleva a cabo cambios, tales como 
disociación y asociación. Si un soluto disocia en iones o moléculas más 
simples o si se asocia en moléculas más complejas, no se aplica la ley a 
las concentraciones totales de las dos fases, sino únicamente a las concen- 
traciones de Ia especie particular común de ambas. Así, si una sustancia 
A se disuelve en un solvente sin ningún cambio en la forma molecular, y en 
otra lo hace con una asociación particular por ejemplo A,, el coeficiente 
de reparto en la distribución no estará dado por la relación de las con- 
centraciones totales en las dos fases, sino por la concentración total en el 
primer solvente dividida por la concentración de las moléculas no asocia- 
das del segundo; o, lo que es igual, por la relación de las conceotraciones 
de las moléculas de idéntico peso molecular en los dos sohentes. Las limi- 
taciones de aplicación de esta ley se señalaron relacionadas con la de H e n q  
relativa a gases que forman especies moleculares o iónicas nuevas en so- 
lución. 

Para ilustrar cómo la ley de distribución se maneja en casos más com- 
plicados, consideremos la distribución del ácido berizoico en agua y cloro- 
formo, cuyos datos se encuentran en la tabla 8-6. 

TABLA 8 6 .  Distribución del ácido benzoico entre el agua y el cloroformo a 40DC 
(C, en mdesAitro) 

La columna 1 da la concentración total de k i d o  benzoico en la capa 
de agua, la columna 2 proporciona los mismos datos correspondientes al 
cloroformo y la 3 presenta la relación de las dos concentraciones. Es bien 
claro, que no existe ninguna analogía en la relación de las concentraciones 
totales del ácido benzoico en los dos solventes. Sin embargo, los resultados 
obneirados son explicables en base a la dirociuci4n parcial de los ácidos en 
agua, originando ioncs de bcnfoato e hidrógerio y ojociándore en rnolécula~ 
dobles en el cloroformo (CGH,COOH) .. Corno la ley de la distribución 
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se aplica únicamente a especies comunes presentes en dos fases, es decir, 
monomoléculas de ácido, debe efectuarse una corrección por disociación 
del ácido en la fase acuosa y por su asociación en la del cloroformo. Si lo 
hacemos así, obtenemos las concentraciones de las moléculas simples dadas 
en las columnas 4 y 5 de la tabla, y ellas conducen a un valor constante de 
K como nos muestra la última columna. 

Existen otros sistemas en los cuales este análisis se ha aplicado con 
éxito, como son la distribución del ácido benzoico en el agua y el benceno, 
el ácido salicílico entre el agua y benceno o cloroformo, y el ácido acético 
entre el agua y algunos disolventes orgánicos. 

Los coeficientes de distribución, lo mismo que otras constantes de equi- 
librio, varían con la temperatura. Así en la distribución del .ácido benzoico 
entre el agua y cloroformo a 10% K es 0.5ó4, y 0.442 a 40°C. La va- 
riación de estas constantes está dada por la ecuación (401, capítulo 7, 
donde AH es ahora la transferencia de calor por mol de soluto desde una 
solución a la otra. 

La ley de la distribución se ha aplicado al estudio de problemas de 
interés tcórico y práctico, tales como la extracción, análisis y determinación 
de las constantes de equilibrio. La extracción es un tópico de gran impor- 
tancia en el laboratorio e industria. En el primer caso, está relacionado 
con frecuencia a la remoción de una sustancia disuelta a partir de una 
solución de agua, con solventes como el éter, cloroformo, tetraclomro de 
carbono, o benceno. De nuevo, en la extracción industrial se emplea para 
eliminar algunos constituyentes no deseables, que acompañan a un producto, 
tales como los ingredientes nocivos de los aceites de petróleo, tratando estos 
con un solvente inmiscible, en el cual es soluble la impureza. En tal proceso 
es importante conocer cuanto solvente se precisa y qué número de trata- 
llli~ntos es necesario efectuar para el logro de un grado particular de 
separación. 

Cuando una sustancia se distribuye entre dos solventes sin complicacio- 
nes de asociación y disociación o reacción, es posible calcular el peso de 
Sustancia que se remueve en una serie de extracciones. Supongamos que 
una solución contiene W g de una sustancia en VI cc de solución, y que se 
aqita repetidamente con V 2  cc. de un solbente puro inmiscible hasta lograr 
el  equilibrio. Después de n extracciones cl peso W., del soluto que perma- 
nece sin extraer, será 

K V ,  
= " ( K V ,  + V 3  

Y por esa razón el extraído, es 
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Donde K = C,/C,. Cuando se conoce K, es posible utilizar la ecuación 
(67) para estimar el número de extracciones necesarias para reducir W, 
hasta un valor dado, W,. Otra importante consecuencia que se deduce 
de la ecuación (67), es que si disponemos de un cierto volumen de sol- 
vente, se obtiene mayor eficiencia en la extracción si lo emplea en cierto 
número de extracciones separadas, en lugar de usarlo todo de una vez. 
En otras palabras, la eficiencia de extracción máxima se logra manteniendo 
valores pequeños de V2 y grandes de n, iguales conclusiones se aplican 
al lavado de precipitados, en cuyo caso el proceso se considera como la 
distribución de una impureza entre el liquido de lavado y el precipitado. 

En el análisis se aplica de nuevo los coeficientes de distribución. Supon. 
gamos que una sustancia se halla presente en el solvente A, donde es dificil 
de investigar, pero que es más fácil de realizarlo en otro solvente B. 
Entonces es posible efectuar una distribución de la sustancia entre los dos 
solventes y realizar el análisis en B. Efectuado éste, conocidos los volúmenes 
de solventes y el coeficiente de reparto, K, de la sustancia en aquéllos, se 
deduce fácilmente el peso original de sustancia en A. 

SOLUCIONES DE SOLIDOS EN LIQUIDOS 

El grado de disolución de sólidos en líquidos varía considerablemente 
con la naturaleza del sólido y liquido, la temperatura, y en grado menor 
con la presión del sistema. En todos los casos el límite de solubilidad es la 
saturación. En un solvente y soluto particulares la concentración de satura- 
ción a una temperatura y presión dadas, es constante y no depende de la 
manera en que se prepara la solución. 

Las concentraciones de diversos solutos en un solvente necesarias para 
lograr la saturación varían ampliamente. Así, a 20°C, 100 g de agua disuel- 
ven 192 de nitrato de amonio, 6.5 de cloruro de mercurio, y únicamente 
8.4 1 P  g de bromuro de plata. Por otra parte, en alcohol etilico, la solu- 
bilidad del cloruro de mercurio y nitrato amónico se invierten en relación 
al caso del agua, y son de 47.6 y 3.8 g. respectivamente para 100 g. de 
solvente. Por regla general, las sustancias inorgánicas son más solubles 
en agua que en los solventes orgánicos, y lo contrario sucede con las sus- 
tancias orgánicas. No obstante, hay muchas excepciones. 

La influencia de la temperatura sobre la solubilidad de un soluto en 
un solvente particular es, casi siempre, muy pronunciado como puede 
verse en la tabla 8-7. Como la mayoría de las sustancias absorben calor al 
disolverse, son más solubles a temperatura elevada. Por otra parte, cuando 
el proceso es exotérmico, debe esperarse lo contrario, como sucede con el 
sulfato de sodio. Sin embargo algunas sustancias no tienen una conducta 
regular, así por ejemplo, la solubilidad de CaSO, - 2 IT,O se incrementa 
hasta los 40°C, pasa por un máximo, y luego decr~ce a tcrnprraturas mis 
elevadas 
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TABLA 8-7. Solubilidad de los sólidos en agua a divenas temperaturas 
(Gramos de sal anhidraJlO0 g de H,O) 

- 
Sólido 0°C 20°C 40°C 60°C 10O'C 

NH,CI 29.4 37.2 45.8 55.2 7 7 . 3  
Caso,. 2 H,O 0.176 - 0.210 0.205 0.162 

Cuando la solubilidad de una sustancia se grafica contra la temperatura, 
se obtiene una curva continua en tanto no hay cambio en la naturaleza 
de la fase sólida de saturación. Cuando ésta tiene lugar, aparece un punto 
doble en la curva de solubilidad que nos da otra nueva, la de la nueva 
fase sólida formada, en función de la temperatura. En sustancias que 
presentan tales csnibios, las temperaturas en que aparecen los puntos de 
doblez son definidos y característicos de las sustancias involucradas y repre- 
sentan aquellas en que la nueva fase y la antigua están en equilibrio con 
la misma solución. En otras palabras, el punto que nos ocupa tiene lugar 
a una temperatura a la cual la solución está saturada con relación a 
ambas fases sólidas. 

El camhio particular en la naturaleza de la fase sólida comprendida 
puede ser una transformación de forma cristalina, un cambio de una sal 
hidratada a otra anhidra, o una transformación de un hidrato a otro. Estos 
cambios se discutirán detalladamente en el capítulo 10. Ahora daremos 
sólo un ejemplo, tal como la transformación del nitrato de amonio P róm- 
bico al y rómbico que origina una discontinuidad en la curva de solubilidad 
en agua a 3Z°C. Cada una de estas formas tiene su propia curva, pero son 
estables en diferentes intervalos de temperatura. Debajo de 3Z°C es estable 
la forma j3 y es la fase que satura, mientras que por encima de aquella 
temperatura la forma estable es la y. A 3Z°C, la temperatura de transición, 
ambas lo son. De aquí que las curvas de solubilidad intersectan, y la 
solución se halla saturada respecto a las dos. En consecuencia, cualquier 
discontinuidad de la cuma de solubilidad, puede considerarse como inter- 
sección de otras dos distintas, cada una de las cuales corresponde a una 
fase de saturación particular. 

El efecto de la presión en la solubilidad de los sólidos en líquidos es 
generalmente muy pequeño. Un cambio de 500 atm. en la presión aumenta 
la solubilidad del cloruro de sodio en el agua solamente 2.3 por ciento y 
disminuye la solubilidad del cloruro amoníaco en 5.1 por ciento. También 
se ha observado que la sdubilidad de un sólido en un liquido aumenta 
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cuando el tamaño de partícula de la fase de saturación se hace muy peque- 
ña. Por ejemplo, con el sulfato de calcio cuando varía de 2 a 0.3 micras, la 
solubilidad en el agua a 25'C cambia desde 2.085 a 2.476 g por litro. 
Este hecho explica por qué es necesario, en los procedimientos analíticos 
digerir los precipitados a fin de aumentar el tamaño de partícula y por 
tanto disminuir la solubilidad. Cualquier solución saturada respecto a 
sus particulas finas, resultará sobresaturada con relación a otras más grue- 
sas. El resultado es que las partículas más finas desaparecen y se incremcnta 
el tamaño del cristal de las partículas más gruesas. 

EQUILIBRIOS QUIMICOS EN SOLUCION 

Hemos visto en el último capítulo que en una reacción cualquiera tal 
como 

a A + b B + - . = c C + d D + . - .  (69) 

la constante de equilibrio termodinámico, K,, esti dada por 

La ecuación (70) es aplicable también a los equilibrios químicos que 
acontecen en solución, excepto que ahora las actividades se refieren a los 
constituyentes de la solución. Si expresamos la concentración de las especies 
comprendidas en moles por litro, C, entonces a = Cf, según la ecuación 
(14) y l a ~ ( 7 0 )  nos da 

CaC; . . . 
SI escribimos 

La ecuación (72) define K,, la constante de equilibrio dc  concentra- 
ciones de una reacción. 

En la ecuación (74) K,,, es una constante para una reacción y tempe- 
ratura dadas, mientras de K ,  es un factor que depende de la naturaleza 
de las sustancias disueltas y sus concentracionei. En soluciones idcales o 
rcales a bajas concentracionrs, f = 1, K ,  1, y por lo tanto Kn - K,. Sin 
cniharp ,  en soluciones no ideales a concentraciones elevadas K ,  p e d e  
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no ser igual a la unidad, y de aquí que K,  no será idéntico a K,. Entonces, 
como Kj es función de la concentración, K, varía con la concentración de 
la solución en equilibrio. Generalmente tales desviaciones no son gandes 
en las soluciones no electrolíticas. Si lo son; entonces es posible obtener K,  a 
partir de los valores correspondientes de K,, bien por introducción de los 
coeficientes de actividad, o al graficar los observados dc K ,  contra la con- 
centración de una de las especies que reaccionan y extraplando la concen- 
tración a cero. En este limite K,  se hace igual a K,. 

Como ejemplo de equilibrio en una solución liquida podemos elegir la 
disociación del éster amilico del ácido dicloroacético en icido y amileno, 
es decir, 

La constante de equilibrio K,, viene dada por 

Al investigar este equilibrio Nrrnst y Hohmann2 mezclaban diversas pro- 
porciones de amileno y ácido dicloroacético, sellaban las mezclas en tubo 
de vidrio, y mantenían los tubos a 100°C hasta que se establecía el equili- 
brio, entonces sc enfriaban aquellos para "congelar" el equilibrio, se abrían, 
y se analizaba la cantidad de &ter presente. 

TABLA 8-8. Descomposición del &ter amila de ácido 
dicloroacético a 100°C (a = 1 mol) 

b V 
(moles) (litros) x K c  

Si designamos por m la cantidad inicial dr inolrs de árido, por b el 
n h e r o  inicial tamhin,  de moles de ainileno, .r rl corresponrlicnte de éstcr 
en el equilibrio Y 1' el volumen total de- la m~zcla  expresado en litros, 

2 ~,,,,,~t lIuhinan?, %. f i l w i k  Chem.,  11, 352  (1893). 
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entonces las concentraciones de las diversas sustancias en el equilibrio da- 
das en moles por litro son: 

(y) (") 
y por lo tanto K ,  = 

En tcdos los experi~nentos de Nernst y Hohmann a era un mol, mien- 
tras que b variaba. La tabla 8-8 nos muestra los distintos valores de b, V 
y x en una serie de experiencias, así como los valores de K ,  obtenidos a 
partir de estos datos por medio de la ecuación ( 7 7 ) .  La constancia de K,, 
es suficientemente satisfactoria. 
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PROBLEMAS 

1. A 20°C el éter dietílico tiene una presión de vapor de 442.2 mm de Hg. 
A la misma temperatura una solución de un soluto no volátil en  dicho éter, nos da una 
presión de vapor de 413.5 mm de Hg. Si suponemos que los vapores se comportan 
de manera ideal, hallar (a) la actividad del solvente en la solución dada, y ( b )  su 
energía libre molar parcial de mezcla. 

Reipueitn: ( a )  0.935; ( b )  - 39.17 cal m&'. 

2. A 300°K el liquido A tiene una presión de vapor de 280.0 rnm de Hg y el 
liquido B una de 170.0 rnm de Hg. Cuando se prepara una solución que contiene 
2 moles de cada uno de los líquidos, la presión de vapor sobre la solución es 
380.0mm de Hg, y el vapor contiene 60.0 moles por ciento de A. suponiendo 
que los vapores se comportan de manera ideal, hallar: 

a )  Las actividades de A y B en la solución. 
b )  Los coeficientes de actividad de A y B en la solución. 
c )  La energía libre de  mmcla de la solución. 
d )  La energía. libre de mezcla que cabe esperar en la soluci6n ideal corred- 

pondiente. 
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3. Demostrar que, en base a una solución muy diluida como un  punto de 
,,fercncia para un soluto, la  relación entre el coeficiente de actividad molar f 2  y 

el de actividad molal y, está dada por la relación 

donde m, es la molalidad de una solución dada, C, la rnolaridad, y p ,  la densidad 
drl solvente puro. 

4. En las mismas condiciones que  las del problema 3, demostrar que 

donde y*' es el coeficiente de actividad de la solución para la concentración eipresa- 
da en fracción molar, y M, es el pero molecular dcl solvente. 

5. Adcock y McGlashan [Pror. Roy. Soc. (London), A226, 266 (1954)l encon- 
traron que en el sistema tetradamro de carbono-ciclohexano AH, entre 10 y 55'C 
se representa por medio de la relación 

AH, = (281 - 0.468 T)N,N2 cal m- '  

donde T es la temperatura absoluta, N,, la fracción molar del tetracloniro de 
carbono, y N, la fracción molar de ciclohexano. Deducir de esta ecuación los calores 
molares de mezcla de los dos constituyentes. 

Respueita: G, = (281 - 0.468 T)N; .  

6. A partir de las ecuaciones del problema 5, deducir las capacidades calorificaa - - 
parciales y totales del proceso de mezcla, esto es, AC,,, AC,, y AC,,. 

7. Una mezcla de C,H,CH, y C,H, contiene 30% en peso de C,,H,CH,. A 
30°C la presión de vapor de este último compuesto es 36.7 mm Hg, mientras que 
el del C,H, es 118.2 mm. Suponienda que los dos líquidos forman una solución 
ideal, calcular la presión total y parcial de cada constituyente encima de la solución 
a 30°C. 

Respueita: P ce,6 = 86.7 mm; P ,,,, , = 96.5mm 

8. A 60°C la presión de vapor del alcohol etilico es 352.7 mm Hg y la del 
alcohol metilico 625 mm. Una mezcla de ambos, que suponemos que se comporta 
idealmente, contiene u n  50% en peso dde cada constituyente. 2Cuál es la composi- 
ción del capar sobre la  solución a 60°C? 

9. A l l0 'C  la presión dc vapor del C,H,CI es 939.4 mm y la del C,H,Br es 
495.8 m. Suponiendo que estos dos liquidos forman una solución ideal, ;Cuál 
Será la composición de la mezcla de los dos, que hierve a 140°C bajo una presión 
de una atmósfera? i c u á l  será la composición del vapor a esta temperatura? 

10. Lar soluciones de dos líquidos volátiles, A y B. obedecen la  ley de Raoult. 
A cierta temperatura re encuentra que la presión total sobre una solución dada er 
400 mm de Hg; la fraccibn molar de A en el vapor, es dc 0.45, y en cl liquido, 0.65. 
iCuáles son lar presiones de vapor de los dos líquidos puros a la temprratura dada? 

11. Krestschmer Y Wiebe u. Am. Chcm. Soc., 71, 3176 (1949)l dan los valorea 
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siguientes del equilibrio liquida-vapor para las soluciones etanol-metilciclohexano 
a 55'C: 

Fracción molar dc etanal 
en el Presión total de vapor 

Líquido Vapor (mm de Hg)  

0 .  0000 0 .  O000 168.1 
0.0528 0.4835 319.8 
0.1251 0.5375 352.8 
0.2205 0.5615 368.0 
0.3621 0.5846 376.3 
0.5071 0.5988 379.8 
0.6832 0.6244 380.1 
0.7792 0.6528 375.8 
0.9347 0.7879 337.5 
1.0000 1.0000 279.9 

Preparar una gráfica que proporcione las presiones totales y parciales de Ion consti- 
tuyentes como una función de la fracción molar de etanol en la fase liquida, y 
determinar aquella en la cual es máxima la prcsión de vapor. Suponer que éste 
re comporta idealmente. 

12. Utilizando los datas establecidos en el problema anterior, graficar las frac- . 
rioner molares de la fase liquida contra lar del vapor en equilibrio De ella deducir 
la fracción molar de liquido que corresponde al punto de presión máxima de vapor. 

13. :Qué peso de areótmpo HCI-H.0 preparado a 740 mm H g  habrá que 
adicionarse al a s a  a fin de preparar 2 litros de solución de HCI 0.50 molar? 

14. A 30°C una mezcla de C, ,H,OH y acua contiene un  60% en peso de 
&a, y se desdobla en  dos capar, la de C,H,OH que contiene el 70% en peso 
de C,H,OH y la de agua que pasee 92% de peso en agua. Calcular los pems 
relatkor de las dos capas Rerpueita: W,,,dW,,  = 0.934 

15. Una mezcla contiene un 30% de anilina en agua, (en peso). A partir 
de la fieura 8-16 determinar gráficamente los pesos relativos de las don capas que se 
f u m a n  y la proporción de anilina contenida en cada capa a 40°C. 

16. Utilizando datos adecuados dp un  manual, qrafíquense aimultán~nniente las 
presiones de vapor del H1O, C,H, y la presión total de la mezcla contra la tempera- 
tura entrc 40 y 80iC, hallándose después el punto de ebullición del sistema inniis- 
rible C,H,,-H,O bajo una presibn de una atmósfera. 

17. Un sistema liquido totalmente inmiicible de agua y un liquido orgánico 
hirriw a 9OSC, cuando el barómetro señala una presión de 734 mm de Hg. El 
producto destilado contime un 7370 en peso de liquido orgánico. ¿Cuál es el peso 
molecular y la pr~aión de tapar a 90'C del liquida orgánico? 

Reipueito: 122 9 ~ / m o l ;  208.2 mm Hs- 

18. El nnftaleno se arrastra con \apur a 99 3'C bajo la ~ res ión  atmosférica. 
, Q u é  peso de \apor re precisará para arrastrar 2 lb de naftaieno en el destilada 
a la citada pr~sión'  

19. Si el calor especifico del \ a p m  es 0 5  y el de vaporización del 
liquido c n  cl problema 17 es 78 calcular la cantidad total de calor y la 
niiriima <le vapor cntrqados a 99"C, neierarim para destilar 500 q de liquido 
a 530°C 



20. Por medio de la tabla 8-4 calcular el peso de etileno que disuelve en 
l ~ ~ O g  de agiis bajo una  presión de etilenn de 2 atmósferas a 20'C. 

R e s p u e s t o :  0 314 g .  

21. El aire seco contiene 21 moles por ciento de O, y 79 de N,. ¿Cuál será 
la composición de aquél en agua, cuando se establece el equilibrio a una  tempera- 

tura de 20°C y 1 atm? 

22. Una mezcla de H, y N, se halla en equilibrio con 100 g. de agua a 40DC, 
a una presión total, de la fase dc gas, de 790.0 mm Hg. Analizada después de su 

contiene un 40.0% de H,, en volumen. Si suponemos que la presión de vapor 
del agua sobre la solución es la misma que la  del agua pura, es decir, 55 3 mm de 
Hg a 40"C, calcular los pesos disueltos de N, y N,. 

23. A 20'C se dejó que el SO, se distribuyera entre 200 cc de CHCI, y 75 cc 
de H,O Cuando se establece el equilibrio, la capa de CHCI, contenia 0.14 moles de 
SO, y la de agua 0.05. ;Cuál es el coeficiente de distribución del SO, entre 
el HZO y el CHCI, a 20°C? 

R e s p u e s t o :  CH,,,/CCHCld = 0.953. 

24. Esando un ialor promedio de los coeticientcs de dirtribusión dados en la 
tabla 8-5, calcular el número de moles de H,BO, que pueden extraerse de 50 cc de 
una solución acuosa 0.2 molar. Por, ( a )  una extracción simple can 150 cc dc alcohol 
amilico, y ( b )  por triple extracción con porciones de alcuhol amilico de 50 cc 
cada una. 

25. (a)  Demostrar que los datos siguientes de la distribución del ácida benzoico 
cntre H20 y C:,H, a 20"C, obedecen bien la relacibn C?Hz,y'CO,He = K. 

(b)  Demostrar que esta relación se obtiene con las suposiciones siguientes: ( 1 )  que la 
disociación del ácido benzoico en a s a  es ligera, y (2 )  que el ácido está práctica- 
mente asociado en mollcula~dobles en el C,H6. 

26. Usando los resdtados del pr<il>lrma anterior, calcular el número d r  
moles de ácido benzoico que pueden extraerse de 100 cc de una solución acuosa 
0 2  molar mediante 10 cc de benceno a 20°C. 

27. A 25°C el coeficiente de distribución del H,S entre el H,O y el benceno, 
dcflnido por la  relación (H,S)ald(H,S),.,H,, vale 0.167. <Cuál es el volumen 
minimo de C,H, nccerario a 25'C para extraer de una sola i e z  el 90% del H,S 
desde un litro de soiución acuosa 0.1 molar de H,S? 

K e r p u e i t n .  1 50 litros. 

28. Utilizando los datos del problema aiiterior hallar el volumen total de C,H, 
l que serían necesarios para remover 90% del 11,s de la soluctón dad* en tres entrac- 

cienes separadar utilizando volúmenes iguales de C,H, en cada entracciún. 

29. A 25°C el corficieiat~ de distribuci6n del C,H,OH entre d CCI, y el 
%U, K =  (C,H,011)ol , / (C2H,0H)H o ,  cs de 00244. .Cómo se distribuirá 
1 4 dc <:JI,OH critre 20  ic de iI,O y 5 0  C L  dc C U ,  
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30. Lar dubilidades del MnSO, .5H,O y MnSO, .4 HIO expresadas en 5a 
mos de sal anhidra por 100 g de H_O, en función de la temperatura son: 

Solubilidad 
t 0 C  MnSO,, . 5 H I 0  MnSO, .4H,O 

1 o 59.5 - 

20 62.9 64.5 
30 67.8 66.41 
40 - 68,8 
50 - 72.6 

De una gráfica de solubilidades contra temperaturi, deducir la de transición de 
MnSO, . 5 H 2 0  a MnSO,. 4H,O. ;Cuál de estas fases es estable a 2 j C C ?  

31. E n  la reacción 

designamos por u al número de moles de alcohol prescnte inicialmente, por cada 
mol de ácido, y par x al número de males de ácido erterificado al establecerse el 
equilibrio. De estos datos 

a )  Calcular K,  en cada caso, y b) desde el valor medio de K, hallar x cuando a es 
0.1 moles. 



PROPIEDADES COLIGATIVAS 
DE LAS SOLUCIONES 

En este capítulo estudiaremos cuatro propiedades de las soluciones 
que contienen solutos no volátiles, que son: (a )  el descenso de la presión 
de vapor del solvente, (b)  el descenso del punto de congelación, (c)  el 
auniento del punto de ehullición, y ( d )  la presión osmótira. Estas propieda- 
des se denominan colicatiuas. Dependen Únicalnente del número de par- 
tículas en solución y de ninguna manera de la naturaleza de las mismas. 
Como veremos, éste es el atributo esencial de los cuatro fenómenos men- 
cionados antes, al menos en soluciones diluidas. 

Teóricamente es conveniente subdividir las soluciones en: ( a )  de no elec- 
trólitos y ( h )  de rlictrólitos. En el prirricr caso, rl soluto disuclto permanecr 
en forma molecular s?n carga, y no presenta tendencia a la disociación en 
iones con carxa el6ctrica. En tales soluciones, se establecieron ciertas leyes 
generales que se discutirin en seguida. Por otra parte, en las electrolíticas, 
el soluto se disocia en mayor o menor proporción en iones, incremen- 
tando así el número de particulas en solución. El comportamiento dc ésta, 
re5pecto a ciertas propiedades, por ese motivo, cambia y exige la modifica- 
ción de las leyes simples deducidas para las soluciones no electroliticas. 
Por esta razón, dircutiremos estas dos clases de soluciones en dos secciones 
dirtintas de este capitulo. 

Las propiedades coli~ativas de lar soluciones no electroliticas merecen 
una seria consideración porque nos proporcionan m6todos valiosos de 
rlctcminación del peso molecular dt- la5 su%tancias disuelta; y la posibili- 
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dad de cvaluar cierto número de cantidades termodinámicas de gran 
importancia. Aquí, nos proponemos principalmente presentar los principios 
básicos comprendidos, y su uso para la determinación de los pesos molecu- 
lares de los solutos. 

DESCENSO DE LA PRESION DE VAPOR DEL SOLVENTE 

E n  soluto disuelto hace descender la presión de vapor del liquido 
solvente en que se encuentra. Este descenso se comprende fácilmente, si 
tenemos en cuenta la ley de Raoult demostrada en el capitulo anterior. 
Si designamos por N, a la fracción molar de solvente, N, la del soluto, Po la 
presión de vapor del solvente puro y P la del vapor del solvente sobre una 
solución dada resulta entonces, según la ley de Raoult que P viene dada 
por 

Como N, en una solución es sicmpre menor que la unidad, P debe ser 
menor que Po. En consecuencia, la solución de u n  soluto en  u n  solvente 
hace descender la  presión de vapor de' este último ríspecto a la del sol- 
vente puro. Además, cuando el soluto no es volátil no contribuye a la 
presión total de vapor, y por tanto la ecuación (1)  nos da  también 
la presión de vapor sobre la solución, que en este caso es debida al solvente 
solo y es siempre menor que Po. 

La magnitud de este descenso, AP, es 

De acuerdo con la ccuación ( Z ) ,  la disminución de presión de vapor 
del solvente drpcnde tanto dc la presión de vapor de éste como de la 
fracción molar de soluto. Con otras palabras, es función de la naturaleza 
del solvente y de la concentración del soluto, pero no de la naturaleza de 
este ÚItimo. Sin embargo, si consideramos el descenso relativo de  presión 
de oapor, es decir, la relación APJP"; cntonccs de la ecuación ( 2 )  

dcpende solamente de la fracción niolar de soluto y es completamente 
independiente tanto de la naturaleza del soluto como del solvente. La ecua- 
rión ( 3 ) ,  una forma de la ley de Raoult, para soluciones de soliitos no 
volátiles, nos muestra que la disminución que nos ocupa, es una l>ro~>icdad 
coligativn, porque depende únicamente de la coiiccritración del soluto. 
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La validez de la aplicación de la ley de Raoult en este caso puede 
juzgarse por los datos de la tabla 9-1, correspondientes a soluciones de 
manita a 2O0C. Teniendo en cuenta las dificultades de medir pequeñas 
diferencias de presión de vapor, la concordancia entre la teoría y la expe- 
r;encia es satisfactoria. 

TULA 9-1. Descenso de la presión de vapor de  las 
soluciones acuosas de manita a 20'C 

(P = 17.51 rnm Hg) 

Moler de manita 1P observado 9 calculado 
por 1000 g de H,O (mm Hg) (mm de Hg) 

Tanto la ecuación ( 2 )  como la (3 )  pueden emplearse para calcular 
el descenso de presión de vapor de las soluciones de solutos no volátiles; o 
bien, conociendo aquél se emplean para determinar el peso molecular 
de la sustancia disuelta. 

Consideremos el problema de calcular la presión de vapor del solvente 
sobre la solución que contiene 53.94 g. de manita (peso molecular = 182.11) 
Por 1000 g. de agua a 20°C. A esta temperatura la presión de vapor del 
agua es 17.51 mm de Hg. De acuerdo con la ecuación (2) .  

donde W z  y M, son el peso y peso molecular del soluto, mientras que W, 
Y M, 10s correspondientes al solvente. Al sustituir los datos señalados 
e" la ecuación (4 ) ,  obtendremos 

La presión dc vapor dc 1s solución es, por lo tanto: 
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Si conocemos el descenso de presión de vapor, podemos proceder a la 
inversa en la ecuación (4) y calcular M2. Además, en soluciones muy dilui- 
das W J M ,  es muy pequeño comparado con W , / M , ,  y la ecuación (4) se 
reduce a 

AUMENTO DEL PUNTO DE EBULLICION DE 
LAS SOLUCIONES 

Las soluciones que contienen solutos no volátiles hierven a temperatu- 
ras más eleuadas que las del solvente puro. La diferencia entre los puntos 
de ebullición de la solución y del solvente para una presión constante 
establecida, se conoce como eleuaczón del punto de ebullición, que depende 
de la naturaleza del solvente y la concentración del soluto, pero es inde- 
pendiente, por lo menos en soluciones diluidas, de la naturaleza del soluto 
en tanto &te no se ionice. 

Este aumento es fácil de comprender en función de la disminución 
de la presión de vapor y es una consecuencia directa de ella. Considere- 
mos el diagrama presión de vapor-temperatura de la figura 9-1. La cur- 
va AB representa la preión de vapor del solvente puro como función de la 

Figura 9-1. Ascenso df l  punto ilr 
ebullición debida .i lo- solutos 

10 1 

Temperatura 

temperatura. Como la pcsión de vapor de la solución es, para todas 
las temperatura?, nicrior que la del solvente, la curva dr. ~ir<sión de vapor- 
temperatura de la solución debe quedar debajo de l a  dci ~olvcnte ~ , u c ~ ~  
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de aqui que quedará representada por otra tal como CD en la figura. 
A fin de alcanzar el punto de ebullición correspondiente a cierta presión 
,*terna que se ejerce sobré la solución Po, debe calentarse a temperaturas 
a las cuales las presiones de vapor respectivas igualan la de confinamiento. 
Como lo señala el diagrama, el saliente puede alcanzar la presión PO a la 
temperatura T,, pero la solución debe elevarse a T mayor que T,, antes 
de que se alcance la misma presión. En consecuencia para la misma presión 
externa. la solución debe hervir a una temperatura más elevada que la 
del solbente puro; y, el ascenso del punto de ebullición de la solución, ATa, 
está dado por ATa = T - T,. Estas consideraciones son completamente 
p e r a l e s  v se aplican a cualquier solución de soluto no volátil. 

Al aplicar la ecuación de Clausius-Clapeyron y la ley de Raoult a las 
condiciones descritas en la figura 9-1, es posible deducir una rilación 
entre el ascenso del punto de ebullición de la solución y su concentración. 
Como los puntos E y F quedan sobre la curva de presión de vapor de la 
solución, ambos están dados por la ecuación de Clausius-Clapeyron. 

Po A H ,  T - To 
ln.= K ( X )  

donde P y Po son las presiones de vapor de la solución a las temperaturas 
T ,  y T respectivamente. AH, es el calor de vaporización por m01 de sol- 
vente desde la solución. Si ésta es diluida, aquel calor equivale esencial- 
mente al de vaporización por mol de solvente ~ u r o .  De nuevo, cuando 
la solución es diluida, T no es muy diferente de To, y de aquí q i i ~  pndemos 
escribir TTo = Ti .  En consecuencia, la ecuación (6) se tranforma en 

En la ecuación ( 7 )  ,P es la presión de vapor de la solución a To mien- 
tras que Po es también la del solvente puro a la misma temperatura. 
Cuando la ley de Raoult es aplicable a la solución, resulta 

donde N, es la fracción molar de soluto en solución. De aquí, la ecuación 

l ( 7 )  se convierte en 

l Además, el desarrollo de In(1 - N * )  en serie de potencias, da  la expre- 
sión siguiente 
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y como se especificó que la solución era diluida, N ,  debe ser pequeño; 
con lo cual todos los términos del desarrollo después del primero, deben 
considcrarse despreciables, y podemos escribir - N ,  en vez de ln(1 - N z )  
en la ecuación (9 ) ,  

y por tanto: 

La ecuación ( 1 0 )  nos da el aumento del punto de ebullición de una 
solución en función del punto de ebullición y calor de vaporización del 
solvente, y de la fracción molar de soluto en la solución. Como para un 
solvente dado T, y &Y, son constantes, el aumento del punto de ebullición 
en soluciones diluidas es proporcional a la fracción molar de soluto Única- 
mente y no es dependiente de la naturaleza del soluto, por tanto, es una 
propiedad coligativa. 

Es práctica común en el estudio de esta propiedad, expresar la concen- 
tración no en fracción molar sino en moles de soluto por IODO g de sol- 
vente, es decir, molalidad m. Si ahora designamos con n ,  el número de 
moles de solvente en 1000 g, entonces, 

puesto que en soluciones diluidas m es pequeño en relación con ni y puede 
despreciarse. Por lo tanto: 

Para un solvente dado, todas las cantidades en el paréntesis de la 
ecuación (11) son constantes, y el término total. Escribiendo 

la ecuación (11) se reduce finalmente a 

De acuerdo con la ecuación (13) el ascenso del punto de ebullición 
de una solución diluida es directamente proporcional a la molalidad de la 
solución. La constante de proporcionalidad Kb se deiiomina comtnnte 
rnolal de rleuación del punto de ebullición o constante ebulloscópicn, y 
significa el incremento del punto de ebullición de una solución 1 molal 
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dc un soluto en un sol~ente cuando son aplicables las leyes de las solucio- 
nes diluidas a dichas concentraciones. 

La validez de la ecuación (13) se comprueba de  varias formas. En 
+ n e r  lugar, la ccuaciln cxige que para un solvente dado, el ascenso 
di1 punto de ebullición sra proporcional a la molalidad independiente- 
mmte de su naturaleza, y además que la constante de proporcionalidad 
resulte indepcridicrite tambiín de la naturaleza o concentración del soluto. 
En ambos casos, dicha ecuación se muestra de acuerdo con los resultados 
qperimcntales de las soluciones diluidas. Aún es posible realizar una pme- 
ha inás critica. al comparar los valores observados de Ka con los predichos 
por la ecuación (12).  Si ésta es válida, debe ser factible calculai. la cons- 
tante de ascenso del punto de ebullición por m01 por un conocimiento 
del punto de ebullición normal y del calor de vaporización del solvente. Por 
ejeniplo, T,  = 373.ZoK en el caso del agua, y 539 calorías por gramo 
es el calor de vaporización. Al aplicar la ecuación (12) resulta 

RT; 
KV> = -- 

m , n 1  

- 1.987 x (373.2)2 
(18 02 x 539) (1000/18.02) 

= 0.51 3O 

Este \alar es muy hrieiio en relación con el observado experimentalmente 
de Kb = 0.52". 

La tabla 9-2 muestra los puntos de ebullición normales y las constantes 
ebulloscópicas observadas d? buen número de solventes, y así mismo se 
incluyen las de asccimo molar calculadas de la ecuación ( 1 2 ) ,  pira  facilitar 
la comparaciiin. La concordancia entre los valores calculados y observa- 
dos es muy satisfactorio, si tenemos en cuenta la incertidumbre de algunas 

TABLA 9-2. Constantes de ascenso del punto de ebullición malal 

Solvente Punto de ebullición K,(obs) K,(calc.) 
,""\ - \ L.1 

Acetona 56.5 1.72 1.73 
Tetraclorum de carbono 76.R 5.0 5.02 
Benceno 80.1 2.57 2.61 
Cloroformo 61.2 3.88 3.85 
4lrohol etilico 70.4 1.20 1.19 
Cter etilico 34 6 2.11 2 . 1 6  
.'Icohol metilico 64.7 O. 80 0.83 

100.0 0.52 0.51 

deterniin3sionps de los puntos de ebullición: en vista de lo cual, se util i~a 
la ecuación (12) al calcular calorcs de vapori7aciÓn dcl mlvente, a partir 
de los valores experimentales dc K*. 
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CALCULO DE LOS PESOS MOLECULARES A PARTIR 
DEL ASCFNSO DEL PUNTO DE EBULLICION 

Si designamos por ATa al aumento del punto de ebullición para una 
solución que contiene W ,  g de soluto, cuyo peso molecular es M 1  disuelto 
en W ,  g de solvente, entonces el peso de soluto por l000g de solvente es 

y de aquí que m, la rnolalidad de la solución, es 

La ecuación (13) en función de la (14) nos da 

Si conocemos la constante ebulloscópica de un solvente, es suficiente 
determinar el aumento del punto de ebullición de una solució~i por un 
soluto desconocido en cierta cantidad dada, para poder hallar el peso 
molecular de dicho soluto. Cuando por el contrario se desconoce la constan- 
te se hace una determinación independiente de ATa con un soluto de 
peso molecular conocido. Los cálculos involucrados se comprenderán mejor 
mediante un ejemplo. Una solución que posee 0.1526g de naftaleno 
(cuyo peso rnolecular es 128.17) en 50.00 g de tetracloruro de carbono 
crigina un aumento del punto de ebullición de 0.40Z°C, mientras que 
ot-a con 0.6216g de soluto desconocido en el mismo peso de solvente 
da un aumento de 0.647OC. Hallar el peso molecular del soluto desconocido. 

Para hallar el valor de Ka del tetraclomro de carbono tenemos 10s 
datos siguientes: 

Al sustituirlos en la ecuación (15) obtendremos: 



Descenso del punto de congelación en las soluciones 327 

utilizando ahora el valor hallado de Ka, junto con la información de la 
sustancia no conocida, 

J , ~  ecuación (15) nos da para M?, el siguiente valor 

DESCENSO DEL PUNTO DE CONGELACION 
DE LAS SOLUCIONES 

41 enfriar una solución diluida, se alcanza eventualmente una tempe- 
ratura en la cual el soloente sólido comienza a separarse. La temperatura 
en que comienza tal separación se conoce como punto de  congelación de la 
solución, que de una manera más general se define como aquella tempe- 
ratura en la cual una solución particular se halla en equilibrio con el 
solvente sólido. 

Las soluciones se congelan a temperaturas menores que el solvente puro. 
El descenso del punto de congelación de una solución es, otra vez, una 
consecuencia directa de la disminución de la presión de vapor del solvente 
por el soluto disuelto. Para darnos cuenta de este hecho, consideremos el 
diagrama de presión de vapor-temperatura de la figura 9-2, en el cual 
AB es la curva de sublimación del solvente sólido, mientras que CD es de 
presión de vapor del liquido solvente puro. En el punto de congelación 
de este último. se hallan en equilibrio la fase sólida y la liquida y en con- 
secuencia ambas deben poseer idéntica presión de vapor. El único punto 
del diagrama en el cual ambas formas del solvente puro tienen igual pre- 
sión de vapor es en B, intersección de AB y CD, y por tanto T,, que corres- 
Ponde a B, debe ser el punto de congelación del solvente puro. Cuando 
en éste se disuelvr un soluto, hay un descenso de la presión de vapor de 
este último, y ya no hay equilibrio a To, sino que se alcanza de nuevo 
cmndo la curva de presión de vapor de la solución, corta la dc sublima- 
ción, y entonces tendremos el punto de congelación de la solución. Como 
la cuma de presión dc vapor de la solución, EF, queda debajo de la del 
Solxente puro, la intersección de EF y AB tiene lugar solamente en un 
Punto tal como E para el cual la temperatura es menor que Te. De aquí 
que cualquier soliición debe tener un punto de ccngelación T, menor que 
la del solvente To. 

La depresión del piinto de conqrlación dc una ~oliición, viene definido 
por AT, = T o  - T y r"llr"Ccnta el nfirnero dc grados, en que aqiicl punto 
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es menor que el del solvente puro. La magnitud de AT,  depende tanto de la 
naturaleza del solvente como de la concentración de la solución. Cuando 
éstas son diluidas, el valor de AT, varía linealmente con la concentración, 
sin depender de la naturaleza del soluto. La constante de proporciona. 
lidad de esta variación de concentración, es sin embargo una función del 
solvente y cambia considerablemente para los diferentes solventes. 

Para establecer una relación matemática entre el descenso del punto 
de congelación de una solución con los factores mencionados, considere. 
mos de nuevo la figura 9-2. Designemos por P. a la presión de vapor del 
sólido y del solvente líquido puro a T,, y por P la del solvente sólido y 

Temperatura 

Figura 9-2. Depresión del punto de congelación par adición de soluto. 

solución a la temperatura T. De nuevo, sea P la presión de vapor del 
solvente líquido sobreenfriado a S, punto C .  Puesto que los puntos G y 
B quedan en la misma línea de presión de vapor, están relacionados 
entre sí por la ecuación de Clausius-Clapeyron 

donde M, es el calor de vaporización del solvente puro. Análogamente, 
como' los puntos E y B se encuentran sobre la misma curva de sublima- 
ción podemos establecer que 

donde M, es el calor de sublirnación del solvente sólido. Restando ahora 
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la ecuación (17) de la (16),  resulta: 

In P. - In Po - In P, + In P = 
4H,(T0 - T) A H ~ T o  - T) 

RToT RToT 
(4Hs - AHn)(To - T) 

I n P - I n P O =  -- 
RToT 

P 
111 - = - (4H8 - AHm)(To - T) 

PO RToT 
(18) 

Pero ( A H ,  - VI,) = AH,, calor de fusión del solvente. Por esa razón 

La ecuación (19) relaciona la presión de vapor del solvente sólido a la 
temperatura T, con la del solvente liquido puro a la misma ternpcratura, 
en la cual las presiones de vapor de este último y de la solución son iguales 
(punto de congelación de la solución), por lo tanto la ecuación (19) esta- 
blece también una relación entre la presión de vapor de la solución y 
la del solvente puro en T. Si suponemos ahora, que la ley dc Raoult es apli- 
cable, tendremos: PIPO = N, = (1 - N,), donde A', y N? son las lraccio- 
nes molares del solvente y soluto en la solución, y la ecuación (19) se 
transforma en 

Cuando N, es pequeño, es decir, cuando la solución es diluida, In(1 - N,) 
es esencialmente igual que - S,: y ToT vale T:. 

Finalmente designemos por m la molalidad de la solución y por ni el 
número de moles del solvente en 1000 g: S, = m / n ,  (aproximadamente), 

donde 

La ecuación (22)  es 13 rclación fiindamental de crioscopia y es mac- 
famente análoga a (13) que corresponde al aumento del punto de rbulli- 
ci6n. K,, denominada constante criorcLipico o dc descenso del punto de 
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congelación molal del solvente, se define en función de las cantidades carac. 
teristicas del solvente solo, sin depender de la concentración o naturaleza del 
soluto. Como para un solvente dado K f  es una constante, la depresión 
del punto de congelación está determinado por la concentración del soluto 
únicamente y es una propiedad coligativa. 

Una prueba importante de la ecuación (22) es la constancia de K, 
con la concentración, para un solvente dado. La tabla 9-3 muestra algunos 
datos experimentales del descenso del punto de congelación en soluciones 

TADLA 9-3. Depresiones del punto de 

( - 1  congelación de soluciones de urca e; agua 

m AT, K ,  = AT,/nz 

de urea en agua y el valor de Kt = aT,/m calculado a partir de los 
mismos. Como nos lo muestra la última columna, Kr,  es una constante 
a lo largo de todo el intervalo de concentraciones y vale 1.85. Se han 
ohtcnido valores esencialmente idénticos para la constante crioscópica del 
agua con otros solutos. Además, el valor de la misma está de acuerdo 
con el valor predicho para el agua como solvente según la ecuación (23) .  
En efecto, T, = 273.2, aH, = 79.71 x 18.02, y n ,  = 1000/18.02. Por 10 
tanto 

Análoga concordancia entre la teoría y la experiencia se ha  obtenido 
con otros muchos solventes. La tabla 9-4 srñala algunos de ellos, sus 
puntos de congelación y sus constantes crioscópicas. Como se puede obser- 
var, la constante crioscópica mínima señalada es la del a s a ,  de aquí que, 
para una concentración dada de soluto, se logran depresiones del punto 
de congelación más pronunciados en otros solventes, hecho de gran impor- 
tancia en el uso de &tos para la determinación dc pesos molcciilares. 

A causa de las suposiciones hechas pn su derivación, la ecuación (22 )  
es v5lida sólo en soluciones diluidas; cn concrntracioncs Irlayores, K,  se 
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TABLA 9-4. Constantes crioscópicas de algunos 
d v e n t e ~  

Punto de 
congelación 

Solvente i " C )  K f 

Acido acético 
Benceno 
Bromofomo 
Alcanfor 
Ciclohexano 
1,4-Dioxano 
Naftaleno 
Fenol 
Tribramofenol 
Trifenilfosfato 

Agua 

desvía considerablemente de la constancia, y la desviación es tanto mayor 
cuanto lo es la  concentración. Así, la constante crioscópica del benceno 
evaluada a partir de determinaciones del punto de congelación es 5.0g°C 
por m01 en una solución 0.1 185 rnolal y sólo 4.8ZCC por m01 en otra 
1.166 molal. 

En vista de la facilidad con que se obtienen datos suficientemente pre- 
cisos de puntos de congelación resultan muy convenientes y seguros en la 
determinación de pesos moleculares de solutos en solución. Los cálculos 
comprendidos son exactamente análogos a los efectuados en conexión con 
el aumento del punto de ebullición, lo mismo que sus ecuaciones y otros 
datos necesarios. Si la expresión de m obtenida a partir de la ecuación 
(14) se sustituye en 16 ecuación (22) resulta: 

desde ia cual, se sigue que el peso moiecular es 

1000 w 2  
= K I  (m) 

Por esa razón, para calcular el peso molecular debe conocerse Kt del 
solvente y medirse AT,, W ,  y W 2 .  Si no se conoce K ,  se calcula por medio 
de la ecuación (23) o se determina mediante los puntos de congelación 
con una solución que contiene soluto de peso rnolecular conocido en el 
mismo solvente. 
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SEPARACION DE SOLUCIONES SOLIDAS POR CONGELACION 

Las consideraciones y ecuaciones de la depresión del punto de conce. 
lación son vilidas sólo cuando cl sólido que sc separa d r  tales soluciones 
es el solvente puro, pero en ocasiones, como sucedc con soluciones de 
yodo o tiofeno en benccno, el sólido que cri3taliza contiene el sduto 
disuelto en forma de solución sólida. En estc caso, la ecuación (22) y 
otras basadas en &a, no son aplicables. Consideracionrs teóricas nos mues. 
tran, que, entonces, es preciso reemplalar la ecuacih ( 2 2 )  por 

donde los símbolos tienen el mismo siznificado que antes, y k es la rplación 
de la fracción molar de soluto en el sólido a la fiacción niolar dt. soluto en 
solución. Sin embarg-o, cuando la fase sólida no es pura, deben distinguirse 
dos condiciones. Si rl soluto es más soluhle en el solvente liquido que en 
el sólido, k i.3 una fracción positiva, v por tanto (1 - k )  es menor que la 
unidad. El efecto es, por tanto, producir una depresión del punto de con- 
gelación menor que el que cabría anticipar por la separación del solvente 
sólido puro. Si, por otra parte, el soloto es más soluble en la fase sólida 
que en el liquido, k > 1 y (1 - k )  es negativo, en estas condiciones, lo 
es también ATr; es decir se ohsena un ascenso en vez de un dc,sccnso 
en el punto de congelación de la solución. Esta conducta se presenta rara 
vez en circiinstancias normales, pero no sucede así con los metales y 
sales que forman soluciona sólidas. 

3 

OSMOSIS Y PRESION OSMOTICA I 
1 

Cuando una solución de soluto se separa de un solvente puro mediante 
una membrana semipenneable, es decir, que permite el paso dcl solvente 
pero no del soluto, se observa que aquél tiende a pasar a tracés de la 
membrana a la solución, y de ahí a diluirlo. El fenómeno, llamado ósmo- 
sis, fue observado por vez primera por Abbé Nollet en 1748. Para solutos 
acuosos de bajo peso molecular, la niejor membrana scmipermeahle co- 
nocida rs lina película de feirociariiiro de cobre, Cu,Fr(CN),, prcpara- 
do por contacto de una solución de una sal cúprica con una de ferrocia- 
niiro de potasio. Con soliitos de elevado peso molecular en solventes 
orshicos las membranas más usuales son películas finas de celulosa o 
nitrato de celulosa. 

Antes de continuar, cs necesario definir una cantidad llamada ~resión 
osmótira. n. Con rstr fin considerenios PI diasrama mostrado pn la fi,gura 
9 - 3 . A  es una cámara abierta en un cxtrcnio y cerrada en el otro con un 
pistbn móvil B. 1.a cimara se divide por medio de una membrana senii- 
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Figura 9-3. Presión ormótica de 
las soluciones. 

I,emcable C en dos secciones, de las cuales la de la derecha está llena con 
iin soliente puro, y la otra con solucijn que contiene algún soluto. A 
c a i i i ~  de la ósniosis, el solbente tiende a pasar a través de la membrana 
hacia la solución y desplaza el pistón hacia arriba. El movimiento del 
pistón y la ósrnosis se detienen al aplicar una presibn sobre aquél a fin de 
l~~mteni.rlo en su po~ición oriyiual: se llama presión osmótira de la solución 
a la presión mecánica que drbc aplicarse sobre la solución para impedir la 
ósmosis del sol~ente hacia la solución a través de una membrana semiper- 
meable. Conio xeremos, depcnde de muchos factores, pero no es función 
dc la naturalen de la membrana en tanto ésta sea semipermeable. De 
aquí que la presión osmótica, debe considerarse como una medida de alguna 
diferencia real, expresable en unidades de presión. entre la naturaleza del 
solvente y solución rn& bien que un fenómeno para el cual es responsable 
la memhrana. En realidad ésta constituye un sirnplc artificio por el cual se 
pone de manifiesto una diferencia existente. 

La serie dc mediciones más rxtensa sobre presiones osmóticas dc solu- 
ciones acuosas la rcalimron Earl dc Berke!ey )- Hartley (1906-1909) en 
In;laterr~.. y Framr. Morse v sus colaboradores (1901-1923) i n  E. U. La 
fisura 9.4 presenta un diagrama esquemático del aparato usado por Berke- 

Fisura 9-4. Aparato de presión 
osmótica de Berkeley y Hartley. 

ley y Hart lq .  A es un tubo poroso sobre cuya cara externa, se ha deposi- 
t a d ~  por una técnica especial nna capa dc frrrocianuro de cobre. Este 

fue montado por medio dc juntas a prneba de agua dentro de una 
camisa metálica B, que lirva un ajuste C con el cual se aplica presión. 
Por D se llena A con agua pura hasta una scíial fija sobre el c~pi la r  E, 
Y en B se coloca la solución problema, entonces se sumerze el aparato 
en un termostato. Como resultado de la ósmosis, el nivel del líquido en E 
tiende a descender Al aplicar presión por C el nivel en E se restablece 

la prcsión es necesario aplicar para lograr dicha restauración es una 
medida de la presión osmótica dc la solución. Con este procedimiento 
%? establece pronto el equilibrio Y no varia la concentración de la solución. 
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La tabla 9-5 nos presenta datos exactos de las presiones osmóticas de 
soluciones de sacarosa en agua a diferentes temperaturas, según mediciones 
realizadas por Berkeley, Hartley y Morse, Frazer y colaboradores, y son 
muy características de las soluciones acuosas obtenidas con sustancias no 
.:lectmlíticas. 

TABLA 9-5. Presiones orrnóticas de las soluciones acuosas de la sacarosa 

Presión asmótica íutm) 

RELACION ENTRE LA PRESION OSMOTICA Y LA DE VAPOR 

Partiendo de consideraciones puramente termodinámicas es posible 
obtener una relación entre la presión osmótica y el descenso de la presión 
de vapor de una solución. A una temperatura constante y la presión ex- 
terna de una atmósfera, la transferencia de solvente a la solución tiene 
lugar porque la energía libre molar del solvente puro, $, es mayor que 
la correspondiente de la solución, F,: Para alcanzar el equilibrio entre - - 
ambos y detener la ósmosis, es necesario incrementar el valor de F, a F,' 
elevando la presión externa de la solución desde 1 atm a la presión P. 

Si este incremento en la energía libre es M, entonces la condición de 
equilibrio osmótico se establece cuando 

Fy = PI + AF 

y de aquí - Fy = - A F  

Pero, según las ecuaciones (30) y (42) del capítulo anterior F, - = RT 
In a, = RT In P , / q  cuando la fase de vapor del solvente se comporta de 
manera ideal, y de aqui que la ecuación (27 )  se transforma en 
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para encontrar A F  utilizamos la ecuación (7)  del capitulo 8, que conduce 
, la expresión 

dF,  = P,dP 

donde es el volumen molar parcial del solvente en solución. Si integra- - - 

,,,os esta ecuación entre los limites F, = F, cuando P = 1 atm, y Fi = F,' . la presión P, obtcncmos 

Pero Kf - E = M. Además, si suponemos que es independiente de 
la presión, la ecuación (29)  se convierte en 

donde ii = (P - 1) es la presión que debe aplicarse para detener el pro- 
ceso osmótico, es decir la presión osmótica. Al sustituir la  ecuación (30) 
en (28) resulta: 

RT PO, n = ,ln- vi p1 

que es la relación buscada entre el descenso de la presión de vapor y la 
presión osmótica. Cuando las soluciones involucradas no son demasiado 
concentradas, VI se toma idéntica con V ;  que es el volumen molar del 
solvente, y entonces 

TABLA 9-6. Comparación de los cálculos de la presión osmótica 
con los observades en las soluciones de sacarosa. a 30°C 

n,.,,, 
Ls. 

m atm Ec. (32)  Ec. (331 

0. 100 2 .47 2 . 4 1  2.40 
1.000 2 i . ? 2  27 .0  20.4 
2.000 58.37 58.5 35.1 
3.000 95.16 96.2  45.5 

la ecuacibn (31) nos da 
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La  ecuación (32) permite el cálculo de la presión osmótica de una 
solución a partir de su presión de vapor y el del solvente puro, a cualquier 
temperatura constante T. Además reproduce las presiones osmóticas obser- 
vadas incluso cuando las concentraciones son bastante elevadas, como se 
observa en las columnas segunda y tercera de la tabla 9-6. 

ECUACION DE VAN'T HOFF DE LA PRESION OSMOTICA 

L a  ecuación (32) se reduce a una forma más simple en el caso de 
soluciones diluidas que obedecen la ley de Kaoult. Entonces P J P :  = N ,  = 
1 -hr,, y de aquí que 

Si desarrollamos ln ( 1  - A',) en serie de potencias como se realizó con 
anterioridad, todos los términos después del primero resultan desprecia- 
bles en soluciones diluidas, y por tanto In (1  - NZ) es igual que - N ,  
= - nz/n, ,  donde n2 es el número de moles de soluto en ni de  solvente. 
De aauí aue 

Pero Vyn,  es el volumen total de solverite que contiene n2 moles de so- 
luto, que para soluciones diluidas es esencialmente el volumen V de la 
solución. En consecuencia 

I IV  = n,XT 
o, de otra manera 

n = CRT 

donde C es la molaridad de la solución 

La  ecuación (33) se conoce como ley de Van't Hoff de las soluciones 
ideales. Esta ecuación es idéntica en su forma con la ley de los gases idea- 
les, donde ii rremplaza la presión del gas, P. Su validez pupde juwarse 
de los datos dados en la tabla 9-7 y la columna final de la 9-6. Como cabe 
esperar, la ecuación se aplica sólo a soluciones diluidas, esto es, para mo- 
laridades menores que 0.2. 

La ecuación de Van't Hoff se puede utilizar para encontrar los pesos 
moleculares de solutos disueltos, de igual manera que la ley de  los gases 
ideales se utiliza para hallar los de los gases. Sin embargo, este método 
rara vez se utiliza excepto en el trabajo con polimeros de cadena larga, 
a causa de la qran dificultad de obtener datos precisos de las presiones 
osmótiras para snluciones diluidas. 



Soluciones de los e l d l i t o a  337 

TABLA 9-7. Presión osrnótica de  las soluciones 
acuosas de la sacarora a 14-C 

C Obr. Ec. (34) 

La misma información deseada se logra por determinación del descenso 
del punto de congelación, pero con una exactitud que rara vez se alcanza 
en las mediciones de la presión osmótica. 

SOLUCIONES DE LOS ELECTROLITOS 

Las soluciones de los no electrólitos en agua y otros solventes no con- 
ducen la electricidad, presentando las propiedades coligativas descritas en 
las secciones anteriores. Las relaciones establecidas en aquellos casos, se cum- 
plen también por las soluciones que dan para las sustancias disueltas Fe- 
moleculares normales, o múltiplos sencillos de los mismos. Por otra parte, 
existen sustancias, especialmente sales, ácidos inorgánicos y bases, que al 
disolverse en agua o un solvente apropiado originan soluciones que condu- 
cen la electricidad en mayor o menor proporción, y se denominan electróli- 
tos. los cuales también presentan propiedades coligativas de descenso de pre- 
sión de vapor, aumento del punto de ebullición, descenso del punto de 
cancelación y presión osmótica, pero no obedecen las relaciones simples 
deducidas para los no electrólitos. Los efectos coligativos observados son 
siempre mayores que los que'cabría esperar de la concentración wrrespon- 
diente. Podemos establecer lo dicho de otra manera, las soluciones de el=- 

; trólitos se comportan romo si el soluto tuviira un piso molrcular menor 
que el correspondiente a ia fórmula más simple de la sustancia. El resto del 
C~i tu lo ,  a dedica a la discusión de las propiedades coligativas de las uih- 
riones de electrólitos v a una exposición de algunas teorías que se han 1 adeh t ado  para explicar su comportamiento, otms aspectos del cual se 

1 elaborarán en los capítulos siguientes. 
l 

i Corno sc indicó antes, ~l desrpnso d ~ l  punto dr rongrlación, aummto 
del punto de cbullición, disminución de la prcsión de vapor, y la ~resión 
Osmótica de los elcctrólitos es siernprr mayor ~ U P  la que corrcspondc a 
las soluciones no electroliticas de igual concentración total. Los datos 
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mostrados en la tabla 9-8 son una muestra típica de la naturaleza de las 
desviaciones. Esa tabla presenta las relaciones del descenso del plinto 
de congelación observado ASf,  con la molalidad, m, a distintas concentra- 
ciones para buen número de electrólitos en solución acuosa. De acuerdo 
con los argumentos eupiiestos antes, esta relación debe aproximarse para 
soluciones acuosas diluidas al valor de Ki  del agua, esto es 1.86O por mol 
en 1000 g de solvente. La inspección de la tabla revela, sin embargo, 
qu i  los valores límite obtenidos en varios electrólitos discrepan considera- 
blemente de 1.8ti0, siendo muclio mayores. Aun más, el límite que se 

TABLA 9-8 Valores de AT,/rn de las soluciones acuosas de los electrólitos 

obtiene no es siempre el mismo sino que varía desde aproximadamente 
2 x 1.86 = 3.72' para sustancias como el ácido clorhídrico y C ~ O N ~ O  de 
amonio, a 3 x 1.86 = 5.58O en el caso del cloruro de cobalto y 4 X 1.86 
= 7.44' para el ferricianuro de potasio. 

Para representar las propiedadrs rolizativas dr los eiectrólitos por 
medio de relaciones obtenidas con los no electrólitos, Van't IIoff sugirió 
el uso de un factor i, que se define como la razón del efecto coligativo 
Producido por una  concentración ni de electrólito diuidida por el efecto 
obserundo jara la m i i m a  concentrac~ón de u n  n o  electrólito. Al utilizar 
esta definición de i para la depresión del punto de congelación de las ~ 0 1 ~ -  
ciones no electrolíticas. se deduce que 

dondi AT,  rs ~1 dcsccnso drl punto dc ronSrlación del el~rtrólito y ( A T , ) o  
el correspondirnte a un no elertiólito clc la misma concentración. Como, de 
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&cuerdo con la ecuación (22) ( A T , ) ,  Kim, entonces: 

Los íalores de i deben calcularse de los datos experimentales para cada 
electrólito a varias concentracionrs. Se ha encontrado, sin embargo, que 
una vez que se conoce i para una concentración particular de un electrólito 
en una de sus propiedades coligativas, ese mismo valor con una pequeña 

por temperatura, es esencialmente válido para otras propiedades 
a igual concentración. En consecuencia escribiremos: 

donde las cantidadcs sin subíndices se refieren al electrólito y las que los 
poseen son no electiólitos de la mis~na concentración. Al sustituir las erua- 
ciones (2 ) ,  (13) y (33) en la (371, las expresiones del descenso de presión 
de vapor, aumento del punto de ebullición. y presión osmótica de las 
soluciones de los electrólitos son: 

AP = i (AP)o = iPONt (38) 
ATs = i ( A T s j o  = tKam 

Estas ecuaciones son aplicables únicamente a soluciones diluidas. 
La tabla 9-9 seíiala los valores de i calculados a partir de la tabla 9-8 

mediante la ecuación (36).  La lectura cuidadosa de esta tabla revela que 
en solucioIles diluidas i incrementa cuando disminuye la molalidad, y se 
aproxima a un limite de dos en electrólitos como el ácido clortiídrico, 

TABLA 9-9 Factors 1 ,  de Van't Hoif de diversos electrólitos 

11L HCI H N 0 8  N H X I  CuSO, H 8 0 4  C6C14 KsSO, K3Fc(CN)s 
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nítrico, cloruro de amonio y sulfato de cobre, un limite de tres para elcc- 
trólitos del tipo del ácido sulfúrico, cloruro de cobalto, y sulfato de potasio, 
y finalmente un limite de cuatro para el ferricianuro de potasio. En solu- 
ciones más concentradas, por otra parte, i pasa por un mínimo y entonces 
se incrementa, con frecuencia hasta un valor que excede los límites esta- 
blecidos en soluciones diluidas. 

LA TEORIA DE ARRHENIUS D E  
LA DISOCIACION ELECTROLITICA 

Las propiedades coligativas de los electrólitos y el hecho que sus solu- 
ciones conducen la electricidad, condujeron a que Svante Arrhenius propu- 
siera en 1887 su célebre teoría de la disociación electroiitica, cuyos puntos 
esenciales son familiares ya al estudiante. Arrhenius postuló, que los elec- 
trólitos en solución se disocian en partículas cargadas eléctricamente, Ilama- 
das iones, de manera que la carga total de los iones positivos es igual a 
la carga total de iona negativos. El resultado final es, por lo tanto, que la 
solución m conjunto resulta neutra a pesar de la presencia de partículas 
cargadas eléctricamente. La presencia de estos iones es responsable de la 
conductividad eléctrica de las soluciones. 

Arrhenius señaló además. que un electrólito en solución no se encuen- 
tra forzosamente disociado en su totalidad; en su lugar, lo hace parcial- 
mente encontrándose en equilibrio con moléculas no disociadas de sustan- 
cia. Por tanto, puede anticiparse teniendo en cuenta las leyes del equilibrio 
químico, que la proporción de la disociación varia con la concentración, 
siendo mayor cuando ésta disminuye. En vista de lo cual, cabe esperar 
una disociación total en soluciones diluidas a infinito. En las demis oca- 
siones, sin emhargo, el electrólito sc halla disociado parcialmente rn un 
grado que depende de la naturaleza de la sustancia y su concentración. 

Esta idea de la disociación parcial la usó Arrhenius para explicar el 
comportamiento coligativo de las sustancias elrctrolíticas. Las propiedades 
coligativas de una solución diluida, dependen del número de partículas, 
sin que importe su especie, presentes en cicrta cantidad de solvente. 
Cuando una sustancia se disocia rn sus iones, incrementa el número de 
partículas de la solución. Si suponemos ahora, que cada ion actúa con 
respecto a las propiedades coligativas dc igual manera que una molécula 
no ionilada, el aumento en el número total de partículas en solución debe 
originar un incremento en los efectos coligativos. Así como la depresión 
del punto de congelación molal de un no electrólito en agua es 1.86'G 
cabe esperar quc un elcctrólito que se disorir totalmente produciendo dos 
iones ~r cada molécula, producirá un d~scenso del ],unto de congclación 
dos vc~cs  mayor, cs decir, 3.72OC. Análogamcntv, si el elrctrólito produce 
tres ior,es, la dvpresión del punto de congelaci6n molnl si 15 5.5E0(1. rtc. 
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Estos descensos corresponderán a iin grado total de disociación en los dife- 

rentes tipos de electrólitos, cuando las soluciones son extremadamente 
diluidas y la tabla 9-8 nos muestra que así sucede en realidad. 

De acuerdo con esta teoría, cualquier valor observado en los descensos 
de los puntos de congelación molales mayores que 1.86"C y menores que 
los que podría alcanzarse con la disociación total, corresponden a una ioni- 
zarión parcial del electrólito. Si el caso es éste, es posible calcular el grado 
de ionización a partir de los datos coligativos observados o de los valores de 
i calculados a partir de ellos. Consideremos un electrólito A& que se diso- 
cia rn x iones de A, cada uno con una carga z,, e y de B, con 2-, según 
la ecuación 

A,B, = xAL+ + yBz- (41) 

Si la molalidad original del electrólito es m, y el grado de disociación 
a, entonces el número de moles de A,B, que disocia es ma, y el número 
de moles que permanece no ionizado en m - mu = m ( 1  - u ) .  Pero por 
cada mol de A,B, que disocia, se obtienen x moles de iones positivos e y 
negativos. En consecuencia, cuando se disocian ma, se obtendrán x(ma) 
moles de As+ y y(ma) de Bz-. Entonces, el número total de moles, mt, de 
las sustancias de todos los tipos presentes en solución, es 

Si designamos por v al número total de iones producidos por una molécula 
de electrólito, v = x + y ,  y la ecuación (42) nos da: 

Ahora para una molalidad total mt la depresión del punto de congela- 
ción, estará expresada por ÁTl = Klmt, y de aquí, que en función de la 
ecuación (43) 

4T1  = Krm[l + a ( v  - l ) ]  (44) 

Despejando el valor de a, resulta 

Una relación más rnc r a l  de u se deduce al comparar la ecuación 
(44) con la (36) .  Como ATI = i Ktm, el valor de i está dado por 
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y por lo tanto 

La ecuación (47) es aplicable a cualquier propiedad coligativa y puede 
obtcncrse por consideraciones del aumento del punto de ebullición, descenso 
de la presión de vapor, o de la presión osmótica. Proporciona el grado de 
disociación de un electrólito, si conocemos i y el tipo de electrólito en cues- 
tión. 

CLASIFICACION DE LOS ELECTROLITOS 

Los cálculos del grado de disociación de diversos electrólitos en solución 
acuosa muestran que prácticamente todas las sales se encucntran muy diso- 
ciadas en iones. Lo mismo es cierto con los ácidos y bases. Como cabe 
esperar de su elevado grado de  disociación, las soluciones acuosa? de estas 
sustancias son buenas conductoras de ia electricidad, pero por otra parte, 
hay muchas sustancia? también, cuyas soluciones acuosas exhiben relativa- 
mente poca conductividad, y cuya conducta coligativa indica que están solo 
ligeramente disociadas, aún en concentraciones bastante bajas. Entre ellas 
se incluye un gran número de ácidos orgánicos como el acético, propió- 
nico, y benzoico; ácidos inorgánicos como el carbónico, hidrosuifúrico, 
hidrociánico, orto-arsénico, %rico, y ácido hipocloroso; y bases como el 
hidróxido de amonio, de cinc, y plomo. Las soluciones de las sustancias 
que presentan buena conductancia e indican un alto grado de disociación 
en su solución se denominan electrólitos fuertes, y por rl  contrario las que 
muestran una conductancia pobre y un grado bajo de disociación. se llaman 
electrólitos débiles. 

Pero no todos los electrólitos se clasifican claramente en débilrs O 

fuertes. Hay algunos que en solución acuosa: como los ácidos o-clorobenzoi- 
co, o-nitrobenzoico, 3.5-dinitrobenzoico, y cianoacético, tienen una con- 
ducta tal que se clasifica en un gnipo intermedio. Su número no es grande, 
y, de ahí que no se estudien con más detenimiento. 

Con frecuencia, es conveniente subdividir los electrólitos fuertes, de 
acuerdo con la carga de los ioncs que producen. Así un rlectrólito 
que origina dos iones con una sola carga, se le conoce corno un electró- 
lito del tipo 1-1, aquél que produce innes positivor univalentes y negativos 
divalentes, como el sulfato de potasio o el ácido sulfúrico, se llama elec- 
trólito dcl tipo 1-2, riii~ntras quc si ocasiona iones positivos uivaientcs Y 
univalqtes negativoi, como el cloruro de bario o el nitrato de magnesiO, 
se dpnomina electrólito del tipo 2-1. An.ílosamcnte el Sulfato dc colirc es 
un electrblito del tipo 2-2, rnirntras que el ferricianuro dc llotasio rs un 
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e~ectrólito del tipo 1-3. En este método de clasificación de electrólitos 
fuertes, se designa primero la carga de los iones positivos y a continuación 
1, de los negativos. 

CRITICA DE LA TEORIA DE ARRHENIUS 

Las aplicaciones de la teoria de Arrhenius al comportamiento de coli- 
gación, conductancia eléctrica, y equilibrio iónico de los electrólitos débiles 
muestran que la teoría es satisfactoria en dichos casos. Sin embargo cuando 
se trata de aplicarla a los electrólitos fuertes, se encuentran tantas anoma- 
lías e inconsistencias que sursen senas dudas de la validez de alguno de 
los postulados de Arrhenius en relación a la naturaleza de los electrólitos 
fuertes. 

El grado de disociación de un electrólito se determina no sólo por sus 
propiedades coligativas, sino también por conductimetría como se verá 
en el capítulo 11. Por ambos procedimientos, los valores de a obtenidos 
concuerdan muy bien en el caso dc los electrólitos débiles, pero no sucede 
lo mismo con los fuertes cu!a concordancia no es la que cabría esperar 
por la exactitud de las mediciones. De nuevo, la aplicación de las leyes 
de equilibrio a la disociación parcial postulada para las soluciones de elec- 
trólitos por Arrhenius, nos muestra que éstas son obedecidas muy bien por 
los electrólitos débiles pero dc ninguna manera por los fuertes. 

Otro factor que se pronuncia contra la simrle teoria de disociación 
al aplicarla a los electrólitos fuertes, es el hecho que Arrhenius consideraba 
que las soluciones iónicas tenían un comportamiento ideal, equivalente al 
de soluciones que tuvieran el mismo número de moléculas neutras, pero 
tal suposición es difícil de mantener. Mientras las fuerzas entre las molécu- 
las neutras en soluciones bastante débiles, son relativamente pequeñas, las 
atracciones elcctrostáticas entre las partículas cargadas eléctricamentc pue- 
d m  ejercer un efecto importante cn el movimiento y distribución de los 
iones. Por lo tanto es bien dudoso que tales soluciones se comporten en 
fornia ideal, y tampoco cabe esperar que los iones actúen como las molé- 
ciilas neutras e ideales. El efccto producido por interacciones iónicas pueden 
resultar muy pequeños en las soluciones de electrólitos débiles, donde el nú- 
mero de iones no es muy gande, y en consecuencia su comportamiento 
irá de acuerdo con las predicciones de Arrhenius, pero en los electrólitos 
fuerteí, donde el número de iones es grande, el efecto de las atracciones in- 
tcriónicas debe ser apreciable, tanto mis cuanto mayor cs la concentración 
! la xalencia de los iones. 

Estas y otras consideraciones: nos llevan a la conclusión que la teoría 
de Arrhenius, aunquc es cseiicialmcnte vilida con los elertrólitns dbbilrs, 
no irl>resrnta la situación real rlv los fucrtes. Es opinión gencral quc las 
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soluciones de electrólitos fuertes se encuentran totalmente ionizados inclu- 
so en concentraciones moderadas, y que los valores de a calculados dan 
simplemente una indicación de las fuerzas interiónicas que operan en ellas. 

LA TEORIA DE LAS ATRACCIONES 
INTERIONICAS DE DEBYE-HOCKEL 

En 1923 P. Debye y E. HUckell publicaron una teoría de la atracción 
interiónica en soluciones diluidas de electrólitos, que ocupa un puesto im- 
portante en todas las consideraciones que comprenden a éstos, así como su 
conducta cinética y term~dinámica.~ Ahora, nuestra atención se concentra 
en la presentación de los detalles cualitativos de más relieve, de la teoría, 
sin intentar su formulación matemática. Lo mismo que Arrhenius, Debye 
y Hückel establecen que los electrólitos fuertes existen en solución como 
iones de los tipos mencionados pero, creen ellos que los electrólitos fuer- 
tes al menos en soluciones diluidas se hallan totalmente ionizados y que 
los efectos observados se deben a una distribución desigual de los iones 
como resultado de una atracción. Debye y Hückel mostraron que a causa 
de estas atracciones electrostáticas cada ion positivo de la solución debe 
estar rodeado con un promedio mayor de iones negativos que de iones po- 
sitivos; e inversamente debe suceder a cada ion negativo. En otras palabras, 
cada ion de la solución se rodea por una atmósfera iónica cuya carga neta 
es opuesta a la del ion central. Además demostraron, que las propiedades 
de los electrólitos están determinadas por la interacción del ion central 
y su atmósfera. Como la naturaleza de ésta depende de la valencia de los 
iones, su concentración, la temperatura, y la constante dieléctrica del me- 
dio, se deduce que éstos son también los factores que controlan las propie- 
dades termodinámicas de los electrólitos. 

A una temperatura y solvente dados la constante dieléctrica tiene un 
valor fijo, y de ahí que las propiedades de los electrólitos dcbrn depmder 
sólo de las cargas iónicas y su concentración y de ninguna manera de la 
naturaleza específica de cada electrólito. Estas conrlusir nes son ~stricta- 
mente válidas para soluciones muy diluidas. Las limitaciones surgen del 
hecho de que Debye y Hückel se vieron obligados a efectuar simplifica- 
ciones matemáticas que en definitiva reducen la aplicabilidad de sus ecua- 
ciones a tales soluciones. 

En la teoría de Debye y Hückel el efecto de la concentración de los 
iones se introduce por medio de una cantidad conorida por jortalrza 

Debye y Hückel, Phyr ikd i i che  Zcitrchriff, 24, 185, ( 1 9 2 3 ) .  
2 Aueque esta teoría se discutirá brewmmte aquí y en otras partrs del texto, 

no se hará una exposición rigurosa de la misma, porque no correspond~ harer  tal 
cosa en un texto elemental. El esnidiante que lo d ~ r e e  puede completar deta1k.s en 
las relerencias mencionadan al final del capítulo. 
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;ónica de la solución, que constituye una medida del medio elí.ctfico en so- 
lución y juega en esta teoría un papel análogo al de concentración en la 
de Arrhenius. Se define así 

donde p es la fortaleza iónica de la solución, C,, C,, Ca, . . . son las con- 
centraciones de los diversos iones en gramos por litro, mientras que z,, 
z2, z3, . . . son las valencias iónicas respectivas. La fortaleza iónica de una 
solución es igual a la molaridad sólo en el caso de electrólitos 1-1. En 
todos los c so s  restantes no son iguales las dos. Podemos ilustrar lo anterior, 
con los cálculos de la fortaleza iónica de las soluciones C molares de cioru- 
ro de potasio, cloruro de bario, y sufato de lantano. En el cloruro de po- 
tasio, C+ = C. = C, z+ = r = 1, y, por lo tanto 

En el caso del c lo~uro de bario, C+ = C, C. = 2C, z+ = 2, r= 1. De 
aquí: 

Finalmente, para el sulfato de lantano, C, = 2 C, C. = 3 C, r, = 3, z- = 2, 
Y por lo tanto 

Estos ejemplos rnseiian que la fortalem iónica dr una solución esti de- 
teminada no sólo por la concmtración estquiométrica del plectrólito sino 
también por las \alcncias de los iones. Debr recalcarse, que en los cálcidos 
de la fortaleza iónica d c  Iina solurión la wrnatoria dc la muación (48) 
'Wluye todas las espccies ibniras prcsentri, sin dktinrión de origen. Así la 
fortalria iónica de una soliirión que contivni cloruro de potasio ron con- 
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. -. 
centración C = 0.10, en presencia de cloruro de bario a otra C = 0.01 
es igual que 

En este libro se hacen diversas indicaciones en distintas etapas acerca de 
la validez de la teoría de Debye y Hückel para explicar la conducta de las 
soluciones diluidas de los electrólitos fuertes, por ahora es suficiente seíialar 
que esta teoría explica los valores de i observados en las soluciones diluidas 
d e  aqutllos, ya que predice que a O°C están dados por la relación 

donde v es el número de iones producido por una molécula dada de electró- 
lito. Ldtabla  9-10 nos muestra la exactitud de las predicciones comparadas 
con los valores obsen.ados. La concordancia es excelente en soluciones muy 
diluidas, pero más allá de m = 0.01 las d~sviaciones son, pronto, significa- 
tivas. Estas des\iaciones son menores en el caso drl HCll 1-1, y más acen- 
tuadas con el electrólito del tipo 2-2 de sulfato de cobre, vale decir que son 
función de la m a p i t u d  del producto 23.. 

T a n r  9-10. Comparación de los valores calculados y observados 
de los factores de Van't Hoff a O'C 

HCI K,SO, CuSO, 
- ~- 

na ioiii ' , j ~ I  ' ~ i ~ ~ .  'CSIC. 'r,iis. ' r r lc .  

En resumen. el estado actual dcl problema es el siviente:  La  teoría de 
Arrlienius es adecuada para explicar el comportamiento de los elictrólitos 
dí.biles cuando se modifica l i~erammte,  pero no es satisfactoria con los fuer- 
tes donde la? atracciones iiiteriónicas son el factor dominante. Desde el 
punto de xista teórico y cuantitativo la teoría de Dcbye-Hückcl proporciona 
la explicación de las propiedades termodinániicas dc las soluciones muy Y, 
modrvadanientr diluidas, pero no sc ha ampliado aún a las concentradas. - 

En este caso, es probablc qiic la troria rcsiilte dc~nasiado simple, pues 
;t f in  dt: rnirnclrr las pl-opiidadr~ dc las soluciones concentradas cs prcciso 
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considerar no sólo las atracciones interiónicas, sino tambitn las interaccio- 
Des entre los iones que originan asociaciones, acciones con el solvente Y 
modificaciones de éste como consecuencia de las partículas cargadas pre- 
sentes. Aunque la importancia de los factores es apreciable, y alguno cie 
ellos se ha investigado teórica y experimentalmente; no se ha hecho aún 
un análisis completo de los problemas complejos involucrados. 
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PROBLEMAS 

1 .  Cria solución contiene 5 g de urca (M, = 60.05) por 100 g de agua. ¿Cuál 
scrá la presión de vapor de esta solución a 25"C? La presión de vapor dcl agua 
a esta tcmpcratura es 23.756 m. Respuesta: 23.40 m p .  

2. A 25'C: 10 50 litros de K, puro, medidos a 760 mrn de Hg, pasan par una 
solución acuosa dc un soluto no volátil, y la solución pierde 0.2455 g en peso. Si 
la presión total sobre la solución es también 760 mm, ¿cuál es la presión de vapor 
de la solución y la fracción molar del saluto? 

3. A 50'C la prcsión de vapor del agua pura y del alcohol etílico son 92.5 mm 
Y 219.9 mm R g  rcipcctivamente. Si se disuel\en 6 g de un solulo no volátil, cuyo 
peso molerular es 120 en 150 p de cada uno de aquellos solvrntei. ¿Cuál scrá la 
disminución dc prcsión de vapor en los dos rolveritcs? 

a 

4. Una solución compuesta de 10 g dc saluto orginico no volátil en 100 g de 
&ter dietilico tiene uiia presión de vapor de 426Omm a 20CC. Si la presión de vapor 
del éter puro es de 442.2 mni a la misma temperatura. ;Cu&l es el peso molrcular 
d d  soluto? 

5. Derivar la ecuación (12)  de este capitulo cuinrnzanilo con la condición de 
ewrgin libre para el equilibrio eiitrc el vapor y solución en el punto de ebullición 
normal. Suponer que cl vapor y la solución son ideales. 

6. Si 30 g de difcnilo se disuclien en 250 g de benccno. iCuál  será el punto 
de ebullición resultante bajo la presiiin atmosférica? Reipueita: 82.1°C. 

7 .  Una solución contiene 5.00 g de un svluto orgánico por 25.00 g de CCI, y 
h i w r  a 8 1 5 ° C  a la presión atinoifirira. ¿Cuál es el peso rnolecular del soluto? 

8. Con los datos dc la tabla 9-2 ralcular el calor m d a r  de vaporización del 
alc<,hol ~ t i l i ~ < ~ .  Respuerta: 9420 cal/inol. 

9. Cierta cantidad de soliito no volátil disuelto en cloroformo d a  una elevación 
dcl punto dc cl>ulli<ibn de 3.00°C a 760 rnm de presi6n. Si suponmios que la ro- 
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lución es ideal, calcular la fracción molar de soluto en la solución mediante las 
ecuaciones ( 9 ) .  (10) y (13) .  <Qué resultado se aproxima más al valor correcto? 

10. Al deriíar la ecuación ( 9 )  se supone que  AH, es una constante. Suponga- 
mos sin embargo que AH,  en caloríadmol no es constante, sino que varia según 
la eruac.iin 

AH,  = A + A7 + C?'? + DT3 

donde A,  B, C y D son wnrtanter, comenzando can la ecuación de Clasiur-Clapey- 
ron, y sin hacer otra suposición que la ley de Raoult es válida, derivar una relación 
entre In(1 - N , ) ,  T, y 7,. 

11. Para el agua, las constantes de la ecuación del calor de vaporización dadas 
en el problema 10 son: A = 13,422, B = - 9.81, C -7.5 x 10-2, y D = 4.46 X 
lo-'. Ltilirando estas constantes y la ecuación obtenida en el problema 10, calcu- 
lar la  fracción molar del soluto en solución cuando la elevación del punto de ebulli- 
ción er 0.50'C. Comparar el resultado con aquéllos dados por las ecuaciones (9) .  
(10)  Y (131. 

12. Derivar la ecuación (22) de este capítulo comenzando ron la condición de 
la energia libre para el equilibrio entre el solvente sólido puro y la solución. Suponer 
que la solución es ideal. 

13. ¿Que peso de glicerina debe agregarse a 1,000 g de agva a fin de hacer 
descender su punto de ron&lación 1OCC? Respuerto. 495 g. ' 

14. Vna solución acuosa contiene 5% en peso de urea y 10% de glucasa. ¿Cuál 
en su punto de congelación? 

15. Comparar los pesos de metano1 y glicerina que se precisan para hacer des- 
cender cl piiiiio de congelación de 1,000 g de agua 1°C. 

16. Con los datos de la tabla 9-4, calcular el calor de fusión por m01 de fenol. 

17. Una mucrtra de CH,COOII congela a 16 4°C. Si suponemos que no se for- 
ma una solución sólida. (Cuál es la concentración de impurezas de la muestra? 

18. Una mezcla que contiene 0.550 g de alcanfor y 0.015 de soluto orgánico con- 
qela a 157 0°C El solutu tiene 93.46% de C y 6 5 4 %  en peso de H ;Cuál es la 
fórmula de éste? Respuesto:  C,,H,,. 

19. Cuando se han disuelto 0.5550 g de un soluto de peso niolecular 110.1 en 
100 g de solvente cuyo pero molecular es 94 10 y su punto de congelación 45 O°C, 
hay una depresión del punto de solidificación de 0.382-C. Be nuevo, cimado 0.4372 g 
de soluto de peso molecular desconocid<i se disuelven en 96 50 g dcl mismo solvente, 
el descenso del punto de congelación es 0467'C. De estos datos hallar: ( a )  el pPS0 
rnolecular del soluto problema; ( b )  la constante criorcópica del solrente, y (c)  el 
calor de fiisiún de este Último por mul. 

20. E n  la derivación de la ecuación (20)  se rupurie que AH, y A l i s  ron cons- 

tantes. Supongamos, sin embargo, que ambos dependm dc la temperatura, y están 
dadas por l is  relaciones 

AFI. = A + AT + CT' + D P  
AHI = a i bT + cT2 b d i 3  

d i , t i d e h  B. C, D ,  a, b ,  c, y d ron constantes Partiendo de la ciuarión dc Clauriiii- 
C:lapeyron, d < ~ i v u r  la relación mtre  l n ( l  - N,),  i', y T,,  FIaccr ú n i < m ~ n t r  la su- 
pi,ririón quc r s  váltda la ley de Rvoult 
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21. Para el agua, las constantes A ,  B, C y D se dan en el problema 11, y , , 11,260, b = 7.66, c = -15.6 x 10-3 y d = 4.46 x 10-7. Utilizando estas 
,,,,stantes y la ecuación derivada en el problema 20, calcular la fracción molar del 
soluto en soIuciÓn cuando la disminución del punto de congelación e i  l,OOO°C. Com- 
+ese cl resultado con los dadas por las ecuacioner (20) .  (21) y (22)  

22. Derivar la ecuación (26) en el supuesto de que tanto las soluciones sólidas 
las liquidas se comportan idealmente. 

23. Vna solución acuosa contiene 20 g de glucosa por litro. Suponiendo que la 
,olución es ideal, calcular la presión osmótica a 25°C Respuerta:  2.72 atm 

24. La prcrión osmótica de una solución acuosa que contiene 45 0 g dc sacarosa 
por litro de solución es 2 97 atm a 0°C Hallar el valor de la  constante del gas y 
~"rnparar el resultado con el valor aceptado 

25. Una solución de 1.00 g de antipirina (C,,H,,N,O) en 100 cc de salución 
acuora dio una prcsión osmótica de 1 18 atm a 0°C Calcular el peso molecular del 
compuesto y comparar el resultado con el que cabe esperar de  la fórmula dada. 

26. L-na solución acuosa solidifica a - 1.50°C. Calcular ( a )  el punto normal de 
ebullición, ( b )  la prcsión de vapor a 23'C y ( c )  la presión osmótica a 25°C de la 
solución dada. 

27. La presión osmótica promedio de la sangre es 7.7 atm a 40°C. (a) ¿Cuál 
es la concentración total de solutos en la sangre? (b) Suponiendo que la conren- 
tra~ión es igual a la molalidad, hallar el punto de congelación de la sangrc 

28. La presión de vapor en una solución acuosa a 25'C es 23.45 mm. LTsiindo 
la ecuación (30) ,  calcular su presión osmótira dado que la presión de vapor del H,O 
pura es 23.756 mm a 25°C. 

29. Una solución acuosn 0.2 molal de KCI solidifica a -0.680"C. Calcular i y 
la presión osmótica a O°C Supóngase que el valumen es el del asua pura. 

Respuerta: i = 1 8 3 ;  ii = 8.2 atm. 

30. Una solución acuosa 0 4 molal de K,SO, solidifica a - 1 52'C Siiporiiendo 
~ U P  i cs constante ron la trmperatura, calcular 12 presión de xapor a 25°C y el 
punto normal de ebullición de la solución 

31. U n i  solución de HCI, de una roiiientrarión de O 7210 en peso, srilidifica a 
-0.706"C Calcular la molalidah-aparente y el peso rnolecular aparente del HCI. 

32. Cm solurión 0 1 molal de un electrólito d6bil se ioniza dando dos ionrr y 
cOnsela a - O  208°C. Calcular el grado de disociación. K t i p u i i t i i .  0 118 

33. Una solución 0 01 malal de fwricianuro potdsico congela a - 0.062"C ¿Cuál 
es el porcentaje de disociación aparente7 I l e ipuer ta -  78% 

34. Una solución 2.00 malal de HCI ~ongela  i 8 . 8 G ° C  Cnlculdr el porcrntaje 
3Parcntc de disociación y pxplirar la reiput b r a  

35. A 25°C una sulución 0.1 rnol~l  de CH,COOH está disociado 135% Calco- 
lar  el punto de congelación y la presión osniótica de Id solución. Coniparir los rcsul- 
tados c m  los que cabe eqxrar bajo condicion~s dr no disociaci6n. 

36. Coriiparar la fortaleza iónira de Ins solurinnes 0.1 A' del HCI. SrCl?, 41CI,, 
ZnSO, y Fe , (SO, ) ,  

37. C n a  solución cs 0.5 riiular en h.lqSO,, 0.1 en .2lCI,, y 0 2 cn (NH,),SO, 
i ( h i l  ? S  la fortaleza i6nica total? Respuerta-  3 2 

38. Utilimndo la ecuación di. Dcbyc-lIiiikrl, cal~ular  los valores dc t a O'C para 
1% \oluciunes acuosas 0.0005 mr>larrs de IICI, BaCI,, II,SO,, CuSO, y I.a(NO,),. 





REGLA DE LAS FASES 

Hasta aquí hemos considerado dibersos tipos dc equilibrios heteiogtneos 
des& diferenter puntar de bista. Así, por ejemplo, la >aporizacióri, subli- 
mación, fusión, transición de una fa?e sólida a otra, solubilidad de sólidos, 
líquidos y gases entre sí. presiones de vapor de las solucion~s, reacción qní- 
mica entre sólidos y líquidos o gases, y distribución de solutos entre fases, 
han sido t d o s  estudiados con método? adecuados a cada tipo particular 
de equilibrio. Estos comprendían las ecuacioncs dc Clapeyron y Clausiiis- 
Clapeyron, la de Raoult, Henry, la de las constante? de equilibrio, y la 
de distribución. Sin embargo. es posible tratar todos los equilibrios Iictcro- 
géneos deide un punto de >ista unificado,por medio del principio conocido 
como r e ~ l a  d r  las jnscs, con cl cual el número de variables a que se riicurn- 
tra sometido un eqiiilibrio heterogénro cnalqiiicra: qucda definido bajo 
ciertas condiciones experimentales definida5 Esto no quiere decir quc se 
invalidr alguno de lo-, inEtodos descritos antrs para e! estudio cnantitativo 
de tales equilibrios. La regla de las fase5 fija qimplemente el númcro de 
"ariahles involucrado, pero las relacionps cuaiititati~as entre ellas. dphrn 
estahler~rse mediante eupresionrs compiementaria~ como las que sr. men- 
C1onaron. E! sipifirado dc &a afirmación, ?e rnmtrará más claro tan 
Pronto como tratemos la naturaleza de dicha regla y su forma de utili~arla. 

Antes di. continuar, es necesario definir y explicar con algún detalle algu- 
"07 tbminos que sc emplean frecucnterriciite. Estos son: el equilibrio ver- 
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dadero, metastable e instable, el número de componentes, y el grado de 
libertad de un sistema. El significado de sistema y fase se establecieron en 
el capítulo 3. 

Se alcanza un estado de equilibrio verdadero, cuando puede obtenerse 
en cualquier dirección. Termodinámicamente hablando, aquél se logra cuan- 
do el contenido de energía libre del sistema se encuentra en un mínimo, 
para e1 conjunto de variables dado. Así sucede, por ejemplo, con el hielo 
y agua a 1 atm de presión y 0%. A esa presión la temperatura a que se 
encuentran en equilibrio las dos fases es la misma tanto si se alcanza por 
fusión parcial del hielo o por congelación parcial del agua. 

Por otra parte. el agua a -5°C se obtiene por enfriamiento cuidadoso 
del liquido, pero no por fusión del hielo, es decir, que ahora estamos frente 
a un equilibrio metastable. Este se logra sólo en una dirección y se mantiene 
si el sistema no se somete a una variación repentina, agitación o siembra 
de una fase sólida. En cuanto se introduce un cristal de hielo, la solidifica- 
ción procede rápidamente, y la temperatura se eleva a 0%. 

Se dice que existe estado inestnble cuando la aproximación al equilibrio 
es tan lento que el sistema parece no llevar a cabo cambio alguno con el 
tiempo. Un ejemplo de esta situación se ofrece en la disolución del cloruro 
de sodio en las proximidades de la saturación. La insuficiencia del tiempo 
de observación puede hacer creer que se ha alcan~ado el equilibrio, mientras 
que en realidad el proceso continúa todavía muy lentamente hacia la satu- 
ración real. Dcbe tenerse en cuenta que, aunque un estado de equilibrio 
metastable representa al menos uuo de estabilidad parcial, el inestable no 
lleva en si ninguno sino únicamente un proceso de cambio mu)- lento. 

El número de com$onentes de un sistinia es el menor n ú m ~ r o  de varia- 
bles independientes, en función de cnyas fórmulas se pueden escribir ecua- 
ciones que expresan la composición de cada fase presente. La cantidad 
deseada aquí es el número rninimo y no importa qué conrtituyente particu- 
lar se elige para expresar las composiciones de las diversas fases. Lo veremos 
más claro con los ejemplos siguientes. En el sistema "agua" las fases pre- 
sentes son: hielo, agua líquida y capor. La composición de cada fase se 
purde expresar en términos del constituyente único: agua, y de aquí que 
éste sea un sistema de un solo wmponente. La variable podía ser también 
el hidrógeno o el oxígeno, porque la especificación de uno de éstos fija 
automáticamente el otro poi medio de la fórmula H1O. Consideraciones 
anilogar enseñan que cl número mínimo de conrtituyentcs necesario para 
describir la coniposicibn de todas las fases en el ristema sulfato de sodio-agua, 
ri dos Fl si\tenia cs dc dos iomporirntes. Las fases que piicdcn prcscntarse 
son Na:SO,, Na,SO,. 7H,O, NiSO, . 101-LO, soluciones de Na,SO, en 
agua, Iiielo y vapor de agua. La composición de rada una de d a s  en función 
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de los dos componentes sulfato de sodio y agua queda establecida así 

Na,SO, : Na,SO, + 0 H,O 
Na2S0, , 7 H,O: Na,SO, + 7 H,O 

NaSO, . 10 H,O: Na,SO, + 10 H,O 
Ka,SO, (ac.) : Na,SOn + x H,O 

H 2 0 ( s ) ,  H,O(l),  H,O(g) : ONaZSO, 4- H,O 

Se observará que la composición de ciertas fases queda establecida en 
función de sólo uno de estos constituyentes, mientras que otras necesitan un 
conocimiento de las cantidades presentes de ambos a fin de especificar sin 
ambigüedad la composición de la fase. Como en este caso dos componentes 
es el número mínimo con el cual se definen t o d a  las fases, el sistema sulfato 
de sodio y agua es de dos componentes. 

El hecho esencial que conviene recordar al decidir el número de com- 
ponentes de un sistema, es que no importa qué constituyentes particulares 
fueron elegidos como variables independientes, pero si su número que debe 
ser mínimo. Si no es así, alguno no será independiente de los restantes. De 
nuevo, al escribir la composición de una fase en función de los componentes 
elegidos, se permite usar los coeficientes más, menos y cero, frente a cada 
componente. Así, en un sistema producido por la disociación del carbonato 
de magnesio, según la ecuación 

las comIjosicio~ies de las diversas fases pueden representarse en función 
del carbonato y del óxido de magnesio, de la manera siguiente: 

Finalmente, con el nombre de grados d e  libertad o variancia'de un sis- 
tema queremos significar el número mínimo de variables independientes 
[taks como la presión, temperatura, concentración) que deben especi- 
ficarse a fin de definir completamente las restantes del sistema. El signifi- 
cado de los grados de libertad de un sistema se colige de los ejemplos si- 
Cuientes: Para especificar sin ambigüedad la densidad del agua líquida, 
es necesario establecer la temperatura y presión a que corresponde esta 
detisidad; así, 0.99973 g por milímetro a lO0C y 1 atm de presión. Una 
"finnación de la densidad a 10°C sin mencionar la presión, no define 

el cstado del agua, porque sobre ésta pueden existir todas las 
Presiones de vapor posibles. En este caso por lo tanto, es necesario espcci- 
k a r  dos variables, y esta fase cuando se encuentra presente sola en un 
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sistema tiene dos grados de libertad, es decir es biuariantc. Cuando se 
encuentran en equilibrio el agua líquida y el hielo, la temperatura y las 
densidades de las fases están determinadas sólo por la presión, y si se 
conoce ésta quedan definidas las restantes. Por ejemplo, si conocemos que 
el agua y el hielo están en equilibrio a la presión de una atmósfera, la 
temperatura phede ser Únicamente O°C y quedan establecidas también las 
densidades. Análogo razonamiento se aplica a la temperatura como va- 
riable independiente. En cada temperatura de equilibrio arbitrariamente 
elegida (dentro del intervalo de existencia de las dos fases) corresponde 
sólo una presión determinada, y así, una vez más, el sistema queda defi- 
nido en función de una sola variable. Bajo estas condiciones, el sistema 
sólo tiene un grado de libertad, es decir, es monovariante. 

LA REGLA DE LAS FASES DE GIBBS 

J. Willard Gibbs en 1876 estableció por vez primera que hay una re- 
lación fija entre el número de grados de libertad, de componentes y de 
fases presentes. Esta relación conocida como regla de la fases, es un prin- 
cipio muy general, y su validez no depende de la constitución atómica o 
molecular en consideración. Hay que abonar en favor de Ost~vald: Rooze- 
boom, Van't Hoff y otros por mostrar cómo esta generalización es utili- 
zable en el estudio de los problemas de equilibrio heterogéneo. 

Para formular esta regla, consideremos en general a un sistema de C 
componentes en el que existen P fases presentes. El problema ahora está 
en determinar el número total de variables del sistema. Este depende de 
la presión y temperatura. De nuevo, a fin de definir la composición de 
cada fase es necesario especificar la concentración de los (C  - 1)  consti- 
tuyentes puesto que el otro restante, queda determinado por diferencia. 
Como hay P fases, el número total de variables de concentración será 
P ( C  - l ) ,  que junto con la temperatura y presión constituyen un total de 
[P(C - 1)  + 21. 

El estudiante recordará del álgebra que cuando existe una ecuación 
con n variables independientes, es necesario n ecuaciones a fin de encon- 
trar los valores de cada variable. Análogamente, para definir las 
[P(C - 1) + 21 variables del sistema, debemos disponer de este número 
de ecuaciones. La siguiente cuestión que se plantea es entonces: 2Cuán- 
tas ecuaciones que comprenden aquellas variables, es posible establecer? 
Para contestar esta pregunta debemos recurrir a la termodinámica. Esta nos 
dice que el equilibrio entre las diversas fases de una sistema es posible 
sólo si la energía libre molal parcial de cada ronstituyente de una fase, 
es i w l  a la del mismo constituyente en cada una de las re5tantps. Como 
la energía libre molal parcial de un constituyente de una f a x  es una 
función de la ~resión, temperatura, y hay (C  - 1 )  variables de la con- 
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centraciónj se sigue inmediatamente que la condición de equilibrio permite 
escribir una ecuación entre las de cada constituyente distribuido entre dos 
fases cualesquiera. Cuando existen P fases dispondremos de (P - 1) ecua- 
,iones para cada constituyente, y para C constituyentes habrá C(P - 1) 
ecuaciones. 

Si este número es igual al número de variables, el sistema queda com- 

pletamente definido. Sin embargo, no es el caso general, y el número de 
variables excederá al de ecuaciones en F, donde 

F = Número de variables - Número de ecuaciones 
= [P(C - 1) -t 21 - [C(P - l ) ]  
= C - P f 2  (1) 

La ecuación (1)  constituye la celebrada regla de lar fases de Gibbs. 
F es el número de grados de libertad del sistema y da el número de varia- 
bles cuyo valor debe especificarse arbitrariamente antes de que el estado del 
sistema quede caracterizado sin ambigüedad. Según esta regla, el número 
de grados de libertad de un sistema está determinado por la diferencia 
en el número de componentes y el de fases presente, esto es, por (C - P). 

Al hacer esta derivación se ha  supuesto que cada componente se en- 
cuentra en cada una de las fases, de no ser así, y si faltase en una de ellas 
el número dc variables de concentración disminuye en uno, pero a la vez 
lo hace también el número posible de ecuaciones, de aqui que el valor 
(C  - P ) ,  y por lo tanto F permanece sin modificación, tanto si cada cons- 
titqente se halla presente o no, en todas las fases. Esto quiere decir que 
la reg]; de las fases no presenta restricciones por suposiciones hechas, y que 
su validez es absolutamente general bajo todas las condiciones de distribu- 
ción, con tal que exista equilibrio en el sistema. 

El valor principal de la ecuación (1) está en la comprobación de los 
divenos tipos de gráficas para lá representación de las condiciones de 
equilibrio existentes en los sistemas heterogéneos. Antes de proceder a dis- 
cutir algunos sistemas específicos y la aplicación a ellos de la regla de las 
fases, es conveniente clasificar todos los sistemas de acuerdo con el número 
de componentes presente. Existen sistemas de uno, dos, tres, etc., compo- 
"entes. La  ventaja de este tratamiento aparecerá enseguida. 

SISTEMAS DE UN SOLO COMPONENTE 

La complejidad de los sistemas de un componente depende del número 
de fases sólidas que existen en el sistema. El caso más simple es aquél 
en que existe una sola fase sólida presente. Cuando hay más de una, 
el  nilrnero de equilibrios posibles se inrrementa considerablemente, y de aqui 
'1 diagrama de fascs, o la gr:ifica que muestra los divenos equilibrios, se 
"Wlve más complicado. Las ~iodbilidades en talcs sistemas y las relaciones 
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entre sus fases se ven con mayor claridad al tratar varios ejemplos par- 
ticulares. 

El sistema agua. Por encima de - 20°C y debajo de 2,000 atm 
de presión hay sólo una fase en el sistema, esto es, hielo. Esta fase sólida, 
el agua líquida,, y el vapor acuoso constituyen las tres posibilidades del 
sistema. Aquellas pueden estar involucradas en tres equilibrios bifásicos que 
son, líquido-vapor, sólido-vapor y sólido-liquido, y un equilibrio trifásico, 
sólido-líquido-vapor. Al aplicar la regla de las fases al sistema cuando sólo 
hay una presente, vemos que F=2, y por tanto en este caso existen dos 
grados de libertad. Si se eligen la temperatura y la presión como variables 
independientes, la regla predice que ambas deben quedar establecidas pa- 
ra definir la condición de la fase. Como son necesarias dos variables inde. 
pendientes para localizar un punto cualquiera en un área, se sigue que 
cada fase del diagrama P - T ocupa una superficie; y, como son posibles 
tres únicas en este sistema, se deduce que existen tres áreas en la gráfica, 
una para cada fase. 

Cuando existen dos de éstas en equilibrio la regla predice que F = l. 
Como una sola variable determina una línea, cabe esperar para el equi- 
librio bifásico una linea sobre la gráfica P - T. Como son posibles tres 
equilibrios tales, el diagrama se caracterkará por la existencia de tres 1í- 
neas de separación de las distintas superficies. Finalmente para el equili- 
brio trifásico F = O, es decir, no se necesita especificar ninguna %ariable, 
lo que significa que cuando las tres fases coexisten la temperatura y la 
presión son fijas, y la posición de este equilibrio en el diagrama se carac- 
teriza por la intersección de las tres líneas en un punto común. 

Aunque la regla de las fases hace posible la predicción del diagrama, 
la posición exacta de todas las lineas y puntos se determinan sólo experi- 
mentalmente. Una inspección de los posibles equilibrios en este sistema 
enseña que los datos necesarios para la construcción de un diagrama P - T 
son: (a )  la curva de presión de vapor del agua (equilibrio líquido-vapor), 
(b) la curva de sublimación del hielo (equilibrio sólido-vapor), ( c )  la 
curva de los puntos de fusión del hielo en función de la presión (equili- 
brio sólido-líquido), y ( d )  la posición del punto de equilibrio sólido-liqui- 
do-vapor. 

Estos datos experimentales del sistema agua, se muestran en la figura 
1&1. En este diagrama de fase, la línea O A  da la curva de subliación 
del hielo, la OB es la de presión de vapor del agua líquida, y OC la línea 
a lo largo de la cual tienen lugar los equilibrios entre el hielo y el agua 
líquida a diferentes presiones. O es el punto triple del hielo, agua y vapor 
acuoso en equilibrio. Este es posible sólo a O.OIO°C y 4.58 mm dc presión. 
Co%o lo predice la regla de las fases, en el diagrama hay trrs Areas dispuestas 
como se muestran y cada una de ellas corresponde a una sola fase. 
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La curva de presión de vapor del agua, linea OB, se extiende desde 
el {)unto O hasta el B (critico), que corresponde a 374'C y 220 atm. Sin 
embargo, bajo ciertas condiciones es posible sobreenfriar el agua debajo del 
punto O para dar equilibrios metastables liquido-vapor mostrados por la 
línea de puntos OD. El hecho de que OD queda encima de A 0  enseña 

Fip-ora 10-1. El sistema agua a pre- 
siones moderadas (esquemático). 

que a temperaturas debajo del punto triple, el agua líquida tiene una pre- 
sión de vapor más alto que la presión de sublimación del hielo. La cunra 
de sublirnación de este, A 0  se extiende desde el cero absoluto hasta O. 
Nunca se ha logrado sobrecalentar el hielo más allá de O. La línea CO 
corre desde O basta un punto que correponde a 2.000 atm de presión y 
-20°C; en este punto el hielo ordinario, tipo 1, en equilibrio con el 
agua efectúa una transformación en otra modificación sólida, tipo 111 
en equilibrio con el líquido. La pendiente de esta linea indica que el 
punto de fuyión del hielo ha descendido al aumentar la presión, de acuer- 
do con el principio de Le Chatelier y el hecho de que el hielo posee un volu- 
men especifico mayor que el agua líquida. Las pendientes de las líneas$ 
AO, OB y OC estin determinajs en cada punto por la ecuación de 
Clapeyron o una de sus modificaciones aplicables en cada caso. Con las 
Pendientes y esta ecuación es posible evaluar los calores de vaporización 
a paltir de OB, los de sublimación de& AO, ) los de fusión OC. Como 
no existe liquido sobre la tcniperatura crítica, la linea de trazos BE se ha 
introducido en el diagrama para separar al líquido de las áreas de vapor 
sobre la tempeiatura critica. En consecuencia el área de Xapor queda 
debajo y a la derccha de AOBE, la del liquido sobre OB entre las líneas 
OC y BE, mientras que el área de sólido se extiende a la i~quierda de 
OC y sobre AO. 

La forma en que un diagrama tal como el de la Figura 10-1 puede 
Uarse para 5 ~ g ~ i r  los c a r n b ~ ~ s  que tienrn lugar cn el sistema con una 
iariación de las bariables se observa bicn ron VI ~jemplo sigiiicnte: Su- 
Ponganios que se desea conocer el comportamiento del sistcnia al c a l d a r  
el b i t h  a una de 760 mm y una trrnperatura T, corr~spondientv al 
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punto X en el diagrama hasta el punto Y a igual presión pero a una tem- 
peratura T,. Comenzando con hielo en X y calentado lentamente a una 
presión constante el sistema sigue la línea XN al aumentar la temperatura 
del hielo. Sin embargo, una vez que se alcanza el punto N el hielo comien- 
za a fundirse y la temperatura permanece constante hasta la fusión total, y 
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Figura 1&2. El sistema del agua a presiones elevadas 

sólo entonces comienza a elevarse según .VM. Entre N y M el único cam- 
bio que existe es un incremento de temperatura del liquido, pero en M 
comienza la vaporización y la temperatura permanece constante de nuevo 
hasta que todo el líquido se ha  convertido en vapor. Cuando se ha  efec- 
tuado la transformación completa del líquido en .r.apor, cualquier posterior 
adición de calor origina simplemente un incremento de la temperatura del 
vapor según MY hasta alcanzar este último punto. De igual manera es 
posible con ayuda de la figura 10-1 predecir de algún modo los cambios 
que tienen lugar en el sistema con una variación de la temperatura, pre- 
sión o ambas. 

A presiones elevadas se han observado una serie de modificaciones ade- 
más de las comunes.' La figura 10-2 presenta el diagrama de fases del sis- 
tema bajo estas condiciones. Las figuras 10-1 y 10-2 son partes del mismo 
diagrama, siendo la última la que corresponde a la porción de presiones 
elevadas. La  manera en que los dos diagramas enlazan puede juzgarse 
por la linea OC, la misma en ambas gráficas. Resulta de interés observar 
en la figura 10-2 que a presiones muy elevadas el hielo de formas VI  Y 
VI1 existe a temperaturas mayores de O0C. De hecho a una presión de 
40,000 atm el hielo VI1 es estable a 190°C. 

L 

1 T.irnrnann, Ze i l .  phyhik.  Cheni., 
Sci., 47, 441 ( 1 9 1 2 ) ;  1. Chern. Phyi., 

Am. 
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El sistema azufre. Este elemento existe en dos modificaciones sólidas, 
]a rómbica estable a la temperatura ordinaria, y la monoclinica variedad 
&able a temperaturas más elevadas. Estas dos fases sólidas junto con la 
liquida y vapor dan la posibilidad de existencia de cuatro fases Únicas, que 
a su vez conducen a los equilibrios siguientes: 

Equilibrio bifásico Equilibrio trifánco 

l. S ( r )  - S(vapor) l.  S ( r )  - S(m)  - S(1íquido) 

2 .  S(rn). - S(vapor) 2. S ( r )  - S(1iquido) - S(vapor) 

3. S ( r )  - S(1íquido) 3. S ( m )  - S(1iquido) - S(vapor) 
4. S(m)  - S(1íquido) 4. S ( r )  - S(m)  - S(vaporj 
5. S(líquido) - S(vapor) 

6. S ( r )  - S(m)  
Equilibrio tetrafásico 

1 S ( r )  - S ( u )  S (líquido) - S (vapor) 

Al aplicar la regla de las fases a estos equilibrios, podemos anticipar 
la existencia de cuatro áreas di\.ariantes monofásicas, seis líneas monova- 
riantes bifásicas, y cuatro puntos de equilibrio invariantes trifásicos. Como 
el número máximo de fases que se encuentran presentes en equilibrio está 
dado cuando F = O, se deduce que es P = 3 para un sistema de un solo 
componmte. Por lo tanto no puede existir equilibrio tetrafásico en éste 
ni en ningún otro sistcma de un componente. 

La figura 10-3 muestra el diagrama de fases esquemático, del sistema. 
Las cuatro áreas monofásicas se hallan dispuestas como se indica. Las 1í- 
neas OP y PK son las curvas de sublimación del azufre rómbico y mono- 

Figuia 1W3. El sintema azufre (esquema). 
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clínico, mientras KV es la cunra de presión de vapor del azufre líquido. 
En el punto P hay transición de azufre rómbico a azufre monoclinico, y 
por lo tanto es un punto invariante que corresponde al equilibrio S ( r )  - 
- S(m)  - Sjvapor). El azufre monoclínico funde en K. y así este punto 
corresponde al equilibrio trifásico S (m)  - S(líquido) - S(vapor). La lí- 
nea PS enseña la variación del punto de transición con la presión, mientras 
la K S  muestra, de igual manera, la variación del punto de fusión del azufre 
monoclinico con la misma variable. Estas dos líneas intenectan en S dan- 
do el equilibrio S ( r )  - S(m) - S(líquido). Finalmente, la linea SW nos 
da el punto de fusión del azufre rómbico. Estos son todos los equilibrios 
estables que tienen lugar. El área del azufre monoclinico está encerrado por 
las líneas PS, PK, y KS, y por esa razón no puede existir azufre monoclí- 
nico en condición estable fuera de la misma, ni además, lo está el vapor 
a presiones mayores que las dadas por las curvas OP, PK y KU debajo 
de la temperatura del punto crítico U. Por encima de esta temperatura no 
hay líquido posible. De aquí que el área líquida está determinada por la 
vertical de puntos que pasa por U y desde aquí existe vapor a presiones 
elevadas. 

'Los equilibrios restantes en este sistema son todos metastables. Por un 
calentamiento rápido es posible sobrecalentar el azufre rómbico a lo largo 
de OP, la linea PR, que es la de equilibrio de sobrecalentamiento del S( r j  
con S(vapor). Análogamente, es posible sobreenfriar el azufre líquido en 
todo el intervalo UK hasta R .  En este punto la Iínea de metastabilidad 
S( r )  - S(vapor) intersecta otra metastable también, la S(1íquida) - S(va- 
por) originando el punto invariante metastable S ( r )  - S(1íquido) - S 
(vapor). La linea RS muestra la variación de este punto metastable con la 
presión y es; por esa razón, la línea de los puntos de fusión del azufre 
rómbico corno una función de la presión. Esta línea es una extensión de 
la estable W S  en cl intervalo de metastabilidad. Debe quedar bien claro 
que, cuando tienen lugar varios equilibrios metastables, no aparece el azu- 
fre monoclinico; en su lugar, el azufre rómbico se transforma directamente 
en líquido según RS, o en vapor según PR sin pasar por la etapa mono- 
clínica. 

Otros sistemas de un solo componente. El sistema dióxido de carbono 
es muy parecido al del agua como lo muestra la figura 10-1, excepto que 
el punto triple tiene lugar a -56.4'C y una presión de unas 5 atm. Además, 
la pendiente de la línea sólido-líquido es hacia la derecha en lugar de ser 
hacia la izquierda, como en el diagrama del agua. Como la línea de una 
atmósfera en este sistema corta sólo la cuwa de sublirnación del sólido, el 
dióxzo de carbono sólido debe cambiar directamente a vapor a esta pre- 
sión sin pasar por el estado líquido. La licuefacción del sólido sc logra 
sólo bajo prcsiones de unas 5 atrn o mayores. 
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El fósforo y la benzofenona son otros ejemplos dc sistema? de un solo 
Para mayores detalles ver Findlay: Campbell y Srnith.' 

SISTEMAS DE DOS COMPONENTES 

Cuando en un sistema de dos componentes está presente una sola fase 
el número de grados de libertad es F = 2 - 1 + 2 = 3. Esto significa que 
debemos cspecificar tres variables a fin de describir la condición de la fase, 
la presión, la temperatura y la concentración de uno de los componentes. 
Para representar gráficamente estas relaciones, sería necesario trazar tres 
ejes de coordenadas en ángulo recto entre si, y el diagrama resultante será 
la figura de un sólido. Como estas gráficas tridimensionales son difíciles 
de construir y de usar, en la practica se prefiere bien sea una proyección 
de dicho diagrama del sólido en un plano, o una sección transversal plana 
de la figura para un valor constante dado de una de las variables. De esta 
manera, es posible presentar las divenas relaciona de los sistemas de dos 
componentes en una gráfica bidimensional, de dos de las tres variables 
mencionadas. 

La discusión de los sistemas de dos cornponcntes se simplifica aún más, 
al considerar separadamente los diversos tipos posibles de equilibrio. Así, 
la práctica común es la de estudiar el de líquido-gas, sólido-gas, liquido-lí- 
quido y sólido-líquido individualmente y, cuando es necesario, se combi- 
nan sus diagramas. Como los tres primeros tipos de equilibrios se han 
considerado ya en diversas ocasiones, prestarem,x atención exclusivamente 
a una aplicación muy importante de la regla de las fases corno cs la de 
los equilibrios sólido-líquido. 

Estos son de gran importancia por su conexión con los problemas de 
cristalización, y se caracterizan generalmente por la ausencia de una fase 
gaseosa, y por el hecho de que resultan poco afectados por liccros cambios 
de prcsión. Los sistemas donde esti auscntc la farc gaseosa se llaman con- 
deniados, y swá los que trataremos ahora. 

Las mediciones en los equilibrios sólido-liquido dc los sistemas conden- 
sados se llevan a cabo a la presión atmosférica. A causa de su relativa in- 
sensibilidad a las pequeñas variacionrs de presión, esta última se considera- 
rá constante, y entonces resulta 

En sistemas de dos componentes 

donde las únicas variablcs c p c  penrianecrn son la temperatura y la concen- 

? Firdlay, caiiipl>cll Y S l ~ i i i h ,  T h r  Phnxe I ? i t / c  imii Iti A p p i i i n t i o n i ,  D c ~ r r  
Pul>lications, xiieva Y& 1951 
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tración de uno de los constituyentes. Los equilibrios sólido-líquido se repre- 
sentan por lo tanto, en los diasramas de temperatura-composición. Para 
intervalos limitados de concentración cualquier expresión de las concentra- 
ciones resulta vilido, pero cuando aqud se extiende desde un 100% 
de un constituyente, a un 100% de otro, es prcferible usar como eje de 
abscisas el porcentaje en peso o molar, como en los diagramas de destilación. 

DETERMINACION DE LOS 
EQUILIBRIOS SOLIDO-LIQCIDO 

De los muchos procedimientos experimentales empleados en la determi- 
nación de las condiciones de equilibrio entre las fases sólida y liquida las 
dos más ampliamente utilizadas y de aplicación son el análiris térmico y los 
métodos d e  saturación o solubilidad, los cuales complementados cuando es 
necesario por una investigación de la naturaleza de las fases sóiidas que 
tienen lugar en un sistema, cubren el estudio de cualqiiier sistema que se 
presente. 

El mbtodo de análisis t¿rmico comprende un estudio de las velocidades 
de enfriamiento, es dccir, de las curvas temperatura-tiempo: de las diversas 
coniposiciones de un sistema durante la solidificación. De tales cunas es 
posible deducir la temperatura inicial y final de solidificación de la mezcla, 
y deteiminar aquéllas a que tienen lugar las trarisformaciones y transiciones. 
Aunque el análisis térmico es aplicable bajo cualquier condición de tempe- 
ratura, es particularmente adecuado en las investigaciones de equilibrio en 
aquéllas que se hallan muy por encima o m u y  por debajo del ambiente. 

A fin de ilustrar los pasos experinientales involucrados en este procedi- 
miento, la interpretación de las curvas, y la grifica del diagrama final, con- 
sideremos específicamente el problema de determinar el diagrama de fases 
condensadas del sistema binario bismuto-cadrriio. La primera etapa com- 
prende la preparación de cierto número de mezclas de los dos metales va- 
riando rn  composición desde biimuto puro a cadmio puro. 

Estas mezclas piiidcn espaciarse en intervalos de un 107; y de prefe- 
rencia deben scr todas de igual peso. Cada una de ellas se coloca en un 
crisol inerte, es dccir, de porcelana o grafito y se fundcn en un horno eléc- 
trico. A fin de prevenir la oxidación de los metales es aconsejable mantener 
una atinósfcra inerte o seductora sobrr ellos, hacicndo pasar una corriente de 
hidrógcno, nitrógeno, o dióxido de carbono a travk del horno. Como una 
precaución adicional se einpleari para cubrir la carga un flujo fundido, tal 
conio el bórax, o una capa de grafito en polvo. Después de la fusión y una 
agitación intensa se introduce un termopar en el fundido y se deja que 10s 
contenidos se enfrícn lentamente. Se toman lcrturas de temperatura y tiempo 
hasta we la carga del crisol ha  solidificado complctarnente. Finalmente, se 
paf i ran las terripratoras así obtenidas contra el t ie~nl~o. Si Se despa com- 
probar la composición se remuevcn y analizan las aleaciones solidificadas. 
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La figura l a  nos muestra una serie de curvas de solidificación, obte- 
.idas en diferentes mezclas de bismuto y cadmio. Su explicación es la siguien- 
te. Cuando un cuerpo se enfría lenta y uniformemente, se obtiene una curva 
suave de enfriamiento y la temperatura del cuerpo se aproxima a la del 
ambiente, pero cuando tiene lugar alguna transformación que libera calor 
durante el enfriamiento, la pendiente de la c u n a  se modifica sustancial- 
mente. La naturaleza de esta variación depende de los grados de libertad 
del sistema. Una sola fase con F = 2 presenta una curva de enfriamiento 
continua. Cuando aparece una nueva fase, la variancia del sistema se reduce 
una unidad, y el calor generado por la formación de esta nueva fase origi- 
na una discontinuidad en la curva, debido al cambio de pendiente por el en- 
friamiento de una fase a una inclinación menor, que corresponde al enfria- 
miento de las dos fases. De nuevo, cuando aparece una tercera, F = 0; y la 
temperatura del sistema permanece constante hasta que desaparece una de 
las fases. El resultado es una porción plana de la curva. Finalmente, cuando 
la solidificación es completa, el sistema vuelve a ganar un grado de libcrtad: 
y las curvas de enfriainir~nto vuelven a exhibir una variación continua de la 
temperatura con el tiempo. A la luz de estos hechos una "rotura" o arrcsto 
en la cuma de enfriamiento indica la aparición de una segunda fase, ordi- 
nariamente la separación de un sólido desde el fundido, mientras que la 
porción horizontal indica la coexistencia de tres fases. La tercera puede 
resultar de la separación de dos sólidos desde la sustancia fundida, de la 
interacciún de éste con un sólido para formar otro nuevo, o de la separación 
de un sólido desde dos fases líquidas. La naturaleza del cambio particular 
que se produce se alcanza por simple inspecciún del diagrama final de fases 
y un análisis de los sólidos del sistema. 

Con esta consideración en mente, concluimos desde las curias de enfria- 
miento de la figura 10-4 que los arrestos indicados por t i  significan la apari- 
ción de una segunda fase en el sistema, mientras que las porciones horizon- 
tales resultan de ia caexistencia de tr& fases. En este sistema las únicas fases 
sólidas son el bisrnuto y el cadmio puros, y de aquí que las porciones hori- 
zontales son el resultado de la presencia simultánea de aquéllos y de sustan- 
cia fundida. Sin embargo, en las curvas (a )  y ( h )  las porciones horizontales 
Son debidas a las dos fases, puesto que éstos son sistemas de uri solo com- 
ponente. 

Para construir e1 diag-rama de equilibrio se trazan las distintas cunas de 
Solidificación correspondientes a diversas concentraciones con sus valores 
iniciales y finales t ,  y t ,  de solidifiración y se llevan a una grifica de tpmpe- 
'atura frente a composición. Se dibujan curvas d? pendiente ligera que 
Pasan por las temperaturas t i  y t, de cada caso, formindose así el diagrama 
Presentado en la i i p r a  10-5. La curva AB indica las temperaturas cn las 
cuales comien,a a separarse el bisrnuto del fundido se,qín las diferentes 
concentracionr.;, mientras quc BC nos da la misma iniomarión para la 
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separación inicial del cadmio. La  línea DE indica la temperatura a la cual 
todas las mezclas se hacen sólidas. Discutire~nos mis  adelante más detalles 
sobre este tipo de diagramas. 

En la figura 10-5 la línea AB puede considerarse no sólo como la curva 
de puntos de enfriamiento inicial del bismuto, sino también como la curva 

Tiempo Tiempo Tiempo Tiempo 

Tiempo Tiempo Tiempo 
100% Cd 

Tiempo 

Fiwra 10-4. Curvas de enfriamiento del sistema cadmio-bismuto 

de solubilidad del bismuto en cadinio fundido. Los puntos sobre esta curva re- 
presentan entonces las solubilidades drl bismuto en el cadmio fundido a 
diversas temperaturas. Análogamente, la c u r a  BC nos da las solubilidades 
a diversas temperaturas del cadmio en bisniuto fundido, rriientras que en B 
la soluciún se halla saturada con relaciún a ambos sólidos. 

En el método de saturación las solubilidades de una sustancia en otra se 
detenriinan a varias temperaturas constantes, gráficándoqe en función de 
ellas. Para obtener la composición de una solución de cadmio saturada con 
bismuto a 200°C, punto F en la figura 10-5, debe agregarse un exceso de 
bismuto en polvo al cadmio fundido, la mezcla se lleva a 200°C y la masa 
se agita hasta alcanzar el equilibrio. El exceso de bismuto se filtra y se 
analiza la solución saturada en ambos constituyentes. Si se repite esta ope- 
ración a diversas temperaturas comprendidas entre 144 y 2 i l ° C ,  se puede 
trazar la curva AB. Por un procedimiento similar, prro usando ahora bismuto 
fundido y un exccso de cadmio sólido se obtiene la curva BC entre 1 G  Y 
321°X. Aunquc ertc método se emplea rara vrz al estudio de los sistemas 
rnetilicos, es el principal medio empleado en los sisteriias qiic contienen agua 
y solventes parecidos. 
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Figura 1%5. Diagrama de fases 
del sistema bismuto-cadmia. 
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Fuera de las temperaturas de -503C a 2003C este método va acompa- 
ñado de dificultades experimentales y en consecuencia se prefiere el proce- 
dimiento de análisis tirmico. 

DETERMINACION DE LA 
NATURALEZA DE LAS FASES SOLIDAS 

Para una interpretación completa del diagrama de fases es esencial co- 
nocer la naturaleza y composición de las fases sólidas que aparecen durante 
la cristalización y en el sólido final. Estas pueden ser: 

1. Componentes puros, tales como el bismuto o cadmio en el sistema dis- 
cutido antes. 

2. Compuestos formados por la reacción entre los constituyentes puros, por 
ejemplo, el MgZn,, del sistema hlg-Zn; el Na,SO,. 10 H 2 0 ,  en el sistema 
NaS0,-HZO, y el FeCI, . 6 HZO, en el sistema FeC1,-H,O. Tales com- 
puestos tienen composición definida, son estables en un intenzalo de tem- 
peraturas y concentración, poseen temperatura de fusión o de transición 
definida, v tienen una estructura cristalina definida. . . 

3. Soluciones sólidas, homogéneas cuya composición varia dentro de inter- 
valos de concentración y está determinada por la composición de la solu- 
ción desde la cual cristalizan. Tal variabilidad de composición establece 
una diferencia entre la solución sólida y un compuesto. 

4. Mczclas de sólidos que puedcn ser componentes puros, compuestos o so- 
liicioncs sólidas. 

Frecuentemente es posible deducir la naturaleza de las fases sólidas del 
aspecto del diagrama de las mismas pero otras veces es necesario someter 
a un escrutinio más cuidadoso los sólidos. Para hacerlo se inspeccionan por 
microscopia para ver su número y, si es posible, su identidad. Otra posibili- 
dad es el uso dc los rayos X. La separación desde una solución y cl análisis 
siguiente tambikri puc& emplcanc, pero este procedimierito va acoiripaíiado 
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de incertidumbre a causa de la dificultad en lograr un sólido libre de 
contaminación de una solución saturada. Esta dificultad puede ob~iarse 
por el uso de una "telltale" que es una sustancia soluble en solución pero 
no en la fase sólida. Al adicionar una cantidad definida pequeña de esta 
sustancia a la solución y determinar su cantidad presente en el sólido hú- 
medo, es posible deducir la cantidad de solución adherida al sólido y, por 
lo tanto, llegar a la composición de la fase sólida pura. 

CLASIFICACION DE LOS EQUILIBRIOS 
SOLIDO-LIQUIDO DE DOS COMPONENTES 

Cada diagrama de fase condensado se puede considerar compuesto de una 
combinación de cierto número de otros tipos simples y este tipo es el Único 
que tiene lugar en ciertos sistemas: en otros hay una combinación de los 
mismos, dando un diagrama completo más complejo. En cualquier caso el 
significado de las relaciones de fase en un sistema es fácil de entender 
cuando se dispone de los tipos de diagrama elemental. 

Los sistemas de dos componentes condensados se clasifican primero según 
la miscibilidad de las fases líquidas, y éstas a su vez de acuerdo con la natu- 
raleza de las fases sólidas que cristalizan desde la solución. Sobre esta base 
los tipos elementales son: 

Clase A. Los dos componentes son completamente miscibles en el estado 
liquido. 
Tipo 1. 
Tipo 11. 

Tipo 111. 

Tipo IV. 

Tipo V. 

Tipo VI. 

Los componentes puros sólo cristalizan desde la solución. 
Los dos constituyentes forman un compuesto sólido es- 
table hasta su punto de fusión. 
Los dos componentes forman un compuesto sólido que 
se descompone antes de alcanmr su punto de fusión. 
Los dos constituyentes son completamente miscibles en 
el estado sólido y por esa razón dan una serie completa 
de soluciones sólidas. 
Los dos constituyentes son parcialmente miscibles en el 
estado sólido y forman soluciones sólidas estables. 
Los dos constituyentes forman soluciones sólidas que 
son estables únicamente hasta la temperatura de tran- 
sición. 

Clase B. Los dos componentes son parcialmente miscibles en el estado li- 
quido. 
Tipo 1. Los componentes puros sólo cristalizan desde la solu- 

ción. 
Clase C. Los dos componentes son inmiscibles en el estado liquido. 

Tipo 1. Los componentes puros cristalizan sólo desde la solu- 
ción. 
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CLASE A: TIPO 1. DIAGRAMA EUTECTICO SIMPLE 

Los sistemas condensados de dos componentes quc pertenecen a esta clase 
tienen un diagrama general cuyo aspecto se muestra en la figura 10-6. 
caracterizan por el hecho de que los constituyentes A y B soii complcta- 
mente misribles en el estado líquido: y tales soluciones dan sólo fases sólidas 
puras A y B. En esta figura los puntos D y E son los de fusión de A y B puros 
respectivamente. La línea DG da las concentraciones de las soliicioncs satu- 
radas con A a temperaturas comprendidas cntre D y F, o los puntos de 
congelación de las soluciones que dan una fase sólida A. Anilogamcnte, la 
línea EG da las concentraciones de las soluciones saturadas con el sólido 
B a temperaturas comprendidas cntre E y F. En G la solución es saturada 
en A y B, esto es, las tres fases se hallan en equilibrio. Sc deduce, por lo 

Figura 1W6. 
simple. 

Diagrama eutéctico 

% de Composición 

tanto, que las líneas DG y EG repreientan equilibrios bifásiros monovarian- 
tes, mientras que G es un punto invariante, en el cual la temperatura F 
Y la composición C de la solución debe permanecer constante en tanto co- 
existan las tres fases. La temperatura puede hacerse descender dcbajo de F 
sólo cuando una de las fases ha  desaparecido y por enfriamiento ulterior la 
~olución se encuentra saturada. En otras palabras, en F la solución G debe 
solidificar completamente, y es por tanto la tempcratura mínima en la cual 
existe una fase líquida en el sistema A-B; debajo de ésta, el sistema es com- 
pletamente sólido. La temperatura F es la rutéctica y C y G son la composi- 
ción y el jun to  eutécticos. 

Encinia. de 13s líneas DG y GE se encuentra el i rea  en la cual la solución 
hhaa no saturada o existe el fundido. En ella sólo hay una fase presente 

Y el sistema es divariante. A fin de definir un punto cualquiera en esta 
<irea deben especificarse tanto la tcmprratura romo la composirión. El signi- 
ficado de las porciones rrstantes dcl diagrama puede hacerse más claro 
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a l  considerar la conducta por enfriamiento de varias mezclas de A y B. To- 
menios primero una mezcla de composición global a, si se calienta hasta el 
punto a"' se obtiene una solución no saturada. Al enfriar esta solución hasta 
el punto a" se obtiene x". En este punto la solución está saturada con A ;  o en 
otras palabras, a" es el punto de congelación de la solución a la temperatu- 
ra x". A medida que continúa el enfriamiento sigue separándose A, y la 
composición de la solución saturada cambia según la línea a"G. Así, a una 
temperatura tal como la x' el sólido A está en equilibrio con la solución 
saturada de composición y', y así sucesivamente. Puede verse, por esa razón, 
que para una composición global que queda en el área DFG el sólido A 
está en equilibrio con diversas composiciones de la solución dada por la cur- 
va DG en cada temperatura. Sin embargo, a la temperatura F aparece otra 
fase sólida, B, y el sistema se vuelve invariante. Al extraer calor A y B cris- 
talizan desde la solución saturada en la relación fija, C, y la cristalización 
continúa hasta que la solución ha solidificado completamente. Una vez que 
este proceso esti completo y no queda sino una mezcla sólida de A y B, 
el sistema se vuelve monovariante, y el enfriamiento sigue debajo de F en el 
área FACG de coexistencia de los dos sólidos A y B. 

La inspección del área sólida FACG en el microscopio revelaría que 
está constituida por cristales relativamente grandes de A que han tenido 
una oportunidad para crecer, desde la temperatura x", a una menor de F, 
y hay también una mezcla íntima de cristales más finos de A y B que crista- 
lizan en la proporción C definida a una temperatura F. Los cristales mayores 
de A, se llaman primarios, porque son los primeros en aparecer. El área 
FACG debe marcarse por esa razón como conteniendo cristales primarios 
de A en una mezcla de eutéctico íntima de cristales de A y B. 

Análogas consideraciones aplicadas a las composiciones globales que 
quedan entre C y B, tal como b, por cjeniplo, muestran que un área EFG 
del sólido B está en equilibrio con las soluciones saturadas a lo largo de EG. 
A la temperatura F aparece el sólido B, el sistema se hace invariante, y así 
permanece hasta que la solución solidifica en G. Una vez que la solidifica- 
ción es completa, la mezcla pasa dentro del área FBCG donde el constitu- 
yente primario B y la mezcla eutéctica de composición global C se hallan 
presentes. Finalmente, enfriando una mezcla de composición C no obten- 
dremos ningún sólido hasta llegar al punto G, en el cual aparecen simultá- 
neamente A y B, y el sistema solidifica a temperatura constante para produ- 
cir únicamente la mezcla eutéctica. En este sentido, la composición C se 
comporta como una sustancia pura durante la solidificación. Sin embargo, 
el resultado no es un solo sólido sino una mezcla de dos. 

Una vez que disponemos del diagrama de fases tal como el de la figura 
7- 166,  para un sistema binario, es posible especificar las condiciones bajo 

las cuales se obtienen las fases sólidas particulares y describir el comporta- 
miento de una mezcla global dada al rrilriarsc. Así se puede ver que la s q a -  
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,,ción de A puro tiene sólo lugar en las mezclas que quedan dentro del área 
DFG entre las temperaturas D y F. Análogamente, B puro se obtiene sólo 
en el área EFG a partir de composiciones globales que quedan entre C y B, 
y únicamente entre las temperaturas E y F. La proporción de sólido en la 
solución saturada para cada temperatura se estima desde el diagrama. Para 
una composición global a a la temperatura d, la distancia .Vd es una me- 
dida de la cantidad de solución saturada de composición y', mientras que la 
distancia dy' nos da la cantidad de sólido A presente en la mezcla. Por lo 
tanto, la relación a'd/dy' es también la r a d n  en peso $,'A, si la composi- 
ción se expresa en porcentaje en peso, o molar si así viene expresado la com- 
posición de A y y'. Con estas relaciones y cualquier peso global es posible 
calcular el rendimiento de la fase sólida que se desea para una temperatura 
dada. 

En la figura 10-6 se muestran los diagramas eutécticos simples del alumi- 
nio-estaño, bismuto-cadmio, cloruro de potasio-cloruro de plata, sulfato 
de sodio-cloruro de sodio, y benceno-cloruro de metilo. El comportamiento 
de estos sistemas al enfriar es análogo al del bismuto-cadmio ya descrito. 

CLASE A: TIPO 11. FORMACION DE UN 
COMPUESTO CON PUNTO DE FUSION CONGRUENTE 

Cuando reaccionan dos componentes puros para formar un compuesto 
estable hasta su punto de fusión, el diagrama de fases torna la forma típica 
mostrada en la figura 1&7 para el sistema cloruro cuproso-cloniro férrico. Si 
el compuesto, en este caso CuCl . FeCI,, se considera como un componente 
aparte, todo el sistema puede pensarse como constituido de dos diagramas 
del tipo eutéctico sencillo, uno por CuCI-CuCI . FeCI,, y el otro por CuCl . 
FeC1,-FeCI,. La discusión de los diagramas del tipo 1 se aplica a cada por- 
ción con el resultado mostrado en la figura. 

Un compuesto tal como el CuCl . FeCI, que funde a temperatura cons- 
tante para dar un liquido de igual composición que el compuesto sólido se 
dice que tiene un punto de fusión congruente. Compuestos de esta natura- 
leza aparecen también en los sistemas binanos del oro-teluro (AuTe,), alu- 
minio-selenio (Al,Se,), cloruro de calcio-clomro de potasio (CaCI, . KCI), 
urca-fenol (1:  1 )  y otros muchos. Cuando varios compuestos con puntos de 
fusión congruente se forman en un sistema se obtiene un máximo para cada 
Uno de ellos, y el diagrama tiene la forma de la figura 10.8 correspondiente 
al sistema Fe,CI,-H20,3 en el que se obscrvan cuatro compuestos estables, 

es, Fe,CI,. 12 H,O, Fe,Cl,. 7 H,O, Fe,CI,. 5 H,O, y Fe,CI, . 4 H20. 
presencia de estoi compiiestos aumcnta el número de áreas y puntos 

eutkticos pero por otro lado no agrega nada nuevo al problema ge~eral. 
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Fundido 

Figura 10-7. Formación de un compuesto ron punto de fusión congruente. 

10 15 20 25 30 

% en moler de Fe& 

Figura 10-8. El sistema Fe,CIaH,O. 
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s i  usamos el artificio de considerar cada compuesto como un constituyente, 
el significado de las diversas áreas, líneas y puntos se deduce fácilmente 
conlo se señaló con anterioridad. 

CLASE A: T IPO 111. FORMACION DE UN COMPUESTO 
COMO RESULTADO DE UNA REACCION PERITECTICA 

En muchos sistemas se forman compuestos cuya estabilidad no alcanza 
hasta el punto de fusión, sino que al calentar se encuentra que en lugar de 
fundir congruentemente en un punto se descomponen para dar una nueva 
fase sólida y una solución de composición diferente de la de las fases sólidas. 
Cuando esto sucede, se dice que el compuesto lleva a cabo una transición, 
o reacción peritéctica o una fusión incongruente. 

En general una reacción peritéctica se representa mediante la ecuación 

C, F=' Ci + solución (o fundido) (4) 

donde C? es el compuesto, y C, la nueva fase sólida que puede ser tanto 
un compuesto como un constituyente puro. Como lo indica la ecuación (4), 
la reacción peritéctica es reversible, es decir, al calentar tendrá lugar un 
cambio de izquierda a derecha, y al enfriar lo contrario. Como durante la 
reacción peritéctica existen tres fases en equilibrio, el sistema es invariante, 
y de aqui que tanto la temperatura como la composición son fijas, y cam- 
biarán sólo cuando desaparece una de las faser; o en otras palabras, cuando 
la reacción peritéctica se ha efectuado totalmente. La temperatura constante 
a la cual tiene lugar la reacción se llama peritéctica o de transición, y para 
esta temperatura se obtendrá una porción horizontal en las curvas de enfria- 
miento análogas a la porción eutéctica. 

Las relaciones en un sistema en el que tiene lugar una reacción peri- 
tktica se ilustran con el diagrama para el sistema condensado binario 
del fluoruro de calcio-cloruro de calcio que se muestra en la figura 1&9. 
La línea AB da las concentraciones de fundido en equilibrio con el fluoruro 
de calcio sólido. Cuando se alcanza el punto B, a 73joC, se produce una 
reacción peritéctica entre la sustancia fundida de composición B y  el fluoruro 
de calcio sólido para formar el compuesto CaF,. CaCl,, según la ecuación 

CaF,(s) + fundido (B) = CaF, . CaCl,(s) ( 5 )  

Esta reacción pocede isothnicamente al formar el compuesto C hasta 
que se consumen totalmente, bien sea, el fluomro de calcio o el fundido, 
dependiendo esto último, de la composición global de la mezcla. Si la com- 
posición global queda entre la de cl fluoruro dc calcio y C, por ejemplo Q 

en la figura, hay mayor proporción de estc último compuesto del que es 
necesario para reaccionar con la sustancia fundida B, y de aqui que al 
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CoFl % en moles de CaCI, CaC'z 

Figura 1CL9. Diagrama de fases del sistema CaF, CaCI,. 

agotarse el fundido, éste se habrá transformado todo en CaF, . CaCI,, mien- 
tras que el exceso de fluoruro de calcio quedará como tal. En consecuencia, 
dentro del área comprendida entre el eje de aquel fluoruro y C debajo de 
737"C, sólo existen dos fases sólidas: CaF, y CaF2. CaCl,. Si por el contra- 
rio, la composición de la mezcla queda entre C y B, por ejemplo d ,  existe ma- 
yor cantidad de fundido que el necesario para reaccionar con todo el fluo- 
ruro de calcio sólido, y de aquí que los productos de la reacción peritéctica 
serán C y fundido sin reaccionar. Al pasar al área situada inmediatamente 
debajo de C B  tendremos, sólido C y fundido en equilibrio con las concentra- 
ciones de las soluciones saturadas dadas por la línea BD. Debe observarse 
que las líneas AB y BD no son continuas sino que presentan una rotura 
en B. Esto significa que las fases sólidas del fluoruro de calcio y el CaF2. 
CaCl, tienen cada una sus propias curvas de solubilidad que interscctan 
en B, la concentración de la solución saturada con ambas fases. Finalmente, 
si la composición global fuese b, que corresponde exactamente a C,  existe su- 
ficiente fluoruro de calcio para reaccionar con todo el fundido, y el 
resultado de la reacción peritéctica es ahora compuesto puro C, Únicamente. 

El resto del diagrama no introduce nada nuevo. CBDE es simplemente 
un diag~ama eutéctico sencillo que comprende los constituyentes C y cloruro 
de calcio. Con esta interpretación del diagrama, las designaciones de las áreas 
mostradas se deducen fácilmentc. Se observará que la mezcla eutktica está 
compuesta de cloruro de calcio, CaF, CaClz y fundido, sin qiir ap.irezca 
fluoruro dc calcio puro. 
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Al % en pesa de  Ca Co 

Figura 10-10. Diagrama de fases del sistema aluminio-calcio. 

Se han observado reacciones peritécticas binarias en muchos sistemas. 
Como ejemplos podemos señalar los siguientes, junto con los compuestos 
producidos: oro-antimonio (AuSb),  cloruro de potasio-cloruro cúprico 
(2KC1. CuCI,), ácido pícrico-benceno (1 : l ) ,  clomro de sodio-agua (NaC1. 
2 H,O), sulfato de sodio-agua (Na2S0, . 10 I Z O ) .  En algunos sistemas se 
presentan diversos compuestos, unos con punto de fusión congruente y otros 
no. Así en el sistema aluminio-calcio el compuesto A1,Ca tiene punto de 
fusión congruente mientras que el compuesto A1,Ca se forma por una reac- 
ción peQtéctica. El diagrama de fases para este sistema, mostrado en la 
figura 10-10, se considera típico de las relaciones encontradas bajo tales 
condiciones. Finalmente, en muchos sistemas se forman diversos compues- 
tos, ninguno de los cuales tiene puntos de fusión congruentes. Son ejemplos 
de este tipo el sulfato de potasio-sulf$to de cadmio(K?SO, 2 CdSO,, K 3 0 ,  
3 CdSOI) y sulfato de magnesia-agua (MgSO, . HzO, MgSO, .6 &O, 
MgSO, . 7 HzO, MgSO, . 12 H,O) . La porción cercana al agua pura del 
diagrama en este último sistema se puede observar en la figura 10-11. Un 
estudio del mismo revela que su interpretación comprende simplemente una 
extensión de los principios empleados para interpretar el diagrama simple 
mostrado en la figura 1G9. 

CLASE A: TIPO IV. MISCIBILIDAD 
TOTAL EN EL ESTADO SOLIDO 

De la misma manera que dos líquidos se disuelven entre si, lo hacen los 
sólidos dando una solución sólida. Estas, como las líquidas, son homogéneas 
Y pueden variar en composición dentro de limites muy amplios, diferenciin- 
dose así de los compuestos sólidos cuya composición es fija siempre. El exa- 
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Figura 10-11. Diagramas de fase del sistema MgSOÍH,O 

men por rayos X de las redes de las soluciones sólidas enseña que un consti- 
tuyente entra en la red de otro y se distribuye uniformemente en todo él. 
Esta uniformidad de distribución establece una diferencia de la solución só- 
lida con la de una mezcla de sólidos, pues en este Último caso, cada constitu- 
yente conserva su estructura cristalina característica. 

Los diagrama de fase condensada de los sistemas binarios donde las 
fases sólidas y liquidas son completamente miscibles, se clasifican en tres , 

grupos: 

l.  Los puntos de fusión de todas las soluciones son intermedias mire los 
de los componentes puros. 

2. La  curva de puntos de fusión presenta un mínimo. 
3. La curva de puntos de fusión presenta un máximo. 

Estos diferentes casos se discutirán ahora. 

Tipo intermedio de diagrama. La figura 1CL12 presenta el diagrama 
de fases del sistema tiocianatos de arnonio-potasio, donde los dos constituyen- 
tes son completamente miscibles en ambos estados súlido y líquido. En este 

7 
diagrama la cuma superior, curva de l iqu ido~,  da la temperatura de solidi- 
ficación inicial, es decir, las composiciones del fundido saturado con solu- 
ciones sólidas a diversas temperaturas, mientras que la c u i ~ a  inferior, O de 
sólidos, da la temperatura a que tiene lugar la solidificaciiin final. Para seguir 
los cambio. involucrados en la solidificacióri de una composición dada del 
fundido, consideremos un punto tal coino a en la fase líquida. Al enfriar 
esta solución, no se scparará ninguna fase sólida hasta aican7ar la tempera- 



Clase A: Tipo IV 375 

O 10 40 60 80 
NH4CNS % molar d e  KCNS K' 

Figura 1lL12. Diagrarnas de fase 
del sistema NH,CNS-KCNS. 

tura que corresponde al punto 6, entonces se producirá una pequeña canti- 
dad de solución sólida de composición c y cambia también la composición 
de la sustancia fundida hacia, por ejemplo, d. Por enfriamiento posterior, 
d comenzará a solidificar en e, y la composición de la fase sólida se reajustará 
a : al solubilizarse algo de tiocianato de amonio desde el fundido. En toda 
ocasión la composición de las soluciones líquidas y sólidas en equilibrio 
estin dadas por las intersecciones de las líneas horizontales isotérmicas con 
las cun-as de líquidos y sólidos. Conforme prosigue el enfriamiento la com- 
posición del fundido se mueve a lo largo de la curva de liquidus hacia el 
tiocianato de amonio, mientras que la solución siilida se moverá en la misma 
dirección a lo largo de la línea de solidus. Cuando se obtiene el punto h, 
la solución sólida en equilibrio junto con la pequeña cantidad de fundido 
que resta tiene la composición global de la mezcla, y de aquí que en este 
punto la mezcla solidifica completamente, dando una solución sólida de 
composición i igual a la original del fundido. Un  enfriamiento posterior 
conduce a un simple dcscenso de  la tcpperatura de i .  

Las mismas consideraciones se aplican al enfriamiento de cualquier 
composición global en el diagrama. Aunque el proceso de enfriamiento dcs- 
crito arriba ha sido considerado en etapas; realmente los cambios de conipo- 
sición del sólido y fundido involucran un ajuste continuo de las conceiitra- 
(iones a los talores de equilibrio exigidos por las curvas de liquidus y solididus 
en cada teniperatura. Dehe recalcarse, sin embargo, que este modo de 
~olidificación se obtiene sólo cuando el enfriamiento es suficientemente lento 
Y hay buen contacto entre las fases para alcanzar el cquilibrio pero cuando 
el enfriamiento es rápido y hay poca agitación se separan soluciones sólidas 
de composición variable, y la temperatura final de congelamiento es menor 
que hi. 

Como en cste sistema no existen más que dos fases presentes en cualquier 
situación de equilibrio, no hay puntos invariantcs, y de aquí que no existen 
porciones horiLoritales en las corvas de cnltiarniento. Las únicas discontinui- 
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dades son un arresto cuando se alcanza la cuma de liquidus y comienza a 
separar el sólido, y otro cuando la línea de composición global atraviesa la 
curva de solidus y desaparece el fundido, es decir, para una composición 
tal como a se observan arrestos a temperaturas que corresponden a los 
puntos b e i. 

La formación de manera continua de una solución sólida del tipo des. 
crito es bastante común. Entre los sistemas discutidos se encuentran los del 
cloruro de plomo-bromuro de plomo, cloruro de plata-cloruro de sodio, 
cobre-níquel, plata-oro y naftalenwp-naftol. 

Tipo con mínimo en el diagrama. El diagrama de la figura 10-13 del 
sistema fi-iodoclorobenceno (A)-p-diclorobenceno (B) constituye una varia- 
ción de la figura 1&12. Aquí, como antes, A y B forman una serie completa 
de soluciones sólidas, pero la curva de puntos de fusión presenta ahora un 
mínimo. De nuevo, la curva superior es el liquidus mientras que la inferior 
es el solidus. Excepto por el hecho que la composición del fundido corres- 
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Figura 1CL13. Diagrama de fases del sistema p-C,H,lCI-p-C,,H,CI? 

pondiente al mínimo, solidifica a temperatura constante para dar una solu- 
ción sólida, las relaciones en este sistema son parecidas a aquéllas descritas 
en el caso del tiocianato de amonio-tiocianato de potasio. 

Otros sistemas que quedan dentro de esta categoría son: carbonato de 
potasio-carbonato de sodio, cloruro de potasio-bromuro de potasio, bromuro 
mercúrico-yoduro mercúrico, nitrato de potasia-nitrato de sodio, plata-anti- 
monio, y cobre-oro. 
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Tipo con máximo en el diagrama. Aunque se presenta pocas veces, este 
tercer tipo de diagrama presenta un máximo en la curva de puntas de fu- 
~ión. La figura 10-14 muestra un diagrama de esta clase correspondiente al 
sistema d-carvoxima-1-carvoxima (C,,H,,NOH). De nuevo el liquidus es 
]a curva superior y el solidus la inferior. Como en el caso precedente, existe 
sólo una composición del fundido que solidifica a temperatura constante, 
y es la que corresponde al máximo. Las restantes composiciones se comportan 
de la manera descrita. 

95 

Fundido 

Figura 10-14. Diagrama de fases 
del sistema d-eaivoxima-1-carvoxima, 

Fundido 

70 Solución sólida 
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dcarboxima 1-carboxima 
% molar de I -carboxima 

CLASE A: TIPO V. MISCIBILIDAD PARCIAL 
EN EL ESTADO SOLIDO CON EUTECTICO 

Cuando dos sólidos son solubles entre sí en un grado limitado única- 
mente, A disolverá una cantidad dada de B pzra dar una solución saturada 
de B en A, mientras que B disolverá algo de A para dar una solución satu- 
rada de A en B. En tanto estas concentraciones límites no se sobrepasan, la 
fase sólida es homogénea y constituye una solución sólida única. Si se sobre- 
Pasa el intervalo de miscibilidad, resultan dos fases sólidas, cada una de ellas 
compuesta de una solución saturada de un constituyente en el otro. Se de- 
duce de la regla de las fases, que para equilibrios comprendidos entrc una 
solución sólida única y el fundido el sistcma será monovariante, mientras 
que los de dos soluciones sólidar 9 un fundido resultari invariante. Cual- 
quier proceso que involucra la coexistencia de dos soluciones sólidas y un 
fundido se realizari isotémicamcnte. 

Los sistemas con una misicibilidad parcial presentan dos tipos de dia- 
grama. En el primero de los mismos, tipo V, el enfriamiento del fundido 
dentro de cierto lúnite origina un euttctico contenicndo sustancia fundida 
Y dos soluciones sólidas. La otra posibilidad, tipo VI, sc prcsenta cuando 
las dos soluciones sólidas no son establcs dentro de ciertos intervalos de 
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concentración, y una de ellas sc transforma en otra por una reacción peri- 7 
téctica. 

La  figura 10-13 nos muestra un diagrama típico de un sistema en el 
cual la miscibilidad parcial en el estado sólido conduce a un cutéctico B. 
La línea AB es la cnrva de iiquidus para las soluciones sólidas de yoduro 
de plata en yoduro de mercurio (1 ) ,  mientras que la línea AX es la de 
solidus para las mismas soiiiciones. Análocamente, la línea BC es la curva 
de Iíqnidus para las soluciones sólidas del >-oduro mercúrico en yoduro de 
plata ( I I ) ,  mientras que la línea Y C  es la  curva de sólidus para estas solu- 
cione~. El irea encerrada por las líneas A X ,  X B  y BA contiene entonces las 
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Fieura 10-15. Diagrama de fases 
del sistema yaduro rnercúrico-pdu- 
ro de plata. 

,o 

soluciones sólidas 1 y el fnndido, J- el área comprendida por las líneas BY, - 

Y C  y CB soluciones sólidas II y fundido. Debajo de AXYC no hay sustancia 
fundida presentr, sino únicamente soluciones sólidas. A la derecha dc Y Z  
y debajo de CY la fase sólida presente es solución sólida 11, mientras que 
a la izquierda de MJX y debajo de .4X la fase sólida es la solución 1. El área 
dcbajo de XY y entre las líneas W'X y YZ es el intervalo de miscibilidad 
parcial de las soluciones sólidas. En esta área coexisten 1 y 11, con las líneas 
W X  y YZ mostrando las coinposiciones para cada temperatura. De las di- 
recciones de estas líneas rcsulta claro que la miscibilidad parcial de los 
yodiiros sólidos decrece conforme dismiiiuje la temperatura. El eutéctico 
en R comprende a dos soliiciones sblidas con las composiciones fijadas dadas 
por X y Y. 

Otros sistemas que presentan diagramas de este tipo son ci cloruro de 
plata-cloruro ruproso, el nitrato dc potasio-nitrato de talio, azobenceno- 
azoxihrnceno, naftaleno-ácido monticloroac&tico, y los pares metilicos: plo- 
~no-;~~~tirnonio, plata-cohrc v < adinio-cinc. 
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CLACE A: TIPO VI. MISCIBILIDAD PARCIAL 
EN ESTADO SOLIDO CON PERITECTICO 

En lugar de presentar un eutéctico, dos soluciones sólidas pueden llevar 
a cabo una reacción peritéctica en la cual una solución sólida de un tipo 
se transforma en la de otro a una temperatura definida. Cuando así sucedc, 
el diagrama de fases tiene la forma general presentada cn la figura 1&16. 
En este diagrama ID y JF son las curvas de liquidus y sólidus, respectiva- 
mente, de las soluciones sólidas de B en A, mientras DE y CE son las co- 
rrespondientes a las de A en B. Como puede verse en el diagrama, cualquier 
composición global que quede entre A puro y el punto F da d o  soliiciones 1; 

Figura 10-16. Diagrama de fases de soluciones sólidas parcialmente miscibles con 
peritéctico. 

aqu4llas que estin entre B puro y el punto D dan solamente soluciones sóli- 
das 11. Sin emhargo, las fases sólidas que resultan de mezclas comprendidas 
entre F y D deprndcn de si la composición ylobal queda mtre  F y C, ó 

Y D. Enfriando una mercla cualquiera entre F y C, tal como a ,  nos dará 
 rimero una solnción sólida 1 de cornposicióri f cuando se alcanza el piinto b. 
E n  enfriamiento mayor produce nneva sep?.ración de 1 de cornposiciories 

fF, mientras que cl ajuste de la composición del fundido procederá 
W n  bD. Pero cuando se alcanza la temperatura que corresponde a la lí- 
"ea FD,  piinto d, la solución sólida 1 dc composición F se hace inestable 
Y Cornienn a r~accionar con cl fundido de composición D para formar una 
Solución sólida 11 dc coiiipoiii.ii>n C.  Como esta reacción peritlctica entre 
dos soliiciones sólidas y rl fundido lleva apareada la cocxistcncia dc tres 
fases, cl Iiroccso ticnc lugar isoii:nnicarnente hasta que cl fundido se con- 
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sume totalmente y permanecen sólo dos fases. Lna  vez que ha desaparecido 
la sustancia fundida empieza a abatirse la temperatura y pasamos dentro 
del área de miscibilidad parcial de las dos soluciones sólidas. Las lineas FG 
y CH dan las composiciones de 1 y 11 respectivamente a diversas tempera- 
turas debajo del peritéctico. 

Para una composición cualquiera que varía entre C y D, tal como g, 
el comportamiento por enfriamiento será análogo al de a hasta el punto i, 
la temperatura peritéctica. En i, la solución sólida F y el fundido D reac- 
cionan otra vez para dar una solución sólida 11 de composición C ;  pero 
como ahora, hay mayor proporción de sustancia fundida de la que se nece- 
sita para reaccionar con todo el de F para formar C, debe desaparecer F, 
y al final de la reacción peritéctica debe resultar una presencia de la solu- 
ción sólida 11 y del fundido. Esta mezcla llegará a solidificar en j y producir 
únicamente una solución sólida 11. 

En el diacrama bajo discusión la solución sólida de composición j será 
estable sólo entre las temperaturas que corresponden a j y k. Cuando alcan- 
zamos esta última temperatura, j pasa dentro del intewalo de miscibilidad 
parcial y se desdobla en dos soluciones sólidas. 

La aparición del ~eritéctico que involucra las soluciones sólidas se en- 
cuentra en sistemas binarios como el cloruro de plata-cloruro de litio, nitrato 
de plata-nitrato de sodio, cobalto-hierro, indio-talio y fi-yodo-clorobencenw 
p-diyodobenceno. 

CLASE B: MISCIBILIDAD 
PARCIAL EN ESTADO LIQUIDO 

Aunque se ha centrado la discusión en los sistemas que presentan una 
sola fase liquida, los hay con sustancia fundida parcialmente miscible sólo 
en cierto intervalo de temperatura y concentración. Cuando hay una separa- 
ción de un liquido en dos capas, aumenta el número de fases y la relación 
entre ellas se modifica. El caso que consideraremos ahora es aquél en que 
la sustancia fundida es parcialmente miscible pero las fases sólidas son con+ 
tituyentes puros, figura 10-17. Este es esencialmcnte el diagrama de un 
eutéctico simple con un área de miscibilidad parcial de la siistancia fundida 
superpuesta sobre el mismo. Fuera del área de domo y sobre las líneas de 
sólido existe únicamente una fase liquida. Dentro del área de domo y sobre 
la linea DE coexisten dos fases líquidas cuyas composiciones en cada tempe- 
ratura están dadas por las lineas de unión horimntales como bJ o kL. Como 
las relaciones debajo de la linea DE se han discutido, necesitamos elaborar 
sólo la conducta en y sobre dicha línea. 

Con este fin consideremos especificamente un fundido de composición a 
que está comprendida entre D y E. El enfriamiento no produce nuevas 
fases hasta que cn b aparece una pequeña cantidad de una segunda capa 
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Fundida 

A Composición 0 

Figura 10-17. Diagrama de fases 
del sistema de sustancia fundida 
parcialmente miscible. 
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de líquido J. Un enfriamiento posterior de cstas dos capas hasta alcanzar 
el punto d modifica simplemente sus cantidades relativas de las dos capas 
y trae consigo un ajuste de las concentraciones a lo largo de bk y ]L. Sin 
embargo, cuando las composiciones de las capas alcanzan D y E, que co- 
iresponden a la composición del punto f, la capa D queda saturada de A, 
y esta última comienza a depositar según el esquema 

Líquido D -+ A (sólido) + Líquido E (6) 

Durantc esta cristalización de A y transformación de la capa líquida D 
en E, se encuentran presentes tres fases en cquilihrio y el sistema es inva- 
riante, permaneciendo constante la temperatura hasta que todo el constitu- 
yente D ha desaparecido, y entonces el sistema recupera un grado de liber- 
tad, y la temperatura se abate hasta obtener A en equilibrio con un fundido 
simple de composición dada por EF. La solidificación final tiene lugar en F 
originando una mezcla eutktica de A y B. 

Para composiciones comprendidas entre C y D la conducta es algo dife- 
rente. El enfriamiento de tal mezcla ocasionará una separación de A cuando 
se cruza la línea CD, el enfriamiento posterior desplata la composición del 
fundido hacia D; cn este punto tiene lugar una separación de la sustancia 
fundida en D y E. A partir dc aquí, la separación de A se verifica bajo con- 
diciones isotérmicas hasta la desaparición total de D, y desde aquí la mezcla 
de A y fundido a lo largo de EF enfría de la manera descrita. Como a la 
derecha de E sólo hay presentc una fase líquida, el comportamiento ser; 
el descrito en un sistema eutéctico simple. 

Muchas veces la línea CD cs sumamente corta o no existe. En estc último 
coinciden los puntos D y C; es decir, en el punto de fusión dc A la capa 

mis rica r n  ese constituyente es A puro. De nuevo, el punto 
eiitktico F puede desf~la7arse tan cerca del eje B que borra la Iínca FG 
Y el jrea ( B  + fundido). Rjim1,los de todas a t a s  niodificaciones de la 
figura 10-1 7 la presc~ltail 102 L>a!<.a binarios condensados litio-sodio, bistiluto- 
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cinc, bismuto-cobalto, cromo-cobre, cobre-plomo, fenol-agua y ácido ben. 
mico-agua. 

CLASE C: INMISCIBILIDAD EN 
LOS ESTADOS SOLIDO Y LIQUIDO 

Cuando dos constituyentes son completamente inmiscibles tanto en el 
estado sólido como en el liquido, cada una de estas sustancias fundirá y 
congelara independientemente de la otra. La figura 1G18 nos presenta 
un ejemplo de tal conducta del sistema vanadio-plata. Debajo de 960% 

(das capas) 
a 1710°C funde  el V 

V sólida + 
Ag liquida Figura 10-18. Diagrama de fases 

del sistema vanadio-plata. 
1100 

~ 0 0 . t  Ag sólida + 
V sblido 

400 
O 20 40 60 80 100 

V x molar de Ag Ag 

los dos elementos existen en fase sólida. A 960°C la plata funde claramente 
coexistiendo en forma liquida con el vanadio sólido, hasta el punto de fu- 
sión de éste, que es 1710"C, y desde aquí el sistema contiene sólo dos 
líquidos puros en dos capas. 

AnÁlo~a conducta se obsema tamhih  con los pares metilicos bisinuto- 
cromo, cromo-hicrro, aluminio-sodio, aluminio-plomo, galio-niercurio, pota- 
sio-maqesio, y otros. En la prictica, en todos kis casos las sustancias fundidas 
se hacen parcialmente miscibles por encima del punto de  fusión del cons- 
tituyente de punto de fusión m& elevado. 

DIAGRAMAS COMPUESTOS 

Como regla general, los diagramjs binarios sólido-líquido no son de 10s 
tipos más sencillos descritos, sino que tienen elementos de varios tipos com- 
binados en un solo diagrama. En la f i p r a  112-19 se muestra una relación 
de fases ni& compiicacla del magnesio-cinc. Al aplicar los principios gene- 
rales desarrollados para los tipos más simples, es factible interpretar los equi- 
librios más coniplicados que tienen lugar en este sistema como una combina- 
ción de la formación dc solución sóiida, formación de COq>ue$tos, amhos 
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Mg % d e  peso Zn Zn 

Figura 10-19. Diagrama de fases del sistema rnapesio-cinc. 

estables (MgZn,) e inestables (MgZn y MgZn,), y eutécticos. El estudiante 
podrá comprobar por sí mismo de la validez de las inscripciones dc las dife- 
rentes áreas y debería dibujar las curvas de enfriamiento para las diferentes 
composiciones globales en el sistema. 

SISTEMAS DE TRES COMPONENTES 

En este caso una sola fase posee cuatro grados de libertad, que son, la 
temperatura, presión y las composiciones de dos de los tres cornpoiientes." 
Este número de variables plantea una gran dificultad al rrpresentar las 
relaciones de fase. 'Por esa razón los datoren los sistemas ternarios se pre- 
sentan grneralmente a cierto valor fijo de la presión, tal como la atmosférica, 
Y a diversas temperaturas constantes?En estas condiciones, es posihle mostrar 
las relaciones de concmtración entrc los tres componentes a cualquier tem- 
peratura, sobre un diagrama plano, y al combinar este tipo de diagrainas 
obtenido? a distintas tem1,eraturas sc logra coristruir un modelo sólido que 
tiene representadas las concentraciones en ia base y la tcrrip?ratura en rl eje 
vertical. 

Para un sistcma de tres componentes la regla de las fases tiene la forma 
F = 5 - P. A una presión y teniperatrira fijas el número de grados de librr- 
tad sc reduce en dos, así que F = 3 - P, y 'cl nútiiero máximo de fases que 
Pueden presentarse simultáneamente es tres, que es el mismo número posible 
Para los sistemas de dos componenter bajo una presión constante únicamente? 
Por r,sa razón, bajo las condiciones especificadas i i t i  área indica dc nuevo 
divariancia, una lírica monovarianria, y un punto invariancia. 
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METODO DE REPRESENTACION GRAFICA 

Se han propuesto divcrsos esquemas para representar bidimensionalmente 
los diagramas de equilibrio de los sistemas ternarios. De ellos el método del 
triángulo equilátero sugerido por Stokes y Roozeboom es el más general 
y el que se utilizará ahora. En este método las concentraciones de los tres 
componentes a una presión y temperatura dadas se grafican sobre un trián. 
gulo cquilátero tal como se mucstra en la figura 1C-20. Cada vértice del 
triángulo se toma como punto de referencia para un 100% del componente 
con que se designa. Para obtener otros porcentajes de A, se dividen los 
lados AB y AC en 10 (o  a veces 100) partes iguales, y se dibujan líneas 
paralelas a BC. Cada una de ellas representa entonces un porcentaje de A 
que varía desde cero sobre la línea BC a 100 en A. Análogamente, las lineas 
que dividen los lados BA y BC y son paralelas a AC nos dan diversos porcen- 
tajes de B, mientras que las trazadas a lo largo de los lados C A  y CB y 
paralelas a AB representan los diversos porcentajes de C. Para graficar un 
punto cualquiera sobre el diagrama tal como el D, que tiene un 30% de A, 

Figura 
fica de 

20% de B, y 507; de C ,  localizamos primero la línea de 30% de A, esto es, 
ab; luego la de 20% de B, es drcir, c d .  La intersección de aquellas dos rectas 
nos da el punto buscado. Este debe quedar también sobre la línea de 50% 
de C, o ef ,  y este hecho se utiliza para comprobar la exactitud de la loca- 
lización. 

De la naturaleza dcl diagrama es fácil de comprobar que los lados del 
triángulo representan diferentes proporciories de los constituyentes en los 
sistemas de dos componentes. Así las rectas AB, BC y AC dan las relaciones 
de concentración en los sistemas binsrios A-B, B-C y A-C, respectivamente, 
y cua1quie.r punto sobre cstas líneas se refiere d l o  a cstos sistemas binarios- 
Por otra parte, crinlquicr inc~cla coiiipuerta dc A, D y C debe quedar dcntro 
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del diagrama. De hecho, el argumento puede ampliarse para mostrar que 
,,;logas relaciones se aplican también a cualquier línea o triángulo menor 
dentro del diagrama. Así todas las mezclas que pueden prepararse desde D 
y E quedarán sobre DE, las preparadas desde E y F sobre EF y las com- 

puestas de F y D sobre FD; y todas las composiciones posibles que puedan 
prepararse de D, E y F quedarán dentro del triángulo menor DEF. Por 

consideraciones se deduce que si un punto cualquiera como G queda 
sobre la recta que une D y A, entonces D debe encontrarse sobre una exten- 
sión de la recta que pasa por los puntos G y A enlazándolos. 

Otra relación que conviene recordar es ésta: Cualquier mezcla tal como 
G, compuesta de A y D, contendrá a éstos en la proporción en peso DG: AG, 
si graficamos el porcentaje en peso, o en moles, si el porcentaje es molar. 

Conociendo la cantidad total de cualquier mezcla presente, es posible 
calcular los pesos (o moles) de diversas fases presentes en un sistema dado. 
Tales cálculos encuentran amplia aplicación en todos los tipos de problemas 
de separación que comprenden tres componentes. 

SISTEMAS DE TRES LIQUIDOS 
PARCIALMENTE MISCIBLES 

Aunque son posibles muchas categorías de sistema de tres componentes 
se dedicará la atención principal sólo a dos de ellos; esto es, (a )  sistenias 
compuestos de tres componentes líquidos que presentan una miscibilidad 
parcial, y (b) sistemas compuestos de dos componentes sólidos y uno lí- 
quido. Los sistemas compuestos de tres líquidos que presentan una miscibi- 
lidad parcial se clasifican así: 

Tipo 1. Formación de un par de líquidos parcialmente miscibles. 
Tipo 11. Formación de dos pares de líquidos parcialmente miscibles. 
Tipo 111. Formación de tres pares delíquidos parcialmente miscibles. 

Cada uno de estos tipos se discutirá por turno. 

TIPO 1. UN PAR MISCIBLE PARCIALMENTE 

Consideremos a un par de líquidos, B y C, que son parcialmente solu- 
bles entre si a una temperatura dada. Si mezclamos cantidades relativas 
de los dos, de manera que se exceda los límites de solubilidad mutua, se ob- 
tendrán dos capas, una compuesta de una solución de B en C, la otra de 
C en B. Supongamos que ahora se agrega a la mezcla anterior un tercer 
líquido A, que es completamente miscible tanto en B como en C.  La expe- 
riencia ~nseiia que A se distribuirá entre dos capas y promueve una mayor 
rniscibilidad de B y C. Este incremento depende de la cantidad adicionada 
Y de las cantidades de B y C presentes. Si se añade suficiente A, las dos capas 
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pueden resultar modificadas dando una solución única compuesta de los 
tres líquidos. 

Los cambios de miscibilidad producidos por adiciones progresi\.as de A 
a las mezclas de B y C pueden seguirse en el diagrama mostrado en la fi- 
gura 1&21. Los puntos a y b designan las composiciones de las dos capas 
liquidas que resultan de la mezcla de B y C en alguna proporción global 
arbitraria tal como c, mientras que la línea Ac muestra la manera en que 
dicha composición cambia por adición de A. Cuando se añade suficiente A 
para cambiar c a c,, las composiciones de las dos capas se desplazan desde 

Figura 10-21. Tres liquidas con 
un par parcialmente miscible. 

a y b hasta a,  y b,. La línea a,b, a través de c, conecta las composiciones 
de las dos capas en equilibrio, y se denomina l ima  de unión. De manera 
análoga se modifican las composiciones a as, a8 y bz,  b,, cuando las compo- 
siciones globales alcanzan los valores c2 y c,. Finalmente, en el punto b, se 
ha agregado suficiente cantidad de A para formar una sola capa de esta 
composición, y de aquí que se obtiene sólo una composición única. 

La línea de unión para b, enseña que la composición de la capa más 
rica en B en el punto de completa miscibilidad no es idéntica a b, sino a a,. 
Este hecho indica que la miscibilidad total se logra no por coalescencia 
de las dos capas en una sola, sino por desaparición de la más rica en B. Esta 
miscibilidad completa por coalescencia de las dos capas tiene lugar única- 
mente en un punto del diagrama, D. En él las composiciones se hacen 
idénticas, y las dos soluciones se unen en una sola fase líquida de composi- 
ción constante. Al punto D se le denomina punto crítico isoti'rniico del sis- 
tema, o punto de doblez, y puede obtenerse sólo agregando A a la mezcla 
única de B y C, esto es, d. 

De'la discusión precedente se sigue que cualquier mezcla de A, B y C 
de una composición global que se encuentra dentro del irea de domo dará 
dos capas líquidas de composiciones dadas por la línea de unión apropiada 
por la composición de la mezcla. Por otra parte, cuando dicha composición 
global queda fuera de aquella área, se producid únicamente una sola 
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&ción homogénea de los tres liquidos. La c u r a  uDb se conoce como bi- 
.,dal. En general, el punto de doblez D quedará fuera del máximo de la 
,,Pa binodal. Además, puesto que por regla general el componente A no 
(e distribuye en forma igual entre las dos capas a y b, las lineas de unión 
no son paralelas entre sí, ni a BC. 

Son ejemplos del tipo discutido el sistema ácido acético-clorofomo-agua 
(A-B-C) , y la acetona-agua-fenol (A-B-C) . 

TIPO 11. DOS PARES PARCIALMENTE MISCIBLES 

Cn sistema compuesto de tres líquidos tales que A y B, y A y C son par- 
cialmente miscibles, mientras que B y C lo son totalmente, exhibirá un 
diagrama de fases con dos c u r a s  binodales como se muestra en la figu- 
ra 10-22. La curva aDb da el intervalo de composiciones en que la mezcla 
A y B conteniendo C son parcialmente miscihles. De nuevo la curva binodal 
cFd da el área dentro de la cual C y A que contiene B se separa en dos 

pD\ Figura 10-22. Líquidos parcial- 
mente miscibles con dos cuma, bi- 
nodales. 

B C 
4 

capas. Fuera de estas áreas los tres componentes son completamente misci- 
&s. D y F son los puntos de doblez respectivos de las dos regiones hetero- 
gtneas, mientras que las dos líneas de enlace muestran las composiciones 
de las diversas capas en equilibrio. 

Este tipo de diasrama lo presrntan los liquidos nitnlo succinico-agua- 
alcohol etilico (A-B-C) entre 18.5 y 31°C. 

Aunque algunos sistemas líquidos ternarios exhiben este tipo de diagrama 
a temperaturas elevadas, a otras inferiores, cuando la miscibilidad decrece, 
las dos curvas binodales pueden intersectar para formar la banda típica del 
diagrama mostrado en la figura 1C-23. Aquí el área de la miscibilidad par- 
cial abdc se extiende en toda la amplitud del diagrama, dando bd la com- 
Posición de una capa y ac la de la otra. Las líneas de enlace indicadas unen 



388 Capitulo 10: Regla de las fases 

las soluciones en equilibrio. Ejemplos de la formación de bandas se encuen- 
tran en los sistemas de agua-fenol-anilina (A-B-C) y agua-acetato de 
etilo-alcohol butílico-n (A-&C) . 

Figura 10-23. Líquidos parcial- 
mente rniscibles con curvas bino- 
dales que intersectan. 

TIPO 111. TRES PARES PARCIALMENTE MISCIBLES 

Cuando los tres líquidos son parcialmente solubles entre si, se producen 
tres curvas binodales (figura 10-24), con tal que la temperatura sea sufi- 
cientemente elevada para prevenir intersecciones. Aquí de nuevo las áreas 
en forma de domo indican regiones Liquidas bifásicas, mientras que en las 
externas sólo existe una fase presente. Sin embargo, cuando intersectan las 

2 

Figura 10-24. Líquidos parcial- 
mente miscibles con tres curvas 
binodales. 

curvas binodales, como puede suceder a temperaturas más bajas, el diagra- 
ma toma la apariencia de la figura 10-25. Aquí en las áreas designadas 
por 1 sólo cxiste una fase, mientras que en las señaladas con 2 coexisten dos 
fases liquidas con las concentraciones de equilibrio dadas por las líneas de 
enlace que las unen. El área señalada con trcs, posee ahora tres fases Iíqui- 
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das en equilibrio. Entonces el sistema debe ser invariante a temperatura 
y pesión constante, y las composiciones de las tres capas resultan fijas e 
independientes de la composición global en tanto ésta queda dentro de 
dicha área. Estas composiciones constantes para las tres capas líquidas en 
equilibrio están dadas por los puntos D, E y F .  

Figura 1&25. Intersección de tres 
curvas binodaler. 

~/ 
./' 

Un ejemplo de un sistema que da tres fases liquidas en equilibrio es el 
nitrilo succinico-agua-éter. A temperaturas más elevadas este sistema se 
clasifica dentro del tipo mostrado en la figura 10-2.1. 

' APLICACION DE LOS DIAGRAMAS LIQUIDOS TERNARIOS 

Los diasramas líquidos ternarios son de valor considerable en diversos 
tipos de problemas de srparación y extracción con solventes. En algunas 
mezclas binarias donde se busca la separación de los componentes individua- 
les, la extracción de un componente por iin tercer solvente con frecuencia 
ofrece ventajas sobre la destilación, cristalización, u otros métodos de sepa- 
r a c i~n .~Al  estudiar los diasramas de los componentes en cuestión en diversos 
solventes, es posible deducir si la separación buscada puede realizarse y defi- 
nir las mejores condiciones de operación para lograr resultados óptinios. 

En esta importante clase de sistemas de tres componentes, se estudia 
la cristalización de diversas fases sólidas de los dos componentes sólidos en 
un solvente liquido.lAunque éste puede ser uno cualquiera adecuado, en 
el cual los sólidos componentrs pueden ser solubles, la atención se centrará 
principalmente en las soluciones en awa,  que constituye el medio mh im- 
portante de cristalización. Pero las relaciones halladas se aplicarán lo 
mismo a cualquier otro sistema del tipo gcncral cn discusión. 
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Todos los sistemas que se describirán a continuación presentan sólo una 
fase líquida y en este caso la conducta de las fases sólidas se puede clasifi- 
car así: 

Tipo 1. Cristalización de los componentes puros únicamente. 
Tipo 11. Formación de compuestos binarios. 
Tipo 111. Formación de compuestos ternarios. 
Tipo IV. Formación de series completas de soluciones sólidas. 
Tipo V. Miscibilidad parcial de fases sólidas. 

TIPO 1. CRISTALIZACION 
DE COMPONENTES PUROS UNICAMENTE 

Cuando en un sistema constituido de agua y dos componentes sólidos 
únicamente B y C sólo aparecen dos componentes sólidos puros en la cris- 
talización, el diagrama de fases isotkrmico tiene la forma general mostrada 
en la figura 1k26.  En él, los puntos D y E son las solubilidades en agua 
de B y C puros respectivamente a la temperatura dada. Conforme se adi- 
ciona C a la solución saturada con B, la concentración de este último cambia 

> 

Figura 1626. Cristalización de dos componentes sólidos desde la solución. 

y sigue la línea DF. Análogamente, cuando B se disuclve en la solución 
saturada de agua con C, la composición de la solución varia a lo largo 
de la línea EF. Por esa razón, la DF es la curua de satuíación de B en a p a  
conteniendo C, mientras que EF es la de solubilidad de C en agua que 
contiene B. En F, el punto de intersección de las dos curvas de solubilidad, 
la solución se hace saturada tanto con B como con C. Como el sistema con- 
tiene ahora tres fases en equilibrio, B, C y la solución saturada cuya compo- 
sición es F, no hay ningún grado de libertad, y de aquí que la composición 
en este punto debe ser constante y por esta razón se denomina a F el punto 
iiotérmico imariante. 

El área sobie la5 líneas DF y FE contiene únicamente ~olución no satu- 

I 
rada, pero DFB es una rcgión bifásica en la cual el sólido B se encuentra 
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en equilibrio con las soluciones saturadas de composiciones que varían se- 
gún DF. La concentración particular de la solución saturada que resulta 
de una global dada G, puede determinarse a partir del diagrama. Cualquier 
mezcla G de B, C y agua deritro del drea indicada nos dará en el equilibrio 
sólido puro 8 y solución saturada en alguna parte de la  línea DF. De las 
relaciones del triLngulo equilátero se deduce que la concentración de la 
~olución buscada debe quedar sobre una linea recta trazada desde B que 
pasa por G, por ejemplo, G,. Por la misma prueba, una mezcla cualquiera 
como por ejemplo H tendrá a H ,  como solución saturada. Las líneas tales 
como G;B y H,B que conectan las concentraciones de las soluciones satu- 
radas con las fases sólidas en equilibrio se denominan líneas de unión. Los 
puntos de convergencia de los diversos conjuntos dc estas lineas de enlace 
sobre el diagrama determinan la naturaleza de las fases sólidas con las 

- - 

cuales se hallan saturadas las diversas soluciones. 

El área correspondiente a DFB es EFC en la cual la fase saturada es C. 
Cualquier mezcla que queda dentro de esta área, tal como 1 o J, da en el 
equilibrio C sólido y soluciones saturadas a lo largo de EF. Por otra parte, 
el área BFC es una región trifásica, dentro de la cual se encontrará B y C 
sólidos en equilibrio con la solución saturada de composición F. Un  alza 
en la composición global desde un punto K a L o M en esta área modifica 
simplemente las proporciones relativas de B y C presentes desde N a O 
o P, pcro la composición de F permanece inafectada. Como ejemplos de los 
diagramas del tipo en discusión podemos señalar los sistemas cloruro de 
amonio-nitrato de amonio-agua, cloruro de sodio-nitrato de sodio-aya, y 
cloruro de amonio-sulfato de amonio-agua. 

La manera en que se puede utilizar un diagrama tal como el de la fi- 
Tura 1G26 para resolver un problema de cristalización se ilustra con el ejem- 
plo siguiente. Supongamos una mezcla de dos sólidos B y C de una compo- 
sición global Q y se desea separar a B puro de dicha mezcla. A fin de recu- 
perar este sólido es necesario llevar la composición global dentro del área 
DFB. Esto puede llevarse a cabo por adición de agua, que cambiar5 la 
~omposición según la línea Q-H,O. Cuando adicionamos agua entramos 
en el área BFC en la cual B y C se encuentran en equilibrio con la solu- 
ción F. Sin embargo tan pronto como se cruza la linra BF hasta un punto 
tal como R, se disuelve todo el constituyente C,  y se obtiene una solución 
saturada R ,  con un sólido B que p u d e  filtrarse, lavarse y secase para ob- 
tenerlo puro. La  cantidad dc a y a  necesaria para disolver todo el constitu- 
yente C, y producir B, se calcula con ayuda del diagrama. A partir de las 
distancias QR y R - H 2 0  se sigue quc la relación del peso de Q al del agua 
que hay que adicionar para alcanzar R es 

Pcso de Q R-H.0 - - --P. - - 
Pcso dc agua RQ 



Capitulo 10: Regla de las fases 

Conociendo el peso original de Q, es posible determinar el del agua 
que hay que adicionar y el peso total de la mezcla en R .  Además, como R 
está constituido por B y R ,  hallamos de igual manera que 

Peso de B _ RR,  -- 
Peso de R ,  BR 

Usando esta relación y el peso total de la mezcla en R, se puede predecir 
el peso recuperable de B. 

La cantidad máxima recuperada de B es muy próxima a la línea BF. 
Más adelante, a lo largo de la línea R-H,O, la proporción de la solución 
saturada al de B es mayor, y de aquí que el rendimiento de B sea menor. 
Otro hecho significativo es la posibilidad de recuperar B por adición de 
agua pura Únicamente cuando la mezcla de B y C no excede la composi- 
ción S. Si se excede entramos en el área de saturación de C, y en consecuen- 
cia sólo esta sustancia es recuperable desde la mezcla. 

EL METODO DEL "RESIDUO 
HUMEDO" DE SCHREINEMAKERS 

Los métodos experimentales usados en la determinación de los diagramas 
de fase de los sistemas ternarios que contienen fases sólidas y liquidas son en 
general análogos a los descritos en los sistemas binarios. El análisis térmico 
ordinariamente proporciona curvas más difíciles de interpretar que las halla- 
das en las mezclas binarias. Por esta razón, se emplea el método de satura- 
ción casi exclusivamente al estudiar los equilibrios a temperaturas cerca del 
ambiente. El procedimiento consiste, brevemente, en lo siguiente: Se pre- 
paran mezclas de distinta proporción de los componentes sólidos con agua y 
se separa la fase liquida de los cristales húmedos y se pesan y analizan am- 
bos cuidadosamente. Las composiciones así obtenidas dc la solución satu- 
rada y el residuo húmedo se grafican finalmente en un diagrama triangular. 

La figura 1 k 2 7  muestra una serie de puntos obtenidos de esta manera: 
Sr, S,, etc., son las composiciones de las soluciones saturadas, mientras 
que R I ,  R,, etc., son las correspondientes a los residuos hiimedos. Para &ve- 
riguar la naturaleza de las fases sólidas en equilibrio con las diversas solu- 
ciones prnentes en los residuos, se usa un esquema gráfico conocido como 
método de los residuos húmedos de Schreinemakers, basado en el hecho que 
cualquier residuo húmedo compuesto de una fase sólida dada y una solución 
saturada debe quedar sobre una línea que une la composición de la fase 
d i d a  y la de la solución saturada. En consecuencia una línea de unión tra- 
zada entrc cualquier par de puntos R y S corrcspondientc~ debe pasar por 
la composición d e  la fase sólida. Además, corno divenas soluciones pueden 
tencr igual fase sólida, todas las líneas dc unión dc dichas soliicioncs deben 
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H10 

B C 
Figura 1W27. El método de los residuos húmedos de Schreinemakers 

. intersectarse en un punto común, que es la composición de la fase sólida 
común. Por este razonamiento deducimos que la fase sólida de todas las so- 
luciones comprendidas entre D y F es B, para las que e s t h  entre F y E 
es C, mientras que F esti satuiada con divcrsas proporciones dc B y C. 

TIPO 11. FORMACION DE COMPUESTOS BINARIOS 

En muchos sistemas formados por dos sales y a p a  se forman a una tcin- 
peratura dada, compuestos entre las sales y el agua, o sea, hidratos, o com- 
puestos entre las dos salcs sólidas. Aunque es posihlr prever cierto riúniero 
de combinaciones, sólo discutiremos ciertos casos típicos para indicar la 
naturalera de los diagramas obtenidos bajo estas condiciones. 

Formación de hidratos. La  figura 1&28 muestra el diagrama de fa- 
, ses de un sistema en el cual uno de los componentes, B, forma un hidrato. 
N Como éste está constituido de B y agua, su composición debe quedar sobre 

la linca B-H:O y esti dada por D. E es la solnbilidad del hidrato en agua 
1 pura a una temperatura dada, mientras que la línea EF da la solubilidad 

del hidrato en soluciones que contieneti C. Dentro del área DEF el hi- 
drato D coexiste con las solucioiics saturadas dadas por la línea EF. El área 
FGc contiene de nuevo C puro en equilibrio con las soluciones saturadas 
a 10 largo de FG. Sin embargo, en F, punto isotéimico invariante, la solu- 
ción está saturada con D y C. Como todas las mezclas porihles de lo3 dos 
"tinios qiicdan a lo largo de la l i n ~ a  DC, las de rrilacc dcntro riel área DFC 
flnaiimn sobre esta línea, como se dcrnoitró. Como dcraparecrn todas lar 
fases liquiclas cuando sc alcanza DC, debajo dc la línea sólo puede csictir 
una de sólidos D, B y C. E1 sirtema. sulfato de soclio-cloruro dc: 
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sodio-agua a 15'C es iin ejemplo de este comportamiento donde se forma 
el hidrato Na2S0,.  10 H,O. 

Un sistema en el cual los dos sólidos que lo constituyen forman un hidrato 
tendrá un diagrama análogo al de la figura 1C-28 excepto que las líneas 
de unión en vez de intersectar en C, lo harán sobre C-H,O en algún punto 
comprendido entre G y C. Análogamente la línea DC se elevará sobre C. 

Figura 1W9. Aparición del hi- 
drato y componentes puras. 

Un ejerriplo de un sistema tal l r i  constitu).en el-cloruro de magnesia-cloruro 
de calcio-agua a 03C, donde están presentes los hidratos McC12 . 6 H z 0  
y CaC12. 6 HIO. 

Bajo ciertas condicioncs de teinpeiatura aparecen cn algunos sistemas no 
sólo los hidratos de un coinponcnte sino las sales anhidras. El diagrama 
de fases tiene entonces la apariencia de la figura 1C-29. Ahora se obtienen 
tres curvas de saturación, una para cada fase, y dos puntos iniariantes F 
y G. La solución del punto invariarite F está en equilibrio con D y B, Y 
cualquier mezcla dentro del árca DFB dará las tres fases. Por otra parte, 
cualquier mezcla quc qiirda dentro dc BGC tiene a B y C eri equilibrio con 
la soiuci6n en el punto invariarite isothnico G. Un diagrama análogo a la 
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figura 10-29 lo presenta el sistema sulfato de sodio-cloruro de sodio-apa, 
a 25OC. A esta temperatura aparecen como fases de saturación tanto NaSO, 
como el KalSO,. 10 H?O. 

Formación de sales dobles. Dos sales B y C, en vez de formar hidratos 
p e d e n  reaccionar entre sí formando una sal doble de fórmula general B,C,,,. 
Cuando así sucede la composición de ésta, quedará sobre la linea BC, y la 
curva de saturación de la nueva fase sólida aparecerá en el triángulo de 
fases. En la figura 1&30 se muestra el diagrama correspondiente. El punto 

'\_,'' 
/ 

Figura 1&30. Formación de una 
sal doble. 

D indica la composición de la sal doble, y la linea FG las composiciones 
saturadas de las soluciones con este compuesto. F y G son los dos puntos 
invariante.4 isothnicos. La primera de estas soluciones está saturada con B 
y D, la segunda con D y C. 

1; 
La estabilidad de la sal doble en ~resencia de agua depende de donde 

cae la composición de la sal a lo largo de BC. Si el punto D queda entre 1 1  

I y J, es posible preparar soluciones estables de la sal doble aiiadiéndole 
agua, como lo indica la línea D-H20,  entonces se dice que la sal es de satu- ¡ 
ración congruente. Por otro lado, si la composición de dicha sal queda, bicn 1 
sea a la izquierda de I o a la derecha de J ,  n imposible preparar inia solu- 1 1  ' 1  
ción saturada de la sal en agua aíiadiendo ésta a D. Cna  línea trazada de 
D que queda entre B e 1 y va hasta el vértice de II,O no tocará la cuma ll 
FG y nos da inia mezcla, bicn sea dentro de las áreas BDF o BEF. Análoga- I 

'ilente, para D entre J y C una linea hasta el punto del agua no toca FG 
Y se fonnará bien sea una mezcla de D, C y una solución saturada G, o una 
Inezcla de C y una solución satiiiada. En cualquier caso la sal doble lleva 
a cabo una descomposición total o parcial. Las sales que se comportan de 
esta manera se dice que son de saturocidn incongruente. Corno un ejcrriplo 
de sal doble de saturación congriicnte se p e d e  nicncionar al NH,NO,. 
ASNO, cn el sistcina dcl nitrato de plata-riitratc dc anionio-agua a 30% 
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Pero cn el sistema nitrato de potasio-nitrato de plata-a@a a la niisma tem- 
peratura, la sal doble formada, KNO, AgKO,, se descompone por adición 
de agna y es, por lo tanto, de saturación incongruente. 

T I P O  111. FORMACION DE COMPUESTOS TERNARIOS 

En ciertos sistemas no sólo se forman compuestos binarios, sino también 
los ternarios que comprenden los tres componentes. La figura 1G31 muestra 
el diagrama de fases en el cual aparece un compuesto binario, el hidrato E, 
y el compuesto ternario D, constituido por B, E, y a p a .  Dentro del área 
GHD el compuesto D se halla en equilibrio con las soluciones saturadas a 
lo largo de GH, y puede recuperarse de éstas. G y H son los puntos inva- 

Figura 10-31. Formación de un 
compuesto ternario. 

riantes isotérmicos. G está saturado con las mezclas de B y D, H con los 
sólidos D y E. Todas las mezclas son completamente dlidas debajo de las 
líneas BD y DE. Dentro del t r iánplo BDE las fases sólidas son B, D y E ;  
pero una vez cruzada la línea BE para entrar en el área BEC, las fases 
sólidas son B, E y C. 

E! compuesto ternario D mostrado en la figura 10-31 evidentemente es 
del tipo de separación incongruente y se descompone por adición de acua. 
Podenios seiialar como ejemplos de tales compuestos al CaCl, . hfgCl?. 12H@ 
(tachidrita) en el sistema cloruro de calcio-cloruro de magxsio-agua a 25% 
y MgSO, . Na,SO,. H1O en el sistema sulfato de magneso-sulfato de sodio- 
agna a la misma temperatura. Por otra parte, los compuestos ternarios tales 
corno los alurnbrcs cuya fórmula general es BZSO., - CI(SO,), . 24 H,O, for- 
man sales de saturación congruente que son estables en prescncia de agua. 

T I P O  IV. FORMACION DE SOLUCIONES SOLIDAS 

Cuando dos componentes s<ilidos B y C son com]~let;imcritc solubles entre 
si, cn la fasc sólida sc obtiene una $cric de soluciones sólidas que varían en 
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composición desde B puro a C puro desde una solución de &tos en agua. 
Corno bajo estas condiciones sólo aparecen dos fases en el sistema, la solución 
&]ida y la liquida saturada, no se observa un punto de invariancia. La  fi- 
gura 1G32 muestra el diagrama de fases para tal sistema. En él la línea DE 
da las composicionrs de las soluciones saturadas en equilibrio con las só- 

saturada 

soluciones saturadas \ 
, a traves de DE ', \\ 

8 C 

Figura 10-32. Formación de una 
solución sólida. 

\ -- ,- 

lidas de B y C de las composiciones mostradas por las diversas líneas de 
unión. En el área sobre DE sólo se obtienen soluciones no saturadas, debajo 
de esta línea se presentan dos fases, las soluciones saturadas a lo largo de DE 
y las sólidas en equilibrio con aqu6llas. 

TIPO V. MISCIBILIDAD PARCIAL DE LAS FASES SOLIDAS 

Finalmente, la figura l b 3 3  muestra el diagrama de fases de un sistema 
en el cuaf las fascs sólidas B y C son parcialmente solubles entre si. Bajo 
estas condiciones resultan dos conjuntos de soluciones sólidas, el uno de C 

en B, oscilando entre los puntos B y D, y el otro de B en C, comprendido 
entre E y C.  La línea FG da las composiciones de las saluciones saturadas 
<m equilibrio con ]a scrie y la G H  las en equilibrio con la segunda. 
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Entre los puntos D y E las mezclas de B y C dan dos fases sólidas de las 
cuales una tiene la composición D, la otra E. G es un punto invariante 
isothnico tal que cualquier composición global que queda dentro del área 
DGE produce esta solución, y dos sólidas D y E en equilibrio con ella. 

"EL DIAGRAMA DE FASES TRIDIMENSIONAL 

Los diversos diagrama triangulares descritos hasta aquí son realmente 
secciones isotérmicas de una figura sólida que consiste de una base trian- 
gular equilátera, a lo largo de la cual se grafican las concentraciones, y el 
eje vertical da las temperaturas. Tal diagrama se construye por estudio de 
un sistema temario dado a diversas temperaturas y adaptación posterior 
de las secciones isoténnicas en un modelo tridimensional? El resultado de 
esta clase de estudio para el sistema hismuto-estaño-plomo, se muestra esque- 
máticamente en la figura 1CL34. Las relaciones en este sistema son las más 
simples encontradas, porque aquí sólo aparecen los componentes puros como 
fases sólidas. 

En la fisura 1&34 A, B, C dan los puntos de fusión del bismuto, es- 
taíio y plomo, respectivamente. Cada cara del prisma indica a su vez el 
comportamiento de un sistema de dos componentes. Así la cara ADB-Sn-Bi 
muestra que el par binario bismuto-estaño da un diagrama del tipo eutéctico 
sencillo con el punto eutéctico en D. Análogamente, los puntos E y F mues- 
tran los eutécticos de los sistemas estaño-plomo y bismuto-plomo. Cuando 
el plomo se agrega al par binario bismuto-estaño, la posición del punto D 
cambia a lo largo de la linra DG de acuerdo con la cantidad de plomo &a- 
dido. De igual manera la adición de estaño a F cambia su posición según 
FG, y la adición de bismuto a E cambia cste punto según la línea EG. Todas 
rstss líneas intrrscctan eventualmrnte en G. 
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Las líneas FG, DG y GE dividen ia superficie total del prisma en tres 
,,artes distintas H, 1 y J. A todas las temperaturas por encima de estas super- 
ficies existe solamente sustancia fundida. Tan pronto como se alcanza una 
,,,pcrficie, sin embargo, comienza a separarse una fase sólida. Sobre H la 
fase sólida es el bismuto; sobre 1, plomo; sobre J, estaño. Estas superficies 
representan, por esa razón, equilibrios bifásicos que comprenden a un com- 

puro y sustancia fundida. Como FG es la línea de intersección de la 
H, que comprende un equilibrio entre el bismuto sólido y fun- 

dido, y la superficie 1, que involucra plomo sólido y fundido, esta línea 
debe representar tres fases en equilibrio, que son: el bismuto, el plomo y 
la sustancia fundida. Por análogo razonamiento, se encuentran en equilibrio 
a lo largo de la línea GE, el estaíio, el plomo y el fundido, y a lo largo de DG 
el bismuto, estaño y la  sustancia fundida. Cuando estas líneas se juntan 
eventualmente en G, coexisten cuatro fases, tres sólidas y el fundido. Como 
para cuatro fases en equilibrio un sistema de tres componentes a presión 
constante posee cero grados de libertad, el punto G debe ser el punto inva- 1 
riante absoluto del sistema, que tiene lugar sólo a una temperatura fija y 
debe corresponder a una composición constante~de los tres componentes. 
Para el sistema bismuto-estaño-plomo las cwrdenadas de G son 97OC y 
aproximadamente 51 por ciento de bismuto, 16 de estaño y 33 de plomo. 
Debajo de 97'C no hay fundido en el sistema y, por lo tanto, sólo coexisten 
tres fases sólidas. 
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1. Señalar cuántos cornponentca hay en cada uno de los sistemas siguientes: 

,. 
c )  Una rr>lución de Ca(NO,)z en agua. 
d )  Una solución acuosa de NaCl + r*a?so,. 
e) Una solii<:ión acuosa de KCI i Ka-so,. Respuerta: a) dos; b )  uno. 
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2. ;Cuántos grados de libertad poseerá cada uno de los sistemas enumerados en 
el problema 1 ? 

3. ;Cuántos grados de libertad tienen cada uno de los sistemas siguientes?: 

o) EL NaCl(s) en equilibrio con su solución saturada a 25°C y 1 atm de presión. 
6 )  I , (s)  en equilibrio con su vapor. 
c )  I , (s)  en equilibrio con su wapor a 50°C. 
d) HCl(g)  y NH,(g) en equilibrio con XH,Cl(s) cuando el equilibrio se alcan- 

za principiando con los gases Únicamente. 
e) HCI(3) y iYH,(g) en equilibrio con NH,Cl(s) cuando el equilibrio se obtiene 

comenzando únicamente con el sólido. 

4. a )  En relación con la  figura 10-3, describanse todos los cambios que tendrán 
lugar cuando el azufre se calienta lentamente a la presión P, desde el punto X a la 
temperatura T, al Y a la temperatura T,. ¿Cuáles de los equilibrios hallados serán 
estables? 

b) Describir los cambios que tiencn lugar en el sistema cuando se p a s  desde 
el punto X al Y si el azufre se calienta rripidarnente. ¿Qué equilibrios de los que re 
establecen son estables? 

5. De la  información si-miente dibujar y rotular el diagrama de fases del 
CH,COOH. a) El punto de fusión del sólido es 16.6"C bajo su propia presión de 
vapor de 9.1 mm; b) el CH,COOH sólido exirte en dos modificaciones, 1 y 11, siendo 
ambas más densas que el liquido, y 1 es la modificación estable a presión baja; c j  las 
fases 1, 11 y el líquido se encuentran en equilibrio a 55.2-C bajo una presión de 
2,000 atm; d) la temperatura de transición de 1 a 11 disminuye a medida que decrece 
la presión. 

6. Supongrimos que un sistema de un componente presenta una fase de gas, una 
de liquido y tres modificaciones sólidas. ¿Cuántos equilibrios de una, dos, tres y 
cuatro fases ron posibles en el sistema? 

7. Andrervi {l. P h p  Chem., 29, 1041 (19?5)] da los datos siguientes para el 
ristcina o-dinitrobencen-p-dinitrubenceno: 

?o mal del compuesto para Punto inicial de fusión, "C  

1 00 173.5 
90 167.7 
80 161.2 
70 154.5 
60 146.1 
50 136.6 
40 125.2 
30 111.7 
20 104.0 
1 O 110.6 

O 116.9 

Construir el diagrama de temperatura-composición del sistema, y detcminar de ahi la 
temperatura euttctica y composición. 

8. Crando la gáf i ra  construida en el anterior, hallar el porcentaje 

rnáxirno de p-dinitrobenceno puro que re obtrndrá por crirtalhación de las mezclY 
de [ , , S  d<,s < < > i i i p i i < . w s  qi~r <<>i>trr>ian <irixiii.ilitiente 95'/r, 75'V Y 4554 del com- 
piicrro pard. ~ ? ~ ~ p ~ r < l o .  98.4% para el primero- 
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9. Del diagrama de fases del sistema Cd-Bi dado en el texto, estimar la solubi- 
]¡dad del Cd en Bi a 200°C. Rcspucsta: 110.5 g/100 g de Bi. 

10. El sistema n-heptano y 2,2,4-trimetilpentano presenta un punto eutéctico sim- 

ple a -114.4"C que corresponde al 24% molar de n-heptano. [Smittenberg, Hoog 
Henkes, J. Am. Chern. Soc., 60, 17 (19381.1 Determinar analíticamente el porten- . ~ 

taje molar máxinio del ÚItimo compuesto que se recupera por cristalización de 
mezclas de los dos compuestos que contienen 80, 90 y 95% de n-heptano. 

11. En el sistema NaCI-H,O se observa un eutéctico simple a -21.I0C para 
,,m solución que contiene el 23.3% en peso de cloruro de sadio, donde el NaCI. 2 H,O 
y el hielo cristalizan de la mezcla. A una composición del 27% en peso de NaCl y 
a - 9°C existe un punto peritéctico donde el hidrato se descompone para formar 
cloruro de sodio anhidro. El coeficiente de temperatura de solubilidad del NaCl 
anhidro es muy pequeño y positivo. Hacer un esquema aproximado del sistema mos- 
trando claramente las fases en equilibrio en las diversas áreas, y a lo largo de las 
diversas curvas del diagrama. 

12. Usando la figura 10-7, dibujar e interpretar las curvas de enfriamiento que 
resultarían cuando se enfrían las sustancias fundidas que corresponden a los porcen- 
tajes molares de un 20, 40 y 60 dc cloruro férrico. 

13. Teniendo en cuenta la figura 10-9, establecer las condiciones de temperatura 
y composición que deben reunirse a fin de cústalizr en estado de pureza el com- 
Puesto CaF', . CaCI, a partir del sistema CaF,-CaCI,. 

14. Teniendo en cuenta la figura 10-11, explicar cómo se procedería para obtener 
una cantidad óptima de cristales puros de MgSO, . 6 H,O desde una  solución acuosa 
diluida de MgSO,. 

15. El sistema SOcIE,O exhibe puntos de fusiói? congruentes en las camposi- 
ciones en peso de 68.96%, 81.63% y 89.89% de SO,. ;Cuáles son las fórmulas de los 
compuesto$ correspondientes? 

* 
Respuesta: H,SO,. H,O en el primer caso. 

16. Cokpletar e interpretar el diagrama de fases de la figura 1&35, del sistema 
Al-Ni, explicando cuáles se encuentran en equilibrio bajo las diversas condiciones 
representadas por las áreas y curvas. 

Fisura 1S35. 
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17. En el problema precedente dibujar las curvas de enfriamiento que muestran 
la solidificación de las sustancias fundidas que tienen las composiciones a, b y c. 

18. ¿Puede la adición de una pequeña cantidad de impureza a un compuesto puro 
disminuir siempre su punto de fusión? Explicar la respuesta. 

19. El yodo se disuelve tanto en agua como en CCI,, pero estos últimos son prác. 
ticamente inmiscibles entre si. Aplicar la  repla de las fases al sistema HZO-CC1,-I,, 
y explicar qué variables deben especificarse a fin de determinar el estado del sistema. 

20. Se dan los siguientes datos para el sistema agua-alcohol-benceno a 25°C. Las 
dos primeras columnas dan los porcentajes en peso del alcohol y benceno en una 
capa, mientras que la tercera columna da el porcentaje en pero de agua en la capa 
conjugada de éstas. 

Capa 1 
% C,H, '3 CC,H,OH 

1.3 38.7 
9.2 50.8 

20.0 52.3 
30.0 49.5 
40.0 44.8 
60.0 33.9 
80.0 17.7 
95.0 4.8 

Capa 11 
% H_O 

3.2 
5.0 
6.5 

13.5 
34.0 
65.5 

Construir el diagrama de fases del sistema, y trazar las líneas de unión. 

21. Una solución acuosa contiene el 46% en pcso del alcohol etilico. Usando 
el diagrama del problema precedente, hallar cuánto alcohol podría extraerse de 25 g 
de aquella solución con 100 g de C,H,. Reipueito: 5.05 s. 

22. A. W. Francis [J. Am. Chem. Soc., 76, 393 (1954)l obtuvo los datos siguien- 
tes de los ~istemas ternarios nitrobenceno-metanol-iswctano a 20°C: 

% en peso % en peso - 
Imactano Metanol Isooctano Metano1 

30.4 
36.5 
40.0 
48.7 
50.3 
59.5 
84.4 
92.5 

Punto de doblez. 

Graficar estos datos e interpretar los resultados del diagrama de fases. 

23. !dediante el diagrama obtenido en el problema anterior, describir los efectos 
q u e  se producirh cuando: 

a) Se agrrpa progresivamente isooctano a una mezcla 1 :  1 en  pcro de mctanol 
y nitrobenceno. 

b )  Se adiciona nitrobenrenn a una mezcla 1 : 1 rn pcro de nitrobencmo e iso- 
octano. 
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L )  Se adiciona mctanol a una mezcla 1 : 1 en peso de nitrobencena e isooctano. 
d) Se adiciona una mezcla de 1 : 1 de nitrobenceno e isooctano a otra 1: 1 de 

,,,ctunol e iraoctano. 

24. Se dan par Pruttori, Brosheer y Maron [J. Am. Chem. Soc., 57, 1656 (1935)] 
los dator siguientes del sistema NH,CI-NH,KO,-H,O a 25°C: 

Soluciún saturada Residuo húmedo 
% NH,NO, % SH4CI 7 c  NH,NO, % hH4CI 

Construir e interpretar el diagrama de fases del sistema, y determinar la composición 
ternaria. ¿Hay alguna evidencia de formación de hidrato o de una sal doble en este 
sistema? 

25. Por medio de la gráfica comtruida-en el problema anterior, determinar la 
recuperación teórica máxima de NH,CI de una mezcla de sal seca de NH,C\NH,SO, 
que contiene el 80% en peso de NH,CI. Respuerta: 96.1% 

26. En el sistema KK0,-&SO,-H,O existe un punto temario a 5'C cn el cual 
las dos sales anhidras se encuentran en equiiibrio con una soiución saturada que 
contiene kl 9.04% en peso de KNO, y e1 41.01% de NaKO,. Determinar analítica- 
meqte el peso máximo de KNO, puro que puede recogerse desde una mezcla salina 
que contiene 70 g de KNO, y 30 g de NaNO, por cristalización desde una solución 
acuosa al 5°C Respuesta: 90.5% 

Figura 10-36. 

27. Completar e intev'ctar el diasrama de faaea, figura 1W36, del sistema 
(NH,)2S0,-Li,S0,-H,0 a 25°C. 
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28. ¿En el diagrama del problema anterior, cuál será la composición de los pri- 
meros cristales formados por la evaporación del a s a  de soluciones de composición 
x, y, r a 2j°C? 

29. En condiciones adecuadas se forman a partir del sistema Ba(OH),-NaOH- 
H,O los hidratos siguientes a 30'C: Ba(OH), . 8  H,O, Ba(OH), . 3 H,O, Ba(OH)2 .  
H?O y NaOH . H,O. Dibujar e interpretar el diag-rama de fase de este sistema. 



CONDUCTANCIA 
Y EQUILIBRIO IONlCO 

\.- - .. 
La electroquímica es una rama de la físico-química que trata de la inter- 

relación de los fenómenos químicos y eléctricos, así como del estudio de las 
propiedades eléctricas de las soluciones de los eiectrólitos estableciendo una 
relación entre la acción química y eléctrica de tales sistemas. 

Los fenómenos encontrados en electroquímica son de tal importancia 
teórica y 'práctica que tanto éste como el siguiente capitulo se dedicarán 
a una exposición de los diversos aspectos del problema. 

LA LEY DE OHM Y LAS UNIDADES ELECTRICAS 

La intensidad de una corriente eléctrica que pasa por un conductor, esto 
es, la cantidad de electricidad que fluye por segundo, viene determinada por 
la diferencia de potencial aplicado a través del mismo, y por la mistencia 
ofrecida por el conductor a la corriente. De acuerdo con la ley de Ohm, 
la relación entre estas cantidades está dada por 

donde I e5 la intensidad de la corriente que fluye por una resistencia R bajo 
un potencial aplicado E. De esta ecuación resulta cvidentc que I es directa- 
mente proporcional a la diferencia de potencial e inversamente a la resis- 
tencia. Por una elección de unidades adecuada, la constante de proporcio- 
nalidad se hace igual a la unidad. 
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Las cantidades eléctricas se pueden expresar en unidades electromagné- 
ticas (uem) del sistema cgs, que se basan en la ley de atracción o repulsión 
de los imanes; en unidades electrostáticas (ues), basadas en la ley de Cou- 
lomb sobre la fuerza de atracción de cargas eléctricas o bien en unidades 
absolutas detivadas de las uem. Desde el primero de enero de 1948, el Bureau 
of Standards de los Estados Unidos ha adoptado el últinio sistema como 
oficial en ese país.' Antes de esta fecha, el utilizado se conocía como sistema 
de unidades internacional. 

En el sistema de unidades absoluto las de intensidad, potencial y resis- 
tencia respectivamente son el amperio, uoltio y ohmio absolutos respecti- 
vamente. Los correspondientes en el sistema internacional son el amperio, 
uoltio y ohmio internacionales. En este Último sistema se define el amperio 
como la intensidad de una corriente tal que al pasar por una solución acuosa 
de nitrato de plata deposita 0.00111800 cr de plata por segundo. El ohmio 

? 
internacional se definió como la resistencia a 03C de una columna de mer- 
curio de sección transversal uniforme de 106.300 cm de longitud que con- 
tiene 14.4521 g de mercurio. De estas dos unidades y la ley de Ohm, se de- 
duce inmediatamente que el voltio internacional es la diferencia de poten- 
cial requerida para hacer pasar una corriente de un amperio a través de 
una resistencia de 1 ohmio. 

Según el sistema de elección, la unidad de cantidad de electricidad que 
resulta, bien es el culombio absoluto o internacional, que es la transportada 
por una corriente de un amperio en un segundo. Como la cantidad de 
electricidad que lleva una corriente debe ser igual a la velocidad de trans- 
porte multiplicada por el tiempo, la carga Q transportada por la corriente 1 
en t segundos debe ser igual a 

Q = I t  (2) 

culombios. Otra unidad de cantidad de electricidad que se emplea con fre- 
cuencia es el faradio, 3, que vale 96,490 culombios absolutos. 

El trabajo eléctrico w efectuado cuando una corriente de intensidad 1 
pasa durante t segundos por una resistencia a través de la cual existe una 
diferencia de potencial E, está dado por la ley de Joule, 

w = &It = EQ (3) 

donde w se expresa en julios. Este es la unidad de energía eléctrica definida 
como la cantidad de trabajo realizado por una corriente de 1 amperio circu- 
lando durante un segundo bajo una diferencia de potencial de 1 voltio. El 
trabajo en julios es fácilmente convertible en otras unidades de energía 
mediante las relaciones 

1 julio (abr.) = 1 x 10' ergios = 0.2390 cal (4) 

1 National Burcau of Staiidars Circular C 459 (1947) 
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Finalmente, la velocidad a la cual se realiza un trabajo por una corriente 
elictrica se expresa en uatios, siendo éste el trabajo producido por un julio 
en un segundo, y es obviamente una unidad de potencia eléctrica. De la 
ecuación ( S ) ,  la potencia en vatios p de una corriente es 

Una unidad mayor de potencia es el kilovatio, que vale 1000 vatios. 

La tabla 11-1 señala relaciones de magnitud entre las unidades eléctricas 
en los diversos sistemas. Como la diferencia entre los valores de las unidades 
para una cantidad dada en los sistemas internacional y absoluto, general- 
mente es despreciable a nuestros fines, no se hará ninguna distinción de 
ellos excepto cuando sea necesario. 

TABLA 11-1. Comparación de las unidades eléctricas en varios sistemas 
(Cada cantidad en la primera columna cs igual a todas las restantes situadas 

sobre la misma línea) 

Absoluto 

1 voltio 
1 amperio 
1 ohmio 
l culombia 
1 aatio 
1 julio 

/ 

Internacional 

0.999670 voltios 
1.000165 amperios 
0.999505 ohmios 
1.000165 culombios 
0.999835 vatios 
0.999835 julios 

E k h o m a g n é t i c o  
(uem cgs) 

Electrostático 
(ues cgs) . 

Y300 
2.9978 x 100 

36 x lo-'1 
2.9978 x 108 
0.9993 X 10: 
0.9993 x 10' 

CONDUCCION ELECTROLITICA 

El flujo de electricidad por un conductor involucra una transferencia 
de electrones desde un punto de potencial más negativo a otro de menor 
negatividad. Sin embargo, el mecanismo de transferencia no es siempre 
igual. En los conductores electrónicos, como los metales sólidos o fundidos 
y ciertas sales sólidas (sulfuro cúprico, sulfuro de cadmio), la conducción 
tiene lugar por emigración directa de los electrones a través del conductor 
bajo la influencia de un potencial aplicado. Aquí los átomos o iones que 
Componen al conductor no intervienen en el proceso y, excepto por la vibra- 
ción respecto de sus posiciones medias de equilibrio, permanecen en sus 
lugares. Por otra parte, en los conductores electroliticos, que incluyen solu- 
ciones de electrólit~~ fuer tcr  y débiles, sales fundidas, y tambiCn algunas 
sales sólidas tales como el cloruro de sodio y el nitrato dc plata, la transfe- 
rencia electrónica tiene luxar por migración iónica, positiva y negativa, hacia 
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los electrodos. Esa migración involucra no sólo una transferencia de electri. 
cidad sino también el transporte de materia de una parte a otra del con. 
ductor. Además, el flujo de comente en los conductores electrolíticos va 
siempre acompañada de cambios químicos en los electrodos que son muy 
característicos y específicos de las sustancias que componen el conductor y 
los electrodos. Finalmente, mientras la resistencia de los conductoius elec- 
trónicos se incrementa con la temperatura, la de los elcctrolíticos disminuye 
siempre que aumenta aquélla. 

El mecanismo por el cual una corriente eléctrica pasa por una solución 
se comprende mejor con un ejemplo específico. Con este fin consideremos 
una celda, figura 11-1, compuesta de electrodos inertes, en este caso platino, 
conectados a una fuente de corriente B y sumergidos en una solución acuosa 
de clomro de sodio. El electrodo C, conectado al lado negativo de B, se 
denomina cátodo, y es aquél por el cual entran los electrones a la solución 

Figura 11-1. Conducción electro- 
litica. 

procedentes de B, por ejemplo, una batería. Al mismo tiempo, el electro- 
do A, conectado al lado positivo de la batería se denomina ánodo, por el 
cual salen los electrodos de la solución y regresan a B. En la solución tenemos 
iones cloro y sodio, y también alguno de hidrógeno y oxhidrilo debidos a la 
ionización muy ligera del agua. Ahora bien, cuando el circuito se cierra Y 
pasa la corriente por la solución, se encuentra que el gas cloro escapa 
en el á n d o  y el hidrógeno en el cátodo, mientras que se forma hidroxido de 
sodio en la solución inmediatamente próxima al cátodo. La explicacibn 
de todos estos cambios es la siguiente: Los electrones entran en la solución 
por el cátodo C y al combinarse con los iones hidrógeno forman el elememo 
monoatómico. Entonces se combinan dos átomos de hidrógeno formando 
una molécula de gas que escapa del electrodo. Las reacciones que tienen 
lugar pueden representarse así: 

2 H+ f 2 0 (elcctrones) = 2 H 
2 H = H2k) 
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Los electrones abandonan la solución en el ánodo, por descarga de los 
jones cloro y cada uno de éstos produce un electrón convirtiéndose en un 
átomo de cloro. Los electrones liberados de esta manera fluyen por el circuito 
,,terno desde el electrodo a la fuente de potencial, mientras que los átomos 
de cloro se combinan entre si para formar cloro gaseoso que escapa. Aquí 
las reacciones son : 

Vemos, pues, que los electrones desaparecen en el cátodo para formar 
una molécula de hidrógeno, y simultáneamente otros dos se forman en el 
ánodo por los iones cloro al formar una molécula de cloro. El resultado 
neto es una transferencia de dos electrones desde el cátodo al ánodo. 

Al cerrar el circuito, los iones negativos o uniones, emigran hacia el áno- 
do, mientras que los positivos o cationes van hacia el cátodo. Como estas 
partículas están cargadas, su movimiento constituye una corriente eléctrica. 
Los aniones se mueven hacia e l i d d o  y de aquí que los electrones son 
transportados por estos iones desde el cátodo. De nuevo, como el transporte 
de electricidad positiva hacia la izquierda puede considerarse un flujo de 
electricidad negativa hacia la derucl~a, la migración de los cationes hacia 
el cátodo es equivalente al flujo de electrones en dirección opuesta. En 
consecuencia, el resultado neto de la migracióii es un desplazamiento de 
los electrones por la solución en la dirección de la corriente, y cada ion 
transporta una parte de la corriente total de electricidad a través de la 
solución. 

La formación del hidróxido de sodio en la porción catódica de la celda 
se comprende cuando recordamos que dc esta parte de la solución los iones 
hidrógeno han sido removidos por descarga en los electrodos, dejando en 
solución un exceso de iones oxhidrilo. Como éstos no tienen existencia inde- 
Pendiente de los positivos, los iones de sodio emigran al compartimiento 
catódiro en cantidad suficiente para dar una solución eléctricamente neutra. 
Cuando esta soliirión de ionc  de sodio y oxhidrilos se evapora, se obtiene 
hidróxido de sodio. 

El proceso del paso de coiriente por un condurtor dectrolitico con todos 
los cambios químicos y migratorios asociados, se denomina clectróliiir. 

De la discusión anterior se deduce que el mecanismo de la electrólisis 
Se resume estableciendo que : a )  los electrones entran ) salen de la solución 
a consecuencia de los cambios q~iiinicos ~ U P  se efectúan en los electrodos, 
b )  los pasan Por la solución dehido a la emigración ióiiica, y lo 
Iiaccn de maiiera que entran tantos como salen. 
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LEYES DE FARADAY DE LA ELECTROLISIS 

La  reacción química durante la electrólisis en el ánodo no es siempre una 
deposición iónica, sino que a veces es una rcacción de oxidación tal como 
el paso de los iones ferrosos a fh icos .  De manera similar, la reacción en el 
cátodo puede ser de reducción, según las circunstancias como acontece 
con el yodo que se transforma en iones yodo: o ei ion estánnico al reducirse 
a estannoso. De todas formas, Michaei Faraday encontró que la m m a  de 
una sustancia inuolucrada e n  la reacción de cualquier electrodo es dircctn. 
mente proporcional a la cantidad de  electricidad que pasa por la solución, 
enunciado que constituye la primera ley de Faraday de la electrólisis, y que 
experimentalmente se cumple con toda exactitnd con tal que el paso de 
corriente tenga lugar sólo por conducción. Se aplica tanto a electrólitos 
fundidos, como a soluciones de éstos y es independiente de la temperatura, 
presión, o naturaleza del solvente si éste es capaz de promover la ionización 
del soluto. 

De la primera iey se calcula fácilmente la cantidad de electricidad nece- 
saria para d e p i t a r  un peso equivalente de plata. Un  culombio absoluto 
deposita 0.00111797 g de plata, cantidad proporcional a la de la electricidad; 
por tanto, el número de culombios necesarios para depositar el peso atómico 
de la plata, será: 

- 107.870 
0.00111797 

= 96,487 culombios absolutos 

La  pregunta que surge inmediatamente es: iQu6  masa de otras sustancias 
depositará esta cantidad de electricidad? Si se conectan dos celdas,-una 
compuesta de ekctrodos de plata en nitrato de plata, y la otra de electrodos 
de cobre en sulfato de cobre y se conectan en serie, toda la corriente que 
pasa por la primera lo hace también por la segunda. Con este dispositivo 
se obsema que el peso de cobre depositado es 0.0003293 g. Por esa ruón 
la cantidad de electricidad necesaiia para depositar el peso atómico del cobre, 
63.51 g, es 

63'54 = 193;000 = Z(96.500) culombios 
0.00113293 

Sin embargo, el cobre es divalente y su equivalente es 63.5412 g. En 
consecuencia, depositar un  equiualcnte de cobre exige sólo la mitad de la 
cantidad senalada antes; es decir, 96,500 culombios. 

A p r t i r  de una srrie de exprrimentos Faraday estableció su segunda ley 
de la clertrólisis, según la cual lar m a s a  de dilcrcnter surtanciar producidas 
por el paso rlc una corrjentc ,on dirr,ctarnentc propo~~ionaler  a sus peros 
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equi~alentes. También se puede establecer esta ley de otra manera diciendo 
que la mirma cantidad de electricidad producirá cantidades equiualentes 
quimicamt'nte de todas las sustancia que resultan de este proceso. Más aún, 
como 96,487 culombios dan un equivalente de plata, una consecuencia 
directa de la scgunda ley de Faraday es que durante la electrólisis, 96,487 
culon~bios de electricidad darán un peso rquicalerite de cualquier sustancia, 
cantidad que se conoce como faradio (símbolo, 3)  y que en los cálculos 
ordinarios se considera igual a 96,500 culombiw. 

Es esencial tener en cuenta que un faradio prodncirá un equivalente 
de cada uno de los productos primarios de la electrólisis, es decir, de uno de 
los formados directamente por la corriente y no por subsecuente acción 
química, pues en este último caso no tienen \.igencia las leyes de Faraday. 
Por ejemplo, 1 faradio que pasa por una celda de cloruro sódico produce 
un equivalente de cloro, hidrógeno e hidróxido de sodio. Estos son los 
productos primarios de la electrólisis. Sin embargo, puede suceder que el 
cloro se difunda en el compartimiento catódico y reaccione con el hidróxido 
de sodio formando así hipoclorito y clorato sádico, entonces las cantidades 
de éstos no dependerán de la de electricidad que ha  circulado por la celda, 
sino de las condiciones de operación. De hecho, es posible evitar la forma- 
ción de estos productos~sécundarios si se pone el debido cuidado, pero no 
sucede así con los primarios. 

Al aplicar las leyes de ~araday,%l peso de los productos primarios for- 
mados por cualquier proceso electrolitico se calcula fácilmente conociendo la 
intensidad de la corriente y su tiempo de circulación. Así, supongamos que 
se electroliza una solución de nitrato de plata entre dos electrodos de plata 
con una corriente de 0.20 amperios fluyendo durante 30 minutos. La canti- 
dad de electricidad que pasa por la celda es 0.2 x 30 x 60 = 360 culom- 
bios, y de aquí que el p s o  de plata depositada es 360/96,500 equivalentes, o 

De igual manera que la primera ley de la electrólisis, la segunda se man- 
tiene muy rígidamente para electrólitos, tanto fundidos como en solución. 
Su  valide^ es de nuevo indepcndicnte de la temperatura, presión y natu- 
raleza del solvente. La razón para la exactitud de estas leyes, así como una 
apreciación de su significado se obtiene mediante un cálculo sencillo. La 
Carga de un electrón es igual a 1.602 X lo-'" culornbios absolutos de elec- 
tricidad. En consecuencia, el número de electrones por faradio es 

96,487 
-. -- - 6.023 x electrones 

1.602 x lo-'" 

exactamente el número de Avocadro. De aquí quc un faradio está asociado 
ron 6.023 X 10'~ di. carga unitaria, o, cn gcncrai, con un equiva- 



412 Capíhilo 11: Conductancia y equilibrio iónim 

lente de una sustancia. Un equivalente de iones positivos tiene una deficien. 
cia de este número de electrones, mientras que uno de iones negativos lo 
tiene en exceso. Cuando pasa 1 faradio por una solución, se remueve ,l 
número de Avogadro de electrones del cátodo por reducción de un $uiva. 
lente de sustancia, y se donan al ánodo ese mismo número como consecuen- 
cia de alguna oxidación. El equivalente al número de Avogadro de electrones 
se transporta por migración de iones positivos y negativos a sus respectivos 
electrodos a través de la solución. Por este procedimiento, el proceso entero 
de electrólisis se convierte en si mismo a uno de transporte de un número 
dado de electrones a través del electrólito conductor. Puesto que un número 
de electrones no depende de la presión, temperatura, u otros factores, tam. 
poco lo deberá hacer el proceso electrolítico, como.en efecto sucede. 

Puesto que las leyes de Faraday se obedecen tan rígidamente, pueden 
emplearse para determinar la cantidad de electricidad que pasa por un con- 
ductor al observar los canibios químicos producidos por el paso de una 
misma corriente por una celda electrolítica, y cuando ésta se construye con 
dicho propósito, se denomina culombimetro. Este se coloca en el circuito 
en serie con otro aparato cualquiera y se deja trabajar tanto tiempo como 
la corriente está pasando, luego se remueve, y los cambios producidos 
por la corriente se determinan por algún procedimiento adecuado. 

El culombímetro de  lata se emplea comúnmente en trabajos de preci- 
sión, y consta de una cápsula que sime de cátodo y recipiente y su ánodo 
es de plata. El electrólito es una solución acuosa de nitrato de plata purifi- 
cada. Antes de la operación se pesa la cápsula y monta Ia celda. Después 
de realizada la electrólisis se decanta el electrólito cuidadosamente, se lava 
asimismo el precipitado de plata sobre la cápsula con agua destilada y ambos 
se pesan juntos después de secos. Del aumento de peso se deduce, entonces, la 
cantidad de electricidad que pasa por el culombímctro. Si se tiene cuidado, 
estos aparatos proporcionan una exactitud mejor que 0.05 por ciento en 
sus mediciones. 

El culombímetro de yodo2 también da una gran precisión; en él, se 
desprende yodo desde una solución de ~ o d u r o  de potasio al pasar una co- 
rriente que se valora por titulación con tiosulfato sódico o ácido arseniom 
Cuando no se necesita mayor precisión se emplean los culombímetros de 
cobre que consisten de electrodos de cobre en una solución úe sulfato 
de cobre, donde este elemento se determina por peso. 

TRANSFERENCIA Y NUMEROS DE TRANSFERENCIA 

Aunque la corriente se transporta a través de una solución por migra- 
ción de iones positivos y negativos, la fracción de corrientc total transportada 
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por 
cada uno no es necesariamente igual. Así, en soluciones diluidas de sul- 

fato de magnesio, este ion lleva aproximadamente un 0.38 de la corriente 
total, mientras que el ion sulfato acarrea el resto, esto es, 0.62. Análoga- 
mente, en las soluciones diluidas de ácido nítrico el ion nitrato transporta 
sólo 0.16 de la carga total y el ion hidrógeno el 0.84 restante. Los iones 
&to e hidrógeno transportan la fracción mayor de corriente porque se 
,,,ueven con mayor velocidad que los restantes iones presentes. Si lo hicieran 
,,, igual velocidad transportarían la misma cantidad total de electricidad. 

general no sucede así y, en un cierto período, el más veloz pasará por 
un plano determinado cualquiera en una mayor proporción y realizará 
también un porcentaje mayor de trabajo en el transporte de corriente. 

La relación cuantitativa entre la fracciái de corriente conducida por 
.n ion y su velocidad se establece de la manera siguiente. Consideremos 
dos placas paralelas con una separación de d cm, figura 11-2, a través de 

Figura 11-2. Relación entre la co- 
rriente y las velocidades iónicas. 

las cuales se aplica un potencial &, y entre ellas existe un volumen de elec- 
trólito dado. Designamos a la velocidad prornrdio del ratibii rn esta 
Solución por u+ cmlseg, la car,oa del ion por r, y el número de iones de  
esta naturaleza por n,. De manera análoga, sean u., z. y n. la velocidad, car- 
ga Y número de aniones. Entonces la cantidad de electricidad transportada 
por el catión en 1 seg, es decir, la corriente debida al catión, será toda la elec- 
tricidad poseída por los cationes situados a una distancia menor que u+ 

plato ncgativo o, con otras palabras, todos aquellos contenidos en el 
Volunen ABCDEFGH. El número de ellos está dado por la fracción u+/d  
de un total n+u, /d .  

Corno la carga dc cada ion cs z,, y la cantidad de electricidad asociada 
Por unidad de carga es e, la corriente transportada por los iones positivos 
dehe ser 

n,z~,z+e I+ = -- 
d ( 6 )  
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De manera análoga, la corriente que Ilexan los aniones a la placa positiva, 
es la que corresponde a toda la  electricidad que poseen los aniones en el 
volumen A'B'C'D'E'F'G'H'; esto es, 

En consecuencia, la corrientc total transportada por ambos iones es 

Pero la condición de electroneutralidad de la solución exige que la carga 
total de los cationes debe ser igual a la de los aniones, o sea 

n.z+ = n-z. (9) 
Por esa razón, 

n+z7ea+ + n+z+ea- 
I = 

d 

De las ecuaciones (6) y ( l o ) ,  la fracción de corriente total transportada 
por los cationes t,, se deduce que vale 

mientras que la fracción de corriente conducida por los aniones, t., se deduce 
de las ecnaciones (7)  y (10) que, es 

donde t+ y t. son los números de  tranrporfe o transferencia del catión y 
anión, respectivamente. Estos números dan la fracción de corriente total 
transportada por un ion dado en una solución. Al dividir la ecuación (11) 
por (12) vemos que 

dc aquí quc los números de transporte dc los iones, Y las finctiones d e  la 
corriente total quc llevan, son directamcntc proporcior~alei n ciii  velocidades 
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absolutas, que cuando se igualan, t+ = t., ambos iones contribuyen lo mismo 
la conducción. Cuando no son iguales t+ y t., ambos iones transportan 

proporciones diferentes de la corriente total. De cualquier manera, como 
,ntre los dos iones se conduce toda corriente, la suma de los dos números 
de transferencia debe ser la unidad; esto es, 

REGLA DE HITTORF 

Como resultado del paso de la corriente por una solución, los cambios 
de concentración relacionados con la velocidad de los iones suceden en la 
poximidad de los electrodos. Para comprender la naturaleza de estos ram- 
bios y su dependencia con las velocidades iónicas, consideremos la celda 
rotulada 1 en la figura 11-3. Consideremos que esta celda está dividida 
por los planos imaginarios AA' y BB' en tres compartimientos: el hodo ,  
centro y cátodo, y supongvns además que cada compartimiento contiene 

Figura 11-3. Cambios de concen- 
tración debidos a la transferencia. 

cinco equi~alentes de iones poiiti\os e igual número de ncgati\os, y que 
las velocidades de los dos ione5 son iguales. Ahora bicri, si se hace pasar 
cI.atro faradios de electricidad por la celda, cuatro equivalcntes de iones 
Positivos en el compartimiento catódico aceptarán electrones dcpositándose. 
De igual manera cuatro equivalcntes de iones negatkos en el compartimiento 
anódico cederán sus electrones al ;nodo y sc depositarán tanibien. El resul- 
tado de estos cambios sc encuentra icsumido en 11, p r o  mientras succdcn 
estos cambios en los electrorlus, los iones miqraii a trav6s de la solución, y 
como en este caso se mueven con 1u rnisrna vcioridad, cada uno de ellos 
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transportará la mitad de la corriente; es decir, los cationes deben transportar 
2 faradios de electricidad de izquierda a derecha y los aniones esa misma 
cantidad en sentido contrario. En consecuencia, dos equivalentes de iones 
positivos deben movene del compartimiento anódico hacia el centro, y el 
mismo número desde el centro al catódico. Simultáneamente, dos equiva- 
lentes de iones negativos se desplazarán del compartimiento catódico hacia 
el centro, y también dos de ellos desde el centro al interior del anódico. Si 
adicionamos estas migraciones a los cambios en los electrodos, el resultado 
final es 111, de donde es evidente que la concentración en la división central 
quedó inafectada por el paso de la corriente. Por otro lado, las concentracio- 
nes en el compartimiento catódico y anódico han disminuido, pero el decre- 
cimiento que es de dos equivalentes, es el mismo para ambos. 

Sin embargo, la situación es diferente cuando las velocidades de los 
iones no son ig-iiaks. Las partes 1'. II', 111' de la figura 11-3 ilustran 
lo que sucede cuando la velocidad del catión es tres veces la del anión 
siendo de nuevo la cantidad de electricidad de 4 faradios. Como antes, se 
depositan en los electrodos 4 equivalentes, pero como cada catión lleva 
tres veces la corriente de un anión, deben emigrar tres equivalentes de 
iones positivos desde el ánodo basta el centro, y desde el centro a la divi- ' 

sión catódica. Al mismo tiempo, sólo un equivalente de los aniones abandona 
la sección catódica, y únicamente un equivalente tambih  deja el centro 
por el compartimiento anódico. De III', donde se da el estado final de la 
celda, se obsera que no hay cambio de nuevo en la concentración en 
la división central. Más aún, como antes, existen variaciones de concentra- 
ción en los dos electrodos, pero en esta ocasión no son iguales. En efecto, 
el compartimiento anódico ha experimentado una variación de concentra- 
ción igual a tres veces el del cátodo. Si repetimos el argumento anterior, 
para las diversas velocidades iónicas, se observa que los cambios de concen- 
tración en los electrodos como resultado de la electrólisis serán iguales úni- 
camente cuando las velocidades iónicas son iguales. Cuando son diferentes, 
también lo son las variaciones de concentración en los electrodos. 

Una inspección de la figura 11-3 revela, además, que en el caso de 
velocidades icuales, la pérdida de concentración catiónica a causa de la 
emigración desde el compartimiento anódico es la misma que la de la con- 
centración aniónica por emigración desde la región catódica. Por otra parte, 
cuando v+:u. = 3: 1 ,  la disminución de concentración de cationes desde el 
compartimiento anódico, a causa de la emigración, es tres veces al de 10s 
aniones a partir de la sección catódica. Este paralelismo entre la disminución 
de la concentración debida a la emigración y la velocidad del ion responsable 
de la misma conduce a la regla de Hittorf; esto es, 

Pérdrda de eaoivaleiites catiónicos 
en el ánodo por migración u+ t ,  - - - - - -- - 

Pérdida de equiv. nniónicos en cl c á t d o  por migración u- t .  (15) 
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Como la corriente total que cruza la celda, expre~ada en equivalentes, es 
proporcional a t+ + t. = 1,  las consecuencias directas de esta res.la son las 
proposiciones siguientes: 

pérdida de equiv. catiónicos en el ánodo por emigración t+ -- - --- 
Equivalentes de corriente circulada 1 t+ (16) 

pérdida de equiv. aniónicos en el cátodo por emigración - t. p --- t. (17) 
Equivalentes de corriente circulada 1 

DETERMINACION DE NUMEROS DE TRANSFERENCIA 

Experimentalmente se determinan por tres procedimientos distintos: 
a) el método de Hittorf, basado en la observación de los camb:os de con- 
centración alrededor de los electrodos por migración; b) el método de la 

P 

frontera móvd, y c) por medición de fuerzas electromotrices. Aquí descnbi- 
remos los dos primeros procedimientos. La figura 11-4 nos muestra un dis- 
positivo típico para la determinación de números de transferencia por el 
método de Hittorf. El aparato consta de una celda de transporte A, en serie 
con un culombímetro de plata C, pónectados ambos en serie a una batería B 
mediante una resistencia vanabIe R. El miliamperímetro M en el circuito 

Permite el ajuste de la corriente a un valor cualquiera drseado y hace posible 
una estimación burda de la cantidad de electricidad que ha circulado por 
la celda. Esta se llena con el electrólito a investigar y se hace pasar la co- 
rriente suficiente tiempo para producir un cambio apreciable de concen- 
tración alrededor de 10s electrodos. Se detiene el paso de corriente, se extrae 
la solución desde uno 0 ambos rompartimientos electródicos, se pesan y 
analizan, L~ cantidad de electricidad que pasa por la celda se obtiene a 

d 
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partir del incremento de peso del cátodo en el culombímetro. Si conocemos 
la concentración original: podemos olvidar la solución del compartimiento 
central o analizarlo para ver si ha tenido lugar alguna difusión. Si se desco- 
noce, hay que analizar la sección central después de su drenaje y peso, a 
fin de hallar la composición original de la solución. El ejemplo siguiente 
ilustra las etapas de un cálculo típico de los números de transporte a partir 
de los datos observados, y está basado en la suposición usual de considrrar 
que emigran únicamente los iones, pero no el agua. 

EJEMPLO: Para determinar los números de transporte de los iones en 
una solución 0.200 molal de sulfato de cobre, se llenó la celda con la solu. 
ción y electrolizó entre dos electrodos de cobre durante algún tiempo. La 
solución catódica de la celda pesaba 36.4340 g y contenía 0.4415 g de cobre. 
Además, el cátodo en el culombímetro mostró un incremento de peso de 
0.0405 g debidos al depósito de plata. De estos datos se desea calcular los 
números de transferencia de los iones cobre y sulfato. 

Los 36.4340 g de la solución final catódica contenían 0.4415 g de cobre, 
que corresponden a 0.4415 x CuSO,/Cu = 1.1090 g de sulfato de cobre. El 
peso del agua de esta solución era de 36.4340 - 1.1090 = 35.3250 g. Ahora 
bien, como antes de la electrólisis la solución era 0.2000 molal, cada gramo 
de agua estaba asociado con 0.2000 x CuS0,/1 000 g de sal. Por lo tanto, 
los 35.3250 g de agua tenían asociados con ellos inicialmente 

La pérdida de peso de sulfato de cobre en cl compartimiento catódico es 
igual a 1.1276 - 1.1090 = 0.0186 g, o sea, 2 x 0.0186/159.60 = 0.000233 
equivalentes. 

La corriente total que ha circulado por la celda viene dada por los 
0.0405 g de plata depositados, esto es, 0.0-IO5/107.87 = 0.000375 equivalen- 
tes. En consecuencia, la pérdida de sulfato de cobre debida a la deposición 
del cobre en el cátodo debía contener este número de equivalentes. Pero la 
pérdida fue 0.000233, y la diferencia 0.000375 - 0.000233 = 0.000142 equi- 
valentes han emigrado dentro de esta división. Como el ion que se dirige 
hacia el cátodo es el Cu+ +, este número de equivalentes deben haber sido 
conducidos por este ion y, en consecuencia, su número de transporte es 

mientras que el del SO,-- vale 

&O,-- = 1 - 0.379 = 0.621 
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Podría haberse obtenido una comprobación de estos valores al analizar 
la solución anódica y calcular después los números de transporte a partir 
de aquélla. En relación a esto se recordará que el cobre se disuelve en el 
ánodo y, por lo tanto, debería haberse observado un incremento real en la 
concentración de dicho elemento. Sin embargo, a causa de la migración 
iónica fuera del compartimiento, el incremento no resultará tan grande 
como cabe anticipar de la electricidad que ha circulado por la celda. 

En el método de frontera móvil el moíimiento de los iones bajo la in- 
iluericia de un potencial aplicado se observa directamente en vez de proceder 
a calcularlo a partir de los cambios en los electrodos. Paraqomprender el 
pincipio de este método, consideremos específicamente la determinación 
de 10s números de transferencia de los innes hidrógeno en ácido clorhídrico. 
El aparato requerido, figura 11-5, es análogo al del método de Hittorf si se 

Figura 11-5. Números de transferencia 
por el método de !a frontera móvil. 

exceptúa la celda. Esta vez, la celda consta de un tubo dispuesto vertical- 
mente y lleno con cloruro de cadmio y ácido en la forma mostrada, de 
manera que hay entre ambos una frontera muy marcada. El cátodo, inserto 
en la parte superior, es un alambre de platino, mientras que el ánodo en el 
fondo es una barrita de cadmio metálico. Cuando se hace pasar corriente, 

iories hidrógeno emig-ran hacia arriba a través de la celda, y los de . - ~. 
cadmio reemplazan su lugar, con lo cual, la frontera entre las dos soluciones 
se desplaza hacia la Darte su~erior  también. Si tenemos en cuenta el volumen 
el ~adrriio se diwelvc en el ánodo, el hidrógeno se desprende en el rátodo, 
recorrido por la frontera móvil para cierta cantidad de electricidad que ha 
Pasado por la celda, es posiblr calcular el número de transporte del ion hi- 
drógeno de la siguiente manera: 
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Supongamos que el volumen recorrido por la frontera en movimiento 
es V cc, cuando pasa de m' hasta bb' al circular Q faradios de electricidad 
medidos con un culombímetro. Entonces, si la concentración del ácido es 
de C equivalentes por litro, el número de equivalentes de ácido transporta. 
dos hacia el cátodo por la corriente es V x C/1,000 y este transporte lo ha. 
cen los iones hidrógeno, y como la corriente total conducida es de Q equiva. 
lentes, el número de transporte del ion hidrógeno, t,, está dado por 

Aunque así como se describe este método parece simple, en realidad 
deben cumplirse ciertas condiciones al elegir las soluciones a emplear en 
conexión con lo que se estudia, siendo necesario aplicar algunas correcciones. 
El estudiante encontrará una discusjón detallada de este procedimiento en 
las obras de MacInnes? que junto con Longsworth, han hecho valiosas 
contribuciones en la técnica y precisión de este método. 

En la tabla 11-2 se dan los números de transferencia de los cationes 

TABLA 11-2. Números de transferencia de los cationes 

Concentración (equivalentes por litro) 
Temp. 
( ' C )  0.005 0.01 0.02 0.05 0.10 0.20 0.50 1.00 

HCI 

NaCl 
NaOH 
NaC,H,O, 
CaCI, 
CdSO, 
c u s o ,  

de algunos electrólitos en solución acuosa, que en la medida en que se 
han estudiado no se ven afectados por la intensidad de la corriente. VaríYi 
algo con la concentración, pero la modificación no es grande. Como regla 

3 Veanne las referencias al final de estc capiiulo 

1 
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podemos establecer que los números de transferencia que son grandes en las 
soluciones diluidas se incrementan con el aumento de la concentración, 
mientras que aquéllos que son pequeños disminuyen, pero hay muchas ex- 
,,pciones a esta regla. Con el incremento en temperatura los números de 
transporte del catión y anión tienden a igualarse aproximándose a un 
valor de 0.5. De aquí que los números de transferencia mayores que 0.5 
dicminuyen cuando se eleva la temperatura mientras que los menores de 
aquel valor aumentan. Esta variación se ilustra en los datos del ácido clor- 
hídrico y cloruro de potasio dados en tabla. 

CONDUCTANCIA ELECTROLlTICA * 
La resistencia de un conductor electrolitico al paso de la corriente se 

puede determinar mediante la ley de Ohm, pero es costumbre en vez de 
hablar de resistencia hacerlo de la conductancia, que es simplemente el 
recífiroco de la resistencia eléctrica. 

Sabemos que la resistencia de un conductor cualquiera es directamente 
proporcional a su longitud e inversamente al área de su sección transversal, 
esto es 

/" 

donde R es la r&tetici&l olnnios, 1 la longitud en centímetros, A el área 
en centímetros cuadrados, y p la resisticidad o resistencia específica cuyo 
valor depende de las caracteristicas y naturaleza del conductor. De la ecua- 
ción (19) se deduce que la expresión de la conductancia correspondiente es 

donde L, = I l p  es la conductancia especifica del conductor. Esta cantidad 
puede considerarse como la conductancia de 1 cubo de 1 cm de arista de 
cierto material, y se expresa en recíprocos de ohmios o mhos por centimetro. 

Aunque la conductancia específica es una propiedad del medio, al tratar 
Con soluciones de electrólitos existe otra cantidad de mayor significado que 
es la conductancia cquivalentc, A, que en un electrólito está definida como 
'a de un volumen dc solución que contiene un peso equivalente de la sus- 
tancia disuelta cuando se coloca entre dos electrodos paralelos entre sí a 
una distancia de 1 cm y suficientemente grandes para contener entre ellos 
toda la solucióir. No se determina nunca directamente, sino que se calcula 
desde la conductancia especifica. Si C es la concentración de una solución 
eri equivalentes gramo por litro, entonces la concentración por centímetro 
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cúbico es CJ1000, y el volumen que contiene un equivalente de soluto es, 
por esa razón, 1000/Ccc. Como L, es la conductancia de un centímetro 
cúbico, la de 1000/Ccc, y por tanto A, ser5 

La ecuación (21)  es la expresión que define la conductancia equivalente. 
Debe recordarse que C en esta ecuación se expresa en equivalentes de soluto 
por cada litro de solución. 

DETERMINACION DE LA CONDUCTANCIA 

El problema de obtener A se reduce en sí a la determinación de la con- 
ductancia especifica del electrólito, y ésta a su vez a una medición de la 
resistencia de la solución y uso de la ecuación (20) .  Al medir resistencias 
de las soluciones electrolíticas se emplea el método del puente de Wheatstone, 
cuyo diagrama esquemático se presenta en la figura 11-6. La resistencia 
desconocida, R,, que se busca, se coloca en una rama del puente, y una 

resistencia variable conocida, R,, en la otra. AB es un alambre uniforme 
de deslizamiento sobre el que se mueve el punto de contacto C. Para balan- 
cear el puente se mueve el cursor a lo largo de esta resistencia hasta que 
no haya paso de corriente de la batería a través del galvanómetro G. Al 
alcanmr esta situación se leen loi valore? de Id? rr~iqtcnciai R., la quc Co- 

rrrsponde desde A a C, R,. y R? que corresponde a CB, ron lo c ~ a l  5" 

calrula el valor de R,  teniendo en cuenta la5 siguicntcs consid~raciones. 
Cuando la corriente I dc la batería alcanza el punto B, se divide en dos 

caminos paralelos según las intensidades 1, c I d .  Estas produrcn una caída 
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de potencial a lo largo de las resistencias que atraviesan. El propósito de 
balancear el puente es hallar un punto a lo largo de AB, esto es C ,  tal que 
la caída de potencial desde B a C sea igual a la de B a D. Cuando se halla 

punto, D y C se encuentran en el mismo potencial y no hay ningún 
flujo de corriente por la rama que contiene el galvanómetro. La condición 
de balance es entonces: 

pero, cuando estas caídas de potencial IR son iguales, las de DA y CA deben 
también. De aquí 

Al dividir ahora la segunda de estas igualdades por lb primera, resulta 

y por lo tanto 

Aunque el ~ r i n c i ~ i o  delpuente de Wheatstone es el mismo en diferentes 
casos, se han introducido di~ersas modificaciones en la técnica antes de que 
las resistencias electroliticas sean determinables por este procedimiento. En 
primer lugar no es posible utilizar una corriente directa, puesto que la misnia 
originaría electrólisis y cambios de concentración en los electrodos. Para evi- 
tarlo, se usa una corriente alterna, ordinariamente de una frecuencia de 500 
a 2000 ciclos por segundo, proporcionada por un tubo oscilador de vacío. 
Esta corrieqte debe poseer una onda lo mis próxima posible a la senoidal. 
Corno una corriente de tal frecuencia esti dentro del intenalo del oído hu- 
mano, el galvanómetro puede reemplazarse por ulos audífonos, cuando 
rircula la corriente se produce un zumbido que disminuye de intensidad 
cuando nos acercamos al balance siendo mínimo este punto. Teóricamente 
el sonido debe ser mínimo entonces, pero a causa de la capacitancia intro- 
[lucida en la cclda no se logra tal estado ideal. Sin embargo, colocando un ' <oudensador variable a través de la resistencia tipo, es posible agudizar el 
Iialaiicco ajustando el condensador a la capacitancia de la celda. Un dispo- 
s i t i~o  diferente que se emplea hoy día es el osciloscopio de rayos catódicos, 
llirdiante el cual se logra el halance de la resistencia y capacitancia. 

Las celdas usadas cn cl trabajo de conductancia son dc diferentes tipos 
Y formas, según el fin y srguiidad exigida. Se construyen de \idrio, con 
ele~trodos de platino o de oro. Para eliminar las imperfecciones dc la co- 
riierite y otrur cfcctos en los rlw troclos, sc rerubren &tos clc~trolíticamente 
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a partir de una solución de ácido cloroplatinico con una ligera capa de pla- 
tino finamente dividido, llamado negro platino a causa de su color. La dis- 
tancia de separación de los electrodos de una solución se determina por 
conductancia. En soluciones de conductancia elevada los electrodos se en- 
cuentran muy espaciados, mientras que en las que son poco conductoras 
los electrodos se hallan muy próximos entre si. 

Figura 11-7. Tipos de celdas de conductividad. 

De acuerdo con la ecuación (20), la conductancia específica de un 
conductor electrolitico cualquiera está dada por 

L a =  - L =  - - (i) (i)k 
y de aquí antes de que L, sea calculable a partir de la resistencia medida 
se necesita conocer la relación ( l / A ) .  Para una celda cualquiera dada esta 
relación es fija y se denomina constante de la celda, K. Para obtener este 
valor no es preciso determinar 1 y A. En su lugar se coloca una solución 
cuyo L, es conocido en la celda, se mide la resistencia, y se calcula K. Una 
vez conocido éste, la conductancia especifica de cualquier otra solución cuya 
resistencia se determinó en la misma celda se deduce de la relación: 

Para determinar las constantes de la celda se usan, bien sea soluciones 
1, 0.1 Ó 0.01 demal de clomro potásico. Una solución demal es aquélla que 
contiene un m01 gramo de sal por decímetro cúbico de solución a a°C, 
76.6276 g de cloruro potásico en 1000 g de agua, pesados ambos en aire. 
Las soluciones 0.1 y 0.01 demal contienen respectivamente 7.47896 y 0.74625 
gramos de clomro potásico por 1000 g de agua. La3 conduct.mciac de estas 
solucionec se han mrdido con gran precisión en celdas con electrodos muy 
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distantes, las otras dos con electrodos muy próximos o medianamente sepa- 
rados. La tabla 11-3 da las conductancias especificas de estas soluciones a 
diversas temperaturas conforme Jones y Brad~haw.~ El cálculo de las cons- 
tantes de celda, y las conductancias especificas y equivalentes pueden ilus- 
trarse mediante el siguiente ejemplo. 

TABLA 11-3. Conductancias  especifica^ de las soluciones de KCI 
(En ohmios-1 cm-' internacionales) 

Gramos KCI Gramos KCI 
Conc. por 1000 g por 1000 g Conductancia erpecifica 
Demal de H20 de solución -- 

(en aire) (en aire) 0'C 18°C 25°C 

EJEMPLO: En una celda particular, una solución 0.01 demal de cloruro 
potásico dio una resistencia de 150.00 ohmios a 25"C, mientras que una de 
ácido clorhídrico 0.01 N dio unqíesistencia de 51.40 ohmios a la misma 
temperatura. A 25'C la condiictancia especifica del cloruro potásico 0.01 de- 
mal es 0.0014088, y de aquí que la constante de cdda es 

Con este calor de K y la resistencia de la solución del ácido clorhídrico, la 
conductancia específica del último resulta 

= 0.00-1111 mho cm-' 

Y conductancia equivalente es 

1000 L, '+ = -- 
C 

- - 0.004111 x 1000 
0.01 

= 41 1.1 mho cmz equiv-' 

' Jones y Bradshaw, J. Am. Chmi  Soc ,  55, 1700 (1913)  
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VARIACION DE LA CONDUCTANCIA 
CON LA CONCENTRACION 

Tanto la conductancia específica como la equivalente de una solución 
varían con la concentración. Para electrólitos fuertes a concentraciones hasta 
de varios equivalentes por litro, la conductancia específica aumenta marca- 
daniente con el incremento de concentración. En contraste, las conductan. 
cias especificas de los electrólitos débiles comienzan con valores más bajos 
en soluciones diluidas y se incrementan mucho mis cradualmente. En ambos 
casos el incremento en la conductancia con la concentración se debe al incre- 
mento en el número de iones por unidad de volumen de la  solución. En los 
electrólitos fuertes el número de iones por centímetro cúbico se incrementa 
en proporrión a la concentración. En los débiles, sin embargo, el aumento 
puede ser nienos pronunciado a causa del cainbio de la ionización parcial del 
soluto, y en consecuencia la conductancia no varía tan rápidamente como 
en los electrólitos fuertes. 

TABLA 11-4. Canductanciar equivalentes de los electrólitos en solución acuosa 
a 25°C 

C 
Equiv. KCI HCl .4sNO, '/2 H,SO, BaC12 HC,H,O, 
DOI It 

De manera contraria a lo que sucede con la conductancia especifica, la 
equivalente de los electrólitos fuertes y d6biirs aumenta con la dilución. 
La razón de todo esto es que el decremento en la conductancia especifica 
es mayor que e1 compensado por el increm~nto en el valor de 1/C por dilu- 
ción, y por \o tanto, A asciende. La manera en que A vaiía con la concen- 
tración pucdc juzprse de la tabla 11-1 y la gáfica de la f i s r a  11-8. Se 
otxrna quc 10s valores de .k corr~s~ondicntcs a elccti-ólitos fucrtes y d6biles 
sc comportan &: manera distinta al disminuir la roncrntra<ióri. Por dilurión i4 
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de un electrólito fuerte la conductancia eqiiivaiente se aproxima rápida- 

mente, incluso en soluciones 0.001 ó 0.0001 N, al valor Iímite de la conduc- 
tancia a la concentración cero, .b. Por otra parte, aunque la conductancia 

de los electrólitos d6biles aumenta rápidamente por dilución, 
en las concentraciones mencionadas está muy lejos de su límite. Por ejemplo, 
a 25°C para el cLoruro sódico 0.001 h' e\ valor de h es 123.1 frente a 126.5 
que corresponde a A,. A la misma roncentración y temperatura A para el 
jcido acético es 19.2, mientras que ;h vale 390.7. A causa de esta diferencia 
fundamental de comportamiento de las conductaneias equivalentes por diiu- 
ción de electrólitos fuertes y débiles, se han usado diversos procedimientos 
para obtener las conductancias eqiiivaleiites límites. 

U * ü 
1 Y 
I I 

110 170 

100 Iba 

80 150 

A 
60 160 

40 1N 

10 I Z O  

Figura 11-8. Gráfica de .1 contra \'¿. de  elcctrólitos fuertes y débiles 

Kohlrausch fue el primero en sellalar que cuando .t para elcclrólitos 
h w r r  sc grafica contra \/y la curva obtenida se aproxima a la línea recta 

soluciones diluidas, es decir. quc 

donde 6 cs una íonrtante. La validez de este hallazgo puede verse de las 
Sráficas del &ido clorhídrico y cloruro potdsico en la figura 11-8. En con- 
secuencia, para obtener .lo en tales electrólitos la curva puede extrapolarse - 
a V C  = O y se lee el valor de la intersección, o bicn se obtiene la pcridiente 
de la porción lineal de la ri1n.a desde la figura, y sc rmuelve cl valor de A, 

partir dc la ~cuación ( 2 5 ) .  En La tabla 11-4 se dan algunos valorcs dc 
A,, en la ,xin,cra col,,mna hi>ri;.oritnl. 
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El método anterior de evaluación de .lo no puede usarse con los clectró. 
litos débiles. Como se observa en la figura 11-8, la gráfica de .I contra V? 
en el caso de los electrólitos débiles, como el jcido acético, no se aproxima 
a la linealidad en soluciones tan diluidas como 0.0001 A', sino qne en su 
lugar .I presenta un incremento niiiy rápido con el decrecimiento en la 
concentración. De nnevo, no es practicable llevar a cabo la medición con las 
concentraciones tan bajas corno 0.0001 N, puesto que cn tales soluciones 
diluidas la ronductanria del agua llega a ser una parte apreciable del 
total. Aunque la conductancia del agua puede restarse de la específica de la 
solución para dar la del electrólito, tales correcciones no son satisfactorias 
siempre e introducen incerteza en el resultado final. 

Las conductancias equivalentes a dilución infinita de los electrólitos 
débiles se obtienen por aplicación de la ley de Kohlrausch de la migración 
indepndiente de los iones, que establece que a dilución infinita, donde la 
disociación de todos los electrólitos es completa y donde desaparecen todos 
los efectos interiónicos, cada ion emigra independientemente de su co-ion, 
y contribuye a la conductancia total equivalente de un electrólito una defi- 
nida coparticipación que depende sólo de su propia naturaleza y es total- 
mente independiente del ion con el cual se encuentra asociado. Si éste es el 
caso, entonces el valor de A, de un electrólito deber5 ser la suma de las 
conductancias equivalentes de los iones que lo componen, con tal que el 
solvente y la temperatura sean iguales. La evidencia de la validez de esta 
hipótesis está dada en la tabla 11-5. De acuerdo con esta ley, la diferencia 
entre los valores de h, de los distintos electrólitos que contienen un ion 

Tanra 11-5. Ley de Kohlrausch de la migración independiente de los iones 

A0 A0 
Electrólito (25°C) Diferencia Electrólito (25°C) Diferencia 

KCI 149.9 HCI 426.2 
LiCl 115.0 34.9 421.3 4 9 

KNO, 145.0 149.9 
LiKO, 1101 34.9 KNO, 143.0 4.9 

K OH 271.5 LiCl 115.0 
LiOH 236.7 34.8 LiNO, 110.1 ' 4.9 

común deberá ser constantemente igual a la diferencia de las conductancias 
equivalentes de los iones no comunes. De acuerdo con este requisito vemos 
que, independientemente de la naturaleza del co-ion, la dilcrencia entre 
las conductancias de K+ y Li+ es constante, lo cual ES válido para la dife- 
rencia de conductancia entre los iones CI- y NO;. La ley se ha comprobado 
cn otros iones tnmbien, con los mismos resultados. 
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A partir de la ley de la migración indqcndiente de los iones se deduce 
que .lo en cualquier electrólito puede escribirse así 

dollde 10, y 1: con las conductancias iónicas equicdcnter a dilución infinita 
del catióri y anión respectivammte. Más aún, como la fracción de la co- 

rriente total transportada por un ion cualquiera está dada por s u  números 
de transporte, éstos deben representar tariibirh la fracción de la conductan- 

total debida al ión. En ronsecuencia, 1: y están relacionadas con 
.,,, por las eruaciones 

1: = t : ~ ~  (27) 

10 =  LOA^ (28) 
donde tO, y 6: son los números de transferencia a dil%ión infinita obtenidos 
por extrapolación. Estas ecuaciones permiten calcular fácilmente los núme- 
ros de transferencia y los valores de A, de los electrólitos fuertes. Así, por 
ejemplo, el valor de A. del ácido clorhídrico a 25'C es de 426.16, mientras 
que t: del ion hidrógeno es 0.821. Por esa razón, 

/ Las conductancias iónicas equivalentes de otros iones se han evaluado de 
manera análoga y se presentan brevemente en la tabla 11-6. Las conductan- 
cias iónicas de los ácidos o bases débiles se dedujeron a partir de los valores 
de b, de sus sales, que son electrólitos fuertes. 

Por medio de la ecuación (26) se obtienen los valores de A, de los elec- 
trólitos fuertes y débiles a partir de la tabla 11-6 por adición de las conduc- 
tancias iónicas de los aniones y cationes correspondientes. Así hallamos el 
valor de A, del ácido acético que es un electrólito débil, 

A@,,,., = C* t G,- 
= 349.8 + 40.9 
= 390.7 inhos cma equiv-1 

Para obtener las conductancias equivalentes iónicas dadas en la tabla 
11-6 y desde ellas los valores de A, de los electrólitos, se usaron los núme- 
ros de transferencia. Sin embargo, es posible obtener los valores de '10 
de 10s electrólitos por suma y sustracción directa de los valores adecuados de 
.'o sin emplear los números de transporte. Así, si adicionamos el valor de '10 
del ácido clorhid~co con el del acetato de sodio y restamos el del cloruro 
de sodio, el resultado nos da el del ácido acético, 

o , " ,  + A 0  - o . ,  = 1 + , + 1;,* + l& - ¡N,* - 1p.i 
= l", + 1:"- 
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Análogamente, -1, del ácido nítrico se obtiene dc los del nitrato de pota- 
sio, cloruro potásico y ácido clorhídrico. El método de calciilar esta conduc- 
tancia es particularmente valiosa con los electrólitos débiles para cuyas solu- 
ciones salinas no disponemos de números de transporte, ni existen tampoco 
las conductancias equivalentes iónicas a dilución infinita para ambos iones. 
Del ejemplo citado es evidente que todo lo que se precisa para obtener A, 
en el caso de los ácidos dCbiles para los cuales no existen datos, es el valor 
de .Y, de su sal sódica. Como la ?al es un electrólito fuerte, su .i, se evalúa 
por medición de las condnctancias equivalentes sin ninguna dificultad en 
especial. Al combinar este valor con el del ácido clorhídrico y el cloruro 

TABLA 11-6. Conductancias iónicas equivalentes u dilución 
infinita ( a  25°C) 

Aniones 10 

C1- 
Br- 
I- 
NO,- 
HCO, - 
OH- 
Acetatu- 
Claracetato 
CI0,- 

de sodio, como se muestra arriba, el valor de Aa del ácido se deduce inme- 
diatamente. Anilo~amente,  el valor de "LO para una base débil como el 
hidróxido dc amonio se calcula a partir de los correspondientes del cloruro 
de amonio, hidróxido de sodio y cloruro sódico. 

EFECTO DE OTROS FACTORES SOBRE LA CONDUCTANCIA 

La  ronductancia de todos los electrólitos se inrrrriienta con la tempera- 
tura. Esta \,ariación puede expresarse ~nediantc la ecuación 

donde Ao, , ,  es la conductancia equivalente límite a t°C, .\o,2,.,, la corres- 
pondiente a 25'C, y P una constantr, que en el caso de las sales ordinaria- 
mente vale de 0.022 a 0.025, y de los k idos  0.016 a 0.019. Análoga conducta 
es exhibida por la? condiictaricia~ cqiiivakirtrs d r  los electrólitos fuertes en 
concentraciones finitas. Sin crnhar~o, con los dkhiies la ~a t i ac ión  de A 
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,on la temperatura no es tan regirlar. porque en ellos no sólo cambian las 
velocidades de los iones y las fuerzas interiónicas, sino también el grado de 
disociación. 

El comportamiento de la conduc:ancia observada en los solventes no 
acuosos depende extraordinariamente de la constante dieléctrica del medio. 
La constante dieléctrica del agua es elevada, 78.6 a 25'C, mientras qiie la 
de la mayoría de los restante? solventes es considerablemente más baja. Así 
]as constantes dieléctricas a 2j°C para el alcohol metílico, etílico y dioxano 
son 31.5, 24.3 y 2.2 respectivamente. Cuando la constante dieléctrica de un 
solvente disminuye, la conductancia de un electrólito en el medio decrece 
también. Fuera de este abatimiento y del hecho que algunos electrólitos qiie 
son fuertes en el agua pueden ser débiles en otros solventes, el comporta- 
miento de la conductancia de estas sustancias no es muy distinta en los sol- 
\,entes no acuosos que en el asna, con tal que la constante dieléctrica se 
encuentre por encima de 25. Por ejemplo, 10s haluros y nitratos alcalinos, 
los tiocianatos alcalinos y alcalino térreos y las sales tetralquilamónicas son 
electrólitos fuertes en los alcoholes etilico y metílico y se comportan de 
manera muy aniloga a como lo hacen los electrólitos fuertes en agua. De 
nuevo, el ácido picrico, diversos ácidos acéticos sustituidos y los fenoles son 
electrólitos débiles en el alcohol metílico, como lo son tambifn el ácido clor- 
hídrico, brombidrico y yodhi#ko en alcohol etilico. 

En los solventes de constante dieléctrica menor que 25, la dependencia 
de la conductancia equivalente sobre la concentración es compleja. Las grá- 
ficas de log .4 contra 10% C ,  en lugar de ser lineales o ligeramente curvas 
como en el caso de los solventes de constante dieléctrica elevada, contienen 
mínimos que aparecen a concentraciones tanto más bajas cuanto menor es 
la constante dieléctnca. Para explicar estos mínimos y las curvas en general 
se ha sugerido j que en estos solventes los iones ~xhíben una tendencia a la 
asociación en complejos tales como A t B - ,  A + B - A + ,  y B - A + B - ,  que dis- 
rninuye el número de iones disponibles para transportar la corriente, y de 
a ¶ d  la conductancia. Estas teorías parecen dar cuenta bastante bien de los 
fenómenos observados. 

TEORIA DE LA ATRACCION 
INTERIONICA DE LA CONDUCTANCIA 

La disminución de la conductancia equivalente con el incremento en la 
concentración para electrólitos debiles se explica como debida csencial- 
"ente a un decremento en el grado de ionizacion. Sin embargo, esta espli- 
ración no se puede aplicar a los electrólitos fuertcs porque en las so- 
luciones mi? diluidas están completamente disociados. En consecuencia, 

5 Kraus y Fuuss, 1- * m  Chern. Soc., 55, 21 (1933) ;  55, 476, 1019, 2387 
( 1 9 3 3 ) ;  57, 1 (1935) .  
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para dar cuenta de la variación de A con la concentración en los electró- 
litos fuertes debe buscarse alguna otra explicación, como lo hace la teoría 
de la conductancia de Debye-Hückel-Onsager. 

De acuerdo con la teoría de Uebye-Hückel sobre la atracción interióni. 
ca, como se desarrolló brevemente en el capítulo 9, cada ion se halla 
rodeado por una atmósfera de otros ionei cuya carga neta es opuesto a la 
del ion rentral. Cuando sobre los iones no ha)- una fuerza cxtirna apli- 
cada, esta atmósfera está esferica y simétricamente distribuida alrededor 
del ion. Sin embargo, cuando se aplica una fuerza externa, lo mismo 
que cuando sr apilca un potincial a través de dos electrodos sumer- 
gidos en la solución durante la conductancia, se ponen en movimiento los 
electrones, y como consecuencia de ciertos efectos y cambios en la atmósfera 
iónica se produce una disminución de la velocidad de los iones. Debye y 
Hückel fueron los primeros en señalar que estos efectos son dobles, esto 
es, (a )  la relajación de la atmósfera iónica a causa del potencial aplicado, 
y (b )  el efecto electroforético. El primero surge del hecho de que cual- 
quier ion central y su atmósfera se hallan con carga opuesta, es decir, 
cuando el ion central está cargado positivamente la atmósfera es negativa, 
y viceversa. A causa de esta diferencia de signo entre la atmósfera y ef ion 
central un ~otencial aplicado a través de la combinación producirá 21 
movimiento del ion central en una dirección, y de la atmósfera en otra. 
Así, si el primero es positivo tiende hacia el cátodo y su atmósfera iónica 
hacia el inodo. La simetría de la atmósfera alrededor de un ion se des- 
truye por estas tendencias opuestas, y se altera. En este estado, la fuerza 
ejercida por la atmósfera sobre el ion no permanece uniforme en todas 
las direcciones, sino que es mayor detrás que en el frente del mismo, y en 
consecuencia, experimenta una fuerza de oposición que es retardadora 
de su movimiento, y el ion se mueve con mayor lentitud por estas atraccio- 
nes interiónicas. 

El efecto electroforético surge del hecho de que un ion, en movimiento 
a travis de la solución, no viaja por un medio estacionario, sino por uno 
en oposición al del ion. Estos es& generalmente solvatados, y cuando se 
mueven arrastran consigo al solvente. Cualquier ion positivo que migra 
hacia el cátodo tiene, entonces, que desafiar en su camino al medio en ', 

movimiento con los negativos dirigiéndose hacia el ánodo. Análogamente, 
\ 

los iones negativos tienen que migrar a través de las moléculas de solvente 
transportadas por los iones positivos que se desplazan en dirección apunta. 
Estas contracorrientes hacen más difícil que el ion se mueva en la solu~ión, 
y se origina en el mismo un descenso de velocidad de la misma manera 
que la natación en contracorriente en un río lo haría en un nadador. 

Debye y Hückel demostraron que ambos efectos retardadores sobre 
el ion producen un decremento en la conductancia equivalente que de- 

o P. Debye y E. IIückel, P h ~ ~ i k .  Zrif . ,  24, 185, 305 ( 1 9 2 3 ) .  

A 
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p d e  de la concentración. Su tratamiento matemático fue ampliado por 
Lars Onsager ' para incluir no sólo la relajación y efectos electroforéticos 
,ino también el movimiento browniano de los iones. Onsager obtuvo la 
&+ente ecuación de dependencia de la conductancia equivalente de un 
electrólito binario fuerte con la concentración 

En esta ecuación A, A,, C,  1" y lo_ tienen el mismo significado de antes, 
r+ y r son las cargas de los dos io& T es la temperatura absoluta, D y 
q son la constante dieléctrica y la viscosidad del solvente respectivamente. 
A causa de las simplificaciones hechas en la derivación de esta ecuación, 
resulta aplicable sólo a las soluciones uy diluidas, y debe considerarse 
como una ecuación límite para la con f' uctancia . .  Para el caso especial de 
los electrólitos 1 - 1 en agua a 2j°C, para los cuales r: = z- = 1, D = 
78.55 y q = 0.008949 poise, la ecuación (30) se reduce a 

donde O y <r son constantes con los valores de 0 = 0.2273 y o = 59.78. 
Como la cantidad entre paréntesis es una constante, la ecuación (31) es 
de igual forma que la (25) empírica, propuesta por Kohlrausch. La ecua- 
ción (31) tiene la foima correcta de dependencia de A con VT. La cues- 
tión que resta es, si la pendiente experimental va de acuerdo con la pre- 
dicha por la ecuación de Onsager, esto es, tangente = (8.b f o). Las 
p~uehas exhaustivas de Shedlovsky, MacInnes y otros, indican que en las 
soluciones muy diluidas la ecuación de Onsager está de acuerdo con la 
obsemación no ú>lo para los electrólitos fucrtcs 1- 1, sino para otros de ma- 
?or valencia, tales como el rloruro de calcio, y el de lantano. La concor- 
dancia obtenida puede juzgarse del hecho que para el cloruro de potasio 
el valor de .Lo rncontrado por extrapolación grifica es 149.86, micntra 
We el calculado por la ecuación (31) sc~lin los datos experimentales es 
1-19.98. 

La ecuación de Onsager es no sólo aplicable a las soluciones acuosas, 
sino tambitn a 10s electrólitos fuertes en otros solventes. Sin embargo, la 
'oncordanria usualmente no es tan buena corno en el agua. En algunas 
Wasiones las pendientes pridichas por las gi-ificas dc A contra vc se 
desvían de la experiencia muy npreciablemcnte y alcanzan discrepancias 

L. Onrager, Phyrik. Z e i f .  27, 3BU ( 1 9 2 6 ) ;  28, 277 (1927) 



434 Capítulo 11: Conductancia y equilibrio iónico 

mayores que el 100%, como sucede con el nitrato de plata en alcohol 
etilico a 25'C donde la desiiación es dc 126%. 

VELOCIDADES ABSOLUTAS DE LOS IONES 

La velocidad absoluta con que se mue\en los iones a través de una 
solución depende de la naturaleza de los iones, la concentración de la solu- 
ción, la temperatura y la caída de potencial por centímetro de camino 
conductor. Tales velocidades pueden medirse directamente por aplicación 
del método de frontera móvil. Sin embargo, las velocidades se calculan 
también por mediciones de conductancia, y a este fin encaminamos nuestra 
atención. 

Consideremos un par de electrodos paralelos situados a una distancia 
entre si de d cm., tales como los de la figura 11-2, a través de los cuales 
se aplica una diferencia de potencial E y entre los cuales se halla contenido 
1 mol de un electrólito A,BV Para ma)or generalización consideremos que 
el electrólito se encuentra ionizado en una relación rr de acuerdo con la 
ecuación 

A,B, = x A +  f yBz- 
l(1-a) xu  ya (32) 

donde z+ y z- son las valencias de los iones, mientras que x y y  son 10s 
números de éstos obtenidos a partir de una molécula de A,& Las canti- 
dades de las diversas especies, estin dadas entonces por la ecuación (32) ,  
y el número de iones positiyos presente entre los dos electrodos es n+ = 
xaN, donde N = el número de Avogadro. Ahora, de acuerdo con la ecua 
ción (10) de este capítulo, la iutensidad de la corriente que circula entre 
las placas vendrá dada por 

n+z+e ( u ,  + u-)  = 
d 

Al sustituir n+ por su equivalente x a Y ,  resulta 

donde F, el valor de nn faradio, ha reemplazado a Xe. 
Un mol de A&, coiresponde a a xr, equivalentes dc sustancia, esto es, 

el número de iones positi\os por iriolkrila multililicados par la valencia. 
Por csa ra7ón, si la conrentiación dc Ia solucióri es de C equivalentes 
por 1IX)O ic de soliición rl \dumpn ~ i o i .  equi\alcntc e5 1000/C, y por 
iiiol ( x r , 1 0 0 0 ) / C c c .  Estc iiltirno voliiinrn rs también igual a Ad, donde 
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A es el área de una de las placas paralelas. En consecuencia 

Ahora bien, la conductancia de la solución está dada por la ecuación (ZO), 
esto es, L = L,A/d. De nueLo, teniendo en cuenta la ecuación (21), 
L, = CA/1000. De aquí que podemos escribir para L 

en vista de la ecuación (34). Además, por la ley de  Ohm &IR = EL = 1, 
y tomando en cuenta la ecuación ( 3 5 )  y- la (33) resulta 

Si ahora tenemos en cu$a que & I d  = E'; ra  = o+/&', y S-. = v./&' enton- 
ces la ecuación (36) se convierte en 

A = &(u+ + u-) (37) 

La cantidad &' es el grodicnte de ~.ol tajc ,  esto es; la caída de potencial 
por centímetro dr camino entre los electrodos. Las cantidades + y y-, 

se denominan mobilidades i d n i c a ~  y representan las vclocidadcs de los 
ionci en centímetros por segundo cuando el gradiente de potencial es 
1 xoltio por centím~tro. 

. , .4 dilución infinita a = 1. .i = ,j,, ,L+ = p+' y + = p0 y la ecuaclon 
(37) para estas diluciones nos da 

Ao = sp: + S*!. (38) 
Y en este caso de dilución infinita, la ley de Kohlrausch para la migración 
independiente de ionrs nos da 

A, = r; + lo (26) 

y de aquí que pdcinor conseguir por comparación de las dos expresiones 
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esto es, a dilución infinita la velocidad de cualquier ion en  centimetros por 
segundo, bajo una caída de potencial de 1 ~ o l t i o  por centímetro, está dada 
por la conductancia limite equivalente del ion  dividida fior el tsalor del 
faradio. 

Las mobilidades limite de cierto número de iones calculadas con ayuda 
de las ecuaciones (39) y (40) desde las conductancias iónicas equivalentes 
se dan en la tabla 11-7. Se observará que las velocidades son inusitadamente 
bajas. Además, con la excepción de los iones hidrógeno y oxhidrilo, las vela 
cidades para los diversos iones no son muy diferentes; los iones hidrógeno 
y oxhidrilo tienen alta mobilidad y este hecho constituye la base de las 
diversas aplicaciones de la medición de conductancias. 

TABLA 11-7. Mobilidades iónicas absolutas a 25°C 
(cm2 voltio-' seg-1) 

K+ 0 .  000762 CI- 0 000791 
Ha+ 0.000520 Brr O .  000812 
Li+ 0.000388 1- O .  000i!Iíi 
NH: 0 .  000760 SO; O .  000740 
Ht 0 .O03620 HCO; 0.000961 
Ag+ 0 .  000642 OH- 0.002050 
TI+ 0 .  000774 C2HsO; O .  000424 
Cat+ 0.000616 CaHaOi O000411 
Bui+ 0 .  000659 CIO; 0 .  000711.5 
Srt+ 0 .  000616 SO;- U .  000827 
ME++ O .  000550 Fe(CN);-- fl .O01040 
La+++ 0.000721 Fc(CN);--- 0.001140 

Si volvemos a escribir la ecuación (37) 

esta nueva forma sugiere que A a concentración finita se representa por 

donde 1, y L son ahora las conductancias iónicas equivalentes para la con- 
centración correspondiente. Análogamente a las ecuaciones (27)  y (28) 
estas conductancias equivaIentes de los iones pueden evaluarse desde A Y 
10s números de transporte mediante las relaciones 

Al establecer una comparación de las ccu:icioncs ( V a )  Y (41), r dcduce 
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que las mobilidades de los iones a una concentración dada son: 

1- ,'- = - 
u5 (45) 

para electrólitos débiles, y 

para electrólitos fuertes, puesto que se encuentran totalmente ionizados. 

GRADO DE IONIZACION Y CONDUCTAlVCIA 

Arrhenius atribuía el decremento de .l con el aumento de concentración 
sólo a la variación del grado de disociación del electrólito. Si asi fuere, 
es fácil demostrar que el grado de disociación estará dado por la rela- 
ción I /A, .  De las ecuaciones (37) y (38) el valor de A/A, para cualquier 
electrólito se deduce que es 

Si suponemos aún más, esto es, que las mobilidadm de los iones a cualquier 
concentración finita son iguales que a dilución infinita, entonces (p,, + p.) 
= (p: + a!) y ,  de ahí 

A 
U = -  

-1 0 
(49) 

Según esto, el grado de disociación de un electrólito es la unidad a dilu- 
ción infinita. Por otro lado, cuando se incrementa la concentración, A dismi- 
nuye y también lo hace u. 

La ecuación (49) no se aplica a los eiectrólitos fuertes, porque en ellos 
el decremento de A con la concentración se debe a la atracción interiónica 
? 110 a la disociación parcial. Sin embargo, con pequeña correcciones, A/Ao 
"0s da el grado de disociación de los electrólitos débiles. En éstos la varia- 
ción de 11 con la concentración es debida a dos factores, que son, (a )  la 
disociación parcial del electrólito y (b )  las atracciones interiónicas presentes. 
A causa dcl grado de disociación relativamente bajo de estos electrólitos, 
las concentraciones de los iones presentes en solución son muy pequeñas, 
Y 10 son también los efectos interiónicos. En consecuencia, la mayor parte del 
h e m e n t o  en ia conductancia equivalente se debe a la disminución de a, 1 
? la ecuación (49) se iumplc con bastante exactitud. i l  

En 1," electrólito débil como el ácido acético a una concentración C y 
grado de disociación 4 la concentración del ácido disociado vale Cm. A causa 
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de esta concentración existen fuerzas interiónicas presentes que tienden a 
hacer disminuir el valor de .1 desde A, a A,, donde este Último \a101 es 
la conductancia equivalente del ácido completamente disociado a una con- 
centración Ca. En consecuencia, para lograr el grado de disociación del 
electrólito habiendo hecho las correcciones por los efectos interiónicos 
sería más correcto calcular a no como A/Aa, sino por 

es decir, como la relación de la conductancia actual equivalente a la con- 
ductancia equivalente del misnm electrólito cuando está completamente 
disociado a la misma concenrración iónica en que se encuentra en la solu- 
ción. La evaluación de A, para su uso en la ecuación (50) se ilustra con 
el ejemplo siguiente. Cuando C = 0.1000, el valor de A para cl ácido acé- 
tico a 25OC es 5.201, mientras que A, = 390.71. De estos datos hallarnos que 

y, por lo tanto, Ca = 0.00133 equivalentes por litro. Ahora, con la suposi- 
ción de que el ácido se halle completamente disociado, y sea aplicable la 
ley de Kohlrausch, se puede calcular a partir de los valores de A del acctato 
sódico, cloruro sódico y ácido clorhídrico, todos para C = 0.00133, que el 
valor de A, del ácido acético resulta 385.40 en vez de 390.71. Al dividir 
ahora el valor de '1 observado, por el calculado A,, hallamos para el ver- 
dadero valor del grado de disociación 

En consecuencia, el grado real de disociación cs 1.35% en vez de 1.33 obte- 
nido a partir de la relación AlA, .  

Aunque estas ligeras correcciones son necesarias cuando se trabajan con 
cálculos precisos, para nuestro propósito basta la ecuación mis simple, (191, 
que se empleará de aquí en adelante. 

APLICACION DE LAS MEDICIONES DE CONDUCTANCIA 

Las mediciones de conductancia encuentran una amplia aplicación en 
química e industria química para obtencr información concerniente a la 
conducta de los electrólitos, en el análisis, y en el control de la concentra- 
ción. A continuación se discuten algunas de estas aplicaciones. 

Solubilidad de las sales poco solubles. La conductancia ofrece un pro- 
cedirnicnto, simple y conveniente, para detrminar la soliibilidad de las 
sales poco solubles como el sulfato de bario o el cloruro de plata. El p m e -  
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dimiento consiste en preparar una solución de sal cn aLpa  de conductancia 
L s w Z o ) ,  conocida. Dcspu6s se mide la de la solución saturada, L.. 

Esta es dcbida a la sal y agua, y de aqui qne la conductancia específica de la 
sal únicamente, Lataal,, es 

A p r t i r  de la cond~ tanc i a  equivalente Lsri,il, se deduce que 

dondc C es la concentración de la sal expresada en equivalentes por litro, es 
decir, la solubilidad. Como la solución es, en el mejor de los casos muy di- 
luida, y se trata de electrólitos fuertes, A es esencialmente igual que ,?O. 

Haciendo esta sustitución, C resulta igual que 

Al encontrar el \alar de A, en una tabla de conductancias equivalentes 
limite, C se calcula fácilmente mediante la conductancia especifica de la 
solución saturada. 

Determinación del grado de,ionización. Esta determinación en el caso 
de electrólitos débiles es un problema de importancia en fisicoquímica y en 
química analítica, porque desde esa información se calculan las constantes 
de ionización de los electrólitos. Más tarde se dará una referencia más am- 
plia del problema, ahora nuestra atención se concentra sólo en la estima- 
ción del grado de  ionización del agua. 

TABLA 11-8. Conductancia espe- 
cífica del agua muy pura 

1°C L. (mho cm-') 

Kolilrausch y Heydweiller hallaron quc a pesar de lograr, agua de una 
gran purern en calidad, ésta eidiibia aún una pequeiia conductancia a dis- 
tintas temperaturas, como se observa en los datos de la tabla 11-8. Dc istos 
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resultados se concluye que el agua es un electrólito débil y que se ioniza 
según la ecuación 

H,O = H+ + OH- (53) 
3 

Para hallar el grado de ionización a a una temperatura, por ejemplo 2j°C, 
se precisa conFer A. Como A = L, x Ve,  donde V ,  es el volumen en centi- 
metros cúbicos que contiene un equivalente de agua, V e  debe ser el peso mo- 
lecular del agua dividida por la densidad del agua a 25OC. Por esa razón 

A, para el agua es la suma de las conductancias iónicas equivalentes de los 
iones H+ y OH-, ó .?O = 349.8 4- 198 = 547.8. En consecuencia 

esto es, el agua está ionizada el 1.9 x lo-' por ciento a 25°C. Este grado ' 

de ionización, aunque es extremadamente pequeño, resulta suficiente para 
dar cuenta de los muchos fenómenos encontrados en las soluciones acuosas. 

Titulaciones conductimétricas. Las mediciones conductimétricas pue- 
den emplearse para determinar los puntos finales de varias titulaciones. 
Consideremos la valoración de un ácido fuerte como el clorhídrico con una 
base fuerte como el hidróxido de sodio. Antes de agreg-ar una base, la solu- 
ción ácida tiene un elevado contenido de iones hidrógeno, y por lo tanto 
una elevada conductancia. Cuando se añade álcali se eliminan los iones. 
hidrógeno porque se forma agua, y su lugar la ocupan los cationes de la 
base mucho más lentos. En consecuencia, la conductancia de la solución 
disminuye y sigue disminuyendo por adición de más base hasta que se 
alcanza el punto de equivalencia. Si ahora se sigue agregando más álcali 
habrá un exceso de iones oxhidrilo más veloces, lo que origina un incre- 
mento de la conductancia otra vez. Cuando se grafica esta variación contra 
el volumen del álcali añadido, resulta la curva ABC de la figura 11-9, 
donde la rama descendente nos da las conductancias dc las mezclas de ácido 
y sal, y la porción ascendente la de la sal y un exceso de base. En el punto 
mínimo, B, no existe ningún exceso ni de ácido, ni de base, y de aquí que 
resulta el punto final. 

Las curvas de titulación del tipo descrito se obtiencn sólo por neutraliza- 
ción de los ácidos y bases fuertes. Cuando un ácido es dkhil, por ejemplo 
el acético, y la base es fuerte, la cuma de titulación tiene la loma general 
A'B'C' de la figura 11-9. Como el ácido es débil, su conductancia es baja. 
Cuando se adiciona una hasc, el ácido d6hilmente conductor se convierte 
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.n sal muy ionizada, y en consecuencia la conductancia se eleva según A'B'. 
Una vez que se neutraliza el ácido, la adición de un exceso de base ocasiona 
otro incremento rápido de la conductancia, y la cuma asciende según B'C'. 
El punto de equivalencia es de nuevo la intersección de las dos líneas rectas. 
En este caso la intersección de A'B' y B'C' no está tan marcada como nos lo 

Figura 11-9. Titulación conduc- 
timétrica de los ácidos con una 
base fuerte. 

l . , l 
ml de base agregados 

muestra la figura, sino que tiene la forma indicada por las líneas punteadas. 
Erta redondez en la intersección se debe a la electrólisis de la sal formada 
durante la reacción de neutralización que, sin rmbargo, no introduce una 
dificultad especial, puesto que las porciones rectas pueden prolongarse, 
como en la figura para darnos el punto final correcto. 

Las curvas de titulación conductimétrica descritas se aplican sólo a las 
condiciones anteriores especificadas. Cuando las fortalezas relativas del 
ácido y base cambian, también lo hacen, a veces, las curvas de titulación. 
Es suficiente señalar que se pueden realizar muchas titulaciones conducti- 
metricamente en agua o solventrs mixios que resultarían difíciles o imposi- 
hks con indicadores, y que el método se aplica a mezclas de ácidos débiles 
? fuertes, bases débiles y fuertes, precipitación, oxidación-reducción, y otros 
til>os de reacciones. 

ACTIVIDADES Y COEFICIENTES DE ACTIVIDAD DE LOS 
ELECTROLITOS FUERTES 

. , La? conctantes de equilibrio para los equilibrios gaseosos y reacciones no 
lonicas en solución se expresan en función de las concentraciones con sufi- 

exactitud a presioiirs y concentraciones relativamente bajas. Sin em- 
bargo, al tratar con equilibrios ióniros, con ciertos aspectos cin6ticos de las 
'<'lucirmes, y con e~tudios de lar f i m m  rlectr»motricri no es posiblc surtitiiir 
""irha5 vrcrs, La, artividadi.~ poi las conirnt,aiories. Por c b t a  ruón es 
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esencial considerar cómo las concentraciones pueden convertirse a activida. 
des, y cómo, tales actividades, se evalúan. 

A fin de introducir alzunas definiciones empleadas con frecuencia 
cuando tratamos con las actividades de los elcctrólitos fuertes, consideremos 
un electrólito A,B, que se ioniza de acuerdo con 

donde z, y z. son las caigas de los dos iones. L a  actividad del elcctrólito 
conio un todo, a?, rsti  definida en función de las actividades de los dos 
ionts o+ y o- de la siguiente manera 

Si ahora desiynanios por i, = x f y el níimero total de iones que resultan 
desde una molécula de clectrólito, l a  acticidad med ia  geomt!trica del clcctró- 
liro o más simplciriente la acfiz,iilad media,  cscrita a!, cstá definida por 

Para relacionar las actividades de los iones con sus concetitraciones es- 
cribiinos 

a,  = C+!+ ( 5 7 N  
a. = c-!- (53)) 

donde C+ y C son los pexls gramo por litro de cada uno de los dos iones 
en solucióri, mientras que f+ y f. son los coqficientcr de art ic idad dc los dos 
iones. Estos coelicientes de actil-idad son factores apropiados que cuando 
se multiplican por las concentraciones de los iones respectivos dan su acti- 
vidad. Introduciendo las ecuaciones (57a) y (57b) en la (55) obtendremos 
para a? 

a, = (C+f+)"(C-f-)" 

= (c;c9(f;r-) (58) 

y para el coeficiente de actividad media desde la ecuación (56) 

El factor (/:f!)"' se llama coeficiente de  articidnd med ia  del electrólito f~ 
es decir, 

f = (EK)". (60) 

Análogamente, al factor (CYC)"' sc conoce como rnolaridad med ia  dcl elec- 
trólito, C*;  6 

C, = (C;C:)''* (61) 
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En función de la molaridad media y de los coeficientes de acti,,idad, las 
ecuaciones (58) y (59) pueden escribirse simplemente así 

Finalmente, como para cualquier electrólito de molaridad C tenemos que 
C+ :,= x C  y C- = yC, las ecuaciones (62) y (63) se convierten en 

Las ecuaciones (64) y (65) son las expresiones necesarias para convertir 
las actividades en molaridades y vice~ersa. Aiinqiie estas exprrsioiics pueden 
parec2r complicadas, no lo son cuando se aplican a casos específicos. Así 
para un electrólito 1 - 1, tal como el cloruro de sodio, de molaridad C, te- 
nemos x = 1, y y = 1 y v = 2, y por esa razón 

De nuevo, para un  electrólito del tipo 2-1, tal como el cloruro de bario, 
obtenemos x = 1, y = 2 y v = 3, y de aquí que 

En la tabla 11-9 se resumen l a  relaciones entre C, f, a, y a, para cierto 
níimero de electrólitos de diferente tipo. Se observar:\ que las expresiones 
que derivan de las ecuaciones (64) y (65) dependen del tipo de eikctrólito 
Y son idénticas para los 1-1, 2-2, 3-3; para los 1-2 y 2-1; para los 1-3 y 3-1 
Y para los tipos 2 3  p 3-2. 

TABLA 11-9. Relación de a* y az con C y f en algunos electrólitos 

Tipo de 
electrblito Ejemplo x y Ct a* = C-f a, = a:' 

1-1 NaCl 1 1 2  C u c2iz 
! 
i 2-2 c u s o ,  1 1 2  C Cf C?fl 

3-3 i: AIPO, 1 1 2  C Cf Cyfz 

i 1-2 Na,SO, 2 1 3  6 4 C  C f  4 ~ 3 3  

i 2-1 RaClo 1 2  3 6 4 C  C f  4 C3f" 
1-3 Xa,PO,, 3 1 4  V 2 i C  V ~ Z i C f  27 C4f4 

. 3-1 La(NO,), 1 3 4 427 C V27 Cf 27 C4/* 

l 2-3 Ca,(P0,)2 3  2 5 V 7 0 8 C  6 1 0 8 C f  108C5/6 
3-2 La,(SO,), 2 3 S V i 0 8 C  vi38 cf ion  c.f. 
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Las definiciones para los coeficientes de actividad media y iónica han 
sido expresadas en función de la concentración en moles por litro de solu- 
ción. En el trabajo electroquímico con mucha frpcuencia las concentracio- 
nes se expresan en base a la molalidad. m. Entonces, las actividades de los 
iones se definen de manera análoga a la ecuación (57) por 

Al repetir los argumentos anteriores con estas nuevas definiciones, se de- 
muestra fácilmente que ahora 

donde y es el coeficiente d e  actividad media del electrólito para la concentra- 
ción en molalidades, y está dado por 

Con las ecuaciones (67) y (68) las expresiones de la molalidad media, m,, 
esto es 

m= = (mfm!)"' (70) 

y a, tienen en la tabla 11-9 análoga forma que para las molaridades, excepto 
que ahora C y f se hallan reemplazadas por m y y. Como C y m no son idén- 
ticas, tampoco lo serán en general, f y y. De hecho los dos coeficientes de 
actividad están relacionados entre si por la expresión 

,f = 7 ( y )  
. . 

donde p, es la densidad del solvente puro, y m / C  esti dado por 

Aquí M? es el peso molecular del elertrólito, mientras p es la densidad de la 
solución. Desde las ecuaciones (71) y (72) se puede demostrar que para 
soluciones acuosas diluidas f es esencialmente análoga a y ;  sin embargo, 
cuando las soluciones son más concentradas los dos tienen valor diferente. 

i 

DETERMLNACION DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD 
1 
1 

Las ecuaciones (M)  y (65) ó (67) y (68) indican que para convertir 
las molaridades o molalidades en actividades debcn conocerse los coeficientes 
de actividad media en las diversas eoncentracioncs de un electrólito Dichos 
cocficj~ntcs se detmrninan a partir de la prcsión de vapor, descenio del 
punto de congelación, aumento del punto dc ebullición, presión osrnótica, 
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TABLA 11-10. Coeficientes de actividad media, y, de los electrólitos a 2 j ° C  

- 
~lolalidad 

m HCI KCI NaOH CaC1, -SO, ZnSO, 

0.000 1.000 1.000 1.000 1.000 1.000 1.000 
0.001 0.966 0 .  965 O .  888 0.830 0.734 
0.005 0.929 0.927 - 0.789 0.639 0.477 
0.01 O .  905 0.902 0.899 0.732 O .  544 0 .  387 
0.02 0.876 0.869 0.860 0.669 0.453 0.298 
0.05 0.830 0.817 0.818 O .  584 O .  340 0.202 
0. 10 0.796 0. 769 0.766 0.531 0.265 O .  148 
0.20 0.767 0.719 0.719 O .  482 0.209 0.104 
0.50 0.757 0.651 0 .  693 0.457 0 .  154 0.063 
1.00 0.809 0.606 0.679 0.509 0.131 0 .  044 
1.50 0.896 0.585 0.683 0.628 0.124 0.037 
2.00 1.009 0.576 0.698 0.807 0.124 0.035 
3.00 1.316 0.571 0.774 - 0.141 0.041 
4.00 1.762 0.579 O. 888 - 0.171 - 

Figura 11-10. Coeficientes dc ncii i id.id media de diversos ~lcctrólitos, a 25°C. 
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distribución, solubilidad y medición de las fuenas electroinotrices por mé. 
todos termodinámicos bien conocidos. Aunque en este libro se explican los 
mbtodos de solubilidad y de fuerza electromotriz para la evaluación de 1% 
coeficientes de actividad. los restantes  procedimiento^ de determinación 
quedan fuera de nuestro alcance, remitiéndose al lector a diversos tratados 
sobre el tema. 

Todas las evaluaciones de los coeficientes de acti~idad se hacen en el 
supiiesto de que en una solución de dilución infinita y = 1 ó f = 1, según 
la escala de concentración utilizada, es decir, que 

m* - 
-- y = l  cuando m + O 
a= 

(73) 

o que a, -- - f = i  cuando C + O c* (74) 

Estas definicione? son equivalentes a la aseveración de que la actividad 
de un ion es igual a su concentración en las soluciones diluidas a infinito. 
Sobre esta base, los coeficientes de actividad de todos los electrólitos son 
la unidad a una concentración igual a cero. Cuando la concentración 
aumenta, dichos coeficientes disminuyen pasando por un mínimo y vol- 
viendo a incrementarse de nuevo considerablemente por encima de uno. En 
la tabla 11-10 se hallan los valores de  y para cierto ntímero de electrólitos 
a ?5"C, mientras que la figura 11-10 muestra una grifica dc algunos en 
función de \/m. Aunque a concentraciones mis elevadas, la coiiducta de Y 

está muy iiidividuali7ada, a concentracioner más bajas las curTas convergen 
de una manera que depende del tipo de electrólito. Este hecho es de gran 
significado teórico en la explicación de la conducta teirnodinimica de las 
solucione? diluidas de los electrólitos fuertes. 

LA TEORIA DE DEBYE-HCCKEL SOBRE LOS 
COEFICIENTES DE ACTIVIDAD 

La teoría de Dehye-Hückel intenta explicar los ioeficientes de actividad 
de lo? elrctrólitos en función dc las atracciones electrostáticas que operan 
entie los ioncs en una solución. Los autores comienzan suponiendo que las 
partículas en solución se hallan cargadas elGctricamente y sometidas a la 
ley de Coulomb, esto es, que las fucr~as de atracción o repulsión entre 
las cargas varían directamente como el producto de las caigas q,  y q!, e in- 
versaniente al cuadrado de las distancias r cntrt ellas. 

La  conrtante de proporcionalidad D, Ilnniada co~irlanle dicl¿ctrica, de- . 
pende del rricdio en el cual se encuentr.iri las c'irgai, cn nocstro caso el 

3 
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solvente. Como un resultado de estas fiienar, la distribución de los iones 
5 travts de la soliición no está dispuesta al azar, sino que cualquier ion 
central positivo se encuentra rodeado de una atmósfera de otros iones dife- 
rentes, cuya carga neta es negativa, y lo inverso sucede con un ion ne:ati\o. 
Debido a la presencia de una atmósfera alrededor de un ion, existe un po- 
tencial que se establece en su superficie, cuya magnitud demostraron Debye 
y Hiickel que \ d í a  

En esta ecuación z ,  es la ralencia del ion central, e la carga del electrón, 
a, el diámetro iónico, y x es 

donde X es la constante del gas por molécula, esto es. Rt.V, T la tempera- 
tura absoluta, y n, el núniero de iones de ciialquier naturaloa por centímetro 
ciibico de soliición. La sumatoria en la ecuación ( 7 7 )  debe efectuarse con 
todos los iones presentes cn una solución dada. K tiene las dimcnsioncs del 
recíproco de la longitud y debe considerarse como el recíproco del espesor 
promedio de la atmósfera iónica 'alrededor de un ion. 

La presrncia de iin potencio E ,  en la superficic de un ion debida a la 
atmósfera iónica da a la soluciáh una energía libre eltctrica Fe 

en exceso sobre la que la solución tendría si la atmósfera iónica que resulta 
de las atracciones electroitáticas no estu~ieran presentes. Este exccso FI se 
encuentra tennodinámicamcntc relacionado con cl coefi:ientc de actiiidad 
del ion f ,  por la relacibn 

F,  = XT Iii f, (79) 

Y de aquí que, a paitir de las ecuaciones (78) y ( 7 9 ) ,  se obtiene 

Al introducir en la ccuación (80) el valor de K de la (77);  ) la coiicetitia- 
ción de los iones C ,  en pesos ióriicos gramo por litro desde la igiialdad 

la ecuación (80) se transforma cn 
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Para una temperatura y solvente dados, A y B en esta ecuación son cons. 
tantes definidas por 

mientras que ,u es la fortaleza iónica de la solución (véase la pág. 345), 
esto es 

La ecuación (81) da el coeficiente de actividad de u n  ion como una 
función de la fortaleza iónica de la solución. Como experimentalmente lo 
que se evalúa es el coeficiente de actividad media del electrólito, f ,  la ecua- 
ción (81) debe transformarse con ayuda de la ecuación (60) al logaritmo 
del coeficiente de actividad media. El resultado es 

donde a: es ahora un diámetro iónico promedio. En la tabla 11-11 se dan 
las constantes A y B de esta ecuación en el caso del a p a  como solvente a 
diversas temperaturas. Se supone que el diámetro ióilico medio ni satisface 

TABL 11-1 1. Constantes de Dcbye-Hückel, 
A y B, para el agua como salvente 

los datos. Sin embaryo. para las soluciones m u y  diluidas B ~ { V ;  es pequeño 
comparado con la unidad y puede despreciarse. Entonc~s obtenemos 

de los electrólitos fucrter. 

3 
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A causa de la necesidad de hacer ciertas simplificaciones por la comple- 
jidad matemática de la derivación, la teoría de Debye-Hückel, y alguna 
de sus t-cuaciones como la (85), es aplicable sólo a las soluciones diluidas. 
.4dernás, la ecuación (86) de& verse como una ley limite para la conducta 
de los coeficientes de actividad en las solucionez m u y  diluidas. De acuerdo 
con la ecuación (86) los coeficientes de actividad de todos los eiectrólitos 
fuertes a dilución elevada deberían estar determinados para un solvente y 
una temperatura dadas, sólo por la fortaleza iónica de la solución y el tipo 
de valencia (23.) del electrólito, y de ninguria manera por la naturaleza de 
aqull. Cna gráfica de - log f contra VT en todos los clectrólitos debe dar 
lineas rectas que pasan por el origen, y la pendiente de las mismas será una 
función de 24. Para los electrólitos 1-1 esta pendiente sería A; para los 1-2 
ó 2-1, 2 A ;  para los 1-3 ó 3-1. 3A, etc. En la figura 11-11 se comprueba 
que estos requisitos se cumplen por los datos experimentales en soluciones 

JT x 10' 

Figura 11-11. Prueba de la ley limite de Debye-Hückel a 15°C. 

mu). diluidas. En b t a  se encuentran graficados los valores de - log f de 
los diversos complejos amínicos de cobalto en solución acuosa como una fun- 
ción de  la raíz cuadrada de la fortaleza iónica. Los puntos son los valores 
dc - log f experimentalmente obsenridos por Br6risted y LaMer" par- 
'" de las mediciones de solubiiidad, mientras quc las líneas sólidas dan las 
@&as predichas por la teoria. Al considerar las dificultades involucradas 
'"a detrrminación de las solubilidades en tales soluciones diluidas, la 
Concordancia entre la teoría y la experiencia dcbe considerarse satisfactoria. 
S' han llevado a cabo prurbas anUogas para otras riistancias; por esa rzón,  
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sucede que para los electrólitos fuertes en las soluciones sumamente diluidas 
la ley limite de Debye y Huckel representa la conducta de los coeficientes de 
actividad hasta \/;= 0.1 o menores para electrólitos con r + z  hasta un valor 
de tres. Con tipos de valencia mayorcs que z.2. = 3 la concordancia no llega 
hasta \/; = 0.1. 

Para reproducir los coeficientes de actividad en función de la \/y para 
fortalezas iónicas ma)ores que \/; = 0.1, debe usarse la ecuación (85) que 
es más completa. Con una elccción más apropiada de j, que debe ser del 
orden del diámetro atómico, esto es, varios angstroms, los coeficientes 
de actividad de los electrólitos 1-1 piieden reproducirse incluso cuando 
C = 0.1, y en los de tipo 2-1 en las proximidades de C = 0.05. Húckel y 
otros han señalado que la ecuación (85) puede ampliarse más: por introduc- 
ción de otro término linear en f i ,  pero para nuestro propósito esta modifi- 
cación no es necesaria y no se discutirá. 

Aunque la ley de Debye-Hückel fue propuesta originalmente para los 
electrólitos fuertes, nada impide su aplicación a los débiles. Esta ampliación 
se ilustrará más tarde en el capítulo. 

CONSTANTES DE IONIZACION DE LOS ACIDOS DEBILES 

El principio de la constante de equilibrio no es aplicable a la ionización 
de 10s electrólitos fuertes porque, como hemos visto, se hallan disociados 
totalmente. En consecuencia, nos concierne tratar sólo con los equilibrios 
de ionización de los electrólitos débiles, esto es, la ioninción de ácidos y 
bases débiles. 

El equilibrio de ionización de cualquier ácido monobásico débil, tal 
como el acético, puede representarse mediante la ecuación , 

cuya constante termodinámica de ionización K,  está dada por 

Introduciendo los coeficientes de actividad y concentraciones en lugar de las 
actividades, la ecuación (87) resulta 

. . .  

(88) 

Ahora bicn, para una conccntrarión total dc icido C con un grado dc ioni- 
zación n la roricentracióri de H A  scri <:,,A = C(1 - a), rnicntra~ que la 

3 
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de los iones será CH+ = CA- = Ca. Al sustituir estos valores en la ecua- 
ción (88), tenemos 

donde 

es la constante de ionización del ácido en función de las concentraciones, 
mientras que 

es la relación de los coeficientes de actividad. En soluciones diluidas KI seri 
muy próxima a la unidad, y K ,  será esencialmente igual a Ki. Sin embar- 
go, en soluciones más concentradas es necesario introducir una corrección a 
K: para las desviaciones de los coeficientes de actividad respecto a la unidad. 

El uso de las ecuaciones anteriores para calcular Ká y K,  se ilustra con 
los datos de la ionización del ácido acético obtenidos de mediciones de la 
conductancia realizadas por MapInnes y Shedlov~ky.'~ La primera columna 

TABLA 1 1- 1 2 .  La constante de ionización del ácido acético a 25°C 

0 .  05000 0 01905 1.85 1 .72  
0 .  10000 0.01350 1 85 1 70 
- 

en la tabla 11-12 señala las concentraciones del ácido, mientras que la 
Se9inda da el ~ r a d o  de ionización del ácido evaluado de la ecuación (50) .  
esto es, e = ,\/.le. Las con\iarites de concentración dc ioni~acióri calcii- 
ladas d ~ s d e  C y a por medio de la ecuación (90), sc dan en la tercria 
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columna. Se observará que aunque los valores de KL muestran una cons. 
tancia relativamente satisfactoria, hay un incremento consistente de KL con 
la concentración. Esta alza se debe a no tomar en cuenta Kt en  la ecua- 
ción (89). Para tomarlo procedemos así. Al tomar logaritmos de esta 
ecuación resulta 

log K ,  = log K: + log K f  

como  HA es el coeficiente de actividad de una molécula no disociada, no 
puede hallarse muy distante de la unidad. Pero f,+ . f ,  = fz, y entonces 

log f,* . f,- = 2 log f 

e introduciendo la ley límite de Debye y Hückel, ecuación (86), hallamos 
para 2 los f a 25OC con z+ = r. = 1 

2 log f = - 2 Azs-VT 
- 

= - 1 . 0 1 8 ~ p  (93) 

La fortaleza iónica de la solución es en este caso la mitad de la concentra- 
ción iónica total, esto es, p = Cm. Al insertar este valor de p en  la ecua- 
ción (93), y sustituir la ecuación (93) en (92) ,  obtenemos finalmente para 
el 10s K, 

log K. = log KL - 1.018 v z  194) 

Los valores de K,  calculados mediante la ecuación (94) se muestran 
en la última columna de la tabla 11-12. Se observará que dentro del inter- 
valo de validez de la ley limite de Debye-Hückel los valores de K,  son ahora 
constantes y no presentan el alza mostrado por K:. En consecuencia, la , 
constante termodinámica de ionización del ácido acético a 25'C es 1.75 X 
10-5. 

Aunque estrictamente hablando las constantes de ionización deberían 
expresarse siempre en actividades, para muchos fines no se introduce un 
error apreciable al usan Ii, en vez de KL o viceversa. De aquí, que en  lo suce- 
sivo seguiremos la práctica de expresar las constantes de iorii~ación en fun- 
ción de las concentraciones en lugar de las actividadcs en nuestros cálculos. 

Los ácidos que poseen más de un hidrógeno ionizable, no se ionizan en 
una sola etapa, sino en varias. Así el sulfúrico ioniza en dos etapas que son 

H,SO, = H +  + HSO; 
HSO; = H +  + SO;- 

mientras que el ácido fosfórico disocia en tres pasos 

H,PO, = H +  + H,PO; 
H,PO; = H +  + HP0;-  

H P O ;  = H+ f PO;-- 
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En cualquier ácido dibásico la ionización primaria es r , i s  completa 
que la segunda, mientras que en los tribásicos la disociación primaria ei 
ma)or que la segunda, y ésta mayor que la tercera. Cada estado constituye 
un equilibrio verdadero con una constante de ionización. En el caso del 
ácido sulfúrico el primer grado de disociación es total, por ser un ácido 
fuerte, pero el segundo es incompleto, y de aquí que para este estado resulta 
la constante 

En el ácido fosfórico los tres grados involucran una ionización parcial, 
y así resultan tres constantes, una para cada caso, cuya magnitud a 2 jCC  
es K,, = 7.5 x K,? = 6.2 X y K,, = 4.8 x lo-': indicando 
que para una cierta concentracióii de ácido, la extensión de disociacióii de 
cada estado disminuye marcadamente del primero al tercero. En efecto, 
calculemos a partir de las constantes anteriores las concentraciories de las 
diferentes especies iónicas y moleculares en una solución 0.0233 molar de 
ácido fosfórico donde la concentración de los iones hidrógeno es 0.01 aproxi- 
madamente, y encontraremos 

Estas cifras muestran que aún las soluciones diluidas del ácido fosfórico 
puro constan esencialmente de H,PO,, H+ y H,FO; y que en ellas no exis- 
ten prácticamente iones PO; - - . 

CONSTANTES DE IONIZACION DE LAS BASES DEBILES 

Cualquier basc débil, tal como el hidróxido de amonio, se disocia según 
la ecuación 

BOH = B+ + OH- (95) 

En este proceso la constante termodinámica de ionización de la base es Ka 

Como en los ácidos débiles, las dos constantes Ka y Ka son idénticas sólo 
en soluciones diluidas. De otra maiicra se cumple 

donde K,  es de nuevo la relación del coeficiente de actividad de las diveisas 
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especies. Emplearemos K; expresada en unidades de concentración corno 
una aproximación suficiente a Kb.  

DETERMINACION DE LAS CONSTANTES DE IONIZACION 

Las constantes de ionización de los ácidos y bases débiles pueden deter. 
minarse a partir de los datos de conductancia, y de las mediciones de la 
conceptración de los iones hidrógeno de una solución dada de los ácidos 
o bases en presencia de sus sales. El método conductimétrico fue explicado 
ai hablar de la constante de ionización del ácido acético. Ahora, nuestra 
atención se concentra en la evaluación de las constantes de ionización a partir 
de las mediciones de la concentración del ion hidrógeno. 

Con este fin consideremos específicamente una solución de ácido acético 
de concentración C que contiene también acetato sódico de concentra. 
ción C'. Si la de los iones hidrógeno es CHA, la de ácido sin disociar es 
Cxn = C - Cn+, mientras que la de los iones de acetato es la debida a la 
ionización más la proporcionada por la sal totalmente disociada. Como 
en la disociación del ácido resultan cantidades equivalentes de hidrógeno y 
ion acético, la concentración de éste será CH+, y CA- = (CH* + C'). En 
función de estas cantidades, la constante de ionización de los ácidos se con- 

TABLA 11-13. Constantes de ionización dc los ácidas débiles a 25'C 

Arsénico 
Bórico 
Carbónico 
Hidrociánico 
Yódico 
Fosfórico 
Fusforoao 
Sulfúrico 
Sulfuroso 
Fórmico 
Acético 
Propiónico 
Cloracético 
Dicloracético 
Bcnzoico 
Oxálico 
Frnol 

H;CO~ 
HCN 
HIO, 

H P ,  
VP? ,  
H,SO, 
H,SO, 
HCOOH 

1.6 x 10-2 7 x 10-7 
fuerte 1.01 X 

1.72 x lo-? 6.21 x 10-8 
1.77 x 10-4 
1.75 x 
1.34 x lo-"  
1.38 X 
5 X 
fi.29 x 10-S 
5.02 x lo-> 5.18 x 10-5 
1.20 x IO-'O 
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Por esa razón si conocemos C y C', todo lo que se precisa es medir CH+ 
para hallar K',. 

Consideraciones análogas se aplican a la determinación de las constantes 
de ionización de las bases. Así con el hidróxido de amonio cuando su con- 
,entración es C en presencia de otra C' de cloruro de amonio, la constante 
de ionización KI toma la forma 

Como se demostrará erisegida, la concentración de los iones hidrógeno 
y oxhidrilo en solución acuosa se Iiallan relacionados en forma fija, de ma- 
nera que al conocer CI,+, CaH- queda determinada. I>e aquí que por medi- 
ción de la concentración del ion hidróceno en la solución de la base y su sal, 
resulta determinada COH-, y K; se deduce a partir de la ecuación (100). 

En la tabla 11-13 se seiialan las constantes de ionización de algunos áci- 
dos débiles a 2jUC, mientras que en la tabla 11-14 se dan las constantes 
de ionización de algunas bares débiles a la misma temperatura. 

TABLA 11-14. Constantes de ionización de las bases débiles 
a 25°C 

Base Fórmula Ks 

Amoniaco NH,OH 1.81 x 10-5 
Hidróxido de plata AgOH 1.1 x 10-4 
M&-amina (CII,)h'H, 4.38 x l o - '  
Dimetilamina (CH.,),NH 5.12 x 10-4 
Trimetilamina (C%),N 5.21 x 
Etilarnina (C,H,)NH, 5.6 x 10-4 
Anilina (C&)NH, 3.83 x 10-10 
Hidracina NH, . NH, 3 x l o - e  
Piridina C,H,N 1.4 x 10-9 
Urea CO(NH2) 1.5 x 10-14 

CALCULOS QUE INVOLUCRAN A LAS 
CONSTANTES DE IONIZACION 

Cuando se conoce la constante de ionbación de un ácido o base, es posi- 
ble calcular fácilmente el grado de ioniración y la concentración de las 
especies presentes en la solución bajo diversas condiciones dadas. Daremos 
dos ejemplos del procedimicnto. 

Cálculo de grado de ionización de ácidos y bases puros. Su~mngmos  
qiir se drscn calcular el grado de ionización y las concentraciones dc: las di- 
vcrsas cspeciei en solución de un k i d o  monobásico a una concentración C.  
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Si a es el grado de ionización, entonces de acuerdo con la ecuación (90) 

de la cual se deduce que 

K ; +  v ( K á ) 2 + 4 K " C  
ol = 

2 C (101) 

Cuando KU cs pequeña lo será también a, y el denominador en la ecua. 
ción (90) será esencialmente la unidad. Bajo estas condiciones la ~cnación 
de a se reduce a 

iF 
a = vIc 

(102) 

Conocida a, se obtienen fácilmente CH.%, CH+ y Cn-  De una manera 
totalmente análoga se puede calciilar a y las concentraciones en la ioniza- 
ción de las bases. 

Grado de ionización en presencia de un ion común. Cuando la solu- 
ción de un ácido o base débiles contiene también una sustancia que posee 
un ion común con el electrólito dkbil, se reduce el grado de ioni~ación de 
este último. La generalidad de esta afirmación se ilustra con el ejemplo 
siguiente: supongamos que existe una solución C molar de ácido propiónico, 
junto con propionato de sodio cuya concentración es C'. Si a es, de nuevo, 
el grado de ionización, resulta C,, = C ( l  - a), y CH+ = Col. Pero la 
concentración del ion propiónico cs ahora la debida a la ionización, Coi, 
más la proporcionada por la sal, C', csto es, Ch. = (Ca f C'). Al colocar 
estas concentraciones :n la expresión de KL tenemos 

- - (Ca) (Ca f C') 
C ( l  - a )  

y de aquí 

- ( C r + K : )  + V(C'+KA)'+4KLC 
ol = - 

2 C 
(104) 

Cuando podemos hacer (1 - a) = 1, la ecuación (104) sc trandoiiiia el' 

Además, con valores pequeños dc K: no se illtrodu<c error significati\» 
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,lo sólo criando se descarta u en cl denominador de la ecuación (103), sino 
también Ca comparada con C' en el numerador, y cntonces resulta 

Ii', = C'a 

La compaiación de las ecuacion~s (102) y (106) muestra que a es menor 
en el Último caso. 

PRODUCTO IONICO DEL AGUA 

Mediciones de la conductancia y otras evidencias inilican definiti~a- 
mrnte que cl agua se ioniza dc acuerdo con la ecuacibn 

HIO( l )  = H+ t OH-  (107) 

En esta disociación, la constante dc equilibrio es 

Sin embargo, puesto que la ioni~acióii es muy ligera, la actividad del agua 
rn cualquier solución acuosa permanece constante y puede incluirse en K. 
La ecuación (108) resulta entonces 

K," = I ( Q ~ , ~  = an-aoii- (109) 

a Km se le denomina producto iónico del agua, e indica que en cualquier 
solución acuosa los iones hidrógeno y oxhidrilo deben encontrarse presentes 
y que el producto de sus actividades es constante. Esta, en función de las 
couccntraciones, sc describe así 

K C  = C1,-COI,- (110) 

donde < difiere de K,, por el pioducto de los coeficientes dc actividad 
de los iones. En lai solurioncs dc baja fortaleza iónica K:" cs esencialmente 
igual a IC,,. 

El valor de K:,, puede encontiai5e en la tabla 11-8 que contiene :os 
datos de la conductancia dcl a s i a  pura según fueron establecidos por Kobl- 
m s c h  y He>d\vciller. Estos datos dan el grado de ioni~acióri del agua a 
2jaC, a = 1.9 x Ahora bien, como un litro dc agua a 25°C: pcsa 
997.07 g, y como cl limo irioleciilar del aSiu es 18.016, la concentración 
molar C dcl agua ?s C = 997.07/18.016 - 53.34 molar. Coriocimdo C 
Y a se dcduce quc las conceritracioiirs ióuicas son 

CH. = <,,",,~ = (;O 

= %.:4-$ x l.<) y 10-" 
= 1.05 x 10-7 
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y por esa razón K:< a 25°C es 

En la tabla 11-15 se dan los mejores valores actuales de K, a ciertas 
temperaturas. Un punto de interés en esta tabla es que el producto iónico de] 
agua cs 1 x 10-'' a 2 5 T  A otras temperaturas la constante tiene distintos 
i,alores, y cri coiisecuencia la concentración de los iones hidrógeno y oxhi. 
drilo en agua pura a estas temperaturas no serán iguales que a 2 5 T ,  esto 
es, 1 x lo-' g de peso iónico por litro. 

TABLA 11-15. Producto iónico del asua, 
K,, a diversas temperaturas 

Temperatura "C K ,  

o O l l l  X lo-" 
10 0.292 
25 1.008 
40 2.919 
60 9.614 

Como el principio del producto iónico se mantiene en cualquier solución 
donde haya agua presente, esta constante se emplea para calcular las con- 
centraciones de los iones hidrógeno y odiidrilo presentes en tales soluciones. 
Por ejemplo, en una solucióri acuosa 0.001 molar de hidróxido sódico a 
25"C, Coll- 0.001, y por lo tanto, la concentración de los iones hidró-- 
geno debe ser 

Anilocamente se calcula la concentración de los iones hidroxilo en cual. 
quier solución ácida. 

.41 pasar dc soluciones ácidas a alcalinas la concentración del ion hidd- 
geno varía muy ampliamrnte. Para dar un medio conveniente de expresió" 
a la concentración de los iones Iiidrógcno sin tener quC utilizar exponc!~ter 
negativos, sugirió Sorensen el iiso de la m a l a  1iH (11oder de hidrógeno), 
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y en base a ella tenemos 
pH  = - log,, a,. (111) 

fito es, la actividad del ion hidrógeno de una solución es igual a 10-DH. 
Así, para una solución de p H  = 4, a,+ = y para otra de pH = 12, 
nE+ = lo-''. Análogamente la actividad de los iones oxhidrilo pueden cxpre- 
sarse en escala pOH mediante la definición 

Coniü para cualquier solución acuosa a i r+aon  = K,,, tenemos 

- lag,, a=+ - logro %H- = - lag,, K ,  
y por csa razón 

pH + pOH = - log,, K,, (113) 

De esta ecuación se deduce que la  suma del pH y pOH para cualquicr 
solución acuosa debe ser siempre una constante igual a - log,, K ,  y de aquí 
que cuando el pH  de la solución asciende el pOH debe disminuir, y viceversa. 
La condicihn de neutralidad se establece cuando las concentraciones iónicas 
de hidrógeno y oxhidrilo sean iguales, y deberán serlo también el pH y el 
pOH. Entonces 

Cualquier solución que tiene un pH  mcnor que -1/Z IoglO K ,  será 
ácida, mientras que otra cuyo pH  sea mayor a aquel valor será alcalina. 

En el caso específico de las soluciones acuosas a W C ,  K ,  = 1 x 10-14, 
y - log,, K,, = 14. A esta tcrnperatura, tendremos pH  + pOH = 14, y la 
solución neutra tiene un p H  de siete. Los valores menores de este númcro 
indican acidez y los mayores del mismo basicidad. 

SOLUCIONES REGULADORAS 

Son las constituidas de un ácido o una base y una de sus sales, poseen 
capacidad para resistir a las variaciones en mayor o menor grado del pH, 
cuando 'se adiciona algo de ácido o base y por este hecho se denominan 
"hciones reguladoras o simplemente reguladores. Son particularmente efec- 
t iva las mczclas en las cuales el icido o base involucrado es débil. 

La acción reguladora dc una solucibn de ácido d6bil HA en presencia 
de una de sus sales se explica de la manera siguiente: en cualquier niezcla 
de ácido y sal el equilibrio de ionización del ácido dctermina la coriccntra- 
ción del ion hidróceno de la solución. Cuando sc añaden ioncs hidrógeno 
por adición de ácido, el equilibrio se altera y para rcstablecersr de nuevo 
los iones hidrógeno en exceso se recombinan con los aniones de la sal para 
f umar  1nol6culas de ácido sin disociar HA, y por lo tanto el 1111 de la solu- 
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ción se invierte a un valor no muy distinto del original. Si por el contrario 
se adiciona alguna base a la mezcla de ácido y sal, el exccso de iones oxhi. 
drilo altera el equilibrio de ionización del a p a .  Para restablecerlo otra vez, 
los iones hidrógeno y oxhidrilo se combinan para dar agua. Como esta re- 
acción provoca una disminución de iones hidrógeno, se modifica también 
el equilibrio de ionización del ácido y para su restablecimiento se disocia 
algo de este HA para darnos de nuevo los iones hidrógeno necesarios. El 
resultado de todos estos cambios es que el exceso de iones hidrógeno está 
neutralizado esencialmente, y la solución se invierte a un pH  muy próximo 
a su valor original. Estas consideraciones se aplican sólo cuando la cantidad 
de ácido o base agregadas a la solución reguladora no es lo suficientemente 
grande como para alterar la relación de ácido a sal. 

De una manera similar sc explica la acción reguladora de las soluciones 
de una base dkbil y una de sus sales. El pH particular para el cual es efectiva 
una solución reguladora está determinado por la relación del ácido o base 
a su sal presente y por la magnitud de la constante de ionización del ácido o 
base. Así, para un ácido débil la actividad del ion hidrógeno está determi- 
nada desde la constante dc ionilación por 

mientras que para una basc dtbil la actividad del ion oxhidrilo está go. 
bernada por 

, ~ B U H  aoli- = ka -- 
a ~ .  

(116) 

Cuando las relaciones de actividad del ácido o basc a la sal son la uni- 
dad, estas ecuaciones se reducen a a,+ = K,  y a,,,. = Ka. Cuando no son la, 
unidad, a,+ y aoi1 deben evaluarse de las ecuaciones (115) ó (116). 

Los r ~ p l a d o r e s  se cmplcari siempre que se desean soluciones de pH 
conocido, o cuando es neccsario mantenerlo constante. .MacII\.aine ha des- 
crito la forma de prrparar soluciones reguladoras de un intemalo de pH 
definido que oscila entre 3.4 y 8.0 con intervalos de ~ariaciúii de 0.2 unida- 
des, mediante el uso del fosfato disódico y el ácido cítrico en diversas pro- 
porciones. Otro &tema para el cual el pII varía desde 1 a 10 también con 
intervalos de 0.2 fuc propuesto por Clark y Lubs. Los detalles de esta pre- 
paración se encuentran cri el manual de Lünye."~ 

CONCEPTO GENERALIZADO DE ACIDOS Y BASES 

EL t t r~nino &ido se usa ~eneralrnentc para significar cualquier sustancia 
que en solución da ioncs hidrúgcno, y bnsc aquélla que producc iones oxhi- 
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drilo. Aunque estas definiciones estrechas de &ido y base son satisfactorias 
 ara algunos fines de soluciones acuosas, son insuficientes para describir 
todos los fenómenos observados bien sea en agua, o en solventes no acuosos. 

Hasta ahora hemos considerado al ion hidrógeno como constituido por 
un átomo de hidrógeno con el electrón removido, esto es, un firotún. Sin 
embargo, Bronsted '"a demostrado que el cambio de energía libre de la 
reacción H+ + H I O ( l i  = H,,O+ es extremadamentr grande y negativa. y 
dc aquí que la constante de equilibrio de esta reacción debe ser iiiuy ~ r a n d r .  
Los iones H +  como talrs, son práctica~nente inexistentes en medio acuoso y 
lo que consideramos como un hidrogeriión en realidad es el protón hidrata- 
do H,Of que se conoce con los nombres de hidronio, hidroxoniu 0 ion 
oronio. De igual manera, ciertos estudios realizados por Dole "' sobrr el elec- 
trodo de vidrio, así como sobre la cin6tica de las reacciones somptidas a la 
acción catalítica de los ácidos han llevado a la conclusión de qur r l  protón 
K mcuentra solvatado. 

Estas y otras consideraciones condujeron a Bronsted l 4  y Loiny lS a 
redefinir el concepto de ácido y base. Definieron al ácido como una sustan- 
cia cafial de  dar u n  protón a otra, y a una base como cualquier sustancia 
que acepta u n  protón de u n  ácido. En otras palabras, un ácido es una 
sustancia tal que, con carga o sin ella, actúa como donadora de protoncs, 
y es una base cuando es aceptara. Inherente a estas nuevas definiciones de 
ácido y base está el hecho de que cuando un ácido cede protones debe 
existir una base capaz de recibirlos; y viceversa. 

Las diferencias entre este concepto ceneralizado de ácidos y bases y el 
mis antiguo se comprenderá mejor con algunos ejemplos. Según ambos 
Puntos de vista el ácido acético es un ácido. Sin embargo, mientras que el 
concepto antiguo representa la ionización según el proceso 

CH,COOH = H +  + CH,COO- (117a) 
el concepto generalizado lo representa así 

En esta última ecuación el ácido acético dona un protón a una moltcula de 
agua que actúa como base, para formar un ion hidronio y uno de acetato. 
Además: como el H,O+ puede ceder un protón al ion acetato para formar 
ácido acktico y asna, debe ser por si mismo un ácido, mientras que el 
CHZCOO- se comportará corno una base. En consecuencia, cualquier intcr- 
acción de un ácido y una base debe siernpri conducir a la for~nación de otro 
ácido y base diferentes; es dccir 

Acido, f Base, = Acido, .t Base, (118) 
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La base, que se origina del ácido, es la base conjugada del ácido,. Análo. 
gamente, el ácido, qur resulta de la base, sc llama conjugado de esta base. 

Al ampliar este argumento, obtcnemos la formulación siguiente para la 
ionización en el agua de un número de ácidos generalizados: 

Acido, Base, Acido2 Base, 

HCI + HIO - H30+ + C1- 
HCOOW + HzO = HrO+ + HCOO- 
HSO; + H 2 0  H1O+ + SO;- 
NH: + H ~ O  = HIO+ + N H ~  
C.H,NH? + H,O = HsO+ + C6HsNH2 
H , O ~  " + H,O = H,O+ + HnO 
H,O + H?O = HiO+ + OH- 
H P S O ~  + H;O = H,O+ + HSO; 
HSO; + H 7 0  = H30+  + SO;- 

A partir de estos ejemplos se obsen-a que al lado de las sustancias consi- 
deradas ordinariamente como ácidos, también lo son otras como el H,,O+, 
H,O, NH:, C,H,NH: y otras donadoras de protones. Tampoco las bases 
son únicamente las que poseen iones oxhidrilo, sino también loi aniones 
de los icidos, agua: arnoniaco, anilina, HS0 ;  y otros aceptores de proto- 
nes. Se observará que el agua puede actuar tanto como ácido o como base, 
dependiendo de las condiciories de la reacción, es deci- es anfótcra. Además 
un ion como el HSO; es anfótero también puesto que actúa unas veces 
como ácido y otras como base, según las circunstancias. 

La fortaleza de un ácido dado, en la nueva teoría se mide por su capaci- 
dad para donar protones al solvente y es expresable mediante la constante 
de ionización del ácido. Por otra parte, la de nna base K B  esti definida por 

donde K,  es la constante de ionización del ácido conjugado de la base. Para 
las soluciones acuosas se puede demostrar que 

donde Ka es la constante de ionización de una base definida mediante la 
ecuación (96).  

El concepto generalizado de los ácidos y bases no contradice los antigiios 
puntos de vista de aquellas sustancias, sino que los amplía. Aunque las ideas 
irivolucradas ~rarexan sorprcndent~s a aquél no acostumbrado a pensar en 
función dc ellas, veremos en un  capítulo posterior que son riiiiy fructíferas 
y permiten la  correlación y explicación de ciertos fenómenos cn las soluciones 
acuosas que de otra manera aparrccriari muy enipáticos. 



C. N. Lewis ha propuesto una teoría de ácidos y bases aún mi?  anililia 
,,, sus propósitos que la anterior, así para Le~vis, una base es u n a  sui to~iria 
qric cede u n  par de electrones para formar un enlace de coordinación. A su 

un úcido es una  sustancia cualquiera que acepta u n  par de  clcctroncs 
para formar tal enlace. Esta teoría no sólo comprende a los ácidos y h a m  

establece la teoria de Bronsted-Lowry, sino a otras muchas sustancias qiie 
de ordinario no están clasificadas en esa categoría. Para mayorcs detalles 
el estudiante debe ver la literatura.16 

La reacción entre un ácido y una base en solución acuosa produce siem- 
pre agua y una sal. Si la reacción es completa, la neutrali7ación exacta dará 
una solución exactamente neutra; es decir, sin exceso de ioiies hidrógeno 
u oxhidrilo. Casi, así sucede cuando un ácido fuerte como el clorhídrico se 
neutraliza por una base fuerte como el hidróxido de sodio. Sin embzrgo, 
cuando un ácido débil como el acttico se neutraliza con una base fuerte 
corno el hidróxido de sodio, se encuentra que la solución final no es neutra 
sino básica, y cuando iina base débil se neutraliza con un ácido fuerte, la 
soliición final es ácida. La basicidad de la soliición final en un caso y la aci- 
drz en otro se deben a la tendencia de la sal formada por neutralización 
a reaccionar con el agua y de ahí a invertir la reacción. Esta tendencia de 
las sales cuando se hallan disueltas en agua a reaccionar con el solvente y 
por esa razón a invertir el proceso de neutralización se denomina hidróiisir. 

Al considerar la condiicta de hidrólisis de varias sales, podemos distinguir 
cuatro casos, que son, (a )  sales de ácidos y bases fuertes; (b )  sales de ácidos 
déhiles y bases fuertes; (c)  sales dc ácidos fuertes y bases débiles, y ( d )  sales 
de ácidos y bases débiles. Cada una de estas categorías se discutiri a con- 
tinuación. 

Sales de ácidos y bases fuertes. El cloruro de sodio puede tomarse 
como iin ejemplo de la conducta hidrolítica de una sal de ácido y base 
fuertes. Esta sal existe en soliición acuosa con sus iones cloro y sodio, si 
reaccionaran con el agua darían ácido clorhídrico e hidrúxido de sodio, 
Pero puesto qiie estos compuestos son electrólitcs fuertcs, los productos 
S&n de nuevo ioiies cloro y sodio, y el ion hidrógeno y oxhidrilo recombi- 
"arían dando agua. En otras palabras, los productos de la hidrólisis serían 
idérlticos con los reactivos, y no habría cambio en la naturaleza dc las especies 
'n solución. Por esta razón, podernos drcir que una sal de un ácido y base 
fllei-te~, no hidrolizaii, y que la solución de dicha sal es esencialmente neutra. 

Sales de ácidos débiles y bases fuertes. Cuando iina sal de un icido 
d@hil y una hasir f i i~rtc.  tal romo f.1 acetato de sodio, se disuelve en agua, 

", Véase Luder y Zuffanti. T h e  Electronic Therlry of A c i d ~  <ind Bniei, Juhn 
'vilcy & SWS, In<-., Nueva York, 1916. 
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el catión de la base, es decir, el ion sodio no llevará a cabo Iiidrólisis por la 
razón dada antcriormente. Sin embargo, el anión del ácido d(.bil, esto es 
el ion acetato, reaccionará con el ayua para formar suficiente ácido acético 
no disociado a fin de qne la constante de ioni~ación si  mantenga invariable. 
El resiiltado es que el ion acetato efectúa la reacción hidrolitica 

que conduce taiiibién a la formación de iones oxhidrilo, y la solución se 
hace alcalina. 

En general, la hidrólisis de cualquier sal BA de un ácido dkbil HA y una 
base fucrtc BOH se debe a la hidrólisis del anión del ácido, que se representa 
mediante la ecuación 

A + H,O = H 4  + OH-  (121) 

para la cual la constante de equilibrio Kh incluyendo de nuevo la actividad 
del agua en la constante, está dada por 

La constante Kh, llamada de Iiidrólisis del ion A- , determina el grado en 
que este último ion reaccionará con el agua para formar HA y OH- .  La 
magnitud de esta constante depende, a su vez, de la de ionización del áci- 
do HA, K,, y del producto iónico del agua K,, como se demuestra a conti- 
nuación. Si el numerador y el denominador del lado derecho de la ecua- 
ción f 122) se multiplica por a ~ . ,  resulta 

1 
pera (2) = 

y K~ = an-aoi-. y por tanto 

y la constarite Ue hidrólisis se deduce del producto iónico del a p a ,  Y la 
constante de ionbación del ácido débil. 

Sales de ácidos fuertes y bases débiles. En sales de esta naturaleza, de 

las que el cloruro de amonio es un ejemplo, el anión del ácido fuerte no 

sufrirá hidrólisis. Pero el catión BC de la base débil BOH llevará a cabo 
la hidrólisis de acuerdo con la reacción 

B+ C H 2 0 =  I 3 O H + H +  

Esta vei la Iiidrólisis da niolkulas de la base no ionizada e l i i d r o ~ ~ ' ~ ~  
ncs, y de aquí quc la solucióri d r  la sal en agua cs ácida. 

lu 



L a  constante hidrolitica viene dada ahora por 

s i  el numerador y denominador de esta expresión se multiplican por aoH-, 

Kh se convierte en 

P e r o  la primera cantidad en el parhtesis es l /Kb  y K b  es la constante de 
ionización de  la base débil BOH. Pero K ,  = a=+ - noH-. Por esa razón 

y l a  constante hidrolitica de la sal de un ácido fuerte y base débil se calcula 
a p a r t i r  del p

r

oducto iónko del agua y la constante de ionización de la base 
débil BOH. 

S a l e s  d e  ácidos y bases débiles. Cuando la sal BA es el producto de la 
interacción de un ácido débil HA y una base débil BOH, tal como sucede 
en el caso de l  acetato de amonio, tanto el catión como el anión de la sal 
d e b e n  llevar a cabo la hidrólisis. La reacción es 

Y si la solución de la sal en agua es ácida o bisica queda determinada pdr la 
fortaleza relativa del ácido o base. En este caso, la coqstante de hidrólisis 
q u e d a  definida por 

Si a h o r a  el numerador y denominador de la ecuación (128) se multiplican 
'Or a,, . =O=-, Kh se transforma en 

Kh = (z) (z) (a~+aon- )  
a ~ - a o n -  

1 "u ( 0 ) = , ( )  = -, iaH.aoH., = K.. y por tanto 
~ B + ~ o H -  a ~ + a ~ -  K .  

L-ez las constantes de ioriización, tanto del ácido corno de la base débiles, 
b;illn,i comprendidas cn la cxpresi6ri dc In constante hidrolitica dc la sal. 
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CALCULOS Q U E  COMPRENDEN LAS 
CONSTANTES HIDROLITICAS 

Las constantes hidrolíticas de las sales se calculan a ~ a r t i r  de los valores 
conocidos de K,, Ka  y K ,  por medio de las ecuaciones (1231, (126) Ó 

(129), o bien se determinan experimentalmente. En este último caso es una 
práctica usual disolver una cantidad dada de sal en agua, y medir la con- 
centración del ion hidrógeno en la solución. Una vez conocida esta cantidad 
y la concentración original de la sal, es posible calcular la constante de hi- 
drólisis. En todos los cálculos que siguen se supone que las actividades son 
reemplazables por las concentraciones. Para ilustrar el cálculo de Kh de 
las mediciones de la concentración del ion hidrógeno de una sal en agua, 
consideremos el ejemplo siguiente. 

EJEMPLO: Se encuentra que una solución de acetato de sodio, en agua 
a 25'C, 0.02 molar tiene una concentración iónica de pesos iónicos gramo 
por litro 3.0 x ;Cuál es la constante de hidrólisis de la sal? La re- 
acción que tiene lugar en este caso es 

Puesto que Cn* = 3.0 x y K ,  = 1.01 x = C ,+ . Con-, la con- 
centración de los iones oxhidrilo será 

Esta es también la concentración del ácido acético, puesto que se produce en 
cantidad equix-alente a los iones oxhidrilo durante la hidrólisis. Finalmente, 
la concentración de los iones acetatos en el equilibrio hidrolitico debe ser la 
concentración original de la sal menos la cantidad que ha reaccionado, 
esto es 

C = 0.02 - 3.37 x 10-O 
= 0.02 

valor muy próximo al real. Por lo tanto, 

El valor de Kh calculado tcniendo cn cuenta que K,, = 1.01 x 10-Id y 
K,  = 1.71 x para cl ácido ad t i ro  a 2 5 T ,  es K ,  5.77 x 1 0 - ' O .  
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L n a  vez conocido Kh, se emplea para estimar el grado de hidrólisis de la 
sal bajo otras condiciones. Así, supongamos que se desea conocer el grado 
de hidrólisis del acetato de sodio en una solución 0.01 molar a 25% Si 
designamos por u el grado de ionización del ion acético, entonces C , ,  = 
0.01 (1 - a), y CH.,c = Con- = 0.01 a. En consecuencia, 

Como Kh es pequeíia, lo será también a, y podemos escribir entonces 1 - rr 
= 1, con lo cual resulta: 

es decir, el ion acetato se hidroliza un 0.024% en una solución 0.01 molar 
a 25%. 

PRODUCTO DE SOLUBILIDAD 

Un tipo de particular importancia de equilibrio iónico heterogéneo es 
el comprendido en la solubilidad de sales poco solubles en agua. Cuando 
una sal de esta naturaleza, por ejemplo el sulfato báríco, se agita en agua 
hasta saturación, se establece el equilibrio entre la fase sólida y la sal total- 
mente disociada, es decir, se tiene 

BaSOp(s) = B a + +  t SO-- 
t 

(130) 

En este proceso la constante de equilibrio es 

que podemos expresar así, en cualquier solución saturada con sulfato de 
bario: C I  poduc to  de las actiuidades de los iones bario y sulfato es constante 
e igual a K,. A ésta se la denomina constante de producto de solubilidad, O 

simplemente jroducto de solubilidad, de la sal, que es característico dc cada 
Sustancia. 

d a n d o  una sal da sólo dos iones, como por ejemplo el sulfato de bario 
o cloruro de plata, el producto de solubilidad es simplemente el de las acti- 
vidades de los dos iones, pero para aquellas sales que dan más de dos iones 
dicha producto tiene una expresión más complicada. El equilibrio de solubi- 
lidad de una  sal cualquiera A,B, que da x iones positivos de A, y y nega- 
tivos de B, está dado por 

A,B,(s) = X A  + YB (132) 

y de aquí que la expresióii más gencral del producto de solubilidad es 

K. = a l a ;  (133) 
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Así para una sal tal como el carbonato de plata, para el cual x = 2 y y = !, 
K. = n i 9 + .  %,-- mientras que  para el fluoruro de calcio x = 1, y = 2 y 
K ,  = ac,-- . ni.. 

Los productos de  soluhilidad se evalúan fácilmente a partir de las solu- 
bilidades de saturación de las sales en agua pura. Estas se obtienen por aná- 
lisis directo de las soluciones saturadas, por mediciones de conductancia 
como se describen en este capitulo, o bien por mediciones de las fuerzas 
electromotrices. A 25'C la solubilidad del carbonato de plata en agua es 
1.16 x lo-" moles por litro. De aquí que la concentración de los iones de 
carbonato en una solución saturada es Ceo,-- = 1.16 x mientras 
que la de los iones de plata es doble de la del carbonato, esto es, CAg+ = 
2.32 x lo-* iones gramo por litro. Para el carbonato de plata K, vale 

Si suponemos ahora que los coeficientes de actividad son iguales a la unidad 
en soluciones muy diluidas, entonces K,  se reduce a KL producto de solu- 

bilidad estequiométrico. Por lo tanto, 

TABLA 11-16. Productos de solubilidad de diversas sustancia 
a 25'C 

Sustancia 

, 

Sustancia K ,  

HsL 3 . 2  x 10P2S 
AgBr 7 . 7  x 10W13 
AgCl 1.56 x 10-la 
AgI 1.5 x 10-'u 
As2C0, 6.15 x 10-12 
Ag,CrO, 9 x lo-'" 
A s 3  1.6 x 10-*e 
SrCO, 1 .6  x 
TIC1 2.02 x 10-4 

En la tabla 11-16 se señalan los productos de solubilidad a 25'C de 
cierto núniero de sales e hidróxidos a los que es aplicable también el mismo 
principio. A partir de estas constantes la solubilidad de Estas siistancias en 
agua se obtienen ficilmcntr al invcrtir los cálculos del producto de soliibi- 
lidad dados arriba. 
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( EFECTO SALINO Y SOLUEILIDAü 

Con la formulación del producto de solubilidad en función de la con- 
centración cabe esperar que la adición de sales que poseen un ion común 
con la sal que se disuelve debería disminuir su solubilidad, y esto es lo que 
sucede, como lo muestra la figura 11-12, en la cual se observan los efectos 
que el TINO, y KCI ejercen en la solubilidad del TlCl a 25OC, que, sin 
embargo, son menores a los que se obtienen desde la relación 

K: = CT,+Col- 

para el efecto del ion común (curva de la base). Además, las tres c u m s  
superiores de la fiLpra muestran que los electrólitos sin un ion común incre- 
mentan su solubilidad. 

i r  1 - 1 2  Efecto salino en 
la rolubilidaq del TIC1 a 25°C. 

WOd 
znso, !::Ey, A - w 16 NaC2H,02 , i  

- 
9 12 + - 
w v Calculada para 
v a el ion común 
E - .- 
a = 4 - TINO, 
0 v, 

o 
O O05 0.10 015 0.20 0.25 

Molaridad de la sal afiadida 

Aunque inexplicablemente desde la aproximación de la concentración, 
este incremento marcado en la solubilidad con la concentración del electró- 
lito es lo que cabe esperar si se tiene en cuenta la formulación más exacta del 
producto de solubilidad en base a las actividades que según la termodinámica 
está dado por 

K. = a~l+acl- 
= (CTI*CCI-)(~TI*~CI-) 
= K:f2 (134) 

donde f es el coeficiente de actividad media de la sal y Ki el producto de 
' solubilidad de las concentraciones. Desde la ecuación (134) se deduce que, 

como K. debe ser una constante, K: no puedc ser otra e igual a K. a menos 
que f = l. Sin embargo f no es igual a 1 excepto cuando la fortaleza 
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iónica es cero y varía con dicha fortaleza. En consecuencia, K: debe ser tarn- 
bién una función de dicha fortaleza y variará con ella según la relación 

Ahora bien, con fortalezas iónicas no demasiado grandes los coeficientes de 
actividad son menores de la unidad, y por lo tanto entonces K: debe ser 
mayor que K,. Como la solubilidad es igual a \/Kd cuando hay una sal 
presente será más elevada. Podemos ver, por lo tanto, que mientras el pro- 
producto de solubilidad K ,  permanece constante, la teoría predicc que K; 
aumentará con el incremento de la fortaleza iónica, lo mismo que la solubi- 
lidad lo que concuerda con los hechos. Estos argumentos dan cuenta del 
hecho que las solubilidades obsemadas en presencia de un ion común son 
mayores que las predichas cuando no se hace ninguna concesión a los coefi- 
cientes de actkidad. Esta variación de la solubilidad con la concentración 
de los electrólitos añadidos s'e emplea para evaluar los coeficientes de activi- 
dad de la sal que se disuelue a diversas fortalezas iónicas. El procedimiento 
se ilustrará otra vez con el cloruro talioso. Si representamos la solubilidad de 
esta a l  en agua pura por S, y por S en presencia del electrólito añadido sin 
ion común, fo y f los corficientes medios de actividad de la sal en las dos 
soluciones, entonces, en vista de la constancia de K,, tenemos la relación 

K .  = = S T  
y, de aquí, 

Sf = Sdo 

Al tomar logantmos, tendremos 

log S = log Sojo - log f (1 38) 

Según esta expresión, f se evalúa a partir de las solubilidades en cuanto 
se conoce el producto S,f,. Para obtenerlo sr grafica logS frente a la raíz 
cuadrada de la fortaleza iónica total de la solución, es decir, de la sal disuelta 

- 
y el electrólito añadido, extrapolando después a p = O. Como para una 
fortaleza i p a l  a cero f = 1, la intersección en el eje log S da inmediatamente 
1% Sofa. Conocida esta cantidad, la sustracción al 1og S el valor log S o f o  

nos da - log f ,  y de aquí que se obtiene f a diversas fortalezas iónicas. O bien, 
al evaluar Sofo, se deduce f a partir de la ecuación (137) al di~idir  Sofo por S. 

En la tabla 11-17 se señalan datos ilustrativos del procedimiento de 
evaluación de f, para la solubilidad del cloruro talioso a 25°C en agua en 
presencia de diversas concentraciones de nitrato de potasio La columna ' 
da la concentración C de sal añadida, la 2 la solubilidad observada S del 
c~orilro talioso en moles por litro, y la tercera columna p = (C i- S). 
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TABLA 11-17, Solubilidad del TIC1 en presencia de KNO, a 25'C 

Conc. KNO, Salubilidad Coeficiente dc actividad 
agregado del TIC1 media del TIC1 

C S p = (C + S )  f K ,  = S?fz 

De una grafica del log S contra \/y se encuentra que Sofo = 0.01422. 
Al dividir ahora S,f, por S a diversas fortalezas iónicas, se obtienen los coefi- 
cientes de actividad de la columna 4. La última de éstas da el producto de 
solubilidad del cloruro talioso calculado a partir de K,  = S'f. Como cabria 
esperar, K,  es constante. 

EL EQUILIBRIO IONICO Y LA TEMPERATURA 

Las constantes de equilibrio d e  las reacciones iónicas, de análoga manera 
a las demás, varían con la temperatura. También como antes, esta variación 
está dada nor 

csta expresióii se "tiliza para evaluar los calores de diversas reacciones iónicas 
o para estimar K a ~ ina  temperatura desde otra cuando se conoce AHo. . 
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PROBLEMAS 

Nota: En problemas donde se da un número insuficiente de datas para evaluar 
las actividades de los iones de los electrólitos fuertes, considérese que las actividades 
iónicas son iguales que las concentraciones. 

1. Una corriente continua de 0.5 amperios internacionales pasa a través de un 
circuito durante 10 min cuando se aplica una diferencia de potencial de 30 voltios int. 
Hallar la cantidad de electricidad transportada por la corriente: ( a )  en culom- 
bios int.; ( b )  culombios absolutos; (c)  uem, y ( d )  "es. 

Rcrpuesta: ( a )  300.0 culombios internacionales. 

2. ¿Cuál es la velocidad de disipación de energía por la corriente mencionada 
en el problema precedente, en: (a) vatios int.; (b )  vatios absolutos; (c) ergioi s e - ' ;  
( d )  calznrías seg- l?  

3. Cuando un potencial de 110 voltios de corriente continua se aplica a las ter- 
minales de una lámpara eléctrica, fluye una corriente de dos amperios. (a) ;Cuál 
es la resistencia de la lámpara, y cuántas calorías de calor se disipan por hora? 

Rerpuesto: (a) 55 ohmios; ( b )  189,300cal. 

4. Una corriente continua constante pasa par un culombimetro de yodo durante 
un período de dos horas. Al final de este tiempo se han liberado 0.0020 equivalentes ' 
de 1,. ¿Qué  corriente ha pasado por el culombimetro? Rerpuerta: 0.027 amperios. 

5. El crisol de platino usado en un culombimetro de plata aumentó su peso 
0.5000 g durante la electrólisis. ?Cuál será la ganancia en peso de un cátodo de cobre 
en una celda llena con cuprocianuro de potasio [KCu(CN),] colocada en el mismo 
circuito? 

6. ¿Qué volumen de O, se liberará desde una solución de NaOH por una co- 
rriente de dos amperios que fluye durante If horas? La temperatura es de 27°C 
y la presión total es de 1 atmósfera. Respuesta: 688.8 cc. 

7. ( a )  ¿Cuánto tiempo tardará una corriente de 1 amperio para reducir 80 cc . ' 

una solución 0.1 molar de Fe,(SO,), a FeSO,? ( b )  ¿Cuántos cc de K,Cr,O, 0.1 mo- 
lares podrían reducirse a sulfato crómico, Cr,(SO,), por la misma cantidad de elec- 
tricidad? 

8. ¿Qué  cantidad de electricidad re requerirá para reducir 10 g de nitrobenceno, 
C,H,NO,, completamente a anilina, C,H,NH,? Si la caída de potencial a través 
de la celda es de 2 voltios, ¿cuánta energía en calorías, se consume en el proceso? 

Respuesta: 47,070 cubmbios; 22,510 calorías. 

9. Una solución de AgNO, que contiene 0.00739 g de ASNO, por gramo de H,O 
se electrolira entre electrodos de plata. Durante la experiencia se depositan 0.078 &! 
de Ag en el cátodo. Al final del experimento la ~orc ión  módica contiene 23.14 g de 
agua y 0.236 g de AgNO,. ¿Cuáles son los números de transporte de l a  iones AS+ 

y NO;? Rerpueito: t+ = 0.47. 

10. Una solución 4 rnolal de FeCI, se electroliza entre electrodos de platino. Des- 
de la electrólisis la porción catódica, que pesa 30 g en 3.15 molal en FeC13 

y 1.00 molal en FeC12. (Cuálm son los números de transporte de los iones Fc+  + + 

y CI-? 

11. Los números de tranrfrr~ncin de los iomr en u n í  solución de KCI 1.000N 
se detemiinaron por el procedimiento dr Lzi frontrrzi inbvil u s m h  BaCI, 0.80 N. Con 
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una corriente de 0.0142 amperior, el tiempo requerido por la frontera para barrer un 
volumen de 0.1205 cc fue 1,675 segundos. :Cuáles son los números de transporte 
de los iones K r  y CI-? Rerpuerto: t ,  = 0.49. 

12. Los compartimientos catódico, central y anódico de una celda electrolitica 
contienen cada uno 10 miliequivalcntes de HC1 en solución acuosa. ¿Cuál será el 
número de miliequivalentes después de pasar 5 rniliequiralentes de electricidad a 
través de la celda? Considerar que t+ vale 0.8 y que rc desprende H, en el cátodo 
y C1, en el ánodo. 

13. Una celda de conductividad se llena con una solución de cloruro de patasio 
0.10 demal que a 25'C presenta una resistencia de 910 ohmios. ¿Cuál será la resis- 
tencia de esta celda cuando se llena con una solución cuya conductancia específica 
a 25°C es 0.00532 rnhos? 

14. Una celda de conductividad llena con una solución de KC1 0.01 demal da 
una resistencia a 0°C de 11,210 ohmior. La distancia entre los electrodos en la celda 
es 6 m. Hallar: (a) la constante de la celda, y ( b )  el área promedio transversal de 
los electrodos. Respuesta: (a) 8.673. 

15. A 25°C l a  conductancias equivalentes de las duciones  diluidas de NaI son 
las siguientes: 

Encontrar A, de NaI a 25°C 

16. A 25°C una celda llena con una solución KCI 0.01 demal ofrecía una resis- 
tencia de 484.0 ohmios. En la misma celda con soluciones dc NaCl se obtuvieron 
a 25°C los datos siguientes: 

Normalidad Resistencia (ohmios) 

0.0005 10,910 
0.0010 5,494 
0.0020 2,772 
0.0050 1,129 

(a )  Calcular h para el NaCl en cada concentración, y ( b )  evaluar A, graficando 
A contra V C y entrapolando a dilución infinita. 

17. A partir de las conducciones equivalentes a dilución infinita sisuientrr torna- 
das a 18"C, encontrar el valor de A, para el NH,OH: 

Ea(OH), :  A, = 228.8 
BaCL,: A, = 120.3 

NH,CI: A, = 129.8 

18. En la medición de la mobilidad del H +  por el procedimiento de frontera 
móvil, re observó que la frontera se desplazaba una distancia de 4.0 cm en 12.52 mi- 
nutos. La caída dc potencial a través de la celda antes de la formacibn de dicha 
frontera es 16.0 voltios. La distancia entre Ion electrodos es 9.6 cm. Calcular a partir 
de datos la mobilidad y la conductancia equivalente iónica de los iones hidró- 
geno. Rerpucrio: p+ = 0.0032 cm2 voltios-' seg-l. 
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19. A 25-C la r ~ ~ i i u c t a n c i a  equi\alente dc una solución 0 020 molar de AgSo3  
es  de 178.7, mientras que el número de transporte del ion Ag es 0.477. Calcular 
la conduct.incia iónica equivalente y las mobilidades iónicar de la A s +  y NO; 
," una solución de ApNO, 0 020 molar. 

20. A 18 C la mohlidad a dilución infinita dcl ion amoniu es 0.00066 mientras 
que la del clorato cs 0.00057 cmZ~oltiOs-' seg-l .  Calcular pl valor de A, del dorato 
dc amonio Y los números de transporte de las dos iones. 

21, Para una solución acuosa de .ASNO,, ."L, = 133.36 a 25°C Csando la ecua. 
.ió, de Onsager, hallar el valor de .1 para una solución 0.0010 molar a la misma 
temperatura, y comparar el resultado con el \alar observado experimentalmente de 
h = 130.5. 

22. A 25°C la reristcniia de una celda llena con una solucióii de KCI 0.01 demal 
es 525 ohmios. La resistencia de la msma cclda llena con KH,OH 0.1 N es de 2,030 
ohmios. ¿Cuál es el grado de disociación dcl NH,OH en esta soluiidn? 

Respuesta. a = 0.0134. 

23. ;Cuál será la resistencia de la celda usada en el problenia anterior cuando 
se llena con Il,O cuya conductancia especifica es de 2.00 x 10-6 mhoscm-l? 

24. La conductancia especifica a 25°C de una solución acuosa saturada de SrSO, 
es  de 1.182 x 10-1, mientras que la del asua usada es 1.5 x 10-"has cm-'. De- 
ternimar a 25°C la solubilidad en gamos  por litro del SrSO, en q u a .  

Respuesto .  O 0967 g/litro. 

25, En la titulación de 25.0 cc (diluidos a 300) de una solución de NaC,H,O, 
con otra de HCI 0.0972 A' sc encontraron los datos siguientes: 

Volumen usado de HCI Conductancia x 104 

10.0 3.32 
15.0 3 38 
20.0 3.46 
45.0 4 64 
50.0 5.85 
55.0 7.10 

,('uál es la concentrarión del NaC,H,30, en moles por litro? 

26. Trazar una gráfica de la conductmcia contra el ~u lumen  de rcactiro para las 
titulacionei de: ( a )  C,HdOH con NaOH; (b) CuSO, con NaOH; (c)  K2Cfl, 
ion AgSO ,. 

27. Para cada una dc las solucionm siguientes e>aluar la mobilidad media, la 
actiiidad iónira, y la actitidid de la sil: 

Molalidad Coeficicntr de 
actnidad inedia 

K-Fe(CN), 0.010 O 571 
CdCI, 0.100 0 219 
H,SO, O 050 O 797 

28. La. densidad de una  ~o luc i i in  1 190 molar dr CaCl, en ;igiia ei 1.100 g/cc 
a 2 0 ' ~ .  < c u á l  I A  molalidad de  la a o l u ~ i ó n  Y la r c l ~ c h  de 1 a Y? 

Rer.burrla: 1.228 riioldl, fly 1.029. 

V 
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29. Csando la ley limite de Debye-Hlickel, calcular el coeficiente de actiiidad 
media a 25-C dc una solución 0.001 molar de K,Fe(CN),, y compararlo con el ralar 
observado de 0.808. 

30. Cna solución es 0.002 molar tanto en CoC', como en ZnSO,. Calcular el 
coeficiente de actividad del Z n + +  en la solución utilizando la ley limite de Debye- 
Hückel. 

31. Observar si la ecuación (85) de este capitulo predice máximos o mininios 
en la \ariación del log,, j con Vz 

32. Una solución de un electrólito fuerte ABU tiene una molalidad m, icti\idad a, 
del soluto, y coeficiente de actividad media y, a la temperatura T. ( a )  Escribir la 
expresión de la energía libre molal parcial del soluto en esta solución. ( b )  Por medio 
de esta expresión, derkar la ecuación para la variación de a, con la temperatura a 
m constante. ( c )  Desde la expresión obtenida en ( b ) ,  deducir la ecuación para la 
variación de y, con la temperatura a m constante. 

33. La conductancia equir~lente  de una solución de ácido cloroacético 0.0140 N 
es 109.0 a 25-C. ;Si A, es 389.5, cuál es la constante de ionización del ácido cloro- 
acético? Respuesta 1.52 X 

34. Suponiendo que las nicdiciones de conductancia dan los valorcs verdaderos del 
grado de disociación del problema 33, usar la ley limite de Debye-HUckel para 
calcular la constante de disociación del ácido cloroac6tico. 

35. Para el ácido propiónico K ,  = 1.34 X 10-% 25'C. Hallar para una solu- 
ción 0.01 molar de ácido, ( a )  el grado de disociación, ( b )  la concentración del ion 
hidrógeno, y ( c )  el p H  de la solución. Respuerta. (a )  a = 0.0361. 

36. Una solución acuosa a 25°C es 0.01 moiar t n  ácido propiónico y 0.02 en 
pmpionato de sd io .  Hallar para esta solución: (a) el grado de ionizición del L i d o ;  
( b )  la concentración del ion hidrógeno, y (c) el pH. 

37. Una solución a 25'C contiene ácido propiónico 0.01 molar y clorhidrico 
0.03 molar. Hallar en esta solución: ( a )  el grado dc ionización del ácido débil; 
( b )  la concentración del ion hidrógeno, y ( c )  el pH. 

38. Una solución compuerta de ácido benmico 0.05 molar y de benroato de 
Sodio 0.10 molar da un pH de 4.50 a 25°C. Hallar la constante de ionización del ácido. 

39. Calcuiar el pH y pOH de cada una de las sicuientcs soluciones a 25-C: 
( a )  0001  niolir de H2S0,;  ( b )  0.001 molar de NaHSO,, y ( c )  0.01 molar de 
XH,OK R e ~ p u e r l a .  ( a )  p H  = 2.73. 

40. Calcular las roncentracioiies de H + ,  H,PO,, H2PO- ,  HPO-- y PO; - - ,  
una soluiióii 0 10 molar de H,PO, a 25'C. 

Respuerta CH+ = O 0239, CHdpa, = U 0761. 

41. Si el volumen final debe ser un litro, ,cuántas rnolrs de HCI deben añadirse 
a 500 cc de una solución 0 1 molar de Xa,CO, a fin de ajustar el pH a 10.0? 

42. Dar las fórniulas de los ácidus conliigados del ( a )  alcohol rnetilico, ( b )  ani- 
lirid, ( c )  éter dimrtilico, y las bases conjucadas del (a )  alcohol rnetilico, y (b )  feiiol. 

43. Calcular lar constantes hidralíticiis de cada una de lar sales siguientes a 25°C: 
(a )  cloruro de urca;  !bl carliunato dc arrionio; ( c )  fosfato disódico, y ( c )  bkar- 
t.onato sódico. Rcr.z?ucita: (a) 0.672; ( b )  11.9. 
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44. Calcular el grado de hidrolisis y la cancentración tónica del OH-  a 25'C 
en (a )  una solución O 50 molar de KCN, y ( b )  en otra O 01 molar de Na,CO, 

45. Suponiendo que loa grados de hidrólisis son iguales para ambos iones, 
calcular la proporwón a la cual una solución 0 10 molar de acetato de anilina, 
C,H,NH,C,H,O,, se hidrolizará a 25-C <Cuál será el pH de la solución? 

46. (a) Calcular la concentracion del ion hidrógeno a 25'C en una solucion 
O 05 molar de CH,COOH tomando como base que K,  = Ka 

(b )  Usando la ley limite de Dcbye-Huckel para obtener Ka, hallar el valor 
mas preciso de la concentración del ion hidrógeno en la solución 

47. (a)  Comenzando con la ecuación (123) de este capítulo, deducir la rela- 
ción entre los cambios de energía libre estandar de las reacciones representadas por 
los tres equilibrios involucradoo 

( b )  *Cuál es la relación entre los calores tipo de estas reacciones? 
( c )  ,Cuál es la relación entre las entropias tipo de estas reacciones7 

48. Formular las constantes de equilibria de los equilibrios siguientes 

(a) AgBr(s) + 2 NH,OH = Ag(NH,) a + Br- + 2 H,O(I) 
(b )  10; + 5 1- + 6 H+ = 3 H,O(l) + 3 I,(s) 

(c) H +  + HCO; = H 2 0 ( l )  + CO,(g) 

49. Para la reacción Sn( r )  + Pb+ + = Pb(s) + S n t  +, se han obtenido los 
datos siguientes a 25°C 

Concentración de equilibrio 
(moles/litro) 

cm*+ cm++ 
O 0233 O 0704 
O 0235 0 0692 
O 0275 O 0821 , 

Calcular la constante de equilibrio de la reacción 

50. A 23°C la constante de equilibrio de la reacción Ag(CN); = As+ + 2 CN- 
es 4 0 X 10-'9 Calcular la concentracion del ion plata en una solución que original- 
mente era 0 10 molar de KCK y O 03 molar de AgNO, 

Respuesta 7 5 x 10-'6 equiv /iitro 

51. La aolubilidad dei CaF, cn agua a 18°C es 2 04 x 10-6 moler/litro Calcu- 
lar (a) la constante del p r~duc to  de rolubilidad, v ( b )  la solubilidad en una solu- 
cion de NaF 0 01 molar Respuesto ( a )  3 4 x 10-11, ( b )  3 4 x lo - -  mol/litro 

52. Calcular la solubilidad del PbI. en (a)  agua pura, (b) O 0-1 molar de K1, 
y ( c )  0 0 4  molar de Pb(NO,), a 25°C 

53. A 25°C el producto de solubilidad del AgBrO, es 5 77 x Usando la 
ley limite de Deb>e-Huckcl, calcular su solubilidad en (a) agua pura, y ( b )  en 
KBrO, 0 01 molar Rerpue~ta (a) 0 0084, (b)  O 0051 mules/l~tr" 

54. A 25'C el producto dp mlubilidad del FeC,O, es 2 1 x LO-. usando 
la ley limite de Ikbyc-Huckcl, calcular la sulubilidad de este compuesto en (a) una 
solución de O 002 molar deMgSO, y O 005 molar de KNO,, ( b )  agua pura 
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55. Usando los datos dados en el problema 50, predecir si el AgCl precipitaria 
de una solución que e$ 0 02 molar en NaCl y 0 05 molar en KAg(CN),  

56. El producto de solub~lidad del CaF2 a 18'C es 3 4 x 10-1I mientras que 
el del C a c o j  fr 9 5 x .Cuál será la naturaleza del primer precipitado cuando 
se apresa CaClZ a una solución quc es 0 05 molar en NaF y O 02 molar en Nazco ,?  
,En una solución 0 02 molar de N a z c o ,  cuál es la concentración minima a la cual 
el CaF, y el CaCO, precipitan simultáneamente? 

57. El producto de solubilidad del Pbl, es 747  x a 15°C y 139  x 10-8 
n 25°C Calcular ( a )  el calor molar de solución del PbI,, y (b) la salubhdad en 
moles por litro a 75'C Respuesta (a) 10,600 cal/mol, (b) O 00357 moVlitro 





CELDAS ELECTROQUIMICAS 

Las celdas electroquímicas se usan principalmente con dos fines: (a )  con- 
vertir la energía química en eléctrica, y (b) convertir la energía eléctrica en 
química. En las pilas secas comunes y en el acumulador de plomo tenemos 
convertidores de energía química en eléctrica, mientras que cn la carga 
de la batería de almacenamiento y en la purificación electrolitica del cobre 
se utiliza la energía eléctrica para realizar una acción química. Dividiremos 
nuestra discusión de acuerdo con estai direcciones funcionales. 

Antes de proseguir hemos de seiialar una distinción entre los términos 
celda y bateria. Aqutlla es un dispositi\o simple de dos electrodos y un 
electrólito capaz de dar electricidad por la acción química dentro de la 
celda, o de producir una acción química por el paso de electricidad a su tra- 
\&s. Una batería, por otra parte, es una combinación de dos o más celdas 
dispuestas en serie o en paralelo. Así el acumulador de plomo es una batería 
constituida por tres celdas conectadas en serie. 

, 

Al tratar con las relaciones de eriersia de las celdas, los principios termo- 
dinámicos encuentran una aplicación muy extensa. Sin embargo, el uso 
de estos principios se encuentra sometido a una restricción muy importante, 
esto cs, son aplicables a los procesos rcuer i i bb i .  Se tendrá en cuenta que 
las condiciones de re\ersibilidad temiodinbnica son: (a) que las fuerzas 
matrices y de oposición sc difercncicn infinitrsimalrncnte entre si, y (b)  que 
dehe ser posible invertir cualquier r;unhio por aplicaciún de una f u c r ~ a  
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infinitesimalmente mayor que la que está actuando. Satisfechos estos dos 
requisitos, la celda es reversible, y la diferencia de potencial medido bajo 
condiciones adecuadas puede reemplazarse en las ecuaciones termodiná- 
micas fundamentales. Si las condiciones anteriores no se satisfacen, la celda 
es irreuersible, y no se aplican las ecuaciones termodinámicas. 

La diferencia entre las celdas reversibles e irreversibles se ilustra con los 
dos ejemplos siguientes: consideremos primero una celda compuesta de un 
electrodo de cinc y otro de plata-cloruro de plata sumer$ios ambos en una 
solución de cloruro de cinc. Cuando se conectan externamente los dos 
electrodos mediante un conductor, los electrones fluyen por el circuito externo 
desde el cinc a la plata-cloruro de plata. Durante este paso de corriente 
se disuelve el cinc formándose iones cinc, mientras que en el otro electrodo se 
verifica la reacción siguiente 

El efecto neto de la reacción en la celda es, por lo tanto, 

y este proceso continúa en tanto el potencial externo de oposición es infini- 
tesimalmente menor que el de la celda. Sin embargo, en cuanto el potencial 
de oposición se hace ligeramente mayor, la dirección del flujo de corriente se 
invierte, y también la reacción en la celda. Ahora, los iones cinc salen para 
formar cinc en un electrodo, y se produce cloruro de plata a partir de los 
iones de plata y cloro, por lo cual, la reacción global es entonces: 

De esta descripción, resulta evidente que la celda en cuestión reúne la segun- 
da condición de reversibilidad. También de nuevo puede satisfacerse la pri- 
mera al hacer pasar una pequeñísima corriente a través de la celda, y puesto 
que ésta es reversible puede tratarse por los procedimientos termodinámicos 
sin ambigüedad. 

Consideremos ahora una celda constituida por electrodos de cinc y plata 
sumergidos en una solución de ácido sulfúrico. Cuando los dos electrodos 
se unen por un alambre externo conductor, el cinc se disuelve con dcspren- 
dimiento de liidrógeno y formación de sulidto de cinc, de acuerdo con el 
csquema 

Zn(s) + HISO, = ZnSO, t H,(g) (4) 

Sin embargo, cuando se conecta la celda con una fuente de potencial lige- 
ramcnte mayor que el propio, la plata se disuelve en un electrodo y el 
tiidrógcrio se desprende en el otro, 1lev:induse a cabo la reacción siguiente: 
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Desde las ecuaciones (4) y (5) es evidente que esta celda satisface la 
primera de las condiciones de reversibilidad pero no la segunda. El poten- 
cial de tal celda no tiene el significado definido que puede asignarse a las 
celdas reversibles. 

Existen otros muchos tipos de irreversibilidad a los cuales nos referire- 
mor más tarde. Por ahora basta con señalar que en el estudio teórico del 
potencial de las celdas, son de importancia las celdas reversibles y a ellas 
dedicaremos nuestra atención. 

FUERZAS ELECTROMOTRICES Y SU MEDICION 

Cuando se conecta un g.alvanómetro en serie con una celda y se cierra 
el circuito, aquél sufre una deflexión que indica que la corriente pasa por el 
circuito, y este paso es una evidencia de que existe una diferencia de poten- 
cial entre los electrodos, porque sin ella no es posible que circule electricidad 
entre dos puntos. Esta diferencia de fiotencial que origina el flujo d e  co- 
rriente desde u n  electrodo de potencial más e lemdo a otro menor se deno- 
mina fuerza electromotriz de la celda, abreviadamente f.e.m., y se expresa 
en voltios. 

El método más común de determinar la diferencia de potencial entre 
dos puntos cualesquiera en un circuito eléctrico es el de conectar un volti- 
metro entre aquéllos, leyéndose directamente el voltaje con el instrumento. 
Una seria objeción al uso del voltímetro para la medición exacta de los 
potenciales de la celda, es que este aparato consume alguna corriente, pro- 
vocando así un cambio en la f.e.m. a causa de la formación de produftos de 
reacción en los electrodos y cambios en la concentración del electrólito alrede- 
dor de los electrodos. De nuevo, con un flujo de corriente apreciable, parte 
de la fuerza electromotriz tendrá que utilizarse para vencer la resistencia 
interna de la celda y, por lo tanto, el potencial medido con el voltímetro 
no será el total de la celda. Por estas razones la medición precisa de las 
f.e.m. no se realiza con voltimetros, sino con potenciómetros que requieren 
corrientes de compensación extremadamente bajas. 

Los potenciómetros operan según el principio de compensación de Pog- 
gendorfi. En este método, la f.e.m. desconocida se contrapone con otra 
conocida hasta que ambas se igualan. El dispositivo y condiciones de tal 
balance se comprende mejor con el diagrama de la figura 12-1. En este 
diagrama, A es una celda de f.e.m. conocida, EA, cuyo potencial se imprime 
a través de una resistencia uniforme ab. La fuente X de potencial desconoci- 
do, Ex,  se conecta con A de manera quc las fuerzas electromotrices de ambas 
se hallan opuestas. Para encontrar E, se desp!aza el cursor C a lo largo de 
ab hasta que se encuentra una posición S en la cual el galvanómetro G 
no da ninguna deflexión. A partir de En y las distancias ab y oS, se encuen- 
tra de la manera sisuente: Como se aplica E,, a tudo lo largo de ab, la 
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Figura 12-1. Método de com- 
a b prnración de Poggendorff para 

la medición de la f.e.m. 

resistencia debe ser proporcional a dicha longitud, y de la misma manera 
como se aplica E x  sólo entre aS es proporcional también a esta longitud. 
En consecuencia, al dividir Ex por E, resulta 

y por lo tanto 

Los Únicos requisitos que se necesitan cumplir son que E, sea mayor que 
Ex, que el alambre ab posea una sección uniforme, y que el gakanómetro 
resulte suficientemente sensible para permitir un balance de potenciales 
sin un flujo apreciable de corriente. Satisfechas estas exigencias se calcula 
la f.e.m. por medio de la ecuación (6) con la condición de que la celda no 
sufra disturbios por el paso de la corriente y que su conducta sea muy 
próxima a la reversibilidad verdadera. 

Para permitir la lectura directa del voltaje y conservar la fuente tipo de 
potencial A, se modifica en la prictica el dispositivo presentado en la figu- 
ra 12-1 por el de la 12-2. En este diagrama, W es la celda de trabajo cuyo 
f.e.m. puede aplicarse a travbs de ab, calibrada en voltios, por medio de 1% 
resistencia variable R. Contra esta celda es posible aplicar tanto una f . e m  
desconocida X o la celda patrón S.C. por medio del interrumptor D. Antes 
de poder medir la f.e.m. de X, hay que estandarizar el alambre para obtener 
lecturas de la f.e.m. de la manera siguiente: primero sc coloca el cursor C 
en el punto S' a lo 1arg.o de ab  que corresponde al valor de la f.e.m. de la 
celda tipo, esto es, 1.0183 voltios. Después se conccta el interruptor hacia 
el lado de S.C. y se mueve F a lo largo de la resistencia R hasta que el gaha- 
nómetro no presenta ninguna deflexión; en este momento, el paso de 
cnrricntc por ab  es suficiente para hacer que la caida de potencial entre 
a y S' sea exactamente 1.0183 voltios y la caída d c  roltajc en ~ ~ ~ l ~ i i i c r  



Celdas tipo 483 

otra parte a lo largo de ab sea idéntica con los trazos de voltajes hechos en 
el alambre de deslizamiento. Con otras palabras, el potenciómetro se en- 
cuentra estandarizado para leer directamente el potencial. 

Figura 12-2. Principio potenciométrico dc lectura directa. 

Sin modificar la posición de R, el interruptor D se coloca del lado de la 
f.e.m. desconocida, y se mueve C a lo largo de ab hasta que se encuentra 
un punto S en el cual el galvanómetro no sufre ninguna deflexión. La lectura 
del alambre de deslizamiento en S nos da entonces directamente el vol- 
taje de X. 

En los potenciómetros de laboratorio el alambre deslizante ab no es uno 
solo sino que consta de una serie de enrollamientos de un valor nominal 
de 0.1 voltios y un alambre extendido de deslizamiento que cubre en total 
0.1 voltioq. Por este procedimiento estos aparatos pueden usarse para medir 
potenciales de 1.6 voltios hasta 1 x lo-" voltios. En potenciómetros más 
sensibles la precisión alcanza hasta 1 x voltios y para pequeíios valo- 
res de f.e.m. la precisión es de 1 x lo-' voltios. En este último caso se pre- 
cisan galvanómetros muy sensibles. 

CELDAS TIPO 

Es esencial disponer de celdas tipo cuyo5 potenciales son reproducibles, 
conocidos y constantes con cl ticmpo. Tarnbih es necesario que sean reversi- 
ble~, que no sufran efcctos permanentes por paso de corriente a su través 
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y que posean coeficientes de temperatura bajas para la f.e.m. Las celdas que 
más se acercan a reunir todas estas propiedades son lar celdas tipo de Weston 
no raturadas y saturadas. 

La forma de la celda tipo de Weston saturada se muestra en la figu. 
ra 12-3. Consiste de una vasija de vidrio en forma de H que contiene en 
cada rama uno de los electrodos, y está totalmente llena con electrólito. El 

Lacre 

Figura 12-3. Celda tipo de Weston saturada. 

contacto con el material activo se hace por medio de alambres cortos de 
platino sellados en los fondos de las ramas. El electrodo positivo consiste 
de mercurio cubierto de una pasta de sulfato mercurioso y mercurio. El 
electrodo negativo, a su vez ccnsta de una amalgama de cadmio que contiene 
del 12 al 14 por ciento de cadmio en peso. Sobre ambos electrodos se hallan 
dispersos algunos cristales de CdSO, . 9'3 H,O, y la celda total se llena con 
una solución saturada de sulfato de cadmio, que se sella con corcho o cera. 
El propósito de los cristales sólidos de sulfato de cadmio es mantener 
saturada la solución electrolítica a todas las temperaturas. 

La operación de la celda tipo de Weston saturada depende de la reversi- 
bilidad de la reacción 

8 8 
Cd(s) + Hg,SO,(s) + - H,0(1) = CdSO, . - H,O(s) + 2 Hg(1) (7) 

3 3 

La reacción está escrita como tiene lugar como fuente de corriente, en sentido 
contrario señala el paso de la misma por la celda. 

La celda no saturada de Weston es análoga a la saturada con excepción 
de los cristales de sulfato de cadmio que no existen, y el eloctrólito es una 
solución saturada únicamente a PC. A todas las temperaturas mayores que 
ésta, el electrólito se encuentra no saturada respecto al CdSO, . $5 HnO. 

Las celdas de Weston cuando se preparan convenientriricnte y no se 
someten a ningún abuso conservan sus potenciales durante muchos años. La 
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celda saturada de Weston, o como se conoce ordinariamente la celda normal 
de Weston, se emplea usualmente en los laboratorios como un patrón de 
fuerza electromotriz. Su potencial a cualquier temperatura t°C, en voltios 
internacionales,' está dado por la ecuación 

El potencial de la celda saturada es de esta manera 1.01830 voltios a 20°C 
y 1.01807 a 25'C. La no saturada se emplea únicamente como un estándar 
secundario, posee un coeficiente de temperatura menor que la saturada, y 
tiene un potencial próximo a 1.0186 voltios a 20°C. 

REACCION EN LA CELDA Y FUERZA ELECTROMOTRIZ 

Al estudiar celdas es necesario determinar no sólo la f.e.m., sino también 
la reacción que las produce. La naturaleza de la reacción que procede en 
una celda se deduce de la manera en que se deben conectar sus electrodos 
con la estándar a fin de losrar el balance del potenciómetro. Como este 
balance se losra sólo cuando están en oposición entre sí, se deduce que e1 
electrodo conectado al lado negativo de  la celda estándar es negatiuo, miun- 
tras que el conectado al positivo es positi~,o. Y como el electrodo negativo 
contiene un exceso de electrones respecto al presente en el positivo, los 
electrones tienen que fluir por el circuito externo desde el electrodo necatiuo 
al positiuo. 

Una vez que se conoce el sentido de ese flujo, el proceso responsable de 
la emisión de electrones en el electrodo negativo y de la toma de aquéllos 
en el electrodo positivo se obtiene un panorama acerca de la naturaleza de 
los materiales electródicos en base a nuestros conceptos ordinarios de la oxi- 
dación y reducción. El estudiante conoce que cualquier reacción que cede 
electrones es de oxidación, mientras que cualquier otra que los capte con 
la disminución consiguiente de la valencia positiva es una reacción de reduc- 
ción. De aquí, que en el electrodo negativo tiene lugar la oxidación y la 
reducción se verifica cn  el electrodo positiuo. Al sumar las reacciones de oxi- 
dación y reducción resulta la de la celda. 

La miincra de obtener ésta la ilustraremos mediante un ejemplo. Consi- 
dcreinos una celda compuesta de un electrodo de cinc sumergido en una 
solución de sus iones cuya actividad es la unidad y otro de cadmio en sus 
iones, cuya acti~idad es la unidad también; o de otra manera, 

Como aún los datos de la literatura química dan la fuerza electrornotriz en 
voltios intcrnacionalcs, no haremos ningún intento d e  convertir los valores dados 
en este libro en voltios absolutos. 
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A 25OC se encuentra, con la ayuda de un potenciómetro, que esta celda posee 
una f.e.m. de Ezsoc = 0.3590 voltios y que el electrodo de cinc es negativo. 
De aquí que el flujo de electrones por el circuito externo debe proceder 
del electrodo cinc al de cadmio, y en consecuencia tiene lugar una oxidación 
en el de cinc y una reducción en el de cadmio. Es obvio que el único proceso 
de oxidación posible en el electrodo de cinc es 

y la reducción en el electrodo de cadmio es 

La reacción total de la celda es, entonces 

Zn(s) f Cd++(a  = 1)  = Zn++(a  = 1) f Cd(s) (10) 

y esta reacción da una fuerza electromotriz de & = 0.3590 voltios a 25'C. 
Es importante tener en cuenta que designar una fuerza electromotriz sin 

la reacción que la origina no tiene significado, lo mismo que ocurre con la 
edad cuando no se especifica el individuo que la posee. Para claridad total 
cada f.e.m. debe ir acompañada de la reacción a que se refiere, así como 
del establecimiento de la naturaleza de las fases, sus concentraciones, y 
temperatura. 

CONVENCION RESPECTO AL SIGNO DE LA F.E.M. 

El trabajo eléctrico realizado por la reacción que produce una fuerza 
electromotriz y proporciona cierta cantidad de electricidad Q, es QE. Por 
cada equivalente que reacciona, Q es igual a un faradio, 7, y de aquí que 
cuando son n los que participan, resultará Q = n?. Por lo tanto, el trabajo 
eléctrico obtenido de una reacción cualquiera que produce n7 culombiar de 
electricidad bajo un potencial E es 

Trabajo eléctrico neto = n3,E 

Pero cualquier trabajo realizado por una celda va acomparíado forzosamente 
de una disminución de la ener,nia libre que tiene lugar dentro de la celda. 
Además, cuando el trabajo eléctrico cs nadximo, como ocurre cuando la 
celda opera reuersiblemente, éste y la disminución en energía libre, -AF, 
deben ser iguales. Obtenemos por tanto: 

de donde vemos que la f.e.m. reversible de cualquier celda está determinada 
por la variación de energia libre de la reacción que tiene lugar en la misma 
celda. La ecuación (11) es un "puente" entre la termdinámica y la electro- 

r* 
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+mica, y gracias a ella es posible la evaluación de diversas propiedades 
termodinámicas si se miden las fuerzas electromotrices. 

En el capítulo 6 seíialamos que cualquier reacción espontánea a tempe- 
ratura y presión constante tiene un valor negativo de energía libre, para 
una no espontánea 3F es positiva, y en el equilibrio AF = O. En vista de lo 
cual, se deduce a partir de la ecuación (11) que para cualquier reacción 
espontánea E será positiva; negativa para una no esponthea, y cero en el 
equilibrio. En la tabla 12-1 se presentan brevemente todas estas relaciones, 
las cuales indican que para que haya conformidad entre la f.e.m. y aF es 
preciso prefijar el signo apropiado a la espontaneidad de cada proceso. 

TABLA 12-1. Relación entre Iw signos 

~ Y E  

Reacción AF E 

Espontánea - + 
No espontánea + 
Equilibrio O O 

Los valores de las fuerzas electromotrices de todas las celdas bajo discu- 
sión corresponden a reacciones espontáneas, y por lo tanto para todas ellas 
consideramos que es positivo. Sin embargo, no siempre se puede a priori 
decir cuál de dos procesos posibles de una reacción es espontáneo, sino que 
es necesario tener algún medio de predecir cuándo la f.e.m. medida es posi- 
tiva. Con este fin estableceremos la regla siguiente: S i  describimos una celda 
de manera que el electrodo negativo se encuentre e n  el lado izquierdo y el 
positim en  la derecha, o de otra manera, que el flujo de electrones uaya de 
izquierda a derecha por el circuito externo, la reacción deducida e n  b m  
a la oxidación-reducción descrita antes es espontánea, y la f.e.m. de la celda 
es positiva. 

Podemos ilustrar la aplicación de esta regla con la celda dada en la ccua- 
ción (9) la cual se ha escrito con el electrodo negativo en el lado izquierdo, 
Y de aquí que la reacción deducida para la misma, ecuación 10, es esponti- 
nra. En estc raso ti,", - + 0.3590 voltios, y por tanto r1 proceso inter- 
so, esto es la reacción 

no es espontánea, y el valor de la fuerza electromotriz a 25°C será E,,ec = 
- 0.3590voltios. Esto s i ,~ i f i ca  qiie a fin de llevar a cabo la reacción de la 
e< uación (12)  es prcciso aplicar a la celda una difcrencia de potencial no 
mriror de 0.3390 voltio? y en lugar de obtener un trabajo eléctrico, debemos 
s~iiiiinistrarlo para qiie proceda la rcacción. 
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POTENCIALES ELECTRODICOS SIMPLES 

Cualquier reacción electroquímica simple es suma de otras dos, una es 
de oxidación, y la otra de reducción. Análogamente cabe pensar que la 
fuerza electromotriz de cualquier celda está constituida por los potenciales 
electródicos s i m j h s ,  cuya suma algebraica es la f.e.m. total de dicha celda. 

Sólo las diferencias de potencial entre los dos electrodos son medibles 
experimentalmente. Para determinar directamente los potenciales de los 
electrodos simples sería preciso acoplarlos con uno de valor cero. Pero, 
como no se conoce a ninguno con tal potencial debemos establecer arbitra- 
riamente un electrodo tipo al cual podamos referir los demás. Por esta 
razón definimos como fuerza electromotriz de referencia la del electrodo 
tipo de hidrógeno cuyo potencial es cero a cualquier t e m p e ~ a t u r a .  Este se 
halla constituido por una pieza de platino rodeada por gas hidrógeno a la 
presión atmosférica y sumergido en una solución de sus iones cuya activi- 
dad es la unidad. Más adelante se dan detalles de la teoría y operación 
de este electrodo. 

A causa de las dificultades experimentales involucradas en la prepara- , 
ción y uso del electrodo tipo de hidrógeno, los secundarios de referencia 
han sido comparados con los primeros y se utilizan ampliamente. Entre ellos 
tenemos a los tres de calomel, cuya f.e.m. depende del proceso espontáneo 
con respecto a la reacción del electrodo de hidrógeno. 

Aquí x es 0.1 y 1 N de cloruro potásico en el caso de electrodos de calo- 
mel 0.1 y 1 N, y es una solución saturada de dicho cloruro en el caso del 
electrodo saturado de calomel. La figura 12-4 muestra a una forma de 
éstos constituido de una vasija de vidrio A con una rama lateral B para fa- 
cilitar el contacto eléctrico y la rama C de inserción m una solución cual- 
quiera. En el fondo de A se encuentra sellado un alambre de platino sobre 

Figura 12-4. Electrodo de ca- 
lornrl. 



Potenciales electrolíticos simples 489 

el cual a su vez se coloca una capa de mercurio puro, una pasta de mercurio 
v calomel, y finalmente una solución adecuada de clornro potisico con 
calomel de manera que alcance a llenar la rama C. Las concentraciones 
de cloruro potásico en los electrodos de calomel 0.1 y 1 N y saturados tienen 
estos mismos valores según el caso correspondiente. 

En este último electrodo se colocan también algunos cristales de cloruro 
potásico sobre el mercurio y la pasta de cloruro de mercurio a fin de preser- 
var la solución saturada a todas las temperaturas. 

Los potenciales de los diversos electrodos de calomel dependen en cada 
temperatura de la concentración del clomro potásico con que se llenan. En 
la tabla 12-2 se dan los potenciales de estos electrodos como una función 

TABLA 12-2. Potenciales de los electrodos dc calomelano 

Electrodo Símbolo F.E.M. F 2 1 ~ 0  Reacción 

Calomel 0.1 N Hg 1 Hg,Cl,(s), E = 0.3338 - 0.3338 Hg,Cl,(s) + 2 4 = 

KCI(O.1 N )  7 x 10-s( t  - 25) 2 Hg(1) + 2 C1- (O 1 N )  

Calomel 1 N Hg 1 HsICl,(s), E = 0.2800 - 0.2800 Hg,Cl,(s) + 2 8 = 

KCI(1 N )  2 4 x 10-'(t - 2 5 )  2 H s ( l )  + 2 C l ( 1  N)  

Calomelano Hg 1 Hg,Cl,(s), F = 0.2415 - 0.2415 Hs,Cl,(s) + 2 e = 

saturado KCI (sat'd ) 7 6 x l O - 4 ( t  - 25) 2 Hg(1) + 2 C1- (satd.)  

de la temperatura, la f.e m. a 25'C, y las reacciones correspondientes. La 
k m .  máxima se alcanza con el calomel 0.1 N y disminuye con el incremento 
de concentración. Además posee el coeficiente temperatura de fuerza elec- 
tromotriz mínimo, y el máximo corresponde al electrodo de calomel satu- 
rado. 

La figura 12-5 nos muestra la manera de acoplar estos auxiliares de 
referencia con otros elcctrodos para formar celdas. Aquí A es el electrodo 
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de calomel de referencia, B otro simple desconocido, y C un puente salino 
que permite el contacto cl&ctrico entre A y B. El puente salino consta 
usualmente de un vaso lleno con una solución saturada de cloruro potásico 
ó 1 S, en la cual se hallan sumer~idos los brazos de los electrodos. El con- 
tacto eléctrico en el potenciómetro se hace mediante los alambres D y D'. 

CALCULOS DE LOS POTENCIALES 
DE ELECTRODOS SIMPLES 

De las k m .  de las celdas que comprenden varios electrodos en combina- 
ción con los de referencia se calculan fácilmente los potenciales de los elec- 
trodos simples. Para ilustrar el procedimiento consideremos primero la celda 

que consta de un electrodo de cadmio-ion cadrnio y calomel 1 N. En esta 
celda se encuentra que a 25'C & = 0.6830 voltios y que el electrodo de 
cadmio es necativo. En consecuencia, el electrodo de cadmio efectúa la re- 
acción de oxidación 

Cd(s) = C d + + ( a = l )  + 2 0  

mientras el de calomel lleva a cabo la reducción 

Hg,Cl,(s) f 2 8 = 2 Hg(1) + 2 C1-(1 N)  

Para este último pmeso la tabla 12-2 enseña que la fuena electromotriz 
a 25'C, es de = 4-0.2800 voltios. De aquí 

& = Eca + Ec , 
0.6830 = ECd i 0.2800 

EcCi = 0.4030 voltios 

Por lo tanto la reacción 1 la f.e.m. correspondiente a 25'C en el caso 
del electrodo Cd/Cd+ + ( a  = 1) es 

Como segundo ejemplo cousideremos la celda 

que consta de calomel 1 N y un electrodo dc cobre sumergido en una s0Iu- 
ción de iones cúpricos cuya actibidad es la unidad. A 25°C la f.e.m. de esta 
celda es E = 0.0570 voltios, el electrodo de calomel es negatiuo, y en conse- 
cuencia en él debe tener lugar una owidació~l, es decir, 

2 Hg(l) + 2 ('1- (1  N) = lIg.Cll(s) -1- 2 O 

.# 
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y la fuerza electromotriz de oxidación será E, = -0.2800 voltios. La reduc- 
ción correspondiente en el electrodo de cobre involucra la reacción siguiente: 

con un potencial de electrodo simple Ecu. Entonces resulta, 

y para el electrodo Cu/Cu++ (a  = 1) 

CALCULO DE LAS F.E.M. DE LAS CELDAS A PARTIR DE LOS 
POTENCIALES DE ELECTRODOS SIMPLES 

Si disponemos de los potenciales electródicos simples, así como de sus 
reacciones, los cálculos pueden hacerse a la inversa para predecir las f.e.m. 
y las reacciones de las celdas. Así, supongamos que se desea conocer la reac- 
ción y la f.e.m. a 25OC de la celda 

C d [ C d + + ( a = l )  j C u + + ( a = l ) I C u  (16) 

y que la hemos descrito correctamente, es decir, el electrodo de cadmio es 
negativo. Entonces, para la oxidación del electrodo de cadmio tenemos 

Cd(s) = C d + +  ( a  = 1) + 2 8 = 0.4030 voltios 

De nuevo, para la reducción del electrodo de cobre resulta: 

Al sumar las reacciones de los electrodos simples y sus potenciales, encontra- 
mos 

Cd(s1 + C u + + ( a  = 1)  = C d + + ( a  = 1) + Cu(s) (1%) 

Y para la f.e.m. 
E c e i a a  = EC<I + Ecu 

= 0.4030 + 0.3370 
= f0.7400 voltios a 25% (lyb) 

Como la f.e.m. calculada es positiva, la suposición hecha con respecto 
a la polaridad de los electiodos es correcta, y la reacción de la celda como 
esti dada es espontinea. 

Por otro lado, dc hahcr siipursto que el electrodo dc cobre de la ccua- 
ción (16) era negatibo, &te Iiubiera llevado a cabo una reacciúii de oxi- 
dación 

Cu(s)  :- C u + + ( a  - 1) + 2 O 
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con una f.e.m. i p a l  a E?,, = -0.3370 voltios; el electrodo de cadmio sufn- 
ría entonces la reducción 

con una f.e.m. ECd -0.4030 voltios; y entonces encontraríamos para la celda, 
la reacción y la f.e.m. 

Cu(s) + C d + + ( a = l )  = C u + + ( a = l )  + C d ( s )  
E,.Piaa = -0.7400 voltios a 25'C (18) 

La ecuación (18) revela que como E r p i n r  es negativa, la reacción en la forma 
escrita no es espontánea, y en consecuencia fue hecha una suposición erró- 
nea respecto a la polaridad de los electrodos. Todo lo que se precisa para 
rectificar la situación es invertir la reacción escrita en la ecuación (18) y 
cambiar el signo de EFeiaa Entonces tenemos una reacción espontánea y su 
fuerza electromotriz la dan las ecuaciones (17a) y (17b). 

RESUMEN DE REGLAS 

Antes de proseguir, resumiremos las diversas rcglas introducidas con 
respecto a las reacciones y fuerzas electroniotrices de las celdas. Estas son: 

1. Cualquier rpacción de una celda es la .suma de las de los electrodos sirn- 
ples como t ienen lugar e n  ellos. 
(a )  En el electrodo ncgatiao la reacción es una oxidación. 
(b )  En el electrodo positiuo la reacción es una reducción. 

, 
2. La f.e.m. total de la celda es la suma algebraica de los potenciales elec- 

tródicos simples con tal que cada f.e.m. vaya con el signo correspondiente 
a la reacción, en la forma que tiene lugar en cada electrodo. 

3. Si se escribe una celda cualquiera con el electrodo negatiuo c n  e1 lado 
izquierdo, de manera que los electrones fluyen por el circuito externo 
dcsdc la izquierda a la derecha, la reacción de la celda deducida por la 
regla (1 )  scrá la de un proceso espontáneo, y la f.e.m. deducida por la re- 
gla (2 )  para la celda scrá y o s i t i a .  

4. Si hacemos una stiposición falsa respecto a la polaridad dc los electrodos, 
la regla (3) dará una f.e.m. negatiua que corresponde a una r~acción no 

' 
espontánea. Para obtener la reacción espontánea su f.e.m., todo lo que 
se precisa hacer es invertir la reacción y carnhiar el signo de la f.e.m. sin 
cambiar su magnitud. 

Siguiendo fielrnentc estas reslas cl estudiante witarli coiifiisioric~ en rela. 
ción a los sicnos v reacciones. 
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TERMODINAMICA Y F.E.M.: AH Y AS 
DE LOS DATOS DE LA F.E.M. 

De acuerdo con la ecuación ( 3 6 )  del capítulo 6, el cambio de energía 
libre, AF, está relacionado con la variación de entalpía, AH, por la ecua- 
ción de Gibbs-Helmholtz, 

a ( A F )  AF - AH = T 
P 

(19) 

De nuevo, la relación fundamental entre la f.c.m. y AF es 

AF = - n 5 &  (11) 
que por diferenciación respecto a la temperatura nos da 

Si ahora sustituimos las ecuaciones ( 2 0 )  y ( 1 1 )  en la (19) hallarnos para 

La ecuación (21)  permite el cálculo del calor de reacción a partir de la 
f.e.m. medida y del coeficiente de temperatura de la f.e.m. de la reacción, 
o ( d & / a T ) p  a partir de AH y E. Usando esta ecuación, AH sigue en julios 
cuando E y 3 se dan en voltios y culombios respectivamente, mientras que 
AH debe reemplazarse en julios para obtener & cn voltios, ó ( a & / a T ) ~  en 
voltios por 'K. 

Al sustituir la ecuación ( 2 0 )  en la ( 1 9 )  nos da 

Por lo tanto, para cualquier reacción electroqiiimica AF puede igualar a 
AH sólo cua~:do (3&/OlT)p = O. Además, como 

la comparación de las ecuaciones ( 2 2 )  y ( 2 3 )  enscña que 
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Con la ayuda de la ecuación (24) el cambio de entropía de una reacción se 
calcula fácilmente a partir del coeficiente de temperatura de la fuerza eiec- 
tromotriz. 

TERMODINAA~ICA DE LOS POTEXCIALES ELECTRODICOS 

Los potenciales de los electrodos simples y de las celdas están detcrrni. 
nados no sólo por la naturaleza dc los constituyentes electródicos sino tam- 
bién por la temperatura y las actividades de las soluciones empleadas. La 
dependencia d e  las fuerzas electromotrices de las últimas variables mencio- 
nadas es deducible tennodinámicamente. En una reacció~~ cualquiera tal 
como 

a A + b B f  ... = c C + d D f  . . .  (25) 

el cambio de energía libre, AF, como función de las actividades iniciales de 
10s reactivos, y la final de los productos, viene dada por la ecuación (64) 
del capitulo 6, que en este caso es 

~ q u í ,  los valores de a del numerador son las actividades de los productos, y 
los del denominador de los reactivos; AFo, el cambio de energía libre tipo, 
es la variación que acompaña a la reacción cuando las actividades de los 
productos y reactivos son todos iguales a la unidad. Si sustituimos en la 
ecuación (26) A F  = -nFE, y definimos &O por 

A F O  = -n5&O (27) 
donde &O es el valor de & correspondiente a AF", la ecuación (26) se trans- 
forma en 

La ecuación (28) da el potencial de un electrodo cualquiera o celda 
como una funci6n de las actividades iniciales y finales. Ello demuestra que 
la f.e.m. esti  determinada por las actividades de las especies a reacción, la 
t~mperatura y por &O.  Puesto que AF' es una constante dc la reacción a , 
cicrta temperatura, Eo debe serlo tambiCn y característica del electrodo 
o celda. Es en cfccto la f.e.m. del electrodo o cclda cuando todas las activi- 
rlarles son la unidad, Eo se denomina el potencial estándar o t i fm  del electro- 
do o cclda cn cucstiún. 



Tennodinámica de los potenciales electródicos 495 

Los potenciales dc los electrodos tipo a 2jCC para cierto número de 
ellos evaluados por los métodos a que haremos rcfercncia más tardc, sc dan 
en la tabla 12-3. Se incluyen también las reacciones de los electrodos. En 
cada caso el s i p o  de la f.e.m. se refiere a la rcacción de oxidación. Antes 
de usar estos valores de Eo es necesario primero avcricuar si la rcacción 
del electrodo tal como acontece e n  la celda particular es de oxidación o 
reducción. 

Los valores de &O tabulados corresponden directamente a una oxidación 
y para los de reducción debe invertirse el signo. Así, para un proceso tal 

TABLA 12-3, Potenciales de electrodos estándar a 25'C en las reaccioncr de oxidación 

Eléetrado Reacción dcl electrodo G" i vo i , in<~  

~ g ( s )  + 1- = A ~ I ( S )  + e 
Sn(s) = Sni+ + 2 e 
Pb(2) = ~ b + '  + 2 e 
H d g ,  1 a tm)  = 2 H+ + 2 e 
Ag(s) + Br- = AgBr(s) + e 

2 1- = L(S) + 2 e  
2 Hg(1) + S O ;  = Hg,SO.(s) + 2 8 
Fe++ =Fe+'+ + e  
A ~ ( s )  = ~ g +  + e 
2 Br- = Br2(l) + 2 e 
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como K(s )  = K +  + 6, E;,,, = +2.9241 voltios, pero si K +  + 8 = K(s)  
&o,., = -2.9241 voltios. Análogamente, para Cu(s) = Cu++ + 2 8,  E:,., 
- - -0.337 voltios, mientras que para Cu++ + 2 8 = Cu(s) ,  &O,,~c = 
+0.337 voltios. 

En la ecuación (28) el factor (2.3026 R T )  13 es una constante para 
una temperatura dada. Para evaluarlo, R debe tomarse en julios, es decir, 

En la tabla 1 2 4  se dan los valores de esta cantidad para ciertas tempera- 
turas. 

Una vez que dispone~nos de los distintos valores de Ea, éstos se utilizan 
para calcular los potenciales de electrodos simples. Específicamente, supon- 
gamos que se busca el valor de la f.e.m. del electrodo de cinc 

a 25OC en una solución donde la actividad iónica es 0.1. 
Para la reacción de oxidación en este caso tenemos 

y de aquí que por aplicación de la ecuación (28) obtendremos para el po- 
tencial del electrodo simple EZ,, 

Para esta reacción n = 2, ai,-+ = 0.1 y ai, = 1, puesto que el cinc es un 
sólido. 

TABLA 12-4. Valores de (2.3026 R T ) / 7  
a diversas temperaturas 

CC (2.3076 R T )  /7 

O 0.054195 
1 O 0.056180 
15 0.057172 

I Ahora a 25"C, (2.3026 Ri') /Y = 0.05916 y eri cl ~iruccso de oxidación 
E l r n  - + 0.7618 voltios. .4l sustit~iir crtas cantidades la expresiún de &m 
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hallamos que 
0.05916 

En. = +0.7618 - - 0.1 
2 logm - 

1 
= 0.7618 + 0.0296 
= 0.7914 voltios 

Sin embargo, cuando la reacción es de reducción 

la ecuación da para Ez. 

En el caso de reducción E i n  = -0.7618, y por lo tanto, 

Ez, = -0.7618 - 0.0296 
= -0.7914 voltios 

es decir, el potencial es el misnm que antes pero de sigilo opuesto. 

LA ECUACION (28) Y LAS FUERZAS ELECTROMOTRICES 
DE LAS CELDAS 

Consideremos ahora la celda 

Zn ! Zn++(az,++) I I  C]-(%I-),  HgXL(s) I Hg (29) 

en la cual el electrodo de cinc es negativo, y efectúa la reacción de oxidación 

Zn(s) = Zn++ (aZ,,*) + 2 O ( 3 0 4  

Para la cual la f.e.m. del electrodo vale 

La reacción de reducción en el electrodo de calomel es 

Hs,Cl2(s) + 2 O = 2 Hg(l) + 2 C1- (ac,-) í 3 W  
Y rl potencial del electrodo simplc cs 
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Por suma de las ecuaciones (30a) y (31a) hallamos que la reacción de la 
celda es 

Zn(s) + Hg,Cl,(s) = 2 Hg(1) + Zn++ (azn++) + 2 C1- (aci-) (32a) 

y de forma análoga por adición de las ecuaciones (30b) y (31b) se deduce 
que la f.e.m. de la celda es 

En vez de aproximarnos a la f.e.m. de la celda por medio de los poten- 
ciales de electrodos simples, es posible aplicar la ecuación (28) directamente 
a la reacción de la celda dada en la ecuación (32a). Si lo hacemos asi, 
hallamos 

RT 
E = E:,,,, - - 1n (a~,++a;,.) (33) 

donde E:,,,, es el potencial tipo de la celda. Al comparar las ecuaciones 
(32b) y (33), que deben ser idénticas, encontramos E:,,,, =E;" f Cc; 
esto es, que el t'alor de  Eo de la celda es la suma de los ualores de Eo de los 
electrodos que la componen. Esta relación, 

se aplica a una celda cualquiera. En consecuencia, en cuanto conozcamos 
las f.e.m. de los electrodos conoceremos también la de la celda, y la ecua-, 
ción (28) puede aplicarse directamente a la reacción global de aquélla. 

Al usar la ecuación (34) a cada electrodo estándar debe prefijarse el 
signo correspondiente a la reacción de la manera en que se verifica en la 
celda. Así, la del electrodo de cinc en la ecuación (29) es una oxidación, Y 
por 10 tanto = f 0.7618 voltios a 25% La reacción en e1 electrodo de 
calomel es de reducción, y por lo tanto EC, = +0.2680 voltios. En conse- 
cuencia, E:,,,, es 

E:,,,, = 0.7618 f 0.2680 
= 1.0298 voltios 

POTENCIALES ESTANDAR Y CONSTANTES DE EQUILIBRIO 

Las f.e.m. de los electrodos tipo y de las celdas pueden ntilizarse para 
obtener las constantes de equilibrio. En efecto, de acuerdo con la ecua- 
ción (27), en cualquier proceso electroquímico vienc dada por 
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Pero aFO está relacionada con la constante de equilibrio K. del proceso 
mediante la ecuación 

I AFO = -RT ln K, 
l 

Al igualar estas dos expresiones, resulta 

-n?EO = -RT ln K, 
y de aquí 

R T  
Ea=-InK,  

n? 
(35) 

Por medio de la ecuación (33) podemos evaluar K, a partir de E", 
o viceversa si conocemos el valor de K,. Así, en la reducción de los ianes 
estannoso por el talio, Ea = 0.196 voltios a 25°C. Para este proceso la cons- 
tante de eauilibrio es: 

/ Como K, en este caso vale 

donde las actividades son las de equilibrio; esto significa que si adicionamos 
talio a una solución de iones estannosos, la reacción procederá alcanzándose 
el equilibrio cuando la actividad de los iones taliosos se hace igual a 

= K. a;:++ 
= 2.0 X lo"::++ 

y en estas condiciones ya no se verifica ninguna acción química posterior. 

1 CLASIFICACION DE LOS ELECTRODOS 

En 'el trabajo electroquímico las celdas de que se dispone comprenden 
diversos electrodos según el propósito que se pretende. Los grupos más im- 
portantes son cinco: 

1. Electrodos dc metal-ion metálico. 
2. Electrodos de amalgama. 
3. Electrodos de gas. 
4. Electrodos de metal-sal insoluble. 
5 .  Electrodos de oxidación-reducción. 

Ahora procederemos a discutir cada uno de cllos. 
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ELECTRODOS DE METAL-ION METAL 

En este grupo se clasifican aquellos electrodos de un metal en equilibrio 
con una solución de sus iones, y se han descrito en detalle con anterioridad. 
Como ejemplos podemos señalar a los de cobre, cinc, cadmio y sodio. Todos 
ellos operan según la reacción general siguiente: 

M = M + " + n € ?  (36) 

para los cuales la ecuación del potencial electródico está dada por 

Cada uno de estos electrodos es reuersible respecto a sus propios iones, 
es decir, su potencial es sensible y condicionado a las actividades de sus 
iones en solución donde se encuentran inmersos. Así, el electrodo de cinc es 
re\ersible a los iones cinc, el de hierro a los ferrosos, el estaño a los estanno- 
sos, etcétera. 

ELECTRODOS DE AMALGAMA 

Es práctica usual sustituir a los metales puros por sus amalgamas,  es 
decir, soluciones del metal en mercurio, en el caso de los electrodos de me- 
tal-ion metálico. Las amalgamas de los metales más activos que el mercurio 
se comportan esencialmente como lo hacen los metales puros, su única 
diferencia es que la actividad del metal disminuye por la dilución del mer- 
curio. Estos electrodos de amalgama se prefieren con frecuencia porque el - 
equilibrio se establece más rápidamente que cuando se utilizan los metales 
puros, y porque ademis son más fácilmente reversibles. Con metales como 
el sodio, potasio, o calcio la actividad en las soluciones acuosas es demasiado 
grande para usarlos directamente. Sin embargo, al amalgamar estos metales, 
la actividad disminuye tanto que permite mediciones aún en presencia de 
agua. Existe todavía otro factor que favorece el empleo de amalgamas Y 
es que las impurezas causan una conducta impredecible en el caso de 10s 
metales puros incluso cuando se encuentran en cantidades muy pequeñas, 
se diluyen con frecuencia por la amalgamación para dar resultados satisfac- 
tonos y reproducibles. 

Como un ejemplo de los electrodos de esta naturaleza podcmos señalar 
a la amalgama de plomo, constituida. por amalgama de este elmento que 
representamos en la escritura por Pb(Hg) ,  sumergida en una solución 
de iones plumboso, esto es, Pb(Hg) 1 Pb++ (a,,..). En estc electrodo la 
reacción es 

~b(11g)  = Pb++ ( a p w )  + 2 O (38) 

I P P 
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y de aquí el potencial electródico E, está dado por 

donde &O,, es el potencial electródico estándar correspondiente al plomo puro, 
apb- es la actividad de los iones plumboso, y apb es la actividad del plomo 
metálico en la amalgama. En general, apb no vale la unidad. El procedimien- 
to usual es el de escribir la ecuación (39) así 

donde E: es í :1 potencial tipo de la amalgama dada, a evaluar primero. Des- 
pués, a fin de convertir ED, en &;, , la f.e.m. de la amalgama se mide contra 
el plomo puro cuando ambos se sumergen en una soiución de iones plumboso 
de la misma concentración. Como en el caso del plomo puro la ecuación 
del potencial de electrodo simple es 

mientras que en el caso de la amalgama su valor está dado por la ecua- 
ción (40), la diferencia de potencial & entre los electrodos de plomo y amal- 
gamados vale 

En consecuencia, conocidos & y E: se evalúa E:,, y los datos de la f.e.m. 
obtenidos con la amalgama se reducen a los de los metales puros. Así Car- 
mody ericontró que para una amalgama de plomo particular que él utilizó 
en sus estudios, el potencial del electrodo estándar de Pb(Hg) 1 Pb++ era 
de 0.1207 voltios a 2 5 T ,  mientras que la f.e.m. de una celda constituida de 
esta amalgama y plomo puro en una solución de iones plumboso era 0.0058 
voltios. El potencial tipo del Pb 1 Pb+ + a 25'C resulta entonces 

E;, = E + E: 
= 0.0058 + 0.1207 
= 0.1265 volt 

2 Camody, 1. Am. Chrm. Soc.. 51, 2905 (1929). 
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ELECTRODOS DE GAS 

Estos consisten de un gas que burbujea alrededor de un alambre u hoja 
de metal inerte en una solución que contiene iones, a los cuales el gas es 
revenible. La función de este metal que ordinariamente es platino platinado, 
es facilitar el establecimiento del equilibrio entre el gas y sus iones, y ser- 
vir de contacto eléctrico del electrodo. 

En este tipo de electrodos se encuentra el del gas hidrógeno reversible 
a los iones hidrógeno, el de cloro reversible a sus iones, y el electrodo de 
oxígeno, cuya fuerza electromotriz depende de la actividad de los iones 
oxhidrilo. Sin embargo, aunque los dos primeros electrodos pueden hacerse 
reversibles, no se ha encontrado un material suficientemente adecuado para 
que catalice satisfactoriamente el establecimiento del equilibrio entre oxígeno 
y los iones oxhidrilo. Cualquier información precisa disponible del último 
electrodo se ha obtenido no por mediciones directas, sino mediante cálculos 
de las energías libres obtenidas de diversas fuentes. 

La reacción fundamental del electrodo de hidrógeno es 

Como la actividad del gas hidrógeno es igual a su presión, P,,, en atmós- 
feras, cuando ésta es baja, el potencial del electrodo simple de este elemento 
está determinado tanto por su presión alrededor del electrodo, como por la 
actividad de los iones hidrógeno en la solución, es decir, 

Pero E:., esto es, la f.e.m. del electrodo de hidrógeno a la presión de 1 at- 
mósfera y actividad unidad de sus iones sirve de referencia en las mediciones 
de la f.e.m. de todos los electrodos simples y se hace por definición igual a 
cero a cualquier temperdtura. En consecuencia, la ecuación (43) nos da: 

Además, cuando la presión del hidró~eno es 1 atmósfera, InP$: = O. En- 
tonces: 

RT 
Ex? = - - ln a=+ 

3 
(45) 

y el electrodo de hidrógeno se vuelve solo estrictamente dependiente de la 
actividad de los iones hidrógeno en la solución, es decir, del pH. Este uso del 
electrodo de hidrogeno para las mediciones del pH sc discutirá más tarde. 
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El de cloro presenta un comportamiento similar. En este caso la reacción 
de reducción es 

t Ci,(g, Pc, , )  f 8 = C ~ - ( ~ C I - )  (46) 

y por lo tanto la f.e.m. vendrá dada por I 

Sin embargo, no es cero, sino igual a 1.3595 voltios a 25% 

ELECTRODOS DE METAL-SAL INSOLUBLE 

Son cic una importancia extraordinaria en electroquímica y de gran uso. 
En esta categoría se incluyen a los de calomel, plata-cloruro de plata, plomo- 
sulfato de plomo, plata-bromuro de plata y otros. 

La característica común de estos electrodos es que todos ellos constan 
de un metal en contacto con una de sus sales difícilmente solubles y una 
solución que contiene el ion presente en la sal que n o  es el ion metálico. 
Por ejemplo, el electrodo de plata-cloruro de plata y sumergido en una 
solución de iones cloro. De igual manera, e! electrodo de plomo-sulfato de 
pLomo hien es plomo puro o amalgama de este último metal recubierto 
con cristales de sulfato de plomo y rodeados por soluciones de sulfatos. En 
todos los casos, estos electrodos son reuersibles a los demús iones dütintos 
al n~e ta l  firescnte e n  la sal imoluble. Así los electrodos de calomel y de plata- 
cloruro de plata son reversibles a los iones cloro, el de plomo-sulfato de 
plomo a los iones sulfato, el de p!ata-bromiiro de plata a los iones bromo, etc. 
La razón de todo esto puede verse en la discusión siguiente sobre el electrodo 
de plata-cloruro de plata, que es muy típico dentro de este grupo. 

Consideremos un electrodo de   lata sumergido en una solución que con- 
tiene iones cloro saturada con C ~ O N ~ O  de plata. Si imaginamos que este 
electrodo actúa como uno ordinario de metal-ion metálico, los iones plata 
pasarán del electrodo a la solución según la reacción 

Sin embargo, como la solución está saturada con cloruro de plata, la 
introducción de ioncs de este metal trastornará los requisitos del producto 
de solubilidad de esta sal. En consecuencia, a fin d e  restablecer el equili- 
brio de solubilidad, los iones de plata tendrin que combinarse con los de 
cloro para precipitar el cloruro de plata sólido de acuerdo con la relación 
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Además, como la reacción global es la suma de todos los procesos que acon. 
tecen en el electrodo, será la suma de (a )  y (b) ,  es decir, 

Ag (S) f Cl- = AgCl(s) + 8 (40 
En esta reacción la ecuación del potencial electródico es 

y de aquí que este electrodo resulte revenible a los iones cloro. 
De manera análoga se deducen las reacciones de los otros tipos de elec- 

rrodos. Así hallamos para el de calomel 

2 Hg(1) i 2 CI- = Hg.C12(s) + 2 8 (50) 

para el de plomo-sulfato de plomo 

Pb(s) + SO; - = PbSO, (S) + 2 8 (51) 

y para el electrodo de plata-bromuro de plata 

Ag(s) f Br- = AgBr(s) + 8 (52) 

ELECTRODOS DE OXIDACION-REDUCCION 

Aunque toda reacción electmdica comprende una oxidación o reducción, 
el término electrodos de  oxidación-reducción se emplea para designar aqué- 
llos en los cuales la f.e.m. resulta de la presencia de iones de una sustancia 
en dos estados diferentes de oxidación. Cuando se inserta un alambre de 
platino en una solución que contiene los iones ferroso y férrico se encuen- 
tra que el alambre adquiere un potencial. Lo mismo ocurre con las solu- 
ciones de iones ceroso y cérico, estannoso-estánnico, manganoso-permangá- 
nico, etc. Las f.e.m. de estos electrodos surgen de la tendencia de los iones 
en un estado d e  oxidación, a pasar a otro segundo más estable. La función 
del alambre de platino es simplemente "restablecer" el potencial corres- 
pondiente a esta tendencia 'hacia la disminución de energía libre, y servir 
de contacto elktrico del electrodo. 

La reacción general para todos los electrodos del tipo de oxidación-re- 
ducción se escribe así: 

donde n, es la valencia en el estado superior de oxidación, n, en el inferior, 
mientras que n = n ,  - n, es el cambio de ualencia que acompaña al proce- 
so. A partir de la ecuación (53) se deduce que la ecuación de la f.e.m. es: 
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es decir, que la f.e.m. de los electrodos de oxidación-reducción depende de 
la relación de l a  actividades de los dos iones. Así, para el electrodo férrico- 
[erroso, designado simbólicamente por Pt 1 Fe++  +, Fe++,  la reacción es 

y la f.e.m. del electrodo está dada por 

En la tabla 12-3 se muestran los valores de &O para diferentes electrodos 
de este tipo a 25OC. 

CELDAS ELECTROQUIMICAS 

Cuando se combinan varios electrodos, resultan dos clases de celdas, a 
saber: (a)  químicas, en las cuales la f.e.m. se debe a una reacción quimica 
que ocurre en la celda, y (b )  celdas de concentración, en que la f.e.m. es 
debida al decremento de energía libre que acompaña a la transferencia de 
materia desde una parte de la celda a otra. Además, cada uno de estos 
tipos involucra unas veces y otras no de una junta liquida; o como usual- 
menté se dice, se trata de celdas con o sin transferencia. Con esta base Ile- 
gamos a la clasificación siguiente de las celdas electroquímicas: 

Celdas electroquímicas 

Celdas químicas Celdas de concentración * - 
Sin Con Sin Con 

transferencia transferencia transferencia transferencia 

CELDAS QUIMICAS SIN TRANSFERENCIA 

Para construir una celda química sin unión líquida o transferencia, deben 
~eleccionarse dos electrodos y un electrólito de manera que uno de los elec- 
trodos resulte reversible al catión y el otro al unión del electrólito. Por ejem- 
plo, si deseamos una celda sin transferencia y empleamos ácido clorliidrico 
corno electrólito, debemos utilizar un electrodo reversible a los iones hidró- 
geno, es decir, el de hidrógeno, y otro reversible a los iones cloro, que puede 
Ser tanto: la plata-cloniro de plata, el mercurio-cloruro mercurioso, o el 
electrodo de cloro, todos los cuales son reversibles a este ion. Para un elec- 
trólito como el bromuro de cinc debemos emplear bien sea el bromo, mer- 
Ciirio-bromuro mercurioso, o plata-bromuro de plata como electrodo para 
los iones broma, y cinc para el otro electrodo. 
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Cuando es posible, se selecciona el electrodo más adecuado; si bien esta 
elección determina la rcacción global de la celda y el valor de E', es carac. 
terístico de todas las posibiiidades tales que dan la misma dependencia de 
la f.e.m. de la celda con la actixidad del electrólito. 

Como un ejemplo típico de las celdas químicas sin transferencia, ele$. 
rrmos: 

K í g ,  Pii,) HCl(airci), AgCi(s) 1 Ag (57) 

que consta de los electrodos de hidrógeno y plata-cloruro de plata en un 
medio de ácido clorhídrico. Como estos electrodos son reversibles a los iones 
del electrólito, pueden sumergirse directamente en el ácido para dar una 
celda sin líquido de unión. La fuerza electromotri~ total se compone en- 
tonces de las existentes en las interfases electrodo-solución. 

En la celda (57) el electrodo de hidrógeno es negativo, y obtenemos 
para la oxidación en él: 

De nuevo, para la reducción en el electrodo de plata-cloruro de plata tenemos 

Al sumar ahora las ecuaciones (58a) y (59a) se deduce que la reacción de 
la celda es: 

mientras que la combinación de las ecuaciones (58b) y (59b) nos da su 
f.e.m.. esto es. 

En esta Última ecuación aac i ,  la act i~idad del electrólito como un todo, ha 
sido sustituido por su equivalente aH+ac,-. 

La ecuación (60a) indica que la f.e.m. de esta celda resulta de una re- 
acción química, esto es; la rcducción del cloruro de plata por el gas hidrD. 
geno para formar plata sólida y ácido clorliídrico (Hf  + C1-) en solución. 
Como esta celda no posce ningún puente de iiniún liqiiida, constituye una 
celda sin traiisfercncia. Adcrnás, la rciiacióri (60b) miirstra qric la f.e.m. 
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de la misma depende de la actividad del ácido en solución y de la piesióu del 
gas hidrógeno. Cuando este último es de 1 atm, como acontece usrialmerite 
bajo las condiciones experimentales, la ecuación (60b) se reduce a 

y la f.e.m. depende únicamente de la actividad del ácido clorhídrico en so- 
lución. 

Por el procedimiento descrito antes se verifica fácilmente que 

son las celdas químicas sin transferencia cuyas reacciones son 

Finalmente, la f.e.m. en (62b) cuando la presión de hidrógeno es de 
1 atm, vale 

mientras que para (63b) & es 

donde &:e,, es la suma de los potenciales electródicos tipo del cadmio y 
mercurio-sulfato mercurioso. 

Las celdas químicas sin transferencia poseen una extensa aplicación en la 
evaluación de los potenciales de los electrodos tipo de las celdas y elcctrdos 
y en la determinación de los coeficientes de actividad de diversos electrólitos 
a partir de las f.e.m. Para ilustrar el método, consideremos específicamente 
a la celda representada en la ecuación (57),  en la cual la f.e.in. cuando la 
presión del hidrógeno es de 1 atmósfera, está dada por la ecuación (61) .  El 
~iroblema es en estc caso el siguiente: ~Córno  evaluar E ~ E ~ , s , ,  y los coefi- 
cientes de actividad de las soluciones de ácido clorhídrico de diversas rnola- 
ridades con una serie de medicioiies dc f.e.m., hechas en celdas como la de 
la ecuación (571, cuando varia la concentración del ácido? 

En ~xirner lugar, la actibidad del ácido clorhídrico a una niolaridad m 
con coeficiente de actividad media y viene dada por la rxprcsión a,rc, = 
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mzr2. Al sustituir este valor de a~,1 en la ecuación (61) y ordenar los tér- 
minos, resulta 

Todas las cantidades del lado izquierdo de la ecuación (64) son deter- 
minable~ experimentalmente, y por tanto y se calcula cuando se conoce 

&*,-A,C,. Para determinar esta última cantidad se grafica [Eceiaa + (2 RT/ 
7 )  ln m], contra 5, esto es, la raíz cuadrada de la fortaleza ióni- 
ca de la solución que en este caso es idéntica con \/m, y la gráfica se extra- 
pola a ~7 = 0. Para efectuar con seguridad esta extrapolación, se precisa cc- 
nocer los datos de las f.em. de las soluciones diluidas. Así cuando m = 0, 

y = 1, el último término del lado derecho de la ecuación (64) se hace 
igual a cero, y el valor de la ordenada al extrapolar nos da inmediatamente 
EA,.,,,,. Conocida esta constante, la diferencia entre [&,,iaa + ( 2  RTI3) 
In m] y &irAECi para cada valor de m nos da ( 2  RTIF) ln y,  y por lo tanto y. 

En la tabla 12-5 la columna 1 nos proporciona las molalidades de cierto 
número de soluciones diluidas de ácido clorhídrico, y la columna 2 las f.e.m. 
a 25'C obtenidas de aquéllas con las celdas en discusión. De aquí que la 
cantidad [Eeeia. + ( 2  RT/3)  In m] se obtiene por cálculo, y al graficar estos 
valores contra Vm se encuentra uno de &U,,.,,,, a 2S°C igual a 0.2225 vol- 
tios cuando se hace la extrapolación d% = O. Usando este valor de &O,,.,,,, 

TABLA 12-5. Coeficientes de actividad del HCl a partir de las 
f.e.m. de la celda H, 1 HCI, AgCl(s) 1 Ag a 25'C 

& I , I ~  Coeficiente de actividad 
'"HCI (voltios) Y 

SegGn D. A. Machnei, Principler of Elec t roc~emi i t ry ,  Rein- 
hold Publishing Corporation, Nueva York, 1939, P g .  187. 

P 
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y los de Eielda y m en la ecuación (64) ,  se encueritran los coeficientes de 
actividad del ácido clorhídrico señalados en la columna 3 de la tabla. 

CELDAS QUIMICAS CON TRANSFERENCIA 

Aunque también en este caso la f.e.m. resulta de una reacción química, 
sin embargo su dispositivo electródico posee una unión líquida entre las 
soluciones de los diferentes electrólitos. Las celdas de este tipo son muy 
comunes; así citamos, por ejemplo, a las 

que pertenecen a esta categoría. Al tratarlas hemos supuesto que la f.e.m. 
total es la suma de los potenciales de los dos electrodos, lo cual aunque es 
válido con cierto grado de aproximación no lo es exactamente, y en conse- 
cuencia se requiere una consideración mayor. 

El contacto entre soluciones de concentración distinta, o de iones dife- 
rentes, o ambos, conduce a un potencial de unión Ej. Este surge de la difu- 
sión de los iones a través de la frontera entre las dos soluciones. Por causa 
del gradiente de concentración que existe a través de dicha frontera, los 
iones se difunden del lado de mayor concentración al de menor. Si ambos 
migran con igual velocidad, tal difusión no producirá mayores complicacio- 
nes. Sin embargo, éste no es el caso general, sino que los más rápidos cruzan 
la frontera a la cabeza de los más lentos y se origina una separación de 
cargas que a su vez produce un potencial de unión que se mide experimen- 
talmente y que junto con los potenciales de los dos electrodos aparece'en la 
f.e.m. total de la celda. Con otras palabras, siempre que existe un potencial 
de unión E,, la fuerza electromotriz no está dada por la relación E = El + 
E?, donde ti y E2 son los potenciales electródicos, sino que en su lugar vale 

En lh mayoría de los casos los potenciales de unión no se pueden medir 
separadamente. Por tanto, se han hecho diversos intentos para  calcularlo^,^ 
Y llegar de ahí por medio de la ecuación (65)  a la suma de los potenciales 
de los electrodos correspondientes a la reacción de la celda. Sin embargo, 
el progreso realizado en este sentido no es suficiente para permitir sin arnbi- 
~üedades el cálculo de El + Ez a partir de E. Por esta r a h n  las celdas quí- 
niicas con transferencia no son seguras para la evaluacibn exacta de sus 
propiedades termodiiiirriicas. No obstante, en condiciones experimentales 

3 Veare D. A. Ma~Innes ,  Pmtcipler  of Electroche~iiiriry, I¿i,inhold I'ubliihing 
C:orporatian, Nueva York, 1939, cnpitulu XIII .  
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adecuadas, proporcionan una información valiosa, y se emplean con profu. 
sión en las mediciones de pH, titulaciones conductimétricas, etc. 

El medio más simple de formar una unión líquida entre dos soluciones es 
ponerlas en contacto en un tubo sin causar una mezcla indebida. Aunque 
cuando se preparan con meticulosidad estas uniones estáticas permanecen 
bien marcadas y dan potenciales reproducibles, el dispositivo de unión fluida 
es más satisfactorio. En este último caso las dos soluciones se ponen en 
contacto como dos corrientes que emergen en un tubo común y fluyen 
hacia fuera. Por este procedimiento el límite entre las dos soluciones se 
puede mantener continuamente renovado y marcado. 

Sin embargo, el tipo de unión más frecuente es el puente saiino. En 
este caso, como se seiiala en la figura 12-5, se interpone entre las dos solu- 
ciones a otra ba5tante concentrada, usualmente de cloruro de potasio 1 N 
o saturada. Con este puente salino se reduce o minimiza el potencial de 
unión. La forma rn que esto se lleva a cabo, no aparece claro, pero se supo- 
ne asociado con el hecho de que los dos iones en el cloruro de potasio 
poFeen igval velocidad, y operan para dar potenciales de unión entre las dos 
soluciones y el puente que son de signo opuesto, y de ahí que se cancelan en 
cierto grado. Que ocurra una reducción de los potenciales de unión con 

' 

ayuda de los puentes salinos parece problemático y aún más si lo hacen 
de manera que dicho? potenciales resulten despreciables. No obstante, efec- 
tivos o no, permanece el hecho de su extensa aplicación en los diversos 
dispositivos electroquímicos. 

En los cálculos que comprenden estas celdas se supone que un puente 
salino elimina completamente el potencial de unión y que la f.e.m. medida 
es simplemente la suma de los dos potenciales electródicos. Cuando se hace 
caso omiso de E, es costumbre escribir dos líneas verticales entre las dos- 
soluciones, de esta manera 

Zn Zn++  ' 1  C d + +  Cd 

Por otra parte, cuando reconocemos la presencia de una unión líquida, se 
coloca una sola línea, dc esta forma 

Zn 1 Zn++ Cd++  Cd 

1,a característica de las celdas quí~nicas con transferencia es que invo- 
lucran en sus ecuaciones de f.e.~n. la octirmidad de  lo! ioxes  en lugar de las 
actividades del electrólito como un todo. Esto S U $ C I ~  que tales celdas Son 
adeciiadas para la e~~sluación de las actividades y coeficientes de actividad 
de los iones particulares, pero no es exactamente el caso a causa de la incer- 
tidumbre del potencial de unión. En efecto, es conscnso  ene eral qiie no 
existe un mttodo termodinámico conocido q i r  pfrnlita a k o  m:is que ]a de- 
terminación drl coeficiente de acti\idad mcdia dc clcctrólito. Por CSa 
rarón, cuando se usan las fuerzas electromotrices <le 1:'s ~c ldas  qiiimicas con 

P 
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transferencia para evaluar los coeficientes de actividad media de los iones 
se sobreentiende que las cantidades evaluadas poseen sólo un significado 
casi termodinámico. De nuevo al calcular las f.e.m. de dichas celdas a 
partir de las molalidades y coeficientes de actividad, es prictica usual supo- 
ner que el coeficiente de actividad de un ion cualquiera es esencialmente 
@al al de actividad media geométrica del electrólito y se emplea este 
último. Con estas consideraciones en mente procederemos ahora a realizar 
un cálculo específico. 

EIEI.~PLO: Supongamos que se desea evaluar a 2j°C la f.e.m. de la 
celda 

Zn ZnCl,(m = 0.5) 1 CdSO,(m = 0.1) 1 Cd 

donde los valores de m son las molalidades de las dos soluciones. En estc caso 

Como a,,,, = m,,++ . y,,+; y a ,,-. =m,,+, . y,,,,,, donde y es el coefi- 
ciente de actividad de los iones respectivos, la ecuación anterior puede escri- 
birse así: 

Ahora bien, a 2 5 T  &O = 0.359 voltios rn  esta celda. De nuevo para el 
ZnC1, 0.5m, y = 0.376, mientras que para el CdSO, O.lrn, y = 0.137. Si 
suponemos que los coeficientes dc actividad tienen los mismos valores 
de y, encontramos 

= 0.359 - 0.034 
= 0.325 voltios a 25'C 

CELDAS DE CONCENTRACION 

De manera distinta que las celdas químicas; cuya f.e.m. surge de una 
reacción, las de conccntraczón proccdr-n de una  transferencia de materia 
desde u n  electrodo n otro como consecuencia dc u n a  diferencia dc  c o n c m -  
[raciún entre los du i .  Diferencia que surge a veces del hecho de que dos 
electrodos iguales sumergidos en la misma solución pueden estar a una 
concentración distinta, como en el caso de dos electrodos de h id ró~mo  a 
Presiones desi&es siimergidos en una misma soliición de sus iones, esto es: 

o dos amalgamados de diferente coiiccntracióii siiiiwigidos en 
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una solución de iones metálicos, así 

La diferencia de concentración puede también encontrarse no en los elec- 
trodos sino en las soluciones con las cuales se hallan en contacto. Así sucede 
con 

H,(g, 1 atm) 1 H + ( a , )  1 H+ (a,) 1 H,(g, 1 atm) 

As  I As+ ( 4  I Ag+(a2)  l Ag 

En las dos primeras celdas mencionadas no hay líquido de unión presente, 
y son por lo tanto sin transferencia. Por otra parte, las dos últimas com- 
prenden un líquido de unión entre las dos soluciones de la misma especie 
pero de concentración desigual, y por eso, se denominan celda con trans- 
ferencia. 

CELDAS DE CONCENTRACION SIN 
TRANSFERENCIA 

Para ver cómo surge una f.e.m. donde se encuentran dos electrodos igua- 
les en concentraciones diferentes, pero el electrólito es el mismo para am- 
bos, consideremos primero el caso siguiente: 

En el electrodo de la i7quierda, la reacción de oxidación da 

y, por 10 tanto; como E L s  = O 

Análogamcnt~, para la rrducción en el electrodo del lado derecho, el Pro- 
ceso es 

K T P:" 
&o  = - I n -  

5 aH+ 

Al sumar las ecuaciones (67a) y (68a), sc drduce que la reacción dc la 
celda es 
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mientras que la f.e.m. de la celda que se obtiene por suma de las ecuacio- 
nes (67b) y (68b) es, 

La ecuación (69a) muestra que la reacción de la celda comprende simple- 
mente la transferencia de 0.5 moles de hidrógeno desde una presión P, 
a otra de P, atm; es decir, que la reacción de la celda en un proceso espon- 
táneo es una expansión del gas hidrjgeno. La ecuación (69b) enseña que 
la f.e.m. que resulta de esta expansión depende sólo de las dos presiones y es 
independiente de la actiuidad de los iones hidrógeno en que se encuentran 
sumergidos los electrodos. 

Corisidcremos ahora otra celda de este tipo, esto es, 

Zn(Hg) (az, = a,) 1 Zn++  (a,,++) 1 Zn(Hg) (aZ. = a,) (70) 

que consta de dos amalgamas de cinc con actividades a, y a2 inmrrsos en 
una solución de aquel metal cuya actividad es az.*+. Análogamente a las 
ecuaciones (38) y (39), la reacción del electrodo izquierdo es 

Zn(Hg)(ai) = Zn++(az.**) + 2 0 ( 7 1 4  

donde E, está dado por 

Para la reducción en el lado derecho, tenemos 

Zn++(az,,++) + 2 @ = Zn(Hg)(a,) (72b) 

donde &O,> = -E;,. Entonces, para la reacción de la celda resulta 

A partir de la ecuación (73a) resulta evidente que la f.e.m. de esta celda 
se debe a la transferencia. del cinc desde la amalgama donde su actividad es 
a, a aquélla cuya actividad cs a,. Adcmás, la ecuación (73b) muestra que 
esta f.e.m. depende sdo de la relacibn de las actividades del cinc en las 
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dos amalgamas, y no interviene rn absoluto la actividad de los iones cinc 
de la solución. En la ecuación de la f.e.rn. de la celda final no aparece &O. 

Esto rs válido en todas las celdas de concentración. Por esta razón, podemos 
concluir, que en este tipo de celdas E' es cero, y la ecuación de la f.e.m. 
toma la forma simplificada siguiente 

CELD.4S DE CONCENTRACIONES ELECTROLITICAS 
SIN TRANSFERENCIA 

Consideremos a una celda química sin transferencia, tal como 

H 2  (g, 1 atm) HCl(a,) ,  AgCl(s) 1 Ag (75a) 

En este caso, la reacción que tiene lugar es 

: H2(g, 1 atm) 4- AgCl(s) = Ag(s) 4- HCl(al) (7jb) . 
y la f.e.m. de la celda, según la ecuación (61) vale 

Para la misma celda pero con una actividad del ácido clorhídrico diferente, 
esto es, 

H,(c,  1 atm) 1 HCl(a,),  AgCl(s) 1 Ag 

la nacción es 

t H?(g, 1 atm) + AgCl(s) = A%(s) f HCl(a,) 

Si conectamos estas dos celdas en forma oput-ita entre sí, esto es, 

la reacción global de la combinación será la diferencia entre las eciiacioncs 
(73h) y (76b),  esto es, 

f H2 (g, 1 atm) + AgCl(s) - f Hl (g, 1 atm) - AgCl ( S )  = 4 
Ag(s) + HCl(a,) - Ag(s) - HCl(a;) 

HCl(a,) = HCl(a,) í77b) 
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De manera análoga la f.e.m. de (77a) seri la diferencia entre las ecua- 
ciones (75c) y ( 7 6 ~ ) .  De aquí 

De acuerdo con la ecuación (77b) la reacción global que resulta de la 
coiubinación dada en la ecuación (77a) es una transfercncia de un m01 de 
&ido clorhidico de la solución por cada faradio arrastrado desde la celda, 
donde la actividad es as a la solución donde la actividad es a,. En conse- 
cuencia, mientras que cada una de las celdas individuales que constituyen 
la ecuación (77a) es una celda quimica, la combinación de las dos es una 
de concentración sin transferencia en  la cual la ,f.e.m. surfe de lar diferentes 
concentraciones del electrólito. Para que esta f.e.m. sea positiva, la ecua- 
ción (77c) nos enseña que un debe ser mayor que a,; es decir, el proceso 
de transferencia es espontáneo por el paso de electrólito de una solución 
más a otra menos concentrada. 

Las celdas de concentración de este tipo pueden disponerse a partir de 
las de cualquier tipo químico sin transferencia. Por ejemplo, una de cloruro 
de sodio resulta de la combinación 

Na(Hg) / NaCl(a,), AgCl(s) 1 Ag-Ag ( AgCl(s), NaCl(a,) / Na(Hg) 

? otra de sulfato de cinc de la siguiente 

Talm celdas son con~enientes para la determinación de los coeficientes 
de actividad de los electrólitos involucrados. Con este fin es práctica usual 
mantener constante la concentración de uno de los electrólitos, y medir la 
f.e.in. de las celdas de la segunda solución cuya concentración varía. Si 
Para a, y\ a? en la ecuación (77c) hacemos las sustituciones a,  = nl:y: 
Y a2 = m%;, la expresión de E nos da 

Como conocemos las molalidadcs, la mxación (78) ~errni tc  la c\aluación 
de la relación de los coeficicntc's dc actividad a una molalidad ciialqiiicrii m: 
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respecto al de referencia m,. De aquí que cuando disponemos de y, corres. 
pondiente a m,, se deducen a partir de estas relaciones los diversos coefi. 
cientes de actividad. 

CELDAS DE CONCENTRACION CON 
TRANFERENCIA 

Como ejemplo típico de este grupo señalaremos 

H2(%, 1 atm) / HCl(a,) 1 HCl(a,) 1 H,(g, 1 atm) (79) 

que consta de dos electrodos de hidrógeno idénticos sumergidos en dos solu- 
ciones de ácido clorhídrico de diferente concentración. En este caso, la f.e.m. 
total se compone de dos potenciales electródicos simples y el de unión E,. 
Además, la reacción global es la suma de los dos procesos electródicos y 
cualquier transferencia de material se hace a través de la unión. En un caso 
como éste, donde los electrólitos que constituyen dicha unión son idénticos, 
salvo en su concentración, es posible analizar los diversos procesos y obtener 
una ecuación de la celda que tenga en cuenta el potencial de unión. 

Para comprender cómo es posible todo esto, supongamos que el electrodo 
del lado izquierdo de la ecuación (79) sea negativo, que será cierto si 
a, > a,. Para un faradio de electricidad obtenido desde esta celda, la re- 
acción en el electrodo negativo vale 

k H?(g, 1 atm) = H+ (a,) + 8 
y en el positivo 

H+(a? )  + 8 = f H,(g, 1 atm) 

y de aquí que la suma de las reacciones de los dos electrodos es , 

Sin embargo, cuando los electrones fluyen externamente de i~quierda 
a derecha, completarán el circuito al pasar a trau6s de la celda de derecha a 
izquierda; esto es, cruzan el líquido de unión de derecha a iqiiicrda. La 
corriente en la celda, está compuesta, desde luego, no por electrones libres, 
sino de iones negativos, esto es CI-, que se despla~an desde la derecha hacm 
la izquierda, y positivos, o H+ ,  que se muei.en a traiés de la unión de ir- 
quierda a derecha. Si t. es el número de transferencia dc los iunes  cloro^ 
entonces por cada faradio que cruza la celda se transportarán t. equivalentes 
de ion cloro desde la solución de actividad a, a la de actividad a,; esto e% 

tC1- (a,) = t.Cl(a,) (SOb) 

De nuevo, t+ = 1 - t. equivalentes de ion hidrógeno se transfieren de ]a 4 
solución de actividad a, a la dc actiiidad a,, esto es, 

(1 - t.)H+(a,) = (1 - t.)H+(a,) (804 
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Por esta r a~ón ,  a fin de obtener la transferencia ncta de material debemos 
sumar las ecuaciones (80b) y (80c) a la (80a). Así obtenemos para el pro- 
ceso total de la celda 

La ecuación (81) enseña que en la celda de concentración con transfe- 
rencia pasan t. equivalentes de ácido clorhídrico desde la solución de acti- 
vidad a2 a la de actividad a, por cada faradio de electricidad. Este resultado 
contrasta con el mismo proceso en una celda de concentración sin transfe- 
rencia, ecuación (77b), donde por cada faradio hay una transferencia de 
un equivalente de clectrólito. 

La aplicación de la ecuación de la f.e.m. al proceso establecido por la 
ecuación (81) nos da 

Por inserción de los coeficientes de actividad y molalidad, obtenemos 

y de aquí que la f.e.m. de tal celda se calcule a ~ a r t i r  del conocimiento de 
las molalidade?, coeficientes de actividad, y los números de trans$orte del 
ion distinto de aquél $ara el cual los electrodos son reuersibles. 

~cuaciones análogas a las (81), (82a) y (82b) se aplican a cualquier 
celda de concentración en la cual los electrodos son reversibles al catión. 
Sin embargo, cuando los electrodos son rebersibles al unión, como en el 
caso de la celda 

la repetición del rawnamierito anterior nos enseña que la reacción dc la 
celda es 

t J ICi (a , )  = t+ I IC(a , )  (84) 
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Ahora bien, para que la reacción sea espontánea, a, debe ser mayor 
que a,. 

Como las celdas de concentración anteriores con transferencia involu- 
cran números de transporte en las ecuaciones de su f.e.m., si conocemos 
éstas podemos calcular aquellas otras cantidades. Las ecuaciones (82b) y 
(85) indican que lo que precisamos saber para este fin son las f.e.m. de las 
celdas y los coeficientes de acti\.idad de los electrólitos comprendidos. Sin 
embargo, en la determinación precisa de los números de transferencia a 
partir de mediciones de la f.e.m. se tienen que hacer correcciones en la va- 
riación de dichos números por efecto de la concentración. Se han desarro- 
llado medios de hacer tales correcciones, y entonces se obtienen concordan- 
cias excelentes con las dadas por otros procedimientos. 

EL POTENCIAL DE UNION 

La f.e.m. dada por la ecuación (82b) para la celda (79) es la suma 
de los dos potenciales electródicos y E,. Es de  interés determinar qué parte 
de esta fuerza electromotriz total corresponde a los electrodos y cuál a la 
unión liquida. Según la ecuación (80a), la suma de las reacciones elec- 
tródica~ es 

N+ (aZ)  = H+ (a,) 

y de aquí, que la suma de los potenciales de los dos electrodos, vale 

Si restamos la ecuación (86) de la (82b), el resultado es E ) ,  es decir. 

Pero (mrr-)2 = ml y :mrr+) = m,. Además, si tomamos los coeficientes de 
actividad de un ion igual al de actividad media del electrólito, = ya 

l 



y (yu+)i = yi, E j  se deduce que 

Puesto que ( t ,  + t - )  = 1.  ( 2  t  - 1 )  = (t-  - t ,) ,  la ecuación (87a) puede 
c~cribirsc también así: 

Vemos, por lo tanto, que E, está detenninado no sdo por las actividades 
de las dos soluciones constitu)entes de la unión, sino tamhien por la dife- 
rencia entre los dos números de transporte del elcctrólito. Cuando Cstos 
son ipales, ( t .  - t,' = O y lo es también el potencial de unión. Este hecho 
constituye la base de la utilización del cloruro dc potasio como un puente 
en las mediciones de celda que comprenden unión líquida. pues en este 
caso los númcrns de transferencia son muy próximos entre sí. A sil xez, 
cuando t. es mayor que t,; E, es po,itixo y se suma a El + E?. micntras 
que si t. cs menor que t,. E, es negativo y reduce el valor del potcn~ial 
de la celda. 

Consideraciones anilogas, cuando $c aplican a las celdas dc concentra- 
ción con transferencia que contiencn electrodos re\eriiblcs al anión, dan 

Aq" m, es la solución más concentrada. Dc la ecuación (88b) resulta claro 
que E, = 0 cuando t+ = t., pero esta X C L  E, es positiva para t* > t., y iiega- 
tivo cuando t+ < t-. 

PRODUCTOS DE SOLUBILIDAD Y F.E.M. 

La soliibilidad dc saturación de cualquier sal difícil de disolver como el 
hroniuro de plata \iene dada por la ecndción 

donde el producto dc las acti\idadcs dr lo5 dos iones nos da cl de solubili- 
dad, K,. Como K ,  es uria coristaritc de equilibrio, debc e ~ t a r  relacionada con 
cl valor dc E' de la cddd cn la cual tirric luxar la reacción aritcrior. De 
aquí, quc hallando dos rlmrod«s siiiipics cii!ns rw~ciones dcn el proceso 
global dado cn la ecuacih (89) ,  y por coinhiiiati6n adecuada dr  riis xalo- 
rcs E", es factible calcular c1 prnducto dv solubilidd. 



520 Capitulo 12: Celdas elechoquímicas 

La inspección de la ecuación (89) sugiere que el requisito de combina. 
ción en este caso lo forman los electrodos de plata y plata-bromuro de plata. 
En el primer electrodo, la reacción es 

para el electrodo plata-bromuro de plata se tiene 

y por tanto, la suma de los dos, nos d a  

que es idéntica con la ecuación (89) .  De la tabla 12-3, se observa que para 
el electrodo de plata a 25'C EA, = -0.7991 voltios, Eo del electrodo plata- 
b r h u r o  de plata en un proceso de reducción E4,,,,, = +0.0711 voltios, 
y de aquí que según (89) ,  

Ea = El,, + E:,,,,, 
- - -0.7991 + 0.0711 
- - -0.7280 voltios 

Al sustituir este valor de &O en la ecuación (35),  obtenemos para el producto 
de solubilidad del bromuro de plata 

Este valor cs comparable con K ,  = 7.7 x 10-l3 dado en la tabla 11-16 
del capitulo 11. De igiial manera se calculan los productos de solubilidad 
de otras sales dificilmcnte solublrs. 

Un  método menos exacto para evaluar el producto de solubilidad de las 
sales poco solubles comprende la medición del potencial electródico simple 
de un electrodo reversible a uno de loc iones de la sal y sumergido en una 
solución saturada con esta sal. Para explicar este procedimiento consideremos 
específicamente la determinación del producto de solubilidad del cloruro 
de plata. Con este fin se toma una solución de un cloruro, por ejemplo de 
potasio 0.1 m, y otra saturada con cloruro de plata obtenida por adición 
de unas gotas de nitrato de plata. Se inserta un alambre de plata d ~ n t r o  
de esta solución y el electrodo así constituido se combina ron uno dc calomel 
de referencia para fomnr  la celda. 

Ag 1 KCI(O.l m, saturado con AgCl) 1 Electrodo de calomel 
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Cuando el electrodo de referencia es calomel 0.1 X, la f.e.m. de esta celda a 
25°C es 0.01_94 voltios y como el calomel 0.1 N en un proceso de reducción 
tiene Ec = 0.3338 voltios a 25=C, tenemos 

E = Ea, i Ec 
0.0449 = E , ,  + 0.3338 

Enp = -0.2844 voltios 

Pero E,, viene dada también por 

y de aquí que la actividad de los ioiies de plata en esta solución están dados 

Por 
-0.2844 = -0.7991 - 0.03916 lag,, a,,+ 

Ahora bien, por actibidad de los ioues cloro podemos tomar el producto de 
la molalidad, 0.1, y el coeficiente de actividad media del cloruro de potasio 
a esta concentración, 0.769. Así obtenemos para K,  del cloruro de plata a 
25' centígrados 

Ks = a,~~+a,,- 
= (2.00 x 10 -9  (0.1 x 0.769) 
= 1.54 x lo-'" 

El valor termodinámico de K ,  en las condiciones señaladas es 1.76 )< lo-''. 

Una de las aplicaciones mis extcnsas de las mcdiciories de la f.e.m. cs 
la dricrrninari¿m drl pH dr &\-erras soluciones. En todo i1 trabajo potciicio- 
métrico el procedimiento sepido es muy similar. Primero se disponr una 
celda en la cual uno de los  electrodo^ sea retcrsihlc a los iones iiidró:i~iio 
Y Sr sumerge en una solución cuyo pH  se buxa, mientras qur el otro clcc- 
t r d o  ordinariairicnte es de calomel. La ~iriióri entre ambos, se hace bien por 
medio de un puente salino o sumergiendo el electrodo de iefcrencin diiec- 
tamente en una solución. A continuaci6n se mide la f.c.m. de la combina- 
ción, E, con un buen potcncióiiietro. De este valor se resta la f.e.m. del 
electrodo de caloincl para dar el potencial simple del clectrodo rcrersible 
a los iones hidróge~io, y <le cstc últinio a su \e,, sc calcula el pH incdiante 1.1 
ecuación de la f.e.m. al~licable al electrodo prticii1.m utili,aclo. 

De los rlivcrms elcctroclus mis o menos adrcuarlos para la dt,ti.rrriinación 
potenciométrica del pH, discutiremos dos, esto es, (a )  el dc liidrúgeno y 
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( b ;  el de xidrio. El electrodo de Iiidrógcno es el estándar de todas las medi. 
cioiiei de pH  y contra C1 se controlan los restantes. De a c u d o  con la ecua. 
ciíin (14): la f.e.ni. de cstc electrodo está dada por 

Como por definición el pH  = -lag,, a,<+, la ecuación (44) en función 
del pH valdii 

Cuando Pli, rs exactaniente 1 atm. la rciiarióri (91) se reduce a 

y de aquí que bajo estas condiciones la f.t,.ni. del elcctrodo de liidró~eno 
rf'sulta linealmente funcional del pH d~ la solución. 

Ya se mencionó qiie el electrodo de liidrógeno consta de una Iioja de 
platino platinado sumergida en la soliicibn problema alrededor de la cual 
se hace burbujear aquel sas. Para una opcración satisfactoria el recubri- 
miento platinado debe ser fresco y se deposita desde tina soliición de i d o  
cloroplatínico, purificándose bien el gas hidrógmo que en particular debe 
hallarse exento de oxig-erio. Si se cuidan todos los detalleq, este electrodo 
puede dar risiiltados muy exactos en todo el intervalo de pH. con tal que la 
solución no contenga agentcs oxidantes capaces de reaccionar con el hidró- 
geno o los metales. Sin ernbrir ,~~,  a causa de la facilidad con qiie este electrodo , 
se cnvcneiia incluso con el oxígeno del aire, y porque el dispositi\o reqiierido 
en las determinaciones cs complicado, su uio se ha confinado al laboratorio, 
casi exdiisivamente. 

Para ilustrar los cilculos del pH  con los datos obtenidos del electrodo 
de hidiOgeno, veamos el siguiente ejemplo. S~ipongamos que la f.e.m. de 
la cclda 

H' 1 solriciíin (pH = x)  1 1 ,?'calomel 

es E = 0.5161 voltios a 25% ciiaiido la presión barométrica corregida es 
de 731.1 inm de Hg. Al ri.,tar de esta f.e.m. el potencial del electrodo de 
calomel. obtenemor 

Eii, = E - Ec 
= O 5164 - 0.2800 
= 0.236-1- ~oltios 

Esta fuerza electromotriz se dpbc al 1i11 dc la solución y a la presión del , 

gas hidrógeno. La presión barom&tiica a la que escapa el gas desde la s o b  
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ción se comporic de la del hidrógeno y la del vapor de a p a  con la cual 
éstc se encuentra saturado al burbujear a través de la solucióri; esto es 

Para PI<?o podernos tomar sin un error apreciable la presión de vapor del 
agua a 25°C; 23.8 mm. Entonces, 

P i ~ A  = Pbaruinitrira - P i i ? ~  
= 754.1 - 23.8 
= 730.3 rnm Hg = 0.961 atm 

Al sustituir ahora Eii, = 0.2361 y PIIZ = 0.961 atm en la ecuación (91) el 
valor del pH dc la solución es igual a 

Se obserrará que la corrección dc la prcsión en la f.e.m. es pequeña y que 
aícicnde en este caso a sólo 0.01 de una unidad de pH. 

Fritz Haber y Z. Klemrnensiewicz ' fueron los prinirros en mostrar que, 
cuando dos soluciones de pH diferentes se separan por una membrana de 
vidrio; se establece un potencial a través de la ~nisma cuya mapitud 
dcpcnde de la diferencia de pH en las dos soluciones. Si el pH de uno de 
dlas se mantiene constante mientras varia el segundo, la f.e.rn. del elec- 
t rodo  de ridrio obedece la ecuación 

\ 

donde &; es una constante deterininada por la rnagriitud del pH fijo ); el 
dispositivo de agrupariiicmto particular utilimdo. La ecuación (93) scñala 
que el electrodo de xidrio parece adecuado para las medicione5 de pH. La 
f i w r a  12-6 muestra cl dislxxitivo de un electrodo de vidrio usado frecuen- 
temente en la det~iminacióii dcl pH. A es el electrodo de vidrio, B la solu- 
ción problema y C el electrodo de calomel "Fado para completar el dispo- 
sitivo. E1 electrodo de vidrio, sumcr@do directamente en la solución cuyo 
PH se busca, consta dc un bulho rc~nitruido de u n  vidrio cspecial ert cuya 
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Figura 12-6. Disposición 
do de \idno para el pH. 

parte interior se coloca, por ejemplo, ácido clorhídrico 0.1 N y un electrodo 
de plata-cloruro de plata. La combinación 

Ag / AgCl(s) ,0.1 A' HC1 1 vidrio 1 
constituye el electrodo de vidrio. Cuando se combina con calomel la celda 
que resulta es 

A s  AgCl(s), 0.1 N HCl 1 vidrio solución (pH  = .Y) ; calomel (94) 

de cuya f.e.m. medida se deduce el potencial electródico simple del elec- 
trodo de vidrio, y de ahí el pH. A cauía de la elevada resistencia interna 
del electrodo de vidrio, que puede ascender a 100 millones de ohmios, los 
potenciómetros ordinarios no se emplean para medir la f.e.m. de la cel- 
da (94). Deben emplearse bien spa electrómetros de cuadrante o voltímetros 
de tubo vacío que no exigen prácticamente corrientc para su operación. 
Con este fin se han desarrollado circiiitos de tubo vacío que son sensibles 
a variaciones de pH menores de 0.01 unidades, y además son portátiles Y 
soportan el mal trato. 

4 causa de un '.potencial asimétrico" no todos los electrodos de vidrio 
en un dispositivo particular tienen el mismo valor de &O,. Por esta razón es 
preferible determinar Ea para cada electrodo antes de usarlo. Esto se logra 
colocando nna solución de pH  definido en B, midiendo la f.e.m. dc la celda, 
y evaliiando después &t. Entonces se descarta la primera solución y se Sus- 
tituye por la del problema, se repite la medición, y calcnla el pH  con el 
valor de t.: encontrado antes. De esta manera "cualquier potencial a s i d  
trico" sc incorpoia al electrodo, y sc eliminan errores. 

Con fieciiencia se usa una soliición de ftalato ácido ~>ot:isico 0.03 molar 
para la calibración del electrodo de tidrio. Esta solución tiene un pH de 
4.00 en rl intervalo de tcrnpmaturai de 10 a 30% y un<, de 4 02 a 38°C. 

El electrodo de vidrio constitiiyc la mejor aliroximación que se rurioce 
al electrodo de pH uriivcrsal. No se envenena con facilidad ~ i i  se afcctü por 
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agentes oxidantes o reductores o por compuestos orgánicos. Adeiriás, puede 
~isarse en cantidades tan pequeñas como una fracción de centímetro cíibico 
de solución. Su única limitación surge en las soluciones muy alcalinas donde 
el vidrio es atacado, y en soluciones de pH = 9 o mayorps donde la presen- 

cia de diversos cationes, en especial el sodio, ocasionan serios errores. Sin 
embargo, hoy día existen vidrios adecuados para resistir un pH  de 13 ó 11, 
Iográndose buenos resultados. 

TITULACIONES POTENCIOMETRICAS 

En la figura 12-7(a) se muestra una gráfica característica de la varia- 
ción del pH  con el volumen de base añadido durante la titulación de un 
Jcido como el clorhídrico con un álcali como el hidróxido de sodio. Se 
observará que el pH  de la solución aumenta gradualmente al principio, 
después más rápidamente, y que en el punto de equivalencia e! incremento 
del pH  es muy pronunciado para una adición muy pequeña de la base. 
Pasado el punto de equivalencia la cuma declina de nuevo, señalando ligeros 
incrementos de pH por adición de un exceso de álcali. 

Todos estos cambios de pH  durante la titulación pueden seguirse poten- 
ciombtricamente al sumergir en la solución que se valora, un electrodo re- 
versible a los iones hidrógeno, y acoplándolo con otro de referencia adecuado. 

Punto de 

cc de base- 

Punto de 
equivalencia 

cc de base- 
lb) 

Figura 12-7. Titulación patenciométrica de un  ácido ron una basc 

Como el potencial de este último permanece constante, la f.e.m. de tal celda 
varia sólo con el pH  de la solución. Ademis, como la fuerza electromotriz 
de cualqnier elcctrodo reversible a los iones hidrógeno es proporcional al 
PI*, la f.e.m. de la celda presenta un curso paralelo a la c u n a  mostrada 
en la figura 12-7ja). En consecuencia, si medimos esta f.e.m. en cada etapa 
de la titulación, al graficarla contra el volumen de la base, encontramos 
fácilmente el punto de equivalencia. Este es el principio de todas las valo- 
raciones potenriométricas. 

Un proccdirnicrito más sensihle y satisfactorio dc deducir el punto final 
consiste, no en graficar 6 de la celda contra el volumrn, sino la pendiente 
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de la curra, es decir, A&/Acc contra cc, como se observa en la figura 12-7(b). 
Como la pendiente es máxima en el punto de equivalencia, la última grifica 
presenta un máximo para el volumen que corresponde al punto final de la 
titulación. En la práctica se coloca un volumen conocido de ácido en un 
vaso, se insertan los electrodos, y se adiciona la base con agitación en pro. 
porciones mayores al comenzar la operación. Se Ice la f.e.in. después de cada 
adición y cuando aquélla comienza a presentar una tendencia de aumrntar 
rápidamente, las cantidades nuevas qiie se agreFan se hacen cada ver me. 
nores hasta que al acercarnos al punto final añadimos solamente 0.1 cc o 
una cantidad menor en cada adición. Por este procedimiento es posible 
obtener un máximo agudo y de aquí se toma el volumen de ha% equivalente 
al de ácido dentro de límites muy estrechos. 

Las titulaciones potenciom6tricas poseen cierto número de ventajas sobre 
los métodos ordinarios que comprenden indicadores: puesto que éstos no 
pueden emplcarce cuando las soluciones tienen colocación intensa propia, 
además los indicadore? a utilizar en las titulaciones de ácido-base se eligen 
de manera que su pH cambie de color muy aproximadamente en el punto 
equivalente de la solución. De aquí que se precisa alguna información 
a priori concerniente a la fortaleza relativa del ácido y base involucrados. 
Esto no ocurre en las titulaciones potenciométricas, puesto que dan siempre 
correctamente el punto de equivalencia, tanto cuando éste queda exacta- 
mente en el punto neutro o del lado ácido o básico. 

Aún tiene otra ventaja este procedimiento cuando se trata de titular 
ácidos polibásicos o de mezclas de ácido fuerte y débil con un álcali. Vsando 
indicadores es casi imposible o muy difícil valorar un ácido polibásico en 
grados que corresponden a los diferentes estados de neutralización, e igual , 
sucede con las mezclas de ácidos fuertes y dtbiles a menos qiie se ericuentre 
un indicador que cambie su coloración cuando se neutraliza el á5ido fuerte 
y otro que cambie con rl ácido d6bil. Sin embargo. cuando las constantes de 
ioniración de las diferentes etapas de un ácido polibásico o de los distintos 
áridos de una mczcla difieren en un factor no menor de 1:000, la titulación 
potenciométrica proporciona directamente los diversos grados de neutrali- 
zación como se observa en la figura 12-8, donde se encuentra la g i f i c a  
de la valoración potenciométrica del ácido fosfórico con hidróxido de sodio. 
El punto A indica la neutralización del Primer hidrógeno ionizable, y B el 
del segundo. El tercero no se obtiene por este p~-ocedimiento, puesto que 
la solución es demasiado alcalina para que el hidróxido de sodio pueda Pro- 
ducir un cambio significativo de pH. Para obviar esta dificultad se agrega 
cloruro de calcio en un p ~ ~ n t o  tal como el C, el cual reacciona con el fosfato 
disódico presvnte para precipitar el fosfato dc calcio y producir una cantidad 
de ácidro rlnrliídriro cxactamcnte igual a la del ácido contenido en el 
foslato disódico. A raiisa de la aparición de un ácido fuprtr, el PH dc la solii- 
& t i  descieridc dc C a D, y así hacc posible cualqui~r titulación psterior 
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I 
le 

Figura 1211. Pasos de la raloricibn potenciornétric.l dcl H,PO, con el SaOH 

desde D hasta el tercer punto de inflexión E, que corresponde a la ncutra- 
lización total. 

Mediante este procedimiento es posible analizar mezclas, como por ejem- 
plo k i d o  fosfórico, fosfato sódico diácido, y fosfato disódico, que aniloga- 
mente a otras combinaciones se titulan por pasos. Pero esta neutralización 
por pasos no se obtiene con ácido sulfúrico. En este caso, la neutraliza- 
ción parcial del primer hidrósino conduce a una ionización apreciable del 
segundo, y ambos se valoran como si el ácido sulfúrico fuera monobásico. 

Las titulaciones de ouidacián-reducción se llevan a cabo de manera 
similar a las de neutralización de ácido-base, para Lo cual basta con sustituir 
el electrodo reversible a los iones hidrógeno con un metal inerte, tal como 
un alambre de que actúa como un electrodo de oxidación-reducción 
con una f.e.m. condicionada por la relación de actividad de la sustancia que 
se oxida o reduce. La variación de la f.e.m. de la celda con el volumen de 
reactivo agregado sigue esencialnieiite una curva similar a la de la f i p -  
ra 12-7 ( a ) .  La f.e.m. tiene un cambio marcado cn el punto de equivalencia. 
De esta manera se valoran algunos agentes reductores con oxidantes, o vice- 
versa, sin depender del camhio de color de los indicadores de oxidación- 
reducción. .4demis, en ciirtos casos se estiman diversas sustancias en la 
misma so/ción, por una sola titulación. 

Igual tipo de comportamiento se observa r n  muchas reacciones de pre- 
cipitación, cuando se usa un electrodo reversible a uno de los iones del 
Problema. Así, en la titulación del nitrato de plata con cloruro sódico, un 
electrodo dc plata presentasi al precipitarse &a en su totalidad, un camhio 
marcado de f.e.m. De manera aná lo~a  un electrodo de plata indicará la 
Precipitación de todo el cloruro cuando este último se determina con nitrato 
de plata. La facultad y rapidez dcl mttodo potenciométrico se demuestra en 
Particular corn la determinación de haliiror mixtoi. El análisis <le las sdii- 
ciones constituidas de cloruros, broniiiro~ y yoduros por los iriCtodos ordi- 
narios es largo, complica<lo Y tedioso, micntras que ~iotenciométricaincritc 
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bajo adecuadas condiciones se analiian tales mezclas en una sola titulación 
con nitrato de plata en presencia de un electrodo de este metal. Las tres 
"inflexiones" obtenidas dan: primero, la precipitación dcl pdu ro  de plata 
que es el menos soluble, después la del bromuro y finalmente la del cloru. 
ro que es el más soluble. A partir de los volúmenes de nitrato de plata 
requeridos para ~~roducir  estas inflexiones se calcula fácilniente la cantidad 
de cada haluro presente cn ia mezcla. 

ELECTROLISIS Y POLARIZACION 

Cuando se emplea una celda electroquímica para convertir la energia 
química en eléctrica, se obtendn esta Última clase de energia como conse- 
cuencia de la disminución de la energia libre asociada a la reacción espon- 
tánea dentro de la celda. Bajo condiciones reversibles el trabajo eléctrico 
es igual al decremento de energía libre. Sin embargo, si la celda opera irre- 
versiblemente, la energia eléctrica disponible para realizar trabajo es menor 
que la disminución de energía libre y la diferencia se disipa en forma de 
calor. 

Se deduce forzosamente que las reaccionrs que van acompañadas de un 
aumento de energía libre no pueden utilizarse para hacer trabajo. Para 
hacer posibles tales reacciones debe proporcionarse energía a fin de elevar 
el contenido de energía libre de los productos sobre el de los reactivos. Elec- 
troquímicamente esta adición de energia va acompañada por el paso de 
electricidad bajo un potencial aplicado a la celda en la cual se verifica 
la reacción particular. Por medio de la electrólisis tienen lugar cambios quí- 

micos en los electrodos, y hay una acción química a expensas de la energia, 

eléctrica. 
D~ consideraciones termodinimicas podemos anticipar qne la  energía 

eléctrica ,,,inima requerida para realizar una reacción no espontánea deberá 
ser igual al incremento de energia libre qne acompaña al cambio; y este 
aF es igiial a su vez, pero de sig-no contrario, a la variación de energia libre 
que acompaña el proceso espontáneo in~erso. Esto seri cierto cuando la 
electrólisis se efectúa re~ersiblemente, es decir, cuando los electrodos son 
totalmente reversibles y cuando sólo pasa a travi-s de la celda una corriente 

I,equríia. Cuando no se satisfacen rstas condiciont-S, la energía reque- 

rida será la niiniina trórica m i s  la necesaria para sobrepasar la irreversi- 
bilidad, Esto significa que en prcsericia de cualquier irrevrrsibilidad el 
l,otencia~ apl~cado para la rlectrólizis time que ser iiia)or que Ia f.c.m. 
rcversiule dc la celda. Cna  crlda tal, quc exija un sobrr voltajc respecto 
al tróriro, se mcuentra polarizada. El exceso d r  potencial sc llama coltajc 
d P  p,,[ariia~ión, mirntras que  el fenórncrio en general S r  ionocc con el 
rioriit>rv & plarirarií>ri. 
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POTENCIAL APLICADO Y ELECTROLISIS 

Para comprender qué sucede cuando se aplica un potencial externo a 
una celda, consideremos la celda 

para la cual, la reacción espontánea es 

con un potencial de 0.155 voltios a 25OC. Para invertir esta reacción se 
aplica un potencial externo a la celda de magnitud suficiente para sobrepasar 
la f.e.m. de la celda misma. Con este fiI3 debemos conectar a ésta una fuerza 
electromotriz tal que los electrones entren por el electrodo de talio y salgan 
por el de estaño; esto es, el polo negativo de la fuente, externa debe conectane 
al negativo de la celda y el positivo al de este signo. Entonces los electiones 
fluyen externamente desde el talio al estaño si el potencial aplicado es menor 
que 0.155 voltios. En este valor hay un balance de fuerzas electromotrices 
y no hay flujo de corriente en ninguna dirección. Finalmente, cuando el 
potencial aplicado excede al de la celda, los electrones de la batería externa 
entran en el electrodo de talio y salen por el de estaño. Como ahora la direc- 
ción de la corriente que fluye es opuesta a la de acción espontánea de la 
celda, la reacción en los electrodos se invierte también, y obtenemos así un 
proceso opuesto al establecido en la ecuación (95). 

De esta descripción resulta evidente que no toda la f.e.m. aplicada es 
efectiva en la corriente de paso por la celda. Parte de ella, en este caso 
0.155 boltios a 25OC, se emplea para sobrepasar la fuerza electromotriz de 
la celda en si. En general, si designamos por E al potencial aplicado y por 
Ea al potencial ejercido por la celda misma, el voltaje operativo en el paso de 
corriente es E - &a Con este voltaje neto, la corriente 1 que resulta en una 
celda cuya resistencia interna es R, se deduce de la ley de Ohm que vale 

donde a Eb se le conoce como la fuerza ~on t rae l ec t r~rno t r i~  de la celda en 
cuestión. En condiciones de reversibilidad no es otra cosa que la f.e.m. 
de la celda. Sin embargo, cuando hay polarización, E b  es mayor que la f.e.m. 
reversible y se necesita un potencial mayor para proporcionar una corriente 
dada. 

Ordinariamente las celdas utilimdas en la electrólisis no son del tipo 
descnto antes. Mis bien involucran un electrólito simple en el cual S? su- 
mergen un par de electrodos. Por ejemplo, en la electrólisis del agua la celda 
consta de un par de electrodos de platino sumergidos en una solucih de 
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ácido o base. Una celda así no tiene inicialmente fuerza contraelectromo- 
triz. Cabe suponer que en una celda así toda la f.e.m. aplicada producirá 
un paso de electricidad sin que se precise sobrepasar la fuerza contraelec. 
tromotriz, pero experimentalmente se encuentra que esto no es cierto, 
necesitándose un potencial de 1.7 voltios aproxidamadente antes que comien- 
ce a desprenderse oxígeno e hidrógeno en forma continua. Con un potencial 
menor que aquel valor se observa que la corriente inicial decae rápida- 
mente hasta alcanzar un valor casi nulo y ahí permanece. La razón de este 
comportamiento es que, debido a la corriente inicial se desprenden ligeras 
cantidades de oxígeno e hidrógeno en los electrodos respectivos que se ad- 
hieren a ellos y genera7 fuerzas contraelectromotrices que se oponen al 
potencial aplicado. Con potenciales menores que 1.7 voltios las cantidades 
de los dos gases formados en los electrodos son suficientes para hacer la 
fuerza contraelectromotriz igual al potencial aplicado, y de aquí que la co- 
rriente inicial se reduce pronto a cero. Pero, una vez que el potencial que 
se aplica sobrepasa 1.7 voltios, se produce suficiente hidrógeno y oxígeno 
para permitir que estos gases escapen de los electrodos venciendo la presión 
atmosférica de confinamiento, y es posible una electrólisis continua. Al 
incrementar el voltaje por encima de 1.7 voltios se obtienen cada vez ma- ' 

yores intensidades de corriente. 

El hecho significativo de la descripción anterior es que los productos 
de la electrólisis convierten incluso a los electrodos inertes en activos que 
crean una fuerza contraelectromotriz. Esto es cierto no sólo con los gases 
sino con otras sustancias también. Así, tan pronto como se deposita cinc en 
una pieza de platino, este último se transforma en un electrodo activo. En 
consecuencia, aun cuando no exista inicialmente una fuerza contraelectro- 
motriz presente, se genera una como consecuencia de la electrólisis inicial , 
de la celda que comprende la formación de productos. 

POTENCIALES DE DESCOMPOSICION 

Como incluso los electrodos inertes se convierten en activos originando 
una f.e.m., se hace necesario determinar el voltaje mínimo requerido para 
producir una electrólisis continua de un electrólito. Este voltaje mínimo, 
llamado fiotenckl de descomposición se determina mediante el esquema 
ilustrado en la figura 12-9. En este diagrama, A es la celda electroiítica que 
contiene el electrólito objeto de estudio, los dos electrodos E y E', y el 
agitador S. Conectados a estos electrodos por una resistencia variable, C, 
se encuen5ra una fuente externa de f.e.m., B, y un niiliamperírnctro, M, 
para la medición del paso de corriente por el circuito. Mediante la resisten- 
cia variable C, es posible regular el voltaje aplicado a la celda y éste se mide 
con un  voltímetro V insertado entre los dos electrodos. Mcdiante un vol- 
timetro de gran resistencia, toda la corricrite que señala el miliamperímetro 
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Figura 12-9. Determinación de los potenciales de descomposición 

se considera que pasa por la celda. De otra manera la lectura de este último 
aparato debe corregirse tomando en cuenta la corriente que circula por el 
mismo. Esta última corriente está dada m r  la lectura del voltímetro divi- 
dida por la resistencia interna del instrumento. 

Figura 12-10. Potfncides dc dcscomposición a partir de las de 1 contra E. 
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Para medir el voltaje de descomposición se toma una serie de lecturas 
de intensidad contra voltaje por encima y debajo del potencial de descompe 
sición. Al comienzo se coloca una resistencia suficientemente elevada en c 
para proporcionar sólo un potencial pequeño. Después de leer el miliamped. 
metro y el voltipetro, se disminuye la resistencia en C y se efectúan nueva 
lecturas. Este procedimiento continúa hasta que pasa una apreciable canti. 
dad de corriente por el circuito y la electrólisis procede libremente. Si grafi. 
camos las lecturas de corriente contra las de voltaje correspondientes, obte. 
nemF la figura 12-10. A lo largo de la rama AB, que se encuentra debajo 
del voltaje de descomposición, la corriente que circula es muy pequeña. 
Pasado B, sin embisgo, la curva asciende rápidamente y pronto se observa 
la electrólisis en forma continua. Como la curva AB queda debajo del vol- 
taje de descomposición mientras que EC se encuentra encima del mismo, el 
voltaje de descomposición deberá encontrarse en la intersección de las dos 
curvas. Para hallar este punto es práctica usual prolongar las líneas AB y 
CE hasta su intersección D. y ~1 ioltaje en esta intersección E d ,  se toma 
como el de descomposición. 

TABLA 12-6. Potenciales de descomposición en soluciones 1 N 
(Electrodos de Pt) 

Potencial de Productos Potencial de 
1 desmmposición de la dercomposición 

ElectAlito Ea (voltios) electrólisis reversible E, &a - &r 

HPÍO, - 1.69 H2 f O, -1.23 -0.46 
CH,CICOOH -1.72 Hz f O, -1.23 -0.49 

H,SO, - 1.67 Hz + Os - 1.23 -0.44 

¡ He, -1.70 Hz + O, - 1.23 -0.47 

1 NaOH -1.69 HZ  + 0, - 1.23 -0.46 

KOH -1.67 H, + O, - 1.23 -0.44 
NH,OH - 1.74 H, f O? -1.23 -0.51 

HCI 
HBr 
HI 

- 1.31 H, + Cl, - 1.37 +0.06 
- 0.94 H, + Br, -1.08 +0.14 

- 0.52 H> + I2 -0.55 +0.03 

CoCI, - 1.78 Co + C12 -1.69 -0.09 
N q  - 1.85 Ni + C1, - 1.64 -0.21 
ZnBr, - 1.80 Zn + Br, -1.87 + o . o ~  

Cd(NO,), - 1.98 Cd + O, - 1.25 -0.73 

I COSO, -1.92 Co + O> - 1.14 -0.78 
CuSO, - 1.49 Cu + O2 - 0.51 -0.98 
Pb(N03),  -1.52 Pb + O, - 0.96 -0.56 

NiSO, - 2.09 Ni + O2 -1.10 -0.99 
.%!NO3 - 0.70 .4g i O1 - 0.04 -0.66 
ZnSO, - 2.55 Zn 4 O, - 1.60 -0.95 

I 
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La aparición de corriente debajo del potencial de descomposición surge 
del hecho de que los productos de electrólisis depositados sobre los electrodos 
rienden a difundirse lentamente en la solución. Para compensar esta pérdida 
debe pasar una pequeíia corriente por la celda a fin de regenerar el material 
p d i d o .  Como la difusión es continua, la corriente debe ser proporcionada 
también continuamente, y esto explica la pequeña cantidad de corriente 
estacionaria ohservada debajo del potencial de descomposición. 

En la columna 2 de la tabla 12-6 se dan los potenciales de descomposi- 
ción obtenidos con electrodos de platino en soluciones 1 N de diversos elec- 
trólitos a la temperatura ambiente. En cada caso se dan los productos de 
electrólisis, así como los potenciales de descomposición reversibles para los 
distintos electrólitos. La forma de obtenerlos y el significado de los resultados 
observados se explicarán ahora. 

CALCULO DE LOS POTENCIALES REVERSIBLES 
DE DESCOMPOSICION 

El potencial reversible de descomposición de un electrólito es la suma 
de las f.e.m. reversibles establecidas en los electrodos por los productos de la 
electrólisis. En consecuencia, tan pronto como se conocen los productos 
de la electrólisis, la concentración del electrólito, y la dirección de las reac- 
ciones electródicas, es decir, de oxidación o reducción, se puede calcular 
el potencial de descomposición por los procedimientos descritos anterior- 
mente. 

La dirección de una reacción electródica en una celda electrolítica se 
determina fkilmente por la polaridad de los electrodos. En una celda elec- 
trolítica cualquiera, los electrones entran por el electrodo conectado al lado 
negatiuo de la fuente externa de f.e.m. En este electrodo denominado cátodo, 
la reacción será siempre de reducción. Por otra parte, los electrones aban- 
donan la celda por el electrodo conectado al lado positivo de la batería 
externa y de aquí que este electrodo conocido como ánodo efectúe siempre 
'eacciones de oxidación. 

A fin de calcular los potenciales reversibles de descomposición en los 
electrólitos donde se desprende oxígeno se precisa conocer el valor de Ea 
del electrodo oxígeno-ióri oxhidnlo. Como el de oxígeno es muy irreversible, 
esta cantidad no se obtiene directamente de las mediciones de f.e.m., sino 
que debe calcularse desde los datos de energía libre de otras fuentes. Con este 
fin tenemos el cambio de energía libre de la reacción 

"(g) + t O,(g) + HdJ(1) = 2H+ + 2 OH- 
AFPi.c = - 18,600cal (96) 

se dos faradios para realilar la reaccibn, cl valor de Eo que 
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corresponde a @ en este proceso es, 

AFo = -n7E0 
- 18,600 x 4.184 = 2 x 96,500 Ea 

EQ = 0.403 voltios 

Sin embaigo, para la reacción H,(g) = 2 H+,  Ea = O que al restarla de la 
ecuación (96), nos da el potencial electródico tipo para la solución del 05. 
geno y la formación de los iones oxhidrilo, es decir, 

f o , ( g j  + H,0(1) + 2 8 = 2 OH-  E;,., = 0.403 voltios (97) 

Para el proceso inverso, es decir, la deposición del oxígeno a 1 atm de presión 
desde una solución que contiene iones oxhidrilo con una actividad unidad, 
el potencial tipo del electrodo oxígeno se deduce que es 

2 OH-  = f O,(g) + H,O(lj + 2 8 E:$., = -0.403 voltios (98) 

Con el valor de E0 del electrodo de oxígeno así obtenido, se calculan los 
potenciales reversibles de descomposición de los electrólitos que comprenden 
cualquier desprendimiento de oxígeno. Como un ejemplo inicial considere- . 
mos la electrólisis del nitrato de plata 1 N, que nos da plata en el cátodo 
Y oxígeno en el ánodo. Para la reducción del electrodo de plata así formado 
en el cátodo, tenemos la reacción Agf ( N  = 1) + 8 = Ag(s). De aquí 
que la f.e.m. correspondiente es 

= 0.78 voltios 

En el ánodo para el proceso de oxidación en el electrodo de oxígeno tenemos 

2 OH-  = f O,(g) + H,O(I) + 2 8 

donde, como esta solución es esencialmente neutra, la concentración de 10s 
iones oxhidrilo puede tomane igual a lo-: iones gramo por litro. Entonces, 
el potencial del electrodo de oxígeno es 

= -0.82 voltios 

Por suma de los dos, el voltaje reversible de descomposición del nitrato de 
plata se deduce que es 

E = E*. + &o, 
= 0.78 - 0.82 
= -0.04 voltios 
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Este simple ejemplo muestra que los potenciales de descomposición depen- 
den de la concentración del electrólito. Sin embargo, esto no es válido cuando 
el agua está electrolizada para dar hidrógeno y oxígeno. En este último 
caso la reacción total de la celda está dada por la invem de la ecua- 
ción (96), para la cual la f.e.m. se deduce que es 

Pero, en u z a  solución acuosa cudquiera el producto an+aorr- es una cons- 
tante igual a 1 x 10-Id a 25°C. De aquí, 

E = -0.403 + 0.059 logio (1 X lo-") 
= -0.403 - 0.826 
= - 1.23 voltios 

y éste deberá ser el potencial reversible de descomposición de una celda 
cualquiera en la cual el proceso esencial es la electrólisis del agua. Además, 
este potencial resulta independiente de la concentración del electrólito o su 
naturaleza. Esta deducción da cuenta del hecho de que los potenciales rever- 
sible~ de descomposición en la tabla 1 2 4  de todos los ácidos y bases que 
dan oxígeno e hidrógeno son iguales. 

SIGNIFICADO DE LOS POTENCIALES DE 
DESCOMPOSICION OBSERVADOS 

Con esta explicación del cálculo de los potenciales reversibles de descom- 
posición, estamos en condiciones de considerar el significado de los resultados 
experimentales dados en la tabla 1 2 4 .  Primero, una comparación dk los 
potenciales dados en las columnas 2 y 4 de la tabla para los electrólitos 
revelan que los potenciales de descomposición no son muy diferentes de 
aqu6llos calculados teóricamente. De lo cual se concluye que los iones 
en estas sustancias, es decir, el hidrógeno, los metales, y los halógenos, se 
deposith sobre los electrodos de platino bajo condiciones que se aproximan 
más o menos a la reversibilidad. Más aún, como los metales y el hidrógeno 
se depositan reversiblemente sobre el platino. esta discrepancia indica que la 
reversibilidad observada tiene lugar principalmente en el desprendimiento 
de oxigeno en las superficies de platino. En otras palabras, los electrodos de 
oxígeno, aun en las superficies de platino, se encuentran polarizados apre- 
ciahlementc. En el caso de los ácidos y bases el grado dc polarización, que 
por el mommto pueden estar adxritos al oxigeno, asciende a unos 0.45 vol- 
tios. Sin embargo, en la deposición de oxigeno de sus soluciones salinas la 
polarización cs nlayor y alcan,a a un voltio. 
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Otro punto interesante de la tabla 1 2 4  es que los ácidos y bases que 
dan oxígeno e hidrógeno tienen los mismos potenciales de descomposición, 
ES decir, aproximadamente - 1.7 voltios. Además, mientras que el poten. 
cial de descomposición del ácido clorhídrico 1 N es - 1.31 voltios, ese valor 
aumenta con la dilución del ácido, alcanzando eventualmente el valor de 
- 1.7 voltios. De todo esto se concluye, que aunque en las soluciones más 
concentradas los productos de la electrólisis son hidrógeno y cloro, en las 
soluciones diluidas son hidrógeno y oxígeno. Entre estos casos extremos se 
desprenden tanto el cloro como el oxígeno en el ánodo en proporciones va- 
riables, dando este electrodo un potencial intermedio entre el del oxígeno 
y el del cloro. 

TIPOS DE POLARIZACION 

Las medidas de los potenciales de descomposición no son adecuadas para 
los estudios de polarización. Primero, tales datos dan información de la 
suma de los voltajes de polarización en los dos electrodos más bien que el 
de uno en particular. De nuevo también, los resultados se aplican sólo en 
condiciones que se obtienen cuando existe una electrólisis continua, y no nos 
dicen nada sobre lo que ocurre con densidades mayores de corriente. En con- 
secuencia, a fin de conocer el grado de polarización de cada electrodo en 
particular a diversas densidades de corriente, se necesitan métodos más 
adecuados. 

Pero, antes de pasar a ellos es necesario señalar que cualquier polariza- 
ción observada es de dos tipos, es decir, (a) de concentración y (b) de sobre- 
voltaje. La primera surge del hecho que, con los cambios de concentración 
del electrólito alrededor de los electrodos durante la electrólisis, pueden 
formarse celdas que desarrollen una f.e.m. opuesta a la aplicada. Por otra 
parte, el'sobrewoltaje es un potencial de polarización cuya fuente queda en 
algún proceso en el electrodo que tiene lugar irreversiblemente, y es un fenó- 
meno íntimamente asociado con la naturaleza del electrodo y con los pro- 
cesos que tienen lugar en su superficie. Bajo estas condiciones ordinarias la 
polarización total observada será la suma de ambos efectos. Pero como 
el sobrevoltaje es de un interés electroquímico particular, es importante 
minimizar o eliminar la polarización de concentración para lograrlo. A menos 
que los cambios de concentración en los electrodos lleguen a ser muy grandes, 
las polarizaciones desarrolladas en ellos son en el mejor de los casos peque- 
ñas y no es posible atribuirles los grandes potenciales de polarización obser- 
vados en muchas celdas. Además, algunas fuerzas que operan en solución, 
tales como la conducción electrolítica por la corriente y la difusión térmica, 
tienden a igualar las diferencias de concentración. Como un incremento en 
la temperatura favorece la conducción elcctrolitica Y la difusión, esta igua- 
lación se promueve por ascenso de temperatura. S1n embargo, un método 
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aún mucho más efectivo de eliminar la polarización de concentración es 
por una agitación eficiente del electrólito. En las celdas electrovticas donde 
el electrólito se agita bien se elimina prácticamente la polarización por con- 
centración, y de aquí que cualquier voltaje de polarización observado bajo 
estas condiciones debe ser esencialmente un sobrevoltaje debido a la irrever- 
sibilidad en el proceso electródico. 

MEDICION DEL SOBREVOLTAJE 

Las mediciones directas del sobrevoltaje que acompañan a la deposición 
de los productos electroliticos en los diversos electrodos se hacen observando 
los potenciales electródicos cuando pasa la corriente, y bajo condiciones en 
que no existe polarización de concentración, es decir, en soluciones agitadas. 
El dispositivo usual con este propósito se muestra en la figura 12-1 1. La celda 
electrolítica A, que contiene electrodos de área transversal conocida, el elec- 

Figura 12-11. Detenninación del sobrevoltaje. 
\ 

trólito y agitador, está conectada en serie con una batería externa B por 
Iliedio de una resistencia variable C un amperímetro M, y un interruptor. 
Cualquier intensidad de corriente deseada puede así ser enviada a través de 
circuito de electrólisis variando la resistencia en C. Para obtener ahora el 
potencial del electrodo E, por ejemplo, se usa &te como mitad de una 
nueva celda, la otra mitad de la cual es un electrodo de referencia adc- 
cuado, tal como uno de calomel, y ambos se conectan a un potenciómetro. 
Con el fin de eliminar la introducción de una caída de potcncial apreciable, 
I R ,  por la solución en las mediciones de potcncial de E contra el electrodo 
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de referencia, el brazo de este último va estirado en una extremidad fina y 
colocado junto al electrodo. 

Para hacer una medición se hace mover el agitador, se cierra el circuito 
y se ajusta la corriente a través del circuito de electrólisis, como lo indica M, 
para cualquier valor que se desea por medio de la resistencia variable C, 
Cuando la corriente ha llegado a un estado estacionario se mide la f.e.rn, 
de E contra un electrodo de referencia por medio de un potenciómetro, así 
como la intensidad por medio de M. Esta última se reajusta entonces a 
otro valor, repitiéndose la operación total. De esta manera se obtiene una 
serie de lecturas de las f.e.m. para diversos valores de la corriente que pasa 
a través de la celda. Al dividir la intensidad de corriente en cada punto 
por el área del electrodo, se deduce la densidad de corriente, mientras que 
la f.e.m. de E en cada etapa se ohtiene al restar desde la f.e.m. el potencial 
del electrodo de referencia. Finalmente para deducir el valor del sobrevoltaje 
debemos restar de los potenciales electródicos observados el potencial rever- 
sible de E. Estas f.e.m. reversibles se pueden calcular o medir, tomando el 
potencial de E contra un electrodo de referencia cuando no hay flujo 
de corriente por la celda. En este último caso debe usarse un electrodo 
para el cual es reversible la reacción particular. 

EL SOBREVOLTAJE EN LA DEPOSICION 
CATODICA DE LOS METALES 

Los estudios de sobrevoltaje sobre la deposición catódica de metales in- 
dican que esta deposición se logra con sobrevoltajes relativamente pequeños. 
De acuerdo con los requisitos teóricos, los metales no comienzan a depo- 
sitarse en el cátodo hasta que se excede el potencial del metal dado en la 
solución particular. De aqut cn adelante el potencial del metal se eleva 
lentamente con la densidad de corriente, lo que señala que existe cierta 
polari7ación, pero el sobrevoltaje escasamente excede unas décimas de voltio 
con las densidades de corriente más elevadas. Los metales como el cinc, 
cobre y cadmio presentan un sobrevoltaje particularmente bajo, mientras 
que los del grupo del hierro, es decir, el hierro, cobalto y níquel muestra 
sobreroltajes ni6s eleimlos. La causa del sobre\-oltaje no aparece clara: Se 
han propueyto diversas teorías, pero en la actualidad disponemos de poca 
información para hacer una elección entre ellas. 

El sobrevoltaje de un metal particular no es el mismo para todas sus 
soluciones salinas pero varía ligeramente con la naturaleza del cu-ion. Tam- 
bién queda afectado por la presencia de ácidos, coloides y otros asregados. 
Finalmrnte el sobrevoltaje de los metales aumenta cuando éstos se depositan 
a partir de soluciones en las cuales el metal particular cxiste cn forma corn- 
pleja, como en cl caso dc la plata en soluciones dc cianuro 
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SOBREVOLTAJE DEL HIDROGENO 

Es de una importancia especial en los casos de su deposición sobre diver- 
sas superficies catódicas. Sobre el platino platinado y con u n a  densidad de 
corriente cero, el sobreooltaje del  hidrógeno es cero, puesto que bajo estas 
condiciones el electrodo de este elemento es reverrible. Pero, cuando se 
aumenta la densidad de corriente el sobrevoltaje aumenta también; sin 
embargo, nunca es grande. En efecto, para una densidad de corriente de 
1.5 amperios por centímetro cuadrado sólo vale 0.05 voltios a 25°C. Por 
otro lado, sobre otras superficies catódicas el sobrevoltaje es mucho mayor 
como puede verse en la figura 12-12. Estos datos obtenidos en el ácido 
sulfúrico 2 X, indican que el sobrevoltaje de hidrógeno es bajo solamente 
con platino platinado, pues con superficies lisas de aquel metal es bajo con 
pequeñas densidades de corriente, pero se incrementa gradualmente hasta al- 
canur  un valor límite con densidades de corriente elevadas. Así sucede 
también con los cátodos de oro, grafito, teluro, y paladio. Sin embargo, 
sobre las superficies de plata, mercurio, bismuto, cadmio, estaño, hierro, 
cinc, níquel y plomo, el sobrevoltaje del hidrógeno es muy grande con den- 
sidades de corriente cero. Estos electrodos por esa razón, no funcionan 
reversiblemente bajo n inpna  condición, y no es posible depositar hidrógeno 

1 platino platinizado 

o 
O 2 W  400 600 800 IWC 
densidad de corriente -miliamperioslcn 

) 
n2 

Figura 12-12. Sobrevoltaje del hidrógeno en diversos metales (H2SO, 2 N a 25°C).  

en ellos en las proximidades de los potenciales reversibles. Otra caracterís- 
tica dc estos metales cuando cxiste un sobrcvoltaje de hidrógeno muy ele- 
vado, es que con densidades de corriente bajas prcscntan un ripido incrc- 
mento en sobreten~ión hasta alcanzar valores que pcrmanccen esenciaimcnte 
roiist;intes a densidades más clcvadas. 
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La variación del sobrevoltaje de hidrógeno con la densidad de corriente 
a temperatura constante se representa con frecuencia por medio de la 
ecuación 

E, = a + b log,, I (99) 

donde E, es el sobrevoltaje, J la densidad de corriente, y a y b son constantes. 
De acuerdo con esta ecuación, la gráfica de E, contra el logaritmo deci- 
mal de I debe ser lineal. Esta relación se cumple muchas veces, en un inter- 
valo relativamente amplio de densidades de corriente. Además, muchos 
metales dan aproximadamente una pendiente, b,  que corresponde muy 
aproximadamente al valor de (2 x 2.303 R T ) / T .  Un estudio del efecto 
de la temperatura en el sobrevoltaje muestra que la pendiente de las cur- 
vas de E, - log,, 1 se incrementa linealmente con la temperatura absoluta de 
acuerdo con la relación 

(2  x 2.303 RT) 
& , = a +  

T logm 

El incremento de temperatura produce un decrecimiento en el sobrevol- 
taje del hidrógeno, aunque como hemos visto, la pendiente de la curva de 
sobretensión-densidad de corriente es más pronunciada a temperaturas más 
elevadas. Las mediciones del sobrevoltaje a diversas presiones, por encima 
y debajo de la presión atmosfirica, indican que aquél varia poco con las 
presiones elevadas pero cuando éstas son bajas, el sobrevoltaje se eleva 
agudamente en los cátodos de cobre, níquel y mercurio. La sobretensión se 
ve influida también por la presencia de impurezas en las materiales catódicos. 

Los datos disponibles enseñan que la composición y el pH  de la solución 
ejercen poco efecto en el sohrevoltaje del hidrógeno. Por otra parte, la natu- 
raleza de la superficie catódica es de gran importancia. En superficies bri- 
llantes y pulidas la sobretensión es invariablemente mayor que en las bastas, 
con hoyuelos o grabadas. Esta diferencia se ilustra bien con la sobretensión 
del hidrógeno en el platino platinado. Análogas diferencias, si bien no tan 
considerables sc han observado en otros metales. 

EL SOBREVOLTAJE EN LOS PROCESOS ANODICOS 

Los escasos datos de la dcposición anódica indican que el desprendimien- 
to de 10s haluros en los electrodos tales como el platino y grafito tienen lugar 
con sobretensiones relativamente bajas. Así, con 1,000 miliamperios por cen- 
tímetro cuadrado a 2 5 T ,  el sobrevoltaje del cloro es de unos 0.07 voltios 
en el platino platinado; 0.24 en platino brillante, y 0.5 en el grafito. Con 
densidades de corriente bajas, el sobrevaltaje es despreciablc pricticamente, 
y, por esa razón, la deposición de los halógenos se efectúa de manera rever- 
sihle. 
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Sin embargo, esto no es válido en el caso de desprendimiento de oxígeno. 
Aunque los sobrevoltajes precisos de este elemento son a causa del ataque 
de los electrodos por dicho elemento, los datos disponibles indican que son 
altos invariablemente, incluso con densidades de corrientes muy bajas. Esto 
se observa en la tabla 12-7, donde se muestran los sobrevoltajes del oxígeno 
en diversos metales y distintas densidades de corriente. Otro factor impor- 

TABLA 12-7. Sobrevoltajes del oxígeno a 25'C 

Sobrevoltaje (voltios) 
Densidad de 

cornente Pt Pt 
(ma/cmZ) platinado brillante Au Grafito Cu A8 Xi 

tante que revela la tabla es que los sobrevoltajes del oxígeno alcanzan va- 
lores mayores en metales, como el platino y oro, que en otros, como el cobre 
y dquel, que es lo opuesto a la conducta del hidrógeno en dichas sustancias. 
De otro modo el oxígeno se comporta esencialmente igual al hidrógeno. En 
soluciones ácidas el sobrevoltaje aparece ser independiente del pH, el incre- 
mento de la temperatura conduce a un decrecimiento en el sobrevoltaje, 
y la dependencia de éste con la densidad de corriente se puede representar 
mediante la ecuación (100) con una expresión igual para la pendiente 
de la cuma. En las soluciones alcalinas, sin embargo, el sobrevoltaje parece 
variar con la concentración de los iones hidroxilo. 

T E O R I W  DEL SOBREVOLTAJE 

Cuando los diversos grados comprendidos en una reacción global cual- 
quiera proceden rápidamente, se puede establecer un equilibrio entre los 
iunes en solución y el electrodo, con lo cual este último se comporta rever- 
siblemenre y exhibe su potcnrial de equilibrio. Por otro lado, si cualquier 
proceso intermedio por una razón u otra es lento, o si tiencn lugar reacciones 
complejas entre el electrodo y alguna de las sustancias que aparccrn cn la 
reacción electródica, no es posible establecer el equilibrio y, por lo tanto, 
cl electrodo no se comporta rcvcrsiblementc. Usando esta idca se han pro- 
puesto muchas teorías que dan cuenta de la sobretensión, en crpccinl dcl 
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hidrógeno. Pero ninguna de ellas da cuenta de todos los fenómenos obser- 
vados. Bockris ha dado una revisión de todas estas teorías. 

DEPOSICION METALICA Y SOBRET'OLTAJE DE 
HlDROGENO 

La deposición de la mayoría de los metales de su solución acuosa tiene 
lugar con poco sobrevoltaje y, por tanto, a potenciales esencialmente rever- 
sible~. Si existieran únicamente iones metálicos, sólo sus potenciales deter- 
minarían la deposición. Sin embargo, en cualquier solución acuosa existen 
iones de hidrógeno presentes y, en consecuencia, son posibles dos reacciones 
catódicas: la deposición del metal y el desprendimiento del hidrógeno. Por 
lo tanto, surge la pregunta: ;Bajo quí. condiciones se depositará un metal 
de una solución acuosa antes de que haya desprendimiento de hidrógeno? 

La respuesta a esta pregunta es simplemente la siguiente: Si el potencial 
requerido para la deposición metálica es menor que la del hidrógeno, el 
producto de electrólisis en el cátodo será el metal. Si es cierto lo contrario, 
tendrá lugar una liberación catódica de hidrógeno. Sin embargo, mientras 
que la deposición catódica de los metales comprende esencialmente sólo el 
potencial reversible del electrodo del metal, la liberación del hidrógeno com- 
prende no sólo al potencial reversible del electrodo de hidrózeno en la solu- 
ción particular, sino también el sobrevoltaje de este último elemento en el 
material que compone el cátodo. De hecho, por esta causa se depositan 
muchos metales de las soluciones acuosas bajo condiciones que en ausencia 
de sobrevoltaje darían invariablemente hidrógeno. 

Para ilustrar los puntos anteriores, consideremos primero la electrólisis 
de una solución acuosa de nitrato de plata en la cual la actividad de la 
sal es la unidad. En esta solución el potencial de deposición de la plata 
será el potencial electródico tipo del metal, es decir, &O,,= -t0.80 voltios 
a 25CC. En la misma solución la actividad de los iones hidrógeno es 
y por lo tanto el potencial para el desprendimiento reversible de este ele- 
mento sería 

- - -0.41 voltios 

Como la deposición de plata exige menor gaito de energía que el despren- 
dimiento de hidrógeno, como el primero procede espontáneamente mientras 
que el Último no, se depositará la plata en luxar d~ liberarse el hidrógeno. 
En etos  casos tendremos plata en el cátodo si no hay sobretensión de hidró- 
geno. Lo mismo es cierto en cl caso de la deposición de cobre. Además, 
aunque la difcrcncia entre los potenciales de plata o cobrc y el de hidrógeno 

6 J. Bockris, Chcm.  Reu. ,  43, 525 (1918) 



Deposición metálica y sobrevoltaje de hidrógeno 543 

se reduzcan en soluciones ácidas, aun este último no se hace menor que el de 
los mencionados metales, y se depositarán tanto si la solución es ácida o 
neutra. 

Por otra parte, la deposición de la mayoría de los metales situados por 
encima del hidrógeno en la serie electromotriz sería imposible de realizar 
de no ser por el sobrevoltaje. Para una solución de iones cadmio cuya 
actividad sea la unidad, su potencial vale 0.40 voltios, y el requerido para 
la deposición es -0.40 voltios. Este potencial está tan próximo al del electro- 
do de hidrógeno en solución neutra, -0.41 voltios, que cabe esperar la 
deposición simultánea de ambos elementos. Si la solución es ácida, el poten- 
cial del electrodo de hidrógeno sería mcnos neaativo, y parecería imposible 
depositar cadmio. No obstante, no suceden así las cosas porque no hay 
desprendimiento de hidrógeno reversiblemente en el, cátodo de cadmio; 
en efecto, con una densidad de corriente tan baja como un miliamperio por 
centímetro cuadrado, la sobretensión del hidrógeno en el cadmio es de 
casi un voltio. En consecuencia: a fin de lograr la deposición del hidrógeno 
en una solución neutra, se precisa un potencial de - 1.4 voltios, mientras 
que las soluciones fuertemente ácidas, requieren otro de - 1.0 voltio. Como 
ambos son considerablemente mayores que el necesario para lograr un cad- 
mirado, -0.40 voltios, el último proceso es el que se verifica en vez de des- 
prenderse hidrógeno. 

De esta manera se explica la separación elcctrolítica de los metales cinc, 
hierro, níquel, estaño y plomo de sus soluciones acuosas. Si no fuera por la 
presencia de un sobrevoltaje de hidrógeno, la deposición de estos metales 
se complicaría por la aparición de dicho gas, mientras que en otras ocasio- 
nes, como en el cinc, el hidrógeno sería el producto exclusivo. Resulta par- 
ticularmente ilustrativo el hecho de que incluso el sodio es capaz de deposi- 
tarse en un cátodo de mercurio en lugar del hidrógeno. Con un sobrevoltaje 
de aproximadamente un voltio, se requiere un potencial de nnos - 1.4 vol- 
tios para liberar hidrógeno de este metal. Por otro lado, la deposición del 
sodio requiere un potencial mayor que 2 voltios. Sin embargo, cnando se 
deposita el sodio sobre el mercurio, se disuelve el primero en el último 
formando una amalgama en la cual la actividad del sodio queda moderada. 
Cuando se diluye la amalgama, el poteEcial del sodio es súlo de 1.2 voltios, 
Y de aquí que la deposición de este elemento en la amalgama pueda reali- 
m s e  a -1.2 voltios. Como este potencial es menor que - 1.4 voltios para 
que haya desprendimiento de hidrógeno sobre el mercurio, el sodio puede 
recuperarse de soluciones acuosas en f o m a  de amalgama. Este hecho se uti- 
liza comercialmente en la celda de Castner para la cicctrólisis del cloruro 
sódico, donde el sodo se deposita primero catódlcamente como una amal- 
gama y luego se deja reaccionar con cl aqiia para fonnar hiclrógcno c hiclró- 
xido de sodio. 
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SEPARACION ELECTROLITICA DE METALES 
h'o sólo muchos metales se separan elertrolíticamente de los iones hidró- 

geno cuando existe una diferencia de potencial adrcuada, sino que diversos 
metales pueden separarse entre sí: para ello. si se busca una separación clara, 
es deseable que la diferencia de potencial sea de 0.2 voltios aproximada- 
mente entre el potencial de un metal y el del elrmento más próximo al 
mismo. Entonces se realiza una deposición diferencial con suficientr segu- 
ridad para el análisis. De esta manera se separan el cobre de la plata, el 
cobre del cadmio, y el cadmio del cinc. En una solurión que contiene todos 
los metales mencionados, el procedimiento consiste en ajustar el potencial 
electrolitiro primero en el punto ligeramente más elevado que el requerido 
para depositar la plata, y luego la corriente decae hasta un xalor más bajo 
en cuanto aquélla se ha depositado totalmente. Entonces se remueve el cá- 
todo, se inserta uno nuevo. se ajusta de nuevo el potencial a un valor inter- 
medio entre el del cobre y cadmio, y se inicia de nuevo la electrólisis. Al 
repetir esta secuencia se remuexe c1 cobre, luego el cadmio y finalmrnte el 
rinc. 

Ocasionalmente, a fin de evitar la formación de gases en el cátodo . 
especialmente hidrógeno, se requiere el ajuste de la acidez antes de lograr 
la separación de los metales que ocupan una posición más elevada en la 
serie. Frecuentemente se obtiene una mayor diferencia de potenciales de se- 
paración al convertir algunos de los iones a complejos, o cambiando la tem- 
peratura. Hay diversos artificios y otros detalles experimentales descritos 
en los libros de electroanálisis cuantitativo para lograr modificar el poten- 
cial de separación. 

DEPOSICION SIMULTANEA DE METALES 

A fin de depositar simultineamentc dos metales en el cátodo, es necesa- 
rio que ambos posean el mismo potencial. Esto quiere decir, que las con- 
centraciones de los dos iones en la solución deben ajustarse para que sus 
potenciales de ordinario diferentes, adquieran un valor común. Este ajuste 
no es posible realizarlo con las sales simples de los metales, sino que deben 
ir acompañados de una conversión de los iones metálicos en complejos. 
Así, un ejemplo destacado de tal comportamiento lo ofrecen la formación 
directa de los latones por deposición simultinea de cobre y cinc. En las 
soluciones acuosas, las sales simples de estos metales tienen potenciales de 
deposición que difieren entre sí más de un voltio. Sin embargo, cuando Sus 
cationes se convierten en cianuros complejos, la diferencia de potencial 
entre los mismos se reduce considerableniente hasta que a una concentra- 
ción dada d~ cianuro su5 potenciales se igualan. De tales soluciones, ambos 
mctales se depositan a la \ C L  corno si se tratara de un latón, y si variamos 
las proporciones de cinc, cotxe > cianuro cn el rlcctrólito, así como la dcn- 
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sidad de corriente, se logran depósitos metálicos que varían desde el cobre 
al cinc puros, pasando por toda la gama intermedia de latones. Además, la 
adición de agentes y la temperatura modifican la composición del depósito. 
Así, el incremento de temperatura aumenta invariablemente el contenido 
de cobre. de forma ~ U P  a temperatura suficientemente elevada el producto 
es exciusivamente este metal. 

1 CELDAS COMERCIALES 

Concluimos este capitulo con una descripción de las celdas electroquí- 
micas mi?  comunes usadas como fuente de energía eléctrica. Son de dos 
tipos. En las primarias la energía eléctrica se obtiene a expensas de la reacti- 
vidad química sólo en tanto se hallen presentes los materiales activos. Una 
vez consumidos éstos, se descartan porque no sirven para ningún fin. Por 
otra parte, las secundarias o de almacenamiento una vez usadas son suscep- 
tibles de recarga por el paso de corriente a través de las mismas. Una celda 
del primer tipo es la de Leclanché, mientras que al segundo pertenece la de 
plomo ácido. Ambas se describirán por turno a continuación. 

La pila seca o de Leclanché. Consta de un electrodo negativo de cinc, 
uno positivo de carbón circundado por dióxido de manganeso, y el electrólito 
lo constituyen una pasta de clomros de arnonio y cinc. La reacción en el 
electrodo negativo es la solución de cinc que produce iones de este metal, 
mientras que en el positivo aparece así: 

1 Por lo tanto, el proceso total de la celda es 

Los iones oxhidrilo formados por la acción de la celda liberan amoniaco 
a partir del cloruro de amonio, que a su vez se combina con los iones de cinc 
para precipitar la sal poco soluble Zn(NH,),CL; es decir, 

2 NH,CI + 2 OH-  = 2 NH, + 2 C1- + 2 H,O (loza) 
Zn+ + + 2 NH, + 2 C l  = Zn(NH,) ,CI, (loza) 

Sin embargo, estas últimas reacciones son un proceso secundario no invo- 
lucrado directamente en las electródicas, y por lo tanto no contribuyen al 
Potencial de la celda. 

Esta desarrolla un potencial de 1.5 voltios aproximadamente, en circuito 
abierto. Con el uso decae este voltaje, hasta que la celda debe descartarse. 
Este tipo de pilas tiene poca capacidad y no son apropiadas para un trabajo 
Considerable. 
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Batería de plomo. En este caro el electrodo negativo es de plomo, el 
positivo plomo imprepado de dióxido de este metal, y el electrólito es una 
solución de ácido sulfúrico al 20% con un peso especifico de 1.15 a la tem. 
peratura ambiente. Cuando la corriente sale de la celda, se disuelve el plomo 
en el electrodo negativo dando iones, que se combinan con los de sulfato en 
solución y forman un precipitado de sulfato de plomo. El proceso total es, 
por lo tanto, 

Pb(s) + SO;- = PbSO,(s) + 2 8 

que muestra su reversibilidad respccto a los iones de sulfato. La acción del 
electrodo positivo, a su vez, queda descrita por el proceso 

del cual vemos que es esencialmente de oxidación-reducción y su potencial 
depende de los iones hidrógeno y sulfato. De las ecuaciones anteriores. se 
deduce la total siguiente de descarga 

De acuerdo con esta ecuación, el potencial de la batería de plomo dependerá 
únicamente de la actividad del ácido sulfúrico en solución. Este es el caso 
en realidad. Así a 25'C y una concentración de 7.4% de ácido sulfúrico, el 
potencial es 1.90 voltios, a 21.4% es 2.00, y a 39.2% es 2.14 voltios. Ade- 
mjs, como se consume dicho ácido en la opeiación, el peso especifico del 
electrólito disminuye con la descarga. Finalmente, los calores de la reac- 
ción (103) para distintas concentraciones de ácido sulfúrico obtenidos elec- 
troqnimicamente se hallan muy acordes con los resultados térmicos, y 
confirman. si no el mecanismo del proceso electródico, por lo menos la 
validez de la reacción total. 

La reacción (103) de recarga de la batería es inversa de la de carga. 
Con este fin, debe aplicarse externamente un potencial mayor que el de la 
celda. Durante esta electrólisis se deposita plomo en el cátodo, dióxido de 
plorno en el ánodo y se regenera ácido sulfúrico. Debido a este incremento 
en la concentiación ácida, se eleva el potencial de la celda. En tanto existan 
iones plomo prrsentes, no hay ninguna formación de gas en la carga, pero 
si desaparecen totalmente hay producción dc hidrógeno con peligro de estr* 
pear los electrodos. Por esa razón las baterías deben cargarse hasta que el 
ácido adquiera un peso especifico característico, sin pasar el mismo. 

El voltaje de una batería no depende de su tamaño o el de sus electro- 
dos. Su potencial es siempre el mismo para una concentración de ácido dada. 
La única ventaja de los electrodos grandes es su mayor capacidad para 
suministrar energía elktnca. Finalmente, la celda de plomo es muy eficiente 
en su operación, y da durante la descarga un 90 6 95% dc la energía eléctrica 
acumulada en la carga. 
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Véase la lista del final del capitulo 11. También: 
I R. G. Bates, Eelectrornefric pH Determinationr, John Wiky & Sons, Inc ,  Kuera 

York, 1954 
? Kortum y Bockrir, Textbook of Eiectrochemiitry, Elsevier Publishing Company, 

Nueva York, 1951. 
3. W. M. Latimer, T h e  Oxidation Stoter o/ the Eiementr nnd Their Potentialr in 

Aqueour Solutionr, Prentice-Hall, Inc., Englewood Cliffs, Nueva Jersey, 1952. 
4. A. Weissberger, Physical Methodi of Organic Chemiitry, Intemcience Publishers, 

Inc., Nueva York, 1960, vol. IV, capitulas 44, 48 y 49. 

PROBLEMAS 

Nota: En los problemas siguientes, a menos quc sr señale lo contraria, la tempe- 
ratura se toma a 25'C. 

1. Un  electrodo de plata-ion plata re mide contra el normal de calomel a 
25°C Este es negativo, y se observa una f.p.m. de 0.2360 voltios. Escribir la reac- 
<ión de la celda y calcular el potencial del electrodo que nos ocupa. 
Respuesta: E = O  5160 voltios. 

2. Un  electrodo de plomo-ion plomo se mide contra uno de calomelanos 0 1 N 
a 25°C. Se encuentra que el de plomo es negativo, y la f.e.m. hallada es de 0.4603 
voltios. Escribir la reacción de la celda y calcular el potencial del electrodo de plomo- 
ion plomo. 

3. Supongamos que el electrodo de plomo del problema 2 se acopla con el de 
plata del problema 1. (a)  ¿Cuál es la reacción de la celda?; (b) ;cuál es el electrodo 
negativo?; (c) ¿cuál es la f.e.m. de la celda? 

4. Escribir las reacciones electródicas individuales y la reacción total de la celda 
para cada una de las celdas siguientes. El electrodo negativo se halla en la izquierda, 

(4 P b  I PbSOds) ,  SOL- I/ CU++ 1 CU 

(b) Cd I Cd++ /I H+ I H d g )  
(c) Zn 1 Zn++ 11 Fe+++, Fe++ 1 Pt 
5. Suponiendo que las sustancias presentes e n  cada celda del problema 4 se en- 

cucntren en el estado estándar, calcular la f.e.rn. de cada una y el cambio de energía 
libre que acompaña a la reacción de dichas celdas. 

6. E? cada una de las celdas siguientes escribir la reacción correspondiente, y 
dcsipnar qué reacciones escritas son espontáneas. 

Signo iem 
(a) Ag I AgCKs), C1- 11 1-, A g I W  I Ag - 

(b) K 1 K+ ll C1-, H g G l d s )  1 H g  + 
(e) Pt 1 TI+, TI+++ 1 Cu++ l Cu - 
(d) Ni ( NiCf /I Pbn  I P b  + 

E,.,, = 1.015 voltios, iriientras ( a t /W)p  = -4.02 x 10-+voltios por grado. Hállese 
M, m y M en esta reaccinn. Rcrpuwta: (c) AS = -18.55 u e. 
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8. A partir de la ecuación (8) de este capitulo que nos da la f.e.m. de la celda 
saturada de Weston en función de la temperatura calcular AF, A H  7 A S  para la re- 
acción de la celda a 25°C. 

9. A 25°C la energia libre de formación del H,0(11 es -56,700 cavmol, mien- 
tras que la de ionimción es 19,050 cal/mol. ¿Cuál es la f.e.m. reversible de la celda 
a 25°C 

H,(g, 1 atm) 1 H +  1 O H-  1 O,(g, 1 atm) ? 

Reipueita: (a) 0.403 voltios. 

10. El calor de formación a 25°C del H,0(1) es -68,320 cal/mol, mientras que 
su calor de ionización es 13,600 cal/mol. Calcular el coeficiente de temperatura de la 
f.e.m. a 25°C de la celda dada en el problema 9. 

11. Calcular los potenciales de oxidación de cada uno de los electrodos siguientes: 

(a) Ag 1 AgCl(s), CI- (a  = 0.0001) 
( b )  Pt 1 L(s ) ,  1- (o  = 1.5) 
( c )  Sn 1 S n + + ( o  = 0.01) 
(d1 H,(g, 1 atm) 1 H + ( a  = 15) 

12. Calcular los potenciales, y especificar la polaridad electródica de la  reacción 
espontánea, para las celdas obtenidas al combinar ( o ) - ( d ) ,  ( b ) - ( d )  y (a)- (c) del 
problema 11. Respuesta: 0.3897 voltios en la primera celda. 

13. Calcular el potencial de la celda 

Fe 1 F e + + ( =  = 0.6) 1 1  C d + + ( a  = 0.001) 1 Cd 

¿Cuál es la polaridad del electrodo de Cd, a fin de que la celda pueda suministrar 
energía eléctrica? 

14. Idear una celda en la cual tenga lugar la reacción siguiente: 

tBr , ( l )  + F e + +  = Br- + F e + + +  

¿Cuál es la  f.e.m. tipo de dicha celda y el cambio de energia libre en calorias que 
acompaña a la reacción? Es ésta, en la forma que se escribió, espontánea? 

15. En la celda 

Ag 1 AgBr(s),Br- (a = 0.10) 1 Cl-(a = O.Ol), AgCl(s) 1 Ag 

escribir la reacción, y calcular el potencial a 25-C de ella. ;La reacción escrita de 
esta manera es espontánea? 

16. Calcular el potencial a 25'C de 

&(P = 1 atm) 1 HBr(a* = 0.21, Hg,Br,(s) 1 Hg 

Rerpuerto: 0.2212 voltia. 

17. Escribir la reacción y calcular el potencial de la celda 

H,(g, 0.4atm) 1 HCl(a, = 3.0),  AgCl(s) 1 Ag 

18. Escribir la reacción y calcular el potencial de la celda siguiente. 

Z n I Z n + + ( a =  0 0 1 )  ; J F e + + ( a =  O.OOl) ,Fe+++(a= 0.1) 1 Pt 

19. El potencial de la celda 

Cd I CdI,(o,), AgIís) I Ag 

es 0.2860voltios a 25-C. Calcular la actividad iónica media de los iones en la 
aolución y la actividad del electrólito. Rcrpucrfa: o= = 0.403, YDd12 = 0.0656. 
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Zn(s) 1 ZnCL,(m = 0.01021),AgCl(s) 1 Ag 

es 1.1566 voltios. ?Cuál es el coeficiente de actividad iBnica media del ZnCI, en 
esta solución? ~ e r ~ u > s t a :  0.105. 

21. Escribir la reacción de la celda y su potencial 

Hg,(s,  1 atm) 1 H,SO,(rn = 0.05, y = 0.340), Hg2S04(s)  1 Hg 

22. Indicar la cclda en la cual la constante de equilibrio de la reacción sipuiente 
puede medirse: 

f H,(g. 1 atm) + AgI(s) = H +  + 1- + Ag(s) 

,Cuál es la constante de equililxio de esta reacción a 25"C? 
Respuesta: K = 2.67 x 

23. A partir de los resultados del problema anterior, calcular la actividad del H I  
en equilibrio con el AgI(s),  Ag(r) y H,(g, l atm) a 25'C. 

24. Se agrega Ni finamente dividido a una solución cuya molalidad es 0.1 de 
Sn+ +. ¿Cuáles son las actividades del Ni+ + y Sn+ + cuando se establece el equi- 
librio? Suponer que la molalidad es igual a la actividad en los cálculos. 

Rerpuesta: ex,+. = 0.1; as,.. = 5.7 X 10-j. 

25. Se añade un exceso de AgCl a una solución 0.1 N de iones Br- . Suponiendo 
que la actividad sea igual a la concentración, calcular la de los iones C I  y Br- 
en el equilibrio. 

26. Explicar qué celda puede emplearse para medir los coeficientes de actividad 
iónica mcdia del CdC1,. Derivar una expresión de la f.e.m. de dicha celda. 

27. Se desea determinar cl valor de €0 del electrodo Cu/Cu+ + y el coeficiente 
de actividad iónica media del CuSO,, y derivar una expresión de la f.em. de las 
celdas elegidas, explicando qué celdas pueden agruparse, y qué mediciones es posible 
efectuar. Suponer que el valor de €0 del segundo electrodo usado es conocido. 

28. En las celdas 

10s potenciales son 0.8453 y 2.1582 voltios respectivamente. Escribir la reacción de 
cada una de ellas, y encontrar los datos de € 0  para el electrodo de sodio. 

29. Keston [J. Am. Chern. Soc., 57, 1671 (1935)l encontró que para las celdas 
del tipu H : ( ~ ,  1 atm) 1 HBr(m) B 1 q ( s ) ,  las f.e in para diversai mulari- 
d.ideq de HBr son.  

m 00003198 0.0004042 0.000&t44 0.001355 0.001850 0.002396 0.003719 
€ 0.48169 0.47381 0.43636 0.41243 0.39667 0.38383 0.36173 

Ot~tcner € 0  para la celda por el mitodo práfico, y entonces calcular los coeficientes de 
actividad de cada molalidad. 

30. El p t e n ~ i a l  de la celda 

Hg 1 Hg2Cl,(s), KCI (saturado) 1 Cl,(P = 0.283 atm) 

era 1.0758 ~ ~ l t i o s .  Usando el valor de € 0  del electrodo de calomelanos dado en el 
texto, &O del electrodo del cloro. 
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31. Para la celda . . 
Zn(Hg) 1 ZnSO, PbSO,(s) 1 Pb(Hs)  

con € 0  igual a 0.4109 voltios, se dan los datos siguientes obtenidos por Cowperthwaite 
y La Mer [J. Am. Chern. Soc. ,  53, 4133 (1991)l: 

Molalidad del ZnSO, F.e.m. 

0.0005 0.61144 
0.002 0.58319 
0.01 0.55353 
0.05 0.52867 

Calcular el coeficiente de actividad iónica media del ZnSO, en cada una de  estas 
soluciones. 

32. Escribir la reacción de la celda y calcular su potencial 

CL,(P = 0.9 atm) 1 NaCl (solución) 1 C12(P = 0.1 atrn) 

¿Será espontánea la reacción de la celda tal como se encuentra escrita? 
Respirerla: E = -0.0282 voltios. 

33. Dadas las celdas: 

(a) H,(P 7 1 atrn) 1 HBr(a. = 0.001), AgBr(s) 1 Ag 

( b )  igual que (a )  con o* = 2.5 
(c)  igual que (a) con a= = 0.01 

mostrar cómo la celda (a) puede combinarse con (b )  o ( c )  para dar una f.e.m. PO- 
sitiva y calcular el valor de ésta en cada caso. 

34. ;Cuál será la reacción de la celda y el potencial de 

Zn(s)  ! ZnCl,(rn = 0.02. y = 0.642), AgCl(s) 1 Ag-Ag : AgCl(s), 
ZnCl,(rn = 1.50,y = 0.290) 1 Zn(s) ? 

Rerpueiia: 0.1359 voltios. 

35. Hallar la reacción de la celda y calcular su potencial 

Cd(r)  1 CdSO,(m = 0.01, y = 0.383), PbSO,(a) 1 Pb-Pb 1 PbSO,(s), 
CdSO,(m = 1.00, y = 0.042) 1 Cd(s) 

36. Hallar la reacción y calcular el potencial de la celda con transferencia 
siguiente: 

Pbis) ' PbSO,(s),CuSO,(rn =O.?, y = 0.110) 1 CuSO,(m = 0.02, 
y = o . s o ) ,  pbso,(s) I Pb 

El número de transporte del Cu+ + es 0.370. ,Es espontánea la reacción de la celda 
en la forma escrita? Rerpuesta: 0.0117 voltios; si. 

37. La celda de transferencia 

H,(P = 1 i t m )  1 H,SO,(m = 0.005, y = 0.643) 1 H,SO,(rn = 2 00, 
y = 0.125) 1 H,(P = 1 atm) 

tiene E = 0.0300 voltios a 25OC. Encontrar la  reac~ión de la celda y el númem de 
transporte de los iones hidrógeno. 
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38. La f e.m. de la celda siguiente 8 S 

Ag(s) 1 AgCI (saturado), KCl(m = 0.05, y = 0 817) 1 KNO, 1 AgNO,(rn = 0.1, 
7 = 0.723) .4g(r) 

es 0.4312 voltios. Calculu a partir de estos datos el producto de rolubilidad del .4gCI. 
Respuesto: 1.52 x 10-'O. 

39. Mostrar cómo se usan los valores de Ea dados en la tabla 12-3 para calcular 
cl producto de solubilidad del PbSO,. 

40. Mediante los valores de Eo señalados en la tabla 12-3, calcular &O y L\Fo para 
el proceso electródico 

F e = F e + r +  + 3 0  

Respuesta: €0 = 0.037 voltios; AFo = -2,560 cal. 

41. La f.e.m. de la celda 

H , ( s )  repulador 1 1  electrodo normal de calomel 

es 0.6885 voltios a 40°C cuando la presión bammétrica es 725 mm. ¿Cuál es el pH 
de la solución? Respuesta: 6.60. 

42. La solución reguladora de la relda del problema precedente se reemplaza 
con otra estándar de p H  = 4.023, mientras las restantes condiciones permanecen in- 
variables. ?Cuál sera el potencial de la celda? 

43. La celda 

Ag(s) ( AgCl(s), HCl(0.1 N )  1 vidrio sol. reguladora ( 1  electrodo de calomel sat. 

dio una f.e.m. de 0.1120 voltios cuando el p H  de la solución reguladora era 4.00. Si 
se usa una de éstas con p H  desconocido, el potencial encontrado cs de 0.3865 voltios. 
,Cuál es el pH problema? 

44. ;Cuál seria el potencial de la celda usada en el problcma antcrior si se usa 
una solución rcguladora cuyo p H  = 2.50? Reipueitn: 0.0232 voltios. 

45. 100 r c  de una solución de IICI, por titulación con KaOH 0.1000.V, prcsen- 
taron los valores de pH siguientes al adicionar diversos volúmenes de base: 

ccNaOH PH ee NaOH PH 

9 O0 3 .00  10.00 7.00 
9 50 3.27 10.10 9 .70  
9.75 3.66 10.25 10.40 
9.90 4 15 10.50 10.76 

Determinar (a) el punto de equivalencia de la titulación: (b )  el p H  de la solución 
en cste punto, y ( c )  la normalidad de la solución de HCI original. 

46. Cien cc de ácido acético 0.0100N re valoran con NaOH 0.1000 hl.(a) (Cuál 
es rl volumen de base requerida para alcanzar el punto de equivalencia? (b)  ;Cuál es 
el pH de la solución m m e  punto? 

47. Cien cc de KCI 0.0100 N se titulan con AgSO, 0.1000 h'. Calcular el poten- 
cial del electrodo de plata m la solución en el punto equivalente bajo el supuesto de 
que la actividad iónic* es igual a la conrentración. El producto de solubilidad del 
AgCl r s  1.56 X 10-'O. 

48. i ~ u á l  de las celdas siguientes. en la forma escrita, es clectrolitica y cuál una 
cclda primaria: 
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( a )  Cd(s) 1 CdS0,(3 = l ) ,  PbSO,(s) 1 Pb(s) 
( b )  Au(s) 1 H,SO,(solución) 1 P t (s)  
( c )  Pt(s) 1 Na,SO, solución 1 Pt(s) 
( d )  Ag(s) 1 AgNO,(m = 0 5 )  / I  AgNO,(m = 0.005) 1 As(s) 
(e)  Pb(sj 1 P b + + ( a  = 1)  4 g + ( o  = 1 )  jAg(s) 

49. Escribir las reacciones electródicas y de celda que tendrán lugar en las ante. 
riares cuando se hace pasar una corriente a través de las mismas. 

50. Se emplea una batería de 2.00 voltios en una electrólisis cuya f.e.m. es de 
1.45 voltios. Si la resistencia del circuito total es de 10 ohmios, ( a )  jcuál es la 
magnitud de la corriente, y ( b )  qué cantidad de calor se libera cuando fluye un fa=. 
dio de electricidad? Respuesto: (a) 0.055 amperios; ( b )  12,690 cal. 

51. Bajo condiciones reversibles, jcuál será el potencial aplicado necesario para 
iniciar la electrólisis en cada una de las celdas siguientes? 

(a) Pb(s) 1 PbSO,(s), H,SO,, PbSO,(r) ( Pb(s) 
( b )  Pt(s) I F e + + ( a  = l ) , F e + + + ( a  = 1)  1 B r ( o  = l ) ,AgBr( r )  1 Ag(s) 
( c )  Ni(s) INiSOo(a = l ) ,  PbSO+(s) 1 Pb(Hg) 
( d )  Ag(s) 1 AgClts), ZnCl,(a = 1)  / Zn(s) 

EL valor de E0 para el electrodo de  Pb(Hg) 1 PbSO,(s), S 0 4 -  (a = 1 )  es 0.3505 
voltios. 

52. Repetir el problema anterior en cada una de las celdas si&ntes: 

(a) Pt(s) 1 H I ( a  = 1)  1 Pt(s) 
(b) Pt(s) ) CdCL,(a = 1) 1 Pt(r) 
( c )  Pt(s) 1 NiSO,(a = 1)  1 P t (s)  

53. Calcular los potenciales reversibles de descomposición de las celdas siguientes: 

( a )  Pt(s) 1 HBr(m = 0.05, y = 0 860) 1 Pt(s) 
( b )  Ag(s) 1 AgNO,(rn = 0.5, y = 0.526) 1 Ag?iO,(m = 0.01, 

y = 0.902) ! As(s) 

I Reipuerto: (a) - 1.2269 voltios. 

54. En la celda 
CdC&(my = 1) 

NiSO,(rny = 1)  

I jcuKl es la reacción y el potencial reversible de dercompasición cuando se inicia la 
electrólisis? 

55. El sobrevoltaje del H, sobre el plomo se determinó en una solución 0.1 malal 
de  H,SO, (y = 0.265) al medir durante la electrólisis el del cátodo de 
plomo contra uno normal de calomel. Se obtuvo un potencial de 1.0685 voltios 
¿Cuál er el sobrevaltaje del H, sobre el Pb? 

Raspuerto: 0.713 voltios. 

56. Los sobrevoltajes del H2  y OZ en la Ag para una densidad de corriente de 
0.1 amp/cms son 0.87 y 0.98 voltios respectiuamente. i C u á l  es el potencial de d ~ s -  
composición de una solución diluida de KaOH entre electrodoi de Ag para esta den- 
sidad de corriente? 

57. (=) Usando los datos de la tabla 12-7, p d i c a r  el sobrevoltaje contra el 
losaritmo de la drnsidvd de corriente de la Ag, y evaluar las constantes de a y b 
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la ecuación (99) .  (b )  < A  qué densidad de corriente el sobrevoltajc será de 
0.80 voltios? 

58. El sobrevoltaje dcl H, sobre Pt pulido es 0.24 voltios cuando la densidnd 
de corriente es 1 mliampe~o/cm?. iCuál  sera el potencial de deposición del H, 
sobre este electrodo en una rolución cuyo p H  = 3 ?  Respuesto: 0.42 voltios. 

59. El sobrevoltaje del H, sobre el Zn es 0.72 voltios. Si se desea depositar Zn+ + 

de manera que la concentración de Cste sea menor de 10P4 moles/litro, icuál será el 
valor mínimo de p H  en la solución? 

60. El sobrevoltaje del H, sobre el Fe es 0.40 voltios para una densidad de co- 
rriente de l rndcm2. En una solución que contiene F e + +  con una actividad igual 
a la unidad. (Cuál es el valor mínimo del p H  en el cual es posible lograr la deposi- 
ción dcl F e  bajo estas condiciones? 

61. Una solución contiene Fe+ + y Zn+ + y su actividad es la unidad. Si el sobre- 
voltaje del H, en el Fe es de 0.40 voltios (cuál será el p H  máximo dc la solución a 
fin de depositar Fe pera con producción de gas en el cátodo antes de la deposición 
del Zn? (Cuál es la actividad de los iones F e + +  cuando comienza este desprendi- 
miento gaseoso? Reipueita: p H  = 6.11, aFeff = 1.41 X 10-Ir. 

62. Una solución contiene A s +  (a = 0.05), Fe+ + (a = 0.01), Cd+ + (a = 0.001), 
Ni+ + (a = 0.1) y H +  (a= 0.001). El sobredtaje  del H, en la Ag es 0.20 voltios, 
ruhre el Xi vale O 2 1  xdtios, solxe el hicrro O 18, y solm el Cd 0 30 \i>ltii,s Predecir 
qué suceder& en un cátodo sumergido en esta solución cuando el potencial aplicado 
se aumenta gradualmente desde cero. 

63. Una solución contiene iones Fe+ + a una actividad unidad. (a) ¿Bajo con- 
diciones reversibler cuál es la actividad del Cd+ + en la misma solución a fin de lograr 
la deposición simultánea del Fe y C d ?  (b) (Cuál será La actividad de los ioiics NI-+ 
para lograr simultáneamente Ni y Fe? 

64. El sobrevoltaje del O, en el ánodo dc Pt es 0.72 voltios. ( Q u é  ion se depo- 
sitará primero desde una soluciSn cuyo p H  = 7 conteniendo CI-, si su actividad 
es 0.1? 

65. Lno. solución quc contiene Z n + + ,  Ka+ y H+ con una actividad igual a la 
unidad, se electroliza con un citodo de Hg. Explicar quC sucederá en el cátodo 
cuando el potencial aumenta gradualrnente. 

66. Se hace una solución 0.1 molar de  As+ y 0.25 molar de KCN. Si 13 com- 
tante de disouación del Ag(CN);,  K = [ (Ag+) (CN)2]/[Ag(CN;], es 3.8 X lo-". 
¿Cuál será la concentración de los iones Ag en esta solución, y cuál el potencial de 
dcposicicip de la AS? Supóngase que las actividades son iguales a lis concentraciones. 

Reipueifa: 1.52 x 10P1í; -0.196 voltios. 

67. Una solución es 0.1 molar de  Au+ y 0.1 molar en A s t .  El potcncid estándar 
de reducción del A"+ es 1.68 voltios, mientras que la constante de disociación del 
Au(CN);,  K =  [(Au+)(CN-)z]/[Au(CK):], es 5 x 10-a'J. ¿Cuál es la conccn- 

tración de NaCN que debe añadirse para depositar Au y Ag sirnultáneamcnte? 





ClNETlCA DE LAS REACCIONES 
HOMOGENEAS 

La cinética química es aquella rama de la físico-química que estudia 
la velocidad de las reacciones y sus mecanismos. 

Una pre,wnta de importancia que la termodinámica no plantea, es: 
¿Con qué rapidez y cuál es el mecanismo de una reaccidn? La termodiná- 
mica considera únicamente las relaciones de energía entre los reactivos 
! lo? productos de una rcaccióii, wi  intentar scñalnr la5 etapas d? paso, 
ni la rapidez con que se alcanza el equilibrio. La cinética complementa a la 
termodinámica al proporcionar información de la velocidad y mecanismo 
de transformación de reactivos en productos. 

Xo todas las reacciones se prestan a un estudio cinético. Así, las iónicas 
Proceden con tanta rapidez que parecen instantáneas. Las explosiones y 
otras, de las cuales N,O, --t 2 NO: constituye un ejemplo, tambitn pro- 
ceden tan rápidamente, lo cual imposibilita determinar su >elocidad. o se 
requieren procedimientos especiales para determinarla. Por otra parte, 
al9na.s reackiones son tan lmtas que para observar un cambio perceptible 
en ellas. es necesario el transcurso de meses o aún años, a la temperatura 
ordinaria. Entre ambos extremos quedan las reacciones cuyas velocidades 
resultan \alorables. A esta categoría corrrsponden las gaseosas, i y a l  que 
murhas otras en solución que co~nprerideri tanto las sustancias ors' wnicas 
como las inorb' ranicas. 

La velocidad de una reacción depende de la naturaleza de las sustan- 
cias, temperatura, y concentración de los reactivos. Un incremento de 
temperatura produce casi invariablement~ un aumento dr: velocidad; en 

efecto, en muchas reaccionrs un asccnao de 10°C dupl i~a  dicha velocidad, 



556 Capítulo 13: Cinética de las reacciones homogénea 

y a veces el efecto es aún mayor. De igual manera, con excepción de alpu. 
nay reacciones (de orden cero), en las cuales no ejerce efecto la concentra. 
ción, el aumento de la concentración inicial origina una aceleración en la 
velocidad. Esta no permanece constante durante el proceso de transforma. 
ción, sino que es máxima al comienzo y decrece a medida que se consumen 
los reactivos. Teóricamente, es necesario un tiempo infinito para que esa 
velocidad se haga cero. En la práctica, consideramos que aqutlla procede 
con tal lentitud, después de un cierto tiempo, que se lleva a cabo en un 
intervalo finito de tiempo. 

Además, muchas reacciones se ven influidas por la presencia de sustan. 
cias con capacidad de acelerar o disminuir la velocidad, y que se conocen 
con el nombre de catalizadorcs, y las reacciones afectadas se dice que son 
cataliradas. Las reacciones influidas por la luz se denominan fotoquimicas, 
y se encuentran muy estimuladas cuando la luz de frecuencia apropiada 
pasa por la mezcla reaccionante. 

Cinéticamente las reacciones se clasifican en homocéneas o heterogé- 
neas. Las primeras tienen lugar en una sola fase. Si hay dos o más de éstas 
en un proceso, como sucede en la reacción de un gas en la superficie de un 
catalizador sólido o en las paredes de un recipiente, se dice que la reacción 
es heterogénea. Los principios que rigen la cinética de algunas reacciones 
heterogéneas se discutirán en el capítulo 20. Ahora dedicaremos atención 
a tres tipos de reacciones homog&neas, que son: ( a )  sin catalizar, (b )  re- 
acciones en cadena, y (c)  catalizadas. Las fotoquímicas se discutirán en el 
capitulo 19. 

MEDICION DE LA VELOCIDAD DE REACCION 

LOS estudios cin6ticos se llevan a cabo a temperatura constante. Se 
prepara la mezcla de reacción de composición conocida y se termostatiza, 
midihdose la disminución de concentración de los reactivos y aparición de 
productos en función del tirmpo, por un procedimiento adccuado. A partir 
de los datos de conccntración-tiempo se deduce el comportamiento del 
proceso, con ayuda de ciertos principios que se darán a continuación. 

La dependencia de la velocidad con la temperatura se obtiene al repetir 
este proccdi~nicnto cn cierto número adccuado de tempcraturas. 

La forma más conveniente de se@ los cambios de concentración que 
tienen lugar en una reacción, es remoier muestras de un sistema en distintos 
intervalos dc tiempo, detener la reacción y analizar las muestras para deter- 
minar la concentración del reactivo y producto. Sin embargo, si es posible, 
se prefiere seguir los cambios de concentración en un sistema que reacciona 
usando alguna ~ropiedad física que vana con el tiempo, y desde la cual 
se pueden deducir las concentraciones necesarias. En las reacciones gaseosas 
que involucran cn cambio de volumen, la ~ropiedad mis comúnmente ob- 
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servada es la variación de prcsión manteniendo constante el volumen, o el 
cambio de éste cuando aquélla es constante. Este último método, que se 
utiliza a veces en los sistemas líquidos, se llama dilatometría. Otros métodos 
físicos que se emplean en condiciones adecuadas son la conductividad, varia- 
ción de índice de refracción, desprendimiento de gas, espectroecopía y 
colorimetría, dispersión de luz, polarografía, susceptibilidad magnética, y es- 

ORDEN Y GRADO MOLECULAR DE LAS REACCIONES 

La velocidad de una reacción química es aquélla a la que las concentra- 
ciones de las sustancias reaccionantes varían con el tiempo, es decir, -dC/dt ,  
donde C es la concentración del reactivo y t el tiempo. El signo menos usado 
indica que la concentración disminuye con el tiempo. Esta dependencia de 
las sustancias que reaccionan viene dada por la ley de acción de mara, 
que se expresa de la forma siguiente: la velocidad de una reacción en cado 
instante es proporcional a la concentración de los reactivos con cada con- 
centración eleuada a una potencia igual al número de moléculas de cada 
esjecie participe en el proceso. Así, por ejemplo: 

,4 -+ Productos (a )  

la vclocidad es proporcional a CA, en 

2 A -+ Productos 
A + B -+ Productos 

a C: y GAGB, respectivamente, mientras que en el caso 

A + 2 B -+ Productos 
2 A t B -+ Productos 

a CAP, y CiC,. Estas proporcionalidades indican las diferentes funciones 
con la concentración obtenidas a una temperatura constante para las diver- 
sas reacciones, y para distinguirlas se usa el término: orden de reacción, 
que significh la suma de todos los expouentes a que se encueutran elevadas 
las concentraciones en la ecuación de uelocidad. Así, cuando la velocidad de 
una reacción está dada por 

donde k es una constante, los órdenes de reacción de los constituyentes indi- 
viduales son nl,  712, ns, etc., y el orden total, n, es 
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En 10s ejemplos incluidos desde ( a )  a (e)  el orden de la reacción es 

idéntico al número de las moléculas reaccionantes que participan en el pro. 
ceso. Así, la reacción de primer orden (a )  es también unimolecular, las de 
segundo orden (b)  y (c)  son bimoleculares, mientra3 que las de tercero 
( d )  y ( e )  son trinzolcculares. Aunque esta identidad del orden de una reac. 
ción con el número de moléculas que reaccionan como se encuentra esta. 
blecida en la ecuación estequiométrica se obseria en muchas ocasiones, no 
se cumple siempre. En las reacciones 

CH,CHO -+ CH, + C O  
3 KClO -+ KCIO, + 2 KCI 

podríamos anticipar a pnori que la primera es de primer orden, y la segunda 
de tercero. En realidad ambas reacciones son de segundo orden. Por estas 
consideraciones, debe hacerse una dktinción entrc el número de moléculas 
que participan en una reacción o el grado molecular, es decir, el número 
de moléculas comprendidas en la etapa conducente a la reacción, y el 
orden de ésta. Según la primera, las reacciones son unimoleculares, bimo- 
leculares, etc., dependiendo de si una, dos o más moléculas están involucra- 
das en la velocidad de la etapa determinante. Por otra parte, el término 
orden de reacción se aplica a la dependencia de la velocidad observada 
con las concentraciones de los reactiios. 

Es evidente que el orden, o con este fin el grado molecular, de una 
reacción no son predecibles siempi-e a partir de las ecuaciones estequiomé- 
tricas de una reacción sino que cada una de ellas debe investigarse cinéti- 
camente para conocer el orden y grado molccular. Además, hay que tener 
un cuidado especial en la interpretación del orden de una reacción observada, 
y en inferir del mismo el grado molecular y el mecanismo del proceso. 
Cuando el orden de una reacción concuerda con la ecuación de la velocidad 
obtenida mediante la aplicación de la ley de masas a la ecuación estequio- 
mCtrica de la reacción, es bastante seguro suponer que la reacción procede 
según la ecuación química. Si no es así, hay que idear un mecanismo acorde 
con el orden de la reacción obserada y con la ecuación total del proceso. 

Al desarrollar las ecuaciones de velocidad en las reacciones de diversos 
órdenes procederemos con el supuesto de que el grado molecular y el orden 

-son idénticos y cuando sea necesario haremos distinción entre los dos. 

REACCIONES DE PRIMER ORDEN 

Según la ley de acción de masas la velocidad de cualquier reacción 
monornolecular 

A -+ Productos (3) 

del= ser en ciialquier instante t proporcional a la concentración de A, CA, 
presente en ese momento, es decir, 
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El factor de proporcionalidad k ,  se denomina velocidad csjxci/ica o cons- 
tante dc ~ e l o c i d a d  específica de la reacción dc primer orden. Al hacer 
C, = 1 en la ecuación (4)  se deduce que su sipificado es la v~locidad de 
la reacción cuando la concentración de A es constante e igual a la unidad. 
Las dimensiones de k ,  se deducen de la ecuación k ,  = (-  l /Cn) ( d C , / d t L  
que son el recíproco del tiempo, esto es, la frecuencia. Para cualquier reac- 
ción de primer orden, k ,  debe ser una constante característica de la reac- 
ción, independiente de la concentración y función únicamente de la tem- 
peratura. 

Antes de proceder a integrar esta ecuación diferencial? es aconsejable 
transformarla. Para hacerlo designemos por a la concentración inicial de A, 
y por x el decremento de A durante el tiempo t .  Entonces C A  = a - x en el 
instante t, 

- 1  - - d ( a  - x )  d x  
-- - -- 

dt  dt d t  

y la ecuación (4) se convierte en 

que nos da la velocidad de una reacción de primer orden. en función de la 
concentración inicial y de la cantidad de sustancia que ha  reaccionado. Al 
integrar la ecuación (5) teniendo en cuenta que al cornencar la reacción 
t = O y x = O, y que después de un tiempo t ,  x = x. resulta: 

[ -  ln (o - z)]ó - [k i t ] '  o 

Cudlquier reacción de primer orden debe satisfacer la cciiación (6) .  
para <ono<er <i una paiti<ulai la ohedere, rxisteri di\ersos m t tdo r .  El pri- 
mrio PS dirponrr de la c o n r ~ n t r a r i h  inicial otras, a ciertos i n t ~ n a l o i  dc 
tiernFo. t del icactivo, a,  ( n  - x ) ,  etc., las cualrs ~t reempltizm rn la erua- 
ción pr~~~orc ionando  el valor de k,. Si la reacción es de primcr orden, sc 
obtienen tina serie de lalores de k, que son igiialcs dentro del margen de 
error de ]a cxpericncia. Sin embargo, si aqucllos valorcs prcsrmt,in un alla 
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apreciable, la reacción no es de primer orden y, entonces, deben probarse 
otras para encontrar la que satisfaga los datos observados. 

La ecuación (6)  puede comprobarse también gráficamente. Reordenán. 
dola resulta 

Como para cualquier experimento a es una constante, una gráfica de 
log ( a  - x )  contra t nos da una línea recta, en la cual la intersección en el 
eje y será el log,, a y la pendiente es: (-k,/2.303). Por lo tanto, cuando 
se construye una gráfica a partir de los datos experimentales y se obtiene 
una relación lineal, tenemos una reacción de primer orden; y, de su pen- 
diente, se deduce que k, vale 

kl = -2.303 (pendiente) (8) 

Existe un tercer procedimiento de probar las reacciones de primer orden 
conocido como método de vida fraccional, en el cual el tiempo necesario 
para descomponer una fracción definida de reactivo, ordinariamente la 
mitad se determina para cierto número de valores diferentes de a. Cuando 
la mitad del reactivo se ha descompuesto, a - x = a/2, y el tiempo, t ,  ,, 
necesario para llevar a cabo esta descomposición vale según la ecuación (6) 

La cantidad t,,, es el periodo de vida media de la reacción. De acuerdo 
con la ecuación (9)  el periodo de  uida media de una  reacción de  primer 
orden es indejendiente de la concentración inicial. Con otras palabras, en 
reacción de primer orden se tarda el mismo tiempo para llegar a la mitad 
de la concentración inicial, tanto si ésta es elevada o baja. La tabla 13-1 
nos enseña que este requisito lo cumplen las reacciones de primer orden, 
como en el caso de la descomposición térmica de la acctona gaseosa a 
601°C. Aunque la concentración inicial de la acetona varía unas cuatro 
veces, el período de vida media permanece sin embargo constante dentro 
de los límites de medición experimental. Al tomar un promedio de ti/* = 
81 segundos, hallamos para la constante de velocidad de esta reacción, 
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Al calcular las constantes de velocidad es práctica común expresar el 
tiempo en minutos o segundos. Sin embargo, en ocasiones se expresa tam- 
bién en horas o, incluso, días. Las concentraciones deben expresarse en 
moles por litro invariablemente, cuando las reacciones son en soluci6n; 
O, en estas unidades u otras adecuadas de presión, cuando se trata de gases. 

TABLA 13-1. Periodo de vida media 
de la descompasición térmica de la 

acetona a 601°C 

a t% 
(mm Hg) íw) 

Hinshelwood y Hutchiron, Proc. 
Roy. Soc., 111A, 345 (1926). 

En cualquier caso, para claridad total, deben establecerse las unidades 
de tiempo y concentración que determinan a k, lo mismo que su tempera- 
tura. Sin embargo, en el caso de las reacciones de primer orden, y sólo en 
éstas, no importan las unidades en que se expresa la concentración, puesto 
que k, depende de la relación de las dos concentraciones. En consecuencia, 
en tanto a y a - x se expresen en las mismas uriidades, el valor de la rela- 
ción permanece invariable, y pueden emplearse cualesquiera unidades. 

EJEMPLOS DE REACCIONES DE PRIMER ORDEN 

En este grupo sc encuentran las disociaciones térmicas del óxido nitroso, 
pentóxido de nitrógeno, acetona, aldehído propiónico, algunos éteres ali- 
fáticos, compuestos azo, minas, bromuro etílico, y la isomerización del 
d-pineno al dipenteno. Como ejemplo típico de estas descomposiciones tér- 
micas se encuentrah las del azoisopropano a hexano y nitrógeno 

investigado por Ramsperger' en el intervalo de presión de 0.0025 a 46 mm 
de Hg y de temperatura entre 250 y 290°C. La velocidad de reacción fue 
estudiada por mediciones de presión realizadas con un instmmento McLeod. 
Los únicos datos necesarios son la presión inicial del reactivo y las totales 
a diversos grados de d~omposición. De estas presiones se calcula la wns- 

Ramsperger, l. A". Cham. Soc., 50, 714 (1928) 
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tante de velocidad del proceso de la manera siguiente: Si designamos por 
Pi a la presión inicial del azoisopropano, P a la total, PA y x la presión y 
descenso de la misma en el instante t, entonces en cada etapa de la reacción 
se verifica, P,  = P; - x ,  Px ,  = P,,,,, = x, y la presión total del sistema 
será 

P = P* + PY, + Pcaxin 
= ( P ; - x )  + s + x  
= P ; f  x 

De esta ecuación hi~llamos x = P - P;: y al sustituir este valor de x en 
P., = P; - x, obtendremos 

Como a en la ecuación (6) es proporcional a Pi ,  y ( a  - S )  lo es a P.,, la 
expresión de k, vale, 

Las constantes así calculadas a partir de los datos experimentales en una 
serie típica de mediciones a 270°C se muestran en la tabla 13-2. La colum- 
na 1 da el tiempo en segundos, la 2 la presión total P, y la 3 los valores de k,. 

TABLA 13-2. Dercumposición del amisi>propano a 270°C 

Media = 2.06 x lo-" 

P; es la presión del sistema cuando t = O, que en la experiencia en cuestión 
era 35.15 mm de Hg. Como k, presenta una constancia satisfactoria, la des- 
composición del azoisopropano será una reacción de primer orden. 

Un  ejemplo de rcacción de primer orden en solución es la descornposi- 
ción del cloruro de diazobenceno, C.H,N=NCl, en agua. Este compuesto 
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conocido sólo en solución, se disocia fácilmente al calentar, con liberación 
de nitrógeno, el cual se utiliza para determinar el decrecimiento de concen- 
tración de la sal diazo. Cain y Nicoll utilizaron este hecho en el estudio de 
la cinética de esta reacción. Para ello prepararon una solución fresca de sal 
que calentaban rápidamente a la temperatura deseada, y dejaban que la 
reacción prosiguiera en un termostato, siguiendo el curso de la reacción 
mediante una bureta de gas donde se determina el volumen V, de nitrógeno 
desprendido en diversos intervalos de tiempo. Para completar los datos 
requeridos, la concentración inicial, expresada en centímetros cúbicos de 
nitrógeno Pro, se calculaba a partir del compuesto de diazo originalmente 
presente. En función de V o  y V, se deduce que la constante de velocidad de 
la reacción es: 

En la figura 13-1 se dan los resultados de una experiencia hecha a 50°C 
con cierta cantidad de cloruro de diazobenceno equivalente a 58.3 cc de ni- 

Figura 13-1. Gráfica del 
log,, ( V ,  - V) contra t en 
la descomposición del cloru- '. 
ro de diazobenceno a 50°C. ,! 

0.70 I 
O 5 10 15 20 25 

t- minutos 

trógeno, y sc hace una representación gráfica del log,, (V, - V)  contra t .  
\ 

La gráfica es lineal con una pendiente = -0.0308. En consecuencia, 

k ,  = -2.303 (pendiente) 
= -2.303 (-0.0308) 
= 0.0709 min-1 

Podernos citar otros ejemplos de  reacciones de primer orden en solución, 
como la descomposición del pentóxido dc nitrógeno y la isomerización del 
d-pineno en diversos solventes orgánicos, la descomposición de los ácidos 
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malónico, tncloroacético, y acetondicarboxílico en agua, y la disociación de 
algunas sales de diazonio en igual solvente. 

REACCIONES DE SEGUNDO ORDEN 

Una reacción bimolecular cualquiera se representa en general así 

A + B -+ Productos (10) 

Si designamos por a y b  las concentraciones iniciales de A y B respectiva- 
mente, y por x el decremento en concentración de cada uno en el tiempo t, 
entonces las de A y B serán ( a  - x) y ( b  - x ) ,  y la velocidad de la ecua- 
ción para la reacción de segundo orden es 

Aquí k, es la  constante de velocidad específica de tal reacción y es igual a 
la velocidad cuando A y B son la unidad. Sus dimensiones son C-'t-', y su 
magnitud depende de la naturaleza de la reacción, la temperatura, y las 
unidades en que se expresa t y C. La integración de esta ecuación, teniendo 
en cuenta que x = O cuando t = 0, nos da 

ecuación que debe obedecer cualquier reacción de segundo orden, y que se 
simplifica si A y B se encuentran presentes en igual conceritración inicial 
O cuando A y B son iguales, como en el caso 

2 A -+ Productos (13) 

En estas condiciones la ecuación (11) se reduce a 

y por integración se transforma en 

1 (A) = kd + 
- L (A) 

li - a t  a - z  

Estas expresiones obtenidas para las reacciones de segundo orden se com- 
prueban por los mismos procedimientos que las de primero. Los valores 
de a, b  y x, ó de  a y x  junto con t se remplazan y se calcula k, o bicn se de- 
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termina esta constante gráficamente. En este caso, es mejor escribir la 
ecuación ( 12) de la manera siguiente: 

de la cual vemos que puesto que k2, a y b son consranres en un experimento 
dado, la gráfica del lado izquierdo de esta ecuación contra t debería dar una 
línea recta con una pendiente igual a k,. Por otro lado, para comprobar la 
ley de la velocidad cuando las concentraciones son iguales, se usa la ecua- 
ción ( 1 5 ) .  Según ésta, una gráfica de l / ( a  - x )  contra t debería ser lineal, 
con una pendiente igual a k, y una intersección en el eje de las y igual a 110. 

El método de vida media no puede utilizarse con reacciones donde las 
concentraciones de A y B son diferentes, pero es utilizable cuando son igua- 
les, o cuando las moléculas que reaccionan son idénticas. En estos casos 
x = a / 2  en el punto de vida media, y su periodo, tliz, sededuce de la ecua- 
ción ( 1 6 )  

es decir, para una reacción de segundo orden el periodo de  vida media es 
inversamente proporcional a la primera potencia de la concentración inicial. 
Si conocemos t,/, y a, se evalúa fácilmente k ,  por medio de la ecuación ( 1 8 ) .  

Puede establecerse como regla general que el período de la vida media 
para cualquier reacción de orden n es inversamente proporcional a la poten- 
cia ( n  - 1 )  de la concentración inicial, es decir, 

1  
t h  a"' 

La constante de proporcionalidad de la ecuación ( 1 9 )  depende del or- 
den de la reacción y es (In 2 ) / k ,  para el primer orden, l l k ,  en el segundo, 
y 3/2 k3 en las del terqer orden. 

Son reacciones tipicas y comunes de este grupo las homogéneas de gas, 
Y en ellas se incluyen las diversas disociaciones térmicas, como las del yoduro 
de hidrógeno, dióxido de nitrógeno, ozono, monóxido de cloro, cloruro de 
nitrosilo, fonnaldelúdo y acetaldehido; la combinación de hidrógeno y yodo 
para producir yoduro de hidrógeno; la polimerización del eteno; la hidro- 
genación del etileno, Y otras. El comportamiento de tales reacciones se pone 
de manifiesto en la descomposición del acetaldehido. Hinshelwood y Hiit- 
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chison investigaron esta reacción, encontrando que era casi totalmente 
homogénea y procedía según 

2 CH,CHO -+ 2 CH, + 2 CO 

Como en este caso hay un incremento en la presión a volumen constante, 
el cambio observado con un manómetro que lleva el sistema, se puede em- 
plear para seguir el curso de la reacción. A partir de estas mediciones de 
presión, se calcula k, como se indica a continuación. 

Si designamos por P ,  a la presión inicial del acetaldehído y x  el decre. 
mento en la presión después de un tiempo t ,  entonces la presión del reactivo 
en este momento es ( P ,  - x ) .  Cuando la presión del acetaldehído disminuye 
cierto valor x, las del metano y monóxido de carhono se incrementarán en esa 
misma cantidad. Así obtendremos para la presión total del sistema, P, 

de la cual se deduce que x vale x = P  - P , .  Corno P, - r es proporcional a 
(a - x )  y Pi lo es de a, al remplazar estos valores en la ecuación ( 1 6 )  
obtenemos para k2 

En la tabla 13-3 se dan los valores obtenidos por Hinshelwood y Hut- 
chison en esta reacción durante la experiencia, a 518'C con una presión 
inicial de acetaldehído igual a 363 mm de Hg. La constancia de k, confirma 
tanto el orden de la reacción como lo correcto de la formulación. 

Entre las muchas reacciones en solución de segundo orden podemos men- 
cionar a la saponificación de los diversos ésteres por bases, la conversión 
de las nitroparafinas a aci-nitroparafinas por las bases, las reacciones de los 
haluros alquílicos con aminas, la hidrólisis de ésteres, amidas y a c e t a h  
las esterificaciones de los ácidos orgánicos, la combinación de los iones 
NH4 y CNO- para formar urea, y las reacciones de los bromoacetatof 
con los tiosuifatos y tiocianatos. 

Como prototipo señalaremos la saponificación del butirato de etilo me- 
diante los iones oxhidrilo en solución acuosa, esto es, 

CH,CH,CH,COOC,H, + HO- -+ CH,CH,CH2COO- + C,H,OH 

estudiada por Williams y Sudborough ' a 20°C. La  mezcla de reacción Se 

3 Hinrhelwood y Hutchison, Proc. Roy. Soc., 11lA, 380 (1926) 
Williarns y Sudborough, J .  Chcm. Soc., 101, 415 (1912). 
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TABLA 13-3. Descomposición térmica del acetaldehido a 518°C 
(P, = 363 rnm Hg) 

42 34 6.79 x 10-6 
i 3  54 6.59 

105 74 6.71 
190 114 6.64 
242 134 6.66 
310 . .. 154 6.55 
384 174 6.61 
480 194 6.59 
665 224 6.68 
840 , 244 6.72 

1070 264 6.86 
1440 284 6.88 

Promedio = 6.69 x IO-%-' seg-' 

preparó poniendo en contacto soluciones de butirato de etilo e hidróxido de 
bario de manera que se formase una concentración inicial a de éster y b 
de base. El curso de la reacción se determinaba eliminando periódicamente 
muestras de solución y valorándolas con ácido tipo, para determinar la 
concentración del hidróxido de bario sin reaccionar. Las concentraciones 
de base determinadas de esta manera, dan directamente ( b  - x) ,  mientras 
que a menos la cantidad de base que ha reaccionado nos da ( a  - x ) .  La 
tabla 1 3 4  muestra alguno de los datos obtenidos de esta manera, y los valo- 

T<BLA 13-1. Saponificdción del butirato de etilo 
mediante hidróxido de bario a 20°C 

t a - x b - x  k, 

(mln) (unidades arbitrarias) [ec. (1211 

re5 de kl calculados dc aquéllos mediante la ecuación ( 1 2 ) .  Como compro- 
bación se busca una represcritacióri qáfica de la ecuación ( 1 7 )  para ver 
51 se &tiene una línea recta. Tal gifica, dada cn la figura 13-2, resulta 
lineal. 
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20 A0 M) 80 

t - minutos 

2.303 
Figura 1S2 .  Grifica de -- ( a  - X) 

( a  
 los,,^ contra t en la saponificación del 

butirato de etilo a 20°C. 

REACCIONES DE TERCER ORDEN 

El tipo más general de reacción tnmolecular es aquélla en que intervie- 
nen tres moléculas distintas, es decir, 

A f B + C -+ Productos (20) 

Si se encuentran presentes todos los reactivos a distintas concentraciones ini- 
ciales a, b,  c, y x es el decremento de concentración de cada uno, al cabo 
del tiempo t ,  resulta la ecuación de la velocidad de orden tercero siguiente: 

La forma integrada de (21) es muy compleja. En el caso más simple, 
cuando dos de las concentraciones iniciales son iguales, es decir a = b, la 
ecuación (21) se reduce a 

que por integración da para k, 

l ["" - "' c(a - z) 
kr = 

t ( c  - a)' a ( a  - z) + 

Por otra parte, cuando dos moléculas son idénticas, como en 

2 A + B-+ Prodiictos (24) 

las concentraciones en cualquier instante son (a - 2x) y ( b  - x ) .  Entonces 
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k ecuación de la velocidad es 

y k, estará dado por 

El caso má? sencillo es una reacción del tipo 

3 A -+ Productos (27) 

o la reacción (20) cuando a = b = c. Entonces la ecuación de la veloci- 
dad es 

y por integración 

k, = - 

De la ecuación (30) se deduce que el período de vida media es 

Y de aquí vemos que en tal relación t,;, es inversamente proporcional a aZ. 

Sólo cinco reacciones de gas homogéneas se conocen como de tercer 
orden, y cada una de ellas comprende la interacción del óxido nitnco con 
el cloro, bromo, oxígeno, hidrógeno o deuterio. Como un ejemplo de una de 
éstas tomaremos el trabajo de Hinshelwood y Green en la reacción 

Cuando hay un exceso de hidróseno, k ,  estará dada por la ecuación (26) .  
Ahora bien en el instante t' cuando el óxido nítrico se ha consumido la 
mitad 2 x = a/2, y esta ecuación se convierte en 

Esta es la relación de Hinshelwood y Green usada para evaluar k, a partir 
de las diversas presiones iniciales dc óxido nitnco ( a  = PNO) e hidrógeno 
( b  = P,,,), y los tiempos dc observación, t', de la descomposición media 

5 y Green, J .  Chem.  Soc., 128, 730 (1926). 
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del lxido nítrico. Sus resultados, dados en la tabla 13-5, proporcionan cons. 
tantes suficientemente satisfactorias, e indican que la reducción del Óxido 
nítrico por el hidrógeno es una reacción de tercer orden. 

Entre las reacciones en solución que son de tercer orden se encuentran 
la oxidación del riilfato ferroco en agua, la que cxiste entre los iones de 

TABLA 13-5. Cinétira de la  reacción 
2 NO + H, + X,O + H 2 0  a 826°C 

yoduro y férricos en solución acuosa, y la acción entre el cloruro de benzoilo 
y los alcoholes en solución de éter. La  descomposición del ácido hipobromoso 
a un pH constante, en el intervalo de 6.4 a 7.8, es también de tercer orden 
respecto al ácido.6 

REACCIONES SEUDOMOLECULARES 

Hay muchas reacciones que obedecen una ecuación de velocidad de pn- 
mer orden, aunque en realidad son bi o trimoleculares. Como ejemplo de 
ellas podemos seiialar la descomposición del sulfuro de carbonilo en agua, 
esto es, 

COS + HZO + C o i  + HzS 

De acuerdo con la ley de acción de masas, esta reacción deberia ser de 
segundo orden, con la velocidad dependiente de la concentración tanto 
del sulfuro de carbonilo como del a p a .  En realidad, se encuentra que la 
velocidad es de primer orden en rclación con el sulfuro de carbonilo e inde- 
p~ndicnte del agua. Las reacciones que presentan este comportamiento * 
llaman scudomolecularei. 

La naturaleza scudornonomolecular del caso cn cstudio se explica PoT 
el hecho de  que el prcsente cn tal exccso que su concentración 
permanece prktirarncntc coiistantc durante cl cnrso de la reacción. Bajo 
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Por integración de ésta obtenemos: 

que es la ecuación de una reacción de primer orden. Es evidente sin embargo, 
que la nueva constante k no es independiente de la concentración, como 
sucede con las constantes de primer orden verdaderas, sino que pueden va- 
riar con b cuando ésta varía apreciablemente. En este caso, la constante 
verdadera k ,  se obtiene desde k al dividir ésta por b. 

Aparecen reacciones seudomoleculares siempre que uno o más reactivos 
permanecen constantes durante el curso de una experiencia. Este es el caso 
de aquéllas que tienen lugar en disolventes que son uno de  los reactivos, 
como en el caso de la descomposición del sulfuro de carbonilo en a p a ,  o la 
estrrificación del anhidrido acético en alcohol 

Lo mismo es válido en las reacciones catalizadas, en el caso de que la concen- 
tración del catalizador no cambie. La descomposicióii de la diacetonalcohol 

TABLA 13-6. Descomposición dc la diacetonalcohol en agua 
a 25°C (Catalirador: NaOH) 

¿ C k 
Conc. de NaOH (rnin-1) k, = k/C 

LaMer y Miller, 1. A m .  Chenr. Soc., 57, 2674 (1935). 

en acetona en solución acuosa está catalizada por los iones oxhidrilo, con la 
r.elocidad proporcional a la concentración del alcohol y de la base. Como 
la concentración de Gsta no cambia para una misma experiencia, la ccua- 
c i h  de velocidad se reducc a una de primer orden respecto al alcohol. Pero 
las constantes de velocidad k obtenidas a distintas concrntracioncs de b a s  
no son iguales, como se observa en la tabla 13-6. Para ohtcncr de ellas la 

,> 

rnnstante real de velocidad de scgurido orden, debcmos dividir los valures 
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de k obtenidos, por la concentración de los iones oxhidrilo. Si lo hacemos 
se obtienen excelentes resultados en los valores de k,, como lo indica la 
columna 3. 

REACCIONES REVERSIBLES O EN OPOSICION 

La formulación anterior de las ecuaciones de velocidad comprenden la 
suposición tácita de que el proceso se efectúa en la dirección indicada sin 
una tendencia en sentido contrario. Supuesto justificable sólo en aquellas 
reacciones cuyo punto de equilibrio, está muy desplazado del lado de los 
productos; cuando no sucede así, los productos formados inician una reac- 
ción opuesta cuya velocidad incrementa conforme se acumulan los mismos, 
alcanzando finalmente un valor igual al de formación de los productos. En 
este momento la velocidad total se hace igual a cero, y el sistema estará 
en equilibrio. 

Las reacciones que exhiben esta tendencia a invertirse se denominan 
reuersibles o de oposición. Como ilustración de una de ellas, y del procedi- 
miento que estamos tratando, podemos elegir la oxidación del óxido nítrico 
a dióxidn de nitrógeno, 

investigado por Bodenstein y L indne~ .~  Estos encontraron que debajo de 
los 290°C, la velocidad de la reacción hacia la formación de dióxido de nitró- 
geno es de tercer orden y procede sin complicaciones en la forma descrita. 
Sin embargo, por encima de esta temperatura la velocidad de disociación 
se hace apreciable y conduce a un decremento en la velocidad de desapari- 
ción del óxido nítrico y oxígeno. Para dar cuenta de esta reacción inversa 
procederemos así: Designamos por a  y b a las concentraciones iniciales del 
óxido nítrico y oxígeno respectivamente, y x la cantidad de oxigeno que ha 
reaccionado en el tiempo t .  En este instante la concentración del óxido ni- 
trico es ( a  - 2 S ) ,  la del oxigeno ( b  - S ) ,  y la del dióxido de nitrógeno 
formado 2 x. Por tanto, la velocidad de formación del dióxido de nitró- 
geno es: 

y la de la reacción inversa 

como estas velocidades son opuestas cntre sí, la final resultante dxldt ,  debe 
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ser igual a la diferencia entre ambas, es decir, 

Esta ecuación comprende dos constantes, y por lo tanto se requiere otra 
relación entre kr y kz antes de poder evaluarlas. Para obtenerla utilizamos el 
hecho de que cuando la relación alcanza el equilibrio dxldt  = O, y, por 
lo tanto 

donde xc es el valor de x en el equilibrio. Al sustituir este valor de k, en la 
forma integrada de la ecuación (37), se obtiene una expresión que involucra 
a k, Únicamente utilizable para comprobar la cinética de la reacción. Se 
observará que se requiere no sólo las concentraciones iniciales y x en los 
diversos tiempos, sino también el valor de x,, que se determina dejando pro- 
ceder la reacción hasta que ésta alcanza el equilibrio y haciendo la medición 
correspondiente. 

La tabla 13-7 muestra algunos resultados obtenidos por Bodenstein y 
Lindner durante una experiencia a 33g°C. La columna 2 da los valores 

Qlculados de k, mando únicamente la ecuación (35), mientras la 3 los pro- 
Porciona debidamente corregidos teniendo en cuenta la reacción de oposi- 
ción. Mientras las constanm en la columna 2 disminuyen de manera regular 
Con el tiempo, la? de la columna 3 son constantes y confirman la aplica- 
hilidad de la ecuación (31) en esta reacción. 

Otras rpacciones reversibles que pueden tratarse de manera análoga a la 
de5crita son la rnutarrotarión de la glucosa, la conit>inarión drl hidrógrno 
Y yodo, la hidrogcnación del etilcno, y la hidrólisis de algunm tstcres. 
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, .- . /  
REACCIONES CONSECUTIVAS 

Las reacciones químicas 

que proceden de los reactivos a los productos a través de etapas intermedias 
se denominan ~eacciones consecutiuas. En este caso, cada etapa posee su 
velocidad y constante de velocidad propias. Además, si medimos alguna 
de estas velocidades o la combinación de todas ellas, se observa que depen- 
den de las magnitudes relativas de sus constantes de velocidad en cada 
etapa. Es un hecho bien establecido que en cualquier secuencia de reacciones 
de velocidad variable la más lenta determina la velocidad global. Lo cual, 
lógicamente, es forzoso puesto que cualquier etapa tiene que esperar a otra 
para proseguir. En consecuencia, si, en una reacción tal como la represen- 
tada por la ecuación ( 3 9 ) ,  k, » k,, la conversión de B a C determinará la 
velocidad de formación del producto. Por otra parte, si ki » k,, la forma- 
ción de B a partir de A gobernará la velocidad, y se producirá C desde B . 
tan pronto como aparece este último. Sin embargo, cuando k, y k, son com- 
parables en magnitud, la velocidad de la reacción total depende de ambas 
constantes, y la situación se hace más compleja. 

Un caso de una reacción consecutiva que procede en dos etapas con 
constantes de velocidad muy diferentes es la descomposición del hipoclonto 
de sodio en soluciones alcalinas. Aunque la ecuación estequiométrica del 
proceso 

3 NaClO + 2 NaCl + NaCIO, (40) 

sugiere una reacción de tercer orden, en realidad es de segundo. Para ex- 
plicar este resultado se ha sugerido que la reacción procede en dos etapas, 
la primera de las cuales es 

2 NaClO -+ NaCl + NaCIO, (m$ 
y la secunda 

NaCIO, i- NaClO -+ NaCl + NaCIOJ (40b) 

La suma de las ecuaciones (40a) y (40b) es (40). Para decidir cuál de estas 
reacciones es la que determina la velocidad, Forster y Dolch investigaron 
no sólo la descomposición del hipoclorito sódico sino también la reacción 
entre el clorito sódico y el hipoclorito para formar clorato. Encontraron 
que la velocidad de la última reacción es aproximadamente 25 veces ma- 
yor que la primera, y en consecuencia la velocidad de la ecuación (40a) 
debe controlar la de la reacción total dada por ( W ) .  

8 Fnrster y Dolch, Z. Elektrochcrn., 23, 137 (1917). 
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El análisis matemático exacto de las reacciones consecutivas con las cons- 
tantes de velocidad comparables es por regla general muy dificil de realizar 
a menos que las reacciones sean de la naturaleza más simple, como aquélla 
dada en la ecuación (39).  Para mostrar el procedimiento de resolución, 
designemos por a la concentración inicial de A, x la cantidad de éste des- 
compuesta en el tiempo t ,  y por y fa concentración de C formada en cada 
instante. Entonces, en el momento t tendremos CA = (a - x),  Cc = 3; 

CB = x - y, puesto que la cantidad total de B originada es x, de la cual 
se ha descompuesto y para producir C. Desde éstas se deduce que la velo- 
cidad de desaparición de A es: 

mientras que la velocidad de descomposición de B, que iguala a la de for- 
niación de C, vale 

-- dy - k z ( x  - y )  
dt 

(42) 

Para hallar la dependencia de las concentraciones de A, B y C con el tiempo 
debemos resolver las ecuaciones de velocidad, lo cual se lleva a cabo por 
integración de la ecuación (41), hallando x, sustituyendo en (42) e inte- 
grando esta última. Como resultado obtenemos las siguientes expresiones de 
las concentraciones: 

La figura 13-3 muestra C,, CB y CC como una función del tiempo para 
a = 1, k, = 0.01 y k, = 0.02. Se obsewará que, mientras la concentración 
de A decae y C se incrementa continuamente, la concentración de B alcanza 
un máximo y luego disminuye con el tiempo. Este comportamiento de la con- 
centración del producto intermedio es característico de las reacciones conse- 
cutivas con valores comparables de las constantes de velocidad y puede 
Wine para identificarlas. En la práctica la realidad no es tan sencilla, puesto 
que las etapas intennedias se deducen a partir de la reacción total. Bajo 
estas condiciones es necesario seguir no sólo la velocidad de desaparición 
de A, sino las de formación de B y C antes de poder efectuar el análisis 
de la reacción. Además, con las de orden m á s  elevado el tratamiento mate- 
niático se hace tan dificil que es preciso recurrir a artificios para encontrar 
una solución del proceso cinético. Sin embargo, cierto número de reacciones 
consecutivas que hati podido resolvcrsp, apoyan la validez general dcl 
ataque descrito antcrionnentc. 
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Figura 13-3. Dependencia de la concentración can el tiempo en h reacciona 
consecutivas. 

REACCIONES PARALELAS 

En este caso, las sustancias que reaccionan, en lugar de proceder en una 
dirección dando un conjunto de productos, siguen varios caminos y produ- 
cen una variedad de aquéllos. Así, en la nitración del fenol, se forman p- 
y o-nitrofenoles simultáneamente desde el fenol y ácido nítrico mediante 
las reacciones: 

Si designamos por a y b las concentraciones iniciales del fenol y ácido 
nítrico, y por x las cantidades de estas sustancias que reaccionan, entonces 
en un instante cualquiera la velocidad de formación del o-nitrofenol estará 
dado por 
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y el del p-nitrofenol mediante 

De éstas se deduce que la velocidad de desaparición de los reactivos, d x l d t ,  
es la suma de las ecuaciones (43) y (46j, es decir, 

De igual manera, la relación de la ecuación (45) a (46) nos da  

En consecuencia, si seguimos la desaparición de los reactivos, se halla la 
suma de las constantes de velocidad, y a partir de las velocidades de forma- 
ción de los productos individuales es posible obtener la relación k , / k , .  De 
esta suma y cociente se evalúan las constantes individuales. 

Las reacciones paralelas son muy comunes, especialmente en química 
orgánica. La reacción que da la máxima cantidad de producto se designa 
por reacción principial, mientras que las restantes se denominan laterales. 

EFECTO DE LA TEMPERATURA EN LA 
VELOCIDAD DE REACCION 

El incremento de temperatura conduce a otro muy considerable de la 
velocidad de reacción y de aquí de las constantes de velocidad. La única 
excepción conocida a esta regla lo constituye la reacción 2 NO + O,-+ 
2 NO, que presenta un coeficiente negativo pequeño de temperatura. Esta 
rápida aceleración de la velocidad de reacción se observa en la fase gaseosa 
o líquida, como puede verse desde los datos típicos citados en la tabla 13-8. 
En la descomposición de segundo orden del acetaldehído en la fase de gas, 
Un aumento de 1 6 2 T  de temperatura ocasiona un incremento d i  450 ve- 
(:es, en la constante de velocidad. Por otra parte, en la descomposición del 
icido acetondicarboxilico que es de primer orden, 

CO (CH,COOH) , -+ CO (CH,) , + 2 CO, 

Y que se efectúa en solución acuosa el incremento de la constante es de 2,200 
Para un cambio de 60°C únicamente. En esta reacción se encuentran tabu- 
lados también los períodos de vida media a diversas temperaturas. Estas 
muestran un cnorme intervalo dr  variación comprcndido entre 28,200 y 
12 segundos cuando se pasa desde O0 a 60% 
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TABLA 13-8. Variación de las constantes de velocidad de la reacción can la 
temperatura 

De~camposición de CH,CHO 1 Descomposición de CO(CH,COOH) 
en fase easeosa ' en solución acuosa t 

Hinshelwood y Hutchison, Proc. Roy. Soc.,lllA, 380 (1926). 
t Wiis, J. Phyr. Chem.,34, 596 (1930). 

Arrhenius fue el primero en señalar que la variación de las constantes 
de velocidad con la temperatura se representa por una ecuación análoga 
a la usada para las constantes de equilibrio, es decir, 

d l n k  - E, 
dT RTZ 

En esta ecuación de Arrhenius, k es la constante de velocidad de la re- 
acción, T la temperatura absoluta, R la constante de los gases en calorías, 
y E, una cantidad característica de la reacción con dimensiones de energia 
y conocida como energía de actiuación. Desempeña un papel muy impor- 
tante en cinética química. Su significado se discutirá en seguida. 

Al integrar la ecuación (49) bajo el supuesto de que E, sea una cons- 
tante, obtenemos 

donde C' y C son constantes de integración. Sin embargo, al integrar entre 
los límites k = k, cuando T = T ,  y k = k2 para T = T,, resulta 

De la ecuación (51) resulta evidente que tan pronto como conovcamos dos 
valores de k, a dos temperaturas diferentes, es posible evaluar E.; o bien, 
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si tenemos el valor de ésta y el de k a una temperatura dada, es posible 
calcular esta Última constante a otra temperatura. 

Para comprobar Ia validez de la ecuación de Arrhenius recurrimos a la 
ecuación (50), que al graficarla se& log,, k contra 1/T debe dar una 
línea recta con 

-E. pendiente = --- 
2.303 R 

y cuya intersección en el eje de las y nos proporciona el valor de C.  Por lo 
tanto, si en tal gráfica se halla una ecuación lineal, queda confirmada su 
validez. Además, midiendo la pendiente de la línea, se calcula fácilmente 
E, por medio de la ecuación (52).  

La figura 1 3 4  nos presenta gráficas del log,, k contra 1/T de los datos 
presentes en la tabla 13-8. Como lo predice la ecuación de Arrhenius, 
ambas reacciones dan líneas rectas satisfactorias. A partir de ellas encontra- 
mos la pendiente de la curva de descomposición del acetaldehído que vale 
-9920, mientras que la del ácido acetondicarboxílico es -5070. De aquí 
que la energía de activación de la primera reacción es 

E, -4.58(-9920) 
= 45,500 cal mol-' 

y para las segundas 
E, = -4.58(-5070) 

= 23,200 cal mol-' 

Figura 13-4. Variación de la velocidad de reacción con la temperatura: A desrom- 
posición de acctvldehido en fase dc gas; E, descomporición del ácido acetondicarbo- 
xilico en solu~ión acuosa. 
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LA FNERGIA DE ACTIVACION 

En las reacciones que comprenden dos o más moléculas es lógico suponer 
que antes de que proceda, sus moléculas deben estar en contacto, o con otras 
palabras, deben chocar entre sí. Si el choque es causa suficiente para que se 
produzca la reacción, la velocidad de reacción debería ser igual a la de cho- 
que. Sin embargo, cuando el número de moléculas que reacciona en un 
proceso de gases como el que se obtiene a partir de las constantes de veloci- 
dad observadas, se compara con el calculado a partir de la teoría cinética, se 
observa que este último valor sobrepasa al de las moléculas que llevan a cabo 
la transformación en un múltiplo elevado de la potencia diez. Esta discre- 
pancia se explica sólo con la suposición de que las moléculas deben poseer 

! una configuración especial para que reaccionen, o bien necesitan encontrarse 
i en un estado de energía muy elevado, o ambos a la vez. Aunque la configu- 
1 

i ración desempeña un papel importante en algunos casos, el témino E. 
de la ecuación de Arrhenius y otras consideraciones favorecen definitiva- 
mente el estado de energía excepcional como requisito básico de la reacción; 
es decir, lar moléculas deben activarse antes de que puedan reaccionar por 
colüwn. 

Según el concepto de activación, los reactivos no pasan directamente a 
productos, sino que primero adquieren energía suficiente para sobrepasar 
una barrera de energía de activación. Las ideas involucradas se hacen más 
claras con la ayuda de la figura 13-5. En ésta, A representa la energía 
promedio de los reactivos, C la de los productos, y B la mínima que los 

,Estado activo 

Productos 

Figura 13-5. Energía de activa- 
ción. 

l L l 

reactivos deben alcanzar para que reaccionen. Las moléculas en B, se en- 
cuentran activada o en ertado actiuado. Como debrn Cncontrarse en este 
estado antes de que la reacción pueda proceder, su camino es ABC. I5n otras 
palabras, las moléculas tienen que saltar la barrera de enrrgía antes de 
que puedan rodar por la colina y formar productos. 
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La energía que absorben los reactivos de A para quedar activados y 
reaccionar es la de activación E,, del proceso A-+ C. 

Esta energía es E,> = E, - E,, es decir, la diferencia de energia entre 
el estado activado y el correspondiente a la energia promedio de los reac- 
tivos. Por ipales  consideraciones la enegía de activación E,, del proceso 
contrario, C-+ A, es igual que E., = EB - Ea. En consecuencia, la dife- 
rencia AE, entre E,, y E,, es igual que 

Pero AE es la diferencia de energia entre los productos y reactivos, o el 
calor de reacción a uolumen constante. Esto significa que procediendo del 
estado activado a los productos, las moléculas dan no sólo la energía absor- 
bida por activnción desde A a B, sino también AE, la que corresponde a la 
diferencia de niveles energéticos de C y A. De aquí se concluye que el cop- 
cepto de energia de activación no modifica las reacciones termodinámicas 
entre las energías de los productos y reactivos. Todo lo que hace es intro- 
ducir dos cantidades térmicas cuya diferencia da siempre el calor de reacción. 

TEORIA DE LA COLISION DE LAS 
REACCIONES BIMOLECULARES 

La teoría de la colisión en la velocidad de las reacciones intenta dar 
cuenta de la cinética observada en función del comportamiento de los siste- 
mas que reaccionan. La aplicaremos primero a reacciones bimoleculares 
y luego a las mono y trimoleculares. 

De acuerdo a la teoria de las colisiones para reacciones bimoleculares, 
dos moléculas reaccionan: (a )  si chocan, y (b )  si poseen energia de coli- 
sión suficiente para activarse. Esto significa que del total de choques que 
ocurre, sólo son fructíferos los que comprenden moliculas activas. En con- 
secuciicia, si Z es el núrnem de moléculas en colisión por centímetro cúbico 
en cada segurido en un sistema reaccionante que contiene un m01 de reactivo 
por litro, y y la fracción activada, la velocidad específica de la reacción 
bimolecular t:n moléculas por centimetro cúbico por segundo, k, estará 
dada por 

k = Z q  (54) 

Para reaccioncs bimoleculares gaseosas, Z y q se calculan con ayuda de la 
teoria cinética dc los gases. Hemos visto en el capítulo 1, ecuación (46), que 
para un gas quc contiene sólo una  especie de mol~cula, el número de las 
que chocan por centímetro cúbico en cada segundo es 
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donde o es el diámetro molecular, u la velocidad molecular promedio en ten. 
tímetros por segundo, y n* el número de moléculas en un cubo de un cenit. 
metro de arista. Al sustituir u = 0.921 (3  R T I M )  de la ecuación (43) 
del mismo capítulo, y agrupando constantes, obtenemos para Z,, 

Sin embargo, cuando hay dos moléculas distinta, Z = Z,, y resulta 

Aquí o, y o, son los diámetros moleculares, M, y M I  son sus pesos molecu- 
lares, y n l ,  n; son el número de moléculas de cada especie en un  cubo dc 
un centímetro de arista a la temperatura T. Se emplea Z = Z,, cuando 
todas las moléculas que reaccionan son iguales, como en el caso 2 H I  -t 
H2 + 12; por otra parte se usa Z = Z,? cuando las dos moléculas son dife- 
rentes. como en la reacción H1 + I J  -+ 2 HI .  

La fracción de moléculas activas q se obtiene también a partir de la teo- 
ría cinética. Las moléculas de un gas se encuentran en constante movimiento 
durante el cual chocan repetidas veces entre sí, ocasionando una redistribu- 
ción de la energía de traslación, con lo cual una pequeña fracción de las 
moléculas adquiere una energía considerablemente por encima de la de 
traslación promedio de todas ellas. Se demuestra, por la ley de distribución 
de Maxwell que, si un gas contiene n* moléculas en un cubo de un cen- 
tímetro de arista a una temperatura T, el número de ellas que posee una 
energía E: o mayor es 

,r = n * e - E I R r  (58)  

Si igualamos E con Ea, energía de activación, la fracción de moléculas acti- 
vadas se deduce que según la ecuación (X) ,  es 

n' - - e - E m I R T  - número de moléculas activadas - 
n* número total de moléculas 

( 5 9 )  

y éste es también el valor de q. Entonces la expresión de k se convierte en 

i, = Z e - E o / X P  (60) 

donde Z está dada por la ecuación ( 5 6 )  para moléculas iguales o por (57) 
cizando son diferentes. 
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Estamos ahora en posición de comprobar esta teoría mediante un cálculo. 
Con este fin tomaremos la reacción 2 HI + N, + 1, a 556'K, para la 
cual el valor observado de k es 3.5 x seg-' (moles/litro) -', y E, = 
44,000 cal. Para el yoduro de hidrógeno <r = 3.5 x 10-"cm, M = 127.9, 
y como 1 mol de gas por litro contiene 6.0 x loz3 moléculas, nXI = 6.0 X 

Insertando estos valores de o, n*, T y M en la ecuación (56), se deduce 
que Z,I es 

Z,, = 6.51 x 104(3.5 x 10-8)2(6.0 x 
= 6.0 x 1031 moléculas 

Y como 
= e - E J R T  

- - e-44,00U/1 .99XS56 

= 5.2 x 10-l8 
por lo tanto, 

k = Zq = 6.0 x lo3' x 5.2 x 10-l8 
= 3.1 x lox4 moléculas que reaccionan por cc por seg 

Al multiplicar este número por 1,000 y dividirlo por el de Avogadro para 
obtener los moles de reactivo por litro, obtenemes: 

3.1 x 1014 x 1000 
k = = 5.2 x lo-' moles por litro por seg 

6.0 x loZ3 

contra el valor expcrimend de k = 3.5 x Conservando en mente la 
naturaleza absoluta del cálculo y las incertidumbres comprendidas, el acuerdo 
entre la teoría y la experiencia debe considerarse excelente. 

Aniloga concordancia se ha obtenido con otras diversas reacciones bimo- 
leculares de gas, y tambien con numerosas reacciones bimoleculares en solu- 
ción, al ampliar las últimas ideas expuestas anteriormente. Sin embargo, 
existen muchas reacciones, tanto en fase gaseosa como en solución, para 
las cuales la teoría da resultados que son demasiado elevados hasta un 
valor de lo8. En tales casos es costumbre escribir la ecuación (60) en la 
forma 

k = PZe-EJRT (61) 

donde P, llamado factor de  firobabilidad, se inserta para dar cuenta de la 
discrepancia entre las constantes de velocidad observadas y calculadas. P  tie- 
ne valores que varían desde la unidad, para reacci~nes que sisuen la tcoria 
de las colisiones hasta Se ha sugerido que tales reacciones "lentas" 
requieren no sólo colisiones entre moléculas que son activas, sino también 
una orientación critica preferente de las moléculas de reacción. Si &te es el 
caso, no todas las colisiones entre las mol~culas activadas producirán 
una reacción, con lo (.u31 la velocidad calculada scr5 mayor que la obser- 
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vada. Con esta base es posible explicar factores de probabilidad tan peque- 
ños como 6 lo-', pero es muy dudoso que esta explicación dé cuenta 
de valores de P menores que estos últimos señalados. En efecto, se observará 
más tarde que la teoría de la colisión omite considerar la entropía de acti- 
vación, que no es posible descartar. 

LA TEORIA DE LA COLISION DE LAS 
REACCIONES MONOMOLECULARES 

Resulta difícil ver cómo la teoría de la colisión puede utilizarse para 
explicar el mecanismo de las reacciones monomoleculares, puesto que en un 
proceso en el que participan moléculas de una sola especie, surge inrnediata- 
mente la siguiente pregunta:  cómo las moléculas alcanzan en este caso su 
energía de activación? La respuesta a esta pregunta fue sugrrida por 
primera por Lindemann en 1922, al señalar que la conducta de éstas queda 
explicada si postulamos la existencia de u n  lapso de ticmpo entre la actilia- 
ción y la reacción durante el cual las moléculas o bien reaccionan o son 
deactivadas a las ordinarias. En consecuencia, la velocidad de la reacción 
no es proporcional a d a s  las moléculas activadas que existen, sino única- 
mente a las que permanecm activas. La hipótesis de Lindemann se formula 
con el esquema siguiente: 

k" 
A* -+ Productos (6%) 

donde A representa las moléculas inactivas y A* las actii,adas, y las diver- 
sas k son las diferentes constante de  velocidad para los procesos de velocidad 
respectivos. Además, la velocidad de desaparición de A para fumar  pro- 
ductos resulta,prioporcional a la concentración de A*, esto es, 

donde los paréntesis indican las concentraciones de las diferentes especies. 
Puesto que no se conoce [A*] es necesario obtener una relación de ésta con A. 
Para lograrlo partiremos del postulado conocido como principio del estado 
estacionario, que establece que cuando existe un producto intermedio de 
vida corta en un sistema en poca concentración, su velocidad de formación 
es igiial a la de descomposición. Aplicando este principio a A", vemos que se 
forma en la ecuación (62a) con una velocidad k,[AI2, y dcsaparcce con 

Lindcrnann, Trnnr .  Farodoy Soc., 17, 598 (1922)  
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k2[A][AX] en la ecuación (62a) y otra k,[A"] en (63). Por lo tanto, 

Sustituyendo la ecuación (61.) en la (63) obtenemos 

La ecuación (65) predice dos posibilidades limites. Cuando k , [A]  > k ,  la 
ecuación sc reduce a 

donde k = k,k, /k , .  Este caso corresponde a una situación en la reacción don- 
de la conceriiración de A es suficientemente elevada como para producir 
una desactivación apreciable de A* por colisión con las moléculas inactivas. 
Bajo esas condiciones, la ecuación ( 66 )  predice una reacción de primer 
orden. Por otra parte, cuando k ,  > k,[A], la ( 6 5 )  da 

1 es decir, la reacción debcría ser de segundo orden. Esta situación rmultará 
a bajas concentraciones de A donde la velocidad de activación se hace 
tan lenta que es la de control. 

Estos cambios en la cinitica de las reacciones gaseosas desde un primcr 

, orden a presiones más elevadas a otro de segundo cuando las presiones son 
bajas se han observado en muchas ocasiones. En función dc la rcacción y la 
temperatura, la transición dcsde el priincro al segundo orden comieiua 
generalmente entre 10 y 200 mm de Hg, y ordinariamente no se completa 
hasta que la presión es bastante baja. Para ver qu4 sucede, cs conveniente 

a definir un parárnetro k' por la relación 

1 En función de k' la ecuación (65) se transfoiriia en 
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y de aquí k' resulta una función de [A]. Para presiones bajas esta ecuación 
se redncirá a k' = k,[A],  qne corresponde a una reacción de segundo orden 
mientras qiie para presiones más elevadas debemos obtencr K = k , k , / k ,  
constante. Que así acontece se observa en la figura 13-6, donde se da 
una gráfica de k' contra Pi, la presión inicial, para la descomposición del 
arometano 'O a 33092, es decir, 

Como cabe esperar, k' es independiente de Pi a presiones más elevadas 
donde la reacción es de primer orden, y linealmente dependiente de pi 
a bajas presiones donde la reacción es de segundo orden. Entre ambas, la 
velocidad es una combinación de las reacciones de primero y segundo or. 
den, como lo muestra la ecuación (69) 

($ Segundo orden 

Figura 13-6. Gráfica de k' contra P ,  en la deiconiposición del azometano a 330°C. 

Cuando se usa la ecuación (60) para evaluar cn las reacciones unimo- 
leculares el número de moléculas que se haccn activas debido a las colisiones 
bimoleculares se encuentra que el número calculado es considerablemente 
menor que el que intenirne en la reacción. Para dar cuenta de este hecho, 
se sugiere quc no sólo existen energías de traslación involucradas en la 
activación sino tambi;n la de vibración. Si incluimos esta última, la frac- 
ción de molécuias que se hacen activas es mucho mayor y puede conside- 
rarse i p a l  al número que existe para reaccionar en muchos procesos mo- 
nomoleculares tanto en fase gaseosa como en solución. 

De acucrdo con Kassel," la enersía dc activación de una reaccibn 
moiioniolecular se define como la energía rní!iiiila por rnol, de traslación, 
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vibración y rotación, que posee una molécula para poder reaccionar. Ade- 
más una parte apreciable de esta energía debe localizarse en el enlace mis  
débil de la molécula. Cuando tal enlace adquiere la energía necesaria 

I se rompe, originándose una descomposición. 

TEORIA CINETICA DE LAS REACCIONES 
TRIMOLECULARES 

Las consideraciones de la teoría cinética indican que las colisiones simul- 
táneas dc tres cuerpos no son muy probables, y por lo tanto el mecanismo 
de las reacciones de tercer orden no se explican con esta base. Trautz enseñó 
que en los gases el tipo de reacciones que nos ocupa se explica en función 
de las reacciones bimoleculares. Así, en la interacción del NO con el Cl,, 
esto es, 

2 NO f CI? -+ 2 N O C ~  (a) 

postuló la secuencia 

NO 3- C1, c NOCl, (b) 

XOCI, + NO -% 2 N O C ~  (e) 

la suma de las cuales es la reacción ( a ) .  La etapa (b)  se supone un equili- 
brio, en la cual su constante K es 

[NOCI,] 
K = 

[NO][Cl,] 
y de aquí 

[NOCIJ = K[NO][CI,] 

Además, la velocidad de formación del producto está dado por (c), es decir, 
B 

l 
Al sustituir la ecuación (70) en la (71)  resulta 

que es una de tercer orden con k ,  = k'K. De manera análoga se explican 
las rcaccianes de gas de tercer orden, observadas con el NO. 

REACCIONES EN CADENA 

En 1906 nodenstein y Lind, al cstudiar la cinética dc combinación del 
hidróg-rno y bromo Para formar brortiuro de hidrógeno, liallaron qiic la 
vilocidad del proceso podía rcprescritarse por una ccuación dcducida 
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sobre una base simple, sino que tenía que expresarse en el intewalo de tem- 
peraturas de 200 a 300°C por la relación 

Christiansen, Hcrdeld y Polanyi en 1919-20 encontraron una explicación 
satisfactoria de la ecuación ( 7 3 ) .  Estos investigadores postulaban que la 
primera etapa en la reacción es una disociación de las moléculas de bromo 
a átonios de bromo 

ki 

(1) Br, + 2 Br 

seguidas después por las reacciones 

ki 

(2 )  Br + 11, + HBr + H 
ki 

(3) H + Br2 --+ HBr + Br 
k, 

(4)  H + HBr + H, + Br 
kr 

(5) Br f Br+ Br, 

De acuerdo con este mecanismo, el HBr se forma en las etapas (2) y (3) 
y desaparece en la (4 ) .  En consecuencia, la velocidad de formación del HBr 
está dado por 

Coino los ':tomos H y Br son intermedios de \ida corta, podemos aplicarles 
el principio de estado estacionario. Así obtendiemos 

La solución simultánea de las ecuaciones (b )  y (c) nos da 
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que, por sustitución en la ecuación (a) ,  nos da finalmente 

Las ecuaciones (73) y (74) son de forma idéntica. Muestran que k  = 
2 k , ( k , / k , ) G  y k' = k , / k , ;  es decir, k  y Y están compuestas de diversas 
conmntes de las etapas individuales de reacción. 

Un proceso como el anterior, que se verifica en varias etapas sucesivas 
y se inicia con otia primaria adecuada, se denomina reacción de cadena. 
En la rcacción bromo-hidrógeno y en la de cloro-hidrógeno, que es aná- 
loga en conducta, la etapa inicial es la aparición de los átomos bromo o 
cloro. Estos resultan como consecuencia de disociación térmica o fotoquímica 
de las moléculas, o se pueden producir por introducción de vapores metá- 
licos, tales como el sodio, que dan átomos según una reacción del tipo 

En otros casos, la cadena se inicia con la aparición de los radicales libres, 
como CH,, C,H;, ó CH,CO, que reaccionan con moléculas pero everitual- 
mente regeneran propagando la reacción. Finalmente, una cadena inicia 
también en la pared del recipiente. Así sucede en los casos H2 + 0 2 ,  

CS* + O, y CO + O,. 
Ejemplo de una reacción que procede por el mecanismo de radicales 

libres es la descomposición gaseosa del etano, cs decir, 

Esta reacción, se encuentra experimentalmente que es de primer orden, 
es decir, 

Puesto que se han detectado radicales libres en este caso, se ha propuesto 
el mecanismo siguiente para dar cuenta de los resultados observados: 
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Este esquema de reacción, con la a p d a  de las aproximaciones del estado 
estacionario usual, conduce a 

La inspección de las etapas (1) a (5)  para la reacción del hidrógeno. 
bromo revelará que no todos los grados de una reacción de cadena operan 
en favor de su prosecución, sino que alguno conduce a la rotura de dichas 
cadenas. Así, las reacciones (1 )  a (4)  favorecen la propapción al formarse 
átomos de hidrógeno y cloro, mientras que la ( 5 )  al eliminar bromo contri- 
buye a la detención de la cadena. Lo mismo es válido en la combinación 
de dos átomos de hidrógeno para formar una molécula. Otro factor de im- 
portancia en la terminación de las cadenas, es la colisión de los propagadores 
con las paredes del recipiente. Estas colisiones conducen a una desactivación 
o bien a una reacción del agente activo con las paredes. La  consecuencia 
es en cualquier caso una rotura de cadena. 

Como ejemplos de lo expuesto podemos señalar a las oxidaciones de 
varios hidrocarburos gaseosos, fosfina, y alcohol metilico; la descomposición 
del ozono, y las reacciones fotoquímicas. Existen indicaciones de que algunas ' 

reacciones en solución, como la oxidación del sulfito sódico por el oxígeno, 
y la descomposición de ciertos ácidos por el sulfúrico proceden por este 
mecanismo. 

LA TEORIA D E  LAS VELOCIDADES ABSOLUTAS 
DE REACCION 

La teoría de las velocidades absolutas de reacción," llamada también 
frecuentemente la teoría del estado de transición, se basa en mecánica esta- 
dística y representa otra aproximación a la cinética de las reacciones. Esta 
teoría postula que las moléculas antes de realizar una reacción deben formar 
un complejo activado cn equilibrio con los reactivos, y que la velocidad 
de una reacción cualquiera está dada por la de descomposición de dicho 
complejo para formar productos. Así, si una molécula A se combina con 

-"¡ente otra B, las etapas que se postulan se representan mediante el si, 
esquema 

k 
A + B e = s  [A . B]* + Productos (77) 

R e a c t i i o P  C a m P l r l o  
activado 

El complejo activado se supone que posee ciertas propiedades de una 
molécula ordinaria, y tamhibn cierta estabilidad temporal. Con estas ideas 
bisicas Eyrinc fue capaz de demostrar que la constante de velocidad k 
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de cualquier reacción, sin distinción del grado molecular u orden, está dada 
por la expresión 

En esta ecuación R es la constantc del gas en ergios mol-' grado-'; N, es 
el número de Avoyadro; h, la cotistante de Planck, igual a 6.625 x 
erg-seg; T,  la temperatura absoluta, y K*, la constante de equilibrio para 
la formación de los complejos activados desde los reactivos. Si tenemos en 
cuenta la termodinámica, podemos escribir 

- - - (AH* - T A S * )  
RT 

donde AF*, AH* y ASs son respectivamente, la energía libre, entalpia y 
entropía de activación. Al introducir la ecuación (79) en la (78),  resulta 
para k 

AS* AH* l n k = l n  - +--- (N3 R RT 
En consecuencia, cuando se conoce k y U* de una reacción a una 

temperatura dada, se puede hallar AS*. 
La ecuación (80) es la relación fundamental de la teoría del estado de 

transición. El valor de AH* necesario para usar en esta ecuación se obtiene 
a partir de la energía de activación observada experimentalmente, E,, de la 
siguiente manera: Para rcacciones en solución, para las de gases dondc 
las constantes de velocidad se expresan en unidades de presión, y para las 
de gas de primer orden cuya k ,  está dada cn unidades de concentración, 
Ns está relacionada con E, mediante la expresión 

Sin embargo, en reacciones de gas de sepndo  orden con k dada en 
unidades de concentración 

AH" = E, - 2 R T  

mientras que en las de tercer oi-cien 

A H x = E . - 3 R T  
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Además, en las ecuaciones (80a) o bien (80b) el tiempo en k se expresa en 
segundos. Bajo tales condiciones el valor de AS* obtenido será para estado 
tipo que corresponde a las unidades de concentración empleadas para 
expresar k. Así, cuando éstas se dan en moles por litro el estado tipo es 1 mol 
por litro; para gases en atmósferas, cada gas a 1 atm de presión, para el 
número de moléculas por cm3, una molécula por cm3, etc. 

La  comparación de la ecuación (80a) con la (61) de la teoría de coli- 
sión muestra que esencialmente 

y en consecuencia, la dificultad ocasionada en la últinia teoría por la pre- 
sencia del factor de probabilidad P, queda reconciliada con la introducción 
de la entropía de activación. Aunque ahora no es posible evaluar teórica- 
mente AS* sino en el caso de las reacciones mis  simples, la teoria de las 
velocidades absolutas representa un paso, en la aclaración de la cinética. 
Además, su uso ha  demostrado también ser provechoso en otras direcciones." 

* 

EFECTO DE LA SAL PRIMARIA EN 
LAS REACCIONES IONICAS 

Las constantes de velocidad de las reacciones en solución que compren- 
den a sustancias no electrolíticas o a éstas y a iones, se encuentran inafecta- 
das por la presencia de los electrólitos. Por otra parte, las constantes de 
velocidad de las reacciones entre los iones son sensibles a la variación 
de la fortaleza iónica de la solución y cambia con la última, dependiendo de 
las cargas de los iones que reaccionan. 

Para explicar la existencia del efecto de la sal primaria, Bronsted " en 
1922 sugirió una teoría de las reacciones iónicas que en esencia es un caso 
especial de la teoría de las velocidades de reacción absolutas. Aquí seguire- 
mos un tratamiento especial debido a Bjerrum porque es más simple que 
el de Bronsted. Bjerrum postulaba que los iones reaccionan para formar un 
complejo activado en equilibrio con los reactivos, y que la velocidad 
de reacción es proporcional a la concentración del complejo. Así, ciialquier 
reacción iónica entre A A  y B a  se representan mediante el esquema 

donde z~ y za son las cargas de los dos iones, mientras que (LA + z p )  es la 
del complejo activado. Si designamos por Ca a la concentración del com- 

'3 Ver Classtone, Laidler y Eyring, Tlie Z'hsov o/ Roie Proce~iar, McCraw-Hill 
Book Company, Inc., Nueva York, 1941. 

Vea Bmnst~d, Chem. R W ,  5, 231  (1928) ,  Para ver un trat~do muy exten50 
de esta ni.iteri.i. 
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plejo en un instante cualquiera, la velocidad en el instante t, es 

Pero, como el complejo está en equilibrio con los reactivm, la constante 
termodinámica de equilibrio K será igual 

Los distintos valores de a, C y f representan las actividades, concentraciones 
y los coeficientes de actividad de las especies respectivas. Desde la ecua- 
ción (87) se deduce que Cx vale 

que por sustitución en la ecuación (86) nos da para la velocidad 

donde k ,  = VK.  
La ecuación (88) indica que la constante k evaluada experimentalmente, 

como se obtiene desde la ecuación ordinaria de velocidad en el proccso 
descrito en la ecuación (85),  esto es, 

no es una verdadera constante k ,  sino que involucra los coeficientes de acti- 
vidad de los reactivos y del complejo. En efecto 

Como los coeficientes de actividad de los reactivos y los complejos cargados 
dependen de la fortaleza iónica de la solución, la constante de velocidad k 
será una función también de la fortaleza iónica. Al aplicar la teoría de 
DebpHückel de los codicientes de actividad iónica, se demuestra que 
en suluciont-s diluidas k dcbe variar con la fortaleza iónica p de acuerdo 
con la ecuación 

k - 
- = 2 AzAza V/r 
k o  

(90) 



594 Capitulo 13: Cinética de las reacciones homogéneas 

donde A es la constante de Debye-HückelJS Según la ecuación (90), una 
gráfica de log,, k ó de log,, klk, contra v\/l debe ser lineal, con una pen- 
diente igual a (2  AzAzB), es decir, dependiente sólo del Producto ZAZB de lar 
c a rga  de los iones que reaccionan. Este requisito está de acuerdo con los he- 
chos obsewados,~ y se indica en la figura 13-7, en la cual se grafica el 
log,, k/ko contra dp para una sene de reacciones con diversos valores 

Figura 13-7. Efecto de la sal primaria en las reacciones iónicas. 

de zAzn. Las líneas sólidas son las predichas por la ecuación (90), mientras 
que los puntos nos dan los valores de los resultados experimentales. 

Se observará que cuando z.,zB = O, como en el caso de la reacción entre 
un no electrólito y un ion, el efecto de la sal primaria es esencialmente 
cero, lo cual es cierto para una reacción del tipo 

CHJCOOH + C N S  -+ CH,(CNS)COOH + 1 

Cuando ZAZB es positiva, como en el caso de la reacción 

CHaBrCOO- + SoO;- --+ CH,(S,O,)COO- + Br-(zAza = + 2 )  

el efecto salino será positivo, y k se incrementará con la fortaleza iónica. 
Finalmente, cuando ZAZB es negativa, como en 

el efecto salino es neg-ativo, y k decaerá con el incremento de la fortaleza 
iónica. 

1% Véare la tabla 1 1 - 1  1, capitulo 1 I 



CATALISIS 

Es un hecho bien conocido, que la velocidad de muchas reacciones cam- 
bia al introducir ciertas sustancias diferentes de los reactivos que aparecen 
en la ecuación estequiométrica del proceso. Así, una pizca de dióxido de 
manganeso provoca el desprendimiento de oxígeno del clorato de potasio, 
los hidrocarburos no saturados se hidrogenan en presencia de níquel, el di- 
óxido de azufre se oxida a trióxido en presencia de platino, y el yodo acelera 
la descomposición del óxido nitroso. En todos estos procesos, las sustancias 
extrañas añadidas permanecen sin alteración al final de la reacción y 
pueden usarse de nuevo otra vez. Cualquier sustancia que modifica la velo- 
cidad de una reacción química sin que ella misma sufra alteracidn se deno- 
mina catalizador, y al fenómeno en si se designa como catálisis. 

El poder de un catalizador yace en su capacidad para cambiar la velo- 
cidad a la cual una reacción, determinada por las relaciones de energía 
libre tiene lugar. Una reacción es factible de realizar si su variación de 
energía libre es negativa. No obstante, aún en este caso, la velocidad de trans- 
formación es a veces tan lenta que parece como si los reactivos fuesen inertes. 
En tales casos, el fin del catalizador es acelerar la reacción y ?emitir una 
aproximación más rápida al equilibrio. Desde el punto de vista termo- 
dinámico, por ese motivo, la catálisis no introduce ninguna complicación 
en las relaciones energéticas del sistema. La energía libre, el calor de reac- 
ción y la entropia de una reacción siguen siendo iguales tanto en el caso 
de que aquélla proceda per se o sea acelerada por un catalizador. 

Como un catalizador no cambia el valor de LP de una reacción, tam- 
poco modifica la constante de equilibrio. Por lo tanto, si se altera la reacción 
directa debe alterarse también la de sentido contrario. Con otras palabras, 
un catalizador debe acelerar tanto las reacciones en un sentido como en el 
opuesto. La experiencia demuestra que así sucede. En ocasiones parece 
que el catalizador modifica la constante de equilibrio, pero entonces un 
estudio del problema revela que o bien participa el catalizador activamente 
como un reactivo, o existe alguna complicación no prevista. 

La actividad de un catalizador se incrementa generalmente con la con- 
centración, aunque esto no es invariablemente cierto. Además, la concentra- 
ción del catalizador aparece en la ecuación de la velocidad, lo que sugiere 
que aquél participa como un reactivo pero que se regenera al finalizar la 
secuencia de las etapas de reacción. Sin embargo, esta función no constituye 
su único efecto, sino que usualmente conduce a un decrecimiento de la 
energia de activación; y este descenso de la barrera de energía entre re- 
activos y productos ocasiona una reacción de velocidad más elevada. 

La catálisis puede ser homogénea o heterogénea, según que el catalizador 
forme una sola fase con los reactivos o constituya una fase separada. Aquí, 
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consideremos la catálisis homogénea de los gases y en solución, mientras 
la heterogénea se discutirá más tarde en el capítulo 20. 

Un ejemplo familiar de catálisis lo ofrece la oxidación del dióxido de 
azufre a trióxido en presencia de óxido nítrico en el proceso de las cámaras 
del ácido sulfúrico. El óxido nítrico cataliza también la oxidación del 
monóxido de carbono a dióxido y la descomposición del óxido nitroso en 
nitrógeno y oxígeno. La última reacción es catalizzda también por los vapo- 
res de yodo, cloro y bromo. Los vapores de yodo son efectivos tamhién en 
acelerar la descomposición de los éteres metil etilico, dietílico y diisopro- 
pílico. Sin la catálisis estas descomposiciones procederían monomolecular- 
mente con energías de activación de 54,500, 53,000 y 61,000 calorías en 
cada caso. Sin embargo, en presencia del bapor del yodo la descomposición 
tiene lugar por un mecanismo bimolecular que comprende una molécula 
de éter y de yodo, con energías de activación de 38,000, 34,300 y 28,500 ca- 
lorías respectivamente. 

Para una discusión más amplia podemos elegir la descomposición del 
acetaldehído. Esta procede como una reacción de segundo orden, con una 
energía de activación de 45,500 calorías, pero si introducimos vapores de 
yodo al sistema, se encuentra que la velocidad está dada por dx ld t  = 
kCacctaldohidoCIai donde k es aproximadamente 10,000 veces mayor a 51E°C 
que dicho valor en ausencia de yodo. Además, la energía de activación se 
reduce a 32,500 calorías. Para explicar estas observaciones se ha sugerido 
que, en vez de la descomposición directa a metano y monóxido de carbono, 
la reacción en presencia de vapor de yodo se verifica en dos etapas: 

CH,CHO + 1, -+ CHJ + HI + CO 
CHJ + HI 4 CH, f 1, 

La primera de éstas, se considera que es la que procede con mayor lentitud 
y por lo tanto la que condiciona la velocidad. Como este mecanismo involu- 
cra una energía menor, la reacción puede verificarse con mayor rapidez. 

CATALISIS HOMOGENEA EN SOLUCION 

Las reacciones homogéneas catalizadas en solución son muy comunes, 
como se puede juzgar en la tabla 13-9. De particular interés son las cata- 
liadas por los iones hidrógeno y oxhidrilo, y por los ácidos y bases en el 
sentido mis amplio. Las reacciones catalizadas por los iones hidrógeno 
solamente se dice que lo están específicamente por este ion. En estos casos, 
la velocidad es proporcional a la concrntración del sustrato, es decir, la 
molécula o ion reaccionante y además a la colicrntración de los iones hidró- 



2 , Catálisis homogénea en solución 597 

geno que catalizan. En reacciones específicamente catalizadas por el ion 
oxhidrilo, la velocidad es proporcional a la concentración del sustrato y a 
los iones oxhidrilo. El último tipo de catálisis se ilustra con los datos seña- 
lados en la tabla l= correspondiente a la descomposición catalizada por 
el ion oxhidrilo de la diacetonalcohol en agua. 

Señalando una distinción con el ion de hidrógeno y oxhidrilo específicos, 
trataremos de la catálisis con ácidos y bares generalizadas. En el primero 

TABLA 13-9.  reaccione^ en solución catalizadas homogéneamente 

Reacción Catalizador Solvente 

Descampasición del H,O, HBr, HCI, H I  H,O 
Oxidación de persulfatos AS+ %O 
C e + + + +  + S20;- 1 - H,O 

Inversión de la mentona C,H,O- C,H,OH 
Inversión de la sacarosa H +  H,O 
Hidrólisis de ésterer, amidas, acetaler, H+ %O 
Descomposición del ácido diazoacético N+ 

N+ 
H a 0  

Hidrólisis del ácido sulfámico 
Hidrólisir de hs pimfosfatas H +  

%O 
H,O 

Dencomposición del nitrowtriacetona-amina OH-  %O 
Descomposición de la triacetonalcohol OH-  H,O 
Conversión de la  acetona a triacetonalcohol O H-  H 2 0  
Hidrólisis del etilortocarbonato, artoacetato 

y ortopropionato Acido generalizado H,O 
Oxidación de los ácidos fosforoso e hipofosfo- 

roso por el yodo Acido generalizado H,O 
Reagrupamiento del N-brornoacetanilida Acido peneralhado C,H,, C,HSCI 
Descomposición de la nitramida Bare generalimda HoO, alcohal isoa- 

milico, m-creso1 
Isomeriración del nitrometano Base generalizada H,O 
bfutarrotación de  la glucosa Acido-hase %O 

generalizado 
Enoiización de la acetana Acido-base H2° 

generalizado 
hietilación del fl-naftol Acido-base CH,COOH 

generalizado 

de los casos todas las especies presentes en la solución ácida en el sentido de 
Bronsted actúan como catalizadores de la reacción. Así, sin un sustrato S, 
sometido a la acción catalítica de un ácido generalizado, se deja reacciona: 
en una solución de ácido acético y acetato de sodio en agua, tenemos en 
esta solución los ácidos H,O, H30+  y C H , C O O H ( H A ) ,  y de aquí que 
la velocidad d e  reacción d e l  sustrato quedará dada por 
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De un conocimiento de las diferentes concentraciones, eligiendo condiciones 
experimentales adecuadas, se evalúan los diferentes k, denominadas coefi. 
ckntes catditicor, obteniéndose así la velocidad de reacción total. Por otra 
parte, en la catálisis básica generalizada, el sustrato está catalizado por las 
bases comprendiendo a éstas en su sentido más general. En este caso, si se 
permite que el sustrato S reaccione con la mezcla mencionada antes, las 
bases presentes son H20, OH-, y iones acetato ( A - ) ,  y la ecuación de 
la velocidad se convierte en 

Usando de nuevo métodos adecuados, se encuentran los coeficientes catalí- 
ticos de algunas bases, y de ellos se obtiene la velocidad total de la reacción. 

Finalmente hay algunas reacciones, que como la enolización de la ace- 
tona o la mutarrotación de la glucosa se encuentran sometidas a una catá- 
lisis de  ácido-base. En tales reacciones, la velocidad total es la suma de los 
productos de los coeficientes catalíticos, la concentración del sustrato, y la 
concentración de todas las especies ácida y básicas presentes; es decir, 
la ecuación de la velocidad total es la suma de las expresiones del tipo 
dado en (91) y (92). 

En la catálisis generalizada ácida, básica o de ácido-base los coeficientes 
catalíticos varían ampliamente. Con los ácidos, los coeficientes se incre- 
mentan con la fortaleza del ácido e igual sucede con las bases. 

CATALISIS NEGATIVA 

Las velocidades de algunas reacciones se inhiben fácilmente por la pre- 
sencia de pequeñas cantidades de algunas sustancias. Como ejemplos de 
esta catálisis negativa podemos mencionar la acción inhibidora del bromo 
en la reacción del cloro-metano, así como la de numerosos alcoholes y alde- 
hidos en la oxidación del sulfito sódico en solución. L a  facilidad con que 
tales sustancias inhiben la reacción, cuando se encuentran presentes incluso 
en pequeñas cantidades, sugiere que se trata de una reacción procediendo en 
cadena, y que la acción de los cataliradores negativos resulta de su capaci- 
dad para reaccionar con los propagadores de cadena para finalizar a ésta, 
Backstrom ha confirmado la idea en el caso de la inhibición de la oxidación 
de sulfito sódico, y es muy ~robable que aniloga explicación sea válida en 
otros casos. 
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PROBLEMAS 

1. A 100°C se observa que la reacción A --> 2 B + C es de primer orden. 
Comenzando con A puro, se encuentra que al cabo de 10.0 minutos la presión total 
del sistema es de 176.0 mm de Hg, y después de un iiempo considerable es 270.0 mi- 
límetros de Hg. A partir de estos datos hallar ( a )  la presión inicial de A ;  ( b )  la 
presión de A al final de las 10.0 minutos; ( c )  la constante de velocidad de la reac- 
ción, y (d )  el periodo de vida media. Respuerta: ( d )  10.7 min. 

2. L n  radioisótopo artificial se descompone según una ley de primer orden con un 
periodo de vida media de 15 minutos. ¿En  cuanto tiempo se desmmpondrá el 80% 
de la muestra? 

3. A partir de la constante de la velocidad media de descomposición del azo- 
isopropano a 27OSC, dada en la tabla 13-2, calcular: (a) el porcentaje de la muestra 
original descompuesta después de 25 segundos, y ( b )  el tiempo requerido para que 
la reacción se haya efectuado un 95%. 

4. Heppert y Mack [l. Am. Chern. Soc., 51, 2706 (1929)l dieron los siguientes 
datos de la descomporición en fase gaseosa del óxido de etileno en metano y monóxido 
de carbono a 414.5"C: 

Tiempo (min) O 5 7 9 12  18 
Presión(mm) 116.51 122.56 125.72 128.74 133.23 141.37 

Demostrar que la descomposición sigue una reacción de primer orden, y calcular la 
constante de velocidad específica media. Reipucrlo: k, = 0.0123 min-l. 

5. A 25°C el periodo de vida media de descomposición del N,O, es de 5.7 horas 
Y ei independiente de la presión inicial de éste. Calcular: (a) la  constante específica 
de velocidad, y ( b )  el tiempo necesario para que la reacción se lleve a cabo en 
un 90%. 
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6. La descomposición catalhada del H,O, en solución acuosa va seguida de um 
eliminación de volúmenes iguales de muestra a diferentes intervalos de tiempo y al 
titularlos con KMnO, para determinar el K1O, sin descomparición, se obtienen 1% 
siguientes resultados: 

Tiempo (min) 5 10 20 30 50 
M I d e K M n O ,  37.1 29.8 19.6 12.3 5.0 

Mostrar gráficamente que la reacción es de primer orden. Determinar entonces: 
(a) el valor de la constante de velocidad, y (b)  el valor en ml de KMnO, requen. 
dos para la titulación de la muestra removida cuando t = O. 

Respuesta; ( a )  0.0437 min-1, 

7. La velocidad de saponificación del acetato metilico a 25'C fue estudiada ha- 
ciendo una solución 0.01 molar en álcali y éster, y titulándola en diferentes intervalor 
de tiempo con ácido estándar. Así se obtuvieran las datos sig-uienter: 

Tiempo (min) 3 5 7 10 15 2 1 25 
Concentr. de 

la base hallada 0.00740 0.00634 0.00550 0.00464 0.00363 0.00288 0.00254 

Demostrar con un método gráfico que la reacción es de segundo orden, y determinar 
b constante de la velucidad específica. Respucrta: 11.7 (mol/litro) -' min-1. 

8. De los datos del problema anterior, calcular el tiempo requerido para que 
la reacción proceda un 95%, si las concentraciones iniciales de la base y éster son 
0.004 moles/litm en cada caso. ¿Cuál será el período de vida media en este caso? 

9. La siguiente reacción [Maron y LaMer, J. Am. Chem. Soc., 60, 2588 (1938)l 

CHJCH,NO, + OH-  + H,O + CH,CH=NO; 

es de segundo orden, con la velocidad proporcional a las concentraciones de nitroetano 
y iones OH- . La constante de velocidad especifica a O'C es 39,l(m0le~litro)-'rnin-~. 
;Después de cuánto tiempo será neutralizada un 99% de base en una solución que 
contiene 0.005 moles/litro de nitroetano y 0.003 moles/litro de NaOH a O°C? 

10. La tabla siguiente da los datos cinétiuis ~[Slator, J. Am. Chem. Soc., 85, 
1286 (1904)l de la reacción entre en Na,S,O, y el CH,I a 25'C, donde las con- 
centraciones se expresan en unidades arbitrarias: 

Tiempo (min) O 4 .75 10 20 35 55 m 

Na2Sd'3 35.35 30.5 27.0 23.2 20.3 18.6 17.1 
CH,I 18.25 13.4 9 .9  6.1 3 .2  1 . 5  O 

Demostrar que la reacción es de segundo orden, y calcular la constante de velodad 
especifica media. Respueito: 1.97 X 1 V 3 .  

11. La conversión del ácido hidroxivalérico en valerolactona a 25'C en una soh- 
ción de HCI 0.025N fue seguida de una titulación con base estándar. L n  datos 
obtenidos fueron: 

Tiempo (min) O 48 124 289 m 
Cc de base 19.04 17.60 15.80 13.37 10.71 

¿Cuál w el orden de la reacción y la constante de velocidades especifica media? 

12. A 25°C la constante de velocidad específica en  la hidrólisis del acetato etí- 
lico por la NaOH es 6.36 (moles/litro) -l min-'. Comenzando con concentraciones 
de base y &ter de 0.02 moles/litro. ¿Cuál is la proporción de Crter hidrolizada en 
LO minutos? 



1 
i . , . . '  Problemas 601 

13. En la reducción 2 FeC18 + SnCI, + 2 FeCI, + SnCI, en solución acuosa, 
re  obtuvieron loa datos siguientes a 25°C 

I 
t (min) 1 3 7 11 40 
Y 0.01434 0.02664 0.03612 0.04102 0.05058 

donde y es la  cantidad de FeCI, que ha reaccionado en moles por litro. La concentra- 
ción inicial de SnCL, y FeCI, eran 0.03125 y 0.0625 moler/litro. Demostrar que la 
reacción es de tercer orden, y calcular la constante de velocidad especifica media. 

Respuesfa: 86 (moles/litro) -9 min-'. 

14. Una sustancia se descompone sc&n una reacción de orden cero con una 
constante de velocidad k. (a) (Cuál es la expresión del periodo de vida media, 
cuando la concentración inicial es o? (b)  ¿Cuánto tardará la reacción en realizarse 
completamente? 

15. Demostrar por diferenciación que la ecuación (12) es la solución integral 
de (11).  

16. Supongamos que una sola sustancia A reacciona con una velocidad de or- ' den n para dar productor, donde este número puede ser entero o fraccionario. Supo- 
niendo que C ,  sea la concentración inicial de A, y C la correspondiente al instante t ,  
deducir 

(a) La expresión de la velocidad de reacción. 
(b )  La forma integrada de la ecuación de la velocidad. 
( c )  Si la ecuación de velocidad obtenida en ( b )  se aplica para todos los valores 

de n. 

17. Designando por t, al periodo de vida que corresponde a una fracción / de A, 
que ha reaccionado en el tiempo t,, deducir de la ecuación obtenida en el proble- 
ma 16(b) la relación entre f ,  C, y t,. Demostrar que esta ecuación puede usarse 
para hallar tanto el arden de reacción como el \alar de la constante de velocidad 
especifica. 

iii 

18. Considerar la reacción reicrsible H,(g)  + I,(g) $ 2 H I ( g ) .  Suponiendo 
Li 

que comenzamos con la misma concentración inicial de los dos gases de reacción, 
(a) establecer una expreainn de la velocidad de reacción, (b )  integrarla y (c)  mos- 
trar cómo las constantes de velocidad se evalúan cuando se conoce la canatante de 
equilibrio K. 

19. La raceini7ación del pineno es una reacción de primer orden. En fase de %as, 

la constante de velocidad especifica era 2.2 x lO-hrnin-' a 457.6"K y 3.07 X lo-" 
a 510.1"K. De estos datos estimar la energía de acti\aciÓn, y la constante de velocidad 
específica a 480°K. Respuesto: E, = 43,600 cal mal-'. 

20. En la tabla siguiente re señalan las constantes de velocidad específicas k en 
la descomposición del N,O, a divenas temperaturas: 

t "C k (se%-') 

O 7.87 x 10P7 
25 3.46 x lo-"  
35 1 3 5  X 10-4 
45 4.98 x lo-* 
55 1.50 x 111-3 
65 4 8 7  x 10." 
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Hallar gráficamente la energia de activacion, y encontrar la constante de velocidad 
especifica a 50°C. 

21. 4 3 i8  5'C el periodo de vida media para la descomposicion térmica de primer 
orden del óxido de etiieno es 363 mnutos, y la energia de activacion de la reacción 
es 52 000 cal/mol Dcsde estos datos, estimar el tiempo requerido para que el 
oxido de etileno se descomponga un i5% a 450°C Rerpueita 13 5 minutos 

22. Las constantes de velocidad especifica para la neutralización del 2-nitropr* 
pano por una base en solución acuosa se dan por la expresión [Maron y LaMer, 
] Arn Chem Soc,  60, 2588 (1938)l 

El tiempo se expresa cn minutos, mientras que la concentracion se da en moles por 
litro Calcular la energía de actiracion, y el periodo de sida media a 10°C cuando 
las concentraciones miciales de la base y acido ron cada una de ellas O 008 moler/litro 

23. Los diámetros maleculares del O_  y H2 soni 3 39 X 10 8em y 247 x 
cm, rerpectiiamente Cuando 1 g de O y 0 1 g de H2 se mezclan en un frasco 

de 1 litro a 27"C, Lcual será el númem de colirioncs por centimetro cúbico por 
segundo? Respuesta 2 76 x lOPs 

24. La encrgia dc acti\acion para la descomposicion de una reaccion gaseosa 
bimoleciilar ei 20,000 cal/mol Calcular la fracción de las moléculas que tienen 
enersia suficiente para descomponerse a 27°C y a 227°C 

25. La reaccion en fase de gas 2 A + B + C es bimolecular con una cnergia 
de amiacion de 24,000 cal/inol El peso rnoleciilar y el diametru de A son respectiva- 
mente 60 y 3 5 A Calcular, a partir de la teoria cinctica, la constante de \elocidad 
especifica para la descamposicion a 2 i C C  

Reipueitn 3 8 X 10 ' (moles/litro) -' seg-i 

26. Demostrar que la ecuacion (76) sigue cl mecanismo postulado para la des- 
composicion de primer urden del etano dada en la página 589 

27. La descomposicion del ozono gaseoso, 2 0,- 3 O?, exhibe una ley de la 
velocidad dada por 

Demostrar que dicha ley se deduce a partir del mecanismo siguiente' 

ki 
(1)  O,,,rO? t O 

h i  
(2)  0, t O + Z O ,  

bajo el supuesto de que k, >> k,, ,cuál es la expresión que resulta para k7 

28. Supong-amos que en la etapa ( 1 )  del problema anterior hay involucrado 
un equilibrio con una constante K. ( a )  <Cual será la ecuacion resultante para la 
velocidad de la reacción? ( b )  ,Cual es la expresion para la constante de velocidad' 

29. Supongamos que la mergía de activacion observada expenmentalrnente en la 
descomposicion del ozono en el 27 es E,. (a) <Corno está relacionada En 
a las encrgias dc acti\aiión para las etapas de reaccmn indniduales? (b) 
cs el siqniiicndo de (Fa, - li,.) ' 

RcsWri tn  (a) E, = E,, + E,$ - E.%. 
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30. ,Cuál será la relacion de E, para la descomposición del ozono a las energias 
inrolucradar en el mecanwmo postulado en el prablema 282 

31. En la hidrólisis del ácido sulfamico [Maran y Berens, J Arn Chem Soc., 
72, 3571 (1950)] k = 1 16 x 10-3 (moles/litro)-'seg ' a 90°C, mientrar E, = 

30,500 cal mol-1 De estos datos hallar ( a )  U', ( b )  AH*, y (c)  AS* de la reaccion 
Respuerta ( a )  26,400 cal mol-l, ( b )  29,800 cal mol-', (c )  9.4 u e mol-' 

32 De los resultados del problema anterior hallar la constante de equilibrio a 
90°C para el proceso de actiiación 

Usando esta constante, calcular la concentracion del complelo activado cuando cada 
ion está presente a una concentracion de O 001 moles por litro, suponiendo que las 
concentraciones son identicas a lar actividades dc los iones 

33. Segun la teoría de Bmnsted, predecir si las constantes de velocidad especifica 
de las reacciones siguientes permanecen inalteradar, aumentan o disminuyen a medida 
que incrementa la fortaleza iomca 

( a )  NH: + CNO- -4 C O ( N H 2 ) Z  
( b )  La saponificación de un éster 
(c)  S20;- + 1- -) ~ T O ~ U C V I S .  

34. En clertas reacciones catahadas por los iones hidrógeno, se observaron las 
constantes de velocidad especificas siguientes a 25°C en soluciones de ácido formi- 
co (HA) y formato de aodio (NaA) 

A esta temperatura la constante de ioniración del h d o  form.co es 1.77 X 10-4. 
Hallar el coeficiente catalitim de los iones H+  

35. En la reaccion 

en solución acuosa a 80 35"C, se obrerbaron las constantes siopientes a las fortalezas 
iónlcas que se señalan a continuacion 

De estos datos deducir (a) las ~alencias de los ionei que reaccionan, y ( b )  la cons- 
tante de velocidad correslda para los efectos salinos primarios A esta temperatura 
la constante de Debye Huckel es A = O 574 





ESTRUCTURA ATOMICA 

El primer intento moderno de explicar la radioactividad de los elementos 
químicos se hizo merced a la teoría atómica de Dalton formulada en 1808, 
quien postuló que todo'elemento consta de partículas indivisibles denomina- 
das átomos, cada una de las cuales tiene igual masa para un elemento dado, 
y estos átomos reaccionan entre si para formar compuestos. Sin embargo, 
al establecer el itomo como a la unidad de combinación química elemental, 
no hizo ningún esfuerzo para dar una relación entre los átomos de los diver- 
sos elementos. Fue en 1815, cuando Prout al razonar sobre la proximidad de 
los pesos atómicos de los elementos a los números enteros tomando como 
base unidad al hidrógeno, sugirió que todos los elementos estaban consti- 
tuidos de rnúltiplos de los átomos de hidrógeno. Pero las determinaciones 
de pesos atómicos posteriores, en especial los del cloro y cobre, mostraban 
diferencias marcadas de los números enteros, de forma que este principio 
cayó en descrédito. Sólo al establecerse la existencia de los isótopos, mucho 
h p u & ,  se supo apreciar el significado de las desviaciones de los números 
rnteros, y se restableció la hipótesis de Prout como un principio de gran 
importancia en las consideraciones de la constitución atómica. 

Otro principio importante que indicaba la existencia de una relación 
de orden entre los elementos era la ley periódica descubierta independiente- 
mente por hlendcléeff (1869), en Rusia, y Lotliar Meyer (1870), en 
Alemania. Esta ley señala que las propiedadrm químicas y físicas dc los 
rlementos son funciones periódicas dc sus pcsos atórnirns dcbido a las r e p  
laridadcs de estructiira de los áionios y al hecho de que cicrtas estructuras 
rcpctida~ ron cierta periodicirlad dan propicdarlcs químicas y físicas aná- 
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logas. No obstante, fue mucho después cuando se encontró la razón de este 
comportamiento, y se observó que la regularidad no sigue el peso atómico 
sino el número atómico, es decir, la secuencia numérica del elemento en 
la tabla periódica. 

Finalmente, los investigadores Nicholson y Carlisle, Davy, Benelius y 
Faraday demostraron que la materia y electricidad están asociadas íntima- 
mente y que la electricidad misma es de naturaleza corpuscular. Estos ha- 
llazgos, seguidos por estudios de las descargas eléctricas a través de los gases 
rarificados y por el descubrimiento de la radioactividad, establecían que 
los átomos son divisibles y que su subdivisión consta de las mismas unidades 
estructurales en todos los casos y que principalmente son el electrón, el pro- 
tón y el neutrón. La descripción de estas unidades, sus propiedades, y la 
manera en que las mismas entran a fonnar los átomos, como se sabe hasta 
la fecha, será el contenido de este capítulo. 

EL ELECTRON 
l 

Los gases son, por regla general, conductores pobres de la electricidad. 
Sin embargo, cuando un tubo lleno de gas se evacúa a presiones de 0.01 mm, ' 

o menores, y se aplica un potencial eléctrico a través de un par de electrodos 
situados internamente y sellados, tiene lugar una descarga entre los electro- 
dos durante la cual hay una corriente de rayos catódicos. Estos viajan en 
línea recta perpendicular a la superficie del cátodo, producen un aumento 
de la temperatura en cualquier objeto que golpean, atraviesan láminas del- 
gadas de metales colocados en su trayectoria, pero se detienen en otras 
más gruesas, y producen una sombra marcada sobre cualquier objeto opaco. 
Al chocar con la pared del tubo producen fluorescencia. El hecho de que 
estos rayos formen una sombra sugiere que constan de partículas de materia 
y no son una radiación electromagnética. Estas partículas se desvían por 
campos el6ctricos y magnéticos, señalando que están cargados eléctricamen- 
te; y, además, la dirección de la desviación es siempre tal que indica que 
estas partículas llevan siempre una carga negatiua. Finalmente, sin que in- 
fluya la naturaleza del cátodo o del gas en el interior del tubo, las partículas 
son siempre iguales, y se conocen con el nombre de electrones. 

El hecho de que éstos sean independientes de la naturaleza de la fuente 
de que prolienen, sugiere que son constituyentes de toda la materia. Para 
estudiar más precisamente las propiedades de los electrones, Thomson uti- 
lilaha una combinación de campos eléctricos y magnéticos colocados en el 
camino de los electrones a trav6s del tubo de descarga. Este aparato, mos- 
trado en la figura 14-1, consta de un tubo T, dentro del cual está sellado 
el cátodo C, el ánodo A,  una abertura larga y estrecha S para definir el haz 
rlcctrúnico, y un par de electrodos D y D' para aplicar un campo clktrico. 
EI electroimán que crea el campo magnético (no mostrado) se coloca externo 
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al tubo. Un haz de electrones que sale de C pasa por un agujero en el 
ánodo A, se colima en la ranura S, y en ausencia de un  campo el&ctrico 
o magnético choca con las paredes del tubo fosforescente en el punto P. 
Sin embargo, cuando se aplica un campo magnético a través del camino 
de los electrones, el haz se desvía hacia arriba o abajo de P según la dirección 
e intensidad del campo. Si ahora se superpone un campo eléctrico de direc- 
ción correcta, es posible ajustar su fortaieza hasta que el haz desplazado 
regresa a su posición original en P. A partir de las relaciones de las fuerzas 
involucradas, es posible evaluar la relación de la carga del electrón e a su 

- 

: !, 
L/, 

Figura 14-1. Aparato de J. J. Thomson para la determinación de la relación e / m  
del electrón. 

masa m, y así encontró Thomson que e / m  es igual a 1.79 x 10' unidades 
electromagnéticas por gramo. Mediciones más precisas dan un valor de 

e l m  = 1.75880 x 10' uem g-' 
= 1.15880 x lou culombios abs. g-' (1) 

Con el fin de resolver esta relación, debe obtenerse la carga del electrón 
de una manera independiente. Esta determinación se llevó a cabo por R. A. 
Millikan en el año 1913 con gran exactitud con sus famosos experimentos 
de la gota de aceite. 

En la figura 14-2 se muestra un diagrama esquemático del aparato usa- 
do por Millikan. Consistía de una cámara B, sumergida en un termostato 
(no mostrado) y lleno con aire c q a  presión se podia controlar mediante 
una bomba de vacío y era leida con un manómetro M. En el extremo infe- 
rior de la cámara se instalaban dos placas condensadoras C y C' a través 
de las cuales se podía aplicar un potencial mediante la batería S. El espacio 
comprendido entre las placas se iluminaba con una fuente luminosa situada 
en frente de la \-cntana m la cámara, Wi, y sr podia observar por un teles- 
copio de baja potencia situado en frcnte del aparato y dispuesto con 
cabellos transversales situados entre si a una distancia dcfiriida. Mediantc 
un atomizador A, se esparce un rocio de gotas de aceite en B. En el reco- 
rrido, una de estas gotitas desciendc hacia C y pasa por una abertura de 
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esta placa, O, dentro del espacio comprendido entre C y C. En cuanto 
sucede esto, se cierra la abertura O, y la velocidad de caida de la gota a 
través del aire por la acción de la gravedad se determinaba midiendo el 
tiempo necesario para que pase entre los cabellos transversales del teles- 
copio. En esta ?tapa, un haz de rayos X ~rocedentes de la fuente R 
pasaba por la ventana Wi dentro del espacio comprendido entre las pla- 
cas: y ionizaba las moléculas de aire fomándosc iones que de vez en 
cuando resultaban capturados por las gotas de aceite quedando éstas con 
una carga. Cuando ahora se aplicaba un campo electrostático desde S, por 
medio de las placas del condensador, la gota de aceite con su carga podia 

Figura 14-2. Aparato de Millikai 1 de la gota de aceite. 

hacerse descender más rápidamente u obligarla a moverse contra la acción 
de la gravedad con una velocidad que depende de la dirección del campo, su 
magnitud y la carga de la gota. La velocidad de ascenso o descenso podia 
obsemane determinando el tiempo de paso entre los cabellos. En efecto, 
una vez que la partícula quedó atrapada entre los platos, se hacía caer O 

elevar a voluntad simplemente quitando el campo electrostático o invirtiendo 
su signo, y así se lograban repetidas mediciones con una particula cual- 
quiera. 

Si designamos por u, la velocidad de caida de la particula bajo la acción 
de la gravedad g ;  uz la velocidad de ascenso de la partícula contra la gra- 
vedad cuando se aplica un campo electrostático de intensidad X, y m' y e' 
son la misa y carga de la gota respectivamente, entonces estas cantidades 
se hallan conectadas mediante la relación 

Los valarcs de m' requeridos en la eruación ( 2 ) ,  a fin de hallar e', se obtu- 
vieron incdiante la forma modificada de la ley dc Stokcs. De sus múltiples 
<~xperiencias con todos los tipos de @as y diversas intrnsidades de los cam- 
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pos, encontró hlillikan que e' no era constante. Sin embargo, observó que 
existía un factor común en todos los valores de e' que hacen que las diver- 
sas cargas observadas sean rnúltiplos entero1 de un factor común. Esto 
constituye una excelente confirmación de la atomicidad de la electrici- 
dad e indica que las distintas gotas han capturado y retenido uno, dos, o 
&S iones gaseosos en su superficie. El valor de este mínimo factor común 
deducido por Millikan era 4.774 x unidades electrostáticas, y debe 
ser por lo tanto, la carga de la unidad de electricidad o electrón. 

La redeterminación de la viscosidad del aire y otras correcciones hechas 
en este trabajo han mostrado que el valor de la carga del electrón es, 

A partir de e / m  y e  la masa del electrón se deduce que es igual que 

. . 

= 9.1091 x g por electrón 

Esta masa del electrón se puede comparar con la del átomo de hidrógeno, 
que es, el peso atómico del hidrógeno dividido por el número de Avogadro, 
es decir 

De mE y m se observa que la masa del átomo de hidrógeno es 1836 veces 
mayor que la del electrón. 

La masa del electrón dada en la ecuación (4)  es en rejoso; es decir, 
cuando r:o posee movimiento o sus velocidades son muy pequeñas en com- 
paración con las de la luz. Sin embargo, cuando el electrón se mueve a velo- 
cidades muy grandes entonces, de acuerdo con la teoría relativista, la masa 
se increinenta srgún la ecuación 

donde m, es la masa dcl electrón en reposo, m aquélla cuando se encuentra 
en movimiento Con una velocidad u, y c rs la velocidad de la luz. La ecua- 
ción (5) muestra que m se inrremcnta con u hasta quc la masa del electrón 
se hace infinito para -: c. Esta cciiación es aplicable también a cualquier 
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cuerpo cuya masa en reposo en m,, cuando se mueve con velocidades muy 
elevadas. 

LA NATURALEZA ONDULATORIA DEL ELECTRON 

Hasta aqui hemos tratado al electrón como una particula. Sin embargo, 
como se señaló en el capítulo 2, aquél posee también propiedades ondula. 
torias. De lo cual se concluye que, dependiendo de la forma de observación 
los electrones poseen la facultad de comportarse como partículas y ondas. 
Así en un tubo de descarga los electrones presentan atributos de partículas, 
mientras que en los experimentos de difracción electrónica actúan como 
ondas y dan modelos de difracción al reflejarse en las superficies cristalinas. 

Esta dualidad de conducta que presenta también la luz y los átomos, 
constituye una ilustración del principio de incertidumbre de  Heirenberg 
enunciado en 1927, que establece que es imposible definir simultán amente 1 
el momento y posicióp de u n  cuerfio. Precisamente, Heisenberg mostró 
que el producto de la incertidumbre en la posición de un cuerpo Ax, y la del 
momento Ap, está relacionada con la constante de Planck, por la expresión 

En consecuencia, en cuanto se intenta definir exactamente la posición 
de un cuerpo, es decir, hacer Ax muy pequeño, Ap se hace grande, y recípro- 
camente. Ahora, al estudiar el electrón en los experimentos de descarga nos 
concentramos en la definición exacta de su velocidad y momento, y Ilega- 
mos a la conclusión de que el electrón es una partícula. Por otro lado, cuando 
se llevan a cabo experimentos de difracción electrónica, se hace hincapié 
en la posición del electrón. De aqui su momento se hace una cantidad 
ambigua, y el electrón se comporta como una onda. De estas consideraciones 
se deduce que la naturaleza corpuscular del electrón se pone de manifiesto 
cuando el experimento particular que se lleva a cabo comprende una defi- 
nición de su velocidad, momento, o energía, mientras que las ~ropiedades 
ondulatorias surgen cuando se fija su posición. 

EL PROTON 

Como los átomos que componen la materia son generalmente neutros 
e incluso la masa de los mis ligeros como el hidrógeno, es mucho mayor 
que la del electrón, evidentemente debe encontrarse en los átomos elcctri- 
cidad positiva con la cual, con toda probabilidad se halla asociada la mayor 
parte de su masa. El problema es, entonces, buscar la unidad de carga 
positiva y asociarle la masa. 



Como una indicación preliminar a la respuesta de  este problema, con- 
sideremos los átomos más simples y ligeros, los de hidrógeno. Bajo las con- 
diciones ordinarias, este átomo es eléctricamente neutro y tiene una masa 
de 1.67 x g, que es 1836 veces mayor que la del electrón. Cuando 
este átomo se convierte en ion, se encuentra que su carga es exactamente 
igual a la del electrón pero de signo opuesto. Además, la masa del ion hi- 
drógeno cargado positivamente, o protón, es muy próxima a la del átomo 
de hidrógeno. Estos hechos sugieren que la unidad de electricidad positiva 
es el protón con una masa 1835 veces la del electrón y que el átomo de 
hidrógeno se compone de un protón y un electrón. 

No es necesario descansar totalmente en este tipo de razonamientos 
conjeturables, puesto que hay procedimientos directos de  producción de 
rayos positivos y es posible medir la relación e l m .  En 1886 Goldstein descu- 
brió que en los tubos de descarga están presentes no sólo los rayos catódicos 
constituidos de electrones en movimiento hacia el ánodo, sino también 
rayos positivos que se mueven en sentido contrario. Al perforar el cátodo, 
estos rayos positivos o canales se pueden hacer pasar por los agujeros hacia 
atrás y estudiar el efecto de los campos eléctricos y magnéticos sobre ellos. 
Por estos procedimientos se establece que estos rayos constan de  partículas 
cargadas positivamente que a diferencia con los electrones llevan apareadas 
prácticamente la totalidad de la masa atómica de la cual derivan. Además, 
estas partículas no son emitidas por el ánodo, sino que se originan entre 
los electrodos por ionización de los átomos de gas por un bombardeo elec- 
trónico. Con medios apropiados se generan estos rayos también por emisión 
de los iones positivos desde los ánodos, en cuyo caso los rayos constan de 
iones del metal usado. El hecho significativo que revela estos estudios es que, 
aunque la unidad de carga positiva puede asociane con los iones de diversas 
masas, ninguna partícula encontrada es de una masa menor que la del pro- 
tón. De importancia adicional es la observación de que las masas de todos 
10s iones más pesados que el hidrógeno son, dentro de límites muy estrechos, 
múltiples enteros de la masa del protón. Estos hechos indican que el 
Protón es la unidad de electricidad positiva y que 10 mismo que los elec- 
trones entra en la constitución de todos los átomos. 

Aston descubrió un método de iiivestieación de los rayos positivos cono- 
u . . 

cid0 con el nombre de espectrógrafo de maras, con el cual es posible deter- 
minar las masas de las partículas cargadas positivamente con una seguri- 
dad mayor que la de una parte por millón. El principio del espectrógrafo 
se comprenderá mejor con la ayuda del diagrama esquemático de la figu- 
ra 14-3. Se hace colimar un haz de rayos positivos por las rejillas S, y S, 
obligándolo a pasar entre las placas cargadas Pi y Pz. Bajo la influencia 
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del campo electrostático el haz se expande, y el grado de deflexión que 
alcanza depende de la carga y velocidad de cada partícula. En esta dis. 
persión se seleccionan únicamente aquellos iones que pueden atravesar la 
estrecha rejilla .SB, que así van a dar a un campo electromagnético M des. 
tinado a desviarlas en sentido contrario al campo eléctrico. A partir de las 
relaciones que se obtienen del aparato, se demuestra que para una intensi. 
dad de campo eléctrico y de magnético dados, todas las partículas con cierta 
relación de carga-masa irán a un foco correspondiente a un punto tal 
como F. Además, el foco de todas las particulas de las diferentes relaciones 
cargas-masa queda en una línea recta situada a lo largo de GH. En conse. 
cuencia, una placa fotográfica colocada según GH registrará por una 
banda angosta los puntos focales de todos los iones con una relación fija 
de carga-masa, mientras que una serie de bandas nos señala el lugar de 
todos los iones con diversas relaciones de carga-masa en el mismo haz. La 
gran analogía de tal placa a una de espectro común es la ope\explica 
el nombre de este aparato. 

Figmra 14-3. Diagrama esquemático del erpectrógrafo de masas de Aston. 

Diseños más actuales del espectrógrafo no tienen la placa fotográfica y la 
sustituyen con dispositivos de detección y registro que proporcionan direc- 
tamente las gráficas de intensidad de corriente contra la masa atómica. 
Esto se hace focalizando todos los iones de una relación de cargamasa 
dados, en una abertura, y dejando pasar después la corriente positiva sobre 
los instrumentos de detección y registro. 

Del estudio de los espectros de masa es ~osible deducir con precisión 
los valores de los pesos atómicos. El espectrógrafo de masa revela también 
que muchos elementos, que se consideraban constituidos de átomos de una 
sola masa, son en realidad mezclas de átomos de masas diferentes pero de 
igual número atómico llamados isótofior. Así el cloro, con un peso atómico 
de 35.453, consta de dos isótopos de pesos 35 y 37 mezclados en proporción 
que dan el peso atómico total señalado arriba. De igual manera, el peso 
atómico del magnesio, 24.312, consiste de los isótopos de masas 24, 25 y 26. 
En todos los casos la proporción de los irótopos en la mezcla es tal que 
proporciona el peso atómico observado. 
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En la tabla 14-1 se dan los pesos atómicos de cierto número de elementos 
ligeros como se deduce del espectrógrafo de masas. La inspección de dicha 
tabla revela que las masas de los diversos elementos se encuentran muy 
próximos a los números enteros y múltiplos de peso atómico del átomo 
de hidrógeno. Este hecho concede crédito a la hipótesis de Prout. Tainbibn 
la existencia de los isótopos da cuenta de los pesos atómicos fraccionarios 
deducidos por métodos químicos y muestra por qué no se podía obsen-ar 
regularidad satisfactoria en éstos que apoyaran la sugestión de Prout. 

TABLA 14-1. Masas atómicas deducidas espectrogr&ficamente 

Masa Peso Abundancia 
No atómico Atorno redondeada atómico 1 % )  

HIDROGENO Y DEUTERIO 

Entre los métodos que se utilizan para separar o enriquecer isótopos se 
encuentran el espectrógrafo de masa, la difusión, la centrifugación, difusión 
térmica, electrólisis, destilación fraccionada e intercambio químico. No es 
posible describir aquí ninguno de estos métodos o sus resultados. No obs- 
tante, es de interés señalar las diferencias encontradas entre el hidrógeno 
ordinario y su isótopo más pesado, el deuterio, cuyo símbolo es D. Este isótopo 
fue descubierto por Urey y sus colaboradores en la Universidad de Colum- 
bia. En el gas hidrógeno ordinario el deuterio se encuentra presente aproxi- 
madamente en una parte en 6600 de hidrógeno ligero. El isótopo más pesado 
ordinariamente se concentra por electrólisis de las soluciones acuosas alca- 
h a s ,  en cuyo caso los átomos de hidrógeno más ligeros escapan más fácil- 
mente que los de deutcrio, y la solución se hace más concentrada cn D,O, 
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agua pesada. Al repetir la electrólisis cierto número de veces, se puede pre. 
parar y estudiar el D,O. 

En la tabla 14-2 se presentan contrastadas las propiedades del hidrógeno 
y deuterio, mientras que en la 14-3 se comparan las propiedades del agua 
ligera y pesada. Estos datos muestran apreciables diferencias entre las pro. 
piedades del H, y del D2, lo mismo que entre las del H,O y las del D,O. 
Las diferencias en las dos formas del agua afectan significativamente la solu. 
bilidad, conductancia, relaciones de equilibrio, y las velocidades de las diver. 
sas reacciones llevadas a cabo en estos medios como solventes. Sin embargo, 
las diferencias entre el hidrógeno y el deuterio son mucho más pronunciadas 
que aquéllas entre los isótopos de otros elementos, donde las diferencias 
relativas de masa son menores que en este caso. 

TABLA 14-2. Comparación de las propiedades de los isótapas del hidrógeno 

Propiedad Hs \ % 

Volumen molar del sólido 26.15 cc 23.17 cc 
Punto triple 13.92"K 18.58"K 
Calor de fusión 28 cal/rnol 47 cal/mol 
Punto de ebullición 20.38"K 2350°K 
Calor de vaporización en el punto triple 217.7 cal/rnol 303.1 cal/mol 

TABLA 14-3. Comparación de las propiedades del H,O y D,O 

Propiedad H,O ",O 

Densidad relativa, 25'/25'C 
Punto de fusión 
Punto de ebullición 
Tensión superficial, 20°C 
Temperatura de densidad máxima 
Constante dieléctrica, 25'C 
Viscosidad, 20°C 
Calor de fusión 
Calor de vaporización 

1.0000 
0.OO"C 
100.0O"C 
72.75 dinadcm 
4.0"C 
78.54 
10.09 milipoises 
1436 cal/rnol 
10,480 cal/mol 

1.1079 
3.82-C 
101.42"C 
67.8 dinas/cm 
1 l.6"C 
78.25 
12.6 milipoises 
1510 caUmol 
10,740 cal/mol 

EL NEUTRON 

En 1920 Rutherford sugirió que puede existir también en los átomos 
una partícula de esencialmente igual masa que la del protón, pero sin carga, 
La existencia de tales partículas sin carga, llamadas n<,utrones, quedó rsta- 
blecida en 1932 por Chadwick. Estas partículas poscen propiedades inde- 
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pendientes de la fuente procedente y no son influenciadas por los campos 
magnéticos y eléctricos, indicando así la ausencia de carga, y su masa es 
de 1.00866 unidades atómicas, casi idkntica con la del protón, 1.00728. 

LA TEORIA ATOMICA DE RUTHERFORD 

Aunque los hechos demuestran la existencia de los protones, neutrones 
y electrones como constituyentes de la materia, no señalan cómo estos 
constituyentes se encuentran dispuestos. Rutherford hizo el primer intento 
de resolver este problema y su teoría se basa en las observaciones hechas 
por Geiger, Marsden y él mismo sobre la dispersión de las partículas a por 
las hojas metálicas. Estas partículas son productos de emisión de ciertas des- 
integraciones radiactivas; poseen una masa aproximada~nente de cuatro 
veccs la del protón y contienen dos cargas positivas. Son en efecto, núcleos 
de helio, es decir, átomos de helio de los cuales se han eliminado dos elec- 
trones. Cuando Geiger y Marsden bombardeaban hojas metálicas delgadas 
con las partículas a, encontraban que mientras la mayoría de ellas pasaban 
las hojas sin resultar afectadas, aproximadamente una en 20,000 sufría una 
desviación brusca en ángulos de 90" o mayores. Al buscar una explicación 
de estos resultados debe tenerse en cuenta que los electrones, a causa de su 
masa pequeña, no serían capaces de desviar las partículas a. En conse- 
cuencia, el origen de estas desviaciones tan considerables requiere fuerzas 
mucho mayores que pueden surgir únicamente de la interacción de las par- 
tículas de igual carga como las usadas en el bombardeo. Finalmente, como 
la mayoría de las partículas a permanecen sin alteración después de cruzar la 
I h i n a ,  estos orígenes de la desviacibn no se encuentran totalmente con- 
tinuos a t r a ~ &  de la hoja, sino rnás bien localizados en espacios que son 
relativamente pequeños comparados con el espacio total de la hoja. Basán- 
dose en estas consideraciones, Rutherford sugirió que los átomos constan 
de sistemas solares en miniatura, en los cuales todas las cargas positivas 
estin localizadas en el centro del átomo, mientras los electrones requeridos 
para lograr un balance tléctrico giran alrededor del núcleo a cierta distan- 
cia del mismo, a semejanza de los planetas que lo hacen alrededor del sol. 
En consecuencia el átomo, según esta descripción, consta esencialmente de 
espacio vacío, y las partículas a dirigidas contra una lámina delgada serán 
capaces de atravesarla sin experimentar desviación, en tanto no se aproxi- 
men al núcleo, cn cuyo caso la fuerza de repulsión existente ocasiona una 
gran desviación dc la partícula incidente. 

Por un análisis matemático, Rutherford fue capaz de deducir que la carga 
del núcleo responsable de las desviaciones observadas resultaba aproximada- 
mente igual a la mitad del peso atómico del metal que constituía la hoja. 
.4demás, fue capaz de estimar que las dimensiones de los núcleos eran del 
orden de l ~ - ' * - l O ~ ' ~  cm, dimensiones quc jiinto can la de los e1,xtrones 
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eran solamente un 10-12-10-15 la de los volúmenes ocupados realmente por 
los átomos. De estas cifras se deduce que sólo 1/10'2 a 1/10'' del volumen 
de un átomo se halla ocupado por los protones, electrones y neutrones, 
siendo el resto un espacio vacío. 

LA CARGA DEL NUCLEO 

Los descubrimientos iniciales de Rutherford en la dispersión de las par. 
tículas ar no le condujeron a una definición exacta de la carga nuclear. El 
primer postulado preciso de que la carga nuclear de un átomo es idéntica 
con su número atómico lo hizo van der Broeck en 1913. No obstante, la 
primera evidencia directa sobre este punto se debe a Moseley al estudiar 
(1913, 1914) las radiaciones X emitidas por diversos elementos. 

Los rayos X se emiten cuando un blanco mctálico se bombardea con 
electrones rápidos. No se obsema ninguna radiación X de un blanc dado 9 .  hasta que los electrones adquieren cierto umbral de velocidad característico 

' de cada uno de los metales. Una vez que los electrones de bombardeo al- 
canzan o sobrepasan la velocidad necesaria, cada metal emite radiaciones X 
que consisten de series de líneas que poseen frecuencias fijas características 
de la sustancia que sirve de blanco. Los diversos conjuntos de lineas así 
obtenidas se dividen en series conocidas como K, L, M, etc., mientras 
las lineas dentro de cada una de dichas series se refieren según la secuencia 
rr, p, y,  etc. Así la linea Ka es la primera en la serie K, la Lp es la segunda 
en la segunda serie, etc. 

Moseley emprendió la tarea de estudiar los espectros de rayos X de los 
elementos que se encuentran entre el aluminio y el oro en la tabla prriódk'o 
para averiguar si existen regularidades entre los mismos. Como un resul- 
tado de esta investigación exhaustiva encontró que los espectros observados 
seguían la misma secuencia que los elementos en la tabla periódica, y 10 
que es más importante, encontró también que si tomamos las frecuencias de 
cualquier línea particular en todos los elementos, tales como Ka y Xg; enton- 
ces las frecuencias están relacionadas entre sí medlante la ecuación 

donde v es la frecuencia de cualquier línea Ko, Kp, etc., en particular, Z es 
el número atómico del elemento en la tabla periódica, y a y k son constantes 
de cualquier tipo de linea en particular. La r ep l a~ idad  así observada se ob- 
tiene sólo cuando se usa el número atómico, pero no con el peso atómico. 
Esto sugiere que la cantidad fundamental involucrada en la radiación X no 
es e1 peso atómico sino el número atómico. AdcnÚs, corno la radiación se 
origina romo consecuencia del desplazamirnto dr los elertronrs que rodean al 
núcleo, y corno estas radiaciones prrsentan regularidad según el número ató- i 
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mico, Moseley concluyó que el cambio en el número atómico desde un 
elemento a otro representa la lariación regular en el número de electrones 
extranucleares en el átomo neutro, es decir, el número de electrones que 
rodian rl núcleo es idéntico al número atómico de  un elemento. Ademis, 
romo el número de electrones dc un átomo debe ser igual a la carga del 
núcleo a fin de lograr la nwtralidad eléctrica. se drduce tamhién que el nú- 
mero atómico da las unidades de carga positixa del núcleo. Lo correcto de 
esta conclusión ha sido verificado por Chadwick con su trabajo en la disper- 
sión de las partículas alfa, y ciertas observaciones de la iesintegración ra- 
diactiva. 

DISTRIBUCION DE LOS ELECTRONES, PROTONES 
Y NEUTRONES EN UN ATOMO 

Ahora estamos en condiciones de estudiar el número de electrones, pro- 
tones y neutrones en un &tomo y su distribución. En la escala de peio atómico, 
la masa del protón o neutrón es esencialmente la unidad. Además, a causa 
de la masa relativamente baja del electrón comparada con la de los proto- 
nes o neutrones, la masa atómica se debe principalmente a la de los dos 
últimos. Por eso, si designamos por A al peso atómico de un elemento cual- 
quiera, éste será también la suma de protones y neutrones en el mismo. 
Ahora bien, Moseley moitró que el número de electrones externos es %, 
donde &te es el número atómico y tambiin la carg'i del núcleo. Como única- 
mente los protones Iler-an una carga, esto significa que hay presentes en el 
núcleo Z protones y ( A  - Z)  neutrones. 

Por lo tanto, la descripción que cabe hacer del átomo es la siguiente: Z pro- 
tones y ( A  - Z) nentrones. Para balancear la carga del núcleo existen 
Z electrones distribuidos fuera del núcleo que sisan a su alrededor. .4cÍ, en 
V I  caso del hidrógeno con A = 1 y Z = 1 hay sólo nri protón en el iiúclco 
y un electrón a su alrededor. En el berilio con A = 9 y Z = 4 existe un 
núcleo compuesto de cuatro protones y cinco neutrones con cuatro electro- 
nes externos. Finalmente, en un itomo como el uranio, con A = 238 y 
% = 92, deben hallarse 92 protoncs y 146 neutrones rn  el núcleo y 92 elec- 
trones satélites. 

Rutherford crcía riiie los electrones externos podían ocupar cualquier 
posición externa y qiie poseían energías cualesquiera que variaban continua- 
meute. Sin embargo, este concepto se ve contradicho por los espectros 
atómicos, que son discontinuos. También sncede que un electrón girando 
constituye una carga en movimiento y de acuerdo con la electrodinimica 
clásica tal cuerpo debe irradiar cnergia continuament~. En ronseciicncia 
de esta pkrdida de energía por radiación, la órbita de revolución de un 
electrón debe ser cada vez menor hasta que se precipite en el núcleo rrte- 
niéndosc eri el mismo. Este ~om~or tamicn to  no se ha ohscwado nunca. 
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Para vencer todas estas dificultades, Niels Bohr postuló en 1913 su famosa 
teoría de la estructura atómica, que antes de que se presente es necesa& 
introducir dos tópicos que son la teoría cuántica d? la radiación y la emi. 
sión de las líneas espectrales por los áton~os excitados. 

LA TEORIA CUANTICA DE LA RADIACION 

Cuando la radiación choca contra una superficie de un cuerpo, parte de 
la energía se iefleja, parte se absorbe y otra se trasmite. La razón de esta 
absorción inroinpleta es que los cuerpos ordinarios por regla general ab. 
sorben imperfectamente la radiación. En contraste tenemos al cuerpo negro, 
que por definición es un perfecto absorbedor de la energia p retiene cual- 
quier energía radiante que choca con 61. Aunque una supeificie metálica 
ennegrecida o el negro de carbón se aproximan bastante a un cuerpo negro, 
una esfera hueca con su superficie interna ennegrecida y provist de una 
pequeña abertura, reúne la condición definida mucho m& satJactoria- 
mente. Cualquier radiación que entra por dicha abertura se refleja en las 
paredes hasta que toda ella queda absorbida finalmente. 

C n  cuerpo negro no solamente es un absorbedor perfecto de la energia 
radiante sino tambiin un ~e r f ec to  radiador. En efecto, de todos los cuerpos 
calientes a cierta temperatura es el que radia el máximo de energia posible 
y además se encuentra en equilibrio con sus alrededores y radia en un 
tiempo dado por unidad de área la misma cantidad de energia que absorbe. 

La  cantidad de energía E radiada por un cuerpo negro por unidad 
de área y tiempo está dado por la ley de la cuarta potencia de Stefan- 
Boltrmann, esto es 

donde T es la temperatura absoluta, mientras que <r es una constante uni- 
versal igual a 5.6697 X 10-5 cuando la energía se da en ergios, el tiempo 
en segundos, y el área en centímetros cuadrados. Esta energia no se imite 
con una sola frecuencia, ni está distribuida uniformemente a lo largo del 
espectro. Lummer y Pringslieiin niostraron que la energía emitida depende 
de la temperatura y longitud de onda en la forma indicada en la figura leil.. 
Para cada temperatura existe una longitud de onda a la cual la energia 
radiada es un miximo. De nuevo también, la posición de este máximo Se 
desplaza con el incremento de temperatura hacia lonL"tudes de onda me- 
riores, y rl máximo mismo es más pronunciado cuanto mayor es la tcm- 
peintuia. 

Il'ien, en 1896, y Lord Ra>leish, en 1900, iritcntaron explicar esta dis- 
trihucióri de la radiación del rucrpo negro en base a los conceptos clásicos 
de la ixiisión continua de la radiación. Aunqiie In ecuación de Wicn era 
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bastante satisfactoria con las longitudes de onda corta y la de Rayleigh para 
las altas, nin,pna de ellas era capaz de explicar completamente todos los 
fenómenos observados. Este fracaso de las teorías clásicas de la radiación 
condujo a Mas  Planck, en 1900, a descartarlas y a establecer la hipótesis 

Longitud de onda - rnicrones 

Figura 14-4. Distribución de la enercia en la radiación dcl cuerpo negro 

de que los cuerpos negros no radian energia cn forma contznua, sino dis- 
continuamente en  paquetes 11aniado.i quanta, segín la relación 

E es el quantum de energía irradiada, v es la frecuencia, y h, llamada cons- 
tante de Planck, es una constante universal igual a 6.6256 x lo-?' ergius- 
secundo. La ecuación (9)  es la relación fundamental de la teoria cuántica 
de la radiación. Planck consideraba al cuerpo negro como constituido de 
osciladores de dimciisioncs moleculares, cada uno de ellos con una frecucn- 
cia de vibración fundamental v, y emitiendo según la relación E, = hv, 
o cn miiltiplos enteros de n ,  por lo tanto E, = nhu. Con esta base fue 
capaz de deducir para la energía radiada EA por un cuerpo negro a cual- 
quier longitud de onda X la relación 

dondr c cs la vc l cdad  de la luz, 7' la ternpcratura absoluta, y k la constante 
dc los pscs  por molfhla, rs decir, RlN. Esta ecuación no sólo reproducía 
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excelentemente la distribución espectral de energía, sino que daba cuenta 
de las ecuaciones de MTien y Rayleigh. 

El éxito de Planck condujo a Einstein, en 1905, a generalizas la teoría. 
Einstein postuló que toda la energía radiante de u n  cuerpo debe ser absor- 
bida o emitida e n  cuantos cuya ma,anitud &$ende de la frecuencia se& 
la ecuación (S), o en múlt i j los  de la nlirma. Además, Einstein arguyó que la 
radiación no sólo se emite o absorbe en cuantos, sino que se propaga en el 
espacio en estas unidades, llamadas jotones de luz. Esta teoría asocia a la luz 
un carácter corpuscular idéntico al establecido para la electricidad y materia. 

La teoría corpuscular de la luz establecida por Einstein se ha visto con- 
firmada por las obseivaciones en la emisión electrónica producida por la 
luz, por el efecto fotoeléctrico inverso, esto es, la emisión de la radiación por 
el bombardeo electrónico, así corno en la generación de los rayos X, por el 
efecto Compton que tiene liigar por las colisiones entre fotones y electrones, 
y en otros fenómenos. Detalles de estos fenómenos se encuentran e+ los 
libros de la teoría cuántica. 

ESPECTROS DE LINEAS DE LOS ATOMOS 

Si calentamos un cuerpo a temperaturas muy elevadas, emite radiacio- 
nes que pueden pasar a través de un espectrógrafo, y descomponerse entonces 
en sus longitudes de onda componentes que se recogen en una placa foto- 
gráfica. Cuando tales espectrogramas se analizan, se encuentra que los 
sólidos dan espectros continuos. Por otra parte, los gases y los \apores dan 
series de líneas, llamadas espectralcs, o bandas espectrales que consisten 
de muchas líneas juntas. Los espectros de banda son radiaciones emitidas 
por las moléculas, mientras que los espectros de linea se deben a los átomos. 
Por ahora estamos interesados únicamente en estos últimos. 

De todos los elementos el espectro de líneas más sencillo es el que pre- 
senta el átomo de hidrógeno. El espectro de éste consta de numerosas líneas 
que se clasifican en grupos o series. Cada una de éstas está relacionada 
mediante una fórmula, que en el caso de la serie de Balmcr, surge en el 
intervalo dcl espectro iisible, y adquiere la forma 

donde X es la lonsitud de onda de la linea. cuyo \alar recípioco, C, se 
llama número de onda, esto es, el número clc ondas poi centímetro; RH 
es la constante de R y d b r q  y vale 109,677.58 cm-', y n ec un número que 
toma los valores 3. 4, 5, etc , Análocamcnte, 1% líneas en las otras series 
pertenecientes al hidróg-eno se expresan con fórmulas aiiilogas a la ecua- 
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ción (11) .  En efecto, las líneas de todas las series se pueden representar 
por la expresión general siguiente: 

donde los valores de n, y n, para los diversos casos se resumen en la ta- 
hla 11-4. El hecho significati~o que se observa aquí es que cada línea de 

TABLA 1 4 4  Series espectrales observadas en ei hidróccno atómico 

Series "i "Z Región espectral 

Lyman 1 2, 3,4, . . . Ultra\ioleta 
Balmer 2 3 , 4 ,  5, . . . Visible 
Parchen 3 4,5, 6, . . . Infrarrojo 
Brackett 4 5,6,7, . . . Infrarrojo 
Pfund 5 6, 7, . . . Infrarrojo 

cada serie queda representada mediante una diferencia de dos términos, 
uno es RH/n : ,  donde ni tiene un valor fijo y otro R,/n;, donde n, toma va- 
lores consecutivos enteros comenzando con n, = n, + l .  El sipificado de 
esta importante regularidad aparecerá pronto cuando hablemos de la teoría 
de Bohr. 

Serie de Lyrnan 

n2 e 5 4  3 2 

Serie de Balrner 

n2 m 6 5  4 3 

1 
3 

30W 4000 50W 6000 70&0 LA 

Serie de Parchen 

Figura 14-5. Series c n  los espectros del Iiidr6:riio .iti>niico. 
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En la figura 14-5 se muestran las líneas espectrales dadas en la ecua. 
ción (12)  para tres series y los valores de n2 que les corresponden. Las líneas 
de puntos corresponden a las longitudes de onda que resultan cuando 
n ,  = m, y representan los límites de cada serie. Como puede observarse, 
el espacio entre las líneas es grande para pequeños valores de n2, y disminuye 
rápidamente a medida que nr incrementa. 

Los espectros de los elementos restantes son más complicados. Los de los 
átomos gaseosos ionizados, como por ejemplo el helio HeC, L i++,  o berilio 
Be+ + +, presentan una gran semejanza con el hidrógeno, y se dice que poseen 
carácter hidrogénico. Con átomos más pesados, sin embargo, o no ioniza- 
dos, la situación es más compleja y se precisa un método de clasificación 
diferente. No obstante, los espectros de todos los elementos se pueden 
disponer en series, cada una de las cuales se representa como una diferencia 
de los dos términos, uno fijo y característico de la serie, y el otro variable 
para cada línea. \ 
TEORIA DE BOHR DE LA ESTRUCTURA ATOMICA 

Para dar cuenta de las líneas espectrales de los elementos y eliminar las 
objeciones levantadas contra el átomo de Rutherford, Niels Bohr propuso 
eri 1913 una teoría atómica radicalmente diferente de cuantas hasta entonces 
se habían establecido. Lo mismo que Rutherford, consideró al átomo 
constituido de un núcleo con electrones girando a su alrededor. Sin em- 
bargo, mientras Rutherford no seiialaba restricciones en las órbitas electró- 
nicas, Bohr postulaba que sólo eran posibles órbitas para las cuales el mo- 
mento angular es un  número entero n míiltiplo de la cantidad ( h / 2 7 r ) ,  
donde h es la constante de Planck. Esta suposición constituye una  cuantiza- 
ción del momento angular del electrón. Bohr además estableció que en tanto 
un electrón permanece en una órbita no radia energía a pesar de las exi- 
gencias de la termodinámica clásica. y de aquí que la energía de un electrón 
permanece constante en tanto no cambia de órbita. Así el segundo postu- 
lado introduce el concepto de que hay niveles energéticos o estados estacio- 
narios dentro del átomo en los cuales un electrón posee un contenido 
energético definido e invariable. Finalmente, Bohr supone como tercer 
postulado que cada línea observada en el espectro de un elemento resulta 
del paso de un electrón de una órbita en la cual la energía es E2 a otra 
menor E, y que esta diferencia va emitida como un cuanto de radiación 
de frecuencia de acuerdo con la ecuación 

Bohr aplicó estay idcas a un átomo que constaba de un núcleo y un elec- 
trón extrrno. Considcrernos en gcneral un núcleo de carga +Ze ,  A en la 
figura 14-6, alrededor del cual gira en órbita de radio r un electrón B de 
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carga e,  masa m y velocidad tangencia1 u.  La fuerza de atracción electros- 
tática entre el núcleo y el electrón está dada por la ley de Coulomb según 
Z e 2 / r ' .  Esta fuerza atractiva lleva opuesta una centrífuga del electrón, m u 2 / 7 ,  

que tiende a hacer que escape de su órbita. Para una situación estable es 
necesario que estas fuerzas se igualen, es decir, que 

a uartir de la cual obtenemos 

Ahora el momento angular del electrón es mur, y por el postulado de Bohr 
debe ser igual que 

donde n es un número entero. Al sustituir la ecuación (15) en la (14) ob- 
tenemos para r 

La energía total E del electrón en su órbita es la suma de las energías 
cinética y potencial. La cinética está dada por la relación fmu2, mientras 
la potencial está dada por -Ze2/r. De aquí que 

ZeZ E =  
7 

que, al introducir mu' desde la ecuación (14) resulta: 
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Al sustituir el valor de r de la ecuación (16) en la ( l l ) ,  se deduce que 
E vale 

La ecuación (18) da la energía total de un solo electrón girando alrede- 
dor del núcleo atómico de número Z. Esta ecuación involucra constantes 
conocidas y el entero n que toma únicamente los valores 1, 2, 3, etc. Para 
un valor dado de n, que se denomina número cuúntico principal, la eneryía 
del electrón será fija y constante del nivel particular o estado estacionario. 
Las energías de los diversos niveles, como son proporcionales a l / n 2 ,  decre- 
cerán según el cuadrado del número cuántico, de manera que el nivel para 
el cual n = 2 tendrá solamente 114 de la energía de otro para el cual n = 1, 
aquél con n = 3, tiene 119 de energía, etc. Con otras palabras, los niveles 
energéticos que ocupan los electrones no cambian continuamente sino que 
involucran cambios abruptos en los pasos de un nivel a otro. 

De acuerdo con el tercer postulado de Bohr, se supone que las líneas 
se originan cuando un electrón salta de un nivel a otro, y por lo tanto el 
átomo emite un cuanto de energía cuya frecuencia está dada por la ecua- 
ción (13). Este punto se comprueba fácilmente. Supongamos que el electrón 
está originalmente en una órbita para la cual n = n~ y que cambia a otra 
para la cual n = n,. En su estado inicial el electrón tendrá, de conformidad 
con la ecuación (17),  la energía 

mientras en el estado final 
2 r2mZ2e4 E,,, = - h2n: 

La diferencia 1E = E,,? - Enl deberá emitirse entonces como un cuanto 
de energía hv. De aquí que la frecuencia v de la línea emitida debe estar 
dada por 

y el número de onda 5 = r./c por 

; = 2 r2mZ2e4 
h'c 
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donde 

La ecuación (20) se ha obtenido con el supuesto de que el núcleo era 
suficientemente pesado como para considerarlo estacionario, es decir, que 
su masa era infinita. Cuando éste no es el caso, la ecuación (20) debe 
modificarse según 

donde, como antes, m es la masa del electrón y m' la del núcleo de número 
atómico 2. 

Aplicada al hidrógeno, para la cual Z = 1, la ecuación (22) deberá 
tomar la forma 

Esta ecuación es muy análoga a la (12) para las líneas espectrales del hidró- 
geno. Además, si la teoría es válida, entonces deberíamos encontrar 

= (L) m + m' ( ! ! )  
La sustitución de los valores de las constantes en la ecuación (24) da 
RE = 109,677.61 cm-' frente al valor observado de 109,677.58 cm-l. Este 
acuerdo tan notable constituye una excelente confirmación del postulado 
de Bohr y su explicación del origen de los espectros de hidrógeno. 

Una comparación posterior de las ecuaciones (14) y (23) proporciona 
rl significado de las diversas series observadas en las líneas espectrales emi- 
tidas por el átomo de hidrógeno. En la serie de Lyman n, = 1, y de aquí 
que las líneas obser\.adas resultan del paso de los electrones desde la segun- 
da, tercera: cuarta, etc., órbitas a la primera. Anilogamente, la serie Bal- 
mer, para la cual 11, = 2, surge del paso de los electrones desde la tercera: 
marta, etc., órbitas hasta la segunda. De igual manera, las series de Paschen, 
Brackett y Pfund se originan de las transiciones electrónicas de órbitas 
superiores hasta la tercera, cuarta, quinta, etc., órbitas respectivamente. 
La figura 14-7 ilustra esquemitiramente el diagrama de niveles energéticos 
dcl átomo de Iiidrógcno. Cada Iínca horizontal de esta fisura enseña el con- 
tcniclo de eiizrgía d d  nivel particular correspondiente al niimero cuántico 
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indicado, mientras que las verticales reprcscntan las transiciones de los diver. 
sos electrones dc las cuales surgen las líneas espectrales observadas en cada 
serie. 

De manera análoga la ecuación ( 2 3 )  ha sido usada para dar cuenta 
de otros esoeitros hidroeénicos. esto es. de aciuellos núcleos que tienen 

u 

a su alrededor un electrón girando. 

Figura 14-7. Origen de las series erpectrales en el átomo de hidróg-eno (esquema). 

POTENCIALES DE IONIZACION 

En la figura 14-7 el nivel mínimo de energía del electrón es aquél para 
el cual n = 1. Este nivel se denomina estado bare del electrón. El nivel de 
energía más alto es aquél para el cual n infinito, y este estado corresponde 
a la eliminación del electrón de la influencia del núcleo; esto es, la ioniza- 
ción del &tomo. La energía I ,  requerida para producir la ioni~ación desde 
el estado normal o base se denomina potencial de ionización, y usiialnientc 
se expresa en electrón voltios, eV.' En el caso dcl átomo de h i d r j p c  sólo 
está presente un potencial dc ionización, es decir, I = 13.60 cV. Sin embar- 
go, en los átornos que contienen diversos elcrtrones externos evistiri un 
potencial de ionización por cada electrón, y la magnitud d~ a t e  
aumentará con cada clectrón rrmo\,ido. 

Los potenciales de ionización de algunos átomo5 se dan  cn el tabla 1 6 5  

1 1 CV = 160210 x 1 0 ' 2  erg-¡os por partícula = 23,061 cal n i o l - ~  
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TABLA 14-5. Pvtenciales de ioniración de los átomos 

NY 
(eV) 

Elemento atómico 1 2 3 4 5 

Al describir los erpectros de los átomos se supone que cada línea emitida 
c~ una sola unidad. E n  realidad se encuentra por medio de iina resdiirión 
ele\.ada que están conrtitiiidas por dos o más línea? tan próximas que apa- 
rentemente constitu)en nna única. Este aspccto de múltiples líneas finar en 
Iiigar de una sola se designa como multiplete i> estructura fina rspectral. 

Aunque la teoría de Bohr d a  cuenta de  las diversas líneas del espectro de 
hidrógeno o de  átomos de naturaleza análoga a la del hidrógeno. no explica 
la c5tructura fina. El aspecto de la misma sugiere que cualquier nivel de  
energía que corresponde a un valor dado del número cuántico principal n 
puede en cfecto estar constituido de una serie de subniveles, cada uno de los 
cuales con su propio número cuántico, pero difiriendo sólo ligeramente 
rn la energía total de cada subnitel. Con esta base iina tran5ición desde el 
n i \ d  superior al infcrior conduciría a un número de  línea? muy juntas que 
ciepciide de la siibrapa donde sc aloja cl electrón dado. 

U n  estudio espectroscópico drtallado deniuestia que se reqiiivren cuatro 
rlúrneros cuánticos para caracterizar LIII electióii de un átomo. Estos son: 
( a )  el número riiintico principal, a;  [h l  el arimutal, 1: ( e )  el ma~p&tico,  ni, 

: i d )  el número riiÁntico de spin, s. 

El níimero ciiiiitico principal n de un clectrón cualquicra cii iin atonio 
determina el nke l  rniry6tico principal al cual pertenece cl e l~ r t rón .  Este 
~iiirncro toma sólo ialorcs cnteios, 1 .  2. 3, ptc., dependiendo del nivel del 
r,lectrón. ~orrespondiemlo a rada xalor dc n existen n valorcs posibles 
del nimimo cnántico aiimutal 2 q u r  drtmininan el momento angular del 
r.Irctióri. ) que pueden r o n 3 i d r r a r ~  romo iubcapas del nivcl principal. Así, 
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cuando n = 1 existe un solo valor posible de 1 que es 1 = O. Cuando n = 2, 
podemos tener 1 = O y 1 = 1, mientras que para n = 4 tencmos 1 = 0, 1, 
2 y 3. 

El número cuántico magnético m determina las posibles orientaciones 
cuantizadas espaciales del momento angular orbital, y pueden considerarse 
como la forma de desdoblamiento de cada subcapa en niveles más finos 
que difieren ligeramente entre sí en energia, pero que aún pertenecen a 
cada subcapa particular. Los valores que este número cuántico toma, están 
determinados por los valores de 1, y oscilan desde - 1  + 0 + +1, es decir, 
un total de ( 2  1 + 1 )  valores de m para cada uno de l .  Por ejemplo, para 
1 = 0 hay un solo valor de m, es decir, m = O. Cuando 1 = 1 podemos 
encontrar m = - 1, O y +1, un total de tres valorcs. Por otro lado, si 
1 = 3, tenemos siete valores de m, que son m = -3, - 2,  1 O + 1 ,  
+2, +3. 

Finalmente el número cuántico de spin s surge de una sugestión hecha 
por Uhlenbeck y Gondsmit en 1925, según la cual, un electrón en su movi- 
miento en una órbita puede rotar alrededor de su propio eje. Tal spin 
contribuirá al momento angular del electrón y modificaría así las relacio- 
nes de energia. Suponiendo que este spin se haya cuantizado, existen sola- 

' 

mente dos valores posibles para él que son s = +f ó s = -+, dependiendo 
de si el electrón gira sobre sí mismo en una u otra dirección. 

Los cuatro números cuánticos y los valores que puedan tomar se resu- 
men así: 

1. Número  cuántico principal, n .  Sólo puede toniar los valores enteros 
n = 1, 2, 3, etc. 

2. Número  cuántico azzmutal, 1. Para cada valor de n existrn n valores de 1, 
es decir, 1 = 0, 1, 2: . . . i n  - 1 ) .  

3. Número  cuántico magnético, m. Para cada valor de 1 existen ( 2  1 + 1 )  
de m. Este intervalo es desde m = -1 a m = +l pasando por m = 0; 
es decir, m = 0, & 1, 2, . . . &l. 

4. El número cuántico spin, s. Existen sólo dos valores posibles de S, s = ? 
y s = -+ para cada valor de l. 

Al especificar sus cuatro números, la "dirección" de un zlectrón par- 
ticular en un átomo dado se define completamente; es decir, los cuatro 
números cuánticos sitúan cada electrón en el nivel de energía ( n ) ,  ia sub- 
capa ( l ) ,  la sub-subcapa ( m ) ,  y la dirección de su spin ( S ) .  

Nada de cuanto se ha dicho impide que varios elcctrones de un átoino 
ocupen el mismo nivel de energía, y tengan por lo tanto sus númzros cuán- 
ticos idénticos. Sin embargo, el estudio de los espectros revela que esto 
no es posible, hecho que condujo a Pauli a enunciar en 1923 su principio 
d e  exclurión. De acuerdo con el mismo nunca dos clcctron;,~ de un útomo 
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pueden tener cuatro números cuánticos iguales. Para que existan en el 
mismo átomo, pueden tener tres números iguales, pero el cuarto debe ser 
distinto. Veremos ahora que este principio es de un valor fundamental, y 
ayuda considerablemente en la deducción de la distribución de los electrones 
en los átomos de los diversos elementos. 

CAPAS Y SUBCAPAS ELECTRONICAS 

Antes de regresar a la cuestión de la distribución electrónica, es nece- 
sario desarrollar el concepto de capas y subcapas. Así como los niveles de 
energía de los electrones en los átomos pueden considerarse divididas en 
niveles y subniveles, de manera análoga los electrones pueden considerarse 
que existen en grupos y subgrupos, referidos respectivament,e a capas y 
subcapas. Todos los electrones que poseen igual número ruántico principal n 
se dice que se encuentran presentes en la misma capa. También, todos los 
electrones de una capa dada que ocupan los subniveles con el mismo valor 1 
se dice que se encuentran presentes en la misma subcapa. Así los electrones 
para los cuales n = 1 y 1 = O ocupan no sólo la misma capa, sino igual 
subcapa. Análogamente, todos los electrones para los cuales n = 2 y 1 = 1 
están presentes en la segunda capa y en la subcapa 1 = 1. 

Este concepto halla justificación en la explicación del origen de los 
espectros de rayos X. Los espectros de línea ordinarios se deben a los elec- 
trones presentes en la capa más externa, es decir, los electrones ópticos. 
Puesto que éstos se encuentran ligados al nÚc!eo más débilmente en el 
átomo, se excitan con más facilidad que los electrones más profundos y 
por lo tanto dan más fácilmente los espectros de linea. Por otra parte, 
los espectros de rayos X son mucho más difíciles de excitar, ya que com- 
prenden energías emitidas mucho mayores, y de aquí que los rayos X 
deben originarse de los electrones más próximos al núcleo que los electrones 
ópticos. Por todas estas razones; la teoría generalmente aceptada del origen 
de los esprctros de rayos X es la siguiente. Al bombardear un átomo con 
electrones de gran velocidad, las colisiones tienen lugar con los electrones 
del átomo. Cuando la enerzía de las partículas es suficientemente elevada, 
arranca de su lugar a los electrones más profundos del átomo, que de- 
jan espacios librcs. Estas \.acaricias las reocupan los electrones situados en 
los niveles superiores originándose así la emisión de un espectro. Cuando 
este pasaje es de los riivelcs n = 2 o más altos al nivel n = 1, el resultado es 
la serie K de los Pspectros de rayos X. Cuando los saltos son desde el nivel 
n = 3, o mayores al n = 2, se produce la serie L. Análogamente, todas las 
transiciones al nivel n = 3 dan la serie M, los que van al n = 4 dan la 
serie K ,  etc., con tal que el átomo contenga clectrones suficientes para pro- 
porcionar todas estas serirs. Si no sucede así, como acontece con los átomos 
ligeros sólo se produce la serie K, o bien la K y una parte de la serie L. 
Se verá que esta teoría del origen de los cspectms dc rayos X adscribe su 
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aspecto no a los saltos electrónicos de una suhcapa a otra. sino al paso 
de un electrón de un nivel principal a otro, es decir, desde una capa a otra. 
El subnivel de una capa desde la cual viene un electrón determina sólo 
la estructura fina de la línea, no su posición. Esta Última está determinada 
principalmente por el cambio en el número cuántico principal n. 

Con la ayuda de esta teoría, los espectros de rayos X de los elementos 
se explican fácilmente, y constituyen, por esa razón, una confirmación del 
concepto de las capas electrónicas. Por asociación con las series de espec- 
tros que resultan de las vacancias en las diversas capas. es usual referirnos 
a la capa para la cual n = 1 como la K, aquélla para la cual n = 2 como 
la L, la de n = 3 como la M, etc. 

LA TABLA PERIODICA Y LA ESTRUCTURA ATOMICA 

Si las teorías de la estructura atómica son de algún valor, deben de ser 
capaces de explicar las diferencias de reactividad de diversos elementos y 
también por qué las propiedades físicas y químicas de los elementos se repi- 
ten de la manera que se encuentra en la tabla periódica. La periodicidad 
de los elementos descarta definitivamente a la masa como factor determi- 
nante de la reactividad química, y por lo tanto, los núcleos atómicos posi- 
blemente no son los responsables de la conducta química. Debemos buscar 
nuestra explicación, por lo tanto, en la arquitectura configuracional de los 
electrones externos a fin de darnos cuenta por qué los elementos actúan 
como lo hacen. 

Al pasar de un elemento a otro en la tabla periódica, el número atómico 
incrementa una unidad y así lo hace también la carga nuclear. Para coriser- 
var la electroneutralidad de los átomos, este incremento progresivo de la 
carga nuclear debe ir acompañada por un incremento simultáneo en el nú- 
mero de electrones orbitales. En consecuencia, al pasar desde el hidrógeno 
con Z = 1 al laurencio con Z = 103, el número de electrones alrededor del 
núcleo debe incrementarse progresivamente en uno desde un electrón sólo 
en el caso del hidrógeno hasta el valor 103 para el laurencio. En cuanto 
estos electrones ocupan la estructura externa del átomo; deben disponene 
en capas y subcapas, cada una de las cuales contiene un número de elec- 
trones compatible con el total de los que existen y con el número máximo 
que puede entrar en cada una. Esta proporción acerca de la disposicióil 
electrónica es bien clara pero los problemas quc subsisten son los siguientes: 
( a )  ¿Cuántos electrones se colocan en cada capa y suhcapa? (b)  ;A dónde 
va cada electrón sucesivo? 

La primera sugestión satisfactoria acerca del número de electrones situa- 
d o ~  rn las diversas capas y su posible disposición fue propuesta por BurY 
y llohr de manera indepcndicnte en el año 1921. Ambos que PI  
número máximo de electrones en cada capa dche rstar dada por 2 n', donde 
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n es el número cuántico principal. éste debe proporcionar el número máximo 
de electrones en las distintas capas 2, 8, 18, 32 y 50. Además, Bury y Bohr 
sugirieron que no  pueden existir presentes más de ocho electrones e n  la capa 
más externa d e  u n  átomo antes de comenzar con la siguiente. Con otras 
palabras, en las capas donde pueden cstar más de ocho electrones, sólo la 
ocupan ocho comen~ando a continuación la siguiente, y la capa incompleta 
queda para llenarse más tarde. 

Que esta hipótesis de Bury-Bohr es válida, se demuestra con ayuda del 
principio de exclusión de Pauli y de las reglas dadas para los valores posibles 
de los números cuánticos. Para la capa ti, n = 1, y de aquí que los valores 
que se pueden asignar a 1, m y s son 1 = O, m = O, s = +f ó s = -f. 
Como no hay dos electrones que posean los mismos cuatro números cuán- 
ticos, existen las siguientes posibilidades para ellos cn la capa ti: 

1 n = l  1 = 0  m = O  S = - -  
2 

Esto significa que la capa ti tiene sólo una suhcapa, 1 = O, en la cual se 
pueden acomodar únicamente dos electrones. Por otro lado, cuando n = 2, 
tendretnos 1 = O y 1 = 1 ,  m = O, m = -1 .  y m = +1, y s = f ó s = -f. 
Cstas posihilidadcs conducen a las combinaciones siguientes: 

Sobre esta base la capa L debe cstar constituida de ocho electrones, con 
dos de ellos en la subrapa 1 = O, y seis en la subcapa I = 1. De manera 
iqial, se demuestra que la capa iCf contienc 18 electrones, con dos de d o \  

1 
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en 1 = 0, 6 en la subcapa 1 = 1, y 10 en la 1 = 2;  la capa N posee 32 elec. 
trones distribuidos en subcapas de 2, 6, 10 y 14; mientras que la capa O 
tiene un máximo de 50 electrones. Estos son los números máximos predichos 
por Bohr y Bury. I 

COLOCACION D E  LOS ELECTRONES EN LOS ATOMOS 

La disposición de los electrones en los átomos ha sido deducida por el 
uso combinado del principio de exclusión de Pauli, los postulados de Bohr- 
Bury, y el estudio espectroscópico. A fin de apreciar el significado de los 
resultados, debe hacerse una referencia a la clasificación periódica de los cle- 
mentos mostrados en la tabla 14-6. Aquí los elementos se ordenan de acuerdo 
con su semejanza química en gru jos  verticales y horizontalmente en #&o- 

dos repetitivos. El primer periodo consta únicamente de dos elemcntos. 
hidrógeno y helio. El segundo y tercero contienen ocho elementos cada uno 
y cada período finaliza con su constitución de gas raro, es decir, neón y 
argón. Por otra parte, antes de! gas raro siguiente, kriptln, que se alcanza 
en el período cuarto, existen dieciwho elementos. 

De ellos los ocho elementos qur son potasio, calcio, galio, gennanio, 
arsénico, selenio, bromo y kriptón, se comportan de una manera casi normal 
y presentan bastante similitud con los miembros precedentes de su propio 
grupo. En cambio en los diez elerrientos que principian con el escaridio y 
finalizan con el cinc, su compoitainiento es algo más diferente del común, 
y por esa razón se les conoce generalmente como elementos de transicidn. 
En el quinto período la situación es idéntica al cuarto, y consta de dieci- 
ocho elementos, ocho de los cuales son más o menos "normales", mien- 
tras que otros diez que comienzan con el itrio y finalhan con el cadrriio, 
son elementos de transición. Sin embargo, al comenzar e! período sexto, 
encontramos a treinta y dos elementos que para estudiarlos se clasifican en 
tres grupos: (a )  8 casi "normales", que son el ccsio, bario, talio, plomo, 
bismuto, polonio, estatinio y mdón; (b)  10 elementos de transición que van 
del lantanio al mercurio; y ( c )  las tierras raras comprendidas entre Z = 58 
y Z = 71. Estos últimos elementos presentan gran analogía en sus propieda- 
des químicas y, por esa razón, no queda más remedio que acomodarles en 
la tabla en un mismo grupo, en e! espacio comprendido entre el bario !. el 
hafnio. Finalmente, el periodo stptimo contiene al francio, radio y a los 
elementos de la serie actinida, cntre los cuales se incluyen a todos los ek- 
mentos transuránicos descubiertos hasta ahora. 

La explicación del comportamiento antes descrito yace en la dispo- 
sición de los electrones mostrada en la  tabla 14-7. En ella la prictica común 
consiste en designar las capas principales por las letras K, L ,  M, etc., que 
corresponden a n = 1, 2, 3, y así sucesivamente, y a las subcapac por los 
símbolos Ir, 2p, 3d, 4f, etc. En cstc Último caso los índices riiiriiCricos repre- 
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TABLA 14-i. Disposición de los electrones en los diversos clcnientos 

Capa 

Subcapa - 
N' 
At. 
- 

1 
2 

:i 
4 
5 
6 
" 

8 
9 

J n 

11 
12 
13 
14 
15 
16 
I i  
1 X 

19 
20 
?1 
N2 
23 
24 
25 
26 
27 
28 
29 
30 
3 1 
32 
33 
34 
35 
36 - 
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Capa 

- 
XV 
At. 
- 

31 
38 
39 
40 
41 
42 
43 
44 
45 
46 
45 
48 
49 
50 
51 
32 
5'3 
54 

55 
56 
5 í  
50 
59 
ti11 
(i l 
(i' 
G:l 
64 
ti5 
6li 
ti3 
6X 
6!1 
311 
71 
32 
7:J 
74 -. 
<a - .  
< (, - 

- 
Zlem. 

- 
Rh 
Sr 
Y 
Zr 
Ch 
hlo 
Te 
Ru 
Rh 
Pd 
Ag 
Cd 
In 
Si, 
Sh 
Te 
1 
Xe 

Cs 
Rs 
La 
Ce 
Pr 
Nd 
Pni 
Sm 
Eii 
Gd 
Th 
11). 
Ho 
I:r 
T i i i  

Y h  
l." 
H f  
T:, 
\v 
Ile 
(15 - 
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Capa 

Subcapa 
- 

N' 
At. 
- 

m- , < 
i R  
79 
80 
Hl 
h:! 
Y3 
84 
85 
86 

8 í  
X i i  
89 
90 
91 
92 
93 
!J4 
!15 
!lli 
Y7 
9s 
!19 

100 
llil 
1112 
1 O3 
- 

TABLA 14-7 (Continuación) 

ientan el número de la capa principal, miiritras que las letras S, f ~ ,  d > f sirven 
para designar cl número cuántico 1 = 0, 1, 2 y 3, respectivamente. 

Comenzando con el hidrógmo, vemos que existe un solo electróri pre- 
sente en la capa K. En el Iielio un secundo elcctrón se adiciona a ésta, Y 
como sólo dos electrones pueden estar presentes cn un nivel eiierg&tico 
ciialquiera cuando n = 1, esta capa queda completamente ocupada y ce- 
rrada cn cstr clemento. En el siguiente, litio, debe comenzarse por 6% 

radii una capa iiucva, que es el nivel L, y los clcctrones cn los clementes 
iiguicntes roritinúan ocupando csta capa hasta clue queda totalmente llena 
en el cicrncnto ncón A partir dcl sodio que posre un solo clectrón en la 

J 
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capa M, lo único que podemos hacer es continuar el proceso de llenado 
en la secuencia normal hasta que las dos suhcapas del nivel M se ocupen 
llegando así al elemento argón. 

Cuando llegamos al potasio, cl electrón en lugar de llenar el nivel 3d 
comienza nna nueva capa. Este comportamiento está de acuerdo con la 
teoría de Bohr-Bury, según la cual en una capa externa no pueden haber 
más de 8 electrones. El calcio sigue al potasio, pero el escandio, en vez de 
continuar el proceso, principia a llenar la subcapa 3d. Esta entrada de elec- 
trones en una capa más interna continúa con el galio hasta que dicha 
subcapa se llena totalmente. Vna vez que ha sucedido esto, la tendencia 
iniciada con el potasio continúa, y los electrones entran de nuevo en la 
capa externa sucesivamente hasta 8. 

En la conducta electrónica descrita reside la diferencia entre los elemen- 
tos normales y de transición. Mientras que los electrones de los elementos 
normales se añaden sucesivamente a la capa electrónica más externa, en los 
de transición dicha capa pemanere esencialmente estacionaria, y los electro- 
nes sucesivos pasan a ocupar la capa inmediatamente debajo. 

A causa de este proceso de llenado se amplia el periodo. Como la distri- 
bución de los electrones en la capa externa es la responsable principal de las 
pr-opiedade químicas de los elementos, podemos anticipar que los "norma- 
les" actuarán en forma distinta de los de transición y en efecto así sucede. 

La situaciún en el periodo cuarto que comienza con el rubidio y termina 
con el xenón es esencialmente igual que en el tercer periodo. El rubidio, 
como el l~otasio, inicia una capa nueva siguiéndole el estroncio. Pero princi- 
piando ion el itrio y continuando con el cadmio los electrones que siguen 
rntran al nivel 4d hasta que éste está lleno, entonces el apilamiento de la 
subcapa S p  continúa hasta el xcnón. De nuevo aquí surgen los elementos 
de transición con la entrada de electrones a la capa más inmediatamente 
inferior. 

El período sexto comienza igual que los dos anteriores, con el cesio y 
el bario entrando la subrapa 6s ! el lantanio la Sd. Sin embarso, m e1 
w i o  los electrones en lugar de s cp i r  al lantano comienza a llenar el sub- 
nivel 4f vacante. Iniciado éste, el llenado de la segunda capa desde la super- 
ficie persiste hasta que se acaba con el lutecio. 

El hafnio continiia entonces r.1 proceso comenzado por el lantano y, 
mando éste finaliza con el niercurio, el talio y los elementos siguientes pro- 
reden a edificar la capa P. La tabla 14-6 mostrará que los elementos que 
llenan la laguna en la capa N son exactamente aqu6llos para los cuales no 
[>odia encontrarse lugar cn la clasificación periódica, esto es, las tierras raras. 
Coino cn estos elementos la configuración electrónica cxterna permanece 
r~encia!mente sin aitcración desde un elemento a otro, exhibirán g-ran 
analogía en su conducta química y actúan corno si furrari un solo eienien:~ 
en la secuencia periódica. 



638 Capitulo 14: Estructura atómica 

Finalmente, en el período séptimo se comienza una nue\.a capa en la 
cual entran electrones para el francio y radio. Con el actinio principia un gru. 
po nuevo de elementos: la serie actínida, donde los electrones romienwn 
primero a llenar el nivel 6d, y desputs entran a la capa abierta 5f .  

La similitud de las propiedades químicas dentro de los grupos se deduce 
también de la tabla. La inspección de las configuraciones electrónicas más 
extrrnas del hidrógeno, litio, sodio, potasio, mbidio, cesio y francio: enseñan 
que son iguales, y constan de un solo electrón en una capa nueva. Las con- 
figuraciones electrónicas de los elementos del grupo 11.4 comprenden dos 
electrones, tres en el grupo IIIA, etc. En el ca5o de los gases raros es preciso 
iniciar una nueva capa para cada elemento siguiente. Este hecho indica 
que su configuración es muy estable y explica su poca capacidad de combi- 
nación con otros elementos. 

Al hablar de la configuración electrónica del átomo, es usual dar la 
información en la forma lsZ2s2p63s~pSd1"4s1, Aquí los dígitos 1, 2, 3, 4, etc., 
se refieren al número cuántico principal y representan, respectivamente, las 
capas K, L. .M, K: etc. Las letras S, fi, d ,  etc., se refieren a las subcapas 
mientras que los índices superiores seiialan el número de electrones presente 
en cada una de las últimas. Así la combinación dada arriba señala la pre- 
sencia de dos electrones s rn la capa K; dos s y seis p en la capa L:  dos S, 

seis p y diez d en la capa .M, y un electrón r en la capa N. El elemento que 
corresponde a esta disposición es el cobre. 

TERMINOS ESPECTRALES 

1.0s niveles de enrrgía de un átomo que posee un solo electrón orbital 
se describen en función de cuatro números cuánticos n, 1, ni y s. Cuando hay 
presente más de un electrón, es necesario emplear un esquema distinto para 
designar los niveles energéticos. El mis  común es el de Russell-Saiinder~, 
que se representa así 

n'Z"+"L, 

y cula termiriologia explicaremos a continuación. 
El símbolo n se refiere al nivel principal de energía dcl átonio, para el 

rstado base n = 1: para el siguiente es 2 ,  etc. Los números cuánticos azimu- 
tales de los diversos electrones en el átomo, 1; pueden combinarse vectorial- 
rneiite para dar una suma L = X l ; .  L tiene sólo valores enteros tales como 
0. 1, 2, 3. etc., y éstos se designan respectivamente por las letras S, P, D, 
F, etc. Al hacer estas sumas, las rapas cerradas no se toman cn cuenta, puesto 
que no contribuyen a L. De aquí que iiriirarnintr los clecirones mtrrnos ne- 
cesitan considerarse. 

Los spinrs s. de los diirrsos clertrones dc un itorno se combinan m una 
suma algcbraica S' = Si, p;rt.a dar un níimrro ~iiáritico dc sliin rrsultantr S' 
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que puede tener los valores de 0, 112. 1. 312; etc. Estos spines combinados 
pueden acoplarse vectorialmente con L para dar momentos angulares resul- 
tantes cuyos valores son \/ J (  J + 1) ( h / ? r ) ,  donde J es igual a J = L + S', 
L t S' - 1> Id + S' - 2, . . . 1. - S', esto es, un total dc ( 2  S' + 1'1 valores 
de ] para cada uno de L. 

Si S' es mayor que I., sólo los valorrs positivos dp L - S' o ccro son 
significativos. 

En base a las combinaciones anteriores de los niimcros cuinticos del 
electrón, un nivel energético atómico o un término espectral puede tener 
las designaciones siguientes: 13S, 2,  Z3P,,, ó 4'F7/2. La priniera de ésta signi- 
fica que n es igual a 1> L es igual a O, J es igual a 112, y 2 S' + 1 = 2. De 
aquí S' = 112. El segundo, a su vez nos da n = 2, L = 1, J F O, y S' = 1. 
Finalmente 42F7;, reprcsenta n = 4 ,  L = 3 ,  J = 712 y S = 112. La suma 
( 2  S' + 1) se denomina multiplicidad del estado de energía. Estos tériiiinos 
se leen en secuencia "uno doblete S un medio", "dos triplete P ccro" y 

1 "cuatro doblete F siete medios". 

l 
,,. 

Estado fundamental 
l 

Fisura 14-8. Diagrama esquemático dcl nivel de energía para un  átomo de sadio 
"cutre cuya rstriicturn fina se omite. Los estados con dos valorcs ] consisten de d m  
n k l e s  muy pri>xiriios. 

No todas las transiciones entre los niveles energéticos dcl átomo son posi- 
bles. La5 reclas de selección limitan las transiciones pcrinitidas a las c a n -  
bios en 1, dc AL = 1 1 ,  Y 4 cambio dc J es cn A] O y & l .  La posición 
rrlativa de los diferentm rii\clts encrg&tiros, y la oprración dc las rqglas de 
rvlccciiin, debe juzgarse < I d  diagrama para el sodio presente mi la figura 14-8. 

1 
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MECANICA CUANTICA 

Hasta el aíio 1925 todos los intentos de tratar con los problemas dr estruc. 
tura atómica y riiolecular se basaban en la mecánica clásica, en la cual las 
unidades estrurturalei del átomo se consideraban como particulas con deter- 
minados momentos y posiciones sobre las cuales fueron impuestas las condi. 
ciones cuantizadas como las postuló Bohr. En 1925-1926. CIrerncr Heisenberg 

Envin Schrodinger, indepcndientemenle uno de otro, propusieron una 
nueva mecánica cuint ica u ondulatoria que tiene en cuenta la dualidad de la 
materia en ondas y partículas y que trata con los problemas en escala atómi- 
ca y moleciilar de una fonna totalmente distinta Aunque formalmente dis- 
tinta, la mecánica de matrices de I-Ieisenberg cs ~quivalentc a la mechica 
de ondas de Schrodinger. Como este iiltimo enfoque se presta rn sí mismo a 
una interpretación física rriás sencilla quc la del primeio; util i~ar~inos su tra- 
tamiento en lo qur sigue. 

La ecuación de Schrodinger cs la base para manipular todor los proble- 
mas de la mecánica ondulatoria. Esta ecuaciún no puedc derivarse de pos- 
tulados básicos sino que se l l e p  a ella como se describiri iriás taide, y la 
suposición que se hace es que esta ecuación es válida para el estudio de 
todos los tipos de problemas que iiivolucran una conducta atómica y mo- 
lecular. 

Consideremos un sistema, tal corno un resorte, quc rihia con una fre- 
cuencia v y produce una onda que viaja en la dirección r cori una veloci- 
dad u ,  y amplitud faltiira de la onda) a. Para un sistema como Este, la 
mechica clisica nos dice 

donde t e? el tiempo necesario pala que la olida alcance una posición .f. La 
solución dc esta ecuación es en la forma siguiente 

donde / , ( S )  es una función sólo dc x, y f i ( t )  puede escribirse así 

/ : ( t )  = Asen 2 771 t (27 )  

A es la máxima amplitud de la onda. En consecuencia la ecuación (26)  
se transforina en - ,f,(x) A sen 2 7 i . t  ( 2 8 )  

Si diferenciarnos la ecuacibii (26)  respcito x manteniendo constante t ,  



obtendremos 

De manera análoga la diferenciación de la ecuación ( 2 8 )  con respecto a t 
a x constante nos da 

ascr - 
S-  - 4 7 z v y , ( ~ )  ( A  sen 2  vvt) 

Y de aquí, por sustitución de las ecuaciones (29) y (30) en la (25), resulta 

Pero la longitud de onda h = u,/v. Haciendo esta sustitución, la ecua- 
ción (31) nos da 

La ecuación (32) se aplica a una onda móvil en la dirección x  únicamente. 
Si consideramos una onda móvil en tres dimensiones f , ( x )  debe reempla- 
zarse por $, donde $ = $(.Y, y, r )  , y nuestra ecuación se transforma en 

donde el símbolo V2 representa 

De acuerdo con la hipótesis de Broglie una onda de longitud X puede consi- 
derarse asociada a una partícula de masa m que se mueve con una veloci- 
dad v de acuerdo con la ecuación ( 5 )  del capitulo 2, es decir, h = hlmv.  
Al sustituir este valor en la ecuación (34),  obtenemos 

Finalmente, la energía total de la partícula E es la suma de su energía 
potencial, U, y la &ética E* = f múJ. En consecuencia, 
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La sustitución de la última expresión en la ecuación (36) da 

Conocida como la ecuación de ondas de Schrodinger, y es el postulado básico 
del comportamiento mecánico cuántico de la materia. 

NATURALEZA Y SIGNIFICADO DE 4 

La ecuación (37) implica en esencia que un cuerpo móvil de masa m, 
velocidad v, energía potencial U y total E, lleva asociada una onda con una 
amplitud dada por la función $. Para una situación física 4 debe ser finita, 
de un solo valor y continua. Los valores particulares de $ que dan solucio- 
nes satisfactorias de la ecuación ( 3 7 )  se denominan eicenfunciones o fun- 
ciones de onda caracteristicns, mientras que los valores de la energía que 
corresponden a las eigenfuciones se llaman eigenvalores del sistema. 

! El significado físico de 4 es nebuloso. Sin embarp,  $2 ó $$', donde 

i $* es la compleja conjugada de 4, puede interpretarse, como la probahili- 
I dad de encontrar una partícula dentro de un cierto dominio del espacio. 

Para un problema unidimensional, este dominio es el intervalo compren- 
1 dido entre x y x + d x ;  para un problema bidimensional, es un elemento de 
1 

área, y para un problema tridimensional, un elemento de volumen. 

I En generd, no es difícil establecer la ecuación diferencial de ondas de 

1 una situación particular. Sin embargo, la solución de la ecuación puede ser 

I muy complicada, y laboriosa necesitándose de aproximaciones y supuestos 
1 para obtener de alguna manera una respuesta. Procedrremos ahora a ilus- 

trar el uso de la ecuación de Schrodinger y la naturalrza de las soluciones 
que nos da en algunos problemas simples. 

1 LA PARTICULA LIBRE 

Consideremos una partícula de masa m que se mueve con una veloci- 
dad v bajo la condición de que U = O. Entonces la ecuación ( 3 7 )  sr con- 
vierte en 

8 ñ2m 
V2#+ = O  

o al dividir por $ 

1 - v** + 8ñ2m 
# h2 

E = O  (38) 

En el sistema de coordenadas cartesianas la enrrgia total de la partícula 
puede considerarse constituida de los componentes E,, E, y I?: a lo lar50 de 

l 
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los tres ejes tales que 
, . 

E = E. + E" + E, 

Además, podemos tomai 

donde +z es una función de x solamente, &, una función sólo de y, y +.- una 
función de r únicamente. Al reemplazar las ecuaciones (39) y (40) en la 
(38), de acuerdo con la expresión de V2 dada por la (35), obtendremos 

donde cada término en el paréntesis es una función de una sola vanablr. 
Como cada variable varía independientemente, cada uno de es ta  términos 
debe ser igual a O, y así obtendremos tres ecuaciones diferenciales con \a- 

riables separadas a resolver. 

Las soluciones de estas ecuaciones son 

( 2 r y  -) J." = A, sen 4 2  mE, 
, i '  

J.* = A' sen r~ 4=) 

donde A,, A, y A, son constantes. Más aún, para satisfacer las condiciones 
de frontera de 9, tenemos también 

4 

donde u,, u, y u, son los componentes de la velocidad u a lo largo de los tres 
ejes coordenadas. De la ecuación (40) vemos que la eigenfunción de 9 es el 
producto de las ecuaciones (42a) a (42c), mientras que la (39) conduce a 

Este resultado podia anticiparse pues, cuando U = O, la energía total 
del sistema es únicamente cinCtica E* = t mv*. 
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LA PARTICULA EN UNA CAJA 

Consideremos ahora la misma partícula de la sección precedente cuando 
se le obliga a desplazarse en una caja rectangular de dimensiones a, b y 
Dentro de la caja, es decir, entre u = O y a, y = O y b, y r = O y c la ener. 
gía potencial es cero. Pero en los limites se incrementa súbitamente hasta 
infinito y permanece así en tanto se encuentre fuera de la caja. 

Si representamos por U a la suma de sus componentes a lo largo de los 
tres ejes coordenados, es decir, 

entonces, procediendo igual que antes, es posible separar la ecuación de 
Schrodinger en t ~ e s  diferenciales de la forma 

1 8 nZm -- + -- 
hZ 

(E, - U,) = O 
+S ax2 

para cada una de las variables. La solución de (46) da entre x = O y 
x = a las eigenfunciones 

- 
+= = 4: sen t+) 

y los eigenvalores de la energía 

donde n, es un número cuántico que toma los valores n, = 1, 2, 3, etc. Aná- 
logamente, las restantes ecuaciones diferenciales nos dan 

donde n, y n, son de nuevo números cuánticos iguales a 1, 2, 3, etc. A partir 
de las ecuaciones (47 j , (49) y (50) se deduce para $ 

nzrz 
= Jz wn sm (y) sen r$) (53) 



1 
Mecánica cuántica del átomo de hidr6gpo M6 

y la energía total de las ecuaciones (481, (51 ) y (52) 

~ e s u l t a  de interés observar, que mientras las energías de la particula libre 
\.arían continuamente, las de una particula en una caja están cuantizadas. 
Sin embargo, las diferencias de energia entre los diversos niveles son peque- 
iias debido a la presencia de h2 en los numeradores de las ecuaciones de 
energía. 

1 lo1 lb1 

Figura 14-9. Gráficas de *, y $2 contra x para n = 2. 

La figura 14-9 muestra las gráficas de +, y t):, contra x para diversos 
\alores de 7ir y a = 2. De la figura 14-9ia) se observa que el número de 
s?rniondas dado por $, es idéntico al valor de n,. 

Análoganiente, la figura 14-9(b) muestra que n, es también el número de 
niiximos que puede presentar $ 2 .  

( MECANICA CUANTICA DEL ATOMO DE HIDROGENO 

C:onsiderercos un átomo constituido de un núcleo de masa m' y carga Ze  
alrededor del cual gira un electrón de masa m .  En mecánica tal combina- 
cióii puedp considerarse como una particula de mara reducida + dada por 

que gira alrededor del centro de masa a una distancia r del origen. La cner- 



Figura 14-10. Coordenadas 
polares esféricas. 

gki potencial de tal partícula es U = -Ze"r. Al colocar estos valores de ,L 

y U en la ecuación de Schrbdinger obtenemos 

Esta última ecuación se manipula mejor en coordenadas polares esféricas, 
cuya relación con las cartesianas se presenta en la figura 14-10, con lo 
cual la ecuación (56) se transforma en 

Si escribimos ahora 

+ = R . O . *  

donde R es una función de r sólo, O es una función de O únicamente lo 
mismo que lo es de n entonces la ecuación (57) se separa en las tres ecua- 
ciones diferenciales 

m' -L 2 (sen O $) - sen2 - O e + @ e = o  
sen O  d 0  

2 P- detalles véase Pauling y Wilson, Introdurtion lo  Qumtum Machanicr, 
McGraw-Hill Book Cnmpany, Inc., Nueva York, 1935. 
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donde m y ,l3 son constantes. Estas ecuaciones deben resolverse ahora consecu- 
tivamente para obtener los valores permitidos de e, 13 y R, y también el de 
la energía E. Las condiciones de contorno de la ecuarión (59) son tales que 
se obtienen valores satisfactorios de P. solamente cuando m = O, f 1, c2, etc. 
Cuando estos valores de m se colocan en (60) y se resuelve la ecuación en 
función de O, los valores permisibles de esta última se obtienen sólo para 
,l3 = 1 ( 1  + 1 ) ,  donde 1 = Iml, jml + 1, Iml + 2, etc., donde Iml son los va- 
lores absolutos de m. Finalmente con estos valores de J3 la ecuación (61) da 
soluciones satisfactorias sólo para valores del número cuántico total n = 1, 
2, 3, etc. .Cuando los diversos números cuánticos se combinan; se halla 
que las solucioncs aceptables de la ecuación (57) exigen que 

para cada valor de 1. Estos son exactamente los valores anteriores postulados 
para los números cuánticos principal, azimutal y n~agnético respectivamente 
de un electrón. Sin embargo, mientras que estos números eran introducidos 
antes como una base postulada, ahora ellos se deducen como exigencias 
de la solución a la ecuación de Schr~dinger para un átomo del tipo de 
hidrógeno. 

La solución de la ecuación (57) no da números cuánticos de spin. Para 
obtenerlos es preciso introducir la ecuación d.: efectos relativísticos. Estos 
dan entonces s = t f  ó s = f obtenidos por Uhlenbeck y Goudsmit. 

Las referencias a la discusión anterior muestran que los valores de la 
porción $ de la función total de onda $ dependen sólo del número cuántico 
magnético m. Por otra parte, (3 depende únicamente de 1 y m, y R de n y l. 
En consecuencia, el valor de $ dado por la ecuación (58), debe determinarse 
por los valores de los tres números cuánticos. 

Finalmente la ecuación (57) da también la energía total E del electrón 
en el átomo. Así se obtiene la expresión 

Si hacemos que m' sea infinito cn la ecuación (55),  entonces p = m 
Y la (62) es idéntica a la ecuación (18) de E obtenida por Bohr para un áto- 
mo del tipo de hidróseno. 

FUNCIONES DE ONDA DEL HIDROGENO 

1.a función de onda de un electrón en un itomo sc llama orbital at6mico. 
Para que cualquier electrón orbital quede determinado es preciso conocer 
Iris \aloris de los tr?S números cuiiiticos n, 1 y m. Adcniás para cualquier 
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átomo del tipo de hidrógeno la función de onda total es el producto de las 
contribuciones radiales a +, esto es R, y las dos porciones angulares R y $. 

Las expresiones para R y O@ deducidas de la solución de la ecuación (57) 
para los valores de n = 1 hasta 3 se resumen en la tabla 14-8 donde 

q = Zr/*,  Y 
n o = - -  - 0.529.4 

4 ~ ' p e '  

Esta Última, como se ve a partir de la ecuación (16), es la primera órbita 

Fisura 14-11. Funciones de distribución radial para el átomo de hidrógeno. 

de Bohr del átomo de hidrógeno. Los orbitales para el átomo de hidrógeno 
se deducen de la tabla 14-8 al colocar Z = 1. 

Consideremos primero las contribuciones radiales a yÍ para el átomo de 
hidrógeno. En cada caso R2 representa la probabilidad de hallar el electrón 
en un punto comprendido entre r y 7 + dr en el espacio. Pero es mis ilus- 
trati~-o considerar la probabilidad de hallar un electrón en un casquete esfé- 
rico de grosor d r  a una distancia r del centro de masa, que es prácticamente 
idéntico a la posición del núcleo. Esta ~mbabilidad D ( r ) ,  denomiriada 
función de dirtribzrción radial, está dada por la expresión 

n ( r )  = 4 nr2RZ (63) 

En la figura 14-11 se presentan las gráficas de D ( r )  contra r para diver- 
sos valores dc n y 1. 
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TABLA 14-8. Las funciones de onda del tipo dc hidrógeno * 

ción or- 1 
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Para cl estado base del átomo de hidrógeno, esto es, n = 1 y 1 =O,  D ( r )  
presenta un máximo para r = a, = 0.529 A, y de aquí quc la poiición más 
probable del electrón es idkntica con el radio predicho por Bohr para la 
primero órbita electrónica. Pero, mientras Bohr predijo que el electrón se 
rncontrará sólo a esta distancia, la gráfica muestra probabilidades finitas 
para encontrarlo a distancias mayores y menorts que a,. 

Las funciones de distribución radial para n = 2 y 3 son rnenos marradas 
que aquklla de n = 1, y pueden extenderse para valores más amplios de r. 
Estos hechos indican una localización más baja del electrón con el aumcnto 
de distancia desde el núcleo y un decremento en la atracción entre este 
último y el electrón. Además para el elcctrón en los estados 2s. 3s y 3 p  ohrer. 
vamos un rn:iximo rrlativamente grande en D ( r )  acompaiiado por un má- 
ximo menor con valores más bajos de r. En consecuencia; en estos estados 
el eli-ctrón tiene prohabilidadrs definidas de ocupar más de una distancia 
preferrnte desde el núcleo, aunque esta preferencia disminu)e a medida 
qiie nos aproximamos al núcleo. 

La inspección de la tabla 11-8 rebela qiie todas las órhitai con idénticos 
valores de 1 y 7n tienen igual dependencia dc @O en los dos ángulos indepen- 
dientemente di. los valores de n y R. En corisecuencia todos los orbitalcs s 

tendrán ignal forma, lo mismo que todos los orbitales p:, p*, etc.; para los 
orbitales s O 0  es una constante, y de aquí que &tos tengan simetría esfPrica. 
Sin embarso, como todos los restantes tipos dados tiruen una dependencia 
angular para a@, los restantes orbitales diferentes de s tendrin formai que 
rio son esféricamente simétricas. Las gráficas tridimeniionalts de o?) sr. 
muestran en la figura 14-12 de la página siguiente. Como cabe esperar, los 
oshitale5 s son esfbricos. I a s  orbitalcs fi constan de dos porciones quc cn 
conjunto semejan a una palanqueta de gimnasia: y aunque equivalentes. 
difieren entre sí en sil orientación respecto de los ejes. Sin embargo, 10s 
diversos orbitales d difieren tanto en forma como en orientación espacial. 

TRATAMIENTO MECANICO CUANTICO 
DE ATOMOS MAS COMPLEJOS 

Hi-mos vkto hasta ahora que para los átomos análogos al hidrógeno las 
variables cn la ecuación de Sclirodinger son separables, y la ecuación se 
ri-siiclvr exactamente por medios analíticos. Sin embargo, esto no es cierto 
cuando existe más de un rlectrón presente. Para ilustrar la naturaleza d" 
las complcjidadrs, consideremos el caso d ~ l  átomo qiie consta de dos electro- 
nes y un iiúclco de carsa Zc, Para tal átomo la cncrgia potencial ~ s t á  
dadd por 



Tratamiento mecánico cuántico de ábnws más cqoplejos 651 

Fisura 14-12. Gráiic is de las partps a n ~ u l a r c s  dr las funciones de onda drl átomo 
de hidrógeno. 

donde T I  es la distancia del electrón (1 )  al núcleo, r,  la del electrón ( Z ) ,  y 
es la distancia dc separación de los dos electrones. Si designamos por + 

a la función de onda total y por rn la mam del eicctr0n, la ecuación (37) 
nos da 
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Aquí E es la energía total del sistema, y Vt y VE hacen referencia a las 
coordenadas de los dos electrones. Las variables en la ecuación (65) no son 
separables, y la misma no es soluble directamente por procedimientos anali. 
ticos. Análogos problemas se presentan en otros casos que comprenden la 

N presencia de más de un electrón. 
Para manejar tales ecuaciones se han desarrollado divenos procedimien- 

tos de aproximación a las soluciones. De éstos, uno de los más usados es el 
método de zarinción, cuya base es el principio del mismo nombre. Comrn. 
cemos suponiendo funciones adecuadas de $ que las utilizamos para hallar 
E a partir de la ecuación de Schrodinger adecuada. El principio dc varia. 
ción establece que todos los valorcs calculados de E serán mayores que el 
verdadero y dar in  el valor de éste sólo cuando se efectíia una corrección 
en la función $, es decir, obtendremos E,,i,, > E. En consecuencia, de todas 
las funciones elegidas, aquéllas que den la mínima enersia serán las mejores, 
); en el limite la función corregida de $ dará el valor correcto de E. Este 
principio proporciona un criterio para la dirección de los cálculos y la elec- 
ción de una función conveniente para $. 

La forma en que estos cilculos de prueba se hacen puede deducirse de 
las consideraciones siguiente.. 41 reordenar la ecuación (37) resulta 

Definamos ahora el operador Hamiltoniano, o simplemente el Hamiltoiiiano 
por la expresiún 

Entonces la ecuación (66) se escribiri siriiplcnirrite así 

H es un operador no conmutativo, es decir, H+ + $H. Sin embargo, coi110 
en c~ialquier situación dada, E es constante, E+ = $E. En la expresión del 
Ilamiltoriiano V' representa la suma de los téminos V' para todos 10s 
electrones presentes, rsto cr, 

Así en el caso del átomo de hidrógeno donde hay un electrón ~iresent?, 
V2 = O:. Sin c m b a r ~ o  para un átomo dc dos electrone~ V? = V; + Vi 
como se observa a partir de la iciiación (65) .  
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La solución general a la ecuación (68) para E tiene la forma 

El, ATOMO DE HELlO 

donde dí  es un elemento de volumen, y la integración tiene que realizarse 
para todo el cspacio. De aquí, wpuesta una función de $, se reemplaza 
ésta en la ecuación (70) y se evalúa la energia correspondiente. La canti- 
dad +2dr en el denominador de la ecuación (70) representa la probabilidad 
de encontrar el electrón o electrones involucrados en el elemento de volu- 
men d7. En consecuencia, la integal Sf i2di  deberá ser igual a la unidad 
cuando se considera todo el espacio. Esto es cierto sólo si la función + elegida 
incluye los coeficientes de proporcionalidad correctos en la expresión de $ 
seleccionada. Deciiiios entonces que esta función está normalizada. Sin 
embargo, cuando no se incluyen los coeficientes apropiados, la integral de 
nuestra función es distinta de la unidad, y deben evaluarse ambas integrales 

Un buen ejempio de la aplicación del método de variación es el cálculo 
de la energía del átomo de helio en el estado base. Esta energía se conoce 
exp~rimentalrnente que es -78.98 eV, esto es, la suma de los potenciales 
dc ionización para ambos electrones como se encuentra en la tabla 14-5. 
Para este átomo, constituido de un núcleo y dos electrones, la energía poten- 
cial está dada por la ecuación (64) con Z = 2. La expresión de H es 

, 

Mediante esta ccuación, y suponiendo que las funciones de onda sin norma- 
lizar + son el producto de dos funciones de onda análogas a la de hidrógeno, 
Wo es * e-?,~>/a~( , -zv3/m (72) 

en la ecuación (70) para hallar E. 
Estos procedimientos de cálculo son ordinariamente muy laboriosos y 

consumen tanto tiempo que no pueden llevarse a cabo por los procedimien- 
tos usuales. Pero el advenimiento de las computadoras digitales ha reducido 
enormemente estas dificultades haciendo factible determinaciones con sis- 
terna3 que resultaban prácticamente imposibles de manejarse antes. 

U n d d  obtuvo en 1927 un valor de E igual a -71.81 eV. En la aproxi- 
mación siguiente K d h r  consideró a + cl mismo que cl dado por la ecua- 
rión ( 7 2 ) ,  pero SuPiiso qw % rra un parárnetro ajustable igual a 2'. Con 
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%' = 1.6875 fue capaz de obtener el valor de -77.47 eV, resultado mucho 
más favorable. El valor de Z' = 1.69 en vez de 2 se interpreta significando 
que un electrón en el átomo de helio separa al otro del núcleo, y por lo 
tanto reduce la carga positiva neta de este último. Finalmente, después de 
numerosos intentos, Hylleraas obtuvo en 1930 un valor de E igual a 
7 8 . 9 9  eV mediante un polinomio de con 14 términos. 

El estado base del átomo de helio lleva en sí la presencia de dos elec- 
trones 1s cuya función de onda total es $. Para ocupar la misma órbita sin 
violar el principio de exclusión de Pauli, es preciso que los dos electrones 
tengan spines opuestos. De aquí, el número cuántico de spin para uno de 
10s electrones será f ,  y -f para el otro. Sin esta oposición de spines no es po- 
sible lograr ningún orbital estable. 

OTROS ATOMOS CON MULTIPLES ELECTRONES 

El tratado anterior del átomo de helio es un ejemplo de la forma en que 
la mecánica cuántica enfoca el problema de trabajar con átomos de muchos 
electrones. En este enfoque cada electrón en el átomo está representado 
por una función de onda $, denominada orbital atómico. La  función de 
onda del átomo total, $, se toma entonces como una combinación adecuada 
de los orbitales atómicos de los electrones presentes. La localización de un 
electrón en un átomo está determinada por sus números cuánticos, y éstos 
determinan también la naturaleza de $,. Así en el átomo de hidrógeno 
$, depende de los números cuánticos n, 1 y m. Como para la combinación 
de estos tres números cuánticos debemos tener electrones con spines de &, 
cada orbital atómico se puede referir a dos electrones, esto es, uno para el 
cual el spin es f y -4 para el otro. 

Los orbitales atómicos se designan de igual manera que los electrones 
a que corresponden. Por ejemplo, un electrón 1s se dice que está en un orbi- 
tal atómico ls, un electrón 2 p  en un orbital 2p y así sucesivamente. Si supe 
nemos ahora que los orbitales de los electrones en diversos átomos son 
análogos a los del átomo de hidrógeno, entonces bien sea la tabla 14-8 o la 
figura 14-11 muestran que sólo es posible un tipo de orbital s para un 
valor de n, 3 tipos de orbitales p para n = 2 o mayor, y cinco tipos de d i -  
tales d para n = 3 o mayor. De aquí que el número máximo de electrones 

que se acoplan en un orbital s es 2. Por otio lado, los plectiones p cabe dis. 
tribuirlos entre los orbitales p,, fi, y p,, de manera que el número máximo 

de electrones que éstos pueden retcnrr es 3 x 2 = 6. Análogamente pueden 
existir electrones d en los cinco orbitales d, y ~1 númrro máximo de clrctm- 
ncs posibles serÁ 5 x 2 = 10. Estos númrros máximos para los electrones f >  

p y d son idénticos ron los drducidos antes de la aplicación del p r i r i c i ~ ~ ~  
de excliisión dc Paiili, dados rn la tabla 14 7. 
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Estar consideraciones hacen posible asignar electrones a varios orbitales 
del átomo por medio d d  principio del cnsamblc;  de acuerdo con 41, imagi- 
namos un átomo edificado sobre el núcleo al que se le agregan piogresiva- 
niente el número de electrones necesarios para que dicho átomo se encuen- 
tre en el estado base. En concccuencia, cada electrón ocupará sucesivamente 
el orbital disponible de energía mínima, luego rl siguiente más elevado, y 
así sucesivamente. Por este procedimiento obtenemos, como antes para el hi- 
drógeno, la disposición electrónica 1s': para el helio l s Z ;  para el oxígeno 
l s22s22p4,  etc. Sin embargo, para predecir la distribución de los electrones fi 
entre los tres tipos de orbitales P, o de electrones d entre los cinco tipos 
de orbitales d, se necesita generalmente información adicional. Así se cncuen- 
tra que en el nitrógeno con el aciupamiento electrónico ls22s'2p3, un ekc- 
trón p ocupa cada uno dc los trcs orbitales. De aquí que ningnno de los 
orbitales i> se encuentre lleno. Como regla todos los orbitalcs i, tienen que 
ser ocupados al menos por un electrón antes de que tenga lugar el llenado 
orhital. L a  razón de este comportamiento es el hecho de que los electroncs 
con spin sin acoplar dan energías de enlace en el átomo más elevadas que 
los acoplados. En consecuencia, el átomo es más ectable con la primera 
disposición que la última. 
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1. U n a  partícula ed(.rica de densidad unidad cac libremente en el aire con una 
vf'l<ridad tonstant? df 0 5 0 0  cm w - 1 .  El coeficiente d e  viscosidad del aire es 
0000180 pnisri Utilizando la Iry de Stnk~s ,  háller~ el radio dc la partícula. 

Rcipudrta: 6.43 x lo- '  rin 
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2. Cna csférica de densidad unidad y r.idio 1.00 x 10-4 cm queda 
atrapada cntre dos placas paralelas  cargada^ que están a una distancia entre si de 
2.40 cm. Para mantener la partícula en reposo se aplica a las p laca  una diferencia 
de potrncial de 2,052 voltios. .A partir de estos datas, hallar: ( a )  el campo eléctrico 
aplicado en voltios cm-', y ( b )  el número de cargas unidad de electricidad sobre 
la Una unidad electrastática de potencial es igual a 300 voltios. 

Respuesta: (a)  855 voltios cm-1; (b) 3, 

3. ¿Qué campo eléctrico aplicado en voltios cm-' se requerirá para hacer que 
la psrticula descrita en el problema 2 ascienda contra la gravedad con una velocidad 
u,  - 0,/5? 

4. Supongamos que la polaridad de las placas del problema 2 se invierten. 
< Q u é  campv eléctrico aplicad" en voltios cm-' se precisará para hacer caer la 
partícula con una velocidad o_ = 1.20 o,? 

5. (Cuál será la mara de un electrón que ae mueve con una velocidad de 
( a )  5.00 x l O % m ~ e g - ~ ,  y ( b )  2.9 X 101Ocmseg-'? 

Respuesta: (a )  9.24 X 1 0 - 2 5  g. 

6. ( a )  ;Cuál es la masa del protón en reposo? (b )  (Cuál es su masa al moverse 
con la velocidad de 2.00 x 10'0 cm seg-l? 

7. Scgún el principio de incertidumbre de Heisenberg, ;cuál será el mínimo 
de incertidumbre en la posición de un electrón si su momento se conoce con Ap 
igual a: (a) 1 x lo -? ;  ( b )  1 x 101°, y ( c )  O g-cmseg-l? 

8. La plata posee 2 isótapos estables cuyos pesos atómicos san 106.911 y 108.909 
en la escala del carbono-12. Hallar la abundancia de cada uno de estos isótopos en 
la plata ordinaria. Reipuesta: Ag107 : 52.00%. 

9. El magnesio posee 3 isótopos estables. Para dos de ellos los pesos atómicos 
son 23.985 y 24.986, mientras que sus abundancias son 78.60 y 10.1170, respectiva- 
mente. Hallar el pero atómico del tercer isótopo. 

10. (Cuál cr el número de electrones, protones y ncutrones cn un átomo de oro 
de masa atómica 197? 

11. El peso atómico de uno dc los isótopos del platino es 193.977. ( a )  Calcular 
las masas de los electrones y del núcleo en un peso atómico gramo de este isótopo. 
( b )  ¿Cuál será la masa de los núcleos calculada a partir de las masas en reposo 
de los neutroncs y protones presentes en el átomo? 

1 
Reipuerta: (b)  195.570 S. 

12. (a)  C,ilcular la cantidad dc mrrsia en calorías que se emitirá por rcgundo 
por un  cuerpo negro perfecto de 1 m? de área a 2000°K. ( b )  (Cuánta encrsia 
se absorberá por cste cucrpo por segundo? 

13. ¿Cuál será la energía radiada por el cuerpo negro descrito en el proble- 
ma 12 cuando su temperatura se deva a 10,00OSK? 

¡ 14. Suponiendo que la rxponencial es muy grande comparada con la unidad 
en el dmominadar de la ecuación (10) derivar la expresión de la lonpitud de 
onda A, a la cual la distribución de energía en la ridiar-ión del cuerpo negro es un 
máximo a cualquier temperatura constante T. 

15. Utilizando la relación ~b tcn ida  en el problema 14, calcúlese A, a 1000°K. 
Reipueita: h, = 2.88 inicroncr. 
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16. La longitud de onda de cierta linea cn la serie Balmer se observa que es 
4341 A. i A  qué valor de n, corresponde esta línea? 

17. Calcular el número de onda, longitud y freciiencia de la primera linea en 
la serie Lyrnan. Rerpueito: v = 2.466 x 101%seg-l. 

18. Calcular rl número de onda, longitud y frecuencia de la tercera linea de 
la serie Paschrn. 

19. Mediante la teoría de Bohr, calcular los radios de las órbitas primera y 
&cima en e1 átomo de hidrógeno. 

20. Calcular las velocidades del electrón en las órbitas primera y décima del 
átomo de hidrógeno. Rripueita: o, = 21.9 X loí cmseg-l. 

21. Calcular 13. cnergia cinética, potencial y total del electrón en la primera 
órbita del átomo de hidrógeno. 

22. Calcular la energia cin(.tica, potencial y total del electrón en la órbita dé- 
cima del átomo de hidrógeno. 

23. (a)  ¿Cuál es la cantidad total de energía en calorías requerida para hacer 
pasar a todos los electrones desde la primera órbita de Bohr a la sexta en un átonio 
gramo de hidrógeno? (b) (Cuál será la distancia que tiene que movcrre cada 
electrón? (c) ;Qué frecuencia de radiación se emitirá si los electrones regresan 
a su estado inicial? Respuesta: (a) 304,800 cal. 

24. ¿Cuál es la frecuencia y longitud de onda de la radiación emitiaa por la 
transición del electrón desde la segunda a la primera Órbita de Bohr en el helio 
ionicado? Supóngase que la constante de Rydberg es la misma que R,, para el 
hidrógeno. 

25. Calcular la energía m calorías requerida para ionizar un peso atómico gra- 
ino de hidrógeno. 

26. Calcular la energía en calorías requerida para producir a partir de átomos 
neutros de helio un  pero atómico gramo de: ( a )  ianes He+, y (b) iones He++. 

Respuesta: (b )  1.821,000 cal. 

27. ? Q u é  dores posibles puedcn tomar los rerrantcs números cuánticos cuan- 
do el principal es j? 

28. Dc acuerdo con el principio de Pauli, ;qué número máximo de electrones 
Puede encontrarse rn cada una de las subcapas I en el problema 27?  

29. Explicar la diferencia fundammtal entre las configuraciones electrónicas 
dc los elementos del grupo I A  (Li, Na, K' etc.) y aquéllos del srupo IB (Cu, 
.%S, .%u). 

30. Dar las c~nf i~urac ianes  electrónicas de los siguientes elementos: (a) Li; 
(b) Be+; ( c )  C ,  y ( d )  Ca. Respuesta: (a )  15221'. 

31. i A  qué átomo ncutro corresponde la configuración electrónica Eiguiente? 

lPZr'pflWped54s' 

32. Dar los valom de I, S y ] de los términos espectrales siguicntei: ( a )  'S,; 
( b )  2P1,2; ( c )  IFZ; (d )  'Fa,? Rerpueila: (a) L = O, S' = O, 1 = 0. 

33. Señalar los va1orr.s posibles de J para cada uno de los términos espcctralei 
sipuientes: (a) 'S; (b )  'S; (c) ? P ;  ( d )  %F. 
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34. La figura 14-7 enseña que al estado32P del sodio consiste dc un nivel doble 
con términos espectrales dados por 3 V P ,  y 332P, ?. Lar tranaicion~i desdc estos nive. 
les al estado base resultan en  la muy conocida línea D del sodio, que consiste de das 
linear muy próximas. En l a  transición 3ZP,,2 -i 3?S1, 2, ; = 16,9780 m - l ;  mientras 

- 
que en la transición 32P,,, + 3?S,,,?, u = 16,960.9 cm- '  ( a )  ;Cuál de estos nive. 
les queda más prpnimo al estado base? ( b )  ¿Cuál es la diferencia m energía entre 
los dos estados 3'P? 

35. El estado 33D del sodio consta de dos niveles con téminos espcctrales 3'D,,? 
y 3'DSi2. Análogamente el estado 3'P del sodio consta de dos niveles con téminos 
espectrales 3'P,,, y 3'P,,,. (a) i Q u é  transiciones cabe esperar entrc los dos estados? 
(b )   cuál sería'la multiplicidad de la línea buscada? Respurito: Cuadruplete. 

36. La linca espectral observada para las transiciones descritas en el probl~ma 35 
es en realidad un  triplete. iCuál de las traniiriones posibles está prirhibida por las 
reglar de selección? 

37. Considerar una partícula de mara ni constreñida a moverse en una caja <ú- 
bica de arista a. (a )  ;Cuál cs la expresión de la mecánica cuántica para la energía 
de la partícula? (b) ¿Cómo depende la energía de la masa de l a  partícula? ( e )  ;Cuál 
es la dependencia de la energía con el tamaño de la caja? 

38. Un electrón se desplaza en una caja cúbica cuya arista es 1 cm. ;Cuánta 
energia, en ergios, se requerirá para elevar el electrón de su nivel mínimo al estado 
en que: (a )  n, = 2, nv = 1, n, = 1 ;  ( b )  n, = 1, ny = 2, n, = 1; ( c )  nz = 1 ,  
n, = 1, n, = 2? Respueita: (a )  4 E =  1.81 x 10-",ergioc. 

39. Un protón se mueve en una caja cúbica cuya arista es de 1 cm. ;Cuánta 
energía se precisará para elevar el protón desde su estado dc energía mínima a aquél 
donde n, = ny = n, = 2 ?  

40. La energía cinética media de una molécula de gas vale 3/2 de kT, donde 
k es l a  constante de Boltmann. Cuál será el valor promedio dc in,: + nv2 + n13) 
a fin de que una molécula de He posea una temperatura de 300°K cuando está 
confinada en una caja cúbica de 100 A de arista? 

41. Determinar para un átomo de configuración similar al hidrósrno la funciOn 
de distribución radial para un  orbital 2s relativo al 2p. 

42. Utilizando el resultado obtcnido cn el problema 41, calcular para el h idr6 
geno las probabilidades relativas de encontrar el electrón en pl orbital 2s relativo 
al 2P a distancias del núcleo de: (a) r/o, = 1 ;  ( b )  r/o, = 2, y ( c )  ,/o, = 3. 

Reipuerta: (a )  3 .  

I 43. Ctilizando el resultado obtenido en el problema 41, calrular para el hdio 
con una sola carga iónica las ~robabilidades de encontrar el electrón cn el orbital 
relativo al 2p a distancias del núcleo de: (a) , /a, = 1/2; ( b )  r / a o  = 1, y ( ~ 1  
?/a, = 3/2. 



NATURALEZA DEL 
ENLACE OUlMlCO 

La repetición periódica de las propiedades quíniicas de los elementos 
con el incremento del número atómico, y de ahí de la masa, no guarda 
relación con el núcleo sino con los electrones en donde se asienta la capaci- 
dad de reacción química. 

Hemos visto que, independientemente del número total de electrones 
presentes, la configuración electrónica en las capas externas de todos los 
átomos que pertenecen a un grupo dado es esencialmente idéntica. Este 
filtinio hecho sugiere que la reactividad química está asociada con los electro- 
nes más externos del átomo, y no depende en grado alguno de los que se 
encuentran en capas muy por debajo de la superficie. Por csta razón, cual- 
quier explicación de las leyes dc coiribinación química y valencia deben 
buscarse en el comportamiento de los electrones más externos, y en la inter- 
acción de ellos con otros semejantes de átomos distintos. 

Al tratar con la combinación atómica conviene clasificar los enlaces 
h r i adoc  m tres tipos básicos, que son: ( a )  iónicos o electrovalentes, (b) co- 
valentes, y jc) metálicos. Cada uno de estos tipos representa cierta conducta 
bisica que definiremos y dcscribiremos. Sin embargo, no todos los enlaces 
hallados en las nio16culas se ciasifican con claridad en alguna de estas cate- 
~orías. En muchas ocasiones los enlaces encontrados reflejan propiedades 
que indican un carácter interniedio cntre los tipos básicos. En estos casos 
ci sc trata como una combinaciún de los tipos base invalucrados, en el 
i~ !a l  cada tipo ejerce una contribucióri definida a la naturaleza del enlace 

?ri cuestión. 

659 
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EL ENLACE IONICO 

El primer intento de explicar la valencia en función de los electrones 
lo hizo W. Kossel en 1916. Su punto de partida teórica fue la observación 
de que la estabilidad de los gases raros se debía a que la capa externa de los 
átomos contienen dos electrones en el helio y ocho en los restantes casos. Por 
esta razón sugirió Kossel, que todos los átomos tienden a alcanzar confiyu. 
raciones de gas raro bien sea tomando o cediendo electrones. Por ejemplo, 
un átomo de sodio contiene dos capas cerradas con un electrón fuera de 
las mismas. El cloro contiene dos capas cerradas y siete electrones externos. 
Para alcanzar una configuración de gas raro el sodio puede ceder el elec- 
trón externo que posee pasando así al ion positivo Ya+, o bien adquirir 
siete electrones transformando al ion negativo Na-'. Es obvio que el pri- 
mero de estos procesos debe ser más fácil de llevarse a cabo y de aqui la 
tendencia del sodio será a perder un electrón y transformarse en Na+. En 
cambio el átomo de cloro adquiere configuración de gas raro ya sea adqui- 
riendo un electróno perdiendo siete. Aquí es evidente que el primer pro- 
ceso resulta más probable, y de aqui la tendencia del cloro a formar el . 
ion C1-. Estas tendencias naturales juegan su papel cuando el sodio y el 
cloro están juntos. Escribiendo un punto para representar al electrón obte- 
nemos la reacción siguiente: 

en la cual un electrón se transfiere desde el sodio al cloro para dar lones 
sodio y cloro, cada uno de los cuales posee configuración de gas noble. Aná- 
logamente podemos representar la reacción del bario y del azufre Por la 
transferencia electrónica. 

Este tipo de interacción atómica, que comprende ]a de uno 

0 electrones de un átomo a otro, conduce a la formación de iones que 
se mantienen juntos por atracción electrostática. A causa de la naturaleZa 
electrostáfica de la fuerza de enlace, la ligadura entre los átomos se dice 
que es iónica o  e lec trodente ,  y se dice que la es una electro"'- 
kncia. La ligadura iónica está presente en las mol&culas de gas tales ri- 
10s Muros alcalinos, y también en los cristales iónicos. consideremos P 
mero una sola molécula constituida de un par de iones con cargas ioiies 
y &e. La energía potencial ~lectrostática de atracción entre estos 
esti dada por Z , Z , c Z / r ,  donde r cs la distancia dt- spparación de los dos 
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iones. Junto a esta atracción, tal par de iones ejercerá una repulsión, espe- 
cialmente cuando los valores de r son pequeños, a causa de la superposición 
de las nubes electrónicas e interacción de los núcleos de igual carga. Repre- 
sentaremos este potencial de repulsión mediante un término de la forma 
be-''' donde b y p son constantes. En consecuencia, la energia potencial total 
de una molécula se escribirá así 

La ecuación (1)  da el valor U = O cuando r = m, es decir, la energía 
potencial de la molécula es O cuando los iones están muy separados entre 

1 
r o - % .  

Distancia de  separación -r 

Figura 15-1. Diagrama de energía potencial del enlace iónico 

''. Cuando se acercan los potenciales de atracción y repulsión se incrementan 
de la manera mostrada esquemáticamente por las curvas punteadas en la 

15-1. La energia potencial neta U es la suma de los potenciales de 
'ePulsión y atracción, y es la curva sólida de la figura. Esta última cuma 
Presinta un mínimo cuando r = re y U = U g  que corresponde a la sepa- 
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ración de equilibrio y la energía de enlace de la molécula. Para este mínimo 
tendremos 

y de aquí que por diferenciación de la ecuación (1) respecto a r resulta 

Al sustituir la ecuación (2 )  en ( 1 )  obtendremos 

El término p/r, es generalmente igual a 0.1b0.15, y en consecuencia la 
repulsión actúa para reducir la energía de atracción electrostática entre los 
iones aproximadamente un 10 a 15% en La posición de equilibrio. 

ENERGIA DE RED DE LOS CRISTALES IONICOS 

Es el cambio de entalpía. M,, necesaria para descomponer un 11101 del 
cristal en sus constituyentes iónicos gaseosos a una temperatura T. Born y 
Mayer mostraron en 1972 que esta energía se calculaba teóricamente en base 
a ideas parccidas a las desarrolladas en la secciSn anterior En lo que sigue 
nos limitaremos a una discusión de cristales de haluros alcalinos, para los 
cuales Z, = Z, = 1. 

Born y Mayer hallaron que la energía potencial dc equilibrio de un rnol 
de un cristal de haluro alcaliiio a 03K era igual a 

donde A', p, C y E, son constantes para un cristal dado: S cs el número 
de Avogadro, y ro es la distancia entre los iones. En la ecuación ( 4 )  el pri- 
mer término es la ecuación ( 3 )  modificada por la introducción de la con<- 
tante de Madelung Al, que toma en cuenta el agrupami~nto ! espaciado 
de los iones en la red cristalina. El segundo término rrpresenta las atrac- 
cionc* de ran der M'aals entre los iones, mientras qlip el último término 
la energía en el punto cera del cristal. Esta última m la rncrSia dc ~ihracihn 
rcsidiial presente eeii cl cristal en cl cero absoluto. 
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Los parámetios A', p, C y E,, se obtienen a partir de varias propiedades 
del sólido, mientras que 70 se deduce por análisis de rayos X del cristal. De 
aquí que Lro resulte calculable. Además, como U I ,  = -U,  a O°K, la ener- 
gía de la red puede obtenerse a esa temperatura y corregirse a la que se 
desee. Los valores de A I I ,  obtenidos así a 2S°C, se dan cn la coliimna final 
de la tabla 15-1. 

T m ~ n  15-1. Energías de red de los haluros alcalinos a 25°C 

AH.  (kcal mol -1) 

Cielo T e d a  
Bom- Born- 

Sal A  > d A H d  A H .  I A Haber Mayer 
- - -  

N s F  137 18 26 118 84 215 213 
XF 135 18 22 100 84 191 190 
RbF 133 18 20 96 84 183 182 

NaBr 86 27 26 118 82 175 175 
KBr 94 27 22 100 82 16 1 159 
RbBr 96 27 20 96 82 157 154 

Los valores de A H ,  obtenidos anteriormente se comprueban mediante 
un ciclo ideado por Born y Haber rn 1919 Las etapas de este ciclo a una 
temperatura cualquiera T son 

La lrimesa etapa comprende la formación de un m01 dr haluro alca- 
lirio hlX dede  los elementos, para los cuales AHf es el calor dr formación, 
mientras que la segunda etapa es la disociación de la red para formar iones 
de ;.as M - (g) y X ( g )  para la cual el efecto térn~ico es la energía de red 
LH, .  Los mismas iones de gas se obtienen tambi6n rn~diante las etapas (31 
i (4 ) .  La etapa (3) in\olocra primcro la sublimación del M(s)  a M(%) 
para la cual SU, es t.1 calor dc sublimación del metal, y también la diso- 
ciación de la inol6cula X ( g )  a 2 X ( g ) .  Para un átomo rcqueiido aquí cl 
rfcc to ti.rniico es f H d ,  dondc AHd es el calor de disociación de la molé- 
cula X2(g) .  Por lo tanto, el efecto térmico total para la etapa (3) vale 
L / / ,  + ) a l I d .  Finalmcnti M(c)  se convertiri en M+  ( S )  más un electrón 
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al proporcionar la energía de ionización I,  mientras X(g)  puede convertirse 
a X (g) al reaccionar con un electrón. El efecto térmico para este último 
proceso está definido por 

donde A es la afinidad electrónica del átomo para el electrón. Como rl 
valor de AH total de la reacción particular es independiente del camino, 
se deduce que 

A H , + A H , = A H , + f A H d - A  

Ó A H , = A H , +  & A H + I - A A H ,  (6) 

La ecuación (6) permite el cálculo AH, a partir de los datos termoquí- 
micos disponibles para AH,, AHa, 1, A y AH,. Tales datos para cierto nú- 
mero de haluros alcalinos a 2j°C se dan en la tabla 15-1. Los valores de 
AH, calculados a partir de éstos, presentes en la prnúltima columna de la 
tabla, concuerdan bien con las energías de red obtenidas a partir de la 
teoría de Born-Mayer. 

EL ENLACE COVALENTE 

Aunque la explicación anterior es satisfactoria para las sustancias iónicas 
escasamente da cuenta de la formación de moléculas como CH,, NO, H., 
N2 y otras de esta categoría. En éstas no se detectan iones: y no hay nna 
razón aparente inmediata del porqué, por ejemplo, dos átomos de hidrógeno 
deberían combinarse en una molécula. Para venccr esta dificultad, G. N. 
Lewis propuso en 1916 que una unión de átomos puede lograrse al compar- 
tirse electrones e n  pares. Por ejemplo, si un átomo de hidrógeno con un solo 
electrón externo compartiera este electrón con otro átomo de hidrógeno. 
el resultado sería una molécula de este elemento, H : H, en que cada átomo 
podría reclamar el par y de ahí poseer la estructura del helio. La forma- 
ción de una molécula tal como CH, tiene lugar al compartir electronrs 
entre el hidrógeno y el carbono de la manera siguiente 

Aquí cada hidrógeno adquiere la configuración del gas raro helio al com- 
partir electrones, mientras que el carbono siendo capaz de compartir 10s 
propios, adquiere la confipración del neón. En todos estos repartos rada 
par de e lec t ron~r  corresponde a un  enlace de ualencia s~nc i l la .  Para difrrrn- 
ciar este tipo de combinación de la unión electrovalente se emplean lo5 
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térmirios co~.a/encia y ~nlace  cocalente. La 1io;adura covalente se emplea 
también para dar cuenta d~ la formación de enlaces dobles y triples en las 
moléculas, así la formación de una molécula de oxígeno se representa por 

en cuyo caso cuatro electrones, que corresponden a dos enlaces de valencia, 
están compartidos por los dos átomos. Análogamente, la estructura electró- 
nica del etileno se escribe así 

donde los cuatro electrones entre los dos carbonos señalan el enlace doble. 
Finalmente en los enlaces triples existen conipartidos tres pares de electro- 
nes como en el caso N,, : N : : : N :. ó C2H2, H : C : : : C : H. En el N, 
cada nitrógeno contribu!.e con tres electrones a la formación de un enlace 
triple covalente, mientras que en el C2H2 cada carbono proporciona tres 
electrones. 

Un enlace covalente se origina tambih  de la distribución de los electro- 
nes proporcionados por un solo elemento que se dice coralente de coordina- 
ción. Como ejemplo de esto se encuentra la formación del ion NH: desde 
el amoníaco y el ion hidrógeno, vale decir, 

Er, la molCcula d~ an~oníaco existen cuatro pares de electrones presentes, 
de los cuales sólo tres se hallan compartidos. Cuando un ion hidrógeno se 
encuentra próximo de esta molécula, el nitrógeno permite al protón compar- 
tirlo con el par libre de electrones, y el resultado da así la formación del 
ion amonio. Una vez establecido el enlace entre cl hidrógeno aceptor y cl 
nitrógeno donador, rs indistiripible de los restantes enlaces N-H, y la carga 
positiva llega a hacerse una propiedad del grupo en sil conjunto mis  bien 
que el de cualquier hidrógeno. Podernos citar como otros ejemplos de enlaces 
covalentes coordinados a las formaciones de RE, . NH, desde BF.I NH ,, y 
BF; desde BE, y F-. En todos estos casos el átonio aceptor, boio. posee 
sólo 6 electrone5 a su alrededor. A fin d r  alranmr el octeto estable de ck<- 
trones, acepta uri liar a partir de los donadores NII,, y F- para formar lo\ 
complejos rqlrrtivos. Poi mtc prwedirniento, tanto cl accptor como cl doria- 
dar adquieren confiPracirinm dc gas riohle. 
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LA NATC'RALEZA DEL ENLACE Y LAS PROPIEDADES FISICAS 

L a  forma en quc un rnlacc quíniico se ori~ii ia,  se reflcja significati. 
vamente en las propitdadc5 de  los compuestos que resultan. Puesto que la 
clectrovalencia conduce a la formación de los iories mantenidos juntos por 
atracción electroitátka, los compuestos que poseen este tipo d r  enlace se 
liallan ionizados tanto en el estado sólido romo fundidos. En este íiltimo 
caso son buenos conductores de  la electricidad, y en soliicióii. cn solventps 
como el agua: proporcionan clectrólitos fuertes que t a m b i h  conducen una 
corriente. Además, a causa de las fuerias electrostáticas con~iderahles entre 
los iones cargados el&rtricariiente, los compuestos exhiben puntos de ebulli- 
ción y de  fusión rvlatii-amentc rlevados. E n  contraste coi1 los compuestos 
electrovalentes los que resiiltaii en la covalencia están sin disociar y son no 
conductores, presentando puntos de  fusión y ebullición mucho más bajos. 
Mientras que los compuestos elcctrovalentes son generalmente m i s  solubles 
en los solventes polares, como el agua y alcohol etilico, los covalentes son 
mucho niás solribles en solventes organices como el benceno. é t ~ r  o tetra- 
cloruro dc  carbono. Estas diferencias en los dos tipos de ligadura sc hallan 
reflejados en los datos prmentes en la tabla 13-2 de  los diversos compuestos 
electrovalentes y covaientcs. 

TABLA 15-2. Comparación de las de los compuestos cuvalrntes y 
elcctrovaientes 

Punto de fusión 801°C 962°C -22.8"C -182.6"C 
Punto de ebullición 1413°C 15fiO"C 76.8'C -161.4"C 
Conductanciii equiv. en el 

nuiito de fusión 133 64.6 O O 
Solubilidad en 1110 a 20°C 

(g/1008H2O) :36.0 35. 7 Indiil>ie 9 cc a 20°C 
Solubilidad en éter Insoluble Insoluble I- 91 c t  a 20'C 

Lrib  productos que resultan de  los enlaces covalerite5 coordinados, corno 
puede verse, son iiiol&iilas sin Carsa. coino en el caso BF, NHI: o 

iories, conio NH; ó BE;. Eri esta categoría existen también compuestos 
como los hidratos, amoniato>. alcoliolatos: eteratus. etc. En esta tariedad 
de compuestos es muy dificil otahleccr con c la~idad difermcia en las pro- 

piedades. En efecto. cs posible riicontrar todas las graduaciones de  conducta 
que varían desde la covalencia pura a una el~ctrovalencia casi tutal. En 
general los hccho5 cvidcnciaii que el enlace covalente cooidinado tiende 
a inrremcntar los puntos de  fusión y de cbidlición d? los cr>inpiir\tos que 
contienen .wlo enlaces covalentes. 
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EXCEPCIONES A LA REGLA DEI, O C T E T O  

1.a troría d r  Lewis-Kossel explica la formación de  nioclior compuestos 
por transferencia electrónica y distribución. Al hacerlo la troria se apoya 
eri el concepto de estabilidad alcan7able cuando no existen m i s  de oclrr~ 
clectrories alrededor de  un átomo. Sin embaiqo. se conocen miiltitiid de coni- 
puestos rn  los cuales esta resla del octeto se halla sobrepasada apaieritc- 
:ncntr; por ejemplo con PCl,, SF,, OsFb. rtc. E n  función de un par de 
electrones por enlace. el átomo de  fósforo en el PCI, debería estar rodeado 
por 10 electronrs, el azufre en el SFa por 12, y el os~nio cn el OsF, por 16 
En una inolCcula como la del B,H, se halla insuficiente núi r i~ro  de elcctru- 
nes p a n  enlace por distribución tanto de los dos boros como de los seis 
h id rópms .  Como cada boro posee 3 electrones. el número total de 6 pala 
lor dos debiera ser ruficiente para enlazar los hidró<enos sin dcjar n i n g h  
otru rrstante para el enlace entre los boros. Aunque el B'H, ixiste: no es 
iniiy estable. 

Pala explicar la existencia, y en alsunos casos la yran eitabilidad, de 
lo5 compuestos que aparentemente violan la regla, se hace la su~cstióii 
di. CINC es posiblr la existencia de  m j s  de  8 electrones coordinados alrededor 
de u n  itomo. 

Sin crribargo. Sufiden señaló que la regla del octeto se conserva con tal 
q11c en alsunos casos sc garantice la posibilidad d e  formarse un enlace al 
con~partirse i i r i  simple electrón rn  lugar de un par de ellos. Así para el pen- 
tacloriiro de fósfuro la estructura podría escribirse como uria combiiiacióri 
d r  tres pares electrónicos y de dos erilacrs de un electrón, esto es. 

lidia el SF, una combinación de dos pares y cuatro iiri~uletes, y para i.1 
OsF, como una combinación de 8 singiilctrs. De igial  manera se explica 
la formación del R,H, mediante la estructura 

Vereiiios después quc los enlaces electrónicos simplcs son factibles, pero nc  
tm la forma post~ilada antcriormentc La mecánica cuhntica enscña que 
la estabilidad de 105 cnlaccs de  clectrón simple se originan de un fenómeno 
Il,iniado de rcsoriancin, en el cual ~1 electrbn, en vci dc localiar5t- sohrc 
u r l  .;tomo parliciilar o ~ c i l a  rmtre los átomos quc determinan el cnlacc. 
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Tal resonancia conduce a una energía de enlace que hace posiblc la forma. 
ción de la ligadiira y la estabilización de la mol6ciila en que se encuentra 
presente. 

LA MECANICA CUANTICA Y EL ENLACE COVALENTE 

.4unque la teoría de Lewis especifica que un enlace covalente involucra 
el reparto de electrones en parejas, no explica cómo esta distribución con. 
duce al enlace. Posiblemente la contribución mis valiosa que la mecánica 
cuántica ha hecho a la quí~nica es la de aclarar la naturaleza de la cova- 
lencia, y los factores comprendidos en la formación del enlace covalente. 

Existe sólo una molécula en la cual se ha obtenido analíticamente una 
solución de la ecuación de onda, ésta es, la molécula H:. En otros casos 
de moléculas relativamente simples sólo existen soluciones aproximadas, 
pero que son suficiente para dar una mirada interior a las influencias que 
conducen a la formación del enlace, y al comportamiento de los electrones 
en tales enlaces. Las moléculas complejas ofrecen aún muchos obstáculos 
para su aclaración, pero los resultados obtenidos con las moléculas más 
simples reultan de gran ayuda en estos casos. 

EL ION DE LA MOLECULA DE HIDROGENO 

Antes de proceder con las moléculas normales, resulta muy instructivo 
considerar primero la naturaleza de las fuerzas de enlace irivolucradas 
en la formación del ion de la molécula de hidrógeno. Este, que se produce 
por bombardeo del gas hidrógeno con electrones, es esencialmente una 
molécula de hidrógeno con un electrón removido por ioni~ación. Consta 
por lo tanto, de dos protones y un electrón y puede considerarse como 
una moléciila formada de un átomo de hidrógeno y un ion de este ele- 
mento, es decir, 

H i H + = H ;  

Las mediciones espectroscópicas muestran que la energía de enlace de este 
ion en el estado libre, es E' = -2.791 eV relativas a H + 1 I +  para una 
separación infinita, y que la distancia de equiIibrio internuclcar es TO = 
1 .O58 A. 

En función de las distancias definida5 en la figura 15-2 la cnergía Po- 

Electrón 

Figura 1 S 2 .  Definición de distan- 
c i a s  para rl ion de la molCcula dc 

j 
hidrógrno. 

+e 
Protón o Protón b 
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tcncial para este ion está dada por 

Suponiendo que los núcleos sean estacionarios, el hamiltoniano del sistema es 

donde m es la masa del electrón y O2 se refiere a sus coordenadas. En con- 
srcuencia, la ecuación de Schrodinger para el ion de la molkula de hidró- 
seno es la siguiente 

HI1. = EI1. 

donde $ es la función de onda del electrón y E es la energía del sistema. 
Las variables de la ecuación (9)  en coordenadas elípticas, son separables 

y sus expresiones se resuelven para $ y E como una función de r,b. Uua 
gráfica de este último presenta analogía a la curva sólida de la figura 15-1, 
y da para el estado base de H: un mínimo para el valor de E = - 16.389 eV 
Y ras = 1.058 A. Este valor de E corresponde a la separación del ion en dos 
protones y un electrón. Para convertir E al estado de referencia de H + H+,  
la energía de ionización del átomo de hidrógeno debe agregarse a E, obte- 
niéndose así F = E + 13.598 = -16.389 + 13.598 = -2.791 eV a rao = 
r, = 1.U58 A. Estos valores de E y r,  concuerdan exactameutc con 10s ob- 
servados. Aunque la solurión exacta concuerda con la experiencia, las 
rcuacinnes que resultan son demasiado complicadas para proporcionarnos 
fina vista de la naturaleza de las fuenas de enlace. Por esta rarón resulta 
instructivo examinar algunas soluciones aproximaáas más factibles de inter- 
~~retación. Un  intento inicial de visualizar el ion H' como una combinación 
di.1 itomo de hidrógeno y su ion correspondiente conduce a no-enlace para 
todas las distancias de separación. Análogamente, la suposición que $ = 

I"* - $ri, donde +,y  & son las funciones de onda I r  del átoiiio de hidrógeno 
para el electrón moviéndose respectivamente alrededor del núcleo a y el b,  
no dan otra cosa que repulsión. Sin embargo, se obtiene enlace cuando la 
fiiririón nomalizada g del electrón en H+ es igual que 

La sustitución dc la ccuacióii (10) y la ( 8 )  cn la (70) del último capitulo 
dan para E cn fiincióll dc r,, una curva sólida aniloga a la dc la figura 15-1, 
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con un mínimo pala r, = 1.32 A y E = -15.36eV. De aquí que E' sea 
igual a 1 . 7 6  eV. Estos valores de E' ) r,, no concuirdan muy bien con 
los datos experimentales, lo que indica qne la ecuación (10) es demasiado 
simple. Sin embargo. no es éste el punto de inÁuirno interés en el momeiito. 
Los hechos importantes sor1 que esta ecuación conduce al enlace de los dos 
protones y el elertrón en H t .  y tambien dan información relacionada con la 
naturalea del enlace. La expresión de la energía en el estado base dada por 
la ecnación (101 para $ ec 

donde a,, es el radio de la primera órbita de Bohr pala el átomo de hidró- 

grno y J, K 'i son funciones de r,i,. La funoión A es positiva ~ i ~ m p r e  y 
no no5 concirrne en lo que sigue. J ec ima función que mide la interacción 
c~iloiiihiana del electrón en una órbita 1s cnn el núcleo a, mientras K la in- 
tczral de resonancia, da la energía resultante del intercambio dpl electrón 
entre los dos núcleos. La evaliiación de los términos m la ecuación (11) - 
enseña que la contribución más importante al enlace se hace por parte de K. 
En consecuencia, la estabilidad del ion de la molécula de hidrógeno es debida 
fimdamentalmente a la energía de resonancia qui. resnlta del hecho qne el 
electrón no está locali~ado en ningún núcleo, sino que oscila de manera 
que una parte del tiempo está en uno u otro de los núcleos. 

Es de gran interés señalar que se han encontrado otras soluciones de $ 
que proporcionan una aproximación a la expcriencia mucho mayor que 
la ecuación (101. En efecto, H. M. James propuso una función de $ que da 

= 1.058 A y E' = -2.706 eV. Este xaior de E' es únicanientc 0.005 eV 
mayor que el experimental. 

El examen de la distribución de la densidad electrónica cn el ion 11; 
mediante $ obtenida en la soluriiin exacta muestra líneas clc contorno que 
no sólo en~loban ambos niicleos, sino que también dan una concrritración 
elrvada de carea clvctiónica rn el espacio entre pllos. Esta última coricen- 
tración de carga nrgati\a atiae los núrkos positivos, ! actúa ací conlo un 
medio para manterieilo? jinitos. 

Esta niolécrila, constitiiida poi 2 protoncs 2 clrctrorics. sc lid enconttado 

e s p  troscópirarncntc que pocce en su estado mínimo de erieigia una energía 
de enlacc de E' - -1.745 eV y una distancia intrrniiclear de r,, = 0.740 
cuando la rnergia dc lo, do- itornoc cr.p~r,rdo~ íe  torna iqual a O. En f i i i i -  



La molécula de hidrógeno 671 

ción de las distancias moitradas en la fisura 15-3, la cncr~ ía  pritmcial de 1.1 
nolécula e5 igual que 

e2 e2 e2 e2 e2 e' c:= +- +-  
7'01 T.? rbl T ~ z  1'1% Tob 

(12) 

i el hamiltoriiano es 

donde m es la masJ del electrón, y 03 y VI se refieren a las coordenadas 
de los do? electrones. Por tanto, la ecuación de onda de la molécula de 
hidrógeno es 

H+ = E+ 

En la ecuación (14) + es la función de onda total de lo3 do? electrones en 

l 
la molécula, y E es la erieryia referida a los protones y a los elcctrones sepa- 
rados totalmente. El problema ahora es resolver la ecuación (14) para el 

Electrón 1 

+e  +e 
Protón o Protbn b 

Figura 15-3. Definición de distannas para Ir rnol(.~ula de hidri~geno 

estado baie de la inolFcula de hidrógeno con la suposición de que iiiia fiiri- 
ción de $ puede construirse a partir de los orbirales 11 para cl itoino de 
Iiidrógeno. El primer eiifoque dc este problema fue realizado por Hritler 
Y London en 1927 en base a una foimiilación denominada el método de 
enlace de salencia. Consideremos la rnolí.ciila de hidrógeno para \alores 
grandes dc r,h. El sistrrna consistirá intonrec de dos átorrios de hidrógeno 
normales, cada uno de ellos constituido de iiri  protón y u n  elcctróii. Siipori- 
gamos que bajo estai condiiiones el núcleo a llcva asociado con él, el elec- 
trón (1  ' ,  y e1 núcleo b cl clectrón ( 2 ) .  En el piimero de estos átomos pode- 
mos d e ~ i ~ n a r  por + Y ( l l  A la función rlc onda orhital Is, en el segundo por 
$ a ( ? ) ,  ) la función de onda de 105 doi átomos mrdiante $ , ( l ) $ b ( 2 ) .  Sin 
f'nibarSo, es posible tarnhicn que en la crparación el núcleo a pucda ir aso- 
ciado ron cl electrón (2)  Y VI  núcleo b con el elcctrún (1 ) .  La firnción dc 

on,!a para los dos átomos wl.'i mtoiices + , ( Z ) + a ( l ) .  Heitler y London pos- 
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tulaban que al juntarse los dos Átomos la función de onda +vB de la molécula 
es una combinación lineal de los dos productos, esto es, 

El uso de la ecuación (15) para + en la solución de la ecuación de 
Schrodinger conduce a enlace entre los átomos de hidrógeno. Como en el 
caso del ion de la molécula de hidrógeno, el enlace se debe principalmente 
a la cnergía proveniente del intrrcambio de electrones entre los dos áto- 
mos, y a la conccntrarión de carga electrónica en el espacio entre ellos. Sin 
embargo, la energía de enlace y la distancia de equilibrio que se obtienen 
para el estado base de la molécula son considerablemente mayores que los 
valores observados, siendo E' = -3.14eV y r ,  = 0.869 A. 

En la formulación anterior de # cada electrón está asociado con un 
núcleo particular. y el enlace resulta cuando los electrones se aproximan 
entre si. En el sentido de que la asociación de dos electrones conduce a la 
formación dc un enlace, el enfoque de IIeitlcr-London representa el equiva- 
lente de la mecánica cuintica del par de electrones del enlace covalente 
postuládo por G. N. Lewis. Ademis, como ambos electronei en el estado 
base de la molécula de hidrógeno deben ocupar el mismo orbital ls, el prin- 
cipio de exclusión de Pauli exige que sus spines deben ser opuestos, esto es, 
uno debe ser igual a f y el otro + .  En consecuencia el pareado electrónico 
para constituir un enlace covalente tiene lugar sólo entre electrones de spines 
opuestos. 

Otro procedimiento para establecer expresiones de + es el m t t v d o  de los 
orbitalrs mol~cularcs  desarrollado por Hund, hfulliken, Hückel y otros. 
En este método el electrón de una molécula se considera que no se mueve 
rn  la esfera dc un núcleo particular, sino en la de todos los núclcos pre- 
sentes. De aquí que la función de onda de cada electrón dependeri de 
todos los núcleos presentes y la función de onda total será el producto de las 
funciones para los diferentes electrones involucrados en el enlace. 

Consideremos primero los dos protones de la molécula de hidrógeno 
y uno solo de los electroncs. Esta situación corresponde al caso del ion de la 
moléciila de hidrógeno, para la cual la ecuación (10) da una función 
de onda raronablerricnte aceptable. En analogía con esta ecuación es posi- 
ble e~cribir para la función de onda dcl electrón (1 )  

Tal función de un solo electrón en una molécula se denomina orbilal 
>nolccular, que en este caso csti constituida de una combinación l in~a l  de 
los orbitales atómiros. Ariilo<arriente, si consideramos ahora el electrón ( 2 )  
Cri el campo de los dos núcleos, crltonccs por rornbinación lineal de los 



Enlace de valencia y el del orbital molecular 673 

orbitales atómicos tendremos para la función orbital molecular de este elec- 
trón 

+S = $,(2) + $a(2) (17) 

De aquí se sigue, a partir de las ecuaciones (16) y (17), que $ es igual a 

Con esta función para t+ nos da E' = -2.68 eV y ro = 0.850 A para el estado 
base de la molécula de hidrógeno. Resultado que es algo peor al obtenido 
por el m6lodo de enlace de valencia. 

Ambos tratamientos del enlace de valencia y orbital molecular son modi- 
ficables para dar funciones de onda que proporcionen una mejor concor- 
dancia entre la teoría y la experimentación. Así James y Coolidge desa- 
rrollaron una función de onda para la molécula de hidrógeno que da valo- 
res correctos de r, y E' = -4.720eV por evaluación qe trece términos en 
la expresión. Ampliando los cálculos hasta 50 términos, Kolos y Roothaan 
fueron capaces de obtener para E' un valor prácticamente idéntico con 
el observado, E' = -1.745 eV. 

1 DIFERENCIA ENTRE EL METODO DE ENLACE DE 
VALENCIA Y EL ORBITAL MOLECULAR 

De los resultados anteriores puede recoserse la impresión de que el 
método de' enlace de valericia es superior al enfoque orbital molecular. La 
cual es cierto para la niolécula de hidrógeno, pero no es así siempre, cuando 
estos mttodos se aplican a moléculas más complejas. Dependiendo de la 

! 
situación prescnte, bien sea uno u otro método dan mejor resultado. De 
Cualquier forma ambos métodos representan aproximaciones que dan resul- 
tados cualitativos o en el mejor de los casos semicuantitativos referentes 
al enlace involucrado en la formación de moléculas. Como el método orbital 
molecular resulta ordinariamente de menor complejidad matemática que 
la formulación de enlace de valencia, se utiiiia más frecuentemente para el 
estudio de 103 problemas que comprenden la estructura molecular y la inter- 
acción entr? moléculas. 

En vista del uso amplio de estos &todos, es de interés conocer su dife- 
rencia bisica. Esta se logra al comparar las ecuaciones (15) y (18) de + 
corre~pondicntes a la molécula de hidrógeno. Si efectuamos la multiplicación 
en la ecuación (18). resulta 

Los dos Iiriiricros tí.minos dc csta ecuación son idénticos al valor de $vi< 
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correspondiente a la ecuación (15). En consecuencia, 

y vemos que el método orbital molecular añade al valor de $ correspondiente 
al procedimiento del enlace de valencia los dos Últimos thninos de la ecua. 
ción (20). Estos términos corresponden a situaciones donde ambos electro. 
nes se hallan bien sobre el núcleo a o sobre el b, es decir, las estrncturas 
H;H+, y HZH;. Estos términos, por esta razón, se denominan contribu. 
ciones iónicas a la función de onda. Como para la molécula de hidrógeno 
$ 7 ~  da un resultado mejor de E' que $XO, todos los indicios son que tal 
forma iónica no es probable en el H,, y por lo tanto no debería incluirse 
en la función de onda sobre una base igual con los dos primeros términos. 
Sin embargo, en otras moléculas, cuando los átomos involucrados son dis- 
tintos, tales contribuciones iónicas pueden ser muy importantes, y su inclu- 
sión tiene un efecto significativo sobre los resultados obtenidos. 

,ORBITALES MOLECULARES DE ENLACE Y ANTIENLACE 

Consideremos la combinación de dos átomos A y B para formar una 
molécula diatómica AB. Designemos por al orbital atómico de un elec- 
trón en el átomo A que puede entrar en combinación, y por $rB el orbital 
atómico análogo del átomo B. Cuando estos dos átomos se aproximan entre 
sí, los dos orbitales atómicos pueden combinarse para dar un orbital molecu- 
lar ii> que contiene los dos electrones. Si suponemos que $ es una combina- 
ción lineal de los orbitales atómicos, resulta 

donde X es un factor matemático que expresa las contribuciones relativas de 
$A y $, en $. Razonamientos matemáticos enseñan que h es igual a %c, 
donde ésta es una constante que depende de la naturaleza de A y B. Al hacer 
en la ecuación (21) A = +c, obtenemos dos expresiones distintivas de $, 
es decir, 

$6 = $a + c$rn (22) 
Y $a = + A  - c$r (23) 

La función $8 representa la suma de los orbitales atómicos y conduce 
al enlace de los dos átomos. $* es así un o ~ b i t a l  molecular de enlace, y los 
electrones en él se denominan de enlace. Por otra parte, la función ¶Ue 

corresponde a la diferencia entre los dos orbitales atómicos, nos lleva a una 
repulsión entre A y B. De aquí que $, es un orbital molccuior de  antienlace~ 
y los electrones se dicen de anticnlace. 

Para una molécula estable constituida de dos átomos, cs necesario que 
rl número de electroncr prewntcs de enlace Sra mayor que los <Ir anticiilace. 
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Si un electrón dado es de enlace o antienlace depende de la interacción de 
los orbitales atómicos. Cuando éstos se superponen de forma apreciable y 
conducen a una coricentración de carga electrónica entre los núcleos, resulta 
el enlace. Pero, cuando los orbitales atómicos se repelen, no hay superpo- 
sición o concentración de carga entre A y B. Entonces resulta una fuerte 
repulsión entre los dos núcleos, y no se produce enlace alguno. 

EL ENLACE EN LAS MOLECULAS DIATOMICAS 

Una molécula diatómica en la que A y B son identicas $e dice homo- 
nuclear, mientras que si A y B son diferentes se llama heteronucienr. Como 
ejemplos de la primera especie tenemos al H,, O2 y N*; del segundo al HCI, 
HBr, ó HF. 

Para moléculas diatómicas homonucleares c = 1 en las ecuaciones ( 2 2 )  
y ( 2 3 ) ,  y de aquí que $a y t)B contribuyen igualmente a la formación tanto 

I de orbitales moleculares de enlace como de antienlace. En tales moléculas, 
los orbitales moleculares se forman a partir de los correspondientes atómicos 
similares, esto es, los s  de un átomo se combinan con los S de otro, los p con 
los P, etc. En la figura 15-4 se muestran los orbitales moleculares obtenidos 
desde los atómicos s y p. Se observará que la combinación de los orbitales s 
conduce tanto a orbitales moleculares de enlace como de antienlace que 
son simétricos en relación al eje que une los dos átomos. Los orbitales mo- 
leculares simétricos se designan por o para el de enlace y por o* para el 
de antienlace. Para indicar los orbitales atómicos s particulares involucrados 
en la formación de los moleculares se emplea el simbolismo siguiente ols ,  o2s 
ó o X l s ,  oX2s,  que muestran que ls ,  2s. etc., son los orbitales atómicos invo- 
lucrados en la formación de los o ó o*. 

Si tomamos al eje de las x como el de unión de los dos átomos en la 
interacción orbital p, entonces la combinación de dos p, conduce también 
a orbitales moleculares simétricos. Sin embargo, bajo tales condiciones, 
Pv - pv ó Pz - fis conducen a orbitales moleculares que no son simétricos 
iespecto a la línea de unión A y B, como se ve en la parte ( 3 )  de la figura. 
Estas combinaciones disimétricas se llaman orbitales a en el caso de enlace, 
Y T* en la de antienlace. Aquí la simbología utilizada es 7 2 p ,  a 3 p  ó 
r * 2 ~ ,  r X 3 p  para indicar la fuente de los orbitales p involucrados en la for- 
mación de enlaces rr ó a*. 

Estas ideas de la formación de orbitales moleculares, junto con el con- 
cepto de los electrones de enlace o antienlace, pueden usarse cualitativamente 
para predecir qué sucede cuando los dos átomos se colocan juntos para 
formar moléculas diatómicas homonucleares. Consideremos primero la com- 
binación de dos átomos de hidrógeno, cada uno de ellos con la ronfigura- 
ción electrónica Ir'. Estos dos orbitales atómicos forman un estado basc 
"(ls)2 que contiene dos el~ctrorics de enlace. C:omo u n  par de electrones 
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de enlace constituye un solo enlace covalente. la molécnla formada cabe 
representarla romo H-H. 

La configuración del átomo helio es li'. Cuando dos átomos así se en. 
cuentran juntos, los orbitales que resultan dan la combinación ~ ( 1 s )  'u*(ls)2, 

es decir, dos electrones de enlace y otros dos de antienlace. Como no hay 
un exceso de electrones de enlace, no es posible la formación de una mo- 
lkula estable de helio. 

Figura 15-4. Orbitales moleculares constituidos a partir de los atómicos s Y P. 

La molécula de sodio, Na,, constituye un caso más complicado de for- 
mación de un enlace simple. El átomo de sodio contiene 11 electrones 
con la conlisiración ls?2r22p33s'. Cuando dos de tales átomos se combinan, 
encontramos la configuración molecular siguiente: [U( 1s) %* ( 1s)  20(2s) ' 
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u*(2s)2u(2pI)Zu*(2pl)'ii(2jy)oiiK(2py)Z~(2pz)~~*(2pi)2ju(3s)1. Se obser- 
vari que para las capas cerradas los electrones de enlace se hallan contra- 
balanceadas por las de antienlace, y de aquí que necesitemos considerar sólo 
los electrones externos o de la capa de valencia. Como existen dos de éstos 
en el orbital u(3s), se forma un solo enlace entre los dos átomos de sodio. 

La molécula de oxígeno representa un caso de formación de enlace 
doble. La configuración electrónica del átomo de oxígeno es ls22sZ2p'. De 
los cuatro electrones p, dos se hallan en el orbital j~,, y cada uno de los 
restantes en los p, y j,. Para la formación de la niolécula todos los electrones 
excepto los dos últimos pueden omitirse de consideración puesto que los 
electroncs de enlace y antienlace se cancelan entre sí. Si tomamos ahora 
el eje x como la línea de unión de los dos átomos, los dos orbitales p, de los 
átomos se combinan para formar el orbital u, mientras que los dos p, se 
unen para dar el orbital T. Cada uno de &tos posee dos electrones en el mis- 
mo. Dc aquí la molécula de oxígeno contiene un enlace doble: uno del 
tipo u y el otro del tipo T. 

Por argumentos análogos, dos átomos dc nitr+erio cabe esperar que 
formen la molécula N, desde los tres orbitales atómicos 2p en cada átomo. 
Estos deberin combinarse para formar un orbital molecular u y dos r, y 
por tanto la molécula debe contener un triple cnlace. esto es, N=N. 

Para mol&culas diatómicas heteronucleares c # 1 en las ecuaciones (22) 
y (23), y por tanto +A y $S no contribuyen de forma igual al establecimiento 
del orbital molecular. Además, al formar este ultimo podemos tener tam- 
bién combinaciones de los orbitales atómicos s ó p para formar los o ó u*. 

Como un ejemplo de tales moléculas señalaremos al HCI. La configuración 
electrónica del átomo de cloro es ls'2~~2j~3s~3p", indicando que hay un 5010 
tlertrón p presentr con el spin no acoplado. El orbital atómico de mte 
rlectrón se combina entonces con el 1s del átomo de hidr5geno para dar 
el orbital o que tiene do? electrones y de aquí un enlace covalente. 

El enlace simple en las moléculas heteronucleares difiere en un aspecto 
importante de los enlaces simple? encontrado? en las moléculas homonu- 
cleares tales como el H2 ó el CI?. Puesto que en estc último $,4 y $, contri- 
huyen de i q a l  manera a $, la carga electrónica que enlaza los átomos 
i,stá localizada rn el camino medio de estos dos. Sin embargo, en una mo- 
léiula heteronuclear tal como el cloruro de hidrógeno, +,, contribuye mis 
al valor de + que 10 hace $H; y como consecuencia la carga electrónica 
qiicda más próxima al cloro que al átomo de hidrógeno. Esta distribucibn 
disiniétrica de la carga elPctrica entrc los átomos lleva a la presencia de un 
iiiomcnto dipular permanente en la molécula, corno veremos en el capitulo 
qpiente,  y csto hace que el átomo de cloro resultc relativamente ncgativo 
respecto al átomo dc hicliógcno. Así cs romo tencnios u n  enlace, que además 
< I r  trnrr prol~iedadei coialentes, pose" algún caráctcr iónico parcial tambirn. 
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LAS ELECTRONEGATIVIDADES DE LOS ATOMOS 

Los químicos conocen bien el hecho de que algunos átomos en una mo. 
lécuia tienen una tendencia mayor de atraer electrones hacia si que otros. 
La tendencia que nos ocupa se denomina electronegati~idad del átomo, 

Fue Pauling el primero en mostrar que la escala de ele~tronegativid~d 
de los átomos se obtiene fácilmente desde las energias de enlace. Conside. 
remos dos átomos A y B que forman en una moi6cuia un enlace A-B 
de energía HA.,. Si designamos ahora por AHA.., y m,., a las energías de 
enlace de A-A y B-B, entonces cualquier diferencia, A, entre m,-, 
y [(MHA?() ( A H ~ - ~ ) ] %  puede ser adscrita a la energía iónica del enlace 
A-B. Esta energía está relacionada con las electronegatividades de los 
dos átomos, xA y xs, mediante la expresión A = 30(xA - X B )  cuando las 
energías se expresan en kilocalorías mol-'. Así obtenemos 

desde la cual es posible hallar ( x A  - X B )  al introducir las energías de en- - 
lace. Finalmente se resuelve esta diferencia si suponemos un valor de la 
electronegatividad de uno de los elementos. Cuando x de flúor se toma 
igual a 4.0,  las electronegatividades que siguen para alsunos de los ele- 
mentos restantes se muestra en la tabla 15-3. 

TABLA 15-3. Electronegatividades de algunos elementos 

Existen otros dos métodos para calcular elcctronegatividades. Una su- 
gestión de Mulliken conduce a la relación 
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donde I 'es  el primer potencial de ionización del átomo y A es la afinidad 
electrónica, expresadas ambas en kilocalorías por mol. Allred y &howl 
dan para x la ecuación 

donde Z' es la carga nuclear efectiva del átomo que atrae a los electrones 
y r es su radio covalente. Para un átomo A, r es la mitad de la distancia 
intemuclear en la molécula A,. Estas ecuaciones dan valores de x no muy 
distintos de los hallados en la tabla 15-3. 

Corno la diferencia de electronegatividad de los átomos que constituyen 
un enlace A-B conduce a una distribución disimétrica de la carga eléctrica 
entre ellos, cabe esperar que exista una relación entre el porcentaje de 
carácter iónico, y, del enlace y ( x A  - x,). Pauling da para esta relación 
la ecuación 

lag (100 - y) = 2.00 - O.ll(x* - (27) 

l Una expresión distinta de y es 

Los valores de y obtenidos de las ecuaciones (27)  y ( 2 8 )  frecuentemente 
su11 muy distintos. 

1 EL ENLACE EN ALGUNAS MOLECULAS POLIATOMICAS 

Las moléculas diatómicas son lineales forzosamente. Pero las poliatómi- 
ras piieden ser lineales, como N,O y CO1, o no lineales, como el HzO, 
113 y NH3. Para las primeras moléculas el ángulo entre los dos enlaces 
es de 180°, mientras que para la última dicho án,plo es menor de 180°, 
pero definido aún para una molécula dada. La formación de estas molécu- 
las es explicable rn  función de términos análogos a los usados en las mo- 
léculas diatómicas. 

Consid~remos primero la formación de la molécula de agua. La coníi- 
guración del átomo de oxígeno es ls22sZ2p4, donde la distribución de los 
electrones p es 2,bj2fi12pv. Olvidando todos los orbitales atómicos llenos, 
temernos disponibles para el enlace los 2p, y 2$,. Como lo muestra la fi- 
sura 15-5, cada uno de estos orbitales atómicos puede interactuar con un 
orbital 1s del átomo de hidrógeno para formar uno molecular o que con- 
tiene dos electrones. El resultado es así la aparición de dos enlaces O-H 
con un ángulo de 90° cntre ellos. El ángulo de enlace observado en el a p a  

i es de 104.45'. Parte de ~ s t e  cnsanrtiamiento se explica por la electronega- ' tiviclad del oxígeno que rs mayor a la del hidróg.eno. Como resultado los 
I 
l 1 hllrcd y Roihow, 1- I n o v .  ond h7uc1ror Chcm., 5, 264, 269 (1958) 
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átomos de hidrógeno dpsarrollan una carga positiva que conduce a la repul- 
sión entre ellos y a un incremento en el ángulo de enlace. 

La situación en el H2S es análoga a la del agua, excepto que los orbi- 
tales de azufre comprendidos en la formación de los dos enlacri S-H 
son 3.0, y 3p,. El ángulo observado entre los enlaces es 92.Z0, que está 
muy próximo al de 90' que cabe esperar. 

L'n razonamiento similar explica también la formación de la molécula 
de NH,. El nitrógeno atómico tiene 3 electrones externos 2p, sin acoplar, 
dando así la configuración 2P,2p,2pz. Los orbitales de estos electrones in- 
teractúan con los 1s en los tres átomos de hidrógeno para formar los o que 
corresponden a los tres enlaces N-H. Puesto que los di~ersos orbitales p 
están orientados entre sí a 90' éste deberá ser también el ángulo entre 
los enlaces N-H. En este caso el valor observado es de 107.3'. Aquí, 
también parte del incremento angular se explica por la repulsión entrr: 
los átomos de hidrógeno que resulta de la diferencia de electronegatividad 
del nitrógeno e hidrógeno. 

* ., l 
Figura 15-5. Formación de la rnoltcula de agua. 

La formación del N,O se visualiza como una adición de un átomo de 
oxígeno al N=N. En cada N, hay todavía dos electrones 2s sin reaccionar. 
Si uno de estos átomos tiene el spin de los electrones 2sZ sin acoplar y uno 
de los electrones se mueve hacia el orbital p, los orbitales que resultan J 

y p pueden interactuar con los 2p del oxígeno para formar un enlace doble. 
Así obtenemos N=N=O. Análogamente, el desacoplamiento de los ekc- 
trones 2s en el carbono dan un orbital s y tres p. La interacción de estos 
cuatro orbitales con otros cuatro p disponibles en los dos átomos de oxígeno 
nos lleva a la formación de una molécula de CO, lineal cuya estructura 
es O=C=O. Pero, como veremos más tarde, tales estructuras &áticas 
para estas moléculas no explican todas sus propicclades. 

HIBRIDACION DE LOS ORBITALES ATOMICOS 

La evidencia espectroscópica señala que el r.ribono dtó~iiico con un 
t=.itaclo electrónico básico ls22r'2p' tienr do? r l < ~  troncs sir, puca i  1'0' 



Hibridación de loi orbitales  atómico^ 681 

tanto clcbería ser divalente. Pero en el COCI,, CCI, ) en los compuestos 
de carbono orgánicos cs tetravalente. 

Ademái los quíiiiicos orgánicos han establecido sin dejar la menor 
duda que cn los compuestos saturados las cuatro balencias del carbono 
son idénticas, y que están orientados tetraédricarnrnte en el espacio con 
ángulos de enlace de 109.47'. 

El carbono se hace tetraralente al desacoplar los dos electrones 2s y 
promoviendo uno de ellos hacia el orbital desocupado p. Este proceso 
exigiría una energía de unos 63 kilocalorías por itomo gramo, yero esta 
energía se recupera ampliamente cuando el Jtomo lleve a cabo una re- 
acción. Tal despareado y promoción no resuelve el problema porque, de 
los cuatro orbitales 2s2p,2p,2pZ, sólo los tres p serían idénticos. 

Pauling y Slater mostraron que este dilema se resuclxe poi la Iiibnda- 
ción de los orbitales atómicos. En este proceso los orbitales atómicos de 
diferentes tipos \e me~clan de acuerdo con las exigencias de la mecánica 
cuántica para producir el mismo iiúnicro dc identicos vrbitales hibridos. 
Ahora estamos interesados eri la combinación de un orbital s y tres fi, o en 
la hibridactón spJ. Supongamos que se comienza por postular que los 
cuatro orbitales en el carbono pueden hibridizarse para dar las cuatro fun- 
ciones de onda 

donde S ,  P,: p, y 11, rcprescntan las ftiiicione~ dc orida para los electrones 
respectivos. Estas ecuaciories ofrecen un número infinito de híbridos posi- 
bles. Pero, si suponemos que al = bi = r ,  = d,: argumentos de tipo mate- 
mitico enseiian que todo? los valores de k son iguales a f ,  y que todos 
los coeficientes excepto c,. d,, b,, d,, br y c, son iguales a 1, mientras 
que los últimoi son iguales a -1. De manera que obtenemos 

Esta3 ccuaciories dar1 1. o ~ b i t a l e ~  id6nticoi dirigidos hacia las esquinas de 
un tetrxedro. En consecueii~ia la iiibridaci6n sp3 dc los cuatro orbitales 
del carhón confirma la ideiitirlad entrc lo? enlacts dc 1- cuatro carborioc 
en los coinpimtos t a h  conlo el metano, tetracloruro dr carbono, o etano, 
así como ~ z i  d i c p o ~ i n h  tcti.ií,drir;~ rri VI rcpario. 
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HIBRIDACION spZ 

La hibridación sp3 no explica la formación o comportamiento de 1% 
enlaces dobles en los hidrocarburos olefínicos como en c a ~ o  del eteno, 
Para &te debemos postular la hibridación spZ del orbital s con los t>, y p, 
en el carbono. El orbital pz se deja sin hibridizar. Mediante un razona. 
miento anilogo al anterior, es posible obtener 3 orbitales híbridos idénticos 
cuyas ecuacione~ son 

Estos orbitales quedan en el plano xy en ángulos de 120". Los lazos del 
orbital p, se proyectan por encima y debajo del plano, como nos lo 
muestra la figura 15-6(a) . 

Cuando dos de tales átomos de carbono se combinan junto con cuatro 
hidrógenos para formar etileno, los hidrógenos se enlazan a los orbitales 
b y c en el plano, mientras que los orbitales a de los dos átomos de carbono 
se combinan para formar un enlace r a lo largo de la línea C-C de la 
figura 15-6(b). El segundo enlace C-C está formado de los orbitales pz 
de los dos átomos y es por lo tanto un enlace ír, como se inucstra por lus 
"balones" que quedan por encima y debajo del plano xy. 

,-</ ( r l - 2  
C ._ H H 

X 2 

lo) ib )  
Atomo de carbono Etileno 

Figura 1 3 .  IIibridación rpz de los orbitales en el carbono. 

1 Como la energía del enlace o es mayor que la del 7 ,  se cree que es 
este último el que se abre cuando los compuestos olefínicos llevan a cabo 

l una rpacción en i.1 enlace doble. 

1 HIBRIDACION sp 

La molécula de acetileno, C-H. cs linral y ronticric un d a c c  triple. 
Su formación se rxplica por la hihridacióri de los orbitalcs s y p, cn el 
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carbono para obtener dos híbridos cuya función ondulatoria es 

Estos orbitales son idénticos y lineales pero se encaran en direcciones opues- 
tas, esto es, el ángulo entre ellos es de 180'. Cuando dos átomos de car- 
bono con tal hibridación se combinan junto con dos hidrógenos, obtene- 
mos un enlace o para la unión de un híbrido en cada átomo de carbono. 
.41 mismo tiempo los hidrógenos se enla7an a los orbitales híbridos cuya 
cara va hacia fuera. Los dos enlaces restantes entre los carborios resultan 
de la formación de los dos orbitales a por combinación de los p, y p, sin 
hibridizar correspondientes a cada carbono. Obtenemos así una molécula 
lineal que contiene un enlace triple constituido de un orbital o y otros 
dos 7 .  

LA ESTRUCTURA DEL BENCENO 

En todas las discusiones de enlace efectuadas hasta ahora, los electrones 
estaban referidos a orbitales atómicos definidos, y éstos interactúan con 
otros electrones similares de distintos átomos para formar orbitales molecu- 
lares de localización definida. Sin embargo, este concepto de localización 
se viene abajo cuando se intenta tratar con la estructura y el comporta- 
miento de moléculas conjugadas o aromiticas. En estos compuestos algunos 
de los electrones se comporta como si estuvieran deslocalirados, esto es, 
como si ellos pertenecieran a la estructura total más bien que a un átomo 
específico en aquélla. 

Debemos limitarnos aquí a discutir el caso del beiiceno, puesto qiic 
constituye un ejemplo típico de conducta deslocali7ada. Como se ~ a b e  
bien, el benceno posee una estructura hexagonal en la cual todos los áto- 
mos de carbono e hidrógeno se hallan en un mismo plano. Lm ángulos 
del enlace de valencia son de 120°, de lo cual se deduce que está presente 
la hibridación spZ de los orbitalrs del carbono, y que esta hibridación con- 
duce a tres enlaces dobles con un orbital moleciilar o y otro a en cada 
uno. Así llegamos a la estructura del benceno de Kekule. Sin embargo, al- 
,Sunos otros hechos no concuerdan con esta conclusión. Las reacciones típicas 
de los enlaces dobles son de adición, mientras que las reacciones comunes 
del benceno son de sustitución. La longitud del enlace benc6nico C-C 
es de 1.39 A mientras que la longitud del C = C  es de 1.33 A. Finalmeri- 
te, la energía de enlacc dcl beiiccno escrde cn m& de 37 kilocalorías que 
la qiie cabria esperar de una molécula qiie contirne 3 enlar?, C=C, otros 
tres C - 4  y 6 C-H. 

La teoría orbital molicular enfoca el problema del benrcno por la dcs- 
19calización de 10s seis elcrtronrs 2p, que se supone involucradoí en la 
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formación de tres orbitales íi de los enlaces dobles. De esta manera hace 
que 10s electrones poscan la propiedad extensi1.a a los seis carbonos pre. 
sentes. Este procedimiento es análogo a la hibridación de los orbitales 
atómicos s y fi, con euccpción que ahora son seis orbitales 2p: h~bridirado~, 
Por tanto, escribiremos 

En la ecuación (33) $ es la función oibital hibridi7ada totalmente, 
las k son constantes, y las $, son las funciones de onda de los orbitales at6. 
micos para los diversos electrones Zp,. La solución de la ecuación (33)  
cunduce a los scis orbitales moleculares posibles de energía diferente para 
los seis electrones involucrados. Para obtener la máxima estabilidad en la 
molécula normal de benceno, estos electrones tienen que colocaise cn los 
tres orbitales moleculares de energía mínima. Además, cada orbital mo- 
lccular debe contener dos electrones de spines opuestos. Así obtenemos 
3 orbitales moleculares deslocali~ados para ocupar el lugar de los orbi- 
tales í; comprendidos en los enlaces dobles locali7ados, los cuales no actúan 
como enlaces dobles noimales de posición definida eii la molécula. 

Se encuentran a partir de la ecuación (33) que la energía de los elec- 
trones deslocalizados vale 

E = 6 a L 8 p  

donde a y P son valores de ciertas integralcs. Este valor de E puede com- 
pararse con 

E ' = 6 a  i 6/3 

que es la energía de los seis electrones Zp, localizados en los orbitales íi 
de los tres enlaces dobles. De aquí que la diferencia entre E y E' resultc 

corno p es negatiio, vemos que la dcslocalización de los electioncs P con- 
duce a un enlace mis  fuerte y a una molécula de benceno mis  cstable. 

El mCtodo de enlace de valcncia aborda el problema del benceno de 
manera distinta. 

Kekule y D w a r  propusieron para el benceno las estructuras niostiadas en 
Iü figura 15-7, que difieren entre sí solamente en la localización de los en- 
laces dobles. Supongamos ahora qiir la func ih  de onda drl benceno, $, 

1 11 1 1 1  I V  v 
i' 

Estructuras de Kekule Estructuras de Dewar 

Figura 15-7. Estrurtur.is dt.1 bciirrno s q ú n  Kekulr y Dewar. 
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es una combinación lineal de las de onda para las estructuras 1 a V. Así 
obtenemos 

$ a,$, + a,$,, + a&ir f a&v + a& (34) 

donde las a ,  son constantes. La ~olución de csta ecuación para el estado 
base del benceno nos da a ,  = a? y a ,  = a,  = u.., de aquí las estructuras de 
Kekule contribuye de mancra igual a $, y lo mismo sucede con las trec 
estructuras de Dewar. Se encuentra también que a, = 0.4341 a,, las dos 
estructuras de Kekule constituyen un 61% de $ y las tres de Dewar el 39%. 

De la ecuación (34) se sigue que la energía total de la molécula de 
henceno hibridizado cs 

Et = Q + 2.61 J 

donde Q y J son los valores de las integrales que aparecen en el dlculo. 
La energía total tanto de la estructura 1 como 11 se demuestra que es 

E ; = Q  + 1.501 
En consecuencia, 

A& = 1.11 J 

que, con valores negativos de J muestra que la combinación híbrida es más 
estable que la estructura de Kekule. Para este valor de AEt las dos estruc- 
turas de Kekule contribuyen con el 81% y las tres de Dewar con el 19%, 
por lo cual las primeras son mucho más importantes que las segundas. 

1 RESONANCIA 

Una contribución fundamental de la mecánica ondiilatoria a la teoría 
de la estructura molecular es el concepto de resonancia o de intercambio. 

; Hemos visto ya en el caso del ion de la molécula de hidrógeno que la esta- 
bilidad se alcanzó por intercambio del electrón entre los dos protones. En 
la molécula de hidrógeno se alcanza mayor estabilidad cuando los clectro- 
nes ligados a los átomos particulares cambiaban de lugar. Las dos confi- 
guraciones que resultan del intercambio en ambos casos no son estáticar, 
sino que involucran uiia oscilación continua de la molécula de una de 
h a s  a la otra. La mecánica cuXntica enseíia que, cuando tales electrones 
Sr intercambian cntre átomos, la energía dc la estructura de resonancia es 
menor que la de la molécula sin intercambio, es decir, que la resonancia 
O intercambio conduce a u n  incremento de la  estabilidad. Este aumento de 
inercia de enlace que resulta de esta mancra sc llama resonancia o energía 
d e  intercambio. Esta última aparecc en cualquier molécula donde los elec- 
trones oscilar de uiia posición a otra. Como resultado de csta 
oscilación m posible cierto núrrirro de estructuras de resonancia, cada 
iina de las cuales no difirre sipificativarnrnte en energía total de  las 

demis. Asi heme' '--y cl himccno es u n  híbrido dc rrsonaiicia dc la% 
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5 estructuras mostradas en la f i p a  13-7, y esta hibiidación conduce a 
una energía de resonancia de 17 kilocalorías por mol. Análocamente, el CO, 
cabe representarse así 

10 que da una inol&ciila más establc por 36 kilocalorías por m01 que bajo 
el supuesto que el CO1 csté constituido únicamente de la estructura 11, 
esto es, O=C=O.  

Debe recalcarse que un hibrido de resonancia no es tina mezcla de las 
ertructuras postuladas. Es más bien una estructura cuya naturaleza, dentro 
de noestror medios limitados de descripción, puede caracterizarse sólo en 
función de compuestos c q a s  estrncturas podemos visualizar y escribir. 

COMPORTAMIENTO DE LOS ELEMENTOS DE TRANSICION 

Hasta aquí la discusión se ha realizado con los elementos que in\olncran 
electrones ryfi y que quedan dentro de los tres primeros períodos de la tabla. . 
Cuando tratamos con los elementos de transición de los periodos cuarto 
y más elevados los electrones d deben utilizarse también para dar cuenta 
de las valencias observadas. Así, mientras que la formación del CoC1, in- 
volucra el uso de los dos electrones 4s del cobalto, en la formación del 
CoCI, debemos emplear no sólo éstos sino también un electrón 3d. 

Otra caracteristica notable de los elementos que tratamos es el hecho 
de que fácilmente forman compuestos de coocdinación en los cuales apa- 
recen iones tales como Co(NH,) :3, CojCN) id ,  FejCN) i3 y Fe(CN) h', 
ó NijCN) AuBr;' y CuCI;?. En estos iones los átomos de hierro y 
cobalto agrupan a su alrededor hasta seis Iizandos, mientras que el niquel, 
oro y cobre tienen sólo 4. Para explicar la formación de tales ion=, la 
teoría del erilace de valencia postula la hibridación de los orbitales s y P 
en los átomos centrales. Consideremos el ion Co(CN) i3; que constituye 
un ejemplo típico de un átomo central con el número de coordinación seis. 
La formación del mismo se rrpresenta mediante la reacción 

El cobalto neutro tiene una configuración electrónica exterior 3d'lsz Y, 
por lo tanto. la que correspodne al Coi3 será 3dn. Estos seis electrones d 
pueden distribuirse entre los cinco orbitales posibles de la manrra que nos 
muestra la figura 15-8(a). Supongamos que ahora tomamoi en prPstam0 
ieis electrones correspondientrs a los átomos de carbono dc los seis gru- 
pos CN- y los añadimos al Co+'. Este proccso hace que los grupos CN se 
conviertan en neutios, y el cobalto se convertirá en Co-3 con la dirtribu- 
ción electrónica dada cn la partr infrrior de la fiqura 15-8(a). Ilr aquí 
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resulta evidente que los seis orbitales atómicos sin llenar no son iguales. 
Sin embargo, en el caso de la hibridación d2sp3, es lograr seis orbi- 
tales híbridos idénticos dirigidos hacia los vértices de un octaedro. Estos 
orbitdes hibridos reaccionan entonces con los de los electrones sobre los 
átomos de carbono en los grupos neutros CN para formar el complejo 
Co(CN) ;", que así tiene una estructura consistente de un ion central, 
C O + ~ ,  y seis grupos dispuestos octaédricamente a su alrededor como nos 
lo muestra la figura 15-9. Explicaciones análogas se aplican a otros com- 

(a) hibridacibn d'rp3 

(b) hibridaci6n dsp2 

Figura 15-8. Hibridación de los orbitales d, s y p 

Figura 1S9. Orientación octaédrica dc los R ~ U P O E  alrededor del &torno central 
con el nGrncro dr coordinación seis. 
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plejos dc número de coordinación seis, donde los ligandos B pueden se, 
los mismos o algunos son diferentes. 

El complejo Ni(CN\ puede tomarse como un caso típico de un ion 
central con el número de coordinación cuatro. La formación de este ion 
es posible rcpresentarla mediante la ecuación 

La configuración electrónica externa del Ni+' es 3 d S  como nos lo mues- 
tra la figura 15-8(b). Si tomamos en préstamo cuatro electrones desde 
los grupos CN- y les añadimos a los Ni+', obtendremos Ni-' y entonces 
resulta la configuración de la parte inferior de la figura. También aquí los 
orbitales son diferentes. Para hacerlos iguales es necesario recurrir a la 
hibridación d s j 2 ,  con lo cual resultan cuatro orbitales idénticos dirigidos 
hacia las esquinas de un cuadrado plano. Estos orbitales son capaces de 
reaccionar con otros cuatro sin llenar en los carbonos de los cuatro CN 
para dar la disposición que muestra la figura 15-10. Argumentos pareci- 

Figura 15-10. Orientación cuadrática en un plano resultante de la hibridación 
de los orbitales atómicos centrales. 

dos se aplican a otros complejos ron un número de coordinación i y a l  a 
cuatro, y los lisandos B pueden de nuevo ser iguales o diferentes. 

Junto a los mencionados antes, existen otros tipos de hibridación dffJ 
que resultan en otras diversas configuraciones geométricas para los iones 
complejos y molí.culas. En los tratados de Paulirig, Coiilson, Cotton Y 
Wilkinson que se señalan al final del capítulo, es factible encontrar una 
discusión de aquellas configuraciones. 

TEORIA DE LOS CAMPOS CRISTALINO Y LIGANTE 

El tratamiento del enlace de valencia asigna la formación del ion com- 
plejo a la covalencia que surge de la hibridación de los orbitales d, S y P 
en el átomo ccntral, e interacción de los híbridos con los orbitales en los 
ligantes. Por otra partc, la teoría del campo cristalino va hacia el lado 
opuesto, y trata con la Iormación de tales iones en función de las atracciones 
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puramente eiectrostáticas entre los ligantes y los orbitales d en el ion 
central. 

Consideremos primero un ion complejo con un número de coordinación 
de seis, tal como el Co(CN) ;, que tiene la orientación octabdrica que nos 
muestra la figura 15-9. En este caso los ligandos están dispuestos en las 
dirercionrs de los ejes x ,  y, z, y de aquí que sus cargas negativas se Pncuen- 
tran concentradas en esos mismos sentidos. Si examinamos las formas de los 
cinco orbitales d como se seiiala en la figura 14-1 1 del capitulo precedente. 
~ e m o s  que los orbitales d z  y d,.,: tienen su carga negativa concentrada 
en estas direcciones, mientras que en los restantes casos se encuentra entre 
los ejes. Cabe esperar por lo tanto que los orbitales di y d$,= de un elec- 
trón d en el ion central experimentarán una repulsión electrostática mucho 
mayor que la dc los otros tres procedentes del campo ligante. En conse- 
cuencia, estos orbitales contribuyen menos al enlace de los ligandos al ion 
central, e3 decir, la rnergía de los orbitalcs dp y d,.,! será mayor que la de 

I L -  
Orbitales d., d,, 

(a) Campo octaédrico d normales (b) Campo planar cuadrado 

Figura 15-11. Derduhlriiniento de 10s orliitalen d rn llis campos liganter. 

10s otros tres restaiitm. 1.0s cinco oibitalei sin alteración de un electrón d 
Poseen igual rnergía. Adcm:i<, la total debe permanecer constante. De aquí. 
riue cuando la energia de los orbitalrs d,. y d,:-,, se eleva por repulsión elec- 
trostitica, la dc los restaiitcs debe decrecer. Ohtenernos así un desdobla- 
iiiieiito de lo? orhitales d dc un electrón eri los dos ~ r o p o s  de nivcles 
mostrados cri la figura 15-11 ( a ) .  En cric cam, trrs orbitales tienen id&- 
tiras enrrgíai que Son irlkriolcs a las o~igiriales d ,  y otros dos pos¿rn 
otra energía i p a l  y niayor. Estc tipo dc rl<xioblarnicnto de los nivclcs 
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orbitales d debería ocurrir en todas las ocasiones de la orientación acta. 
édrica de los seis grupos coordenadas. 

En el caso de coordinación planal cuadrada de los grupos ligaridos, 
romo en el caso Ni(CN) ;*, el desdoblamiento de los niveles orbitales d 

esperado es el que se muestra en la figura 15-l l (b) .  Este tipo de desdo. 
blamiento se deduce de nuevo de los orbitales d y la figura 15-10, donde 
los ejes x y y se toman de manera que coincidan a lo largo de las d i a p  
nales del cuadrado. Aquí tenemos cuatro conjuntos de ni~elr? ,  de los cuales 
solamente uno contiene dos orbitales id4nticos. 

La magnitud del desdoblamiento de nivel que tiene lugar en cada caso 
depende de la naturaleza de los ligandos y del ion central; para un campo 
ligando débil la proporción de desdoblamiento es pequeña, mientras que 
para uno fuerte es grande, como nos lo muestra la figura 15-12. Además, 
la intensidad del campo determina la forma en que los electrones d en el 

(a) Campo débil Orbitales (b) Campo intenso 
d normales 

Fixura 1 M 2 .  Distribución de los electrones de del C o + h e n  campos lipados acta. 
édricos fuertes y débiles. 

ion central se distribuyen entre los orbitales disponibles. Como un ejemplo, 
consideremos los seis electrones del C O + ~ .  Con un campo débil, donde los 
niveles superiores no se encuentran muy lejos de los iiileriorer, la di&- 
bución electrónica está dada en la figura 15-12(a). En ella cuatro de 10s 
orbitales se encuentran ocupados por electrones simples sin parear y uno 
con un par que posee spines opuestos. Sin embarso, en un c a m p  ligando 
fuerte, los niveles de que hemos hablado se encuentran muy diqtantes 
entre sí, y en consecuencia todos los electrones Sr concentran en las capas 
inferiores, como nos lo muestra la figura 15-12jbj. Obtenemos así ties 
orbitales d completamente llenos con electrones pareados y dos de ellos 
vacíos Como las propiedades magnética? de los iones complejos de 
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dependen del número de electrones no pareados presentes. debemos esperar 
difermciaq en la conducta magnética de aquéllos en los campos ligandos 
débiles y fuertes. Esto es lo que sucede en la realidad. La capacidad de la 
teoría del campo cristalino para explicar las propiedades magnéticas de 
los conipuestos de coordinación es una de las ventajas de ésta frente 
al enfoque del enlace de valencia. 

Sin embargo, no es posible explicar todas las propiedades de los com- 
plejos de coordinación en función de los efectos electrostáticos sólo. Loi 
hechos muestran que tales compuestos poseen frecuentemente un carácter 
covalente también. Para explicar esta situación, la teoría del campo li- 
gando combina el método de enlace-valencia con la teoría del campo cris- 
talino, y trata los complejos de coordinación como un compuesto de los 
do? tipos de interacción orbital. Por una combinación adecuada de ambos 
tnfoques. la teoria del campo ligando explica con mayor claridad la liga- 
dura en tales compuestos y su conducta. 

EL ENLACE METALICO 

La mayoría de los metales cristalizan en redes cúbicas de cuerpo cen- 
trado; cúbicas de caras centradas, o bien en hexagonales compactas. En la 
primera de estas disposiciones cada átomo del metal se rodea por 14 vecinos, 
y en las otras dos restantes por 12. Si intentamos tratar con el enlace de 
tales eTtructuras no? encontramos inmediatampnte frente al problema de la 
insuficjencia de electrones. Así, en el caso del litio con un solo elecrrón de 
valencia y 14 vecinos próximos, tenemos que explicar cómo este elemento 
se halla rodeado de tan gran número de átomos y, sin embargo, da un cristal 
suficientemente estable para poseer un punto de fusión de 186'C. Lo mis- 
mo sucede con otros metales. 

F. Bloch en el año 1928 propuso una teoria mecánica cuántica para 
explicar el enlace de los itomos en los cristales metálicos. En esta teoría 
de bandas todos los electrones presentes en un átomo en niveles energéticos 
totalmente llenos se consideran esencialmente localizados, es decir, enlaza- 
doc. a los átomo? a que se asocian. Por otro lado los electrones de valencia 
cn loí niveles mergéticos sin llenar se conderan libres, y se mueven en un 
campo potencial que se extiende a todos los átomos ptesentes en el cristal. 
Los orbitales atómicoi de estoí electrones libres en un átomo pueden super- 
Imume con los de otros para originar orbitales rnoleculares delocali- 
zados que producen un enlace entre todos los itomos presentes, y que se 
conocen con el nombre de orbitaler de conducción. 

Los niveles energéticos de lo? electrones en átomos ai~lados son discretos 
y generalmente bien eipaciado~. Pero la presencia de otros átomos en el 
cristal afecta a estos niveles al transformar cada niuef en una banda de 
niveles cuyo número es igual al de los átomos presentes en la totali- 
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dad estructural. Si este número es grande cada ni\.el aislado constituye 
prácticamente una banda continua. Además cuando el e~pacio entre los 
niveles originales y entre los átomos en el metal es grande, entonces las ban- 
das que se originan a partir de los niveles electrónicos primitivos se encuen- 
tran separados entre sí por lagunas de energía considerables. Cuando los 
niveles y las distancias son pequeñas las bandas se cruzan y superponen 
entre si. 

Esta teoría proporciona la siguiente dexripción de la estructura elcc- 
trónica de un metal dado. Un metal sólido se considera que posee bandas 
de electrones separadas entre sí por lagunas de energía. Además, dichas 
bandas están a veces totalmente llenas con electrones localizados, o lo están 
parcialmente con electrones libres cuyos orbitales moleculares se extienden 
a todos los átomos del cristal. Para un metal como el sodio, estas ideas 
se representan en el diagrama de la figura 15-13(a). En ésta las áreas 
sombreadas representan las porciones de las bandas llenas de electrones, 
y los espacios entre aquéllas indican lo? vacíos energéticos que deben 

id (bl Icl Id) 

Conduciores Aisladores Semiconductores 
Figura 15-13. Modelos de banda de conductores, aisladores y seniicoriductores 

sobrepa$arse para ir de una banda a otra. En el sodio todas ellas se en- 
cuentran llenas a excrpción de la? que contienen los electrones 3s y de aquí 
que éstos son libres para participar en la intcracciún delocalizada y en el 
enlace. Además, puesto que los electrones 3s son móvilrs. la aplicación de 
un potencial eléctrico a travEs del sodio sólido hari  que pronto estos elec- 
trones se pongan cn niovirni<mto. De aquí que estr eleniinto sea ri i i  burn 
conductor de elertricidad. 
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La estructura de banda del diamante mostrada en la figura 15-13(c) 
indica que todas las bandas se hallan totalmente llenas, y que no existen 
electrones libres para hacer que el diamante sea conductor. Esta sustancia 
es por esa razón un conductor pobre de electricidad, esto es, un aislador. 
Para lograr la conducción en un aislador se necesita aplicar una diferencia 
de potencial suficientemente elevada para Helar electrones desde la capa 
superior totalmente llena, a tra\& de la región sin energía hasta la banda 
vacía más baja. Cuando esto se lleva a cabo desaparecen las propiedades 
dieléctricas y se hace posible la conducción. 

El magnesio, con su configuración externa 3s2 cabe esperar que se com- 
porte como una sustancia aislante. Pero en este metal las bandas 3s y 3p 
se hallan lo suficientemente próximas como para superponerse, figura 
15-13(b), y así obtenemos una banda parcialmente llena con electrones 
libre? que hacen de esta sustancia un huen conductor metálico. 

El germanio y el silicio son semiconductores intrínsecos, esto es, su con- 
ductividad es intermedia entre la de los aislantes y los buenos conductores 
eléctricos. La explicación de esta conducta se encuentra en el diagrama de 
bandas del germanio precente en la figura 15-13(d). La  banda 4p, está 
llena pero la situada inmediatamente encima de ella se encuentra vacía 
y suficientemente cerca para hacer que la laguna entre las dos sea pequeña. 
Por agitación térmica los electrones colocados en la banda superior adquie- 
ren la energía suficiente para sobrepasar la pequeña laguna energética y 
moverse dentro de la banda vacía. Una vez aquí, estos electrones se hacen 
móviles,' e imparten algún grado de conductividad al metal. 

Con frecuencia la conductividad de los semicoiiductores intrínsecos se 
mejora al añadirles impurezas como por ejemplo boro, aluminio y arsénico 
al germainio o silicio. Estas impurezas reducen las lagunas de energía y per- 
miten a mayor número de electrones fluir dentro de las bandas de con- 
ducción vacías. Tales sustancias así tratadas se conocen con el nombre de 
semiconductores impuros. 

EL ENLACE DE HIDROGENO 

Bajo ciertas circunstancias un átomo de hidrógeno se enlaza a otros dos 
en lugar de hacerlo a uno solo. Uno de estos enlaces es de caráctcr cova- 
lente, mientras que el segundo es conriderablementc mis  déhil y se denomi- 
na enlace de tidrógeno. La fortaleza de éste varía de dos a diez kcal por 
niol, e invariablemente presenta átomos muy electronegativos como el nitró- 
geno, oxígeno, o flúor. Se cree que es de carácter iónico y quc se origina 
por la atracción clectrostática entrc los electrones sobre el átomo $e cwr- 
dinación y el núcko diminuto positivo de hidróqeno. 
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Ejemplos de enlace de hidrógeno se encuentran en el agua 

H 

H-O-H ....O / 

\ 
H 

R 

en los alcoholes \ 
O----HOR 

H 
/ 

en los ácidos carboxilicos O -H-O 

R-C 
// \ 

C-R 

En los nitrofenoles el enlace de hidrógeno resulta de la formación de un 
segundo anillo en el cual se modifican las popiedades tanto del grupo nitro 
como de los oxhidrilos. Sin embargo, en los ácidos carboxilicos y amidas 
el enlace que nos ocupa conduce a una asociación de dos moléculas, mientras 
que en el agua y los alcoholes el enlace bien puede alcanzar a la totalidad 
de la masa. 

En función del enlace de hidrógeno se comprende cómo el agua, 10s 
ácidos, los alcoholes, y las amidas son líquidos asociados, mientras que 10s 
hidrocarburos, el tetracloruro de carbono y el cloroformo no lo son. La misma 
explicación es válida para el fliioruro de hidrógeno, donde a consecuencia 
de la formación del enlace de Iiidrógcno entre el flúor de una molkula Y el 
hidrógeno de otra se produce el dimero H2Fs. 

Este enlace no sólo existe en el estado líquido sino que los estudios de 
rayos X sobre el hielo y los áridos carboxilicos sólidos, así como las rned ic i~  
nes de la densidad de vapor de estos últimos, revelan su presencia también 
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en las fases sólidas y de vapor. La existencia del enlace de hidrógeno m el 
estado líquido se muestra por el ascenso de los puntos de ebullición, calores 
de vaporización y viscosidades en relación a los líquidos normales corres- 
pondientes. También se ha detectado por estudios de los espectros infrarrojos. 
Así en el caso del éster &ido aceto-acético no existen bandas asociadas con 
los grupos oxhidrílicos, mientras que en otras moléculas dichas bandas se 
hallan desplazadas respecto de sus posiciones normales. 
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PROBLEMAS 

1. En base a la regla del octeto mostrar las configuraciones elcrtrónicas externas 
de las sustancias siguientes: (a) H1O,; (b )  CH,COOH; (c )  H,SO,, y ( d )  HCIO,. 

2. Mostrar Ins ronfiguracioncs electrónicas cnternas de los iones complejos si- 
wicntes: fa) [Cu(NH,) , l++;  (b )  [(CH,),N]+, y (r) [Ag(CN),I-. 

3. Si el nitrógeno no puede tener más de  ocho electrones en su rapa de valencia, 
{cuál rs la fómiila ekctrónica más razonable para el R,NO, dondc R es un grupo 
~lquilico? 

4. (a) Derprrcidndo la r~pulsión, calcular la energía potencial entre un K +  
Y un C 1  separados por una distancia de 13A. ( b )  (Cuál es la energía potencial 
rn kcal por m01 d? KCI? Respuerto: -33.1 kcal m&'. 

5.  Repiosr el p r d e m a  4 Para u n a  distancia de separación de 3.14 A. 

6. para KCI p = 0.396 X 10-"im y r, 3.14 A. Mediante la e<-iiaiión (31, 
Iiallar la  energia potencial dr cnlace del KCI dada en kcal por inol. 
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7. Para el cloruro de potasio a 25°C la constantr de Madelung es 1 íj. p = 0.396 
x 10-Scm, r, = 3,14A, E, = 1.4 kcalmol-1 y la encrgia de atracción de van der 
Waals es 3 '3 kcalrnol-1. Hallar la energía de red del cristal en kcal mol-l. 

Reipueito: AH,  = 164 O kcdl mol - i  

8. La energía reticular dcl CrCl a 25-C es 151.3 kcal mol-1. Para esta sustancia 
la constante de Madelung es 1763, r ,  = 3.560A, p = 0.424 X 10FF cm, y E, = 

1.0 kcal mol-1. A partir de estos datos encontrar: (a) la energía de atracción dc 
van der Waals por mol, y ( b )  la constante C en la ecuación ( 4 ) .  

9. Para el bramuro de litia(s) AH - -84 kcal mol-1. Adeniác en el casa del ! .- 
Li AH, = 34 e 1 = 124 kcai mol-l. Utilizando estos datos y otros necesarios que se 
establecen en la tabla 15-1, calcular la energía del cristal del bromuro de litio 
mediante el ciclo de Born-Haber. Rripuesto: AHC = 187 kcalrnol-1. 

10. Derivar mediante el ciclo de Born-Haber la expresión de AH, para los cris- 
tales iónicos tales como MX, donde M es un metal divalente. y X es oxígeno, azufre. 
o selenio 

11. En el caso de MgO(s)  AH, = 931 y AH, = -145 kcal m o - l .  .4demás para 
el magnesio A H ,  = 34 kcal mol-1, 1, = 7.64 eV e Z2 = 15.03 eV mientra que 
para el oxígeno AHd = 118 kcal mol-1. Calcular a partir de estos datos la afinidad 
electrónica del oxígeno. Respuesta: A = - 170 kcal mul-' 

12. Para el MgS(r) AH, = 794 y AH, = -81 kcal mol-', mientras que para 
el S,(g) AHd = 132 kcalmol-1. Utilizando estos datos y aquéllos que se establecen 
en el problema anterior, calcular la afinidad electrónica del amfre. 

13. Sugerir una explicación del hecho de que lar zfinidader clectróniras del 
y del S - 2  son negativas. 

14. (a) Escribir la configuración orbital molecular para una molécula formada 
de dos átomos de Li. ( b )  ¿Cuántos enlaces existen entre los dos átomos? 

15. (a)  Escribir la configuración orbital molecular de la combinación de dos 
átomos de berilio. ( b )  ¿Cuántos enlaces pueden existir entre los dos átomos? 

16. ( a )  ¿Cuántos enlaces se forman en la molécula C 2 ?  (b)  .Cu,il es la natu- 
raleza de estos enlaces? 

17. Las enerpias de los siguientes enlaces san 

F-F 36 6 kcal mol-1 
C l L C l  58.0 " " 

CI-F 60 6 " " 

si suponemos que la electr~ne~atividad del flúor es 4.0 Calcular la del cloro 
Respuerta. x,., = 3 3 

18. Mediante lar electronegati~idades dadas en la tabla 15-3 y los datos nece- 
sarios señalados en el problema anterior, calcúlese la energía de enlace CI-F. 

19. El potencial de ionización del litio es 5 39 eV. Suponiendo que la afinidad 
electrónica del elemento es O, calcúlese su elertroncgntividad. 

20. Si tomamor para la ~lectrone~atividnd d ~ l  rnaqnesio la dada rn In tabla 15 4 
y su prirnrr putenrial  dp ioniinrión ~ ~ u a l  u 7 64 e\'. ialriilar In afinidad elictr6nica 
del ilririento. 
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21. (a) Calcular el porcentaje de caráctcr iónico en rl enlace Bi-F mediante 
la ecuación (27) .  (b )  Repetir los rálculos utilizando la eciiación ( 2 8 ) .  

Respues to .  ( a j  30% 

22. ( a )  Calcular el porcentaje de carácter iónico en el enlace Sr-CI mediante 
la ecuación (271. ( b )  Repítase el cálculo utilizando la ecuación (28) .  

23. (a) Explicar la formación del CliO. (bl  ;QUE ángulo dc cnlacc se predice 
para esta molécula? El obsenado es de 110 U " .  

24. (a) Explicar la formación del PH, (b )  , Q u é  valores de los .hqulos de 
enlace re prediccn para esta molkula? E1 obsemado es de 93 3". 

25. (a)  Explicar la forniacibn del SiCI, en bare a la hibridación ip? ( b )  ;Cuá- 
Icr son los ángulos dc enlare predichos para esta n i o l é d a ?  

26. En la molécula CO la energía dr cnlace es m q o r  que la que cabría esperar 
para la ligadura C=O. ;Cómo se explica estc hecho? 

27. ( a )  Explíquese la lorniariún del ion complcjo I ' r (CN)-4  e n  base a la 

hibridación d, s y p. ( b )  .(lui. tipo de hibridación se reqiiicre7 

28. Explicar la forinaciún del ion complejo Te(CK) i4 en bare a la hibrida- 
ción d, r y p (b) n qué tipo <Ir hibridación sc requirrr7 

29. ( a )  Explicar la formación del AuBr; en ha ie  a la hibridación d, i , p 
( b )  ¿Qué tipo de hibridaciún S? rrquierc7 ( c )  .Cuál es la orientación de los iorirF 
Br- alrededor del átomo reritral? 

30. Para la coordinación octaédricu, (cuál será la distribución de los clrctro- 
nes d en Fe+' cuando e1 campo ligando es (a) débil, y (b) fuerte? 

31.  Para la coordinaciím o~tzédrica,  ,cuál s e d  13 distribución d r  los clectro- 
Ties d rii F e L 3  cuando el campo Iiqando cs (a) débil, y (b )  fuerte' 

32. La ~nperiencia nos mupstra que el árido cianhídrico y el m i o i i i i o  liquidbi 
se cncuentriii enlazados pur una  ligadura del tipo de  hidrógeno Mostrar cbnm se 
verificaría cite tipo de enlace 





INVESTIGACION DE LA 
ESTRUCTURA MOLECULAR 

La composición de las moléculas se determina por análisis químico y los 
pesa moleculares por medición de la densidad de vapor o de alguna pro- 
piedad coligativa. Del estudio de las reacciones el químico infiere la secuen- 
cia de los átomoi en la moléciiia, y algunas veces también su geometría. Sin 
embargo, estas observaciones no dan una información directa de las longi- 
tudes y ángulos de enlace, polaridad, movimientos molecularcs internos y 
atómicos. así como otroi dctalles cuantitativos acerca de la molécula. Para 
obtener tal infomiación, tienen que utilizarse procedimirntos de carácter 
más refinado, cuya medida nos da más directamente las propiedades bus- 
cadas. Este capítulo concierne con la discusión de alguno de los métodos 
empleados con cste fin y los resultados obtenidos. 

LA REFRACCION MOLECULAR 

En 1880 Lorrn7 y Lorent7 demostraron que la expresión 

dehe ser una comtante iridcpendicntc de la temprratura para una sustancia 
[lada rualqiiieia. En esta ~cuación R, es la refraccibn específica de la siistan- 
cia. n es el índice de refracción y p es la dcnsidad de aquélla, medida a 
igual temperatura que n. IIP la rcuación (1 )  se obtiene la refracción mo- 
Irciil.rr R,  al multiplicar R,  por cl peso molecular de la sustancia M, cs decir 
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El índice de refracción de un medio cualquiera es la relación de la velo. 
cidad de la luz en c1 lacio a la de dicho medio. Se determina con instru- 
mentos ópticos como los refractóme~tios de inmersión o del tipo de Pulfricll 
y Abbi.. De esta manera el índice de refracción medido no es constante sino 
quc se incrcrnenta a medida que la longitud de onda disminuye. Para obtener 
resultados comparables es necesario utilizar luz de frecuencia fija. Con estc 
fin es una prictica común emplear la luz arriarilla de la línea D del sodio, 
es decir, una lámpara de vapor de sodio. Sin embargo, en los refractómetros 
del tipo de Abbé o dc inmcrsión es posible utilizar luz blanca porque estos 
instrumenros están provistos de un prisma que elimina las interferencias 
de color y reduce los resultados a la luz de sodio. 

La refracción molccular R, definida por la ecuación 1 2 )  se ha demos- 
trado que es una propiedad aditiia para una sustancia dada con tal de que 
todas las mediciones se hallen referidas a una longitud de onda dada de luz. 
En la tabla 16-1 se muestran las coiitribiiciones de enlace y atómicas eva- 
l~iadas con la luz D del sodio. La refracción molar como puede verse de- 
pende del núnieio y naturaleza de los átomos presentes, y también del 

TABLA 16-1 Cimtribuciunes a la\ rcfraccione\ molarea - 
(Para la luz D del sodio) 

Carbono 2.410 Oxigrno ( m  OH, O-) 1.525 
Hidrógeno 1.100 Oxireno (en  el grupo CO, 07) 2.211 
Cloro 5.967 Oxígeno ( e n  éteres, O-) 1.643 
Bromo 8.865 Anillo de 3 miembros 0.71 
Yodo 13.900 Anillo d e  4 miembros 0.40 
Enlace doble 1.733 
Enlace triple 2.398 

raricter del enlace. Estos valores se utilizan para comparar las refracciones 
calculadas con las molares observadas, y comprobar así la estructura de las 
moléculas. 

Para ilustrar el cálculo de las refracciones molares podemos elegir al 
ácido acético como ejemplo. Para esta sustancia a 22.g°C la densidad es de 
1.046 g cc-', el índice de rcfracción para la luz del sodio es 1.3715, y el peso 
tnolecular es 60.05 gmol-l. El valor observado de la refracción molar e4 
por lo tanto, 

Podemos comparar este valor con el provenirnte de la tabla 1&1 y vemos 
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así que la concordancia de valores es de 0.06 unidades 

Como el índice de refracción carece de dimensiones. la rciracción molar 
ze expresa rn  unidades de MIp .  es decir, de nn volumen. Por tanto, R, sc 
epresa en crntimetros cúbicos por mol. 

Las ccfracciones molares calculadas y ohsenadas por regla general coii- 
cnerdan muy próximamente. Surgen excepciories sólo en las molCciilay rlc 
cadezia abierta con dobles enlaces conjugados y rn ciertos sistemas de ani- 
llo, donde se presentan los fenómenos de exaltación Líptico, y donde el valor 
observado es generalmente mayor que el que se calcula. Ademis, el prin- 
cipio de refrarción molar se aplica no sólo a los sólidos sino también a liqili- 
dos y gases. El de éstos es ordinariamente igual que el de los líquidos 
correspondientes. Los sólidos se estudian mejor dicolviCiidolos primero en un 
\ohrnte y iiiicliindo el índice de refracción n y la densidad de la solu- 
ción p. Entonces se deduce para la refracción iiiolar de la solución' R,, ,. 

donde M, y M? son los pesos niolecularcs del solvente : del soluto. mientras 
que Y, y N ,  son sus fracciones molarey en solución. A sil vez R,,? se halla 
relacionado con las rrfracciones molares individuales R, y R1 mediante la 
rcuación 

R1,? = ArlR1 + .V:R> (4) 

Y de aqní que cuando se conoce el valor de R, del solvente, es posible 
calcular R, según la cruación (4 ) .  Así podrrmos comparar el valor de R? 
c m  los calculados de las contrihucionrs a la refracción molar que sr scñalan 
cn la tabla 1Fh. E ~ t c  procedimicnto resulta miig satisfactorio en la prictica. 

LA POLARIZACION ELECTRICA DE LAS MOLECULAS 

Cualquier mol&cula se compone de núclros de carqa positiva y de elec- 
trones nrqativos. Si una de ellas se coloca bajo un campo eléctrico entre dos 
placas iarpadas, el campo actúa atraymdo los núcleos hacia la placa nega- 
tiva y lo< dcctroncs irir1 cn dirección contraria, como lo miicstra la figu- 
ra 1 6 ~ 1  ( a ) .  El r~snltado cs una distorsión clktrica o polariraci<jn de la irio- 
ICcoIa forniirido~e un d i W o  eléctrico, como nos muestra la figura l&l (b ) ,  
<o,, la carx.1 posiiiva en un extremo y la negativa en el otro. Esta polariza- 
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ción permanece en tanto se halla ai~licado el campo. Cuando éste desaparece 
deja de subsistir la distorsión, y la molécula vuelve a su condición original. 
Dn aquí que a esta distorsión eléctrica se denomine polarización inducida 
y al dipolo eléctrico formado se denomina dipolo inducido a diferencia con 
ia molécula original. donde los centros de electricidad positiva y ne~ativa 
coincidrn, en estos dipolos inducidos las caryas se hallan distantes entre si. 
Como la molécula en su totalidad es neutra: la carga positiva de un extre. 

Figura 1 6 1 .  Palarizacibn de una molécula en un campo eléctrico: (a)  errado ori. ' 
ginal; ( b )  polarizado. 

mo z,. debe ser iyual y opuesta en signo a la carga negati\.a, z-, del otra 
extremo. A este dipolo inducido debemos adscribir un momento eléctrico pi, 

que por definición vale el producto de la carga de uno de los extremos por 
la distancia, 1: entre las carsas 

Se utiliza el subíndice i para designar que el momento del dipolo surge 
Únicamente en un campo eléctrico. La magnitud de p,, depende de la inten- 
sidad del campo eléctrico que actúa sohrp la rnolécula de acuerdo con la 
relación 

pi = aX (6) 

Donde a es una constante denoiriinada polarimbilidad de la moltcula. 
Clausius y Mosotti mostraron a p r t i r  de la teoría t,lcctri>rnagnética que a 
su vez a se encuentra relacionada con la c o n ~ t n n t ~  dirlrrtrica D del ~iiedio 
existente entre las placas por la ecuación 

En esta, M y p son el peso niolecular y la densidad, mientras que N es el 
núrrwro de AvoSadro. Puesto que N y a son constantes independientes de la 
trrnpcratura también lo será Pi que dependcr:~ únicamente dr la naturaleza 
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de las moléculas. P, se drnnmina polarización molar inducida de la sustancia 
y nos da la distorsión elbctrica producida en iin mol de una sustancia cuando 
la intensidad del campo eléctrico es la unidad. Como D no tiene dimensiones, 
las unidades de P, son M I p ,  es decir, las de un volumeii y se exprrsan en 
centímetros cúbicos por mol. 

La constante dieléctrica es una propiedad de un medio dado. En el 
vacío D = 1, pero para otro medio cualquiera D es mayor que la unidad. 
La constante dieléctrica de una sustancia se deteniiina midiendo primero la 
capacidad de un condciisador con vacío entre las placas, C,, y después 
la capacidad del mismo condensador cuando se encuentre lleno con la sus- 
tancia dada, C. Entoncrr drducimos que la constante dieléctrica vale 

Para medir la capacidad se dispone de diversos circuitos que utilizan co- 
rrientes alternas con frecuencias de lo6 a lo' ciclos por segundo. 

Una vez determinada la constante dieléctrica y la densidad de una sus- 
tancia se calcula la polarización molar mediantc la ecuación ( 7 ) .  Si se 
procede así encontramos que las sustancias como el oxígeno, dióxido dc car- 
bono, nitrógeno y metano poseen valores constantes e independientes de la 
temperatura. Adernis, en el caso del cloruro de hidrógeno, cloroformo, nitro- 
benceno y cloruro de metilo, la polarización molar varía y disminuye a 
medida que la temperatura asciende. La exi~licación de esta conducta 
anómala es de gran importancia en los estudios de la estructura molecular. 

MOMENTOS DE DIPOLO PERMANENTES 

Para dar cuenta de la variación de la pr>lariración molar de ciertas sus- 
tancias con la temperatura, Petcr Debye sugirió en 1912 que tales moléciilus 
poseen un momento dipolar permanente propio. Este momento surge del 
hecho de que en algunas ~nnibculas los centros de elcctriciciad positiva y ncga- 
tiva no coinciden. Como resultado aparicc iin dipolo peimanente cuyo 
momento u. es de mapitiid zl, siendo 1 la distancia qiie separa los centros 
de carga positiva y negativa. Fuera de un campo eléctrico, los dipolos pcr- 
manentes de las di~crsas mol6culas en i i r i  cstado de agre~ación quedarán, 
a causa de la agitación tbrmir.a, orientados más o menos a1 %Lar en el espacio. 
Sin embargo, cuando se rstahl~ce un campo elí.ctrico, aparecen dos efpctos 
inodificantcs. El primero de ellos tiende a hacer que por cl efecto del canipo 
eli-ctrico los dipolos giren y se orieiitcn en la dirección $e a q ~ i d ;  el segundo 
efecto produce c ima  polarización rn las inoléculai. En cl caso dc  qiie Cstas 
rstuvieran perfectarncnte estacionarias, el efccto dc orirritación drl campo 
clértrico produciría un alincaniiento de los dipolos rn nn ángulo de 180° 
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respecto a la dirección del cainpo ) de 903 re5pecto a las placas del conden. 
iador. La alineación peifecta sc encuentra modificada por la agitación 
térmica d r  lac moléculas, y de aquí que la orientación resultante conducirj 
a al5una posición interrncdia entie la original del dipolo en el espacio y la 
final, como nos lo muestra la figura 1 6 2 ,  donde ( a )  da la orientación 
inicial de la mol6cula con el dipolo permanente, [b) la que resulta del 
rfecto del campo aplicado. 

Figura 1 6 2 .  Polarización de u n a  rnolérula con dipolo pwinanente: (a)  estado ori- 
qinal: ( b )  posición orientada Y  polarizad^ 

En aucncia de nn inonieiito de dipolo perinancnte en una mol<cula, la 
polariración ralculada mediante la ecuación ( 7 )  nos da únicamente la 
molar inducida P,. Por otia parte. cuando el momento dipolar se encuentra 
piescnte, esta cantidad mide no sólo la polari~ación inducida, sino tambih 
la de orientación molar Po. Por tanto. la polarización niolnr total Pt es 

De igual forma que antes. l,i ~iolariración molar inducida está dada por la 
eciiacióii de Clauciui-lfosotti. PS drcir. Pt  = 4/3;.Na. Debye demostró que 
la polariración de orientación Po debe ser igual que 

donde p es r1 rrium~,~i to d i / j o /n r  [ii ,nia,,unte de la n i o l h h  k es la constante 
de lo? oa5i.s por molécula. r s  dccii, R/.V, y T es In tcmperatura. Al reem- 
p laar  estos valorrs d r  P ,  P, en la ecuación ( 9  i .  la p<rlaii7acióii molar 
total se hace igual qiir 
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En la ecuación (11) el primer término de la derecha es una constante 
que podenlos representar por A. En el segundo son constantes todas las can- 
tidades salvo T, y de aquí que este término se escribe BIT.  Con estas sustitu- 
ciones la ecuación (1 1)  adquiere la forma 

que nos muestra que para las molécuias con dipolos permanentes la polari- 

Figura 163. Variación de 
la polarización total con la 
temDeratura DaIa comDueStor 
polares y no polares. 

zación molar total Pt debe variar linealmente con 1/T. Además, la pen- 
diente de' una gráfica de Pt contra 1/T debe ser igual que 

desde la cual, al colocar los \alores de N y k, se convierte en 

Por lo tanto, al graficar P, contra 1/T y hallar la pendiente B de la gráfica 
lineal, es posible calcular p a partir de la ecuación (14) y, por lo tanto, 
deducimos el momento dipolar permanente de la molécula en cuestión. 

La teoría de Debye de los momentos de dipolo permanentes se encuentra 
confirmada por los datos experimentales. La figura 1 6 3  nos da  las gráficas 
de P ,  contra 1/T en el caso del cloruro de hidrógeno y del cloruro de metilo 
que nos muestran una relación lineal entre aquellas variables, y por lo tanto 
dichas sustancias deben poseer momentos dipolares permanentes. Sin ern- 
barso, como las polarizaciones molarcs del metano y tetraclomro de carbono 
son ind~~endientes  de la temperatura, no existen momentos de dipolo per- 
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sentes en estas sustancias y toda la polarización eléctrica se debe, por 10 
tanto, a la inducción. 

Aquellas moléculas que poseen momentos dipolares permanentes se dice 
que son polares y las que no los poseen se denominan no polares. Las uni- 
dades de los momentos de dipolo son las de una carga electrónica multi- 
plicada por una distancia. Como la carga electrónica es del orden de 10-'0 
unidades electrostáticas y las distancias moleculares son del orden de 
lo-% cm, los momentos de dipolo de las moléculas tendrán una magnitud 
de x = lo-'? A la cantidad 1 0 - ' 9 e  le denomina unidad de 
Debye y se designa con el símbolo D, así podemos decir que un momento 
dipolar es de 1.6 x lo-", bien, 1.6 D. 

DETERMINACION DE LOS MOMENTOS DIPOLARES 

La ecuación (11) es aplicable fundamentalmente a gases y vapores. 
Para tales sustancias todo lo que precisamos hacer es medir las constantes 
dieléctricas y las densidades a diversas temperaturas, calcular Pt y graficar 
estos valores contra 1 / T .  Si en la gráfica se obsewa una independencia de la . 
temperatura, la sustancia no tiene un momento dipolar permanente; en caso 
contrario, si lo posee y p se evalúa a partir de la pendiente de la ecua- 
ción (14). 

Con sustancias no gaseosas, o que no son fáciles de convertir en gas, 
se utiliza otro procedimiento. En este caso se preparan primero diversas 
soluciones diluidas de la sustancia que se investiga, en un solvente nopolar 
tal como el benceno, tetracloruro de carbono o disulfuro de carbono y se 

miden las constantes dieléctricas y densidades de aquéllas a diversas tem- 
peraturas. A continuación se calcula la polarimción molar dc las solu~iones 
a cada temperatura, P,,?, según la relación 

donde N, y N ,  son las fracciones molares del solvente y soluto en la solu- 
ción, M ,  y M ,  son los pesos moleculares respectivos, y es la densidad de 

la solución. A partir de P,,,, que está definida también por la relación, 

donde P, y P,, son las polarizaciones m o l a ~ s  del solvente y soluto, se calcula 
Pz conociendo N,, N2 y P1. Si los valores dc P,2 así determinados son cons- 
tantes para cada temperatura y distintas concentracioncs, P2 es la pala". 
zación molar del soluto puro. Sin embargo, si este valor drpcnde de la con- 
crntración por causa del solvente, entonces P1 dcbc graficarse contra Nz Y 
;e extrapola la curva para N, = O a fin de hallar el valor de P. libre de ]" 

I 
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influencia del solvente. Finalmente, los valores de P, obtenidos de esta 
manera a diferentes temperaturas se grafican contra 1/T y se encuentra p 

a partir de la pendiente de igual forma que en el caso de los gases. 
También existen otros procedimientos que quedan fuera de nuestro 

propósito y alguno de cuyos resultados se muestran en la tabla 162. 

TABLA 16-2. Momento dipolar de varias rndéculas 
(En unidades de Debye) 

NH, 
SO? 
NZO 
CO 

Moléculas inorgánicas P 

% Cln Br2, 12, N* 0 
O 

1 .O3 
HBr 0.78 
HI  0.38 
H,O 1.84 
HCN 2.93 

1 .46 CH NH, 
1.63 1 CHiCOOH 

Moléculas orkánicas P 

CH,, C&, C,H,, C,H, 0 
CCI,, CBr, O 
C,H,, naftzleno, difenil O 
CH,CI 1.86 
CH,Br 1.80 
C,H,Br 2.03 
CH,OH 1.70 

ESTRUCTURA MOLECULAR Y MOMENTOS DIPOLARES 

0.78 
AsCI, 1.59 
AgCIO, 4.7 

La ausencia de un momento de dipolo en diversas moléculas como el 
hidrógeno, cloro y nitrógeno indican que el par de electrones que enlaza los 
átomos se encuentra equidistante entre los constituyentes de la molécula; si 
no fuera así existiría un momento dipolar. En las mdéculas lineales como 
el dióxido de carbono y de azufre, aunque los pares de electrones no se hallan 
e~uidistantes de los átomos, el momento eléctrico de un lado de la molécula 
(:ontrabalancea el opuesto y el resultado neto es cero. Iguales consideracio- 
nes se aplican tambien con el cloruro de estaño, tetracloruro de carbono 
e hidrocarburos parafínicos saturados y no saturados. En las moléculas am- 
miticas como el benceno, naftaleno, y difenilo la ausencia del momento neto 
de dipolo es explicable en base a la estructura plana de aquellos compues- 
tos. Por otra parte la presencia de un momento dipolar en los haluros de 
hidrógeno y monóxido de carbono se halla relacionado con la distribución 
rio equidistante dc 10s pares electrónicos entre los dos átomos. Con gran 
Probabilidad este par se halla más próximo de los halógenos y del oxigcno 

p-cloronitrobonceno 2.83 
m-cloronitrohenceno 3.73 
o-cloronitrobencena 4.64 
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que respecto al hidrógeno o carbono. Análogamente se explica la aparición 
de los momentos en los haluros alcalinos, nitrilos, aminas y alcoholes. 

El hecho de que el agua y el dióxido de azufre posean momentos dipo. 
l a ~ s  considerables demuestra que esas moléculas no son lineales. Si postu. 
lama que los dos hidrógenos en el agua y los dos oxígenos en el dióxido 
de azufre quedan del mismo lado del átomo central, no existirá tendencia 
por parte de los momentos a cancelarse entre sí, resultando un momento 
considerable. Los cálculos cualitativos indican que éste es el único proce- 
dimiento que explica los momentos dipolares existentes. De igual forma en el 
caso del amoniaco su momento se explica en base a la estructura piramida1 
en la cual el nitrógeno se sitúa en el vértice de la pirámide y los hidrógenos 
quedan en los otros tres. 

Es interesante observar que en el caso del p-diclorobenceno, donde los 
cloros se encuentran en los extremos opuestos del anillo hencénico, el mo- 
mento dipolar es cero, y por tanto existe una simetría eléctrica. Pero cuando 
la sustitución del segundo cloro se lleva a cabo en la posición meta u orto, se 
destruye la simetría y aparece el dipolo. Aún más, el dipolo es tanto mayor 
cuanto más grande es la asimetria como se observa al comparar los valores 
de p de los m- y o-diclorobencenos. Por otro lado, cuando los dos sustitu- 
yentes del anillo bencénico san diferentes como en el cloronitrobenceno, 
existen momentos dipolares en las tres formas, pero la forma para tiene el 
valor mínimo que se incrementa sucesivamente con la sustitución meta y orto 
respectivamente. 

l 
l ESPECTROS MOLECULARES 

De igual forma que el estudio de los espectros atómicos ha  resultado 
útil para aclarar la estructura de los átomos, tambitn los espectros emitidos 
por las moléculas de gas han proporcionado una valiosa información de las 
estructuras de las moléculas. Así como los átomos emiten espectros de lineac, 
las rnolécula~ de un gas cuando se excitan producen uno de banda cuya 
resolución revela que está constituido de muchas líneas muy próximas entre 
si, cuya clasificación es difícil y tediosa. Esta labor se ha hecho en la mayo- 
ría de las moléculas diatómicas y muchas poliatómicas obteniéndose una 
visión clara de lo que acontece dentro de las mismas. 

Se reconocen tres tipos de espectros moleculares, que son, (a )  esfiectros 
de rotación, (b )  espectros de vibración-rotación, y (c  ) espectros de banda 
electrónica. Para apreciar el origen de éstos se requiere comprender la ener- 
gía de niveles en una molécula. Con este propósito consideremos una mo- 
lécula diatómica AB que consta de dos núcleos correspondientes a los Ato- 
mos A y B acompañados por sus respectivos electrones. Como en los átomos 
constituyentes, los diversos electrones pueden situarse Fn cierto número de 
niveles energéticos tale- que por excitación un electrón puede saltar de uno 
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de ellos a otro. Cna vez excitado, el electrón que regresa a su posición 
original emite una linea espectral de frecuencia determinada por la dife- 
rencia de energía de los dos niveles y por la relación cuantizada de Bohr. 
La variación de energía de una molécula tiene lugar no sólo por el meca- 
nismo señalado sino también por la vibración de los núcleos entre sí, y por 
el giro molecular como un conjunto. Estos movimientos están cuantizados 
y se superponen al cinético. Desde el punto de vista de las bandas espectra- 
les el último movimiento puede descartarse, pero los otros dos no. La inci- 
dencia de la vibración y rotación cuantizadas asociadas con los nireles elec- 
trónicos conduce al modelo esquematizado de los niveles de energía de una 
molécula que se muestra en la figura 1 6 4 .  El grupo de niveles representado 
por n = 1 corresponde al nivel electrónico de energía mínima de la molécu- 

T 
J 

A 

" = A  -2: o 

2 
" = 3  -1 o -; 2 
v = 2  O 

r = l  i 2  o 
1 

" = O  l o  

Figura 16-4. Niveles de energía 
molecular (esquema) 

J t -3 1 
v = 5  -1 0 
-3 

v = 4  - -12 O 
-3 

v = 3  -1 
2 

o 
--3 z 

" = 2  -1 O 
--3 

r = ,  --l2 
=======d 

O 

--- 2 3 

* = o  - 1 o 

la. .4riálogamente, el grupo n = 2 es el siguiente en energía. Cada uno de 
estos niveles se halla subdidivido en subcapas uibracionalcs desicnadas por 
los números cuánticos de vibración D en el lado izquierdo. A su ver, aso- 
ciadas a estas subcapas se encuentran los niieles cuánticos rotncionolcs, cu)n 
enrrgia está dctrnninada por los niimeros J que sc presentan en el lado 
dcrccho. Dc una manera parecida cada nixel electrónico más elevado de 
una molicula comiste de otros vibracionalcs y rotaiionales de la fomm 

riiostrada en la figura 16-4, y que quedan en la sccucncia. por encima de 
los n =- 2. 
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De esta descripción es evidente que la energía requerida para la excita. 
ción de las diversas emisiones será mínima en el caso de la rotación, au. 
mentando en el caso de la vibración y finalmente en la transferencia elec- 
trónica. Si las energías de excitación se mantienen adecuadamente bajas, es 
posible producir sólo transiciones de un nivel cuántico rotacional a otro 
rotacional y entonces la apariencia es la de un espectro rotacional única. 
mente. Como las energías involucradas son pequeñas, estos espectros apare. 
cen en el extremo del infrarrojo. Por otra parte, cuando las energías de 
excitación son suficientemente altas para causar transiciones de nivel vibra- 
cional dentro del electrónico se observan emisiones que corresponden a 
cambios en los números cuánticos de vibración. Además, como un cambio 
en los niveles de vibración involucra también alteración en los de rotación, 
el resultado final es un espectro de vibración donde cada línea va acom- 
pahda  por una estructura fina de rotación. Así obtenemos un espectro de 
rotación-uibración de una molécula localizado generalmente cerca del infra- 
rrojo, es decir, en las longitudes de onda de 1 a 50 p.' Finalmente con ener- 
gías aún más elevadas pueden tener lugar transiciones electrónicas que están 
acompañadas de cambios en el nivel vibracional, y cada uno de éstos, a su 
vez, de una estructura fina rotacional. Entonces el espectro es una banda 
electrónica constituida por líneas debidas a las transiciones electrónicas, de 
vibración y rotación. Como ordinariamente tiene lugar más de una excita- 
ción electrónica, el espectro total consta de un sistema de b a n d a  constituido 
por las electrónicas individuales, cada una de las cuales va acompañada de 
sus líneas propias de vibración y rotación. Las bandas electrónicas se en- 
cuentran en los intervalos espectrales visibles y ultravioleta. 

ESPECTROS DE ROTACION 

Los espectros de rotación pura se prcscntan únicamente por las molécu- 
las que poseen un momento dipolar permanente para interaccionar con la 
radiación electromagnética excitante. Esto quiere decir que sólo las molécu- 
las con p# O de la tabla 1 6 2  darán espectros de rotación en el extremo 
infrarrojo, mientras que aquéllas con p. = O no lo darán. 

El espectro rotacional de una molécula diatómica se explica al consi- 
derarla en primera aproximación como un rotador rígido, esto es, un par 
de pesos de gimnasia cuya línea de unión de centros por un enlace iguala 
en longitud la distancia r, entre los dos núcleos. La mecánica ondulatoria 
enseña que la energía EJ de tal rotador en un nivel rotacional dado 1 
está dado por 



Espectros de rotación 711 

En esta ecuación h es ia constante de Planck, mientras que 1 es el momento 
de inercia de la molícula dada en función de las dos masas atómicas m, 
y m, y la distancia internuclear T,, por la relación 

J toma los valores enteros de O, 1, 2, 3, etc. Para una transición desde un 
nivel rotacional de número cuántico J' a otro superior J, la diferencia de 
energía será 

Las transiciones de rotación se hallan restringidas a los cambios en 1 que 
corresponde a A] = J - = l .  Al colocar esta condición en la ecua- 
ción (191, obtenemos 

y de aquí 

.Aquí los valores de ] comienzan con J = 1. 
Como la cantidad en el paréntesis es una constante para una molécula 

dada, la ecuación (21) enseña que el espectro rotacional consiste de un 
número de líneas icpalmente espaciadas de frecuencias que se hallan deter- 
minadas por 1. De aquí, al determinar las frecuencias de las líneas que 
correspondrn a diversos valores de 1 en el espectro de rotación puro de una 
molécula, el momenro de inrrcia sc obtiene mediante la ecuación (21) y 
de éste la distancia internuclear de los átomos r, mediante la ecuación (18). 

Las mol&culas poliatómicas lineales como el H-C-N ó N-C-C-CI 
también tienen sólo un momento de inercia. Para éstos, las ecuaciones (17), 
(20) y (21) son válidas y se utilizan para hallar I. Sin embargo, como 1 
involucra ahora diwxsas distancias interatómicas, éstas no se obtienen a 
partir de uno de los momentos de inercia medidos. Es posible recurrir a la 
sustitución isotópica para tales compuestos. Así, de un estudio del HCN y 
DNC se obtienen dos momentos de inrrcia. Si suponemos que cada sustitu- 
ción no altera las distancias de enlace, se pueden obtener éstas a partir 
de los dos momentos observados. 

Las moléculas no lineales posceri tres momentos de inercia, dos de los 
cuales pucden sir i&nticoi bajo ciertas circunstancias. Estos tres momentos 
corresponden a cimas rotariones resprctivas de la moli.cula como un con- 
junto alrededor de una terna de ejes x, y y z que pasa por cl crntro de 
gravedad de la molécula. Talcs rnol6culas requicrcn cle nuevo un análisis 
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especial más elaborado a fin de obtener los momentos y longitudes de enlace 
de los espectros rotacionales. 

Aunque los espectros de rotación ofrecen el medio más simple de deducir 
los momentos de inercia de las moléculas, las dificultades ttcnicas en el 
estudio del infrarrojo disminuyen la seguridad del procedimiento, por esta 
razón esta magnitud se deduce más usualmente de otros tipos de e5pectros 
que se miden más adecuadamente y con mejor precisión, o bien se recurre 
a la espectroscopía de microondas. 

ESPECTROSCOPIA DE MICROONDAS 

En el trabajo infrarrojo la fuente de energía es un filamento o barra 
caliente que suministra la radiación monocromática, la cual pasa por un 
prisma que dispersa la luz y permite la selección de una banda estrecha de 
una longitud de onda deseada para transmitirla por la sustancia problema. 
Esta intensidad luminosa se mide entonces mediante un termopar y se com- 
para con la de un haz incidente. Por otra parte, en la espectroscopía de 
microondas se emplea un oscilador controlado electrónicamente para pro- 
ducir energía electromagnética monocromática de una frecuencia variable 
que corresponde a una longitud de onda de 0.1 hasta a lpnos  centímetros. 
Como las energías de estas longitudes de onda son las mismas que las transi- 
ciones rotacionales moleculares, se emplean para medir éstas. El procedi- 
miento usual es el de hacer pasar la energía monocromática por una muestra 
de gas de la sustancia bajo investigación, y medir después la intensidad de la 
radiación transmitida con un receptor electrónico y un oscilógrafo de rayos 
catódicos. Al variar la frecuencia del oscilador y observar la intensidad 
de los haces transmitidos, es posible obtener datos con los cualcs se calculan 
{os momentos de inercia y las distancias internucleares. 

Este procedimiento es aplicable sólo a las moléculas que tienen momentos 
dipolares permanentes. Comparado con las mediciones infrarrojas, su preci- 
sión es muy grande y es del orden de -10.001 A en 7,. El mttodo se utiliza 
t ambih  en la identificación y análisis de sustancias que pueden gasificarse. 
Véase para detalles el libro de Gordy, Smith y Trambariilo.' 

ESPECTROS DE ROTACION-VIBRACION 

Esta clase de espectros se presenta en las moléculas diatómicas con mo- 
mentos de dipolo permanente, es decir, moléculas diatórnicas heteronuclea- 
res, y poliatómicas con o sin momentos de dipolo permancnte. Las moléculas 
diatómicas homonucleares, tales como O:, N, ó Elr no tienen dipolos per- 
manentes y no presentan espectros de rotación-vibración. Por otra parte, 

2 Gordy, Srnith y Trarnbariih, Mrcrouoie .Spcitroscopy, John M.jl<y & Son% 
Inc., Nueva York, 1953. 
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la radiación excitante induce a veces un momento dipolar de oscilación en 
moléculas poliatómicas que no tienen un momento dipolar permanente pro- 
pio, y por lo tanto pueden llevar a cabo transiciones de rotación-xibración. 
La figura 16-5 muestra un espectro de rotación-~ibración correspondiente 
al HBr. 

En primera aproximación el movimiento libratorio dc los núcleos de 
una molécula diatómica se puede representar como la vibración de un 
oicilador armónico simple; es decir, de un oscilador en el cual la fuerza 

Figura 1 6 5 .  Espectro de rotación-vibración del IIBr para la  transicibn u' = O a 
u = l .  

restauradora es proporcional al desplazamiento de conformidad con la ley 
de Hooke. La  encrsía de vibración E, de este oscilador, de acuerdo con la 
mechica ondulatoria se llalla relacionada con la frecuencia fundamental 
de vibración v ,  según 

Aquí u es el número cuántico de vibración, que puede tomar los valores 
0, 1, 2. etc. La ecuacibn (22) enseíia que tal oscilador tiene en su estado 
de vihracióri mínima, cuando D = O, la energía E, = ;hv,. Esta cnelgía resi- 
dual. llamada de p u n t o  ccro del oirilador no se elimina incluso aunque la 
%olécula se enfríe hasta 0°K. Para una traiisición vibracional desde un 
nivel c ~ y o  número cuintiro cs L' a otro u la energía absorbida está dada por 
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A rstas tian5iciones se superponen cambios de energía rotacional que au- 
mentan o disminuyen a la energía dada por la ecuación (23)  aquélla dada 
por la ecuación (20) .  El cambio de ener:ía resultante es: por lo tanto, 

donde Au = u - u'. 

De acuerdo con la ecuación (25) el aspecto del espectro de rotación. 
vibración será el siguiente: En vez de obtener una línea simple que corres- 
ponde a la transición vibracional Av, aquklla se hallará ausente y en su 
lugar aparece un par de líneas una a cada lado del lugar que cabria esperar 
para la primera según el talor de J ;  correspondientes al signo más y menos 
de la ecuación (25). Como este par resulta para cualquier valor posible 
de 1, el espectro para un Au particular poseerá un espacio en blanco flan- 
queado en ambos lados por las líneas finas de estructura rotacional como 
nos muestra la figura 16-6. Como se obtiene una unidad, como en la figu- 
ra 16-6, en cada cambio posible de número cuántico de vibración, el espec- 
tro total de rotación-vibración se conipone de cierto número de unidades. 

Figura 166 .  Diagramv esquemático del espectro de rotación-vibración, 

Las bandas que corresponden a u' = 0 y u = 1, 2, etc., se denominan 
fundamental ,  primera armónica, iegvnda armónica, etc. Disponiendo en la 
banda fundamental la frecuencia que corre~ponde a la línea de vibración 
ausente, es decir, la posición A de 1a.figura 1 6 6 ,  se obtiene directamente vo. 

Análogamente se deducen también los armónicos primero, segundo, etc. 
Estos se pueden utilinr entonces para comprobar el valor de va que es la 
frecuencia fundamental de vibración de la mol6cula. Conocidas las frecuen- 
cias dc las líneas para diversos valores de 1, esto permite e1 cálculo de 10s 
momcritos de inercia mediante la ecuación ( 2 5 ) ,  y de aquí, a su vez, la dis- 
tancia internuclear r,. De esta manera es po~ihle obtener d ~ s d i  lo5 espectros 
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de rotación-vibración la frecuencia de vibración fundamental de la molé- 
cula, el momento de inercia, y la distancia de separación de los núcleos. 

La ecuación (25) predice un espacio constante de las líneas de rotación- 
vibración. En realidad los espacios observados son variables debido a las 
complicaciones que se mencionarán m& tarde. En la tabla 1&3 se dan 
las frecuencias medidas en números de onda v , ~ , . ,  de  algunas líneas en la 
banda de rotación-vibración fundamental del HCI, y también una compara- 

TABLA 16-3. Espectro de rotación-vibración del HCI 
para la transición de 5' = O a u = 1 

(U, = 2890 cm-') 

ción de éstas con las frecuencias calculadas para esta sustancia mediante 
la ecuación (25), v,.,,.. La concordancia entre estos dos conjuntos de ralo- 
res de r, ei bastante buena cuando / es bajo pero, al crecer éste, dicha con- 
cordancia no es buena. Además, el espacio entre las Iíneas disminuye al 
aumentar el valor de J, y no es el mismo para valores positivos y negativos 
de éste. 

Con una resolución grande se encuentra que las Iíneas del espectro de 
rotación-vibración del ácido clorhídrico son dobletes, con los miembros 
más débiles poseyendo longitudes de onda de unos 27 A más grandes que 
los más intensos. Este desdoblamiento se debe a la presencia en el ácido 
clorhídrico de los dos isótopos del cloro C17j y C13', cuyas distintas masas 
dan diferente frecuencia e intensidad, y producen así el desdoblamiento 
dc las líneas. 

Aunque una mol6cula diat6mica tiene sólo una frecuencia de vibración 
fundamental rl número de éstas se iiicreinenta con rl número de átomos. En 
una molécula poliatómica lineal tenemos los modos siguientrs de vibración: 
(371 - 51, donde n rs cl número de itomos de la molécula, mimtras que si 
k t a  rs no lineal, si runiple para los modos d~ vibración la cxpresión 
(3n  - 6 ) .   AS^, al pasar de una molécula diatómica a otra triatórnira l in~al,  
las frecuencias de vibración posibles s? inrr~mintan drsdi uno hasta < uatro 
y en las no lineales esta variación es de uno a tres. NO todas las vibracio- 
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nes posibles son activas forzosamente, ni son todas las frecuencias forzosa. 
mente diferentes. Sin embargo, los modos adicionados del movimiento 
complican la situación y, en consecuencia, los esprctros resultantes son 
mucho más complejos y difíciles de interpretar. 

ESPECTROS ELECTRONICOS 

Se originan por excitación de los electrones en una molécula desde un 
nivel energético a otro mayor. Como resultado de esta excitación, la molécula 
absorbe la radiación correspondiente a la diferencia de energia entre los das 
niveles electrónicos comprendidos. Como al verificarse la excitación tienen 
lugar también cambios en los niveles de rotación y vibración: la emisión 
electrónica va acompafiada por transiciones vibracionales y rotacionales. 
Así si designamos por EL, E; y EL las energias electrónicas, cibracional y 
rotacional de la molécula antes de la transición, y por E,, E, y E, las corres- 
pondientes cantidades después del cambio, entonces la energia total de la 
molécula en su estado inicial es 

E, = E, +E:. + E ,  

y en el estado final, 
E = E, I E, - E, 

La variación de energia involucrada en la transición eleitróriica es, en con- 
secuencia, 

AE = ( E ,  - EL) + ( E ,  - E:) + ( E ,  - E:) 
= AE, + AE, + AE, (26) 

y la frecuencia que resulta de la radiación 

Como AE, y AE, puede11 tener distintos xalores, el número dc líneas posibles 
pala un cambio dado en E, es grande y conduce a una banda electrónica 
compleja. Además, con diferentes valores de AE,, el espectro de bandas 
completo estará constituida por seiies de bandas iridi\iduales. 

.A pesar de la complejidad espec td  de las bandas electlónicas este 
procedimiento se prefiere a otros, porque tales espectros se prcscntan en la 
región visible o ultravioleta y de aquí que pucrlari fotografiarse e inspcccio- 
narbe con facilidad. En general la información deducida desde las barida? 
de electrones es la misma que se obtiene a partir de los eslicctios de \ibracióil- 
rotación. Aderiiis ~s posible consquir infoimacih respccto a los estadcis 
excitados de la molécula aii Lomo la encr~ in  dc <Ii\o~ia<ióii clc k t a  en 511s 
componentes atómicos. 
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Cuando el espectro de banda electrónica de una molécula se inspecciona, 
re encuentra que en un extremo de aquélla la distancia de separación de las 
líneas se hace cada vez menor, hasta que en una posición dada termina el 
espectro y comienza el espacio de la emisión continua. La  posición del límite 
donde las líneas terminan d a  la frecuencia de radiación necesaria para la 
disociación de la molécula. Cuando ésta es en sus átomos nomales, la ener- 
sia de disociación espectroscópica D, se obtiene directamente a partir de la 
frecuencia observada. Sin embargo, cuando la disociación ocasiona uno 
o varios átomos excitados hay necesidad de aplicar una corrección al cálculo 
energético. 

La discusión anterior de los espectros moleculares de moléculas diatómi- 
cas es una simplificación de la situación real. La molécula como un con- 
junto no es un rotador completamente rígido ni un oscilador amónico 
simple. A causa de estos defectos o apartamientos de la conducta ideal, 
cs necesario introducir condiciones que complican las ecuaciones (21), 
(23) y ( 2 5 ) .  Para nuestro propósito, sin embargo, es suficiente el trata- 
miento dado. 

TABLA 1 L 4 .  Constantes moleculares de las moléculas diatómicas 

m* X 10" 1 X 10" ro X 10a va X 10-" D. 
Molécula (R) (S-cm2) (cm) (w-') kcal/mol 

a 2  29 04 114 8 L 958 16 .S4 57 1 
BIZ 66 35 345 8 2 283 9 .689  45 5 
1, 105 16 748 O 2 667 6 427 35 6 
HCI 1 627 2 645 1 275 86 63 102 2 
CO 11 39 14 49 1 128 65 05 256 2 
NO 12 40 16 43 1.151 57 OS 149 6 

La tabla 1 6 4  resume las constantes moleculares de algunas moléculas 
diatómicas deducidas a partir de las bandas espectrales en la forma descrita. 
En la columna 2 se sefiala la masa reducida de la molécula, esto es, 
m" = (m,m,) / ( m ,  i- m,) ; en las columnas 3, 4 y 5 se señalan los mo- 
mentos de inercia, distancias interatómicas y las frecuencias fundamentales 
de vibración, respectivamente; mientras que la columna 6 da las energías 
de disociación deducidas espectroscópicamentc. Estai con~tantes son para 
las moléculas quc contienen en cada caso el isótopo más abundante del 
elemento comprendido. También la tabla 1 6 5  d a  longitudes y ángulos 
dt- enlace de a l ~ u r i a ~  inolirulas poliatómicas. Estos resultados se obtuvieron 
bien sea por espectroscopia de bandas o dc micrmndas. 
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TABLA 16-5. Longitudes y áng-don de enlace de las moléculas poliatómicas 

Longitud de Ansulo de 
Molécula Enlace enlace, A enlace 

- 
Lineal 
N,O NN 1.126 

NO 1.186 
COS CO 1.161 

CS 1.558 
HCN CH 1.064 

CN 1.156 
HCCCl CH 1.052 

CC 1.211 
CCI 1.632 

No lineal 
N% NH 1.008 HNH 107.3" 
H,O OH 0.958 HOH 104.5' 

SO? SO 1.432 OSO 119.5" 

CH, CH 1.091 HCH 109.5" 
CH,Cl, CH 1.068 HCH 112" 

CCI 1.772 ClCCl 111.8" 
C z H ~  CH 1.107 HCH 109.3" 

CC 1.536 
CH,OH C H  1.096 HCH 109.5" 

CO 1.427 COH 108.9" 
OH 0.956 

ESPECTROS DE RAMAN 

Existe otro procedimiento más simple que la espectniscopia de bandas 
para obtener las frecuencias de vibración y rotación moleculares v es el 
basado en el efecto Raman.  este encontró en 1928 que cuandc la luz 
de una frecuencia definida v pasaba a través dc un gas, un liquido, o un 
sólido, y la radiación dispersada se obsemaba en ánylos  normales a la direc- 
ción del haz incidente, la radiación dispersa contenía lineas no sólo de la 
luz original, sino también alguna dc frecuencia m& baja y ocasionalmmte 
más elevada. Las lineas de$azadas hacia las frecuencias menores sc conoren 
como líneas de Stockes y las desplazadas hacia las frecuencias más altas son 
las líneas anti  Stockes. Además, Raman encontró que la diferencia Av 
entre la línea incidente y la de dispersión dada era constante y característica 
de la sustancia irradiada, y co,n,bletamcnte independiente de la frecuen- 
cia v de  la radiación incidente. Tales diferrncias Av entre las líneas inci- 
dentes y las dispersas se denominan frecucncias de Rnman carac t e r i s t i c~  

El efecto Rainan se origina por la absorción molccular de la radiación 
incidente de suficientes cuantos de energía para producir transicion~s desde 
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los niveles de vibración más bajos a otros más elevados, o desde niveles 
más bajos a otros rotacionales más altos. En la excitación de vibración se 
toma un solo quantum de energia cuya magnitud es igual a la que se prc- 
cisa para pasar de un nivel a otro. En las rotaciones, sin embargo, se extraen 
dos quanta para producir un cambio en el nivel de rotación desde un 
valor J' a J = (J '  4- 2 ) .  Como un rcsultado de tal remoción energética 
desde la original, la energia de éste debe disminuir lo mismo que su fre- 
cuencia obteniéndose así las líneas de Stockes. Por otra parte, la molécula, 
en vez de absorber energia, puede emitir alguna por transiciones de rota- 
ción o de vibración desde niveles más altos a otros menores. Si así sucede, la 
energia emitida se adiciona a la de la luz incidente, y la frecuencia de ésta 
se hace mayor obteniéndose las líneas anti Stokes. 

Las frecuencias de Raman observadas para diversas transiciones de rota- 
ción y vibración son idénticas con las mismas que corresponden a los 
espectros de banda. Como esto es cierto, se logra obtenrr las frecuencias 
más fácilmente por el efecto Raman en l u ~ a r  de hacerlo a partir de los 
espectros infrarrojos. Otra ventaja de este procedimiento es el de que las mo- 
léculas sin momentos de dipolo prrmanente, romo el 0 , N 2  y CI,, presentan 
también el efecto Raman, por lo cual los cainbios de rotación y vibración 
de éstas se observan mediante el efecto que nos ocupa en vez de hacerlo 
por espectroscopía infrarroja. 

DIFKACCION ELECTKONICA DE GASES 

La difracción electróriica de los gases ofrece todavía otro medio poderoso 
para determinar la configuración geométrica de las moléculas y la distancia 
interatómica en aquéllas. El dispositivo experimental consiste en la gene- 
ración de electrones por un filamento caliente, la aceleración de éstos por 
un campo eléctrico constante de unos 40,000 voltioi cm-', el paso de los 
electrones a través de una muestra de gas o un líquido vaporizado o nn 
sólido mantenidos a una prrsión baja, y finalmente la incidencia de los elec- 
trones en una placa fotográfica colocada en su camino. La imagen fomada 
 obre esta última consiste de una serie de anillos concéntricos similar a los 
obtenido3 en el método de polvos de análisis de rayos X. 

El principio del procedimiento es semejante también al mttodo de 
polvos. Los electronrs actúan como ondas de longitud, aproxirnadamcnte 
igual a 0 05 A, y son difractados por loi át0m0i en las moléculas de gas. 
Como éstas se hallan orientadas lihremente respecto al haz dt- electrones, 
algunos de los rayos difractados se int~rfieren rriientra~ que otros se refuer- 
zan. El rcsultado m una serie de anillos cuyas prnicioncs e intensidades 
dependen de la ~eorwtr ía  del aparato, la rstiuctura dc las moli.culas y los 
radios atómicos. A ~ ~ a r t i r  de estos anillos y de sus intensidades, se deduce 
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si las moliculas son lineales o no, si son planas o no, las distancias de enlace 
y también los ángulos entre los enlaces en el caso de que no exista linealidad. 

DIAGRAMAS DE ENERGIA POTENCIAL DE LAS 
MOLECULAS DIATOMICAS 

Las constantes moleculares espectroscópicas se utilizan para cor~strui~ 
diayramas de energía potencial de las moléculas diatómicas. Para el estado 
electrónico base de una molécula, dicho diagrama tendrá la forma general 
que se establece en la figura 1 6 7 .  A cualquier estado excitado corresponde 
una curva parecida, excepto que, a causa del mayor contenido energético, 
aquélla quedará por encima de la del estado base. 

I I 
l 
1 

I 
1 I 
1 l 
1 1 

Separaci6n de los átomos-r 

Figura 1 6 7 .  Diagrama de energia potencial de la molécula diatómica 

La energía total E de una molécula cualquiera consta de una energía 
electrónica E,, una vibracional E,., una rotacional E,, y la energía de movi- 
miento térmica E t ;  es decir, 

E = E, + E, + E, + E ,  (28) 

En el cero absoluto de temperatura Et y E, son cero, y E. se reduce a la 
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energía en el punto cero de la molécula, esto es, E, = fhia0. Por lo tanto, 
se verifica que 

ET=O = E, + t hio (29) 

Para tal molécula estable en su estado base tenemos el punto S de la fi- 
gura 1 6 7 ,  que corresponde a la distancia normal de separación ro, cuyo 
contenido de enersía electrónica es E,. Al agregar a esta cantidad la energía 
del punto cero, el nivel energético se eleva a la linea A-A, y obtenemos así 
la energia de la molécula en el cero absoluto. A medida que las frecuencias 
de vibración de éstas se excitan, los niveles de  energía total se elevan hasta 
las líneas B-E, C-C, etc., de acuerdo con el aumento del número cuántico 
de vibración u .  Los espacios de las líneas en el diagrama de energía potencial 
dependen de las diferencias energéticas entre los niveles cuánticos vibracio- 
nales. En un oscilador armónico ideal los espacios entre las lineas deberían 
ser constantes, pero en realidad se hacen cada vez menores cuando se incre- 
menta u .  Al alcanzar la línea X-X, la molécula se disocia en dos átomos 
neutros. La diferencia de energia entre X-X y E = O, es decir, E., es el 
contenido energttico de los dos átomos resultantes. Si de este contenido 
sustraemos la energía electrónica E, de la molécula original, obtenemos 
la energía de disociación D de ésta. Pero, si en vez de sustraer E, deduci- 
mos E, + 1 hv,, obtenemos la energía espectroscópica de disociación D,. 
De aquí 

D = D, + 1 IIY< (30) 

El diagrama de la figura 16-7 indica la energia de una molécula en su 
estado electrónico base y, en diversos estados de vibración, como una fun- 
ción de la distancia de separación. Para obtener la energía total de dicha 
mlécula, a una temperatura dada, es necesario adicionar a (E, + E,,) las 
contribuciones rotacionaies y térmicas. 

Al tratar con lus colores especificos y otras propiedades de la moléculas, 
hay que tener en cuenta siempre diferencias energéticas, y de aquí que en 
ausencia de excitación electrónica desaparece Es. En éstas condiciones el 
Punto de referencia de eriergia se traspone a S; es decir, se toma a S como 
l u t o  cero. Sobre esta base, la energía potencial EP de cualquier molécula 
diatómica se obtiene mediante una ecuación empírica debida a Morse, 

En esta relación, D es la energia de disociación, 70 es la distancia de sepa- 
ración de equilibrio de la molécula, r la distancia en otro punto cualquiera 
Y a una constante característica. Esta constante se evalúa mediante la re- 
lación 
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donde v, es la frecuencia de vibración fundamental de la molécula, y m, 
y m, son las masas de los átomos comprendidos. Al usar la ecuación ( 32 ) ,  
D debe expresarse en ergios por molécula, pero en la (31) se pueden emplear 
las unidades que se deseen. 

Finalmente, para establecer los niveles de vibración, es decir, las líneas 
A-A, B-B, etc., de la figura 1 6 7 ,  es necesario proceder según la ecua. 
ción (22) mediante la cual, al dar a u el valor cero, se obtiene la energía 
de base; cuando v = 1, se obtiene el nivel %B, etc. Así resultan líneas equi- 
distantes ideales para cuyas posiciones verdaderas es preciso conocer la 
inarmonicidad del oicilador. 

ABSORCION DE LUZ POR LIQUIDOS Y SOLUCIONES 

A causa de la interacción molecular en los líquidos y soluciones, des- 
aparece la estructura fina rotacional en el infrarrojo y sólo se observan 
bandas de vibración continuas. En la región visible y ultravioleta, donde 
hay transiciones electrónicas, la estructura fina de vibración desaparece tam- 
bién en grado considerable y, por tanto, las bandas electrónicas son gene- 
ralmente continuas. 

Las absorciones de vibración máximas se presentan en el infrarrojo. Ade- 
más, la posición de las bandas de electrones depende de la energía 
comprendida en la transición responsable de la absorción. Si ésta es grande, 
la absorción se presentará principalmente en la región ultravioleta, pero 
con energías menores la banda de absorción aparece en las proximidades 
de la región ultravioleta o de la luz visible. 

El color que exhibe una sustancia está determinado por la luz que tras- 
mite ésta en el intervalo visible-: que a su vez depende de la amplitud es- 
pectral, en la cual la sustancia absorbe luz. Si ésta absorbe sólo en el inter- 
valo ultravioleta, trasmite luz blanca y, en consecuencia, aparece sin color. Si 
la sustancia tiene color, éste señala que la luz no ha sido absorbida. Por 
ejemplo, el negro de carbono presenta esta coloración particular porque 
absorbe no selectivamente la luz blanca que llega a él. Las soluciones de 
cloruro de sodio son incoloras porque no absorben selectivamente ninguna 
luz de la región visible. Por otro lado, una solución de sulfato de cobre 
es azul, porque absorbe la luz amarilla y roja y deja la azul que es trasnli- 
tida al ojo. Es evidente que la característica de una sustancia absorbente 

no es la luz que trasmite sino más bien la que absorbe; por esta razón es 
necesario estudiar la absorción de las sustancias. Además, se deduce ¶ue 
sólo las coloreadas pueden estudiarse en la rcgión visible, mientras que 1s 
sustancias sin color, como no absorben luz blanca, se investigan apreciable- 
mente cn el espectro ultravioleta. 
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ESPECTROFOTOMETRIA 

En el intervalo espectral donde la absorción es apreciable, la intensidad 
luminosa inicial se reduce considerablemente al pasar por un medio absor- 
bente. Por el contrario, en ambos lados de la banda de absorción la reduc- 
ción de intensidad expuesta es mucho menor o no existe. Por esta razón 
la posición de tales bandas se deduce al medir la disminución de inten- 
sidad de la luz original cuando ésta pasa por un medio absorbente. Si gra- 
ficamos la fracción de luz original absorbida contra la longitud de onda, la 
posición' de la banda de absorción estará dada por un máximo en la curva; 
e, inversamente, al graficar la fracción de luz trasmitida contra la longitud 
de onda, es el mínimo de la curva el que señalará la posición de la absor- 
ción máxima. 

La ley de Lambert nos da una relación del decremento de intensidad de 
la luz incidente para cierta longitud de onda cuando ésta pasa por una 
sustancia absorbente, y establece que el decremento de intensidad con el 
espesor de la materia donde viaja el haz luminoso; esto es, - dZl/dJ, donde 
1, es la intensidad, y 1 el espesor de la muestra es proporcional a la inten- 
sidad de la luz en el punto 1: 

En la ecuación (33) a k se le denomina coeficiente de absorción y es carac; 
terístico del medio. Como para 1 = O tenemos la intensidad original Z,, en 
otro punto cualquiera 1 la intensidad es I t  que podemos hallar a partir 
de la ecuación (33) por integración entre estos límites 

Esta última ecuación se escribe también así 

en cuyo caso k ' =  k12.303 es el coeficiente de extinción de la sustancia. 
En consecuencia, ln 11 varía linealmente mientras que It lo hace exponen- 
cialmente con la distancia 1 dc la luz que viaja por cl medio de absorción. 
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Con solutos absorbentes el decremento de intensidad con 1 es proporcio- 
nal no sólo a I r ,  sino también a la concentración de la solución, y por tanto 

donde E ,  denominada coeficiente de absorción molar, es una constante de 
proporcionalidad determinada por la naturaleza del soluto absorbente y 
la longitud de onda, de la luz utilizada. Al integrar la ecuación (37)  entre 
los mismos límites que antes, y considerando a C como una constante, resulta 

Todas estas ecuaciones, (37), (38) y ( 3 9 ) ,  son expresiones de la ley 
de Beer para la absorción de la luz por las soluciones. h a s  muestran que la 
intensidad de la luz trasmitida decae exponencialmente con C y 1, o bien, 
que el logaritmo de la intensidad trasmitida I t  es proporcional a la con- 
centración y a la longitud del camino absorbente. 

Podemos cambiar los logaritmos naturales en la ecuación ( 3 9 )  por 
decimales y entonces se verifica 

La constante E' = ~ 1 2 . 3 0 3  se denomina coeficiente de extinción molar 
de la solución absorbente. 

La relación I t / I ,  se determina por espectrofotometría. En la actualidad 
los espectrofotómetros emplean celdas fotoeléctricas que nos dan directamente 
?a relación anterior; conocida ésta y el espesor de la celda empleada, se 
determina fácilmente el coeficiente de absorción o extinción de la sustancia 
para una longitud de onda establecida y de manera análoga al medir Zt!zo>  
si conocemos los valores de 1 y C, es posible encontrar los coeficientes de ab- 
sorción o extinción molares. Para determinar la longitud de onda en la 
cual hay una absorción máxima, graficamos estos coeficientes, sus logantmos, 
o log ( l , / Z t )  contra A en cuyo caso el máximo de absorción está dado por 
el máximo en las curvas. Por otro lado, si graficamos I , / I ,  contra A, 105 

máximos de absorción correspondcn a los mínimos de las cuwas, una de 1 
las cualcs, debida a una solución de benceno, se muestra en la figura 16-8. 1 

1 
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A -A 
Figura 168. Curva de absorción de la solución de benceno. 

ESPECTROFOTOMETRIA Y ESTRUCTURA MOLECULAR 

El espectro de absorción de un compuesto es muy característico y la 
comparabión de los compuestos conocidos y desconocidos se utilizan en 
la identificación de los últimos. Además, un amplio estudio en los espec- 
tros de los compuestos orgánicos, enseña que ciertas frecuencias están aso- 
ciadas con enlaces específicos de las moléculas, cuya presencia o ausencia 
en un compuesto dado se comprueba al examinar si aparecen las frecuen- 
cias de los enlaces previstos. Por este procedimiento se determina la natu- 
raleza de los enlaces en diversos tipos de compuestos. Generalmente las 
frecuencias de enlace características no tienen una posición fija, sino que 
ésta depende en alguna proporción de la naturaleza de los grupos asocia- 
dos a las ligaduras en cuestión, que se especifican sólo en función de un 
intervalo de valores, como se observa en la tabla 166.  

Las bandas de absorción se utilizan para determinar la concentración 
de los comput-stos en solución. Los copficientes de absorción o extinción del 
compuesto se calculan mediante las ecuaciones (39) ó (40) utilizando una 
longitud de onda en el punto de absorción máxima o en sus proximidades, 
midiendo I t / I ,  en una solución de concentración conocida en una celda 
de longitud dada. Mediante r ó é y la relación It/lo en una solución de 
concentración desconocida, es posible calcular C utilizando las mismas ecua- 
ciones señaladas anteriormente. 
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TABLA 16-6. Frecuencias de enlace características de 
los compuestos orgánicos 

Frecuencia - ; 
Enlace Compuestos cm-' 

C-H Aliiático 280&3000 
C-H Aromático 300&3100 
C-H Olefinico 3000-3100 
C-H Acetilénico 3300 
C-C Cadena abierta 75&1100 
C=C Olefínico 162&1670 
C E C  Acetilénico 2100-2250 
C=O Aldehídos 1780 
C=O Cetonas 1710 
C=O Acidos 1650 
O-H Alcoholes 3580-3650 
N-H Aminas 3300-3370 
C-C1 - 600-700 
C-Br - 500-600 

PROPIEDADES MAGNETICAS DE LAS SUSTANCIAS 

La fuerza f que actúa entre dos ~ o l o s  magnéticos de intensidad p l  y P2, 
separados una distancia T ,  es 

q es la pe~meabilidad magnética del medio entre los polos, y representa la 
tendencia de las líneq magnéticas de la fuerza a pasar por el medio res- 
pecto a esa tendencia en el vacío. En este último caso q = 1, mientras 
que en los demás q puede ser mayor o menor de la unidad. Cuando q < 1, 
la sustancia que compone el medio es dimnagnética, y las líneas de fuerza 
prefieren pasar por un vacío en lugar de hacerlo a través de la misma. 
Por otro lado, cuando q > 1, la sustancia es paramagnética, y la tendencia 
de las líneas de fuerza a pasar por ella es mayor que de hacerlo por el vacío. 
Finalmente, cuando q es muy grande, la sustancia es ferromagnética, como 
sucede con el Fe, Co, Ni, y sus aleaciones. 

La susceptibilidad magnética específica x de una sustancia está rela- 
cionada con q mediante la ecuación 

donde p es la densidad de la sustancia en gcc-'. De esta relación se observa 
que x es negativa para materiales diamagnéticos y positiva en los paramag- 
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néticos. Sus unidades son ccg-'. La susceptibilidad magnética molar ,y, 
viene dada por 

donde M es el peso molecular de la sustancia dada. Las unidades de X, 
son cc mol-'. 

La susceptibilidad magnética de los materiales se mide fácilmente por 
el método de Gouy. En este procedimiento se suspende un cilindro que con- 
tiene la muestra con un alambre desde el brazo de una balanza hasta que 
su parte inferior quede centrada entre los polos de un electroimán. El cilin- 
dro se contrabalancea colocando +esas en el otro platillo. Cuando se hace 
pasar corriente, el cilindro se arrastra por el electroimán hacia abajo, si la 
sustancia es paramagnética, o en sentido contrario, si es diamagnética. En 
t l  primer caso hemos de adicionar pesas al platillo para restaurar el equili- 
brio, mientras que en el segundo hay que quitarlas. En ambos casos la 

/ variación de masa, Am, viene dada por la relación 

donde g es la aceleración de la gravedad; p es la densidad y A la sección 
transversal del espécimen; H es la intensidad del campo, en gauss; X,  es la 
susceptibilidad magnética del aire, y p, es la densidad. A la temperatura 
ambiente, p,~. = 0.03 x Se simplifica el cálculo de ,y al medir en el 
aparato el valor de H correspondiente a una muestra cuya susceptibilidad 
se conoce, ,y,, como la del agua. Entonces, 

La susceptibilidad magnética molar se calcula entonces mediante la ecua- 1 ción (43) .  
La tabla 1 6 7  muestra los valores de ,y, para algunos eleplentos y com- 

puestos a la temperatura ambiente. 

1 SUSTANCIAS DIAMAGNETICAS 

La susceptibilidad magnética en estas sustancias es independiente de la 
temperatura, y es aproximadamente igual en los estados de gas j. líquido 
de la muestra. Se origina por una acción del campo magnético sobre los 
electrones alrededor del núcleo. La aplicación de un campo eléctrico modi- 
fica la velocidad dc 10s electrones, y en consecuencia se induce un campo 
niagn6tico que se opo1lc al aplicado. De aquí que ,y y ,yy resulten negativos. 

! 
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P. Pascal ha demostrado que, como en el caso de la refracción molar, 
,yx puede calcularse a partir de las contribuciones atómicas y de enlace que 
se suponen aplicables a todas las moléculas. En la tabla 1 6 8  se dan algunos 
valores de estas contribuciones que se emplean de la misma manera que 
las de las refracciones molares. Por ejemplo, para el C,H,COOH tenemos 

TABLA 16-7. Susceptibilidades rna~é t i c a s  moleculares a la temperatra ambiente 
(Unidades cgs) 

7 C = 7(-6.00 x lo-$) = -42.00 x lo-' 
6 H  = 6(-2.93 x 10-9 = -17.58 " 

1 O- = i(-4.61 x = - 4.61 " 

1 O= = 1(-3.36 x = - 3.36 " 

1 anillo bencénico = 1 (-  1.4 x lo-") = - 1.4 

xlr = -69.0 x 10F  

Sustancia X M  X 106 

Diamagnéticn 

Sb(s) -99.0 
c ( s )  - 6.0 

' %(l)  ' -56.4 

%(S) - 4.0 
C L ( d  -40.5 

%(g) -12.0 
CaCLís) -54.7 
C,H,COOH(s) -70.3 
H,O(I) -13.0 
CCl,(l) -66 6 
CO,(g) -21.0 

c> H$(g) -25.5 
NH,(g) - 18.0 
C A k )  -12.5 

El valor observado es xp = -70.3 X lo-' cc molkl. 

Sustancia Xn X 106 

Paromagnética 

Al($) 16.5 
13.5 

CuCl,(r) 1,1800 
TiCI,(s) 1,110.0 
N O k )  1,461.0 
MnS(s1 3,850.0 
L ~ C I ~ ( S )  3,460.0 
0 2 ( 3 )  3,449 o 
NiCI,(s) 6,145.0 
CoI,(s) 10,760 0 
CoSO,(s) 10,000.0 
FeSO,(s) 10,200.0 
FeCl,(s) 14,750.0 
MnSO, . 5 H,O(si 14,700.0 

T ~ L A  16-8. Contribuciones atómicas y de enlace al xn 

H - 2.93 x 10-"1 
C - 6.00 
O (en alcoholes y &teres) - 4.61 
O (en cetonas) + 1.73 
O ( m  C=O) - 3.36 
N (en cadenas abiertas) - 5 57 
N (en anillo) - 4.61 
N (en aminas) - 1.54 
F - 1 1  5 

-20.1 x 
Br - 30.6 
enlace C=C f 5.5 
enlace C=N + 8.2 
enlace N=N + 1.9 
enlace C E C  f 0.8 
grupo C=C-C=C + l o 6  
anillo benctnico - 1.4 
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SUSTANCIAS PARAMAGNETICAS 

La susceptibilidad magnktica de las sustancias paramagnéticas varia con 
la temperatura de acuerdo con la ley de Curie, es decir, 

donde aH y Cu son constantes para una sustancia dada. En esta ecuación 
a~ es la susceptibilidad molar diamagnética de una sustancia inducida por el 
campo magnético aplicado como se discutió en la sección precedente. Para 
explicar Cu Langevin sugirió en 1905 que cada molécula, átomo o ion de 
una sustancia paramagnética es un pequeño imán que posee un momento 
magnético inherente definido de magnitud p,. En un campo magnético 
cada uno de estos pequeños imanes tiende a orientarse en dirección paralela 
al campo aplicado. Sin embargo, esta tendencia se ve opuesta por la agita- 
ción térmica de las partículas, y de aquí que su disposición es función de la 
temperatura. Sobre estas premisas Langevin demostró que 

donde k es la constante de Coltmann. Al colocar la ecuación (47) en (46), 
obtenemos 

Cuando existen datos de ,yu a diversas temperaturas, es posible evaluar 
th graficando X, contra 1/T al tomar la pendiente de la Iinea recta que 
resulta. Esta pendiente vale p2,V/3 k, por lo cual se calcula fácilmente p,. 
La práctica más común es la de evaluar p, desde xu medida a una tem- 
peratura. Con este fin se determina primero ex con la regla de la aditividad 
de las contribuciones atómicas y de enlace, y luego este valor de a, se emplea 
para hallar p, mediante la ecuación (48).  

Las unidades de p, son ergios gauis-l; t ambih  frecuentemente se ex- 
Presa en magnetones de Bohr. Cabe demostrar teóricamente que el momento 
magnbtico del electrón en el átomo de hidrógeno es un múltiplo entero de 
la cantidad fiB dada por 

donde e y m son la carga y masa del electrón. y c es la \elocidad de la luz. 
A po se le conoce como magnctón de Buhr, y es igual a 9.2732 x 
erggausss'. Por psa razón, para exprcsar p, cn niapnetoney hasta con 
dividir cse valor por la constante P,,. 
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PARAMAGNETISMO DE LOS ELECTRONES NO PAREADOS 

Hemos visto en la página 639 que el número cuántico J es una combina. 
ción vectorial del número cuántico arimutal L y el de espín S'. La teoría 
cuántica nos enseña que fi está relacionada con J mediante la expresión 

donde g' es el factor de desdoblamiento de Landé. Sin embargo, en líquidos 
puros, soluciones y sólidos, las moléculas que les rodean eliminan la con- 
tribución efectiva de L en J ,  y de aquí que este último valor es igual a S'. 
En estas condiciones g' = 2,  y la ecuación (50) se transforma en 

S' depende del número de electrones no pareados en una molécula, 
donde cada electrón contribuye con 112 al valor de aquél. Por tanto, pode- 
mos usar la ec. ( 5 2 )  para hallar el número de electrones no pareados de 
una molécula. La tabla 1 6 9  da los valores de xy - ay a 25'C predichos 
por la ecuación ( 5 2 )  para diferentes números de electrones sin parear. 
Como ay es prácticamente despreciable comparado con ~ u ,  la última co- 
lumna de la tabla da  esencialmente este último. La comparación de las 
tablas 1 6 7  y 1&9 muestra que existe un electrón no pareado presente en el 
CuCl,, dos en el UCI,, tres en el NiCI,, etc. 

TABLA 16-9. Relación del número de electrones no parcados can xM 

Núm. dc electrones 
no pareados S' xu - a,a25"C 

o 0 0 
1 0.5 1.260 x 

SPIN NUCLEAR Y MOMENTO MAGNETICO 

Los núcleos atGmicos sc coinponcn dc protones y ncutrones. Estas par* 
tículas, lo mismo yoc loa rlcrtrones, tiencri aii espín y momento angular 
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igual a + ( h / 2  7) para cada partícula. El momento angular resultante 
para todos los protones y neutrones presentes en un núcleo se llama spin 
nuclear, que está dado por [ V I ( I  + 1)  ( h / 2 ; 7 ) ] ,  donde I es el número 
cuántico de espín que toma los valores O, Ih, 1 IM, etc. Para los núcleos 
con suma par de protones más neutrones 1 es entero, es decir, I  = 0, 1 ,  2,  
etcétera. Por otro lado, cuando la suma es impar, 1 = Ih, %, %; . . . Así 
para los núcleos de helio y del oxígeno I  = O; para el hidrógeno y el flúor 'h; 
para el deuterio y nitrógeno, I = 1; para el sodio, %, y para el cloro, 94. 

Los protones y neutrones de un núcleo poseen propiedades magnéticas 
que dan un momento magnético p; del núcleo, el cual se halla relacionado 
con el número cuántico de espín nuclear I  por la ecuación 

donde g. es una cantidad análoga al factor de desdoblamiento de Landé 
y p~ es el magnetón nuclear dado por 

donde m, es la masa del protón. La ecuación (54) define al magnetón, pero 
no da el momento magnético del protón. El valor de p, es 5.0505 x lo-'' 
ergiocgauss-', lo que resulta considerablemente menor que el magnetón 
de Bohr, fi,. 

ESTADOS ORTO Y PARA DE LAS MOLECULAS 

El átomo de hidrógeno tiene un espín nuclear de M. Cuando dos átomos 
se combinan para formar una molécula de hidrógeno, hay dos posibilida- 
des de espines nucleares. En una de ellas los dos espines son paralelos, en cuyo 
caso 1 = % + % = 1, y así obtenemos al ortohidrógeno. Si por el contrario, 
los spines son antiparalelos, I  = M - ?h = O, resultando el pa7ahid7ógeno. 
Estas dos formas difieren entre sí en sus capacidades caloríficas y también 
en sus espectros de bandas electrónicas. El ortohidrógeno da un espectro 
con líneas rotacionales bastante intensas que corresponden a los valores 
impares de los números cuánticos de rotación J, mientras que aquellas 
h a s  presentan menor intensidad en el espectro del parahidrógeno y corres- 
ponden a valores Pares de J. Los espectros de banda electrónica del gas 
de hidrógeno ordinario, exhibcii líneas rotacionales alternativamente inten- 
sas y de poca intensidad lo que demuestra que este gas es una mezcla de 
las formas orto y para. Por comparación de las intensidades de rotación 
se ha encontrado que existe una relación fija del orto y para en el hidrbgcno 
ordinario, relación que es igual a %. 
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51 parahidrógeno se ha preparado y estudiado, encontrándose en par- 
ticular que su presión de vapor, punto de ebullición, punto triple, calor 
especifico y conductividad eléctrica, son diferentes a las del hidrógeno 
ordinario. 

Los estados orto y para se observan únicamente cuando los dos átomos 
que constituyen la molécula son idénticos y cuando poseen espín nuclear; en 
caso contrario, no existen. Así sucede con el D,, pero el O, y el HCl no pre- 
sentan dichas formas. En el caso del O? los núcleos no tienen espín, mientras 
que si lo tienen el H y el C1, pero estos dos átomos son distintos entre sí 
y por lo tanto no hay posibilidad de existencia de los estados orto y para. 

RESONANCIA MAGNETICA NUCLEAR 

El momento magnético de un núcleo, como se encuentra expresado 
por la ecuación (53), es un vector con componentes en distintas direccio- 
nes. El máximo componente observable p,, es 

donde P puede tomar los valores de 1, Z - 1, 1 - 2, . , un total de 
( 2 1  + 1) valores. En ausencia de un campo magnético externo: todas estas 
orientaciones tienen la misma energia. Sin embargo, cuando se aplica un 
campo magnético de intensidad uniforme H ,  entonces las diversas orien- 
taciones permisibles de p, desdoblan en niveles de diferente energia poten- 
cial que en relación al núcleo inalterado vienen dadas por 

E = -  P ~ H  (56 )  

o al sustituir el valor de p.,, dado por la ecuación (55), 

En consecuencia, E depende de 1' y H .  Para un valor dado de H se deduce 
que los niveles que resultan según la ecuación (57) serán los siguientes: 
cuando Z = 1' = O, E = O, entonces los núcleos con espín O no se desdo- 
blan en un campo magnético. Cuando Z = M, 1' = 'h y -M, las energías 
de los niveles serán -M gnpNH y +M g,+xH. Cuando I = 35 resulta para 
1' = 95, lh, -Y2 y -35 por tanto las energías serán múltiplos de g+&. 
La figura 1&9 muestra los diversos niveles de energia nuclear en un campo 
magnético para diversos valores de I .  

La diferencia de energía AE, entre dos niveles 1: e 1: se deduce a partir 
de la ecuación (57) que es 
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Pero las reglas de selección condicionan las transiciones sólo a niveles adya- 
centes, es decir, Al' = 1; -- I i  = k l ;  por tanto, 

AE = 3=c,pyH (58)  

donde el signo + se refiere a la absorción y el - a la emisión de energía. 

1 E 

Figura 169. Desdoblamiento de los niveles de energía nudear en un campo mag- 
nético (k'  = gnps) .  

Como AE = hv ,  la frecuencia que corresponde a una transición es 

Las frecuencias comprendidas se dan en megaciclos por segundo y co- 
rresponden al internalo de la radiofrecuencia. 

Purcell y Block demostraron independientemente en 1946 cómo medir 
estas frecuencias de transición mediante el método de resonancia magnética 
nuclear ( rmn) .  La figura 1 6 1 0  muestra un diagrama esquemático del 
aparato en el cual A, es un oscilador de radiofrecuencia ajustado para 
proporcionar una frecuencia establecida v en el devanado que se halla entre 
los polos del imán. Alrededor de la muestra S, colocada en la forma que se 
muestra, está un devanado receptor para captar la señal emitida que se 
;leva a otro receptor y amplificador B, y de aquí a un indicador oscilógrafo 
de rayos catódicos o a un graficador. D es un interruptor variable del 
campo magnktico que controla la intensidad de éste entre los polos. Al variar 
la intensidad del campo no hay absorción de energía por la muestra, hasta 
que el lado derecho de la ecuación (59) iguala a la frcciicncia prefijada, 
en este momento la muestra se halla en resonancia, ticnc lugar la absor- 
ción y paca de nuew cuando FI se eleva aún mis. 
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Oscilador Indicador 

frecuencia 
Muestra 

Figura 1610. Dispositivo esquemático de un aparato de resonancia magnttica 
nuclear. 

Figura 1611. Espectro rmn del alcohol etilico. (=) Resolucibn baja; (b) reso' 
lución alta. 
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El resultado es entonces una traza tal como la figura l & l l  ( a ) ,  donde 
los picos representan los valores de H en los cuales la muestra está en reso- 
nancia con la frecuencia aplicada. Una gráfica como la anterior se denomina 
espectro rmn. 

INTERPRETACION DE LOS ESPECTROS RMN 

Para indicar la forma en que se interpretan estos espectros a fin de obte- 
ner información acerca de la estructura molecular elegiremos como ejemplo 
específico el comportamiento del alcohol etílico, CH,CH,OH. En esfa mo- 
lécula los átomos de carbono y oxígeno no tienen espín nuclear ni, por tanto, 
momentos magnéticos. Por otra parte, el átomo de hidrógeno tiene un 
número cuántico de espin de $5, y de aqui podemos esperar paraeste átomo 
una sola frecuencia de absorción dada por la ecuación (59). Sin embargo, 
como indica la figura I&l l  ( a ) ,  esta molécula da en realidad tres picos de 
absorción. La razón de este comportamiento radica en el hecho de que 
el alcohol etílico contiene protones en tres agrupamientos diferentes, esto es, 
los del grupo CH,, los del CH, y el enlazado al oxígeno. Cada uno de estos 
tipos de hidrógeno está resguardado de forma distinta por los electrones 
que lo rodean y de aqui que la configuración eléctrica de cada uno es dife- 
rente y como consecuencia interactúan de manera distinta con el campo 
magnrtico aplicado y muestran así una frecuencia de absorción distinta. Ob- 
tenemos entonces tres picos de absorción en vez de uno. 

Este efecto del contorno, se expresa cuantitativamente en función del 
desplazamiento químico, S, definida por 

En eita ecuación H ,  es la intensidad del campo magn6tico en la cual 
aparece un máximo para un tipo de protón dado, mientras que I I ,  es la 
intensidad del campo para la sustancia de referencia, por ejemplo el agua. 
Así para los protones del grupo metílico S = 4.1, mientras que para el grupo 
oxhtdrílico S = -0.1. 

Cuando el espectro rmn del CH.,CH,OH se estudia con una gran reso- 
lución, se encuentra la cstructura fina mostrada en la figura l & l l ( b ) .  
Aquí los picos CH, y CH, se desdoblan en otros cuatro y otros tres, respec- 
tivamente, que nacen de las interacciones magnéticas de los diversos pro- 
tones, lo que ocasiona una ligera alteración en los momentos magnéticos 
y, de aquí, frecuencias de absorción. 

Dc la. discusión anterior es evidente que lo? espectros rrnn permiten 
hacer un estudio de 10s mcdios eléctricos cri que se encuentran los núcleos 
con espín y de las irlteraccioncs entre tales núclcos. Este método ofrece un 
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medio de investigar los detalles más finos de estructura molecular no reve. 
lados por otros procedimientos. 

FUERZAS INTERMOLECULARES 

Hemos hecho frecuentes referencias, a lo largo de este libro, del impar. 
tante papel que desempeñan las fuerzas intermoleculares o de van der Waals, 
sin decir nada sin embargo, respecto a su naturaleza u origen. 

Las fuerzas intermoleculares que conducen a la atracción se deben a 
tres acciones: (a )  la orientación, (b)  la inducción y (c)  los efectos de dis- 
persión. También existe una repulsión entre las moléculas cuando éstas se 
aproximan muy estrechamente. El efecto de orientación, presente sólo en 
moléculas con dipolos eléctricos permanentes, surge de las atracciones y 
orientaciones que aquellos dipolos ejercen entre sí. En moléculas con un 
momento dipolar p, esta fuerza de atracción entre un par de, moléculas 
se demuestra que es 

donde k es la constante de Boltzmann, T es la temperatura absoluta, y T la 
distancia de separación de las moléculas. La presencia de dipolos perma- 
nentes causa polarización en las moléculas vecinas, y por tanto dipolos 
inducidos. La interacción de los dipolos inducidos y permanentes conduce 
a una fuerza atractiva, f;, entre un par de moléculas dada por 

En esta expresión de la fuerza que resulta del efecto de inducción r y p tienen 
el mismo significado que antes, mientras que cr es la polarizabilidad de las 
moléculas. 

La existencia del efecto de dispersión fue señalado por F. London, 
quien mostró que debido a las vibraciones de las nubes de electrones con 
respecto a los núcleos de los átomos en una molécula se forman diminutos 
dipolos instantáneos dc una orientación específica. Estos dipolos inducen 
otros en los átomos vecinos, los que interactúan con los originales y producen 
atracciones moleculares. Para un par de moléculas la fuerza atractiva, fdi 

debida a este efecto dispe~ivo, está dada por 

donde h es la constante de Planck, y vo es una frecuencia característica para 
la oscilación de la distribución de carga. 

Finalmente, la repulsión entre las mol~culas nace de la interacción, en 
una aproximación estrecha, de las atmósferas de clectroncs y núcleo3 
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de los átomos en una molécula con los de otra. Como resultado se produce 
una fuerza repulsiva, f. cuya magnitud se representa por 

donde B es una constante para una sustancia dada y n puede variar de 10 
a 13. Al sumar las ecuaciones (61)-(64), obtenemos para la fuerza total 
actuante entre un par de moléculas 

9 hvoa2 
donde A = (&) + ( 1 ~ ~ 9  + (,) 

De la ecuación (65) se ve que las fuemas atractivas entre las moléculas 
son inversamente proporcionales a la séptima potencia de la distancia 
entre ellas, mientras que la fuerza de repulsión es proporcional a la inversa 
de una potencia más elevada de la distancia. Además, la ecuación (66) 
enseña que en las moléculas que no tienen momento de dipolo permanente, 
es decir, p = O, sólo operan fuerzas de dispersh, y de aquí que éstas 
son responsables de las de van der Waals en sustancias como los gases raros, 
H,, Cl,, y las cadenas de hidrocarburos. Por otro lado, para moléculas 
que tienen momentos de dipolo permanente, todos los efectos contribuyen 
a las interacciones de van der Waals observadas. 

TABLA 16-10. Comparación de energías y distancias invalucradas 
en las diversas interacciones 

Enerda de enlace Distancia de 
Interacción (kcal mol-1) enlace ( A )  

Valencia primaria 5&200+ 1-2 
Enlace de hidrógeno 4-10 2-3 
Atracción intermalecular 0.5-5 3-5 

Finalmente, la tabla 1 6 1 0  da una comparación de la energía por mol 
Y distancia comprendidas en la valencia primaria, enlace de hidrógeno, y 
atracciones de van der Waals. En esta tabla se observa que la valencia pri- 
maria tiene las energías máximas correspondiendo la mínima a las inter- 
acciones de van der Waals, mientras que los enlaces de hidrógeno son intcr- 
medios entre los dos. 
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PROBLEMAS 

1. Calcular las refracciones mdares de los COmpuestM siguientes 

Compuesto Densidad Indice de refracción 

(a) Cloroformato metilico 1.223 1.3868 
(b )  Claruro de terbutil 0.843 1.3869 
( c )  Alcohol sec-butil 0.806 1.3924 

y comparar los resultados con los obtenidos por la regla de la aditividad. 
Rsrpueitn: ( a )  Observada, 18.18; calculada, 17.84. 

2. La densidad del cloruro de di lo  (CH2=CH-CH2CI) es 0.938 g cc- '  a 20°C. 
Calcular el índice de refracción y compararlo con el valor observado de 1.4154. 

3. El índice de refracción de decahidruro de naftaleno (C,,H,,) es 1.4804 a 
18'C. Calcular la densidad y compararla con e1 valor observado de 0.895 gcc-'. 

4. L a  densidad del alcohol etílico a 20'C es 0.789 g cc-1 mientras que la del 
alcohol metilico es de 0.792 gcc-1. Si suponemos que estas sustancias fornim una 
solución ideal, calculnr mrdiante la tabla 16-1 el índice de rrfmcción de u n a  solución 
que contiene 50% en peso de cada constituyente. Ileipueita: 1.348. 

i 
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5. La constante dieléctrica del CH,(g) a O°C y 1 atmósfera de presión es 
1.00094. Si suponemos que el metano se comporta como un gas ided, calcular: 
(a) la palarización molar inducida, y (b) la polarizabilidad de esta sustancia. 

Respueito: ( a )  7 . 0 2 ~ ;  (b)  2.79 X 10-2"cc. 

6. Para el SO,(g) a 0°C y 1 atm de presión la  constante dieléctrica es 1.00993. 
Este gas tiene un momento de dipolo permanente de 1.63 D. Si suponemos que el 
SO, se comporta como un gas ideal, calcular por mol las polarizaciones: (a) totales; 
(b) de orientación, y (c) inducidas. 

7. A partir de los siguientes datos que dan la constante dieléctrica D a diversas 
temperaturas, determinar el momento dipolar del HCI gaseoso por un procedi- 
miento giáfico: 

t " C  D 

-75 1.0076 
O 1.0046 

1 O0 1.0026 
200  1.0016 

La presión cn cada caso es de l atm. Suponer que la conducta del gas es ideal al 
calcular la densidad del HCl. Respuerto: 1.18 D. 

8. A partir del momento de dipolo calcular la distancia media entre los centros 
de electricidad positiva y negativa de la molécula HBr. 

9. La constante dieléctrica del ciclohexano a 20'C es 2.033 y su densidad 
es 0.7784 gcc-'. A su vez, para una solución de éter etilico en ciclohexano, cuya 
fracción molar de soluto es 0.04720 con una densidad de 0.7751 gcc-', la c m -  
tante dieléctrica es 2.109. Suponiendo que la solución er ideal, hallar la polarización 
molar total del éter etílico. 

10. A partir de la distancia internuclear de 1.151 A, en el caso del NO, calcular 
el momento de inercia. Respuesta: 1 = 1.643 X 10-39g~m2.  

11. Calcular, en calorías por mol, las energías de rotación del N O  en los estados 
J = l , 2 y 3 .  

12. Calcular lan frecuencias de rotación en números de onda que tesulthán 
cuando el NO pase desde los estados: (a)  J = 1 * 0 ;  (b) 1 = 2 + 1, y (c) 1 
3 + 2 .  

13. Calcular la cnergia en calorías por mol requerida para elevar el NO desde 
SU nivel rotacional Animo al de ] = 4. Rerpuesta: 97.42 cal mal-'. 

14. A partir de los datos dados en la tabla 16-1, calcular la energía del punto 
cero del HCI en calorías por mol. 

15. Calcular la diferencia de energía en calorías por m01 entre el I, en su estado 
energético mínimo, y en el primer estado vibracional y rotacional. 

16. Suponiendo que 4 1, pudiera absorber en el infrarrojo, calcular lar frecuen- 
cias en números de onda que resultarán para lar líneas fundamentales de rotación- 
vibración del I2 cuando ] = 5 1 .  ~ ~ ~ p u ~ r t ~ :  i = 214.45 y 214.31 cm-'. 

17. Repetir el problema 16 para ] f ] = 2 3 .  

18. Si suponemos que el 1% puede absorber en el infrarrojo, calcular las fm- 
cuencias en  números de onda que resultan para 1- primerar h e a s  de rotación-vibra- 
ción de la molécua cuando ] - +2. 
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19. 2Q.é número de momentos principales de inercia y modos fundamentales 
de \ibración existen en el fluomro de metilo? 

20. El espectro de bandas del Br, finaliza con una longitud de onda de 5107 A. 
La energía de los átomos excitados producidos en la disociación es 10,400 cal mayor 
que la poseída por los átomos normales. ;Cuál es la energía de disxiación espec. 
troscópica del Br, en calorias por mol? Respuerta: 45,500 cal mol-1. 

21. Dadas las distancias de enlace siguientes: 

C-C 1.54A 
C-H 1.07 A 
C-CI 1.77 A 

calcular los radios atómicos del H, C y CI suponiendo que los átomos son esferas 
en contacto entre sí. 

22. Comenzando con la ecuación (17) deducir las expresiones para las frecuen- 
ciar de Raman de las líneas de Stokes y antistokes en la transición de un estado ini- 
cial rotacional de número cuántico J' a otro final 1. Expresar el resultado en función 
de este último número cuántico solo. 

23. Calcular en unidades de (h/8 +Z), las frecuencias Raman Stokes y anti 
Stokes que resultan de las transiciones rotacionales a un estado final cuyo número 
cuántico es ] = 4. Respuesta: Stokes, + 14; anti Stokei, - 22. 

24. Con los datos de la tabla 16-1, establecer la función de energía potencial 
de Morse para la molécula CI,. 

25. A partir de la ecuación obtenida en el problema anterior, hallar el trabajo 
necesario para reparar dos átomos de cloro una distancia de 0.10 A desde su posición 
de equilibrio en la molécula, dando el resultado en cal por mol. 

26. Cierta filtro de vidrio, de 0.35 cm de espesor, trasmite el 45.3% de  luz 
de h = 6000 A. ¿Cuál es el coeficiente de absorción y de extinción del vidrio) 

Respuesta: k = 2.26 cm-'; k' = 0.982 cm-'. 

27. Supongamos que se desea utilizar el filtro citado en el ~ rob lema  anterior 
para reducir la transmisión de luz de h = 6000A a 0.1%. ¿Qué espesor de filtro 
re requerirá? 

28. Usando una celda de 1 cm de  espesor se obtuvieron Iw datos siguientes 
para soluciones de K,CrO, en un fotocolorímetro con luz incidente cuya longitud 
de onda es h = 3660A: 

Concentración 

I J Z o  (moles/litro X lo4) 

0.420 0.80 
0.275 1.20 
O. 175 1.60 
0.110 2.00 

Graficar estos datos para comprobar la ley de Beer y determinar entonces los coefi- 
cientes de extinción y absorción molar del K,CrO, para esta longitud de onda. 

29. Utilizando los resultados del problema anterior, calcular cuál sera el por- 
centaje de luz de x = 3660 A trasmitida por una solución 1.00 x 10-4, molar de 
K p O , ,  cuando re coloca e n  una celda de 5 cm de espesor. 
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30. La susceptibilidad magnética del H,O(I)  a 25'C es -13.0 x 10-6 cc por 
mol, mientras que la densidad es 0.9970 g/cc. Hallar: (a) la suiceptibilidad magnética 
especifica, y (b)  la permeabilidad magnética del agua liquida a esta temperatura. 

Respueila: ( a )  x = -0.722 x 10-6cc g-l; (b) q = 0.99999. 

31. Para el La(s) a temperatura ambiente, xy = 118.0 X lo-@ cc por átomo 
gramo mientras que la densidad es 6.15 g por cc. Calcular: (a) la  susceptibilidad 
magnética especifica, y ( b )  la permeabilidad magnética de este elemento. 

32. Usando la tabla 16-8, calcular X, del benceno y comparar el resultado con 
el valor observado de -54.8 x 10-bce por mal. 

33. Para el O , (g ) ,  X, = 3449.0 x 10-6 cc por m01 a 25°C. Suponiendo que 
ay es despreciable comparada con xy, calcular el momento magnético inherente de 
esta molécula. Rerpuesta: p, = 2 66 X 10-20 erg gaus-'. 

34. Para el Tb,(SOJ8 a 20°C, xY = 7.820 x 10-2 cc por mol. Si suponemos 
que ay es despreciable, calcular: (a) el número cuántico de spin por molécula, y 
(b )  el  número de  electrones no pareados en la molécula. 

35. Con los resultados del problema anterior, hallar el momento magnético del 
Tb,(SO,), en magnetones de Bohr. Respuerta: p, = 1 3 . 5 4 ~ ~  

36. Para el Li', g, = 2.167 e I = "2. Calcular el momento magnético de este 
núcleo atómico en: (a) magnetones nucleares, y (b)  ergios por gauss. 

Rcspuerra: ( a )  p,' = 4.195 p,.. 

37. Para el H' g, = 5.57 e I = M.  cuál será Ia energía de los niveles nuclea- 
res que resultarán cuando este átomo se coloca en un campa magnético de 5000 gauss? 
Expresar E en magnetones nucleares. Rerpuestu: E, = - 13,000 pN; E2 = 13,900 PW 

38. En el caso del deuterio, &, = 0.86 e I = 1. Hallar las energías en magne- 
toner nucleares de los niveles que resultarán cuanda este átomo se coloca en un 
campo magnético de 5000 gauss. 

39. Usando los datos dados en el ~ r o b l e m a  37, hallar: (a) la diferencia entre 
niveles nucleares; (b)  la frecuencia de resonancia del H' en un campo de 5000 gauss. 

40. Con los datas dados en el problema 38, hallar: (a) la diferencia de energía 
entre los niveles nucleares, y (b)  la frecuencia de resonancia para el D en un campo 
de 5000 gauss. 

41. Para el argón, = O y hp,  = 2 47 x 10-" ergias. Calcular la fuerza atrac- 
tiva total entre dos moléculas de este elemento separadas por una distancia de 4 A. 

Reipueita: 1.80 x 10-Winas. 

42. Para el agua, g = 1.84 x 10-'aues cm, a = 1.48 x cc y hvo = 2.88 
x 10-11 ergios. Calcular: (a) la fuena  total de atracción a 300°K cntre un par de 
moléculas de agua distante 5 A, y ( b )  los porcentajes de la fuerza total contribuida 
Por los efectos de orientación, inducción y dispersión. 

43. Si suponemos que para cierta sustancia A = B = 15.0 X para una 
fuerza en dinar y la distancia en A, construir una gráfica de la fuena total que 
actúa entre dos molécular de la sustancia como una función de la distancia dc 
7 = O a r = 5 A. Tómese n = 10. 





OUlMlCA NUCLEAR 

En nuestra discusión de la estructura atómica y molecular se hizo hin- 
capié en la dispobición electrónica extenia de los electrones orbitales y sus 
interacciones, porque éstos son los factores responsables de la valencia y 
reactividad química. El problema que ahora reclama nuestra atención es 
la naturaleza de los núcleos atómicos. Hemos visto que los núcleos de los 
átomos constan de protones en número igual al atómico del elemento, y 
que el de los neutrones es igual a la diferencia entre la masa atómica, A, 
y la caraa nuclear, Z;  es decir, ( A  - 2). No se logra un esclarecimiento 
del problema con estudios espectrogrificos y espectroscópicos, porque éstos 
dejan los núcleos inafectados; tampoco la investigación química común 
resulta de gran ayuda, porque la reactividad va asociada únicamente con 
los electrones exteriores. De hecho, el Único fenómeno que incluye cambios 
en los núcleos de los átomos es la radioactividad natural y artificial, de 
manrra que procederemos a realizar una exposición breve de este asunto. 

RADIOACTIVIDAD NATURAL 

En 1895 Hmri  Becquerel dcscubrió que las sales de uranio emiten ra- 
diación que impresiona las placas fotográficas. Posteriormente se demostró 
que esta radiación puede ionizar el airc, se emite dcsde el elemento o sus 
sales, y no es alterada por la temperatura ni por la fuente del uranio. Esta 
emisión espontinca se denomina radioactividad, mientras que los elcmentor 
<,ue rxhihen este comportamiento se dice que son radiuactiuos. 
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En 1898 Mane y Pierre Curie encontraron que el mineral de pec- 
blenda (principalmente U,O,) exhibía una radioactividad más pronun- 
ciada que la del uranio mismo, lo que sugería la presencia de elementos 
más activos que éste, y finalmente madame Curie aisló de dicho mineral 
dos nuevos elementos: el polonio y el radio. Poco después se hizo el descu- 
brimiento del tono y del Bctinio. Desde entonces se han encontrado más 
de 30 elementos naturales radioactivos y muchos otros se transformaron a 
esta clase por procedimientos artificiales que se describirán más tarde. 

Los rayos emitidos por los radioelementos se pueden detectar y medir 
por su capacidad de ionización de los gases. Otro procedimiento de lograr 
lo mismo, consiste en emplear una cámara de nubes de Wilson. Cuando 
una partícula ionizante pasa a través de vapor sobresaturado, provoca la 
condensación de gotas de agua a lo largo del camino que recorre. Para 
sacar partido de este hecho, Wilson diseñó un aparato que consiste de una 
cámara llena de aire exento de polvo saturado con vapor de agua, y sujeto 
con un pistón. Al entrar las partículas por una ventana se hace expandir 
el aire, con lo cual desciende la temperatura, y el vapor se hace sobresa- 
turado, y así resulta una traza de niebla fotografiable a lo largo del camino 
de las partículas. De tales trazas se deduce fácilmente la velocidad y ener- ' 

gía de las partículas. 
Un dispositivo similar es la cámara dd burbuja inventada por Glaser, 

en 1952. En ésta, las partículas ionizantes pasan por un liquido sobrecalen- 
tado, como por ejemplo hidrógeno, lo que produce burbujas a lo largo de 
la trayectoria de aquéllas, que se fotografían y estudian de manera similar 
a la cámara de nubes de Wilson. 

Los rayos emitidos por los radioelementos y sus sales consisten en tres 
tipos de radiación: a, ,L3 y y. El estudio de los rayos a en un campo magn6tico 
ha revelado que constan de partículas materiales con una masa y carga de 
cuatro y dos veces respectivamente la del protón, es decir, que resulta idén- 
tica a la de los núcleos de helio, y esta identidad se ha comprobado real- 
mente. Estas partículas tienen la capacidad de ioni~ar los gases y de penetrar 
la materia, como lo demostró Rutherford en los experimentos de dispersión. 
La velocidad inicial de las partículas a en la emisión es muy grande, y varia 
desde 1-2 x los cm seg-' contra 3 x 10'O cm seg-' para la velocidad de la 
luz. Los rayos /3 por el contrario consisten de partículas, pero de una masa 
mucho menor y su carca es negativa. La relación e /m es la misma que la 
del electrón, y en efecto son haces de electrones. Estos rayos también pue- 
den ionizar los gases, impresionan las placas fotográficas y penetran en la 
materia, pero mientras que su poder de penetración es aproximadamente 
100 veces el de las partículas a, su poder de ionización es sólo 1/100 del de 
éstas a causa de su reducida masa. Finalmente, la velocidad de los elec- 
trones emitidos depende de la fuente de procedencia y es qande, aproxi- 
mándose en algunas orasiones a la de la liiz. 
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Los rayos y son totalmente distintos de los a y p, porque no los alteran 
los campos eléctricos o magnéticos y se comportan en todos los aspectos 
como una radiación electromagnética de igual naturaleza que los rayos X. 
Las mediciones de su longitud de  onda indican que son del orden del 
10-"lo-" cm de longitud que es, por lo tanto, menor que la de los rayos X. 
De igual forma que las otras radiaciones impresionan las placas fotográficas, 
ionizan los gases y penetran la materia. Su poder de penetración es de 10 
a 100 veces la de los rayos p, pero su capacidad de ionización es mucho 
más débil. 

TEORIA DE LA DESINTEGRACION RADIOACTIVA 

l3l hecho de que los elementos radioactivos emitan partículas ru indica 
que la porción del átomo que interviene en la emisión es el núcleo. Para 
explicar esta radiación nuclear, Rutherford y Soddy establecieron en 1903 
su teoría de la desiniegración radioacti~.a. Estos autores propusieron que 
los núcleos de los elementos radioactivos son inestables y se descomponen 
espontáneamente con emisión de una partícula u o P formándose un nuevo 
elemento de propiedades físicas y químicas diferentes. Así, cuando el uranio 1 
con A = 238 y Z = 92 emite una partícula a para dar uranio X,, la masa 
debe disminuir cuatro unidades hasta A = 234 y la carga a Z = 90. Como 
la carga nuclear disminuye, se pierden tambiPn dos electrones y se obtiene 
un nuevo elemento con Z = 90 y A = 234, que es un elemento isótopo 
del torio. También, cuando el uranio X, emite una partícula P, la masa 
nuclear permanece sin variación y la carga aumenta a Z = 91. Este nuevo 
producto, uranio X,, tiene una masa de 231 y un número atómico de 91 
siendo isótopo del proactinio. Esta idea, que pxdice la formación de nuevos 
elementos por la desintegración espontánea, se ha confirmado ampliamente 
quedando como un principio bien establecido en el campo de la radioac- 
tividad. 

De los ejemplos citados se puede obsemar que el producto de un decai- 
miento radioactivo puede ser otro capaz de alguna nueva descomposición. 
Este es el caso general. Por ejemplo, el uranio 1 da toda una serie conse- 
cutiva de productos de desintegración hasta que se alcanza el radio G, 
un isótopo estable del plomo. Análogamente, el torio pasa por una secuen- 
cia de desintegraciones al elemento estable, torio D, también un isótopo del 
plomo. Cada una de las etapas intermedias involiicra la emisión de una u 
otra partícula a o /3 y sólo raras veces de ambas. La radiación y surge 
de los reagrupamientos de energía dentro del núcleo después de la expulsión 
de una partícula a o B. Si este rcordenamicnto lleva a una energía potencial 
más baja, el exceso se desprende como un qiiantum energético de la fre- 
cuencia del rayo Y. No todas las transformaciones van acompaiiadas por la 
emisiím de rayos Y .  
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La transformación que aparece junto a la emisión de una partícula ar 

o /3 del núcleo se resume con la ley del desplaraniiento de Fajans-Soddy- 
Russell, que establece que si un núcleo emite una partícula a, su número 
atómico disminuye dar unida de^, y el niie\o elemento se despla~a dos posi- 
ciones /m& la izquierda rn la tabla prriódira. Por otra partr, cuando el 
núcleo original emite una partírula J3: rl número atórniro aumento uno, )- 

de aquí qiii. VI producto se diaplacc un  lugar hacio la d v r ~ c h o  m la men- 
I ionada tahla. Esta lry ?S un I-esumm de los carnbios descritos en los ejrm- 
plos anterioreb. 

VELOCIDAD DEL DECAIMIENTO RADIOACTIVO 

Las dcsintegraciones radioactivas proceden a velocidades que no sc pue- 
den modificar por ningún medio físico o químico conocido. Para un ele- 
mento dado, esta velocidad en un instante dado es proporcional sólo al 
número N de núcleos presentes, es decir, 

don& k es una constante característica del elernerito. La integración de la 
ecuación (1)  entre los límites S = N ,  cuando t = O y ,V = N cuando 
t = t nos da: 

desde la cual se obtiene para el período dc la vida media, t l / * ,  del elemento 
radioactivo 

La ecuación ( 3 )  enseña que el tiempo necesario para alcanzar la des- 
integración de la mitad de sustancia radioactiva es una constante indepen- 
diente de la cantidad presente inicialmente y es sólo caracteristica del ele- 
mento que se considera. Para los elementos radioactivos naturales, t ~ : ~  varía 
desde lo-" seg a 1.3 x loL0 años. 

SERIES RADIOACTIVAS 

1.0s elementos radioactivos naturales, pertenecen a cualquiera de las 
series del uranio, torio y actinia En todas, los productos finales de desinte- 
gracii>ii son isótoIios del plomo. IA tabla 17-1 rriucstra la acric del uranio. 
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El símbolo nos da el nombre del elemento, su masa aproximada A en el 
índice superior, y el número atómico Z como subíndice en el lado de la iz- 
quierda. En cada caso se produce un m e \ o  elemento desde el de partida 
por emisión de la radiación indicada. Los elementos designados por (a) 

y (b) resultan a partir de la sustancia colocada encima de ellos. Así, el s4PoZ'8 
se desintegra en d'bZL4 por emisión de una partícula a y el bjAt2'' por 
emisión de un electrón. Ambos dan s3Bi2". 

TABLA 17-1. Serie radioactiva del uranio 

Elemento Símbolo Radiación Vida media 

Uranio 
Torio 
Protactinio 
Uranio 
Tono 
Radio 
Radón 
Polonio 
( a )  Plomo (99.96%) 

(b) Astatinio (0.04%) 
Bismuto 
(a) Polonio (99.96%) 
( b )  Taiio (0.04%) 
Plomo 
Bismuto 
( a )  Polonio (ca. 100%) 
( b )  Talio (ca. 10-5%) 
Plomo 

4.50 x 10%ñños 
24.1 dias 
1.14min 
2.48 x 105 años 
8.22 x 104 años 
1.620 X 10.'años 
3.83 dias 
3.05 rnin 
26.8 rnin 
2.0 seg 

19.7 rnin 
1.5 x 10-4seg 
1.32 rnin 
22  años 
4.85 dias 
138 días 
4.23 min 

E n  l a  serie del torio todos los elementos tienen masa aproximada A 
múltiplo entero n de 4, es decir, A = 4n. Para la serie del uranio A = 
4n + 2, mientras que en la del actinio A = 4n + 3. Otra serie, la del nep- 
tunio, con A = 4n + 1 se observa nada más en ciertos elementos radioac- 
tivos artificiales. 

MASA Y ENERGIA NUCLEAR D E  ENLACE 

La  maia no se conserva en las reacciones nucleares, pero si la suma 
de la masa y energía. Ebto significa que hay interconversión, es decir, cual- 
quier pbdida de masa da  origen a la aparición de energía cn una cantidad 
equivalente. Invariablr1~1ente la masa atómica isotópica real M de un de- 
nicnto es rrirnor q u ~ '  1" "una de los protoncs, ricutroricb y clectroiici. prcsriitcs 
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en aquél. El defecto de masa, AM, de un isótopo se define como 

donde A y Z tienen el mismo significado anterior, AfH es el peso atómico del 
átomo de hidrógeno y M, el del neutrón. En la escala del C", M,, = 
1.00782 y M, = 1.00866. La cantidad AM nos da la energía de enlace de 
un núcleo relativa a sus constituyentes cuando la masa se convierte en uni- 
dades de energia. Einstein ha mostrado que la interconversión está dada 
por la relación 

donde E es la energía en ergios, m es la masa en gramos, y c es la velocidad 
de la luz en cm seg-l. En consecuencia, para un defecto de masa AM, la 
energía liberada debe ser igual que 

E = aMc2 ('3 

y ésta es la energía de enlace del núcleo. 

La enerxía desprendida es muy grande para un valor dado de 4M; así 
por ejemplo, el 2He4 tiene un peso atómico de 4.00260 y es equivalente a la 
combinación de dos átomos de hidrógeno y dos neutrones. Mediante la ecua- 
ción (4)  obtenemos AM = 0.03036 g, y de aquí: 

E = 0.03036(2.9979 x 10'0)2 

= 2.732 x lC1" erg 
= 6.530 x 10" cal 

= 28.32 MeV 

Un MeV es equivalente a un millón de elcctróu voltios, y es igual a 2.3061 
X 10" cal por mol. Todavía existe otra forma de expresar esta energía en 
función de MeV por nucleón, es decir, partícula nuclear simple, que es la 
encrgía dc enlace dividida por el número de masa A. Para el ejemplo citado 
antes, la energía de enlace por nucleón es 28.32/1 = 7.08 MeV. 

Cuando A41 = 1 g, la ecuación (6) nos da 931.48 McV. De aquí que 
la energía de enlace por peso atómico gramo de un isótopo se p u d e  calcular 
simplemente mediante la relación E = 931.48 A11 MeV. 

La figura 17-1 muestra una gráfica de las energías de enlace por nucleón 
contra el número de masa. Excepto para las fluctuaciones de los números 
de masa bajos, las energías de enlace incrementan con A, alcanzan Su 
rniximo cerca de A - 60 y luego disminuyen. 
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Número de masa A 

Figura 17-1. Variación de la energ-ia nuclear de enlace con el número de masa. 

TRANSMUTACION DE ELEMENTOS 

En la discusión anterior se señalaron ejemplos de transmutación de un 
elemento a otro. Hasta aproximadamente el aiio 1919, los únicos casos 
de tales transformaciones lo constituían las desintegraciones radioactivas 
naturales en las que un elemento más complejo cambiaba en otros más 
simples por emisión de partículas a y P. Todos estos procesos eran espontá- 
neos, sin posibilidad de ejercer ningún control sobre ellos. Sin embargo, 
desde 1919 se han desarrollado algunos medios por los cuales se logran 
cientos de transmutaciones de elementos de manera artificial. Todos ellos 
comprenden el bombardeo con partículas atómicas de gran velocidad, tales 
conlo los rayos a, neutrones, deuterones y electrones que actúan como pro- 
vectiles de transmutación. En ciertos procesos resultan adecuados también 
los rayos y de alta energía. Hasta hace poco las únicas fuentes de tal velo- 
cidad y energía eran las partículas a y P emitidas por los elementos radio- 
activos naturales. Ahora se dispone de equipo tal como transformadores, 
generadores elmtrostáticos, tubos de descarga de alto voltaje, betatrones y 
el ciclotrón inventado por Lawrence en la Universidad de California, con 
10s cuales se obtienen partículas cargadas y aceleradas a velocidades increí- 
bles. Otro medio poderoso de lograr proyectiles es el reactor nuclear o pila 
donde los neutrones u otras partículas pirecidas son muy efectivas en llevar 
a cabo la transformación de varios elementos. 
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EL POSITRON 

Dirac predijo en 1928 que debería encontrarse en la materia una par- 
tícula análoga al electrón pero de carga positiva, es decir, un positrón. En 
1932 Carl Anderson, mientras estudiaba los rayos cósmicos, detectó en la 
cámara de nubes de Wilson una vía de niebla que sólo debía haberse pro- 
ducido por una partícula cargada positivamente de masa muy pequeña. 
Anderson atribuyó esta ruta al paso de positrón, conclusión confirmada 
pronto por otros investigadores y así quedó definitivamente establecida 
la existencia de estas particulas. 

Aunque la masa del positrón es la misma que la del electrón, y su carga 
es igual en magnitud, pero de signo opuesto, su vida media es muy breve 
frente al electrón que es estable. Al salir de un núcleo el positrón pierde 
5u encrgía cinética muy rápidamente, en unos s ~ g ,  y se combina con 
un electrón aniquilándose ambas partículas. Para compensar la masa des- 
aparecida, se forman dos cuantos de radiación X cuya energía total iguala 
la masa desaparecida según la rrlación d r  Einstein. E = mc2. 

Existen algunos métodos disponibles en la actualidad para producir 
positrones, así por ejemplo cuando se bombardean el beriiio, magnesio, o 
aluminio, con partículas a, éstos elementos se vuelven radioactivos artifi- 
cialmente y emiten positroncs. En cada caso el proceso comprende dos rcac- 
ciones nucleares consecutivas, la primera de las cuales es la formación de un 
elemento radioactivo, la scgunda es la emisión del positrón. Para el aluminio 
se cumple 

13A127 + ?a4 --+ ljP30 + Onl (7) 
,,Pan -+ ,,Si30 + e +  (8) 

En estas ecuacioncs e+  es el símbolo para el positrón, mientras que n 
10 es del neutrón. De esta forma la ecuación ( 7 )  señala que el aluminio 
con una masa 27 y carga 13, reacciona con una partícula a, de masa 4 
y número atómico 2, para formar fósforo, de masa 30 y carga 15, y un neu- 
trón de masa 1 y carga cero. La ecuación 8 establece que el fósforo es radio- 
activo y se descompone para dar un positrón y silicio de masa 30 y nú- 
mero atómico 14. 

Reacciones análogas resultan también del bombardeo dcl nitrógeno, flúor, 
sodio, fósforo y potasio con particulas a, del bombardeo de diversos elementos 

con protones o deutcrones, o bien, de la interacción del plomo con los 
rayoi y. 

NEUTRONES 

La ecuación ( 7 )  muestra un procedimiento de producir neutrones por 
bombardeo de un rnctal apropiado con las partícula5 a. La reacción dada 
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comprende la captura dc una de ktas por un núcleo de aluminio cori la 
consipientc formación del fósforo y la emisión de un neutrón. Otros m&todos 
importantes de generación de neutrones son el bombardeo de los átomos 
del deuterio y litio con deuterones ( d )  

y la interacción del deuterio con la radiacióri y 

El reactor atómico es una fuente iinportantc de neutrones, donde se 
forman como resultado de la fisión nuclear. Tales neutrones son rápidos, 
es decir, su encrgia oscila entre 1 y 10 MeV que disminuye considerable- 
mente al pasar a travks de la materia. Cuando su energía es menor de 1 CV 
se ohtiencn los neutrones lcntos o térmicos, que son particularmente ade- 
cuados para la captura por diversos núclcos, y resultan muy efectivos para 
iniciar reacciones nucleares. 

Los neutrones son radioactivos y declinan, con un periodo dc vida media 
de 12.8 min, a protoiies y electrones, o sea, 

donde ,b es el protón. En este proceso hay un desprendimiento de energía 
de 0.78 MeV por átomo gramo. Sin embargo, los neutrones llevan a cabo 
generalmcnte capturas y reacciones antes de desintegrarse, dc aquí que su 
decaimiento resulte obsen.ahle sólo con lar partículas aisladas. 

RADIOACTIVIDAD ARTIFICIAL 

En 1934 1. y F. Joliot descubrieron que alsunos productos de las rcaccio- 
nes nucleares son inestables y tienden a modificarse en núcleos de mayor 
estabilidad por la emisión espontúnea de positrones. Desde cntonces se han 
dcscubicrto muchos de tales elementos, encontrándose que las emisiones 
comprenden no sólo positrones, sino tamhiin electrones y radiación y. Como 
este tipo de radioactividad no surge espontáneamente sino por un hom- 
bardeo apropiado preliminar, el fenhmeno se cónoce como radioactkidad 
artificial o indurida. En cada caso los elementos quc exhiben este tipo 
dc radioactividad son isótopos inestables de los el~mentos conocidos, que no 
aparccen cntre los isótopos estables porque ci i  periodo de vida es breve, y de 
aquí no cabe esperar que se encwritren cn la. iiaturalcia. 

LOS elementos radioactivos artificiales sc corriportan dc ninricra niiiy 
parecida a los naturales. Se desintegran en todos los caim dc aciicrdo 
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a la misma ley, ecuación ( l ) ,  y exhiben períodos de vida media caracte. 
rísticos del elemento en cuestión. Además, aunque algunos se producen de 
diversas maneras, una vez formados se descomponen siempre con igual 
velocidad y tienen idéntico período de vida. Sin embargo, difieren en un 
aspecto, mientras que la radioactividad natural está confinada a los núcleos 
de masa coiisiderable, la radioactividad artificial se p

r

oduce en los ligeros 
también. Asi se producen no sólo en el BiYl0, PbZo8, PbZo5 TIZoB y A u ' ~ ~ ,  sino 
además en el H3, H6, Be7 y CID. 

En la tabla 17-2 se dan algunos ejemplos de elementos radioactivos 
artificiales, los métodos por los cuales se producen, sus periodos de vida 
media y la naturaleza de la radiación emitida. 

TABLA 17-2. Algunos elementos radioactivos artificiales 

Método de Periodo Radiación 
Elemento producción vida media emitida 

iH3 ,HZ f ,dZ 12 aíias 

,He" ,Be9 + ,nl 0.87 seg e 
6Blz SBci + ,d? 0.022 seg 
,C" SB1o + Id? 20.5 min e+ 

$2" ,C'3 $ id3 6000 años e 

,N13 ,C1? + #' 10.1 min e + 
8 0 1 5  ,N" + ,dZ 2.1 min e+  

iiNa?* .,Na23 + idZ 14 8 horas e 

isp3O ,,41?í + ,a4 2.55 min c + 
,,A+' ,,Ar40 + l lOmin e 

isK38 isK3" + 7.5 min e + 
a5Brso ,,BrTs + on' 18min e 

53 
1124 ,,Sb'Z1 + ?u4 4.0 dias e +  

7sA~198  ,,AU'~' + ,nl 2.7 días e 

TIPOS DE REACCIONES NUCLEARES 

Son posibles y se han observado una multitud de reacciones nucleares, 
que generalmente se clasifican dando la naturaleza de la partícula de bom- 
bardeo y de la particula más ligera en los productos. Así, una reacción (p,n) 
es la que resulta de la acción de un protón sobre algún núcleo para produ- 
cir otro núcleo y un neutrón. Análogamente, una reacción ( d $ )  comprende 
la acción de un deuterón para formar un protón. 

La tabla 17-3 da un número de tipos de reacciones nucleares observadas, 
usando una notación simplificada para su representación. En todas ellas 
la suma de los números dc masa del lado izquierdo debe ser i p a l  a la del 
lado dcrecho, y un balance igual se aplica a las sumas dc los númcros atómi- 
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cos. Se han utilizado reacciones semejantes para preparar once elementos 
transuránicos que no aparecen en la naturaleza y que son: el neptunio (931, 
plutonio (94), americio (95), curia (96), berkelio (97), califomio (98), 

einstenio (99) ,  fermio (100), mendelevio (101), nobelio (102) y lauren 
cio (103). 

EL NEUTRINO Y EL ANTINEUTRINO 

En las desintegraciones nucleares que comprenden la emisión de par- 
tículas p, los electrones expulsados tienen una distribución de energías E 
que alcarizan cierto valor máximo Si se hace un balance de masa- 
energía empleando Emáx de los electrones, se cumple el principio de conser- 
vación de la masa-energía, que no se verifica cuando las energías de los 
electrones son menores del repetido valor señalado. Aún más, se encuentra 
que tampoco se satisfacen las leyes de conservación del spin nuclear y del 
momento angular. Para poder explicar estas dificultades, Pauli sugirió 
en 1927 que durante tales desintegraciones hay una emisión de partjculas del 
núcleo, conocidas como neutrinos, cuyas propiedades preservan los princi- 
pios señalados arriba. Estas ~ropiedades dehen ser una cargaG y masa 
iguales a cero, un spin de f ( h / 2  a), energías que corresponden a E_*, - E, 
Y las partículas deben moverse con la velocidad de la luz. 

En 1931 Fermi indic6 quc no sólo existía el neutrino. sino también un 
antincutrino, es decir, una partícula idéntira al neutrino pero de spin opues- 
to. Además propuso que el decaimiento dc la radiación f i  se vcrifica de 
acuerdo con la reacción 
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y la emisión del positrón va de acuerdo con 

donde v es el neutrino ) 7 el antineutrino. Estos esquemas de decaimiento 
concuerdan bien con las experiencias. En 1953 Reines y Cowan lograron 
obtener una prueba directa de la existencia del aritineiitrino, y dedujeron 
entonces las propiedades dcl neutrino quc están acordes con los requeri- 
mientos teóricos. 

ANTIPROTONES Y ANTINEUTROKES 

Las antipartírulas como el electrón y el positrón. el neutrino y anti- 
neutrino, sugerían la posible existencia de antiprotoiies y antineutrones. 
En 1955 Segré y sus colaboradores en la  Universidad de California, pro- 
dujeron antiprotones al bombardear una película de cobie con protones 
acelerados a energías que sobrepasan 6 billones de electrón toltios (BeV). 
La masa y spin de los antiprotones se encontró qiie era idéntica con la de 
los protones, pero la carga era opuesta. es decir. 1 .  En experii~ir~utos ani- 
lagos, Cork y sus asociados, en 1956, obtuvieron antineutrones. Estos son 
idénticos que los neutrones pero su momento magnético es de signo opuesto. 
Coino los electrones y los positrones, los protnnes y antiprotones, y los neu- 
trones y antineutrones se anulan entre sí por colisión para dar una divei- 
sidad de productos de descomposición. 

MESONES E HIPERONES 

EI. Yukawa predijo en 1935 la existencia dc partículas nucleares con 
una masa inteimedia entre la del electrón y el protón. Desde entonces se 
han encontrado tres clases de partículas, llamadas n1(sontas en los rayos 
cósmicos y en el laboratorio. Una variedad, el m a ó n  p, se ha demostrado 
qiie tiene unas 206 veces la masa del electrón y una carga que ~iuede ser 
positiva o negativa. El mesón a tiene una masa de 270 veces la del electróri. 
Y cargas positi\as unas veces y negativas o cero otras. Finalmente. los rm.- 
soncs K tienen una masa dc 970 veces la del electrón y su carga puede m 
positiva, nesativa o cero. 

Tamhitn se han obtenido de los núcleos, partículas cuyas masas son ma- 
)orcF que las del protón, tales como los hifwrones cu!as masa? son de unas 
2180, 2330 y 2580 veces la del electrón en reposo. Algunas de cstas partículas 
wn el&ctricameute neutras, y otras tienen Carga positiva o negativa. 

Los mesones e hipcroncr tienen una vida media niuy corta. Dcpcndiciido 
de SU naturaleza, los mesones se descomponen en otros <Ir sii clase, en clrc- 
trones, positrones, neutrinos, antirieutriiio~ y rayos y. 1.m hilxroncs a su 
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\ r z  dan origcn a otros tiiperones, mesones, neutrones y protones. El descii- 
briniirnto dc cstas partículas complica aún más una situación, ya en sí bas- 
tante compleja. Hcmos visto que rl núcleo se puede considerar constitnido 
de protones y ncutrones. Al mismo tiempo puede dar partículas a. electrones, 
po$itrones, neutrinos, antineutrinos, antiprotones, antineutrones, mesones 
e hiperones. Se desconoce cómo se originan todas estas partículas, ya que 
no existe una teoría que explique satisfactoriamente la estructura del núcleo 
atómico v sus fuerzas de enlace. 

FISION NUCLEAR 

Para lar reacciones nuclear~s descritas con anterioridad el cambio de 
mara producido por el bombardeo de un núcleo es siempre pequeño, y unas 
veces incremerita dicha masa o bien pierde algo de la misma según que ha!a 
captura o emisión de una partícula, pero nunca hay una ruptura del núcico 
que ocasione su fragmentación en masas mucho menores. Sin embargo, en 
1914 Enrico Fermi descubrió que cuando el uranio se bombardeaba con 
riciitrones térmicos se producían electrones y algunos productos extraiios 
de fisión. En 1939 Hahn y Strassmann observaron que lo que sucede enton- 
ces es una ruptura del núcleo de uranio para formar fragmentos que tienen 
una masa y número atómico considerablemente menor al de este elemento. 
.4sí encontraron que los dos fragmentos principales de la fisión del uranio 
(Z = 92) eran el bario (Z  = 56) y el lantanio (Z  = 57) .  Este proceso es, 
por tanto, no una transformación pequeña del núcleo, sino un bombardeo 
dr:istico di. Cste. que logra deshacerlo en fragmentos considerablemente 
nwnores. 

La inl-estigación posterior ha permitido establecer que de los diwrsos 
i\ótopos del uranio, uno de los responsables de la fisión es el U^3z. .4 la 
fragnientación del átomo acompaña la emisión de una enorme cantidad 
de energía. Las mediciones indican que la energía liberada es de 4 x 101kal 
por &tomo gramo roto. Este enorme valor hace que se considere a la energía 
atómica como una fuente de potencia. Sin embargo, la realizacióii de tal 
perspectiva se cnfrrnta con una dificultad. El uranio común consictc ' k a n  
99.287" de 0.7176 de U'35 y alrededor de 0.01 % de V3'. Para lograr 
desde esta mezcla isotópica el dcseado, se reqiiicrrn métodos de sepa- 
ración que den cantidades apreciables de este isótol~o. Estos métodos re han 
desarrollado y sc encuentran bajo CI cuidado de ia Comisión de Energía 
Atómica de Estados Unidos. 

El U'" se hace fisionable por conversión en Pu2'%ediante el bombar- 
dco neutrónico, con cl cual tienen lugar el conjunto de reacciones siguiente: 
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es decir. el UZ3' se transforma en Ut3' por captura de un neutrón, el cual es 
radioactivo, y pasa por emisión de un electrón en el elemento transuránico 
denominado neptunio. Este, a su vez, es radioactivo también y emite otro 
electrón para dar entonces el plutonio de número atómico 94. El plutonio 
de igual manera que el UZJ5 lleva a cabo una fisión. Otro isótopo fisionable 
es el UZ33, que se obtiene desde el Th232 mediante irradiación con neutrones 
lentos. Las reacciones que tienen lugar son las siguientes: 

FUSION NUCLEAR 

De los cálculos dados en la página 718, resulta evidente que se obtienen 
unas cantidades enormes de energía en la formación de núcleos más pesados 
a partir de elementos más ligeros como son el hidrógeno, deuterio y helio, 
es decir, por fusión de los átomos ligeros en otros de mayor masa. Este pro- 
ceso de fusión es el responsable de la energía radiante del sol y de la energía , 
liberada en la bomba de hidrógeno. 

En el caso solar se cree que la energía se origina como consecuencia 
de las reacciones termonucleares 

en las cuales el cambio energético total es 26 MeV, y el efecto neto es la 
conversión de cuatro protones a un núcleo de He4. En las estrellas más 
calientes tiene lugar la misma reacción neta pero por un mecanismo inter- 
medio en el que se utili7a al carbono, nitrógeno y oxígeno. En ausencia de 
protones, los núcleos de He4 se p e d e n  fusionar para formar Be8, que es capaz 
de reaccionar para formar elementos aún más pesados. 

APLICACIONES 

Muchos de los isótopos y partículas nucleares descritas en este capitulo 
encuentran una extensa aplicación en los campos de física, química, biolo- 
gía y medicina. Hemos visto cómo las partículas a, neutrones, protones y 
deuterones pueden servir como proyectiles en la trasmutación de los ele- 
mentos, para la producción de la radioactibidad artificial, y para la fisión 
nuclear. Los rayos y se emplean en medicina para tratamiento del cáncer 
y también se emplran cn estudio5 nuclearei. En la primera aplicación el 
radón que resulta de la descomposición dcl radio, se recoge,comprime y sclla 
en ampollas diminutas que se utilizan para tratar las h a i  infectadas. 
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Los elementos radioactivos naturales y artificiales han sido empleados 
para determinar la solubiiidad de las sales difícilmente solubles, y estimar 
el área superficial de los ahsorbentes. Ambas de estas aplicaciones dependen 
del hecho de que un elemento radioactivo agregado al mismo elemento 
estable, se mantendrá en una relación definida independientemente del estado 
en que dicho elemento pueda encontrarse. En consecuencia, cuando por 
ejemplo, una traza de plomo radioactivo se agrega a una solución de plomo 
ordinario, y este elemento se precipita bien sea como sulfato, o cromato, 
una determinación de la radioactividad del filtrado, da la concentración 
del plomo aún disuelto. Análogamente, de la actividad de un material 
absorbido de una mezcla de isótopos estables y radioactivos es posible esti- 
mar el grado de absorción, el número de moléculas absorbidas y el área 
cubierta por éstas. 

Se han empleado isótopos estables y radioactivos para seguir el curso 
de las reacciones químicas y fisiológicas. Usadas de esta manera estas sus- 
tancias se conocen como trazadores isotópicos. El deuterio y los isótopos de 
carbono, oxígeno y nitrógeno, se han empleado para aclarar el mecanismo 
de las reacciones, y seguir el curso que toman estos elementos al pasar 
por un organismo animal. En el primer caso se miden las velocidades de 
reacción con las especies isotópicas ordinarias, luego se incorporan los isótopos 
más ligeros o pesados, y se vuelven a determinar las velocidades. De tales 
datos frecuentemente es posible deducir el camino seguido por la reacción, 
y de aquí el mecanismo. En el trabajo fisiológico se acostumbra utilizar 
isótopos no comunes incorporados en diversos alimefitos, tales como D y O 
t-n agua o carbohidratos, N en proteínas, C en carbohidratos o grasas, 
para alimentar a los animales, y luego se estiman las concentraciones de 
éstos en los diversos órganos. De la acumulación de cualquiera de estos 
trazadores en un órgano es factible decidir a dónde va cada alimento. Tam- 
bién de esta manera se han utilizado al fósforo y al yodo radioactivos. 

Otra aplicación interesante de los isótopos es en las reacciones de Inter- 
cambio. Cuando un compuesto que contiene grupos hidroxilo y carboxílico 
se coloca en agua pesada, se encuentra que el deuterio se intercambia por 
los átomos de hidrógeno ordinario en estos compuestos, hccho que indica 
quc el hidrógeno no se halla estático, sino que se ioniza y es reemplazado por 
átomos de deuterio. Un intercambio análogo tiene lugar con los hidrógenos 
del acetileno, acetona y cloroformo, pero no en algunos hidrocarburos 
parafinicos. De igual manera se encuentra que varios halógenos intercam- 
bian con sus iones en solución lo que indica un equilibrio móvil en acción, 
excepto en los haluros alcalinos. Un hecho de relieve puesto de manifiesto 
por estudios de intercambio, es que los átomos de azufre en los sulfatos no 
se intercambian mientras que lo contrario sucede con los tiosulfatos. Mien- 
tras que no hay interranibio entre los iones manganow, y permanganato, 
hay uno muy rápido entre los iones manganoso y mangánico. 
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PROBLEMAS 

1. (Cuántos protanrs y neutrones hay en un  núcleo de plomo. de masa atómica 
206? 

2. Suponiendo que  el núcleo del problema 1 está constituido de partículas a 

y neutrones. ,Cuántas partículas d e  cada clase se hallarán presentes? 

3. El uranio de masa 235, lleva a cabo la  desintegracih radioactiva natural 
con la  emisión de una particula a (a)  cuál es la masa y el número atómico del 
producto? ( b )  <Cuál es el demento formado' Respuesto. ( b )  T o h  

4. El Pu2*' es radioactwo y se descompone con la emisión d e  una partícula P .  
(a )  .Cuál es la masa y el número atómico del producto? ( b )  ,Cuál  es el rlemento 
formado? 

5 .  El Rn?" tiene un ~ e r i o d o  dc vida media de 3 83 d i a  .Qu6 frac&" de la 
muestra quedará sin deiromponer después de diez días7 Rerpueifa O 164. 

6. Para pl Ni?1, t,;, = 1 4 8  h ,En cuanto tiempo una muestra de esta sus- 
tancia perderá un 90% de su intensidad radioactiia? 

7 C n a  muestra de 1 1 3 '  radioact i~o  d io  con un contador Geiger 3150 impulsor 
por min-' después de cierto ticmpo, y 3055 iiripulsosniiiir' ex,i~tamentc u n a  hora 
más tarde. Hallar el periodo de vida media de este elmncnto. 

8. Se coloca un g d e  ~a en un tubo de \ a&  cuyo \olumpn t s  5 u supuriierido 

que cada núcleo de Ra d a  4 átomos de Hc, quc quedan rctenidns r n  el tubo, ;cuál 
será la presión parcial de He produrido al  final de un año. si la teniprratura r.5 de 
27"C? El periodo d e  vida inedia del Ra  es 1590 años Rsspueito. 28.5 mm El$ 

9. La velocidnd di. dprcomposiriÍ>ri r.idioactiva qur a 3 7 x 10'" 
desintcgracioner por segundo ir 1lam.i i in rurie .  cQi iP  pcro de Kan\ cuyo pcriod<i 
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dc \ ida  media es de 1620 años, se precisará para dar un  mdicurie de radiación? 
Reiputita. 10-3 g 

10. , Q u t  ppso d r  R,,?': cuyo 1,  = 14 8 dias, se requiere para dar un  mi l icur i~  
de radiación? 

11. Una muestra de surtmcia radioactiva presenta una intensidad de 2 30 mili. 
corier al cabo de un  tiempo t. y una intensidad de 1 62 rnilicuries 600 scg drsnués 
,Cuál  es el periodo dc vida media del material radioactivo? 

12. El ,,.4c2?S es un isótopo que aparece en iina de las scriei radioactivas natii- 
rales. .4 cuál d e  ellas pertenece? 

13. ( A  qué serie radioactiva per tmrce  el ,,Ac??'? 

14. Calcular en MrV la  enerpia equivalente a un peio atómico gramo de rlec- 
troner en reposo. Reipueito. 0.51 1 MeV. 

15. Teniendo en  cuenta la  variación de masa del dcctrón con la velocidad. 
calcular en  MeV la energía total equivalente de un pesa atómico gramo de electrvnrs 
que se muevrn con una velocidad ¡.sual a la  mitad d r  la luz. ,Qué fracción de la 
energia total es la energía cinética de los electrones? 

16. Repptir el problerna 12 para electrones que sc mwvcn can una velocidad 
igiml a 0 9 de la  luz. 

17. El pmo atómico del , ,K+ cs 83,9115. Calcular: ( a )  el defecto de masa. 
( b )  la enrrpía de enlace en Mev. y ( r )  la energía de enlace en  MeV por nucleón, 
para este isótopo. R e s p e s l a :  ( c )  8.71 Me\' 

18. Para el ,,U?3R Id rnergia dc enlacc por n u c l e h  rs 7.576 MeV. ;Cuál es cl 
peio atóiiiiro de ente isótopo? 

19. Cuando se bonibardia el ,Lis con neutrines. rrnite partículas u. Escribir 
u n a  ecuación balanceada d e  la reacción nuclear involucrada. 

20. Al hnmhardrar el ?,Kr*2 con deutrrones, se rniiten protones. Escribir la 
e c u a r i h  para la reaccióri nuclear. 

21. El bombardeo drl  7,,.4~1q7 ron neutroneq d i  origen al 7,4u'li. Esta última 
sustancia es radioactiva y emite electrones Escribir las eruaciones para este proceso. 

22. El ,,Al" por rl bornbardco ron partírula$ n da origrn al  ,,P.", que cs ridio- 
activo y emitc un poiitrrin Escrilir las e ruac ion~s  de lar reaccionps nucleares com- 
prendidas. 

23. El , , , P u ? ~ ?  i - ip tur i  un ncut r ih  para iurniar cl ,,,Pii"O. Este último captura 
otro neutrón para dar  F I  ,,,Pu?i1 radioactivo, que se descompone ron la emisión 
de un  electrón Escribir 1.m rcuaciones de los cambios nucleares. 

24. Para la  reacción trrmonuclear 4,111 +.He4 la  enrrqía liberada es de 26 MeV 
por peso atómico gramo de He formado. A su vez, el calor de corntiiistión de un 
gramo de carbón er d e  unas 7200 cal por gramo. i c u á n t a s  toneladas de carbón 
se iequerirán para producir igual cantidad de energía? 





MECANICA ESTADISTICA 

Un sistema macroscópico está compuesto de gran número de conatitu- 
yentes microscópicos, tales como átomos, moléculas, o iones. La terrnodi- 
námica define las propiedades de equilibrio de un sistema macroscópico. 
en función de las variables de que depende. Asi la energia de un gas varía 
con la temperatura, volumen y número de moles del gas presente. Las pro- 
piedades del sistema se hallan determinadas para valores fijos de la? varia- 
bles y cambian si lo hacen &as. Además, las propiedades se e\alúan cuando 
ie hacen mediciones macroscópicas seguras. pero la termodinámica nunca 
presenta interés acerca de la naturaleza. estructura y estados energéticos 
de los constituyentes niicroscópicos, ni acerca de la forma en que estos 
últimos factores se combinan para dar las propiedades macroscópicas del 
sistema observado. 

Es evidente que las propiedade? termodinámicas de un sistema no son 
independientes de la naturaleza y estado de los constituyentes microscópicos 
que lo componen. Por tanto. debe ser posible calcular las propiedades macros- 
cópicas de los sistemas, mediante la suma adicuada de las microrcópicar. 
La mccinica estadística es el área de la ciencia que concierne ion este pro- 
blema, tanto para los sistemas que se encuentran en equilibrio o fuera dc él. 
Aqui trataremos iiiiicameiitr con los arpecto~ di1 rquilihrio. 

LA PROBABILIDAD TERMODINAMICA DE U N  SISTEMA 

Consideicmos rl sistema constituido dc N p.iiticulas distinguibles e id&- 
ticai, tales comn lar mol~~i i las  d~ 105 gasm, a 13 temperatura T, volumen v 
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\ una encrgia total E. En exte sistema, no todas las partículas tienen la 
misma energía promedio E/.V Si cada partícula posee n niveles energ<:ticos 
disponibles. entonces existirá una distribución de las partículas entre dichos 
niveles tal, que para el de energía E ,  cxisten no, en el de energía E ,  hav . 1, 
y así sucesi\amente. La  distribución no altrra e! hecho de que la suma de las 
partículas existentes es N ;  es d ~ c i r :  

y la eiiergia total del siiterna es E; por tanto 

Es evidente que existen muchas maneras por las cuales las partículas se 
distribuyen entre los diversos nibeles, satisfaciendo siempre las ecuaciones 
(1) y ( 2 ) .  Ahora nos hallamos interesados en el níiinero posible de tales 
distribuciones. El problema es a n á l o ~ o  al del icparto de N bolas enumera- 
das entre n cajas, de forma que una de éstas contenga n, bolas, la segunda 
n,, etc. I,a respuista niatemitica del liroblerna rs 

donde W' es el número de asreslos posibles, X! es el factorial de N y rcpre- 
senta el producto (1  X 2 x 3 X 4 . . . N): e igual significado tienen los 
términos del denominador. Así. si S = 6 y no =. 1, n, = 2, n2 - 3, rcsulta 

A la cantidad 14" sc designa como probabilidad termodznámira de un siste- 
ma de partículas distingnibles. Al tomar losaritmos de ambos lados. la ecua- 
ción ( 3 )  resulta 

ln LV' = lnh'! - [In n,,! + In n,! i 111 n?! -t . . . ln n,!] 
= In A! - t ln n , '  ( 4 )  

1 
Cuando N es grande, por ejemplo el númcro d r  Avogadio, el valor de In N .  
resulta aproxirnable por la fi>rmula de Stirling, es decir, 

Bajo esta7 condiciones, n ,  cs grande tamhih.  y de arpi 



La distribución más probable 763 

Al sustituir las ecaaioncs (5) y (6) rn f4 \ ,  la última se iransforina en 

LA DISTRIBUCION MAS PROBABLE 

Se demuestra en mecánica estadística que la distribucióri más probable 
de partículas en un sistema, es aquélla que hace que W' sea máximo. Pero 
las condicioiics del máximo soii que SW', y de aquí, S ln W' deben ser ipales  
a cero. Al aplicar esta condición a la ecnación ( 7 )  ohtenemos 

S In W' = SXn, In n, -= O 
i por tanto 

S ( l  + lnn,JSn, = O  (8) 

Al mismo tiempo. rrsulta de las ecuacioner (1) y ( Z ) ,  teniendo en cuenta 
qne y E son constantes. que 

Si las dos últimas ecuaciones se multiplican por loi coeficientes indeterinind- 
dos a' y 6, y se suman a la ecuación ( S ) ,  rcsnlta 

donde a = a' + 1. Pero con las iestricciones inipuestas por ia constancia 
de E y ,V. las variaciones de n, pueden tener l u ~ a r  de forma independiente. 
sin nece~idad de que valgan cero. En conscciiencia, para ratisfarer la eciid- 
ci6n (11 'I, cada &mino dc la simatoria debc <er igual a ceio. Por lo tmto 

l nn ,  + a + p c ,  = O  
\ n ,  = e-fle-Ps. (12) 

El >alar del t4rniino e-" se encuentra mediante la ecuación ( 1 ) .  Comri 

N = 'ni = e-m&-BE.  

.Yaiiibii.n al utilizat In i.<iixión ( 2 )  pn la determinación dc la cnerqid dc 
un qas, se demuestra que 
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donde k es la constante de Bolt7mann. Al colocar las ecuaciones (13) y (14) 
en 1 12), resulta 

&'e-~,IhT 
n ,  = 

Ze-E. fkT 

Para lograr una generalización de la ecuación (15) es necesario iritioducir 
ligeras modificaciones. En la discusión anterior hemos admitido de una 
forma tácita que cada nivel energético está sin degeneración. cs decir, 
está constituido de un solo nivel. Sin embargo, si no sucede esto, debemos 
asignar a cada nivel cierto peso estadístico, g,, y la ecuación (15) se con- 
bierte en 

se denomina función de partición del sistema. 

La ecuación (16) se conoce como ley de la distribución de Boltzmann, 
y da, a una temperatura cualquiera T, la fracción de particulas en un siste- 
ma que en el estado más probable o estado de equilibrio posee la energía e , .  

Esta ecuación nos da la distribución mis probable de partículas de un siste- 
ma entre todos los niveles de energía disponibles. 

LA FUNCION DE PARTICION 

La relación del número de particulas en un estado cualquiera E, ,  rela- 
ti\o a otro de energía E O ,  se deduce a partir de la ecuación (16a . que es 

Es convenicnte, por razones de cálculo, considerar a to O y tomar todos 
los restantes valores con relación a este estado base. Con ello, la ecua- 
ción (18) nos da 
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y al sustituir esta ecuación en ( 1  j, obtenemos para .V 

Como veremos en seguida, es posible expresar las propiedades trrmodiriá- 

micas del sistema en función de Q y de las derivadas ( 2  ln Q/iT)" y 
(2' In Q/aTZ) Se puede demostrar por diferenciación de la ecuación 117)  

que 

donde 

En consecuencia, cuando sea necesario, se puede obtener Q y sus derivadas 
por las sumatorias de las ecuaciones (171, (23) y (21) .  

SISTEMAS DE PARTICULAS INDEPENDIENTES 

En la discusión que ~igue nos confinarernos a los sistenias de partículas 
independientes, es decir, aquéllos donde no existe interacción entre sus cons- 
tituyentes elementales y cuya energía total rs simplemente una suma de 
energías individuales. Los sistemas que salisfaccn con esta condición son 
1cs gases idrales, y de aquí quc las relaciones que se obtengan se aplicarán 
únicamente a ellos. En relación a csto. debe recordarce que la energía de 
los gases ideales cs indeperidiciite dc la pr~sión y volumen, siendo función 
únicamente de la trmpcratura > cantidad de gas con~iderados. 

Adeiná5, cn lo q w  siqiic tomareinos el númrro de Avogadro N, de m,>- 

nera qiie las expreiiones dadas corrcsli»nclnn en todas las ocasioiics a I iriol 

dc gai. 
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LA ENERGIA DE UN SISTEMA 

Si designamos por E a la energía total de un sistzma y E, la corresp<iiidiente 
al estado basc. Entonces 

E - E. = x n , i ,  (25) 
doridr 71,  es el núnieio de partículas presentes en el riibcl eiiergftico e ,  rela- 
t i ~ o  al estado base, y la surriatoiia se efectúa para todos los estados prmen- 
tes. La eliminación de no/go entre las ecuationcs (19) y (20) da 

= - E , / k T  ,e 
' (2 

y de aquí que la ecuación ( 2 7  adquiere la exprcsióii 

I< - E0 = 
'" C g,e,e-','kT 

.VI; T - - 2 q, (S) PJhT 
Q 

= .\-k~%) (26) 
Prro la cr. ( 2 1 )  

muestra que (@'/o) = (oTQ) i 

i poi lo iantii 

(27) 

donde la constaritc de los gases R ha rido reeniplafdda Iior k.V. 

l SEEARACION DE LA FUNCIOX DE PARTICION 

Para ioi sibtcrrias en donde no existe una interaccióri de las partícuias, 
la rnergía total del sistema puede escribirse como la suma de la de trasla- 
11ón: rotación. vibración y electrónica, rsto es. 

E = h.L + E, + E, E? (28) 
Si usarnw ahoia la ecuariiin ( 2 7 )  pala exliiesar rada forma de encrgia 
\iy~aradamcnte. ohtineiims: 



La función de partículas para la trailación 767 

donde Q,, Q,, Q, y C2, son las funciones de ~iartición de las energías de 
traslación, rotación, vibración y electrónica. Al surtituir la ecuación (27)  
qur nos da E, así como las expresiones anteriores de las diversas formas de 
cnergia. en la ecuación (28' resulta 

a ln Q 
Ei + RT' (-dT) = [Eoiti + E0i.i + P o i )  + Eii.)I 

v 

= Eo + RT2 [ a  In (ChhQ".")] 1, 
y de aquí 

Q = Q,Q,Q.Q. (33) 

La ecuación (33)  hace posihli considerar prir scparado c d a  balar de S,, 
y la contrihiición que cada iiiio hace al xalor total de una propirdad termo- 
dinámica. Esta última se obtiene como una suma de las contribuciones 
individuales. 

LA FUNCION DE PARTICION PARA LA SRASLACION 

Hemos visto eri el capítulo 11 quc las eneigías de una partícula que se 
itiueve en una caja rectangular cuyas dimerisioucs son a, b y c, se liallan por 
nicdio de la eciiacióri (51) de aquel capítulo, es decir, 

Aquí se reempla~ó por E por r t  para mantener una consistencia en la iiota- 
cióu. Para la t r~k ic ión  g, =: 1. Qt está dado por la expresión 

Corisiderernos ahora cl mo\ iniicnto en la dirección r únicamente. La funciiin 
dc partición 0, para este movimiento estar:% dada por 
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p l a~a r  la sumaturia de la ecuación (36) por la intrgral 

Obviamente, se obtienen expresiones análogas en el movimiento según las 
direcciones de y y z. Así obtenemos desde la ecuación (35) 

donde V es el ~o lumen del rrcipiente ocupado por la partícula 

LAS FUNCIONES TERMODINAMICAS EN LA TRASLACION 

.41 tomar logaritmos en la ecuación (38) resulta 

Como E,,,, = O. al sustituir la última ecuaciún en (29) obtendremos 

E, = 35 RT 
Y 

Ht = E ,  + RT 
= RT 

D d e  las cuales 

La entropia de traslación dcl sistrma resulta cntonces 
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donde So,tI es la entropia de traslación del gas para T = O. Al diferenciar 
la ecuación (29) respecto a T a V constante resulta 

Esta rcuación se integra por partes, con lo cual resulta 

donde Q,,,, es el valor de Q, a T = O. Además se demuestra que 

y de aquí que la ecuación (47) se transforma en 

Finalmente, al sustituir el valor de ln Q, de la ecuación (39) y 

por su valor dado por la ecuación (4O), obtendremos 

donde í50a) 

= - 11.073 cal grado-' (50b) 
y M = mN es el peso molecular del gas. 

Se obtiene otra forma de la ecuación (49) al hacer V = RTIP  Entoil- 
ces, 

S t = R [ % l n M + 5 h l n T - I n P ] + C 2  (51) 
donde C, = C, + R ln R (52a) 

= -2.315 cal grado-' (52b) 

Si conocemos E,, Ht y S,, se obtienen con facilidad las energías libres de 
Helmholtz p de Gibbs. Como A* = Et - TS,,  obtendremos a partir de las 
ecuaciones (41) y (49) 

De una manera similar, para F ,  = H ,  - TSt  obtenemos de las ecuacio- 
I n e ~  (42) y (51) 
l 
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Al usar las ecuaciones anteriores V se expresa en cc, P en atmósferas, y R 
en el log en atmósferas-cc mol-' grado-'. Sin embargo, cuando R no está en 
forma logaritmica, se puede expresar en calorías mal-' grado-', si desea. 
mos obtener las cantidades termodinámicas en calorías por mol. 

El estado estándar para un gas ideal es el de &te a 1 atm de presión. 
Puesto que Et,  Ht ,  CPit, y C,(*, para un gas ideal son independientes de la 
presión, las ecuaciones (41) a (44) dan directamente estas cantidades para 
el estado estándar. Sin embargo, para obtener S:, Af y Pt, P debe ser igual 
a la unidad en las ecuaciones (51) y (54) y V = RTIP RT en (49) 

Y (53). 

GASES MONOATOMICOS 

Los gases monoatómicos a temperaturas moderadas son sistemas que 
presentan sólo traslación. A temperaturas elevadas llevan a cabo una exci- 
tación electrónica que debe tenerse en cuenta al calcular la energía, entro- 
pía, etc., de estas sustancias. La tabla 18-1 compara las entropías de varios 
gases raros obtenidas mediante la tercera ley y calculadas mediante la 
ecuación (51). El acuerdo entre estos dos conjuntos de valores está dentro ' 

de la incertidumbre propia de las mediciones de la :ercera ley. 

TABLA 18-1. Entropías de gases monoatórnicos a 25'C 

So - calorías mol- ' srado-' 

Gas Ec. (51) Tercera ley 

Neón 34.95 35.01 
Argón 36.99 36.95 
Kriotón 39.20 39.17 

FUNCIONES TERMODINAMICAS PARA LA ROTACION, 
VIBRACION Y EXCITACION ELECTRONICA 

Si designamos por Q; a la función de partición para la rotación, vibra- 
ción o excitación electrónica, entonces la energía correspondiente a Qi será 
de acu~rdo con la ecuación (27)  
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Además, como únicamente la traslación contribuye a la presión, PV = O 
para los movimientos internos. En consecuencia, para éstos 

Al utilizar igual argumento que el empleado en conexión con la entropía 
de traslación, obtenemos para Si una expresión parecida a la ecuación 
(47), es decir, 

Sin embargo, aquí Soli ,  = R ln Q,(i,. De aquí 

Además, con PV = O, Fi = Ai = E* - T S I .  Utilizando las ecuaciones (56) 
y (59) obtendremos 

Fi - Eo,i, = -RT ln Qi (60) 

Como las funciones termodinámicas para la rotación, vibración y excita- 
ción electrónica no dependen de la presión, las ecuaciones anteriores dan 
directamente los valores estándar de éstas. La  inspección de las ecuaciones 
anteriores muestra que para hallar las diversas funciones necesitamos el 
In Qi y sus derivadas primera y segunda respe:to a T. Para obtener éstos 
necesitamos Qi como función de T, o datos espectroscópicos que permitan 
calcular'Qi, (2: y p:. 

ROTACION 

La energía rotacional de una molécula, e,, depende del número cuán- 
tico rotacional J. Además, para la rotación gi = (21 + 1) .  De aquí que 
la función general de ~ar t ic ión para la rotación está dada por 

Sin ninguna simplificación ni supuesto, Q, se obtiene a partir de los espec- 
tros de rotación de una molécula al llevar a cabo la sumatoria de la ecua- 
ción (61).  cr y e:' se obtienen de las sumas indicadas en las ecuaciones 
(23) y (24) .  Desde éstas es posible calcular las contribuciones rotacionales 
a las diversas cantidades termodinámicas. 

Este procedimiento, aunque es exacto, es muy laborioso. Así, para hallar 
Q: y Qy del CO(g) a 25'C, es necesario tener casi 40 téminos para 
cada cantidad. Por csta razón es deseable simplificar el cálculo para obtener 
expresiones de Q,  a partir de modelos de la conducta rotacional dc una 
molécula. 
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Para una molécula diatómica el modelo más simple es un rotador rígdo, 
para el cual la ecuación (17) del capítulo 16 nos da 

La sustitución de la ecuación (62) en (61) nos da 

Q, = ~ ( 2  J + l)e-mJcJ+ll (63) 
donde 

hZ 
- a----- 

8 2 l k T  (64) 

Si suponemos que los niveles de energía se encuentran muy próximos en- 
tre sí, lo que será cierto cuando a < 0.01, entonces la suma en la ecua- 
ción (64) puede reemplazarse por la integral 

Q* = A ( 2  ] + l)e-aJcJ+lJ d] 
0 O 

(65) 

donde el factor de simetría, o, es 2 para moléculas simétricas tales como 
018016 Ó C135C135, y 1 para las disimétricas como el HC1, CO u O'60'B. 
La integración de la ecuación (65) dará 

de la cual se deduce 

1 (o*) = - - 
v T2 

1 Estas expresiones se pueden reemplazar en las ecuaciones (55) a (60) 
para obtener las contribuciones rotacionales a las diversas cantidades ter- 
modinámicas. 

Cuando a > 0.01, la ecuación (66) se modifica por 

Con ésta, se logran resultados satisfactorios para valores de a hasta de 0.30. 
Las ecuaciones (66) ó (70) se aplican también a las moléculas lineales 

poliatómicas. En estas últimas <r = 1 si la molécula no tiene ningún plano 
de simetría, como en cl caso NNO, y 2 si hay un plano de simetría 
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presente, como, por ejemplo, en OSO. Para las moléculas no lineales rígi- 
das Q, está dada por 

% 

, - (8 +k) (ZIZzI,) '"3 
- uh 

(71) 

donde Z,, lo e Z, son los momentos de inercia principales de las moléculas 
para la rotación respectiva alrededor de los ejes x, y y z. Aquí o es el nú- 
mero de posiciones equivalentes de la molécula cuando ésta gira alrededor 
de los ejes de coordenadas. Así, para el H2S o el H20, o = 2; para el 
NH, ó AsH3, o = 3; para el CH,, o = 12; mientras que para el SF,, 
u = 24. 

El uso de las ecuaciones anteriores se ilustran con el cálculo de la entro- 
pía estándar del CO(g) a 25OC. A esta temperatura el CO está aún en 
sus niveles electrónicos y de vibración mínimos, y de aquí So = SO, + Si.  
De la ecuación (51) hallamos que S! = 35.93 ue mol-l. La suma directa 
de los niveles rotacionales observados espectroscópicamente da Q, = 112.89 
y Q', = 112.66. Al sustituir la ecuación (21) en (39), la expresión de 
SI  nos da 

Por lo tanto, So = 33.93 + 11.38 = 47.31 uemol-' a 25'. Si en vez de 
la suma directa empleamos la ecuación (66) que nos da Q, del rotador 
ríg-ido con Z = 14.49 x g cm2 y o = 1, entonces resulta Q, = 107.27. 
De aquí que por la combinación de las ecuaciones (68) y (59) obtendremos 

y So = 35.93 + 11.28 = 47.21 ue mol-'. El uso de la ecuación (70) para 
calcular Q, no mejora el resultado significativamente. 

VIBRACION 

Una mol6cula diatómica tiene solamente un modo y una sola frecuencia 
fundamental de ~ihración u,. Considerada como un oscilador armónico, la 
energía vibracional de tal molécula está dada por la ecuación (22)  del 
capitulo 16, es decir, 

e: = ( U  + Ih) /1v0 

= 'h hv, + uhv, 

= Ea<"> 4- BU 
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donde E ~ ( Y )  = ?h hv0 es la energía del punto cero del oscilador, y 

es la energía del oscilador relativa al estado base. Como para la vibración 
g, = 1, la función de partición vibracional de tal molécula es 

Q" = & - " h v d k T  (73) 
Si ahora hacemos 

entonces la suma mostrada en la ecuación ( 7 3 )  se puede evaluar y nos da 

La diferenciación de este Último, respecto a T para V constante nos da 

Cuando se sustituyen las ecuaciones (73) a ( 7 5 )  en ( 5 5 )  a (60), se ob- 
tienen expresiones analíticas de las contribuciones vibracionales a las di- 
versas propiedades termodinámicas, 

La labor involucrada al usar estas ecuaciones para los cálculos se evita 
con las tablas disponibles para el oscilador armónico que da para los valores 
de u ó ;/T los correspondientes de ( E  - E,),/T, ( F  - Eo),,/T, y CvcU). 
De los dos primeros, es posible calcular S, utilizando la relación 

puesto que PV = O. De aquí para la vibración H ,  = E,, A, = F, y 
C,,") = C","). 

Las moléculas poliatómicas lineales que contienen n átomos poseen 
3  n - 5  modos de vibración, mientras que las no lineales timen 3 n - 6 
modos. En consecuencia, tales moléculas también poseen estos números 
de frecuencias de vibración fundamental. Al tratar con ellas, es usual 
utilizar las ecuaciones anteriores para cada modo vibracional en forma 
separada, y sumar entonces las contribuciones separadas a fin de obtener 
la total debida a la vibración para una propiedad termodinhnica par- 
ticular. Se iluitra cste procedimiento con el ejemplo siguiente. Supon- 
gamos que se desca hallar So dpl C O z ( s )  a 25'C. Este gas es de moltcula 
lineal y por tanto posee (3  X 3 - 5) = 4 frecuencias de vihiarión fun- 
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, . TABLA 18-2 Entropia vibracional del CO,(g-) a 25°C 

- ( E o  - E:) .  (F" E:)% 
T T T S: 

1351.2 4.532 0.0192 - 0 0029 O ,022 
2396.4 8.038 O 0002 - 0 0000 0.000 

Total 0.704 

- 
damentales. Los números de onda son G =T, = 672.3, v ,  = 1351.2 y - 
v ,  = 2396.4. Con estas frecuencias y las tablas mencionadas antes, se ob- 
tienen los resultados que se muestran en la tabla 18-2. De aquí que la 
contribución vibracional a la entropía del CO, (g )  a 25°C es 0 . 7 0 ~  
mol-' sobre un total de SI,,, = 51.05 ue mol-l. 

LA FUNCION DE PARTICION ELECTRONICA 

La función de partición electrónica está dada por 

Q~ = Z g , c E J k T  (78) 

donde E ,  es la energía electrónica referida al estado base. A temperaturas 
ordinarias la mayoría de los átomos y moléculas se encuentran en el estado 
base y, por tanto, se = O y Qe = go. Sin embargo, no sucede siempre 
así. En un caso cualquiera, se emplea siempre una suma para hdlar 

Qe, IZé Y Qc. 
La tabla 18-3 muestra datos e ilustra los cálculos de Q,, Q'% y Qe 

del Ni(g) a 25OC Aquí g, = ( 2 1  + 1),  donde J es el subíndice del tér- 
mino espectral, y 7 es la frecuencia en cm-' de los niveles de energía 
referidos al estado base. Conociendo los valores de Q,, a y Fa' es pc- 

TABLA 18-3 Cálrulo de e,, Q,' y Qs" para el Ni(g)  a 25°C 
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sible calcular todas las contribuciones electrónicas a las funciones termo- 
dinámicas por medio de las ecuaciones (55) a (60). También aqui 
PV = O y todas las cantidades obtenidas corresponden a los ~stados 
estándar. 

RESULTADOS DE LOS CALCULOS ESTADISTICOS 

La tabla 18-1- nos da una comparación de los valores So a 25'C para 
los gases ideales, obtenida por mediciones de la tercera ley y por cilcuio 
estadístico. En todos los gases enumerados, excepto en los cuatro últi- 
mos, la concordancia es buena. En el caso del CO y N& ios resultados 
de la tercera ley son menores que los estadísticos. La explicación pro- 
puesta para esta discrepancia es que a T = O los cristales de dichas 

TABLA 1 8 4 .  Comparación d e  la tercera ley y entropia estadistica 
de las gases ideales a 25'C 

- ~p 

Sustancia Tercera ley  Estadistica 

AsFe, 
CO? 
CH, 
CI2 
HCI 
H - S  
N 1  

N H ,  

0 2  

SO? 

sustancias no son perfectos. De aqui que el supuesto S: = O no es válido 
m cn error. y los resultados de la tercera ley se cree que en consccuencia est' 1 

Por otra parte, para las dos últimas moléculas, los valorcs estadísticos son 
demasiado bajos, por lo cual se busca una explicación en las ideas de rota- 
ción libre y restringida de los grupos. Al calcular la contribuciln rotariona\ 
de una molécula, se tomó en cuenta únicamente su rotación como un solo 
conjunto. Pero en éstas y otras moltculas es posible la rotación de gupos 
de átomos como una unidad alrededor de otros grupos a los cuales se 
manticnrn unidas por enlaces simples. Así en el CII?-Cd-CH8, los grupos 
metilici,~ pueden girar alrcdcdor dc los cdacrs quc los iillcn al Cd, y análo- 
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garnente sucede en el CH,-CCI,; donde CC13 gira alrededor de su enlace 
de unión con el CH:,. Tales rotaciones a veces son librcs y otras se ven 
obstaculizadas por las barreras de energia potencial. En ambos casos, dicha 
rotación contribuye a las funciones termodiiiámicas y debe tomarse en cuenta 
en los cálcu1os. 

Pitzer y Brewer,' asi como Aston ? han discutido con detalle esta teoría. 
En el caso del CHi-Cd-CH, la teoría enseña que la rotación interna de 
los grupos metílicos es libre; y que esta rotación contribii!.e 2.93 iiernol-' 
a1 So a 25'C. Al hacer esta corrección obtenemos So = 69.12 + 2.93 = 
72.35 ue mo1-', resultado que concuerda con el valor de la tercera ley 
termodinámica. Por otra parte, se demuestra quc la rotación de los grupos 
del CH3-CCl, se halla obstaculizada y que hay una barrera de potencia1 
de Vo = 2967 calorías por mol-'. Con esta barrera se calcula una coctri- 
tución de 2.16 ue mo1-' para el So, de donde obtenemos So = 71.05 + 2.16 
= 76.21 ue mol-', en excelente concordancia con e1 valor de la tercera 
ley que es 76.22 ue. 

Muy pocas moléculas muestran una rotación interna lihre, en la mayoría 
de los casos ésta se ve impedida por barreras de energia potencial cuyo 
valor fluctúa de cientos a miles de calorías por mol. 

CALCULO ESTADISTICO DE LAS CONSTANTES 
DE EQUILIBRIO 

Para ia traslación 

Si insertamos en esta expresión la ecuación (29, que nos proporciona E: 
y la (48) que nos da .S: resulta 

donde Q: es la función de partición del estado e5tándar; r s  decir, P = 1 atrn. 
Utilizarido la ecuación (791 qirc nos da la traslación y la (60) de las ener- 
gías libres tipo cle rotación, vibración, y ~xcitación clrctrónica. obtenemos 
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para Fo total de un gas ideal 

donde cs la energía total en el estado estándar del gas y Qo es la fun- 
ción total de partición. 

La ecuación (80) se usa para derivar la relación entre la constante 
de equilibrio de una reacción y las de las sustancias involucradas. Con- 
sideremos en general una reacción que comprende gases ideales como 
en el caso 

a A k )  + W g )  = cCíg) + d D k )  

El valor dc ARo de esta reacción expresada en función de la ecua- . 
ción (80) será 

donde AEU es el cambio de energía estándar de la reacción a T = O. Pero 
A P  = -RT In Kp. Por lo tanto. 

Esta icuación enreiia que Kp de una reacción pucde calcularse a partir 
de las funciones de partición total de los reactivos y cuando se 
conoce &E:. Este último se obtiene de los datos espectroscópicos en algu- 
1.35 reacciones, micntras que para otras se logra a partir de datos térmicos 

Otro procedimiento de ohtener Kp desde lor datos espectroscópico~ P c  

el siguiente. La función de partición e de cada sustancia se emplea para 
calcular (F" - E:) /T  a diversas tpmperaturas. Entonces se combinan éstas 
pasa obtener (AFO - &EO)/T en cada temperatura que, por suma de 
AE:/T nos da AFYT, con lo cual se obtiene ln Kp a ~ a r t i r  de la relación 
In K p  - AFo/RT.  Ilortraremor r s t r  riiitodo con un elpmplo. Para la re- 
:icción 

S.(C = 2 S(:.) 
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las funciones de partición del &(S) y S(g)  nos dan, a 4000DK, 

Fa - E0 
S2(g): ( O) = - M 2 7 4  cal mokl  

8 s  

F 0  - E0 
S(g): ( 9 = -48.4'38 cal rnol-' 

S 
). de aquí 

AFQ - AEE - 
T , 

= 2(-48.498) - (-68.274) 
= -28.722 cal 

Para el S 2 ( g )  la energía de disociación espectroscópica es D, = 102:650 
calmol-', y éste es también el valor de AEg para esta reacción. Por lo 
tanto, 

= 23.662 - 28.722 
- - -3.060 cal 

El valor de Kp obtenido de esta forma es para presiones expresadas en 
atmósferas. 

Podemos ilustrar otro método de obtención del qj al considerar la 
reacción 

&(g) + 2 0 2 ( g )  = 2 SO,(g) 

En este caso a 25OC (AFo - AE:) /T = 29.50, AH" -172,900cal 
y ASo = -33.67 ue. De aquí 

AFO = AHO - TASO 
.- --  -172,900 - 298.15(-33.67) 
- - - 162,860 cal a 25°C 

La inserción de este valor de AFo a 2fi°C cn la expresión (AFo - q ) / T  
nos da 

-162,860 - LE; = 298.15(29.50) 
Y 

A"':= -162,860 - 298 lj(29.50) 
- - 171,660 cal 

Esti. valor de Al-': puede us'irse a otras temperaturas a fin de hallar aFa 
y clr  alií K p  tambih.  
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ENTROPIA Y PROBABILIDAD 

A energía y volumen constantes un sistrma se encuentra en equilibrio 
cuando su entropía es máxima, con lo cual también la probabilidad termo. 
dinámica se halla en un máximo. De estos hechos cabe rsperar iina relación 
entre la entropía S y la probabilidad W ,  esto es: S = f ( W ) .  Para formar- 
nos una idea de la naturaleza de esta función, consideremor dos sistema5 
de partículas idénticas para los cuales las entropías son S, y S2 y las pro- 
babilidades W ,  y W,. Al comhinar estos sistemas la entropía total es 
S = S, + S.. mientras que la probabilidad total es W,W,  y, por tanto. 
.S = f (  W , W 2 ) .  En consecuencia: 

La función que satisface esta relación debe ser logarítrnica: 

donde k, y k 2  son constantes a evaluar. 
Si la ecuación (83)  tiene validez general, debe aplicarse rambién a un . 

cristal perfecto a O°K: en donde S = O de acuerdo con la tercera ley. Ade- 
mis: puesto que el cristal es ~e r fec to ,  existe sólo una forma de disposición 
del mismo y W  = 1 .  Al colocar estos valores en la ecuación (83)  \-c,mos que 
k2 = O y de aquí 

S = k, ln W (84) 

Podenios encontrar la naturaleza de k, utilizando la ecuación (84) para 
calcular la entropía de traslación de un gas ideal. Siu embargo, antes de 
proceder al cálculo, debemos obtener una expresión de W  a partir de la 
ecuación (3 ) ,  la cual nos d a  W' mediante la introducción de dos modifi- 
caciones, que comprenden la inserción de los pesos estadísticos en esta 
etapa, y el reconocimiento de la estadística cuántica de que las partículas 
idinticas son reaimeritc indife~enciables.~ Con estas modificaciones, la ex- 
presión de W se convierte en 

Y ln W = t n ,  ln g ,  - \ u ,  Ir i  + N (86) 

al tomar logaritmos y desarrollar los factorialrs según la fórrnula de Stiiling 
A1 aplicarsr la ccuación (16 b )  a la traslación rcsnlta 

3 En relación con la disc~ciiin de SI se hizo esta corrección al incluir en Sois,, 
en la pagina 769 el témino ( R I n  N - R )  - - k ( N l n N -  N )  = - k  InN!  
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y la (86) quedará asi 

L a  ecuación ( 8 7 )  se simplifica de  la mancra ciguirnte 

como Sn, = N y 

y al miiltiplicar amhos lados de  esta ecuación por la constante de  Roltr- 
rnann X. 

Finalmente, al comparar las rcuaciones (481 y (89) se demuestra que el 
lado derecho de esta última es i w a l  a St .  Por lo tanto. S< = k ln M'. y de 
aquí k, .= k. La  ecuación (84) se rcduce finalmente a 

y tsta es la  rrlación gcncral entre entropía y probabilidad. 

ESTADISTICA DE BOSE-EINSTEIN Y FERMI-DIRAC 

1.a estadística d? Bolt7marin discutida en ~ s t c  capítulo, sc haia en la 
ley de distribución rlc I h l t m a n n ,  que a su ve7, sc dcduce drl concepto 
de  partírrilas distin:iiihlrs. <:oino hemos visto, cste concepto rxige una 
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modificación al tratar de la cntropia de tradación, puesto que en realidad 
las partículas son indifercnciables. Ademis, aunque el enfoque estadístico 
de Boltzmann modificado, proporciona resultados satisfactorios en con- 
juntos de numerosas moléculas y átomos a temperaturas ordinarias o ele- 
vadas, no es de utilidad alyuna cuando se aplica al RI y He, a tempera- 
turas de unos cuantos grados Kelvin, y no se aplica tampoco a los fntones, 
electrones y otras partículas elementales. 

Para rectificar esta situación, se han desarrollado dos enfoques de esta- 
dística cuántica, basados en la mecánica cuántica y en el concepto de las 
partículas indiferenciables. La cstadktica de Bose-Einrtein se aplica, en 
general, a los sistemas con funciones de onda simétricas, es decir, aquéllas 
cuyo signo no cambia al variar las coordenadas de dos partículas cuales- 
quiera del sistema. Los sistemas que poseen tales funciones de onda son los 
fotones, ) átomos o moléculas que contienen núcleos con un número par 
de protones mis neutrones. Para &tos, la ley de distribución dc Bose- 
Einstein es 

donde B es una constante a una temperatura dada cualquiera. 
La estadística de Fermi-Dirac se usa para los sistemas con funciones de 

onda antisimétrica, es decir, aquéllas cuyo signo varía cuando las coordena- 
das de cualquiera de las dos partículas se intercambian. Son sistemas con 
tales fuuciones de onda los electrories, protones y átomos o moltculas con 
números impares de partículas fundamentales en su núcleo. Para éstos, la 
ley de la distribución toma la forma 

Cuando Be'JkT es grande, comparada con la unidad, las ecuaciones (91) 
y (92) nos conducen a la ley de la distribución de Boltnnann. Bajo estas 
condiciones. B = Q / N  y, de aquí, 

REFERENCIAS 

1. Aston v Fritz. Therrnadynomicr ond Sl<itirttcai Mechonici, John Wilcy & Son% 
Inc., Nueva York, 1959 

2 F. H. Crawford, Heat,  Thrrmodynomics, and Statzstzcd Phyrtci, Harcuurt, Brace 
and W d d ,  Inc., Nucra Ynrk, 1963 



Problemas 783 

3. N. Davidnon, Stotiitico! M e c h n n ~ c i ,  McGraw-11111 Book C o ,  Iric., Nueta 1-ark, 
1962. 

4 T H Hi11, Inirodurtmn to S l o t u t i c ~ !  M e c h a n i c i  Addison-Wcsley Publiihing Co , 
Readinc, Mass , 1960. 

5. Mayw y Maycr, Stotiiticol M e c h ~ n i c r ,  John \Viley & Sans, I n c ,  Nueva York, 
1940. 

6. G. S. Rushbrooke, Introduct ton to Stattrtical Mechnnici ,  Oxford University Press, 
Oxford, 1949 

PROBLEMAS 

1. Se busca distribuir cuatro partículas idénticas, pero distinguibles, entre dos 
recipientes idénticos, dc forma que  cada recipiente tenga dos ¿Cuál es cl 
número de aprupamientus posibles para las particul,is? 

Reipueiia: Sek 

2. Supongairmi que las partículas del problema 1 no son distinguibles. <Cuál 
es entonces cl número de agruparnientos posibles? 

3. U n  número muy grande de partículas identicas y diferenciables, N, se distri- 
buye entre dos recipientes, de manera que cada uno de ellos contiene N/Z partirulas 
¿Cuál es el número de formas en que éstas pueden disponerse? 

Respuesto: 2'. 

4. Explicar por qué la respuesta al problema 1 es seis y no 2' = 16. 

5. Supongamos que las partículas del problema 3 san indistinguiblcs. ,Cuántas 
formas existen para su distribución entre los dos re~ipientes? 

6. Cierto sistema de N partículas, pasee dos niveles de energia para los cuales 
g, = 2 y E, - 10,000 cal mol-l, y g, = 3 y E, = 14,000 cal mol-' *Cuál será 
la relación del númcro dc partículas en 10s dos estados a .  (a) 300°K y (b)  1000°K. 

Reipue i ta .  ( b )  = 0 200. 

7. Para un  sistema constituido drl número de Avogadro de moléculas g, = 1 
Y Id función de partición total a 500'K es 6.31 x 103'. (a) ;Qué fraccihi de nú- 
mero total de moléculas estará en el estado base? ( b )  ,Cuál será el número total dc 
moléculas en este estado? 

8. Deriíar la ecuación (21) de este capítulo 

9. Derivar la ecuación (22) dc este capítulo. 

10. Calcular la funcibn de partición trarlacionrl dc un gas ideal contenido en 
un volumen de 30 litros a 5(10°K. El peso niolerular del gas es 100. 

Rei#uer fa .  6.31 x 10" 

11. Calcular la entropía traslacional estándar del O > ( g )  a 25 C. 

Rerpuerta: 36.32 uemol-1. 
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13. Calcular para C O ( &  u 25"C, los valores de (a) EL; ( b )  HI; ( c )  C;,t, ; 

ídl C;,I,; ( e l  S:; ( f )  AY, Y ( 3 )  F;.  
Respuerta: Sf = 35.93 ue mol-1. 

14. Calcular la rntrupia total del Xe(g)  a 298.15'K y 0.10 atm de presión. 
A esta temperatura el Xe se encuentra en *u estad<, electrónico miriimo. 

1.5. Deducir las expresiones de las contribuciones rotacional, ribracional o elec. 
trónica a las funciones termodinámicas en función de Q,, Q:,  Q':. 

16. Si suponemos quc las moléculas linralei son rotadores rígidos, dcjar esta. 
blecidas las expresiones de las contribucionei rotacionalci hechas por tales moléculas 
a las diversas cantidades temodinámicas. 

17. El momento de inercia de la molécula de nitrógeno es 13.94 X 10-40 g cm2. 
Calcular la función de partición rotacional para el N?(g)  a 25°C. 

Respuesta: 51.60. 

18. Csando el valor de Q, obtenido en el problema 17 y las cruaciones dedu- 
cldai en f l  problema 16, calcular lar contribuciones ratncionalen a lar funciones 
termodinámicas d ~ 1  N3(s )  a 25'C. 

19. El N > ( % )  se halla en su mínimo estado vibracional y electrónica a 25'C. 
Ltilizando el rcnultsdo ohtenido en  el problema 17, calcular la entropia total están- 
dar dcl iY,(g) a esta temperatura. Respuei ta:  45.75 ue mol-'. 

20. Calcular Ion valores tota lc~ del C, y Cp correspondientes al nitrooeno a 
25°C. Cuál es su dependencia con la temperatura 

21. Para una molécula lineal X,O(g) 1 = 66.4 X 10-*" gcm2. Calcular S; + S. 

correspondiente al N,O(g)  a 25'C. Reipuei ta:  52.61 ue molk'. 

22. Para el NH,(Z)  1, = Zi = 2.814 x 1 ,  = 4.452 X l0-'0 g cm2 Y 
o = 3. Calcular S: + S: por mol de NH, a 25'C. 

23. Establecer las ccuacionrs para las propiedades tcrmodinámicas correspon- 
dientes al número dp Avogadro de osciladores armónicos simples. 

24. Cuando l' es grande, u + O. ¿ Q u é  formas limite tienen las ecuacianes del 
prvblerna 23 bajo estas nuevas condiciones? (Sugest ión:  Ténpare en cuenta que 
para pcqueñm valorcs de x ,  eZ = 1 + x ) .  

25. P a r  1 )  v ,  = 6.427 x 10" seg-1. Usando una tabla de valores de e* 
y e- " ,  ralcular para este gas la función de partición vibracional a 300'X. 

Respuesta: 1.557. 

26. Usando las ecuacionrs obtenidas en el problema 23 y los datos del 25, calcu- 
lar las contribuciones de la vibración a lar propiedadrs termodinámicas del 1 2 k )  
a 300'K. 

27. Curi ayuda de los datos de la tabla 1 calcular: (a) ( E o  - En)., 
(b) S: y (c) (Fa - E : ) ,  del Ni(p)  a 25'C. Reipueitn: (a) 150 cal moi-' 

28. Utilizando los r ~ s ~ l t a d o s  del problema anterior calcúlense los valores totales 
de:  (a) E0 - E;.  (b) HO - E; y ( c )  So del Ni(g)  a 2 5 C .  

29. Para el Br2(s) a 2000°K, Ci, = 9.03 cal mol-1 grado-'. (Contribuye la ex- 
citación eiertrónica a Iris propiedadrr tirrnodinámicas dri Br,(g) a rrta temperatura? 
Explique su rispuesta. 
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30. Los valores de (FO - $ ) / T  en calorías mcl-1 prado-' para lo6 siguientes 
gases a 298.15"K y 100O0K son 

298.15"K 1000°K 

Hz(g) - 24.436 -32.752 
sz(g)  -47.242 -56.48 
H,S(g) -41.174 -51.24 

Para la reacción 2 H,(g) + S,(g) = 2 H , s ( ~ ) ,  - fl"l17.86calgrado-l T = a 

25°C. A partir de estos datos, encontrar: (a )  LIq y ( b )  logKo de la reacción a 
1000°K. Rcrpucrto; (b)  4.316. 





La fotoquímica trata del estudio del efecto de la energía radiante en 
las reacciones químicas y de las velocidades y mecanismos de las reacciones 
iniciadas por la acción de la luz. 

Las reacciones ordinarias o térmicas se inician por la activación debida 
a las colisiones moleculares. Es característico de todas estas reacciones, que 
pueden acontecer sólo cuando hay uii decrecimiento de energía libre. En 
caso contrario, es decir, si hay un aumento de energía libre no es posible 
que la reacción ocurra. Sin embargo, la agitación térmica no es el único 
rrocedimiento por el cual la energía de los átomos y moléculas asciende 
suficientemente para causar la reacción. Hemos visto que átomos y mo- 
léculas absorben radiación. En efecto, con la absorción de un cuanto de 
energía radiante suficientemente grande, puede romperse una molécula. 
Tal absorción de iu7 por un átomo o molécula conduce a su excitación: 
y si la activación es suficientemente grande, puede resultar una reacción 
química. De esta manera, la luz absorbida afecta la velocidad de una re- 
acción química y con frecuencia produce cambios químicos bajo condi- 
ciones donde la activación térmica sola no sería efectiva. 

La íelocidad de las reacciones térmicas sin catalizar, a cualquier con- 
centración fija. puede variar sólo por cambio de temperahira. Con las 
reacciones fotoquímicas, sin embargo, la velocidad se modifica también al 
xariar la intensidad de luz usada en la irradiación. En estas últimas reaccio- 
nci, el número de molfculas activadas depende de la intensidad de lug 
\ la concentración de las molrculas activadas será proporrional a dicha 
,,,tencidad Iurnino?a a que el reactivo %e halla expuesto. Con fuentes de luz 
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suficientemente intensas, es posible lograr velocidades de reacción a tem- 
peraturas ordinarias que resultarían, sólo térmicamente, a temperaturas 
considerablemente más elevadas. Como la activación fotoquímica no de- 
pende en grado alguno de la temperatura, la velocidad de activación es in- 
dependiente de aquélla. Cualquier incremento en la velocidad de una 
reacción fotoquímica con la temperatura se debe esencialmente a las reac- 
ciones térmicas que siguen al proceso de activación. 

Además, no sólo pueden proceder fotoquímicamente las reacciones espor.- 
táneas, sino también otras muchas cuya energia libre se incremente. En las 
reacciones espontáneas la luz actúa acelerando su velocidad, es decir, como 
un catalizador. Por otro lado, en las no espontáneas, la energía radiante 
proporcionada al sistema puede incrementar la energia libre de los reactivos 
suficientemente para hacer que AF  sea negativo. Un ejemplo sobresaliente 
de tal proceso es la fotosíntesis. Bajo la acción de la luz solar y promovida 
por la clorofila -la materia que da coloración verde a los vegetales-, 
el dióxido de carbono y el agua se combinan en las plantas para producir 
carbohidrata y oxígeno. En la oscuridad se oxidan los productos otra vez, 
formándose dióxido de carbono y agua, liberando al mismo tiempo la 
energía acumulada de la radiación solar. Existen otros ejemplos de rever- 
sión de procesos espontáneos termodinámicamente, como la conversión del 
oxígeno en ozono y la descomposición del HC1 en hidrógeno y cloro. 

LA LEY DE GROTTHUS-DRAPER 

Esta ley se conoce también como la primera ley fotoquímica, y esta- 
blece que únicamente la luz absorbida es capaz de producir un cambio 
químico. Sin embargo, no se deduce forzosamente que la luz absorbida 
producirá siempre una reacción. Los átomos y moléculas pueden absorber 
radixión sólo para volverla a emitir, bien sea como una línea o banda 
espectral. Bajo tales condiciones la absorción no produce reacción a lpna .  

Las circunstancias bajo las cuales la absorción conduce a una reacción se 
describirán después. 

Para la aplicación de la ley de Grotthus-Draper a un proceso donde 
la absorción de luz ocasiona un cambio químico, es necesaria conocer la 
cantidad de luz absorbida. Si designamos por I, a la intensidad de luz que 
entra a un medio y por Zt la de la luz trasmitida, entonces la que se ab- 
sorbe, I., debe ser 

1 = z I ,  (1) 

Ahora bien, para sustancias distintas de las soluciones o gases, la intensidad 
de la luz trasmitida viene dada por la ley de Lambert, 
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para soluciones o gases, It viene dada por la ley de Beer, 

De estas relaciones se deduce que la luz absorbida por medios distintos que 
las soluciones o gases está dada por 

mientras que cuando se trata de soluciones o gases, resulta 

LEY DE EINSTEIN DE LA EQUIVALENCIA 
FOTOQUIMICA 

Otro principio de importancia es la ley de la equivalencia fotoquímica 
propuesta por Einstein, y llamada a veces segunda ley de la fotoquímica, que 
establece que cualquier molécula o átomo activado por la luz absorbe Úni- 
camente un cuanto de la luz que causa la activación. La energía que ad- 
quiere un solo átomo o molécula en esta absorción, depende de la frecuencia 
de la luz irradiante y está dada por la relación de Planck, A 8  = hv. Para 
un rnol o peso atómico gramo tendremos 

AE = Nhv por mal (4) 

donde N es el número de Avegadro. La cantidad de energía definida por 
la ecuación (4) se denomina un einstein, cuya magnitud para la longitud 
de onda X en A viene dada por 

1.196 x 10l6 
AE = ergios mal-' 

A 

La tabla 19-1 muestra las energías contenidas en un einstein corres- 
pondiente a &versas longitudes de onda de la luz, y de ella es evidente que 
la energía absorbida por mal por un sistema, varía considerablemente con la 
longitud de onda de la luz empleada. Ordinariamente la radiación activa- 
dora se halla confinada en longitudes de 2,00LL10,000 A, y de aquí que 
las energías de activación varían de 28,000 a 143,000 cal por rnol. 

La ley de la equivalencia fotoqiiimica se aplica sólo a los procesos de 
absorción o procesos fotoquímicos Cuando, como conxcuencia 
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TABLA 19-1. Energiai par einstein a diversas longitudes de anda 
de la luz 

Energía por 
Longitud de einstein 

onda ( A ) .  Intervalo espectral (cal) 

Rayos X 
Ultravioleta 
Ultravioleta 
Ultravioleta 
Visible (violeta) 
Visible (azul) 
Virible (verde) 
Visible (amarillo) 
Visible (naranja) 
Visible (rojo) 
Infrarrojo 
Infrarrojo 
Infrarrojo 

de la absorción primaria se descompone sólo una inolécula, y los productos 
no intervienen de nuevo en la reacción, el número de moléculas reactivas 
será igual al de los cuantos de energía absorbidos. Con mayor frecuencia, 
sin embargo, una molécula activada fotoquímicamente inicia una secuencia 
de reacciones térmicas como un resultado del cual varias o muchas de las 
moléculas reactivas llevan a cabo un cambio químico. Bajo tales condi- 
ciones no existirá una relación 1 : 1 entre las moléculas reaccionantes y el 
número de cuantos de energía absorbidos. En ciertos procesos donde time 
lugar una desactivación, no alcanza a reaccionar una molécula por cada 
cuanto. Para expresar la relación entre el número de moléculas que entran 
en reacción y el de los cuantos absorbidos, se introduce el concepto de 
rendimiento cuántico o eficiencia .$ de un proceso. Esta cantidad se define 
por 

Número de moles reaccionando en un tiempo dado ' = Número de cuantos de luz absorbida en el mismo tiempo 

- - Número de moléculas que reaccionan en un tiempo dado 
Número de einsteins de luz absorbida en el mismo tiempo 

( 6 )  

Y da el número de moléculas observadas para llevar a cabo la translorma- 
ción química, por cada cuanto de energía absorbida. Esta eficiencia de la 
reacción puede variar desde casi cero a aproximadamente 1P observada 
en la combinación del hidrógeno y el cloro. No obstante, sin importar cuán 
grande o pequeño es +, se acepta la valida de la ley de equivalencia de 
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Einstein y que el paso primario para iniciar un cambio fotoquímico es la 
absorción de un solo cuanto de energia por molécula o átomo. Lo que sucede 
después no concierne a esta ley. 

CONSECUENCIAS DE LA ABSORCION DE LUZ 
POR LOS ATOMOS 

Cuando un átomo absorbe energia radiante, ésta, según su magnitud, 
puede ocasionar la ionización del átomo, o producir la excitación electró- 
nica. Aquí nos hallamos interesados en la última posibilidad. Un átomo 
excitado electrónicamente tiene un período de vida de unos lo-' a 10P seg. 
Si entonces el átomo no sufre colisión con otra partícula a la cual puede 
pasar algo de su energia excesiva, se producirá una reemisión de esta 
energía en forma parcial o total, y a este fenómeno se le conoce con el 
nombre de fluorescencia. Cuando los electrones excitados regresan a su 
condición inicial y emiten una radiación de frecuencia idéntica a la absor- 
bida, obtendremos una fluorescencia de resonancia. Sin embargo, el electrón 
puede pasar también a un nivel energético intermedio entre los estados 
base y de excitación. La frecuencia de la fluorescencia emitida, Y', será 
menor que la de la luz absorbida, v. En raras ocasiones v' es mayor que v, 

es decir, se emite más energía radiante que la que se absorbe, pero si así 
sucediera es evidente que alguna energía cinética se ha convertido en 
energía de movimiento interno y que ha sido irradiada junto con la energia 
de excitación del átomo. 

Ordinariamente la emisión fluorescente cesa en cuanto se remueve la 
radiación incidente. Sin embargo, en ocasiones la fluorescencia puede per- 
sistir algo más y entonces tenemos fosforescencia. Tanto ésta como la fluores- 
cencia tienen el mismo origen, pero la diferencia entre ambas radica en 
que en la primera la emisión tiene lugar con más lentitud. 

Cuando un átomo excitado fotoquímicamente efectúa una colisión 
con otro átomo o molécula, antes de que tenga una oportunidad de fluores- 
cer, es posible que la fluorescencia se temple, esto es, la intensidad de la 
emisión puede disminuirse o detenerse. El templado de la fluorescencia se 
debe a una transferencia de energía desde los átomos excitados a las par- 
tículas con las cuales colisiona. Como un resultado de esta transferencia de 
energía tienen lugar los cambios siguientes: 

1. Un átomo excitado puede activar a otro con el que colisiona. Un 
ejemplo nos lo ofrece la activación de los átomos de talio mediante 
el vapor de mercurio excitado, es decir, 

Mg* t TI = Hg + TI* (7) 

El asterisco indica la partícula activada o excitada. 
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2 .  El átomo excitado por colisión, puede activar una molécula. Así 
acontece en la activación del hidrógeno por los átomos de cadmio 
excitados 

c ~ * + H , = c ~ + H ;  (8) 

3 .  Un átomg excitado puede reaccionar con la molécula que colisiona 
como en el caso de la reacción 

HgX + O, = HgO + O (9) 

4.  Finalmente un átomo excitado puede colisionar con una molécula 
y como consecuencia del intercambio energético se produce a veces 
la disociación de ésta, fenómeno conocido como fotosensitiración. Un 
ejemplo de este fenómeno lo ofrece la disociación del gas hidrógeno 
por el vapor de mercurio excitado 

Si es posible o no lograr que la fluorescencia se temple, depende consi- 
derablemente de la concentración de los átomos fluorescentes y de la sustan- 
cia a templar. En un gas que se encuentra a presión baja, el intervalo de . 
tiempo entre las colisiones es ordinariamente mayor que la vida del átomo 
excitado, y de aquí que hay poca posibilidad de que acontezca el temple. 
A presiones más elevadas el intervalo de tiempo entre las colisiones es más 
breve, y en consecuencia tendrá lugar un temple apreciable. Como en un 
medio líquido las colisiones son muy frecuentes, la fluorescencia puede 
templarse apreciablemente y es especifica en cierto grado. Así, en el temple 
de la fluorescencia del mercurio el gas oxígeno es el más efectivo y le siguen 
en eficiencia el hidrógeno y el monóxido de carbono, mientras que el 
helio y el argón son muy ineficientes templadores a la misma presión. 

La importancia fotoquímica del temple de la fluorescencia yace en el 
hecho de que los átomos o moléculas excitados que resultan del proceso de 
temple, pueden reaccionar aún más para proseguir el cambio iniciado 
fotoquímicamente. Así en reacciones tales como (7 )  y (8) los productos 
activados son capaces de combinarse con otros reactivos para dar nuevos 
productos. Análogamente los átomos formados en las reacciones (9) y 
(10) pueden producir nueva reacción. Sin embargo, la luz absorbida 
comprende sólo la activación inicial de algún átomo. Las reacciones efec- 
tuadas posteriormente son de carácter térmico generalmente. 

CONSECUENCIAS DE LA ABSORCION DE LUZ 
POR LAS MOLECULAS 

Cuando una molécula absorbe radiación incidente, ésta p e d e  produ- 
cir la activación o la disociación de aquéllas. Estas dos posibilidades de- 
penden de la cantidad de energía absorbida, la que a su vez deprnde 
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de la frecuencia de la luz. Una molécula activada fotoquímicamente emi- 
tirá la energía como fluorescencia a menos que se dirija a colisionar con 
otro átomo o molécula a la cual pasa la energía de excitación. En este 
caso, el producto de la colisión es, a veces, otra partícula activada, una 
molécula nueva, o una reacción fotosensibilizada, en la cual la molécula 
a templar se disocia. Los productos del proceso de temple son capaces, en 
ocasiones, de proseguir la secuencia de cambios por combinación poste- 
rior con los átomos o moléculas. Como en la fluorescencia atómica, el 
grado de temple varía con la presión o concentración y depende también 
de la naturaleza de la sustancia involucrada. 

La absorción de energía radiante puede conducir también a la diso- 
ciación de la molécula absorbente. De hecho, en la mayoría de las reacciones 
fotoquímicas que comprenden moléculas, la primera etapa, ordinariamente, 
es la disociación de alguna molécula en átomos, moléculas mis simples, 
o radicales libres, que por interacción posterior continúan la secuencia 
de reacción. Análogamente a los sistemas atómicos, la etapa fotoquímica 
primaria es la disociación. Las reacciones secundarias prosiguen por medios 
térmicos. 

CINETICA FOTOQUIMICA 

Las leyes de velocidad que siguen las reacciones fotoquímicas son gene- 
ralmente más complejas que las seguidas por ias reacciones thnicas. En 
primer lugar, la velocidad del proceso de activación primario se halla con- 
trolada por la intensidad de la radiación utilizada, y es proporcional a la 
misma. 

El proceso primario se sigue entonces por una o más reacciones cuya 
naturaleza debe conocerse antes de que la ley de la velocidad del proceso 
total pueda deducirse. Además, en muchos casos se desconoce incluso la 
naturaleza de la etapa de activación. Para lograr información acerca de 
todos los cambios posibles que pueden ocurrir, es necesario mcdir las velo- 
cidades con que desaparecen los diversos reactivos, y las de formación de 
productos, así como también la intensidad de la luz y su frecuencia. De todos 
estos datos es posible postular un mecanismo que explique los hcchos obser- 
vados. Resulta de considerable ayuda a este respecto los espectros molecu- 
lares y atómicos de los reactivos involucrados, porque en alsunas reacciones 
nos permiten establecer definitivamente la naturaleza de la etapa primaria. 
En otras es posible eliminar los procesos que no pueden suceder y de ahí 
que el número dc mecanismos a considerar se reduce. 

No es necesario formular aquí las diversas expresiones que siguen las 
reacciones fotoquímicas. Nos ocuparemos de ilustrar el procedimiento se- 
guido para establecer las relacioncs s&dada? arriba, para divcrsos casos 
relativamente sencillos. 
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Consideremos primero la reacción hipotética 

que procede por actkación fotoqiiimica. Supongamos además que la re- 
acción prosiyue por el mecanismo siguiente 

(a )  A, + hv --+ AY (Activación) kx 

(b)  A: -' 2 A (Disociación) k,  
(c) A: + A; + 2 A, (Desactivación) k a  

La ~~r imera  etapa en esta secuencia es la absorción de un cuanto de luz 
por A, con la formación de una molécula activada que puede llevar a cabo 
una disociación de acuerdo con la reacción (b), o puede desactivarse por 
colisión con una molécula inactiva de Az de acuerdo con (c ) .  Las cons- 
tantes de velocidad con que estas reacciones se llevan a cabo están indi- 
cadas a la derecha de cada etapa. 

El producto final, A, se forma sólo en la reacción (b)  ; en consecuencia, 
la velocidad de formación de aquél será 

Para eliminar de esta expresión la concentración no disponible de las mo- 
léculas activas, nos apoyaremos en el concepto de  estado estacionario (véase 
la páyina 584 . Aplicando al compuesto intermedio A: observamos que 
éste se forma por la reacción (a) y que desaparece por las (b)  y ( c )  . En 
la reacción (a) ,  la velocidad está determinada sólo por aquélla con que se 
absorbe la luz, es decir, la velocidad es directamente proporcional a la in- 
tensidad de la luz absorbida 1,. Así obtenemos 

La velocidad con que desaparece A: está dada a su vez por la suma de las 
correspondientes reacciones (b) y (c),  esto es 

Al igualar (12) y (13) ?ara obtener la5 condicionrs drl estado estacionario 
encontramos 

Insertando Cilp de la ecuación (14) én ( l l ) ,  se obsewa que la velocrdad 
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de formación de A es 

Finalmente, como por cada dos mol6culas de A for~nadas, reacciona una 
de A,, la eficiencia fotoquímica del proceso 4. será 

Otro ejemplo lo ofrere la cloración fotoquímica del cloroformo en fase 
gaseosa 

CI, + CHCI, t hu = CCl, + HCI (17) 

Schumacher y Wolff '  encontraron que para esta reacción, la velocidad de 
formación del tetracloruro de carbono está dada por la expresión 

Para explicar esta ~elocidad, se ha  propuesto el mecanismo siguiente: 

4 la derecha de cada reación está dada la velocidad con que procede 
En estas reacciones se forma tetracloruro de carbono sólo en las etapas ( c )  
y (d), y por lo tanto la vrlocidad de formación de esta sustancia debe 
ser igual que 

~ C C C I ,  - -- 
d t  

~ ~ C C X ~ ~ C C I ~  + k4C&.,3Cc,z (19) 

Para eliminar desde esta expresión al Ccci, suponemos primero un estado 
estacionario para esta especie. Como el CCI, se f u m a  sólo en la etapa (b)  
) se rlimina en las (c)  y (d ) ,  la velocidad en la primera, debe ser igual 
a la suma de las dos últimas, es decir, 

~ J C I C C H C I ~  = ~ ~ C C C ~ ~ C C I Z  + klC&,IC~~2 (20) 

Además, puesto que el C1 es un compuesto intermedio de vida corta, debe- 
moi suponcr un estado estacionario para el mismo. Esto significa que la 
velocidad de las etapas (a )  y (c)  igualan a la ( b ) ,  e3 decir, 

A h I a  + k,Ccc,,C, = h,C,,Cc,,c,, (21) 

1 Schumacher y Wolff, % P h y i t k ,  Chern,  25B, IGI (1911) 



796 Capitulo 19: Fotoquímica 

Al sumar las ecuaciones (20) y ( Z l ) ,  obtendremos 

Al reemplazar la concentración Ccc13 de la ecuación ( 2 2 )  en (19): 
resulta 

donde k = k,(k , /k , ) ' / z .  Si suponemos que el segundo término de la dere. 
cha en (23)  es despreciable en comparación con el primero, la ecuación ( 2 3 )  
se reduce a 

dCcm4 - kp/ZC'/Z 
dt a c l r  (24) 

que es idéntica con la velocidad observada, ecuación (18). 

En las ecuaciones de velocidad fotoquimica el tiempo se expresa gene- 
ralmente en segundos, las concentraciones bien sea en moléculas o moles 
por cc. En la primera de estas unidades, 1, debe darse en cuantos de luz 
absorbida por cc y por segundo, es decir, el número total de cuantos absor- 
bidos en 1 segundo dividido por el volumen del medio absorbente. En el 
segundo caso, 1, debe tomarse en einsteins absorbidos por cc por segundo, 
es decir, e1 número total de einsteins absorbidos en 1 segundo dividido por 
el volumen en cc. 

ESTUDIO EXPERIMENTAL DE LAS REACCIONES 
FOTOQUIMICAS 

Para medir la velocidad de una reacción fotoquimica es necesario irra- 
diar una mezcla con luz de una longitud de onda seleccionada y observar 
la forma en que la concentración de los reactivos o productos varían con el 
tiempo. A este fin se requiere algún dispositivo tal como el de la figura 19-1. 
En este diagrama, A es una fuente emisora de luz de intensidad adecuada 
en el intervalo espectral deseado. Para seleccionar una radiación de una 
sola longitud de onda o para co"finar1a a una banda estrecha, se hace 
pasar la luz por las lentes B dentro de un monocromador o filtro en C J  
desde el cual entra en la celda D sumergida en un termostato que contiene 
la mezcla de reacción. Finalmente, la luz transmitida por D cae en un grafi- 
cador conveniente E, donde se determina su intensidad. Las fuentes de luz 
usadas dcpenden del interbalo espectral que se desea e incluyen lámparas 
de filamento, arcos de carbón y metal y diversos tubos de descarga de gas. 
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Las celdas de reacción pueden ser vasijas de vidrio o cuarzo, ordinariamente 
con ventanas ópticas planas para la entrada y salida de la luz. En algunos 
casos se han empleado '3s celdas metálicas con ventanas cementadas en los 
extremos. El vidrio es utilizable sólo en el intervalo del espectro visible. 
Debajo de los 3,500 A no sólo las celdas sino las restantes partes ópticas a 
través de las cuales pasa la luz, deben ser de cuarzo. Con los gases no hay 
que tomar previsión alguna para la ag i tach ,  pero las soluciones, sin em- 
bargo, sí deben agitarse. 

La energía radiante se mide con alguna termopila especial o actinó- 
metro, que en esencia consiste de un termopar de unión múltiple. ordina- 
riamente de plata y bismuto soldado a tiras metáiicas ennegrecidas con 
lámpara, negro de platino o bismuto. La radiación que cae en las tiras 
ennegrecidas se absorbe casi totalmente y sin seiección, convirtiéndose en 

Figura 19-1. Aparato para el estudio de las reacciones fotoquímicas (esquema). 

calor, que así eleva la temperatura de la unión caliente por encima de la 
fria midiéndose entonces la corriente producida, la cual es proporcionai a 
la energía absorbida y ésta, a su vez, depende de la intensidad de la luz in- 
cidente y del área expuesta. Las termopilas se calibran con fuentes de luz 
estándar. En su lugar se pueden utilizar fotoceldas o bien otros dispositivos 
como los actinómetros químicos, que simplemente son mezclas de gas o solu- 
ciones sensibles a la luz. Cuando la radiación incide sobre éstos, tiene lugar 
una rearción cuya magnitud depmde de la energía absorbida. El más 
común de éstos es rl actinómetro de oxalato de uranilo, que consta de 
ácido oxálico 0.05 molar y sulfato de uranilo (UO,SO,) 0.01 molar en 
a~gua. Bajo la acción de la luz tiene lugar la reacción 

en una proporción que se evalúa por titulación del ácido oxálico remanente 
con 7ma solución de permanganato. Para lograr óptimos resultados eqtc 
actinómetro debe calibrarse contra una termopila en el intervalo espectral 
en que debe utilizarse. Si esto no es posible, se rccurre a los valores de la 
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l i t e r a t~ r a .~  El actinómetro se aplica a las radiaciones comprerididas entre 
los 2,000 y 5,000 A. 

Para obtener la energía radiante total absorbida en un tiempo unidad, 
el procedimiento a seguir es el siguiente: la celda vacía o llena con sol- 
vente únicamente en el caso de las soluciones, se interpone en el haz lumi- 
noso y se hace una lectura. Esta nos da la cnergía total incidente en 
ticmpo dado sobre el sistema. Después se sustituye la celda con los reactivos 
y se efectúa otra lectura, que nos da ahora la cnergía total transmitida. 
La diferencia entre estas lecturas es la energía total absorbida por la mezcla 
de reacción en el tiempo dado. Si éste es de un segundo, la energia total 
ahzorbida dividida por el volumen de la mezcla reaccionante es I,, intensi- 
dad de la radiación absorbida. 

La velocidad de la reacción química que se lleva a cabo en el sistema 
se obtiene en la forma usual. Con este fin se sigue el cambio en alguna 

TABLA 19-2 Algunas reacciones gaseosas fotoquimicas na sensibilizadas 

Longitud de Rendimiento 
Reacción onda ( A l  cuántico Observaciones 

- 

2 N H , = N , + 3 H 2  2100 0.25 Función de la pre- 
sión 

SOZ + CJ2 = SO,CI, 4200 1 
H C H O  = H, + CO 2500-3100 1-100 Entrc 100-400°C 
CH,CHO = CH, + C O  2500-3100 1-138 Entre 100-400'C 
? H I = H , + I ,  2070-2820 2 Canrtante en un iii- 

tewalo amplio de 
presiunes y tempe- 
raturas 

Y HBr = H, + Br, 2070-2530 2 
IJ? + Br, = 2 HBr Debajo de 6000 2 Cerca dc  200°C. 

Muy ppqueño a 

25°C 
CH,N:NCH, = C,HB + N, 3660 2 Hasta unos 300°C 
1 O ,  = 2 O, 1700-2530 1-3 
nC,H, = (CIH,), 2150 g ].,S proximida- 

des de La temPera- 
tiira ambiente 

CO + CI, = COCI, 4000-1360 ca. lo3 Decae con la tem- 
pcratura S depe* 
de de la presión 
de los reactivo5 

H 2  + C12 = 2 1iCl 4000- 1360 sobre 106 Varia ~ o n  Ptlz Y las 
impurezas 

= Ver Nuyes y Leiqhtoii,  he Photochemritry O/ G U ~ ,  Rrlnhold h b h h i n g  
Corpuration, Nurva York, 1911, tabh 13, pág. 8 2 .  
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propiedad física o bien se. remueven periúdicamente muestras de la celda 
que se analizan. Así se obtienen datos de la velocidad de la reacción quí- 
mica e intensidad de luz, a partir de los cuales se deducen la ley de la velo- 
cidad s el rendimiento cuántico. 

REACCIONES DE GAS FOTOQUIMICAS 

En la tabla 19-2 se enumeran algunas reacciones de gas fotoquímicas 
y su rendimiento cuántico. En ella se puede ver que este último varía 
entre limites muy amplios: 0.25 para la desconiposición del amoniaco a 10" 
en la combinación del cloro e hidrógeno. Discutiremos ahora alguna de 
estas reacciones para ilustrar el mecanismo con que se llevan a cabo. 

LA FOTOLISIS DEL AMONIACO 

La fotólisis, o descomposición fotoquímica, del amoniaco fue estudiada 
por Wiig que encontró que la reacción procede cuantitativamente de 
acuerdo con 

2 NH,(sI --t Nl(g) + 3 H,(g) 

y con rendimiento cuántico promedio de 0.25 hasta mis  de 500 mm de 
presión de NH,. Para explicar estos ~esultados se ha propuesto el meca- 
nismo siguiente 

( a )  NH? + hv -+ KH. + H 
(bi  NH, + I-I -+ NHa 

( c )  H + H - > H 2  
(d)  NH, + NH, -+ N& 

(e) NJI, + H --t N H ,  4- NH, 

( f )  NH? + NH, -+ N? 4 2 H 3  

De este mecanismo se puede demostrar que el rendimiento cuántico debería 
ser prqueño y variable con la presión. Estas conclusiones están de acuerdo 
con los resultados observados 

1.A COMRINACION DEL HIDROGENO Y BROMO 

La conibiiiaiibn fotoquímica del hidrógeno y brozno fue estudiada por 
Bodenstein y Lütkerncyer4 entre 160° y 218°C. Estos investigadores halla- 
Ion que a uiia temperatura dada, la velocidad de formación del bromuro 
dc hidrógeno estd dada por 

3 Wiig, J .  Am. Cham. Soc., 57. 1559 ( 1 9 3 ? ) ,  59, 827 (1937) 
r ~ ~ d ~ ~ ~ t ~ i ~  y Lütkemeyer, Z -  Ohsrik. Cham., 114, 208 (1925). 
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y el rendimiento ruántico 4, por 

que se incrementaba con la trmperatura hasta 2 en las proximidades de 
20OoC, y era mayor por encima de este valor. Los resultados eran explicables 
por una serie de etapas idénticas a las dadas en la página 588 para la reac- 
ción de cadena térmica entre estas dos sustancias con excepción de que la 
disociación indicada por la etapa (a )  tiene lugar fotoquímicamente. La 
variación del rendimiento cuántico con la temperatura es explicable por 
los cambios en las magnitudes de k y k' conforme se eleva la temperatura. 

LA REACCION HIDROGENO CLORO 

En la fotólisis del amoniaco la secuencia de reacciones que llevan a los 
productos finales se inicia por la formación del NR, y H. Una vez formadas, 
estas partículas se remueven en la reacción siguiente y no se regenera 
ninkuno de estos compuestos intermedios excepto en la etapa secundaria (e) .  
Por consiguiente, un ciclo de reacción comienza principalmente por la 
primera etapa, mientras que cada una de las siguientes opera para remover 
los compuestos activos intermedios. Por otro lado, en la reacción del hidró- 
geno-bromo el ciclo iniciado con la aparición de los átomos de bromo 
en (a )  se mantiene por regeneración de estos átomos en las reacciones (c) 
y ( d ) ,  y por la formación de los de hidrógeno en (b) .  Así cada átomo de 
bromo o hidrógeno formado es capaz de comenzar, de principiar una 
reacción por la etapa (a )  y, por lo tanto, de comenzar una nueva reacción 
en cadena. Por estas razones se conocen como reacciones en cadena foto- 
quimicas. Sin embargo, las cadenas no adquieren gran longitud a causa 
de su rápida finalización, y el rendimiento cuántico es así bajo. 

La situación es diferente, sin embargo, en la reacción de ludrógeno-cloro, 
donde las cadenas alcanzan longitudes de 10"oléculas de cloruro de hi- 
drógeno por cada cuanto de energía ahsorbida. Por regla general, y aunque 
sigue siendo alto, el rendimiento es menor que el señalado antes, especial- 
mente cuando hay impurezas presentes en la mezcla de reacción, ya que 
operan finalizando las cadenas y reduciendo así la eficiencia cuántica de' 
proceso. También se da el proceso de finalización, en las  ared des de la 
vasija de reacción. 

A presiones de gas moderadas, y proporciones comparables de doro e 
hidrógeno, Bodenstein y Unger: y otros, hallaron que la velocidad de for- 
mación del HC1 está dada por 

Bodenatein y Unger, 2. p h p i k .  Chem.,  11B, 253 (1930). 
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Esta ecuación de la velocidad queda explicada por el mecanismo siguiente: 

( a )  Clz + hv -+ 2 C1 k, 
(b)  C 1 t H 2 + H C l + H  k ,  
(c)  H + C1, + HCI + C1 k, 
(d )  Cl (en las paredes) --+ C1, k, 

Aquí. rada reacción continúa la cadena con excepción de la última. 
En todas las combinaciones de átomos, radicales libres, o átomos y radi- 

cales libres para formar moléculas estables, se desprende una energía con- 
siderable. En consecuencia, es necesario suponer que en toda reacción de 
csta clase hay involucrado un tercer cuerpo que transporta la energía, o 
que dicha reacción tiene lugar en las paredes. Este tercer cuerpo puede 
scr una molécula de los reactivos, productos, o alguna otra impureza neutra 
presrnte en el sistema. 

REACCIONES DE GAS FOTOSENSIBILIZADAS 

Cuando una mezcla de reacción se expone a la luz a la cual los reac- 
tivos no son sensibles, no se produce reacción alguna. Pero es posible in- 
troducir en la mezcla de reacción moléculas o átomos que absorban luz, 
lleguen a excitarse, y entonces pasen esta energía a uno de los reactivos y 
lo activen. Tal sustancia se denomina fotosensibilizador, mientras que la 
reacción resultante se dice que ha sido fotosensiidizada. 

Como un ejemplo de tal reacción tenemos la combinación del monó- 
xido de carbono e hidrógeno sensibilizados por el vapor de mercurio. El 
producto principal es formaldehído y algo de glioxal. Las etapas involu- 
cradas en el proceso son: 

( a )  Hg t hr, -4 Hg* 

(b)  Hg* + H, -+ 2 H + Hg 
(c) H + CO +HCO 
(d )  HCO + H, -+ HCHO + H 
(e)  2 HCO + HCHO + CO 
( f \  2 HCO -+ CHO-CHO (glioxal) 

La etapa (a)  indica la activación del vapor de mercurio por absorción 
luminosa; la (b)  una transferencia de la energía de activación a la moiécu- 
la de hidrógeno. La energía absorbida por esta última ocasiona su disocia- 
ción en átomos que inician el resto de la reacción cíclica. 

Se han investigado muchas reacciones fotosensibilizadas por mercurio. 
Estas incluyen descomposiciones de H,, NH,, HzO, PH,, AsH,, diversos 
hidrocarburos, alcoholes, éteres, ácidos y aminas; hidrogenaciones tales 
como las dcl etileno, propileno, y butilcno; combinaciones como la del 
oxígeno e hidrógeno para dar agua, oxígeno para producir ozono e hidró- 
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geno y nitrógeno para dar amoniaco; y polimerizaciones corno la del etileno. 
La disociación del hidrógeno está sensibilizada por el xenón y la polime- 
rización del etileno por el vapor de cadmio que es efectivo también en la 
descomposición del etano y propano en hidrógeno, metano e hidrocarburos 
superiores. También se han empleado como sensibilizadores a los halógenos, 
asi el cloro, hromo y yodo facilitan la descomposición del ozono; cl bromo 
la del C1,O; mientras que el cloro promueve la combinación del oxígeno e 
hidrógeno en agua y la del monóxido de carbono y oxígeno en dióxido de 
carbono. 

En la tabla 19-3 se dan las reacciones de algunos gases fotosensibili- 
zados junto con su rendimiento cuántico y las longitudes de onda a que 
fueron obtenidos. 

T ~ L A  19-3. Algunas reacciones gaseosas fotosensibilizadas 

Reacción Longitud 
de onda Rendirnien- Observaciones 

Sensibilizador ( A )  to cuántico 

? O, = 3 O, C l2 4300 2-30 Se incrcmenta con la 
concentración de O, 

2 H, $ 0, = 2 H,O C1, 4300 2 
H, + C O  = HCHO Hg 2537 2 
2 CO f O, = 2 CO, CI2 4050-4360 1000 Depende de la tempe- 

ratura y concentración 

REACCIONES FOTOQUIMICAS EN FASE LIQUIDA 

Muchas sustancias llevan a cabo una reacción fotoquimica cuando se 
efectúan en fase líquida o se disuelven en un solvente. También estas reac- 
ciones pueden iniciarse por absorción de luz directa o a veces son fotosen- 
sibilizadas. A Priori cabe anticipar que la eficiencia cuántica de un proceso 
fotoquímico será menor en la fase líquida que para la misma reacción en 
la fase de gas. La razón de este hecho es que en la fase liquida un átomo 
o molécula activa puede desactivarse por frecuentes colisiones con otras 
moléculas, o por reacción con el solvente. Además, a causa del muy corto 
camino libre medio en la fase líquida, los radicales libres o átomos formados 
fotoquímicamente tenderán a recombinarse antes de que tengan oportunidad 
de distanciarse. El efecto resultante de estos procesos será mantener muy 
bajo el rendimiento cuántico. En efecto, sólo estas reacciones cabe esperar 
que procedan en g a d o  considerable cuando los productos de la acción foto- 
química sean partículas relativamente estables, de otra manera los com- 
puestos activos intermedios se recombinan o r~accionan con el solvente y su 
rendimiento es bajo. 



Reacciones fotoquímicas en fase liquida 803 

Estas consideraciones se aplican en muchos casos como lo muestra la 
tabla 19-4. En todos ellos, salvo el último, el rendimiento es menor en la 
fase líquida que en la de gas para la misma longitud de onda de luz irra- 
diante. Pero en cierto número de reacciones, de las cuales la fotólisis del 
Ni(CO), es un ejemplo, acontece lo contrario. Esta inversión cabe deberse a 
la formación de compuestos intermedios de energía cinética suficientemente 
alta para separarse rápidamente, previniendo así su combinación, o bien, 
al efecto especifico del solvente que lo hace ineficiente como desactivador. 
Estos efectos del solvente se deben tener en cuenta por la observación de 
que la misma reacción llevada a cabo en medios diferentes dan eficiencias 
cuánticas diferentes bajo iguales condiciones. Así la fotólisis del C10, para 
4,358 A nos da + = 1 en el CC1, y sólo 0.20 en agua. Análogamente, la 
fotólisis del N2CHzCOOC2H, para 2,600A nos da 4 = 1.1 en heptano, 
1.42 en alcohol metílico y 2.8 en agua. 

TABLA 19-4 Comparación del rendimiento cuántico en las fases de gas y liquida 

Reacción - 
ZNH, =N,  + 3H, 
CH,COOH = CH, + C02  
C120 = C1, + 
NO, = NO + % 0, 
PbíCH,), = Pb + 2 C,He 
NiíCO), = N i  + 4 C 0  

Longitud 
de onda 

( A )  

2100 
<2300 
4358 
4050 
2357 

301&3135 

Rendimiento cuántico 

Gas Fase liquida 

O.l+-O.32 O (En NH, liquido) 
1 0.45 (EnH,Ol 

-. 
1.1 0.4 (En hexano) 
O 2.8 (EnCCl,) 

En la tabla 19-5 se dan los resultados de varias reacciones sensibiliza- 
das y no sensibilizadas en solución y se indican a continuación los mecanis- 
mos de algunas. En el caso del ácido cloroacético la eficiencia cuántica se 
explica por la secuencia siguiente: 

En la yodación del cis-buteno Forbes y Nelson encontraron que la 
velocidad está dada por 

e Forbeli y Nelson, 1. Am.  Chern. S o i ,  59, 691 (1917) 
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Para deducir esta ley de la velocidad es necesario suponer que el meca. 
liismo involucrado es: 

La reacción se inicia con la formación de los átomos de yodo que des- 
pués intervienen en las reacciones (b) ,  ( d )  y ( e ) .  En la etapa (c)  hay una 
regeneración del yodo. Además es necesario suponer que (b)  procede en 
ambas direcciones. De estas ecuaciones es posible derivar una expresión 
equivalente a la relación (28) observada. 

TABLA 19-5. Otros ejemplos de reacciones fotoquímicas en solución 

Long. de Rendi- 
onda miento 

Reacción Solvente ( A )  cuántico Obsen.aciones 

No sensibilizadas 

? H I = H , f  1, %O 2070 0.34 Depende de la con- 
centración y longi- 
tud de onda 

cis-C,H, + 1, = C,H81, CHCI, 4360 2.48 Cada reactivo es 0.01 
molar a -55°C 

2 F e C + + + I , = 2 F e + + + 2 I -  H,O 5790 1 
CICH,COOH + H,O = 

HOCH,COOH + HCI H2O 2537 1 0.3-0.5 molar 
H,C,O, = H,O + C O  + CO, H,O 2650 0 .01 
2 H,O, = 2 H,O + CO, %O 3100 7-80 

Sensibilizadas 
/ 

H,C,O, = H,O + C O  + CO, H,O 2 5 4 s  0.49- Acido 0.05 molar 
4350 0 .60 U O 2 + + 0 . 0 1 m o l a r  

como sensibilizante 
2 CC1,Br + 0, = 2 COCI, + CC1,Br 4070- 0 .9  Br, como sensibili- 

Brz 4360 zante 
Ester maleico = Ester fumárico CCI, 4360 295 Br? como sensibili- 

zante 

El mecanismo exacto por el cual se disocia el ácido oxálico sensibili- 
zado por el UO;+, es incierto. Hay indicios de que se forma un complejo 

l entre el ácido y el UO+>+. En las reacciones que involucran al bromo, la 
sensibilización está causada probablemente por la disociación de la molécu- 
la cn sus átomos, que luego prosiguen la reacción. 

l 
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EFECTOS FOTOQUIMICOS EN LOS SOLIDOS 

Las sustancias sólidas resultan afectadas también por la luz, en oca- 
siones. Así las sales de plata expuestas a la luz tienden a oscurecerse, y los 
cristales de cloruro de sodio con la luz ultravioleta desarrollan una colora- 
ción amarillenta que puede eliminarse por caientamiento, y los tintes de- 
caen de coloración con la luz solar. 

La aplicación más sobresaliente de la fotólisis en el estado sólido es en 
fotografía. Una emulsión fotográfica es una dispersión de cloruro o bromuro 
de plata divididos finamente en una base gelatinosa, que cuando se expone 
a la luz, dichos haluros actúan produciendo una imagen latente invisible 
de densidad proporcional a la intensidad luminosa. Para hacer visible la 
imagen, debe revelarse por tratamiento con un agente reductor que actúa 
principalmente sobre las porciones expuestas de la emulsión, dando un 
depósito de plata finamente dividido. La placa fotográfica desarrollada de 
esta manera, se fija con un agente, tal como el tiosulfato de sodio, para 
disolver el haluro de plata sin desarrollar, pero no la parte expuesta. En el 
negativo obtenido las porciones que eran más brillantes del objeto fotogra- 
fiado aparecen más ennegrecidas, y viceversa. Para obtener una impresión 
del negativo en el cual se rectifican las densidades de luz, el proceso anterior 
se repite fotografiando el negativo. La exposición que así se obtiene, tendrá 
al desarrollar, las porciones de luz y oscuras inversas a las del negativo. 
que por tanto corresponderán a las de luz y sombra del objeto original. 

Las emulsiones fotográficas que consisten de baluros de plata únicamente, 
son sólo sensibles a la luz próxima a la uitravioleta. Para ampliar el inter- 
valo de sensibilidad hacia longitudes de onda mayores, se incorporan a la 
emulaión algunos pigmentos que absorben en el amariilo y el rojo. Se han 
obtenido emulsiones fotográficas sensibles a la radiación del infrarrojo cer- 
cano y arí es posible lograr fotografías de noche. 

FOTOLISIS INSTANTANEA 

En los ritiidios fotoquímicos ordinarios, la luz entra al sistema continua- 
niente pero con una intensidad relativamente baja. Corno resultado, la 
concrntración de lor compuestos intermedios de vida corta es muy baja 
Y es difícil su obscrvación. En la fotólisis instantánea por otra parte, el sis- 
tema se expone a un  ha7 de luz muy poderoso durante un período muy 
breve, por ejempio. 1 0 '  a I D - '  spg. Este haz produce una concentraciíin 
niucho mayor dc compucitos intcrmcdios, tal como átomos o radicales libres, 
cuya presencia, concentraciún y estado resulta evaluable por observación 
continua de los espectros dc absorción. De estos datos es posible identificar 
estos compuestos intcrmedius, obtener su concentración e incluso en algu- 



806 Capítulo 19: Fotoquímica 

nas ocasiones, determinar las constantes de velocidad de lar etapas de reac. 
ción fotoquímica que involucran estas especies. 

EL EFECTO DE LA TEMPERATURA EN LAS 
REACCIONES FOTOQUIMICAS 

Este efecto es muy distinto que aquél que tiene lugar en las reacciones 
térmicas. En éstas un incremento de 10°C de temperatura conduce general. 
mente a una duplicación o triplicación de la velocidad; en cambio en las 
reacciones fotoquimicas, el mismo incremento de temperatura produce sólo 
un incremento muy pequeño en la velocidad. Para la mayoría de tales reac- 
ciones el coeficiente de temperatura no está muy alejado de la unidad. 
Ocasionalmente se aproxima a un valor análogo a aquél de las reacciones 
térmicas, como en el caso de la reacción oxalato de potasic-yodo, pero esta 
conducta resulta excepcional. Más aún, en algunas reacciones fotoquímicas, 
por ejemplo, la cloración de benceno, se presenta el fenómeno de disminu- 
ción de la ve'locidad con la temperatura. 

Para explicar los coeficientes de temperatura observados en las reaccio- 
nes fotoquímicas, es necesario considerar separadamente el efecto de esta - 
variable en las reacciones principales y secundarias del proceso completo. 
La absorción luminosa debe ser prácticamente independiente de la tempe- 
ratura, pero las reacciones secundarias son de carácter térmico y, por lo 
tanto, deben ser sensibles a las variaciones de temperatura, como sucede en 
los casos comunes. La mayoría de las reacciones secundarias en los procesos 
fotoquímicos comprenden una interacción entre los átomos o radicales libres, 
o entre éstos y las moléculas. Para tales reacciones la energía de activación 
es muy pequeña o nula. Como el coeficiente de temperatura de una reacción 
está determinada por la magnitud de la energía de activación, podemos 
concluir que aún en las reacciones secundarias, el coeficiente de temperatura 
deberá ser menor que en las térmicas que comprenden a moléculas única- 
mente. El efecto resultante deberá ser, por lo tanto, un coeficiente de tem- 
peratura pequeño para el proceso total, que es lo que sucede generalmente 

Si se observa un coeficiente de temperatura elevado, es una indicación 
de que hay una o varias etapas intermedias que tienen una energía de acti- 
vación grande. 

Otra posibilidad es que alguna etapa en la secuencia de reacción sea un 
equilibrio cuya variación con la temperatura lleva en sí un apreciable calor 
de reacción positivo. Así supongamos que la constante de velocidad k está 
constituida del producto de una constante de velocidad k, y la de equili- 
brio K;  es decir, 

k = k,K (29) 

Al tomar logaritmos y diferencias con rcspecto a la temperatura, la ecua. 
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ción (291 nQs da  
d l n k  - dlnk ,  d I n K  + -- 

d T  d T  d T  

El primer término de la derecha es EJRTZ, donde E, es la energía de 
activación de la etapa que comprende a ki. El segundo término es AH/RTZ, 
donde A H  es el calor de reacción para el cual K es la constante de equili- 
brio. Al sustituir éstos en la ecuación (30) resulta 

d l n k  - E, AH 
f - 

d T  RT Z RTZ 

Incluso cuando E, es pequeño, un valor grande de A H  positivo dará 
un valor elevado en el miembro derecho de la ecuación ( 31 ) ,  y de allí que el 
coeficiente de temperatura resultará grande. Por otra parte, si Ah' es nega- 
tivo y numéricamente mayor que Ea, entonces, (E, + AH) será negativo y 
también d ln k/dT. Bajo estas condiciones, la reacción tendrá un coeficiente 
de temperatura negativo. Esta puede ser la explicación del decrecimiento 
en velocidad con la temperatura observado en la cloración fotoquímica del 
benceno y algunas otras reacciones de este tipo. 

EQUILIBRIO FOTOQUIMICO 

Consideremos una reacción 
IUE 

A t B - + C + D  

procediendo como se indicó bajo la influencia de la radiación absorbida. 
Supongamos, adrmás, que los productos no están fotosensibilizados, pero 
que se combinan en una reacción térmica para formar los reaclivos, esto es, 

A medida que estas reacciones proceden, se alcanza el equilibrio 

luz 
A+B-,=dC+D 

térmico 

Análogamcnte, la rcacción en una dirección y su contraria pueden ser 
sensihles a la luz, alcanzhdose un equilibrio del tipo 
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Los equilibrios (34) ó (33)  que resultan de proccsos opuestos en los 
cuales una o ambas reacciones son fotosensibles, se denominan equilibrios 
jotoquimicos. Un ejemplo del primero de éstos lo ofrece la dimerizaci6n 
del antraceno 

y del segundo la descomposición del trióxido de azufre 

l u z  
2 SO, -,= 2 SOo + o, 

l u z  

Las constantes de los equilibrios fotoqiiímicos son tales únicamente fiara 
una intensidad de luz dada, variando si esta última sufre alguna altera- 
ción. Además no corresponden a las constantes de equilibrio obtenidas para 
las reacciones bajo condiciones térmicas simplemente. Por ejemplo, los 
cálculos del equilibrio enseñan que para loyrar el 30% de disociación del 
SO, a una atmósfera de presión, debemos calentar esta sustancia a 630% 
Por otra parte, Coehn y Becker encontraron que el SO, puede disociarse 
fotoquímicamente hasta un 3570 a 45'C. Nuevamente, mientras que la 
constante de equilibrio térmico varía muy marcadamente con la tempera- 
tura, la constante de equilibrio fotoquímico es independiente de la tempe- 
ratura entre 50° y 800°, a intensidad de luz constante. De éstas y otras 
observaciones resulta evidente que las consideraciones del equilibrio ordi- 
nario no se aplican a las reacciones fotoquímicas. Si reflexionamos iohre 
el caso encontraremos una explicación. En el equilibrio térmico nos con- 
ciernen las relaciones normales de energia libre de productos y reactivos, 
en la forma en que se aplican a las condiciones de &tos para la tempera- 
tura y presión en cuestión. En el equilibrio fotoquímico, por otra parte, 
estas relaciones de energía libre se ven modificadas por la energía propor- 
cionada por la lu7. La suma de esta última modifica el AFo de la reacción, 
y por lo tanto la constante de equilibrio. En otras palabras, al proporcionar 
rnergía libre en forma de luz, es posible hacer que una reacción se des- 
place en una dirección que por con~ideracione~ termodinámicas comune? 
parece imposible de realizar. 

QUIMILUMINISCENCIA 

En las reacciones fotoqiiírnicas se produce un cambio por absorción de 
1 luz. El proceso inverso es la eniisión de luz por un sistema a ternpcraturas 
i ordinarias como un resultado de una reacción química. Esta emisión de 

"luz fría" se llama luminiscericia rjuimica y es un fenómeno muy conocido. 

7 Cochn y B e c k ~ r ,  %. Eleklmchrm., 1% 545 (1907);  2. phyrik. Chem 70, 88 
(1909) .  
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Cuando el fósforo airiarillo se oxida en oxígeno o aire a bajas presiones y a 
temperaturas corn~~rendiclas entre -10' y 40CC, se transforma cn PIOj 
con emisión de una luminiscencia visible blanco-vcrdosa. Aniiogamente la 
oxidación de ciertos rcacti\os de Grignard. compuestos de silicio y del 
ácido 3-amino-ftilico en solución alcalina va acompañado por emisión 
de luz. En toda? estos casos, toda o parte del cambio de energía de la re- 
acción, en rez de aparecer como calor, se utiliza en actibar electrónicamente 
alguna nrolécula que entoiices emite la energía de excitación en forma de 
radiación y pasa a su estado normal. 

La quimilumiiiisrcncia mejor comprendida es la que se emite en la re- 
acción de los vapores de metal alcalinos con los halógenos. Cuando se mez- 
clan corrientes de vapor dc metal alcalino y halógcnos a prcsioiies dc lo-' 
ó mm de mercurio se forman haluros alcalinos con emisión de lumi- 
niscencia. Polanyi y sus colaboradores mostraron quc en tales reacciones se 
forma una cadena como resultado de la cual se obtiene un átomo alcalino 
activo. Erte átomo al regresar a su estado base emite la radiación obser- 
vada. En la reacción cloro-sodio, la cantidad de luz obtenida es de sólo 
un cuanto por 1000 molkulas formadas de cloruro de sodio. mientras 
que en la reacción yodo-sodio es de un cuanto por 2000 moli.culas de yoduro 
sódico. Es significativo que en todas estas reacciones nunca se obtiene ra- 
diación c q a  ener& sobrepasa el calor dc la reacción reipectiva. Ordina- 
riamente la luz emitida es de menor energía que la Últirna y la diferencia 
entre ambas se disipa como una energía cinéticr de traslación del átomo. 
Los fenómmos de quiniiluminiscencia no si confinan al laboratorio. Cual- 
quier estudiante c i t i  fariiiliarizado con la 1117 fría emitida por algunos 
insectos. Esta prcicrdc dc la oxidación de una sustancia proteínica llamada 
luciferín. Ciertas especies marinas también son luminiscentes. Finalmente, 
un halo qiiimilurriinisceirti debido a la oxidación, puede observarse sobre 
las ciímagas donde la madera y vegetación empielan a pudrirse. En todos 
mtos casoi parte dcl cambio de encr~ ía  que acompaña a un proceso dado, 
se emite como radiación en \e7 dc calor. 

QUIMICA DE LA RADIACION 

La activación química sr obtiene no sólo por el uso de luz ultraviolrta, 
visible e infrarrojo cercano. sino también por los rayos e, ,8 y y, protonrs, 
neutrones, deuterones y dcscaigas clktricas a alto voltaje. Las energías in- 
volucradas en estos prorriotorcs son muy altas y pueden ascender a 50 o ni& 
millones de electrón voltios (MeV). El efecto primario del paso de la radia- 
ción de alta cnergia a través de la matcria cs la producción de una extensa 
iorii/acióir, tanto por impacto dirccto, corno por la radiación spcundaria 
que resulta de la ioni7ación inicial. Las partir das a, protones, neiitroncs 
y deuterotics son mis cfertivos en producir ioriizacibn que los eiectrories 
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más ligeros y \eloces y los rayos y. La razón de todo esto es que las par. 
ticulas más pesadas, al moberse más lentamente, tienen más oportunidad 
de chocar con las moléculas ) de producir así una ionización más extensa. 

Los iones producidni de esta manera pueden descargarse por interac. 
ción con los electrones, o, lo que es más importante, son capaces de iniciar 
reacciones que conducen a la formación de nuevos productos. Estos son 
con frecuencia sustancias de menor peso molecular que las moléculas ini- 
ciales, aunque no siempre éste es el caso. Así la irradiación del agua pro- 
duce no siiio hidrógeno sino peróxido de hidrógeno también. La irradia- 
ciún de iin monómero puede producir la polimerización. Además, si se 
expone un polimero a una fuente dc alta energía, se encuentra que exhibe 
propiedades totalmente diferentes a las de las sustancias originales, y más 
de acuerdo con lo que cabe esperar de un producto de peso molecular 
más elcvado. Tal modificación de las propiedades del polímero por radia- 
ción de alta energia es de gran interés en la actualidad, y se lleva a cabo 
considerable investi<acióii en este sentido. 
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PROBLEMAS 

1. LTna u p a  de 2 mm de espesor de vidrio pyrex transmite cl 10% de una 
ridiacibn incidente cuya lonSitud de onda es 3000 A. i Q u 6  porcentaje de luz de esa 

longitud de onda será absurhida cuando el espesor de la capa de vidrio es de  1 mm? 
Rerptieita. 68.4% 

2. Cierta sustancia e n  una crlda de longitud I absorbe rl 10% dc la luz in- 
cidente. ;Qué fracción de IUL incidente se absorberá en una celda 5 veces mayor? 

3. En un., celda dp  L I C ~ ~ . ,  longitud y u una prrsión d r  100 mm de mercurio, la 
acrtonn q.irrosn transmite 25 1% de luz imiden t~  cuya longitud de onda es 
2650.4 Si suponernos que es aplicable la ley dc Bier, c.ilcular la prerión u la cual 
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cl 98% de la luz i n ~ i d m t e  será absorbida por la nretona en la misma celda y trm- 
peratura. Rerpueito 283 mm Ha. 

4. De los datos dados en el problcma anterior hallar qué porcentaje de la 
radiación se absorberá por la acetona a una presión de 200 mm de mcrcurio en una 
celda quc es la  tercera parte de la usada antes. 

5. Calcular la energia por mol de la luz que tiene longitudes de onda de 
(a)  850A.  ( b )  2500A, y (c)  5 g. ¿ E n  qué rcgión espectral queda cada longitud 
de onda? Reipueita: (a )  3.36 x 105 cal, ultravioleta. 

6 .  La energia de activación cn la descomposición térmica del NIO(g)  es 53,000 
cal mol-l. Calcular la frecuencia y longitud de onda de La radiación quc corrci- 
ponde a esta energía, y señalar en qué región del espectro se encuentra. 

7. A partir de la energía de activación del problema anterior, calcular: (a) la 
fracción del número total de moléculas, y ( b )  CI número real dc moléculas activables 
térmicimcnte en un litro de N?O a una presión de 50 rnm de mercurio y 27-C 

8. En la combinación fotoquimica del H,(g) y CI,(g) la eficiencia cuántica 
es alrededor de loe cuando la longitud de onda cs de 4800 A. iCuántos moles de 
HCl(g)  se producirán bajo estas condiciones por caloría de energía radiante absor- 
bida? Reipuerta: 33.6 moles. 

9. Cierto sistema absorbe 2 0 x 10'6 cuantos de luz por sep. Después de diez 
minutos sc observa que han reaccionado 0.001 moles de sustancia irradiada. ¿Cuál 
cs la eiicicncia cuántica del proceso? 

10. La radiación incidente de una fuente de luz monocromática de 2537 A es 
de 80erg/seg/mm2. La radiación pasa por una rendija cuya área cs 5 mmz y de  
aqui a una celda que transmite el 30% de la radiación incidente. Si la solucibn 
d r  la celda trasmite el 10% de la radiación, jcuánta cwrgia en calorías absorbe la 
solución por hora? Respuerta: 9.1 x l o - ?  cal. 

11. Si la eficiencia cuántica en el problema anterior es La unidad para la sustan- 
cia que se descompone y si toda la radiarión absorbida por la solución se usa en la 
descomposición fotoquimica, ¿cuántos moler de sustancia se descompondrán por hora? 

12. La energia de disociación del hidró~eno es 103,200 cal mal-'. Si el H, sc 
ilumina con radiación cuya longitud dc onda es 2537 A y por lo tanto re disocia, 
icuánta energía radiante original por mol se ronvcrtirá en energia cinética? 

Rerptreita. 10,100 cal. 

13. Cuando el H I  gaseoso se ilumina con radiación dc 2530 A, se observa que 
1.85 x 10-"doles se descomponpn por 1000 cal de energía radiante absorbida 
Calcular la eficiencia cuántica de la reacción. 

14. Un actinómetro de oxalato de uranilo se irradia durante 15 minutos can 
luz de 4350 A Al final de este periodo se encuentra que el ácido oxáliro corrcs- 
pondientc a 12 cc de KMn0,0.001 molar ha sido descompuesto por la luz. Para 
esta longitud de onda la eficiencia cuántica del actinómetro cs O 58. Hallar la inten- 
sidad promedio de la  luz usada en: (a) Ergios por scg, y [b)  en cuantos por scg. 

Rerpueita: (a )  1.58 X 10' ergs seq- ' .  

15. Suponiendo rl estado estacionario para los átomos CI y H, demostrar que 
el mecanismo propuesto Para la combinación fotoquimica del H,(g) y el CL,(g) 
conduce a la ecuacibn de velwidad obserrada m ( 2 7 ) .  ;Cuál ps la expresión de k 
e n  esta ecuación en  función d e  las constante d c  \el<iridad par& las racrionen ( a )  
a ( d ) ?  
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16. Si asurninios estados estacionarios para los átomos dc Ur y H, deducir 1, 
ecua~ión (25) para la ~elocidad de combinación del H , ( s )  y Br,(g) en base a l  
rnccanisrno dado en la página 588 para la rcacción térmica. ,Cuáles son las expre- 
siones de k y k' en este caso en funcibn de las conrtantes de relocidad dc las rrac. 

ciones individuales? 

17. Supongamos que en cicrta reacción total, la constante de velocidad obser. 
vada k ,  en función de las constantes de \elocidud de las reacciones p a r t ~ c u l a ~ ~ ~  
im-oliicradas, k,, k ,  y k ,  er t i  dada por 

klk? h = -  
k,"; 

.Cuál r c r i  la rrlación entre la energía de actiidiión obscnada > lar energias dc urri. 
vdción de cada una de las etapas de rcacción particulares? 

18. En cierra reacción A + B = 2 D su desplazamiento hacia la derecha pro. 
cede fatoquimicamente con una \~locidad dnda por 

mientras que en sentido inverso procede ttrmica y birnoleculaiiriente con una cona- 
tante de velocidad k ' .  Deducir la expresión para la concentración de D en el equi- 
librio fotuquímico Reipuesto. CD = ( k l , C , C , , / k ' ) L  . 

19. Si suponemos que la ~ d o c i d a d  dc disociación térmica del HBr(g)  es des- 
preciable comparada con la de combinación fotoquirnica del H,(g)  y Br,(g), deri- 
bar la expresión para la concentración del HBr(g) en el equilibrio fotoquímico 

20. En la dimcrizarión fotoquímica del mtraceno 

C,.Fm CsH.c> 

se ha propuesto el inccaniama siguiente: 

( a )  C,,II,, + h v i  (C,,H,,)* k ,  
( b )  (Cl,Hm)* + C x 4 H , o ~ ~ 2 & o  k: 
( L )  C21HIU+ 2 C d L  k ,  
i d )  (C,,H,o)*+C,,% + hv' k ,  

( a )  Derivar la expresión para la \elmidad de formación del dímero. ( b )  Dcducir 
dc esta última la expresión para l a  ronientración del dimero en el equilibrio fo t i~-  

quimico. ( c )  <Cómo depende esta concentración de la intensidad de luz absorbida7 

21. ¿Cuál será la lonritud dc 0nd.i de los rayar y <IW poseen mrrsÍ.is de 
(a) 1 MeV y (b) 10 McV? 

22. Calcular las velocidades dc electrones y protones dc 100 e\'. 

23. Calcular las velocidades de los ncutroncs, deuterones y particulds a de 

100 eV. 



FENOMENOS SUPERFICIALES 
Y CATALlSlS 

Los sólidos, líquidos y soluciones prpsentan muchas propiedades que 
son evplicables sólo en función de la acción de sus superficies. que in- 
cluyen a las tensiones superiicialei e interfaciales, de adsorción, la disper- 
sión de líquidos en las superficies, filmes de superficie insolubles, y la 
actividad catalitica de diversas superficies d~ sólidos en muchos tipos de 
reacciones químicas. Este capítulo está relacionado con todos estos fenó- 
menos. a 4  como con sus implicaciones teóricas y prácticas. 

LA TENSION SUPERFICIAL DE LOS LIQUIDOS 

Dpntro del cuerpo de un liquido alrededor de una molécula actúan 
atracciones casi simétricas. En la superficie, sin embargo. dicha molécula 
sr cnruentra sólo parcialmente rodeada por otras y, m consecuencia, ex- 
perimenta una atracción hacia el cuerpo del líquido. Esta atracción tiende 
a arrastrar las moléculas superficiales hacia el interior, y al hacerlo el 1í- 
quido se comporta como si estul-iera rodcado por una membrana invisihlr. 
Esta conducta se llama tensión superficial, y es el efecto responsable dc la 
resistencia que un líquido prcsenta a la penetración superficial. obscivable 
eri la fornia casi esférica de las gotas de lluvia, la forma esférica de las 
partículas de mercurio situadas en una superficie lisa, el ascenso de los lí- 
quidos en los tubos capilares, y la flotación de las hojas de metal en las super- 
ficies líquidas. Desde el punto de tista puramente termodinámico, la tensión 
siipcrficial p u d e  considcrarsc como Iu tendencia de un liquido a disminuir 
511 superficie hasta un Punto cii q i i r  sir imcrgia de superficie potencial c i  
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mínima, condición necesaria para que el equilibrio sea estable. Puesto que 
niia esfera presenta un área mínima para un volumen dado, la tendencia 
de una partícula líquida deberá ser la de adquirir forma esférica bajo la 
acción de la tensión superficial, como acontece en la realidad. 

Como la tendencia natural de un líquido es la de reducir su superficie. 
un incremento de ésta sólo se llela a cabo a expensas de cierto trabajo. 
Consideremos una capa de líquido contenido dentro de una estructura dc 
alambre, ABCD, como la de la fi,pra 2&1. El lado CD = 1, es móvil. 

Figura 20-1 

Si se requiere una fuerza f para desplazar el alambre CD contra la tensión 
superficial qne actúa en el film a lo largo de CD, el trabajo hecho, w, al . 
mover el alambre de CD a EG, es 

La fuerza que actúa, f ,  debe contrabalancearse por la de la tensión su- 
perficial en CD. Si designamos por y la fuerza por centimctro, y puesto 
que hay dos superficies, resulta 

f = 2 y l  
w = fx = 2  ylx 

De la ecuación ( 2 )  se define como y = f / 2  1, esto es, la fuerza en  d inm que 
actúa en 1 c m  d e  longitud de  superficie. Sin embargo, 2 Ix es el &ea de la 
nueva superficie del liquido producido por CD, AA. De aquí que la ecua- 
ción ( 3 )  se convierte también en 

w = ? ( 2  l x )  = yAA 

En consecuencia, y puede considerarse también como el trabajo en  ergiox 
necesario para formar un  centimetro cuadrado de área superficial, y se en- 
cuentra, por lo tanto, refcrido a la energía libre superficial por centímetro 
cuadrado de irea. 

La tcrisión superficial es una propiedad raracteristica de cada liquido 
y difiere cunsidcrablernrnte de unos líquidos a otros. De entre los divircm 
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proccdirnieritos disponibles para medir la tensión superiicid. como el ten- 
siométrico, peso de la gota, y el dr axcnso capilar. es erte último el más 
importante y se considera rl estándar. El método capilar se basa en el 
hecho de que la m a p í a  de los líquidos cuando se ponen en contacto 
con un tubo fino capilai dr: xidrio. asiiendc~i por el niicmo hasta cierto 
nivel por encima de la del líquido situado fuera del tubo. Este hecho ticnc 
lugar cuando el líquido moja el vidrio. es decir, se adhiere a él. Si no lo 
moja, como en el caso dcl niercurio por rjemplo, el nivel iritcrior del capi- 
lar queda por debajo del extcrno, y 1u siipeificie del mercurio es convexa. 
en vez de cóncava como en el caso anterior. 

Para comprender la tcoría del rnbtodo, coniidcreinos un tubo fino 
capilar de radio uniformc. r, sumergido en una xasija que contiene un 
liquido que humedece un capilar, f i ~ u r a  20-2. Al humedecer la pared iri- 
terna del capilar aumenta la superficie del líquido y para decrecer la super- 
ficie libre aquél ascenderá por cl tubo. En cuanto así sucede, se humedece 
de nueto el capilar, y el liquido sigue ascendiendo. Pero este proceso no 
sigue indefinidamente, sino que se dcticne cuando la fuerza de tensión 
superficial que actúa hacia arriba se iguala con la de la columna liquida 

Figura 20-2. Método dc ascenso 
capilar para la determinación de 
la tensión superlicial. 

que actúa hacia abajo. Si designamos por y a la tensión superficial en dinas 
por centímetro en la circunferencia interna, y consideramos que la fuerza 
actúa en el ángulo B,  llamada de contacto, con la vertical, entonces la 
fuerza de tensión superficial es 

f, = 2 m y  cos B 

Esta fuerza se halla balanceada por la de la columna líquida de altura h, 
esto es, 

f? = 7i?hpq 

donde es la densidad del liquido y g es la aceleración de la gravedad, en 
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centímetros por seg2. Por lo tanto, como en el equilibrio fz = f, 

2 7ry  cos B = d h p g  

Para la mayoría de los líquidos que mojan el vidrio, B es esencialmente 
cero, y el coseno B = 1. Entonces 

y 7 se calcula si se dispone del radio del tubo capilar, la densidad del liqui- 
do, y la altura a la cual el líquido puede ascender en el capilar. 

Para trabajos de precisión deben hacerse dos correcciones: una para 
el volumen del menisco, y la otra para la densidad del gas situado encima 
del líquido. Bajo estas condiciones la ecuación 6 se transforma en 

donde pl  es la densidad del liquido y p,  la del gas que está encima. 
Cuando la superficie del vidrio no se moja por el liquido: la ecua- 

ción (6)  es aplicable aún, pero 11 es el descenso de nivel del liquido debajo 
de la del externo al capilar. 

En el método tensiométrico se sumerge una horquilla o anillo de platino 
en el liquido de pueba, midihdose la fuerza necesaria para separar dicha 
horquilla o anillo de la superficie líquida. Esta fuerza se relaciona con la 
tensión superficial. En cl método del peso de la gota, por otra parte, el 
líquido cuya tensiún se determina se hace pasar lentamente por una angos- 
tura capilar para producir una gota aproximadamente esférica. Ciiando la 
gota alcanza cierto peso definido, que depende del tamaño del extremo 
dcl capilar y de la tensión superficial del liquido, se separa y cae. Harkinc 
y Brown ' han demostrado que si IV e$ el peso de la gota. se cumple 

donde + es una función bastante Complicada de (r/V1/"), donde V es el 
volumen de  la gota. El estudiante que lo desee encuentra los detalles de este 
procedimiento en el trabajo de Harkins mencionado. 

Como piiedc verse en la tabla 20-1, la tensión siipcrficial de los líquidos 
disminiiye a medida que aumenta la temperatura, y sc hacc igual a cero 

' Harkins y Bravn, P A m .  Chem. Soc., 41, 499 (1919) 
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en la temperatura crítica. Esta dependencia se encuentra representada en 
la ecuación de Ramsay-Shields 

donde y es la tensión superficial a la temperatura t, y M, pl  y t ,  son el peso 
molecular, densidad y temperatura crítica del liquido respectivamente. Pues- 
to que M l p ~  es el volumen molar del líquido, (Mlpl) @ es una cantidad 
proporcional a la superficie molar del liquido, y al producto del miembro 
izquierdo en la ecuación (9) se llama energía superficial molar. k es una 
constante que se supone independiente de la temperatura. 

TABLA 2G1.  Tensión superficial de los liquidar a diversa temperatura, 
(Dinas cm-') 

Liquido 0°C 20" 40°C 60°C 80°C 100°C 

Agua 75.64 72.75 69.56 66.18 62.61 58.85 
Alcohol etilico 24.05 22.27 20.60 19.01 - - 
Alcohol metilico 24 .5  22 .6  20.9  - 15.7 
Tetracloniro de carbono - 26.8  24.3  21 .9  - - 
Acetona 26 .2  23.7  21.2 18 .6  16 .2  - 
Tolucno 30.74 28.43 26.13 23.81 21.53 19.39 
Benceno 31 .6  28.9  26 3 23.7  21.3 - - 

La ecuación de Kamsay-Shields se ha encontrado que tiene validez en 
muchos líquidos para temperaturas que van hasta las proximidades de la 
critica. Sin embargo, predice que y se hará igual a cero cuando t = 
(t, - 6) y se hará negativa en la temperatura crítica. Para obviar esta difi- 
cultad Katayama estableció la siguiente modificación 

donde p. es la densidad del vapor a la temperatura t ,  con lo cual y = O 
cuando t = t,. 

LA TENSION INTERFACIAL Y LA DISPERSION 
DE LOS LIQUIDOS 

Cuando dos líquidos A y B son inmiscibles o parcialmente miscibles y se 
ponen en contacto, se encuentra que existe una temión intcrfacinl en el 
limite de las dos capas. Esta tensibn, y,,,, es medible por procedimientos 
similares a los usados en la d~tcrrriinación de la tensión superficial de 10s 
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líquidos puros. Su valor generalmente es intermedio entre las tensiones 
superficiales de los dos líquidos, ya y y,, pero en ocasiones, resulta inferior 
que la de ambos, como se puede observar en la tabla 20-2. 

Si una columna de un Iíquido puro de 1 cm" de sección transversal se 
divide, se crean dos superficies, cada una de ellas con igual área. Como 
la tensión superficial es también el trabajo necesario para crear un área 
superficial unidad, el trabajo realizado en aquella división es 

donde w ,  es el trabajo d e  cohesión del Iíquido. De forma análoga. si cou- 

TABLA 2C-2. Tensión interfacial de los liquidos a 20°C 
(Dinas c m ] )  

Agua Benceno 72.75 28.88 3.i . O  
Tetracloruro de carbono 26.8 43.0 
Octano-n 21.8 50.8 
Hexano-n 18.4 51.1 
Mercurio 470. 375. 

n-Octil zlcohol 
Eter etilico 

sideramos una columna constituida de dos líquidos inmiscibles o parcial- 
miscibles, el trabajo realizado para separarlos estará dado por 

en donde u!, es ahora el trabajo de adhesión. Estos dos tipos de trabajo 
conducen a una cantidad muy importante llamada el coeficiente dc dk- 
per9ón y está dado por 

S", es el coeficiente de dispersión del liquido B en la supdicie de A, mien- 
tras que weB es el trabajo de cohesión del líquido B. Un valor positivo de 
Si,,, indica que cuando SL- colora una pequeña cantidad del liquido B en la 
superficie de A,  sc ~ s ~ a r c i r á  de igual forma qiir lo hace el aceite en el agua. 
Por otra parte, niando S,,, P S  rirgativo no hay dvrram~,  y cl liquido adi. 
c imxln  pcrrnanccc en lorrna de gratas mhre la siiprrficic. 
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LA TENSION SUPERFICIAL DE LAS SOLUCIONES 

El  efecto de las sustancias disueltas en la tensión superficial del solvente 
queda de manifiesto en los tres tipos de curva presentes en la figura 2@3. 
En las soluciones del tipo 1 la adición de soluto conduce a un incremento 
de la  tensión superficial, pero este aumento no es, generalmente, grande. 
Tal  conducta la presentan los electrólitos fuertes, sacarosa, y el ácido amino- 
benzoico en agua, o la anilina en el ciclohexano. Por otra parte, los no 
electrólitos o los electrólitos débiles en el agua se comportan según nos 
muestra la cun-a 11. Esta conducta es muy común, y las soluciones pre- 
sentan tensiones superficiales que disminuyen con cierta regularidad cuando 
aumenta la concentración de soluto. Finalmente, el tipo 111 lo presentan 
ciertas soluciones acuosas de jahón, ácidos sulfónicos y sulfonatos, así como 
otros tipos de compuestos orgánicos. Estas sustancias, denominadas agentes 
activos superficiales tienen la capacidad de disminuir la tensión del agua 

O 
O Concentración - C 

Fisura 20-3. Depmdcncia de la terisión s u p d i c i n l  de las soluciones de la con- 
centración de  soluto. 

a un valor bajo incluso en cnncentraciones muy pequeñas: así una concen- 
tración de 0.0035 moles de oleato sódico por litro de agua, es suficiente 
para disminuir la tensión superficial del agua drsde 72 a 30 dinas cm-' a 
25 grados centígrados. 

Los solutos que conducen a un decrecimiento de la tensión suprrficial 
con el aumento de la concentración sc dice qiic prewntan una artividad 
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superficial positiva, mientras que los que aumentan dicha tensión tienen 
una actividad negativa. 

En 1878 J. Willard Gibbs demostró que la actividad superficial se debía 
a la distribución desigual del soluto entre la superficie y el cuerpo de la 
solución. Por un razonamiento puramente termodinámico, dedujo que si 
un soluto se distribuye de manera que la superficie contiene un exceso de 
q moles de soluto por 1 cm2 de área al presente en el cuerpo de la solución, 
entonces en las soluciones diluidas se cumple que 

donde C  es la concentración de la solución, T la temperatura absoluta, 
R la constante de los gases, y dy /dC la velocidad de vanación de la ten- 
sión superficial de la solución con la concentración. Cuando d y / d C  es posi- 
tiva, es decir, cuando la tensión superficial de la solución aumenta con la 
concentración, q debe ser negativo, y el cuerpo de la solución es más rica 
en soluto que la superficie, como en el caso de muchos electrólitns. Sin em- 
bargo, cuando la tensión superficial de la solución disminuye con la con- 
centración, dy /dC es negativo, q es positivo, y la superficie contiene una 
concentración mayor del soluto que la solución. Esto último es lo que 
sucede con los agentes activos superficiales. Por lo tanto, la actividad super- 
ficial positiva está asociada con una adsorción del soluto desde la solución 
hacia la superficie de ésta, mientras que la actividad negativa se debe a una 
expulsión de soluto de la superficie. La ecuación (14) se conoce como la 
de adsorción de Gibbs. 

FILMES SUPERFICIALES INSOLUBLES 

El ácido palmítico (C,,H,,COOH) es insoluble en el agua. Cuando 
una pequeña cantidad del mismo disuelto en un solvente volátil se coloca 
sobre la superficie limpia del agua, se evapora el solvente y el ácido pal- 
mítico se extiende sobre dicha superficie hasta que se produce una capa 
de espesor monomolecular. La tensión superficial, y, de la superficie cu- 
bierta por esta capa es menor que la del agua pura, y,. La diferencia entre 
ambas, es decir, 

f = u o - r  (15) 

se conoce como presión superficial; f, es la fuerza que actúa por unidad 
de longitud del film. 

Filmes unimoleculares análogos a los del ácido palmítico se obtienen 
con muchas sustancias que son insolubles en agua o lo son ligeramente. 
La presión superficial de estas películas depende del área ocupada por mo- 
lécula. En el año 1917 I ~ i n g  Langmuir mostró cómo la presión superficial 
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se puede determinar como una función del área molecular mediante una 
balanza de superficie. Este aparato está constituido de un vado que con- 
tiene agua. Esta pila poco profunda tiene en las cercanías de un extremo 
una barrera fija que se extiende a través de la pila y flota en el agua. La 
barrera está provista de un mecanismo que determina cualquier presión 
ejercida sobre la misma. En la extremidad opuesta de la pila existe una 
barra móvil que toca también el agua y capaz de comprimir el film contra 
la barrera fija. Si conocemos el número de moléculas colocadas en la 
superficie, el área que ocupan está dada por la que ocupan entre las dos 

Figura 2&4. Gráfica de área-fueiza para ácido palmitico en agua a 16°C 

barreras. Además, la fuerza total que se ejerce sobre la barra fija dividido 
por su longitud nm da la presión. Al variar las posiciones de la barra móvil 
y observar las presiones correspondientes, es posible obtener f para las d i s  
tintas áreas, c, ocupadas por una molécula en el film unirnolecular. 

Una gráfica de f-o para las películas de ácido palmitico en el agua 
Fe muestra en la figura 20-4, y se obtuvieron para una temperatura de 
16OC. Para áreas ndeculares mayores, como cd, la presión superficial es 
baja. Entre c y b aquélla asciende rápidamente por compresión alcanzando 
cierto valor límite según ab. Las razones de este comportamiento son las 
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siguientes: Para áreas entre d y e las moléculas sobre la superficie se hallan 
separadas suficientemente para permitir una compresión considerable sin 
un aumento apreciable de la presión superficial. Sin embargo, en cuanto 
nos aproximamos al punto c el film unimolecular se hace muy compacto, 
y de aquí que la reducción posterior del área requiere una fuerza consi- 
derable. En consecuencia, la presión aumenta considerablemente a lo largo 
de cb. Finalmente, entre b y a las moléculas se encuentran tan juntas que 
cualquier intento de reducir el área aún más, ocasiona que el film se combe. 
La extensión de la linea bc hasta el punto c, que corresponde a j = 0, nos 
da el área ocupada por una molécula de ácido palmítico en una capa mo- 
nomolecular de empaquetamiento compacto situada sobre la superficie 
del agua. 

Esta área de 21 Az corresponde a una sección transversal de la molécula 
de ácido palmítico. De aquí que las moléculas deben hallarse alineadas ver- 
ticalmente con el grupo hidrófilo (ávido del agua) -COOH orientado 
hacia el agua y el hidrófobo (que rechaza el agua) correspondiente al 
hidrocarburo alejándose del líquido en línea recta con el grupo hidrófilo. 
Que esta descri-ión es correcta, se ve confirmada por los cálculos de la 
longitud de la molécula, y de ahí, de la distancia del enlace C - C ;  cuyo 
valor concuerda con el obtenido por difracción de rayos X. 

Se han hecho mediciones análogas a las del ácido palmítico con diversos 
compuestos que van desde los hidrocarburos parafínicos superiores a las 
estructuras de complejos orgánicos. Al proporcionar información del tamaño 
y forma de las moléculas, el estudio de los filmes superficiales constituye 
un procedimiento muy valioso de elucidación de la estructura de una mul- 
titud de compuestos orgánicos. Al mismo tiempo proporciona también un 
conocimiento considerable de la naturaleza de las capas formadas, encon- 
trándose que éstas se comportan obedeciendo la ley de los gases idpales 
según la relación 

f. = kT (16) 

donde k = R / N  es la constante de Boltzman, es decir, la constante de gas 
por mol&cula. Otros filmes, por otra parte, se comportan como si se tratase 
de gases no ideales, o incluso como líquidos o sólidos. En efecto, un estudio 
detallado de las gráficas f-U de algunas sustancias presenta una gran ana- 
logía con las isotermas del dióxido de carbono, de la figura 1-10. 

Hemos observado ya que las fuerzas moleculares en la superficie de un 
líquido se encuentran en un estado de insaturación o sin balancear, lo cual 
es válido también para las situadas en la superficie de un sólido donde las 
moléculas o iones no tienen satisfechas todas sus fuerzas de unión can otras 
partículas, por lo cual atraen hacia si, reteniéndolas en su superficie, a las 
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de los gases o a otras sustancias que se ponen en contacto. Este fenómeno 
de concentración de una sustancia sobre la superficie de un sólido o líquido 
se denomina adsorción, y la sustancia atraída hacia la superficie se llama 
fase adsorbida, mientras que aquélla a que se adhiere es el adsorbente. 

La adsorción es distinta de la absorción y entre ambas debe establecerse 
una clara diferencia. En este último proceso la sustancia no se retiene en la 
superficie, sino que pasando a su través penetra y se distribuye por todo 
el cuerpo de un sólido o líquido. Así sucede con el agua absorbida por una 
esponja, o el vapor de agua absorbido por el cloruro de calcio anhidro; 
mientras que el ácido acético en solución y varios gases son adsorbidos por 
el negro de humo. Cuando existe duda del proceso que tiene lugar, se 
emplea el término sorci6n a veces. 

ADSORCION DE GASES POR SOLIDOS 

Aunque es posible que todos los sólidos adsorban gases en algún grado, 
la adsorción por regla general no es muy pronunciada, a menos que el ad- 
sorbente posea una superficie considerable por unidad de masa. Por esta 
razón son tan efectivos como agentes adsorbentes el gel de sílice y los negros 
de humo obtenidos de diferente procedencia como la madera, hueso y iig- 
nito. Estas sustancias tienen nna estructura muy porosa y pueden adsorber 
volúmrnes apreciables de gas. El grado de adsorción puede incrementarse 
aún más por "activación" de los adsorbentes d i  diferente forma. Así, si el 
carbón de madera se calienta entre 350' y 1000°C en vacío, en el aire o 
vapor o 2n otros gases, la adsorción del tetracloruro de carbono a 24OC 
se elwa desde 0.01 1 S por gramo de carbón de madera hasta 1.48 g. La ac- 
tivación llwa en sí aparentemente una destilación de las impurezas de 
hidrocarburos y conduce a la rxposición de mayores superficies de adsorción 
libre. 

La cantidad de gas adsorbido por un sólido depende de 1a naturaleza 
y área del adsorbente y del gas adsorbido, así como de la temperatura 
y presión del gas. La tabla 20-3 muestra la especificidad con que ciertos 
gases se adsorben por gramo de negrohumo a 15°C. Los volúmenes de gas 
se hallan reducidos todos a cero y 1 atm de presión. Su estudio 
miwstra que el grado de adsorción es paralelo con aumento de tempera- 
tura rrítica de los gasrs. Este paralelismo sugiere que los gases que se licúan 
fácilmente se adsorbm más fácilmente, pero no indica que los gases existen 
como líquidos en la superficie. Se obtirne una correlación análoga con los 
puntos de ebullición. 

Como cabe esperar, un incremento rn el área superficial del adsorbentc 
aumenta la cantidad total de gas adsorbido. Como el área superficial de 
los ag~ntes adsorhcntes no se delrrmina en grneral con facilidad, s i  acos- 
tiirnt~ra utili~ar la masa como una medida de la superficie disponible 
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y expresar la cantidad de adsorción por unidad de agente adsorbente 
usado. 

En la adsorción se establece un verdadero equilibrio entre el gas en 
contacto con el sólido y el de la superficie; es decir, para un adsorbente 
y gas dados, el grado de adsorción bajo cualquier condición de temperatura 
y presión es definido y reproducible. Como en todos los equilibrios, el pro- 
ceso de adsorción se ve afectado considerablemente por la temperatura. 
Si ésta se incrementa, aquélla disminuye, y viceversa. Así a 600 mm de pre- 
sión 1 gramo de negro de humo adsorbe 10 cc de nitrógeno a O°C, 20 cc a 
-2gDC, y 45 cc a -7E°C. Estos datos indican que la adsorción de gas 
va acompañada por un desprendimiento de calor llamado calor de ad- 
sorción. 

TABLA 20-3 Adsorción de gases por el carbón activado a 15°C 
(1 g de adsorbente) 

Volumen adsorbida Temperatura critica 
Gas (CC)  (OK) 
-- 
H, 4.7 33 
N, 8.0 126 
CO 9.3 134 

CH, 16.2 190 
coz 48 304 
HCI 72 324 

%S 99 573 
N% 181 406 
CLz 235 417 
SO2 380 430 

1 
1 

I 
1 

TIPOS DE ADSORCION 

El estudio de la adsorción de varios gases en las superficies de los sólidos 
revela que las fuerzas operativas no son siempre iguales. Generalmente se 
reconocen dos tipos de adsorción, esto es, una fin'ca o de van der Waals y 
otra química o activada. La primera se caracteriza por sus calores bajos, 

1 del orden de 10,000 calorías o menor por m01 de adsorbato, y por el 
hecho de que el equilibrio es reversible y se establece rápidamente, Este 
tipo de adsorción tiene lugar cuando el negro de humo adsorbe diversos 
gases. Las fuenas que intervienen son de igual naturaleza a las que desvían 
a los gases de su conducta ideal, es decir, son del tipo de van der Waals. 
Por otro lado, la adsorcjón activada o química va acompañada de cambios 
caluríficns más acentuados y que varían desde 20,000 hasta 100,000 calo- 
rías, lo que ocasiona una lig-adura mucho más firme del gas a la super- 
ficie. Como estos calorcs son dc igual nlagriitud a los que tiencn l i i~a r  cn 
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las reacciones químicas, resulta evidente que la adsorción química es una 
combinación de las moléculas de gas con la superficie formándose un com- 
puesto sobre ésta. En la adsorción del oxígeno sobre el tungsteno se ha 
encontrado que el trióxido de tungsteno destila de la superficie a unos 
1200°K; sin embargo, incluso por encima de esta temperatura, permanece 
el oxígeno sobre la superficie aparentemente como WO. Podemos citar 
otros ejemplos de este tipo en el monóxido de carbono sobre el tungsteno; 
oxígeno en la plata; oro, platino y carbono e hidrógeno sobre el níquel. 

Muchos casos de adsorción participan de ambos modos descritos arriba. 
También algunos sistemas muestran adsorción física a temperatura baja 
y quimiadsorción cuando se eleva la temperatura. Esto es válido con la 
adsorción del hidrógeno en el níquel. En general, la adsorción química 
es más especifica que la física y se presenta sólo cuando hay tendencia a la 
formación de un compuesto entre un gas y el adsorbente. Sin embargo, 
puesto que las fuerzas de van der Waals no son de naturaleza específica. 
es posible encontrar una adsorción física en muchas ocasiones, aunque quizá 
enmascarada por la de tipo químico que es más fuerte. 

ISOTERMAS DE ADSORCION 

La relación entre la cantidad de sustancia adsorbida por un adsorbente 
y la presión o concentración de equilibrio a una temperatura constante se 
denomina isoterma de adsorción. Se han observado en general cinco tipos de 
isotermas en la adsorción de gares en sólidos, que se muestran en la fi- 
gura 2CL5. En los casos de la quimiadsorción sólo se presentan isotermas 
del tipo 1, mientras que en la física tienen lugar los cinco casos. 

En las isotermas del tipo 1, la cantidad de gas adsorbido para una can- 
tidad dada de adsorbente se incrementa con relativa rapidez con la presión 
y después más lentamente, conforme la superficie comienza a cubrirse con 
moléculas de gas. Para representar la variación de la cantidad de adsorción 
por unidad de área o de masa con la presión; Freundlich propuso la 
ecuación 

y = kP'/n (17)  

donde y es el peso o volumen de gas adsorbido por unidad de área o de 
masa de adsorbente, P es la presión de equilibrio, k y n son constantes 
empíricas que dependen de  la naturaleza del sClido y gas y de la tempera- 
tura. Esta ecuación se puede verificar de la manera siguiente: al tomar 
logaritmos de ambos lados de la ecuación (17 )  resulta: 

Si graficamos Iog,oY contra el log,, P, resulta una línea recta, cuya p n -  
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diente es ig-ual a l / n  y la ordenada en el origen es lag,, k. La f i s r a  20-6 
rnutstra tal gráfica en el caso de la adsorción del nitrógeno sobre la mica 
a 90°K. En ella y está en nig/cm2, mientras que P se expresa en dinas/cm2. 
.4unque las exigencias de la ecuación se satisfacen a prt~siones bajas, a pre- 

Tipo I Tipo II 

m m 

n m 
0 ... 
c m 
U iW Presión 

Presión 

Figura 20-5. Tipos de isotemas de adsorción. 

sioncs elevadas los  untos experimentales quedan fuera de la recta, s~i ia-  
lando que esta ecuación no es de validez general al reproducir la adsorción 
dc los gases por los sólidos. 

LA ECUACION DE ADSORCION DE LANGMUIR 

L-na pcuación rnuclio m& exacta para las isotcririas del tipo 1 la 
dedujo Irving L a n p u i r z  por consideraciones teóricas. Para ello postuló 
que los gases al ser absorbidos por la superfirie del sólido forman única- 

2 1. Lnnrnuir ,  ]. Am.  Chrrn.  Soc., 38, 2221 (1916) ,  40, 1316 (1918) 
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mente una capa de espesor monomolecular. Además, visualizó que el pro- 
ceso de adsorción consta de dos acciones opuestai, una de condensación 
de las inoléculas de la fase de gas sobre la superficie, y una evaporación 
de las situadas en la superficie hacia el gas. Cuando principia la adsorción, 
cada molécula que colisiona con la superficie puede condensarse en ella. 
pero al proseguir esta acción, cabe esperar que resnlten adsorbidas aquellas 
moléciilas que inciden en alguna parte de la superficie no cubierta todavía. 
El resultado es que la velocidad inicial de condensación de las molériilas 

Figura 2%6. Aplicación de la ecuación de Freondlich a la adsorción del N: sobre 
la mica n 90°K. 

sobre la superficie es inás elevada y decae conforme disminuye la superficie 
libre disponible. Pero además. una molécula adsorbida en la superficie, es 
c a p u  de liberarse por la agitación térmica esrapindosc hacia el ga5. La 
vclocidad de liberación dependerá a su vez de la superficie cubierta aiiinen- 
tando hasta la saturacióii. Estas dos velocidades, mndensación y desoriión, 
alcaiian nn momento en que se hacen iguales y cntoncs se estableir. el 
eqnilihi-io. 

Podemos proceder a formular n~atemáticarnt.ntc estas i d ~ a ~ .  Si desix- 
riamos por 8 a la fraccibn de superficie total cubierta por las inolEciilas ad- 
~orbidas rn  cualquier instaritc, cntonces la fracción dc superiicic dcsriiida 
y disponible para la adsorción es (1 - 8). Puesto que, según la teoría rinC- 
tica, la vclocidad con que las mol&culas chocan con la unidad de supcrficic 
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es proporcional a la presión del gas, la velocidad de condensación de las 
moléculas debe quedar determinada por la presión y fracción de superficie 
sin cubrir, es decir, 

Velocidad de condensación = k,(l  - 0) P 

donde k, es una constante de proporcionalidad. Por otra parte, si designa- 
mos por k, la velocidad con que se evaporan las moléculas desde la super- 
ficie cuando ésta se encuentra totalmente cubierta, entonces para una frac- 
ción B dicha velocidad será 

Velocidad de evaporación = k,0 

Para el equilibrio de adsorción estas velocidades deben igualarse. Por lo 
tanto, 

k,(l - O)P = k,B 

donde b = k,/k,. Ahora bien, la cantidad de gas adsorbido por unidad de 
área o por unidad de masa de adsorbente, y, debe ser proporcional a la 
fracción de superficie cubierta, y por lo tanto 

donde la constante a equivale al producto kb. 
La ecuación (20) es la isoterma de adsorción de Langmuir. Las cons- 

tantes a y b son características del sistema en consideración y se evalúan a 
partir de los datos experinientales. Su magnitud depende también de la 
tempratura. La validez de la ecuación de Langmuir se verifica fácilmente 
al dividir amhos lados de (20) por P y tomar los recíprocos. Así resulta 

Puesto que a y b son constantes, al graficar P l y  contra P debe resultar una 
línea recta cuya pendiente es bla y su ordenada en el origen vale l /a .  La 1 
figura 2%7 nos da una gráfica de los datos corrmpondientes a la figu- ¡ 
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ra 20-6. La línea recta que se obtiene confirma la ecuación de Langmuir 
e indica la superioridad de su validez frente a la isotema de Freundlich. 
Esta prueba y otras análogas, apoyan la hipótesis de Langmuir en relación 
al mecanismo operante en el proceso de adsorción y a la suposición de 
que el adsorbente se cubre de una capa monomolecular de gas. 

Figura 20-7. Aplicación de la ecuación de adsorción del N, sobre mica a 90'K. 

ISOTERMAS DE LOS TIPOS 11-V 

La explicación propuesta a los tipos de isotermas 11 y 111 es que la 
adsorción es en capas multimoleculares, es decir, lleva apareada la forma- 
ción de muchas capas moleculares sobre la superficie en lugar de ser una 
sola. En base a este postulado Brunauer, Emmett y TellerS derivaron para 
este tipo de isotermas la relación 

En esta ecuación u es el volumen, reducido a las condiciones estándar, del 
gas adsorbido a la presión P y temperatura T, Po la presión de vapor satu- 
rado del adsorbato a la misma T, u, el volumen del gas, reducido a las 
condiciones estándar, adsorbido cuando la superficie se cubre con una capa 
unimolccular, y c es una constante a una temperatura dada aproximada- 
mente igual a 

= C ( E l - E , , l / R T  (23) 

3 Rrunalier, Emmett Y Teller, J .  Am. Chenz. Soc., M), 309 (1938); 62, 1723 
(1940) ; S. Brunauer, The Adrorption of Gorei ond Vapors, Prineeton University 
Press, Princeton, 1943. 
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Aquí E, es el calor de adsorción de la primera capa, y E, es el de licue- 
facción del gas. Se deduce que las isotermas del tipo 11 se obtienen cuando 
E, > E, y las del tipo 111 cuando E, < EL. 

La ecuación (22) se comprueba al graficar P/u(Po - P )  contra PjPo. 
La giáfica debe ser una línea recta con una pendiente igual que ( c  - 1) / 
u,c y una intersección de l/u,c. A partir de estos datos, es posible hallar r,, 
y también c. 

Para explicar los tipos de isotermas IV y V se ha  sugerido que las su?. 
tancias que presentan esta conducta lleban a cabo no sólo una adsorción 
dc muchas capas moleculares sino también la condensación del gas en los 
poros y capilares del adsorbente. Los dos tipos surgen de nuevo dc las 
~agn i t udes  relativas de E, y EL. Cuando E, > EL, se obtienen isoteimas 
del tipo IV, mientras que cuando E, < EL, resultan las del tipo V. 

Aunque estas teorías explican relativamente bien las isotemas com- 
plejas, son insuficientes para explicar cuantitativamente todos los fenó- 
mrnos observados. 

DETERMINACION DEL AREA SUPERFICIAL 
DE LOS ADSORBENTES 

La pregunta acerca del área que poseen los sólidos finamente dixididos 
es importante no sólo en la adsorción. sino también en la catilisis por 
contacto y en muchos otros campos. Brunauer, Emmett y Teller mowaron 
que es posible usar la adsorción de gases por tales materiales para la deter- 
minación de superficies específicas, proporcionando así un medio miiv íitil 
de con4derable uso actual. 

El m6todo de B-E-T sc basa en lo postulado antes. para lo cual hay 
nna justificación ronsiderable. esto es, que en la adsorción de gases que 
presentan isotrrmas del tipo 11 el punto B de la figura 2&5 corrc~ponde 
al volumen adsorbido necesario para dar tina capa mononiolecular del gas 
sobre la superficie. Este punto corresponde a v ,  en la ecuación ( 2 2 ) .  De ser 
así, el área del sólido para un peso definido de adsorbente está dado por 

En esta ecuación I: es ei area en AZ, P, = 1 atm, T ,  = 273.ZmK, R cs la 
constante de los gaie5, va el volumen correspondiente al punto B. N es el 
número de Avogadro y S es el área ocupada sobre la superficie por una 
rnolPcula de gas. La prártica general es la de convertir I: a metros cuadra- 
dos por gramo o bien a acres por libra. 
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En la determinación de áreas se suele utilirar con frrciiencia el nitró- 
geno en su pinito normal de ebullición (-195.8"Ci o ?I  aire líquido 
(-183°C\. A esta temperatura el área de la molCcrila de nitrógeno se 
toma igual a 16.2 A?. 

Otro procedimiento usual en la determinación de áreas de sólidos fue 
propuesto por Harkins y Jura.' En éste se grafica logro P/Po contra l/u2, 
donde todos los símbolos tienen el miamo sentido de antes, y se toma la 
pendieritr de la poición lirical de la cuna .  Se deduce el área de la pen- 
diente, A: 

donde k ei una constante para un gas a cierta temperatura, que, para áreas 
en mS/g, en el caso de N, es de 4.06 a -195.8"C, para n-butano a O°C 
vale 13.6, en el n-heptano a 25OC es 16.9 y en el caso del vapor de agua 
a la niisma temperatura es 3.83. Este procrdimiento se halla de acuerdo 
con los resultados obtenidos por el B-E-T. 

Más re~ientemente aún. Maron, Bobalek y Fok6 han descrito un 
procedimiento para la determinación de las superficies de los negros de car- 
bono por la adsorción de jabón desde las soluciones acuosas. El método 
involucra la determinación de la cantidad de jabón requerido para cubrir 
la superficie de una masa unitaria de negro de carbón con una capa mo- 
nomolecular. De este conocimiento y de la superficie ocupada por una 
molécula de jabón. es posible calcular el área superficial del negro de 
carbón. 

ADSORCION DE SOLUTOS POR SOLIDOS 

Las superficies sólidas pueden adsorber también su\tancias disueltas. 
A F ~ ,  cuando una solución de ácido acético en agua se agita ron carbón 
activado, di~minuye la concentración de ácido m dicha solución. Análoga- 
mente se puede c~nplcar el carbón activado para extraer el amoníaco dc 
las soluciones de hidróxido amónico, fenolftalrína de la? soluciones ácidas 
o básiras, etc. Tarnbiéi, el cloruro de plata recien precipitado tiende a 
adsorber a los iones cloro como plata dependiendo de cuales estén en exce- 
so, mientras que el trisulfuro de arsénico tiende a adsorbrr los iones de 
a7ufre proredentes de las soluciones en que se precipitan. 

Por regla .~erieral el carhón acti\.ado es mucho mi s  efectivo m adsor- 
ber no electrólitos que plectrólitos desde nna soliición, y el grado de adsor- 
ción dependc dcl pcso iiiolcculdr del adsorbato. Por rl contrario, 105 sólidos 
iriorgániros ticndin a adsorhrr electrólito~ con niayor facilidad que los no 
clertrólito~ Esta tcndcncia dc  los adsorhriitrs para a t r a ~ r  ciertas sii~tancias 
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de preferencia a otras, conduce en ocasiones al fenómeno de adsorción 
negativa, es decir, la concentración de un soluto se incrementa en realidad 
después de un tratamiento con el agente adsorhente. Las soluciones de 
cloruro potasico agitadas con negro de humo animal ofrecen un ejemplo 
al caso. La explicación sugerida para la adsorción negativa es la de que el 
solvente, en este caso agua, se adsorbe de preferencia al electrólito, y en 
consecuencia se eleva la concentración del soluto. Sin embargo, a concen- 
traciones elevadas, el cloruro de potasio muestra adsorción positiva, siendo 
adsorbida la sal de preferencia al agua. 

La adsorción a partir de las soluciones sigue en general los lineamientos 
establecidos antes para los gases y se halla sujeta a los mismos factores. 
Como se señaló anteriormente, algunos adsorbentes son más específicos 
que otros al atraer sustancias en la superficie. También conforme quedó 
establecido, el aumento de la temperatura hace decrecer el grado de adsor- 
ción y viceversa. La adsorción de solutos, como los gases, inrolucra el esta- 
blecimiento de un equilibrio entre la cantidad adsorbida en la superficie y 
la concentración de sustancia en solución. La variación del grado de adsor- 
ción con la concentración de soluto se encuentra establecido por la ecuación . 
de Freundlich, que en este caso parece trabajar mejor que en el de los 
gases. A este fin, cabe escribir la ecuación (17), así: 

donde y es la masa de sustancia adsorbida por unidad de la masa adsor- 
bente, C es la concentración de soluto en el equilibrio, mientras que k y n 

Figura 2 W .  Aplicación de la e c u a c i h  de b'rrundlich ;i la  zdaorción del acido 
acCtico por d negro de humo a 25'C. 
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son constantes crnpiricas. De nuevo, al tomar logaritmos de ambos miem- 
bros de la ecuación ( 26 ) ,  resulta 

1 
log,, y = logro k + - log,, C 

n (27) 

y por lo tanto una representación gráfica del log,, y contra el Iog,, C debe 
ser lineal con una pendiente igual a l / n  y la intersección en el origen vale 
log,, k. La figura 20-8 nos muestra una gráfica tal, basada en los datos 
obtenidos por la adsorción del ácido aciitico a 25°C desde una solución 
acuosa llevada a cabo por el negro de humo animal. g n  la figura y se ex- 
presa en gramos de ácido acético adsorbidos por gramo de adsorbente, 
mientras que C se expresa en moles por litro. De la pendiente e intersección 
con el eje de ordenadas de la línea recta encontramos que n = 2.32, k = 
0.160 y, por tanto, de estos datos resulta que para una temperatura de 25°C 
y = 0.160 C'/Z.32. 

APLICACIONES DE ADSORCION 

La adsorción encuentra numerosas aplicaciones tanto en los laboratorios 
de investigación como en la industria. La adsorción de gases sobre los sólidos 
se emplea en el laboratorio para preservar el vacío entre las paredes de las 
vasijas de Dewar diseñadas para almacenar aire o hidrógeno liquidos. El 
carbón activado, al colocarse entre las paredes, tiende a adsorber todos los 
gases que aparecen como consecuencia de 12s imperfecciones del vidrio 
o por difusión a través del vidrio. También desempeña un importantisimo 
papel en la catálisis de las reacciones de gas por las superficies sólidas. Este 
tema se tratará con mayor detalle a continuación. Además, todas las másca- 
ras antigás son simplemente artefactos que contienen un adsorbente o con- 
junto de ellos que ~liminan, por preferencia, los gases venenosos purifi- 
cando así el aire de respiración. De manera análoga se emplean en la indns- 
tria para recuperar vapores solventes del aire o, en particular, solventes 
desde mezclas de otros gases. 

Como aplicaciones de la adsorción desde las soluciones podemos mencio- 
nar la clarificación de 1% licores del azúcar por el negro de humo, la remo- 
ción de la materia colorante de diversas soluciones, y la recuperación de los 
tintes desde las soluciones diluidas en numerosos solventes. Tambitn la ad- 
sorción se ha utilizado para la recuperación y concentración de las vitaminas 
y otras sustancias biológicas y ahora encuentra su utilidad en el método 
denominado de análisis cromatográfico. Este, de una manera esquemitica, 
consiste en la evaluación de pequeñas cantidades de sustancia por la adsor- 
ción progresiva de numerosos constituyentes presentes de f a m a  simultánea 
en una solución O gas. 

Los agentes activos superficiales hallan una extensa aplicación en los 
detergcntes, pinturas, lubricación y en otra multitud de campos. Todas las 
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superficies se cubren de capas sólidas, liquidas o de gas, y el prohlen~a 
de su remoción es a veces importante, Las sustancias que despla~an estos 
materiales adherentes se denominan agentes humsctantes que disminuyen 
las tensiones interfaciales por adsorción preferente y permiten así qu i  se 
humedezca la superficie por un liquido. Si a esta acción acompaña la dis- 
persión del film desplazado, tenemos un detergente, es decir, una sustan- 
cia adecuada para la eliminación de la suciedad y grasa. Entre los agentes 
humectantes típicos usados en el comercio se encuentran los alcoholes ali- 
fáticos, alcoholes sulfonados superiores, naftalenos alquilsulfónicos y jabones 
de diversas clases. 

CATALISIS DE LAS REACCIONES GASEOSAS 
POR LAS SUPERFICIES DE LOS SOLIDOS 

Muchas reacciones se cataliran por los sólidos. La característica de 
todas ellas, es que proceden no en la fase de gas, sino en la superíicic del 
catalizador sólido. Por esa razón, a este tipo de proceso se le conoce como 
una catálisis de contacto. La reacción catalitica comprende, al menos, cuatro 
etapas diferentes, que son: (a )  adsorción de los gases de reacción en la 
superficie del catalizador; (b)  activación de los reactivos adsorhidos; (c)  re- 
acción del gas activado en la fase adsorbida, y (d)  difusión de los productos 
de reacción desde la superficie en la fase de gas. Aunque cada una de las 
etapas puede presentar la mínima velocidad, condicionando así la del pro- 
ceso global, se ha encontrado que es posible encontrar la cinética de tales 
reacciones desde el punto de vista de la adsorción y formular ecuaciones 
de velocidad en términos de los principios basados en las isotennas de ad- 
sorción de Langmuir. 

La teoría de la catálisis de contacto comienza con el concepto de Lang- 
muir de que un gas es adsorbido sobre la superficie de un sólido en una capa 
cuyo espesor es la de una sola molécula. Además, no es necesario que tmia 
la superficie se cubra con el gas adsorbido. En efecto, hay partes cubiertas 
y otras desnudas, pero sólo en las primeras es donde se lleva a cabo la reac- 
ción y, por lo tanto, son las que condicionan la velocidad. Si, por consi- 
guiente, procedemos a usar la ley de acción de masas para establecer las 
ecuaciones de la velocidad de tales reacciones, debemos consid~rar no 
la concentración o presión de los reactivos en la fase de gas, sino a su con- 
centración en la capa adsorbida. La función de la fase gaseosa es la de con- 
trolar simplemente la concentración de las moléculas en la capa adsorbida. 
Como dicha concentrarión es proporcional en todo momento a la fracción 
de superficie cubierta, la velocidad de reacción será también proporcional 
a esta fracción y, por lo tanto, 
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donde 0 es la fracción de la superticie cubierta por el reactivo, mientras 
que k' es una constante de proporcionalidad. 

Hemos visto que. para cualquier gas absorbido, O es dado por 

donde b es una constante y P es la presión del gas en contacto con el ad- 
sorbente. Esta es la expresión para O para insertarse en (28).  Cuando un 
gas se adsorbe sólo débilmente, b es muy pequeño, y bP resulta despreciable 
frente' a la unidad. Bajo estas condiciones. 0 llega a valer 

es decir, la fracción de superficie cubierta cuando u n  gas es ligeramente 
adsorbido es directamente proporcional a al presdn. Si es fuertemente ad- 
sorbido, como en el caso en que b, P o ambos son altos, entonces bP 3 1, 
y la ecuxión (29) se reduce a 

Por esa razón, cuando un  gai es adsorbido fuertemente por una superficie, 
ésta se halla totalmente cubierta y O = 1 .  

Otra deducción que cabe hacer desde la ~cuación (29),  también de 
interés, es que (1  - O ) ,  la fracción de superficie desnuda, es 

Para una adsorción considerable bP 3 1 y, por lo tanto, 

De la ecuación (33) vernos que, cuando un gas es adsorbido fuertemente 
sobre una superficie, la frhcción de esta última que aún permanece libre 
Y disponible para la adserción de otros gases es inuersamente proporcional o 
la presión del gar adsorbido. 

Con la ayuda de estas ecuaciones estamos en condiciones ahora de ilus- 
trar la cinética de las reacciones heterogéneas en cierto número de casos 
simples. Los ejemplos se reducirán a las reacciones en las cuales participa 
un solo gas como reactivo. Para situaciones más complejas el estudiante 
puede recurrir al libro dc Schwab, Taylor y Spence citado al final de 
rste capitulo. 
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GAS DE UN SOLO REACTIVO LIGERAMENTE ADSORBIDO 

Consideremos un gas A que se descompone sobre la superficie de un 
catalizador sólido de acuerdo con la reacción 

A -+ Productos (34) 

Designemos por O A  a la fracción de superficie cubierta por A en el 
instante t y a presión P. Por tanto, de acuerdo con la ecuación (28),  la velo- 
cidad de la reacción debe ser 

Velocidad = krBA 

Cuando A es adsorbida sólo ligeramente, O A  está dado por la ecuación (30). 
De aquí, 

- dP -- - k'bP = kP 
dt (35) 

donde k = k'b es la constante de velocidad de la reacción. La integración 
de (35) da 

Aquí P. es la presión inicial de A y P su presión en cualquier instante t .  
Esta ecuación es idéntica en forma con la de una reacción homogénea de 
primer orden. Por esta razón se dice que las ecuaciones (35) ó (36) repre- 
Centan las reacciones heterogéneas de primer orden. 

Se ha encontrado que un número considerable de reacciones siguen 
la ecuación (36) .  Entre Rstas podemos mencionar la descomposición de la 
fosfamina por el vidrio, porcelana y sílice; la descomposición de los vapu  
res del ácido fórmico por el vidrio, platino y rodio; la' del óxido nitroso 

TABLA 2G4. Descomposición del N,O 
sobre el oro a 900°C 
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por el oro. y la disociación del ydiiro de hidrbgeno por el platino. En la 
tabla 2%4 se muestran algunos datos de la disociación del óxido nitroso 
sobre el oro.' que pueden considerarse típicos dc todas las reacciones seña- 
ladas 

REACTIVO GASEOSO FUERTEMENTE ADSORBIDO 

En este caso, B = 1, y la velocidad de la reacción viene dada por 

es decir, es constante e independiente de la presión. Una reacción que obe- 
dece la ecuación (37)  se dice que es de orden cero. La integración de esta 
última ecuación nos da 

Hinshelwood y Burk hallaron que la descomposición del amoniaco 
sobre el tungsteno resulta prácticamente independiente de la presión ini- 
cial y que procede de acuerdo con la ecuación (37) .  Esto puede verse de 
los reiultados señalados en la tabla 2&5. El mismo comportamiento se ha 
observado en la descomposición del amoniaco sobre superficies de molib- 
deno y osmio, y en la disociación del yoduro de hidrógeno sobre el oro. 

TABLA 20-5. Descomposición del NH, 
sobre el tungsteno a 856°C 

(Pi = 200mm de Hg)  

t P, - P k 
(se81 imm Hs1 (mm H s  se%-') 

REACTIVO GASEOSO MODERADAMENTE ADSORBIDO 

Cuando el reactivo se adsorbe moderadamcnte, la velocidad dc reacción 
es proporcional a la frarrión dr superficie cubierta como la establecida en la 

7 ~ l inshrlwwd Y Pr't<h.trd, PTOC. ROY. SOC., 108A, 21 1 (1925) 
a Hlnrhelwood Y Ru'k, J .  Chem Soc., 127, 1116 (1925). 
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ecuación (29), es decir, m ,  

Esta ecuación puede aproximarse por la expresión 

que hace la velocidad proporcional a la cantidad adsorbida según lo esta- 
blece la isoterma de Freundlich. Stock y Bodensteins usaron la ecua- 
ción (40) para representar la descomposición de la estibina sobre el anti- 
monio a 25OC, mientras que la ecuación (39) se halló válida en la descom- 
posición del óxido nitroso por el óxido de indio."' 

REACCIONES RETARDADAS 

En algunas reacciones la superficie catalitica adsorbe no sólo al reactivo, 
sino también al producto de la reacción. En efecto, a veces el producto se 
adsorbe más fuertemente que el reactivo. Como en este caso se disminuye 
la superficie disponible para la condensación del reactivo, la fracción de la 
superficie cubierta por el último debe disminuir y, por lo tanto, también 
la velocidad de reacción. De aquí que el efecto de un producto fuertemente 
adsorbido es la de retardar la reacción que lo produce. 

Consideremos especificamente la reacción 

donde el reactivo A es adsorbido débilmente, mientras que B lo es fuerte- 
mente. Designemos por P, y P,  a las presiones de A y B respectivamente 
en el instante t ,  y por (1 - Os) a la fracción de la superficie no cubierta 
por B. La velocidad de reacción dr A será proporcional a la de las moléculas 
de A ligándose a la superficie, es decir, a la fracción dc superficie expuesta 
y a la presión. Por lo tanto, 

Pero cuando un gas se adsorhe fuertemente, (1  - O) vienc dado por la 
ecuación (33) que rn este caso adquiere la forma (1 - 0") = brPm Al 
sustituir este valor de 1 - f l )  en la ecuación (42) ,  obtenemos para la 

8 Stock y Bodenstein, Berichie, 40, 570 (1907) .  
1" Schawb, S tar~cr  y V. Baunibach, Z.  Phyrzk. Cherri , 218,  6 5  (1915)  
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velocidad de reacción 
dP* k'b'P* 
dt PB 

- ~ P A  -- 
PB 

es decir, que esa velocidad es directamente proporcional a la presión del 
rractivo e inversamente a la presión del producto responsable del retardo. 

La descomposición del amoniaco sobre el platino a 1,138OC obedece 
la ecuación (43) como lo demostraron Hinshelwood y Burk.l' El nitrógeno 
parece que no ejerce efecto alguno sobre la reacción, pero el hidrógeno for- 
mado exhibe una acción retardadora, como puede observarse desde la 
tabla 20-6. En ésta, la columna 1 nos da el decrecimiento de la presión del 
amoniaco observado a los 120 seg, comenzando en todos los casos con 
100 mm, mientras que la columna 2, nos da la presión adicionada del hi- 
drógeno que se encuentra inicialmente. Para un aumento de tres veces en 
la presión del gas retardador, la descomposición disminuye en un periodo 
igual de un 33 a un 10% del total. 

TABLA 2&6. Retardo debido al hidrógeno en la descomposición 
del amoniaco sobre Pt a 1,138"C 

(Pi = 100 rnm Hg) 

A p ~ m  en P,, agregado inicialmente 
120 seg (mm) ( m 4  

33 50 
27 75 
16 100 
1 O 150 

Cuando el producto responsable de la acción de retardo se adsorbe sólo 
moderadamente, la ecuación (42) es aplicable aún, pero (1 - OB) viene 
dado por la ecuación (32). Para este caso resulta 

Esta expresión tiene  valide^ en la descomposición del óxido nitroso 
sobre el platino, óxido de cadmio, óxido cúprico, y de níquel. El gas que 
rjcrce acción rrtardadora es el oxigcno. 
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EL ORDEN DE LAS REACCIONES HETEROGENEAS 

El orden de una reacción heterogénea está dcfinido por el r,xponentc 
total con que aparecen las presiones en la ecuación de la velocidad. Un cri- 
terio más conveniente de este orden n, es el.período de vida media, que 
resulta inversamente proporcional a la potencia ( n  - 1)  de la presión 
inicial. Por estudio de la vida media de una reacción como función dr la 
presión inicial, es posible evaluar n - 1 y de aquí el orden de la rearrión. 

El valor de n así obtenido, no necesariamente es el orden verdadero 
de la reacción como tiene lugar sobre la superficie. Más bien, es el orden 
aparente deducido al seguir la reacción superficial indirectamente a travé$ 
de su influencia sobre la presión de la fase gaseosa. Como hemos visto en 
los ejemplos citados, n puede o no ser un número entero. Cuando SE ad- 
sorbe débilmente un solo gas de reacción, ésta es de primer orden y u = 1 
Si la adsorción es intensa, n = O, y la reacción procede independiente- l 
mente de la presión. Por otro lado, la adsorción involucrada en la desmm- 
posición de la estibina sobre el antimonio, n = 0.6. Estos últimos resultados 
son difíciles de comprender si no se recuerda que en las reaccion~s hetno- 
géneas sólo se obtienen órdenes aparentes, y que los cambios proceden sobre 
la superficie con órdenes que pueden ser muy distintos de los anteriores. 

Para un solo gas de reacción ligeramente adsorbido, cuando los pro- 
ductos no exhiben retardo, los órdenes aparentes y verdaderos son idénticos 
o pueden considerarse como tales. Pero no sucede lo mismo con aquellas 
reacciones de orden cero o fracciona], donde el orden verdadero debe dedu- 
cirse de la naturaleza de la reacción y algún otro dato disponible. Esta co- 
rrelación de los órdenes de reacción se ve aún más complicada por la ad- 
sorción y retardo debidos a los productos. En general, el rfecto de un pro- 
ducto adsorbido intensamente, esto es, cuando la superficie libre es 

í 
inversamente proporcional a su presión, nos da un orden aparente una 
vez menor que  el uerdadero. Esto se observa fácihnente al integrar la ecua- 
ción de la velocidad de tal proceso, y resolverla para el tiempo de vida 
media. En consecuencia, cuando se encuentra un orden aparente de reacción 
igual a cero por efecto de un producto adsorbido fuertemente, debemos 
suponer que la reacción tiene un orden verdadero igual a uno. 

EFECTO DE LA TEMPERATURA SOBRE L.4S 

1 
REACCIONES HETEROGENEAS 

I 
También en este caso, como en el de las reacciones homogéneas, la 

influencia de la temperatura en la constante de la velocidad k viene dada 
por la ecuación de Arrhenius: 



' Venenos de los catalizadores 841 

donde E, es la oier:ria de actiuación aparente, que evaluada de las cons- 
tantes de velocidad observadas, no es nec~sariamentc la energía requerida 
para activar los reactivos sobre la superficie como corresponde a la ver- 
dadera energía de activación. Esta ídtima se ve modificada por los calores 
de adsorción de los reactix-os, o reactivos y productos, para dar una ener$a 
de activación aparente que p u d e  ser muy distinta de la real. Hinshelwood '' 
discute la relación entre las dos enirgíac de activación. 

Al comparar las encrgías de activación de las reacciones gaseosas en las 
superficies de los sólidos con las mismas, verific:i~idose homogéneamente, 
se observa casi invariahlementc que las primeras son menores que las últi- 
mas. En consecurncia, la presencia de un catalizador conduce a 'la disminu- 
ción de la energia neta requerida para la activación de una reacción dada. 
Con esta barrera de enerxía más baja pueden entrar las moléculas en re- 
acción con mayor facilidad que en el caso de que proceden homogheamente. 
Esta disminución de la energía de activación se explica por el cambio de 
mecanismo producido por la presencia y participación de la superficie 
sólida en la secuencia de la reacción. 

VENENOS DE LOS CATALIZADORES 

Con frecuencia pcquefias cantidades de sustancias extrañas agregadas 
a un sistema reaccionante son suficirntes para detener considerableniente 
la actividad catalitica superficial. Tales sustanciar se denominan oenrnos 
de los catnliradorcs y son de dos clases: temporales y permanentes. En los 
temporalrs, el envenenamiento tiene lugar en rl periodo en que el veneno 
está en contacto con el catalizador. En cuanto aquél se remueve se rcstaura 
la actividad. La  disminución de ésta sc debe, en la mayoría de las ocasio- 
nes, a la fuerte adsnrción preferencial del vencno sobre la snperficie del 
catalizador. Con una adsorción suficienteniente fuerte, el reactivo puede 
desplazarse completamente, y la siipcrfirie total se cubre de una capa in- 
activa de veneno. 

Llna ilustración del erivriienamiento temporal es el efecto retardador 
ejercido por el monóxido de carbono sobre la hidrogenación dcl etileno en 
presencia del ~ o b r e . ' ~  En esta cla\e se incluye también a reacciones en las 
que tiene lugar el retardo ocasionado por los productos. Al expresar la 
velocidad dc las mismas. la presión del veneno aparece en el denominador 
de la ecuación de la velocidad tanto si el veneno toma parte o no en la 
reacción. 

Un envenenamiento permanente, por otra parte, involucra un inter- 
cambio químico entre la superficie y el vcncno para producir una siiper- 
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ficie que es inerte químicamente. La actividad se restablece por rejuvene- 
cimiento químico. Entre los venenos permanentes se encuentran los com- 
puestos volátiles de silicio y azufre, que son fatales en la vida de muchos 
catalizadores, de la misma forma que lo son los compuestos de arsénico, 
especialmente al platino. 

Las muy prqueñas cantidades suficientes para envenenar la superficie 
del cataliiador han conducido a que H. S. Taylor suziera que sólo una 
pequeña parte de la superficic total expuesta sea activa catalíticamente. 
Este irivestigador y otros. demostraron que la cantidad de veneno suficiente 
para detener la actividad, es a vrces tan pequeña qnc no podría alcanzar a 
cubrir la superficie total ni aun con una capa monomoleciilar. En sil teoría 
de 10s centros octio,os, Taylor explica este hecho al considerar la superficie 
irrcsular, con una actividad catalitica localizada en ciertos puntos, en 
cglanto ellos se ciihrcn con e1 veneno, disminuye la actividad reduciéndose 
prácticamente a cero. Ademis, como estos puntos son sólo una parte pe- 
qilefia de la superficie total, la cantidad de sustancia necesaria para enve- 
nenar el catalizador es muy pequeña. 

El envenenamiento catalitico es usualmente muy específico y puede 
lograrse partido del mismo para controlar los productos de una reacción. 
Por ejemplo la descomposición del alcohol en presencia del cobre procede 
en dos etapas, 

CH9CH2OH-+ CH3CH0 + Hi 
CH.,CHO -- -+ CH, 4- CO 

la pimrra de las cuales no se \-e influenciada por el vapor acuoso, mientras 
que la segunda se encuentra retardada considerablemente. Por esa razón, 
utilizando alcohol con algo de a p a  en él, Annstrong y Hilditch l4 fueron 
capaces de incrementar el rendimiento de acetaldehido y prevenir prácti- 
camente la formación del metano indeseable. 

1. N. K Adam, The Phyricr and Chernirtry o/ Surfncei, Oxford Uiiiversity Press, 
N U W ~  York, 1949. 

?. A.  W. Adamson, T h e  Physicai C h e m i ~ i r ~  o/ Surfacer, Interscience Publishers, 
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5 W. F. Garner, Ciieniiiorption, Biittrnvorths Srientific P~blications, Londres, 1957. 

6 R.  II. Griffith, 7'tir Mechanirni  o1 Contaci Cotuls.rii, Oxford University Prcis, 
Siiria Yurk, 1946. 
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PROBLEMAS 

1. El radio de un capilar dado es de 0.105mm. Un liquido cuya densidad es 
0.800 g/cc asciende en este capilar hasta una altura de 6.25 cm. Calcular la tensión 
superficial del liquido. 

2. La tensión superficial del mercurio a 0'C es 480.3 d i n d c m ,  mientras que 
la densidad es 13.595 g/cc. Si se desea obtener una caído de altura de 10.0cm, 
¿qué radio del tubo capilar de vidrio debe usarse? Reipuesto: 0.00720 cm. 

3. Al medir la tensión superficial de un liquido por el procedimiento del peso 
de la gota, se encuentra que 12 gotas, que caen a través de una punta capilar de 
0.8 cm, pesan 0.971 g. Si 4 = 0.6000, en estas condiciones, ¿cuál es la tensión su- 
perficial del liquido? Rcspueita: 52.60 dinas/cm. 

4. Calcular la temperatura critica del C 0 ,  a partir de los datos sipuientes: 

t ( " c )  P L  ( d c c l  y (dinas/cm) 

0 0.927 4.50 
20 0.772 1.16 

5. Con los datos sipuientes, que corresponden al CH,CI, 

t ("C) 0 1 o 20 
y (dinas/cm) 19.5 17.8 16.2 

P L  WCC) 0.953 0.937 0.918 
P,  (%/cc) 0.00599 0.00820 0.0110 

determinar la constante k en la eruación Rairmy-Shields y la temperatura critica 
del liquido. Reipuerta: k = 2.05; t ,  = 140'C. 

fi. Usando los datos dados en el problema anterior, determinar la constante 
k' cn la ecuación de Katayama y t ,  del CH,,CI. 

7. A 20°C las tensiones superficiales del agua y del mercurio son, respectiva- 
mente, 72.8 y 483 dinas cm-', mientras que la tensión interfacial entre las dos rr 
de 375 dinascm-1. Calcular: (a) el trabajo de cohesión del mercurio; (b) el de 
adhesión, y ( c )  el coeficiente de esparcimiento del mercurio en el agua. ;Se esparce 
el in~rrur io  en el agua? R e i p u e i t a  No. 

8. Utilizando los datos del probl<ma 7, h,~llar:  (a )  el trabajo de coh&ón del 
agua, y ( b )  el ciirficiente de esparcimiento del agua en el mercurio. ? S e  esparcirá 
el agua sobre la wprrficie del mercurio? 
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9. '4 19'C la tenrlón suprrficial dc las soluciones del ácido butirico en agua, 

y, se puede representar mediante la  ecuación 

y = yo - a l "  ( 1  i bC) 

donde y,, es la  tensión superficial del agua, mientras que o y 6 son constantes Esta- 
blecer la expresión para el exceso d e  concentración superficial q como una fun-  
ción de C. 

10. Para cl ácido butirico, las constantes en el  problema anterior son a = 13.1 
y b = 19 62. Calcular 4 para 13 concentración de 0 20 moles/lt 

Reipueito. 4 32 x 10-l%molcs cm-'. 

11. De los datos dados en los problemas 9 y 10 calcular el valor límite de 
q a medida que C se hace grande ( S u c e r e n c i ~ .  Suponer que bC 2 1 ) 

12. Suponiendo que  las Únicas moléculas presentes en  la suprrficie son las que 
corresponden a un exceso, calcular, a part ir  del resultado del problema 11, el área 
en A2 ocupada por una molécula de ácido butirica en la superiicie de la solución. 

Respuerta.  30 5 A'. 

13. En u n  enperimento realizado con una balanza superficial que imolurra  la  
dispersión del kcido mirístico cn acua, se expandió 1.53 x lo-: moles de ácido 
sobre un área de 12.00 cm d e  ancho y 2 4 . 4 0 ~ ~ ~  d e  largo. La fuerza ejercida sobre 
la  barrera fija, cuya longitud efectiva es d e  11 :>Oim, se cncontró que era de 122.0 
dinas. Hallar: (a)  la presión superficial, y ( b )  el área en A? ocupada por la mo- 
lécula del ácido. Respueito. (a )  10 9 dinas cm-'; ( b )  31 8 A?. 

14. La densi

da

d del hidrocarburo parafinico dodecano-n ( H )  dc cadena 
lineal es 0 751 g c c r '  a 20°C. Si el  área de la  sección transversal de la molécula 
ei 20 7 A?, calcular. ( a )  la  longitud de la  molécula, y ( b )  la distancia pronirdio 
entre dos átomos de carbono adyacmte, ambos en A. 

15. A ? j e C  y una presión superficial de 0.10 dinas cm-', el ácido Iáunco ocupa 
un  área de 3,100 A? por molécula sobre una superficie acuosa. Suponiendo que el 
film lo ianstituyc un gas ideal bidimensional, calcular la conqtante del gas en er- 
gior m&' prado-', y comparar el resultado con el valor aceptado. 

16. Se dan los dator siguientes para la  adsorción del CO sobre negro de humo 
a OIC 1.a presión P se da en mm de Hg, mientras que x ea el volumen del 

qas en cc, medidas en las condiciones estánd.ir, adwrbidos por 2.964 g de negro 
de humo: 

P P .z 

Encontrar  gráiiranicnte las constantes k y n d~ la  ecuación d r  Freundlich 
Respuesta.  k = 0 088 cc/g> n = 1 26 



de carbón activo. En el equilibrio, 25 cc de ácido acétiw requiri~ron 30 cr  de NaOH 
0.1 h' para la neutralización. Calcular el peso del CH>COOH adsarbido por c z d ~  
gramo de carbón y la concentración de equilibrio del ácido 

Respuesta .  c = O 120 molar. 

20. En la adsorción de l a  acetona por el carbón activo, diide una solución 
acuosa a lE°C, se obtuvieron los datos siguientes. 

y (milimole~/g) C (milimoler/litra) 

0.208 2.34 
0.618 14.65 
1.075 41 .O3  
1 S O  88. 62 
2.08 177.69 
2.88 268.97 

Hallar las constantes k y n de la ecuación de Freundlich. 

21. En la adsorción de una sustancia A, desde una solución acuosa por el car- 
bón activo a 25"C, las constantes de Freundlich son n = 3.0 y k = O 5 cuando 3 
se da en gramos por gramo y C en gramos por litro ¿Cuál será cl peso de A adror- 
bido por dos gramos de carbón activo deidc 1 litro de una solución que contiene 
originalmente 2 g de la sustancia ? Respuesta: 1 g 

22. En la adsorción del N,, a 90 1°K sobre cierto sólido, se encontró que los 
aiguienten volúmenes de gas, reducidos a la,$ condiciones estándar, eran adsorbidos 
por gramo de sólido a las presiones relatkas indicadas 

P/P" u (en cc) 

0.05 51.3 
0 .10 58.8 
0.15 64.0 
0.20 68.9 
0.25 74.2 

Demostrar, a partir de estos datos. que siguen una isotcrma del tipo 11, y evaluar 
lar constantes v, y c en la ecuación (22). Respuesta: u, = 57 3 c d g ;  c = 109 

23. De los resultados del problema anterior, hallar el área d d  sólido cn mrtrw 
cuadrados por gramo, y el valor de E, - EL en calorias por m01 

24. Usando los datos dados en cl problema 22, encuentre cl área del sdido en 
metros cuadradas por gramo, por el método de Harkins-Jura 

25. Langrnuir media los volúmenes, reducidos a 1 atm de presión, de diversas 
gases adsorbidos a 20mC, por vidrios de cubrimiento que tenían un drra siiprrficial 
total de 1.966 O cm? y obtuvo los rirultados siguientes 

Volurnrn (m3) Diámetro molecular ( A )  

H,O 354 2.20 
COA 64 .0  4.18 
S, 49 .0  3.75 

Si supuneniob ~ U P  cada molécula ocupa un área igual al cuadrudn de su diámetro, 
d r ú l e i e  en cada c i m  el espesor molrnilar de la capa superficial 
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26. Calcular la presión del N,O en contacto can la superficie del ora, a 900'C, 
desputs de dos y media horas, cuando la presión inicial es de 3 5 0 ~ .  ?Después de 
qut. tiempo la dencomposición será de un 95%? Usar los datos de la tabla 20-4. 

Rerpueita. 51 mm 233 min. 

27. Integrar la ecuación (40) para obtenpr k en términos de P, t, n y la pre- 
sión inicial P,. 

28. Usando el resultado obtcnido en el problema 27, deducir la expresión para 
el periodo de rida media en función de n, k y P,. 

29. Stock y Bondertein dieron los siguientes datos para la descomposición del 
SbH, sobre el Sb a 25'C: 

Tiempo (min) O 5 10  15 20 2 j  
Ptsr,o,., (a tm) 1.000 0.731 0.509 0.327 0.189 0.093 

Demostrar que la descomposición puede representarse satisfactoriamente por la ex- 
presión dc la velocidad - d P / d t  = kPn, donde n = 0.60, y determinar la constante 
de  la relocidad 

30. Usando los datos del problema 29, determinar gráficamente el periodo de 
vida media de la reacción y comparar el resultado con el obtenido en la ecuación 
dcrivada en el problema 28. 

31. Kunirnan [l. Am. Chem. S o c ,  50, 2100 (19?8)] reportó los siguientes da- 
tos para la descomposición del NH, sobre el W a l,lOODK: 

Presión inicial de NH, (mm) 265 130 58 16 
Periodo dei idamedia  (rnin) 7 .6  3.7 1 .7  1 .O 

Demostrar que la reacción es aproximadamente de orden cero, y calcular la cons- 
tante de velocidad especifica media. 

32. A partir de los datos dados en la tabla 20-5, estimar el porccntdje de NH, 
descompuesto después de I hora, y el tirmpo requerido para la descomposición del 
75% de la muestra original. Respuesta: 100%, 1,154 seg. 

33. De acuerdo con Hinshelwood, la descomposición drl NZO sobr? el Pt sigue 
la siguiente ecuación de la velocidad 

-d(a - x )  k ( o  - X )  - 
dt 1 + bx 

donde a es la presión inicial del N,O en mm, r es decrecimiento de presión de este 
compuesto en el tiempo t ;  mientras que k y b son constantes. La integración de la 
ecuación de la velocidad nos da:  

1 + ob n bx k=-- I n - -  
t a - X  t 

A partir de los siguientes datos obtenidos a 741°C. con a = 95mrn: 

t (se%) 315 i50 1,400 2,250 3,450 
x (mm) 10 LO 30 40 50 

determinar las constantes k y b por cl procedimiento gráfico. 
Rcspucrto: k = 3.36 x lo- ' ,  b = 0.0254. 

1 
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34. Usando las runstmtes obtenidas en r l  problema 3'3, ca l cu lx  r l  periodo de 
vida media para la  dcscomposirión del N 2 0  sobre el Pt a i4I0C cuirido la preiión 
inicial del gas es 200nim 

35. Derivar 13 expresióri de la \eiocidad en la ciiiétiia de uir i  reacción betcro- 
génea en la  cual h ~ y  dos r e i r t has  que se atlsorbrri rnodrr,id.imrritc y los productos 
no retardan la  reacción 

36. El ácido fórmico se dixompone en CO, y H, sobre la  superficie del oro, 
siguiendo una ley de primer orden. Hinshelwrmd y Toplcy [ I  Cheni S o c ,  
123, 1014 (1923)l abnrriaron una constante de r e l o d a d  de 5 5 x lo - '  a 1400°C 
y 9 2 x 1 0 - 3  a 185 O°C. Calcular la enerria aparentc de activación. 

Respuesto. 23,430 c d  molkl. 

37. La dr~scornposición de la  forfainina sobre la  silice fundida sigue una le> 
de primer orden. A 828°K el periodo de \ida mcdia es dc 500 se#-, mientras que 
a 956-K es de 22 seg Dcterrninar: ( a )  la ener& aparente de activación de la 
reacción, y ( b )  el periodo de >ida media de la reacción a BGQ% 





El tamaño de las partículas de soluto en soluciones ordinarias, es gene- 
ralmente 1 a 10 A ó 0.1 a 1 mp ' Hay muchos sistemas, sin embarg-o, cuyas 
particulas son considerablemente mayores y alcanzan desde el límite supe- 
rior de las solucioncs ordinarias hasta barios micrones. Tales sistemas, for- 
mados por medios con partículas disueltas o dispersas que miden desde 
aproximadamente 1 m,u hasta varios micrones, se llaman coloides. Las 
dispersiones de partículas mayores son consideradas si~nples mezclas. Los co- 
loides ocupan, por consiguiente, una posición intermedia entre las soluciones 
de sustancias de peso molecular relativamente bajo y las mezclas simples. 
La línea divisoria entre las soluciones y los coloides o entre éstos y las mez- 
clas no es definida, puesto que muchas de las características de tales siste- 
mas se comparten miituainente sin discontinuidad. Consecuentemente, la 
clasificación es frcciirntrrriente difícil y la nomenclatura empleada queda 
sujeta a nna selección arbitraria. 

Los coloides sr clasifican en tres clases generales que dependen del ta- 
mano d i  las paiticulas, y son: (a )  dispersiones coloidales; (b) soluciones 
de macromoléculas, y ( c )  coloides de asociación. Las dispersiones consisten 
en sus~~ensiones en un medio de sustancias insolubles en forma de partículas 
conteniendo muchas moléculas indi\iduales. Como ejemplos están las dis- 
persiones coloidales de oro, As& o de aceite en agua. Las solucioncs macro- 
moleculares, por otra parte, son soluciones verdaderas dc moléculas tan 



850 Capítulo 21: Coloides 

grandes que quedan dentro del intervalo coloidal. Ejemplos de istas son 
las soluciones acuosas de proteínas y de alcohol polivinílico, o las soluciones 
de hule y de otros materiales muy polimerizados, en solvente orgánicos. 
Finalmente, los coloides de asociación consisten en soluciones de siistancias 
solubles y de relativamente bajo peso molecular, las cuales, para una con- 
centración particular según el caso, se asocian formando agregados de 
tamaño coloidal. Las soluciones jabonosas son un ejemplo sobrcialicnte 
en esta categoría. 

En la discusión que sigue se considerarán esas tres clases de coloides 
y sus propiedpdes. 

DISPERSIONES COLOIDALES 

Pueden prepararse dispersiones de toda clase de sustancias en varios 
medios, tanto si tales sustancias son cristalinas o no cristalinas, electrólitos 
o no electrólitos. Las partículas en dispersión rquedan generalmente fuera 
del alcance del microscopio ordinario y no son retenidas por filtros comu- 
nes. A diferencia de las soluciones verdaderas, que son hon~ogéneas, las 
dispersiones coloidales se consideran heterogéneas siendo el medio una fase 
y la otra es la sustancia dispersa. El medio en el que ocurre la dispersión 
se llama medio dispersor; la sustancia es la f u e  dispersa, y la solución co- 
loidal completa se conoce como sistema disfie~so. Estos términos son análo- 
gos a los de solvente, soluto y solución en las soluciones ordinarias. Además. 
las dispersiones son inestables termodinámicamente y tienden a coagular y 
precipitan en reposo a menos que se tomen precauciones adecuadas. Una 
vez que una fase dispersa precipita, no se redispersa espontáncamente, es 
decir, su precipitación es un proceso irreversible. Puesto qur tanto la fasc 

TABLA 21-1. Tipos de dispersiones coloidales 

Fase 
dispena 

Sólido 
Sidido 
Sólido 

LÍquido 
Liquido 

p~ pp 

Medio 
dispersar Nombre Ejemplos 
-- 

Gas Aerosol Hunios 
Liquido Sol o riispensoide AgCI, Au, As2S, ó S en H_O. 
Sólido - Vidrios coloreados con diversas me- 

tales dispersados (vidrio rubi) 
Gas Aeri>sol Nieblas, nubrs 
Liquido Emulsión o emulsoide Disoerriones de H,O rn aceite o acei- 

tes en H,O 
Liquido Sólido Geicr Gelatinas. minerales con inrliisiones 

liquidas (ópalo) 
Gas Gas - Derronocidu 
Gas Liquido Espurr i~  Crema batida 
Gas Sólido - Picdra pórnci 
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como el medio disperso pueden ser sólidos, líquidos o gases, las dispersiones 
pueden clasificarse, como las soluciones, según su estado obteniéndose los 
nueve tipos de sistemas dispersos dados en la tabla 21-1. Realmente éstos 
se reducen a ocho, puesto que no se ha observado ninguna dispersión coloi- 
dal de un gas en otro. Se incluyen los nombres generalmente asignados a 
algunos tipos, así como ejemplos de cada categoría. 

De los ocho tipos observados, los de mayor importancia e interés son 
los soles o suspensoides, emulsiones, geles, aerosoles y espumas. Sin em- 
targo, como una discusión de todos ellos sería demasiado extensa, sólo se 
considerarán aquí los soles, las emulsiones y los geles. 

LOS SOLES Y SU PREPARACION 

Las dispersiones de sólidos en líquidos pueden subdividirse, amplia- 
mente hablando, en soles liófobos y liófilos. Los primeros son aquellas dis- 
persiones en las que hay muy poca atracción entre la fase dispersa y el 
medio, como ocurre en las dispersiones de varios metales y sales en agua. 
Los soles libfilos, por otro lado, son dispersiones en las cuales la fase dispersa 
exhibe una afinidad definida hacia el medio y, como resultado, hay una 
gran solvatación de las particulas coloidales. Ejemplos de soles liófilos son 
las dispersiones de tipo liófobo a las que se ha añadido, por ejemplo, gela- 
tina, almidón o caseína. Estas sustancias son absorbidas por la fase dispersa, 
y le imparten un carácter liófilo. Para las dispmiones en agua se emplean 
generalmente los términos hidrófobo e hidrófilo. 

Como en las dispersiones el estado de subdivisión de la materia es inter- 
medio entre las soluciones verdaderas y las mezclas de partículas gruesas, 
pueden prepararse, bien sea por condensación de las particulas en solución, 
o por dispersión de las partículas gruesa? en agregados más pequeños. Den- 
tro de cada uno de estos métodos generales de preparación hay un número 
de medios específicos de producir la formación de coloides. Algunos de esos 
son químicos e incluyen reacciones como doble intercambio, oxidación y 
reducción. Otros son físicos, como el cambio de solvente, uso de arco eléc- 
trico o de molino coloidal para desintegración de los agregados sólidos. 
McBain V a  una discusión detallada de la preparación de soles. Al prepa- 
rar suspensiones, frecuentemente resultan soles que contienen, además de 
las particulas coloidales, cantidades apreciables de electrólito. Para obtener 
el coloide puro, hay que remover este electrólito. Para tal purificación de 
un sol, hay tres métodos disponibles, a saber, (a )  diálisis, (b) electrodiálisis 
y (c)  ultrafiltración. En la diálisir el sol se purifica permitiendo al electrólito 
difundirs~ a través de una membrana porosa tal como el pergaminoj celo- 
fán o colodión que es penneable a las moléculas de soluto de bajo peso, 
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pero no a partículas coloidales. El procedimiento usual para dializar un 
sol, es meterlo en un saco hecho del material escogido como membrana 
dializante y sumergir el saco en agua destilada. En contacto prolongado 
con el agua, los iones en solución pasan a través de la membrana al agua; 
pero las partículas coloidales, no aptas para atravesar la membrana, per- 
manecen del otro lado produciendo un sol puro. A veces, se mantiene una 
corriente continua de agua para asegurar el gradiente máximo de concen- 
tración para la difusión. 

La diálisis es un proceso muy lento que requiere días o semanas para 
su realización. Generalmente no se lleva hasta el punto de eliminar todo el 
electrólito porque los soles muy dialirados, al perder demasiado electrólito, 
se vuelven inestables y tienden a precipitar fácilmente. 

En electrodiálisis, el proceso diali~ante es acelerado aplicando una dife- 
rencia de potencial a través de la membrana. Bajo la influencia de este 
campo aplicado, los iones migran más rápidamente y se extraen del sol, 
con más facilidad. 

La ultrafiltración es un proceso similar a la filtración de un precipitado 
ordinario, excepto porque entonces se usa una membrana que permite el 
paso de los electrólitos y medios, pero no de los coloides. Para tal objeto: 
pueden emplearse los diafragmas mencionados antes, o el papel filtro ordi- 
nario impregnado con colodión. Otros medios filtrantes son la porcelana 
porosa y el vidrio fino sinterizado. Puesto que generalmente la ultrafiltra- 
ción procede muy lentamente, se acelera el proceso con ayuda de la presión 
o la succión. Por este medio es posible separar partículas coloidales de 
medios que contienen electrólitos. 

PROPIEDADES DE LOS SUSPENSOIDES 

Sus propiedades se estudian mejor al conocer sus características: (a) fi- 
sicai, (b) coligativas, (c) ópticas, ( d )  cinéticas y (e)  eléctricas. 

Las jwopiedades fincas de los soles dependen de si son liófobos o liófilos. 
En los primeros, cuando estári diluidos, su densidad, tensión superficial y 
viscosidad no son muy diferentes de las del medio. Esto es evidente, puesto 
que 10s soles, mostrando poca intrracción entre la materia suspendida y 
el medio, afectan poco las pq iedades  de éste. Por otro lado, los soles 
liófilos presentan un alto grado de solvatación del suspensoide y, en conse- 
cuencia, se modifican las propiedades físicas del medio. Esto sucede clara- 
mente con la viscosidad, que es mucho mayor en el sol que en el medio: 
en cambio, la tensión superficial del sol es frecuentemente niis baja que la 
del medio puro. 

Los soles exhiben propiedades col~gatir 'ar,  pero los efrctos observados 
son mucho mpnorpi que para lar soliicior~cs ordinarias. En rfccto, coii cxcep- 
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ción de la presión osmótica, los dpctos son prácticamente despreciables. La 
razón para ello estriba en el tamaño de partícula de los dos tipos de dis- 
persiones. Cuando, por ejemplo, 0.01 moles de soluto se disuelven en 10OOg 
de solvente para formar una solución verdadera, el número de partículas 
resultantes es 0.01 N, siendo N el número de Avogadro. Sin embargo, si se 
dispersa cierta cantidad de sustancia coloidalmente, en la misma cantidad 
de medio, para formar agregados que contengan 10M) moléculas por par- 
tícula, el número de partículas presentes será sólo l / l W  de las presentes 
en la solución verdadera y, por lo tanto, el efecto coligativo se reducirá 
en I'a misma proporción. En la disminución del punto de congelación, en la 
elevación del punto de ebullición y en el abatimiento de la presión de vapor, 
tal disminución del número de particulas no produce ninguna diferencia 
observable prácticamente entre las propiedades del sol y las del medio 
puro. Pero, siendo la presión osmótica de mayor magnitud que las otras 
propiedades, se manifiesta aunque considerablemente reducida, respecto a 
la de una solución verdadera de igual concentración. 

PROPIEDADES OPTICAS DE LOS SOLES 

Lrna característica sobresaliente de las dispersiones coloidales, es su pro- 
nunciada dispersión de la luz. Cuando ésta viaja en el vacío, toda su inten- 
sidad se transmite en la dirección de su trayectoria. Sin embargo, cuando 
la luz viaja a través de un medio en el que están presentes particulas dis- 
cretas, éstas interfieren y hacen que parte de su energía sea dispersada en 
todas direcciones. Tal dispersión, llamada el efecto Tyndall, no indica un 
cambio en la longitud de onda de la luz y es causada por todo tipo de sis- 
temas sean gases, líquidos, soluciones o coloides. Como resultado de este 
efecto, la luz se observa no sólo en la dirección de su trayectoria original, 
sino en diversos ángulos respecto a ésta. 

La cantidad de luz que dispersan los gases y líquidos puros es muy pe- 
qiieiía. En soluciones o dispersiones liquidas muy diluidas, la cantidad de 
dispersión depende del tamaño de las particulas de soluto o coloide presentes 
y de la relación de índices de refracción m = n/no, donde n es el índice 
de refracción de las particulas disueltas o suspendidas y no es el del medio. 
La dispersión crece al aumentar el tamaño de las particulas presentes y 
el valor de m. Puesto que cn las soluciones ordinarias las particulas de 
soliito son peqii~ñas, resultan dispersores relativamente débiles. Sin embargo, 
las dispersiones coloidalcs, como tienen sus partículas grandes, son buenas 
dispersoras dc la luz y presentan el efecto Tyndall, el cual puede1 ser ob- 
vrvado y medido. 

La teoría e;eneral dc la dispersión de la luz por particulas esféricas, 
icotrópiras y sin 1ritcrari.ióri mutua, de cualquier tarnafio uniforme, fue 
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desarrollada por Gustav Mie en 1908. Aunque los resultados matemáticos 
son muy coniplejos, pueden resumirse, sin embargo, como sigue. Suponga- 
mos luz no polarizada incidente de una longitud de onda A, en el vacío: 
y de una intensidad inicial lo; al pasar a través de una dispersión coloidal, 
la intensidad de la luz dispersada en un ángulo 0 respecto a la dirección 
del haz incidente es I',. La teoria de Mie predice que la relación 1 s  = 

I ' s l l ,  es una función de B ,  de m y del parámetro u = xD/A,, donde D 
es el diámetro de las partículas dispersoras y A, es la longitud de onda de la 
luz en el medio. Las dos longitudes de onda, A, y A,: están relacionadas 
por la ecuación 

La misma conclusión se aplica al componente vertical de I,, lev. Puesto 
que tanto I ,  como Iev dependen de D, ambas pueden emplearse para deter- 
minar el tamaño de partícula de las dispersiones coloidales mediante la 
dispersión de la luz. Por otra parte, la luz dispersada total también dp- 
pende de m y a y también puede usarse para calcular D. 

De los varios métodos para determinar D, se discutirán sólo dos de 
ellos: (a )  el de mínima intensidad, y ( b )  el de transmisión.' 

METODO DE MINIMA INTENSIDAD 

Las dispersiones con partículas mayores de 1,800 A de diimetro, apro- 
ximadamente, presentan mínimos o mínimos y máximos en la intensidad 
de la componente vertical de la luz dispersada, esto ?S, en gráficas de I,,. 
contra 8. 

Recientemente Maron y Elder mostraron, sobre la base de la teoría 
de Mie y experimentalmente, que las posiciones angulares del primer mi- 
n ino  @,, están relacionadas con D, con h, y con valores de m entre 1.00 
y 1.55 por la ecuación 

D 81 
- sen - = 1.062 - 0.347 m 
A, 2 

Consecuentemente, cuando se conocen m y A, y se mide 9, en una dis- 
persión, se puede calcular D mediante la ecuación ( 2 ) .  

G. Mie, Ann. P h y r i k ,  25,  377 (1908). 
4 Para una discusión y referencias véase Maron y Elder, J .  Colloid Sci., 18, 

107, 199 (1963). Maron, Pierce y Elder, J. Colloid Sci., 18, 391, 733 (1963)- 
Maron, Pierce y Ulevitch, J .  Cdloid Sci., 18, 470 (1963). 

Maron y Elder, J. Colluid Sci . ,  18, 107 (1963). 
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La tahla 21-2 muestra los diámetros de partícula obtenidos en esta 
forma, de varias dispersiones de butadieno-estireno ( m  = 1.17) y poliesti- 
reno ( m  = 1.20) en agua. 

Eciiaciones similares a la ( 2 )  son obedecidas también por máximos 
y mínimos mayores6 y, por lo tanto, pueden usarse asimismo para detw- 
minar a D. 

TABLA 21-2. Diámetros de partícula de los reticdador 
obtenidos por el método de  intensidad mínima 

Núm. de litex m km ( A )  81 D ( A )  

METODO DE TRANSMISION 

Este método está basado en la aplicación de la teoría de Mie a la inten- 
sidad total de la luz dispersada. Cuando un rayo luminoso de longitud de 
onda A, e intensidad 1, pasa a través de una dispersión contenida en una 
celda de longitud 1, la intensidad de la luz transmitida se reduce por dis- 
persión a un valor I .  La relación I entre I ,  es 

donde r es la turbidez de la dispersión. Por otrz parte, si C es la concen- 
traci<ín de partículas dispersoras en g/cc, y p su densidad, la teoría de Mie 
predici: que 

donde K" es el coeficiente de dispersión de las partículas. El subíndice 
cero en r / C  indica que esta relación debe graficarse en función de C y 
extrapolarse hasta C = 0 para eliminar cualquier interacción entre las 
partículas. 

" Maron, Piene y Elder, J .  Colloid Sci . ,  18, 391 (1gG3). 
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l 

Figura 21-1. Gráfica de Mie de Kf/cr contra D/A,para m = 1.20. 

Todas las cantidades en el primer miembro de la ecuación (4) son 
medibles experimentalmente y, por lo tanto, puede calcularse K"/n. Ade- 
más X*/a  es una función de m y de a y puede calcularse por la teoría 
de Mie. Para un valor constante de m, K"/c  está dado como una fun- 
ción de D / h ,  por una curva como la de la figura 21-1. Consecuentemente, 
si K*/a se encuentra experimentalmente, se puede usar la misma curva 
con el valor adecuado de m para encontrar D / h ,  y, por lo tanto, D. 

La tabla 21-3 da algunos resultados obtenidos de esta forma para los 
diámetros de partículas de varias estructuras sintcticas. 

TABLA 21-3. Diámetros de partícula de las redes sintrticar obtenidas 
por el método de transmisión * 

Diámetro de partícula ( A )  -- 
Látex 243 Látex G-5 Látex 580-G 

Promedio 917 * 7 3690 i 30 2620 * 2 0  

Maron, Pierce y Ulevitch, 1. Calloid Sc i . ,  18, 470 (1961) 
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OTROS METODOS DE DETERMINACION DE 
TAMASO DF, PARTICCLA 

Otro iiiedio de dcteniiinar el tamaño y la forma de partículas dispersas, 
es por microscopia electrónica En este instrumento se usa un haz de elec- 
trones cn V C L  de luz ordinaria para observar y fotografiar las partículas 
coloidales. En la f i q r a  21-2 se muestra una fotomicrografia electrónica 
de partículas del liiilc sintético,^ cuyo diámetro promedio es de 2,300 A. 

Fiqura 21-2. Fotomicrogaf(a de dr hule siiiiGiiiu 

Mediante una amplificación adecuada de tales fotomicropfias, se han 
obtenido aumentos hasta dc 100,000 diáoictros. 

En algunos sistemas, tales como estructuras de hule siritttico, el tamafio 
de partícula también puedr determinarse por mktodos de adsorció~i.~ Estos 
consisten en la titulación del coloide con una solución de jabón, hasta que 
la superficie de las partículas queda cubierta con una capa jabonosa mono- 
molecular. El diimetro promedio de las partículas, se calcula entonces, a 
partir de la cantidad de jabón requerido por peso unitario de fase dispersa, 
conociendo el área ociilnda por una molécula d r  jabón. 

7 Maron, Mmre y Po\icll, 1. A p p l .  Ph,i . ,  23, 900 ( lg52). 
8 Maroii. El<ler y Ulr,,itrli. ] C o l l u ~ d  S i , .  9, 89 (1954); Maron, Elder y 

Moore, J .  Cul lod  Sci . 9, 104 (1954). 
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PROPIEDADES CINETICAS DE LOS SOLES 

Las propiedades de los d c s  que pueden ser adecuadamente discutidas 
bajo este títiilo son: la difusión, el movimiento browniano y la sedimenta- 
ción. 

Graham observó que las particulas coloidales se difunden rniicho más 
lentamente que los solutos en las soluciones verdaderas. Einstein y otros 
demostraron que es posible Iiallar una expresión para la difusión de las 
particulas coloidales en un medio, si se supone aplicable la ecuacción de 
van't Hoff para prcsión osmótica, y que las partículas coloidales son esfé- 
ricas y grandes en comparación con las moléculas del medio. 

Con tales suposiciones, la ecuación del coeficiente de difusión D,, es 
decir, el número de moles de coloide que se difunden a través de un i rea  uni- 
taria por unidad de tiempo bajo un gradiente de concentración de un 
mol por cm: es 

donde R es la constante general de los gases en (erg) imol) -'("K) -', 
T la temperatura absoluta, N el número de Avogadro, 7 la viscosidad del 
medio en poises y r el radio de las particulas coloidales en centímetros. 
Esta ecuación sc ha empleado para estimar, a partir de medidas de difu- 
sión, ya sea r, cuando N es supuesto; ya sea .V cuando se conoce r, encon- 
trándose adecuada para varios tipos de dispersiones. 

Las particulas coloidales exhiben un movimiento continuo y al azar; 
rsta actividad cinética de las particulas en suspensión en un líquido, Te 
llama movimiento bruwniano, y es debido al bombardeo de las particdas 
dispersas por las moléculas drl medio. Como resultado de ello. las partícu- 
las adquieren en el equilibrio una enersía cinética igual a la del medio a la 
temperatura dada. Puesto que las partículas en dispersión son considerable- 
mente más pesadas quc las moléculas del medio. la energía cinética que 
adquieren se manifiesta como movimiento browniano. el cual es mucho más 
lento que el de las moléculas del medio y puede, por consiguiente, obser- 
varse al microscopio. 

La validez de esta explicación del movimirnto browniano se basa en 
consideraciones matemáticas debidas a Einstein, quien teniendo en cuenta 
las suposiciones mencionadas en relación con la difusión, demostró que el 
coeficiente de difusión de un coloide debe ser relacionado con el desplaza- 
miento firomedio, A, producido por el moviiniento browniano en el tirmpo t 
a lo largo del eje x.  Tal relación entre Dr y A es 
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Eliminado D, de las ccuaciones ( 5 )  y (6 )  se obtiene que S' \.ale 

Esta r~ciiación fue usada por Perrin en sns clásicas euperienciai con 
suspensiones; para la determinación del númcro de Arogadro. 

SEDIMENTACION DE SUSPENSOIDES 

Aunque las dispersiones coloidales pueden ser estables durante periodos 
largos. a veces años, tienden a asentarse lentamente por acción de la grave- 
dad; por un reposo prolongado. La velocidad de asentamiento se observa 
fkilmentp. pues la separación entre el medio claro y el sol está, en general, 
bien definida. 

De la observación de tales velocidades, es posible lleyar a calcular las 
dimensiones y masas de las partículas suspendidas. 

Considérese un tubo como el mostrado en la figura 21-3 conteniciido 
una fase dispersa de densidad p suspendida en un medio de densidad p," 

y de viscosidad 7. 
,- 

F i ~ u r a  21-3. Sedirnent;irión por gravedad 

Si p es ma)or que p,, la partícula se asentará; de lo contrario, la par- 
tícula se driplazari hacia arriba. Cualquier partícula de radio 7, tendiendo 
a asentarir bajo la acción de la gravedad. encontrará una oposición por 
Ijarte dc la fuerza dc fricción del medio. Ahora bien, en el capítulo 1, 
ecuación (96), se demostró que cuando se establece un equilibrio entre 
ambas fuerzas, toda esférica caerá con una velocidad constante u, 

dada por la ecuación dc Stokm. 

donde g es la aceleraci6ii de la qavrdad. Piiisto que ri, a una distancia x 
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bajo la supcificie A,  vale obviamente dr/iit, o sea la velocidad a la cual 
desciende el nivrl R. la ecuación (8)  puede escribirse 

Integrando esta ecuación critre los limites x,, t ,  y x,, tl se obtiene 

Conociendo p. p, y 7, y midiendo las distancias S, y x2  a dos tiempos 
diferentes t ,  y t,, es posible calcular a partir de la ecuación (10) el radio 
de las partícula$ que se asientan. Una vez conocido éste, la masa de una 
particda se calcula mediante la relación m = %1 ;7rSp y el peso molecnlar 
de la fase dispersa según M = .Vm. 

A mcnos que las partículas suspendidas sean grandes, la sedimentación 
por gral-edad es un proceso sumamente lento. Sin embargo, es posible ace- 
lerarlo rncdiante las ultracentri~u~ns. Estai son, en esencia, centrífugas de 
qran velocidad en las cuales la fuena centrífuga reemplaza la acción de la 
f u e r ~ a  de gravedad. Por centrifugacióri dc las dispersiones coloidales colo- 
cadas en celdas de rotorcs especialmente diseñados, se han alcanzado acele- 
raciones hasta de un millón de Leces la de gravedad. En tales condiciones, 
hasta los soles dispersos finamente divididos se sedimentan en un tiempo 
relativamente corto. A fin de observar la velocidad de asentaniiento, se 
han desarrollado mttodos ópticos que peimiten fotografiar el nivel del sol 
en varias etapas, sin detener la ultracentrífuga. 

Como la aceleración de un canipo centrifugo a una distancia x del eje 
de rotación es ~ ? x ,  donde o es la velocidad angular de rotación, en radia- 
nes/segundo, por sustitución de g en la ecuación (9) se obtiene la velocidad 
de asentamiento 

Separando las variables, r: integrando entre los mismos limites qiir antes, 
se obtiene 

Mediante la ecuación (12) puede calcularse r a partir de los valores 
de .Y y t en dos etapas de la sedimentación y conociendo la velocidad de 
rotación de la ultracentrífuga a. Este procedimiento para obtener r, y por 
lo tanto el peso molecular del suspensoide, se conocr romo el método 
dr la r,rlocidnd dr iedirnrntación. 

Otro prwcclirnirnto dr obtener estos \alares, es el método de equilibrio 
dr xedinientación. Si se crntrifuga un susrrnsoide durante un tiempo sufi- 
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rientc, llega el momento en que el sol no se asienta n&. Entonces se logra 
iin equilibrio entre la velocidad de sedimentación y aqu6lla a la cual las 
partímias suspendidas tienden a difundirse hacia las regiones m55 diluidas 
de la celda, contra la fuerza centrífuga. Igualando ambas velocidades, es 
posible obtener la distribución de la concentración respecto a la distancia 
en varias partes de la celda de sedimentación. Esta distribución está dada por 

C, hfoZ(p - pm) (%A' - xiZ) 
ln- = 

c, 2 R7.p 

donde Cl y C2 son las concentraciones del coloide en los niveles ,r, y x,: 

y Al es el peso moleeular del coloide. Determinando las concentraciones 
C, y C, en los niveles x, y x, en el equilibrio de la sedimentación, se puede 
calcular M fácilmente de la ecuación (13) .  

Ida ecuación (12) es aplicable a las dispersiones diluidas de partículas 
esféricas uniformes, mientras que la ecuación (13) se aplica a las de cual- 
quier foima siempre y cuando sean todas del mismo tamaíio. Cuando las 
partículas no son esféricas, se requiere un análisis más completo de los dato3 
de sedimentación. Asimismo, cuando los sistemas son heterogéneos en ta- 
maño de partícula, es posible determinar su distribución por estudios de 
sedimentación. 

1.a mayoría de los estudios de sedimentación se han hecho en proteínas 
y otras sustancias de interes biológico, en soluciones acuosas. Algunos de 
los iciiiltados obtenido? sc encuentran en la tabla 211. 

TABLA 2 1 4 .  Pesos rnoleculares de prateinas detcrmin~ddos por ultracentrifugación 

M M 
Protrina ( g  rnolkl) Proteína íg molk') 

Tripsina 15,000 Ureasa 480,000 
Albúmina de huevo 41,000 Tiroelobulina (cerdo) 630,000 
Insulina 46,000 Hemocianina (octopus) 3.300,000 
Scro albúmina (caballo) i0,OOO Hemocianina (hélixi 8,900,000 
Antitoxina difttrica 92,000 Virus mosaico tabaco 31,400,000 
Catalasa 250.000 Virus dc la rabia 47,000,000 

YROPlEDADES ELECTRICAS DE LOS SOLES 

Las di~persiones coloidales presmtan propiedades eléctricas íntimamente 
asociadas con su capacidad de ahsorbrr ioncs de las soluciories o mol6cula? 
del medio, o de ambas a la xcz. El ~stirdio de los coloidcs ha establecido 
que los solcs liófobos, adaorhcri prirx.ipalrncntr ionrs del clectiólito de las 
soliirioncs rn  las cuales cstán prcparad<>s. Por otro lado, las ~iarticiilas en 
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soles liófilos atraen hacia ellas: primeramciite. una capa del medio en la 
iual pueden o no adsorberse los iones: segiin las condiciones de la solución. 
Aunque la naturaleza de las particdas del dispcrsoide es la que determina 
si un coloide rs liófobo o liófilo, el carácter de la fase adsorbida sobre la 
particula final es el que eventualmente controla la estabilidad del sol y esta- 
blece la forma en que la partícula se comporta en un campo eléctrico. 

Todo sólido el1 contacto con un líquido, tiende a desarrollar una dife- 
rencia de potencial a través de la interfase entre los dos. Por ejemplo. 
cuando se pone agua en contacto con una superficie de vidrio, ésta adrorbe 
ioiies oxhidrilo y queda cargada negativamente respecto al a p a .  Para 
balancear esta carga, los iones hidró~eno son atraídos a la superficie para 
formar una capa doble de cargas negativas sohre el vidrio y positivas en el 
agia  adyacente a éste, como se ve en la figura 21-4(al. Tal arreglo de 

t 

Fijo 

Caoa doble Doble capa 
de Helmholh difusa 

(01 lb) 

Fi~ura  21-4. Capan dobles de Helmhdt~, y difusa 

cargas, llamada capa doble de Helrnlioltz, irnplica una difrrrncia dc poten- 
cial entre el sólido y el líquido. 

Eri cl concrpto original de la capa doble sc corisideraba que las cargas 
sobre la superficie estaban fijas y que las cargas neutrali~antes en cl líquido, 
junto con éste: eran móviles. Sin enibargo, consideraciones más recientes 
indican que la capa es mis difusa en carácter y se extiende en el Iíqiiido 
en la forma ilustrada en la figura 21-4(b). Aquí las cargas que aparecen 
inmrdiatamente ad!acentes a la superficie lo están sobre ella, con al, ~runas 
de las cargas neutralizantes en una capa de líquido estacionario adherido 
a la siiperficie. Las cargas remanentm quedan distribuidas en el elei.trólito 
adyacente, en forma dr una atmósfera difusa y móvil, análoga a la postulada 
por Dcbye y Hückel para los electrólitos. Según este concepto, la diferencia 
de pntmcial rntrc la superficie y cl líquido tiene lugar en dos partes: 
( a )  rntrc la suprrfiric y la capa estarionaria y (b) entre esta capa y el 
rurl-)m dc la soIucii>ri. Este último, conmido como potencial electrorinético 



o zeta, es responsable de varias propiedades clktricas no estáticas de las iii- 
tcrfases sólido-líqiiido. y de los efectos eléctricos observados en los coloides. 

Como las dirpersiones de los sólidos en líquidos producen iiiterfases 
sólido-líquido, debe cstahlecerir una capa doble difusa en la superficie de 
la partícula y. por lo tarito, un potrncial zeta. Además, la adsorción selec- 
tiva de los iones debc producir una carga eléctrica sobre las partículas, es 
decir, que taiito éstas como el medio quedan cargados cltctricamentr: aun- 
que con signo contrario y, por tanto, deben reaccionar ante un campo eléc- 
trico que se aplique y migrar en direcciones opuestas y es lo que realmente 
sucede. Ciiando las condiciones experimentales pennitcri la migraciíin dcl 
dispersoide, pero no la del medio, se tiene el fenómenc de electroforisii. 
Por el contrario, cuando se impidc la migración del dispersoide, mas no 
la del medio, se obtiene la electróiwioii<. 

ELECTROFORESIS 

La migración de particulas coloidales cargadas eléctricairieritr. bajo un 
potencial eléctrico aplicado: se llama elertroforcsir. Este efecto puede ob- 
scrvarse fácilinente en el aparato mostrado en la figura 21-5 llamado 

Figura 21-5. 
clectroforesis. 

Tubo de  Durton 

tubo de  Burton. Este aparato consta de un tubo en U provisto de una llave 
de drmaje y de iin embndo para llenar, tainbitn con sn llave (no mostra- 
da ) ,  unida a la parte posterior del tubo. Sc coloca una solución de un 
electrólito adecuado de nimor densidad que el sol, dentro del tubo, y luego 
se introduce el sol por ~l embudo para desplamr el electrólito hacia arriba 
y producir interfases en ambas ramas. Entonces sc insertan los electrodos y se 
conectan a una batería de alto voltajc. Ciiando la5 particulas coloidales están 
cargadas ric~ativamcnlr, sr observa que el nivel del sol dcsciendc gradual- 
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merite del lado dcl electrodo negativo y subr simultáneamente por el lado 
contrario, o sea que las partículas negatilas se mueven hacia el electrodo 
positivo. Si por el contrario, aquCllas están cargadas positivamente, tiene 
lugar un proceso interso. Si se deja que la electroforcsis continúe hasta 
alcanzar el electrodo apropiado, el sol se descarca y precipita. 

Observando si las particulas coloidales migran en un campo eléctrico 
y en qué sentido, es fácil determinar cuándo están cargadas y con qué signo: 
En esta forma se ha establecido que los coloides liófobos son específicos en 
la adsorción de iones negati~os o positivos. Así por ejemplo el azufre, los 
sulfuros metálicos y los soles de metales nobles se cargan negativamente. 
y en cambio los de los óxidos metálicos, como el óxido de aluminio y el de 
hierro, se cargan positivamente. Esta misma especificidad de carga se ob- 
serva también en algunos soles Ijófilos, Pero dentro de este tipo, al que 
pertenecen algunas proteinas, el s i p o  de la carga depende del pH  de la 
solución. Por encima de cierto valor. característico para cada sol, las par- 
tículas están cargadas negativamente mientras que por debajo de ese valor 
de pH, se cargan positivamente. En el llamado punto iroeléctrico, las partí- 
culas no es& cargadas y no migran en un campo eléctrico. En general. 
el punto isoeléctrico no es un valor definido del pH, sino un intervalo 
del mismo; por ejemplo, de 4.1 a 4.7 para la caseína de la leche humana 
y 1.3-5.3 en alqunas hemo~lohinas. 

La electroforrsis puede iitili~arse también rn las mediciones cuanrita- 
tivas de la velocidad de migración de las partículas del coloide. Si se deter- 
mina el tiempo necesario para que uri sol emigre una cierta distancia. bajo 
una diferencia de potencial aplicada en una longitud dada de trayectoria. 
se calcula la rnobilidad rlertroforétiro,  o sea la \.elocidad cn centímetros 
por segundo bajo una diferencia de potencial de 1 voltio por centímetro. 

Tales cálculos demuestran qne las velocidades de migración de las 
partículas coloidales, no son muy diferentes de las de los iones bajo condi- 
ciones similares. es decir, son del orden de 10 a 60 x lo-'. cm? seg-' voltio-'. 

Chno  las difcrentes especies coloidalrs en nna mezcla migran a veloci- 
dades difereiites, se usa la electroforesis para separarlas, sobre todo en el 
iraccionairiiento y análisis de proteínas, ácidos nucleicos, polisacáridos y 
otras siistaiicias complejas de interés biológico. 

ELECTROSMOSIS 

Cuando se impide por al.:ún procedimiento adecuado la electroforesis 
de un dispersoide, p e d e  haccrsc mover al medio bajo la influencia de un 
potencial aplicado. Este fcrrómeno qur se conoce cunio electrdstnosir es una 
rnnsecuencia directa de la rxistcncia de un potrncial zeta entre las partícu- 
l:is coloidales y el medio. La figura 2 1 4  muestia un aparato simple para la 
observación dc la ~Icctrósmosis. El coloidc se coloca en el compartimiento A,  
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separado de los B y C por membranas dializadoras D y D'. Se llenan 8 y 
C con agua, hasta las marcas indicadas en los tubos laterales. Cuando se 
aplica una diferencia de potencial entre los electrodos colocados cerca 
de las membranas, se observa que el nivel del Iíquido baja en un tubo p 
sube en el otro, debido al paso dcl agua a través de las membranas D y D'. 
La dirección del flujo del agua depende de la carga del coloide. En los 

Figura 21-6. Elcctrbsmosis. 

sole4 positivos el medio es negativo y el flujo time lugar de C a B. En coloi- 
des negativos ocurre a la iriveria, y entonces sube el nivel del líquido en C. 

ESTABILIDAD DE LOS SLTSPEIVSOIDES 

Vna pregunta de considerable importancia e interés es: ;por qué las 
dispersiones coloidales son estables? La respuesta puede encontrarse en el 
caso de los coloidc~s liófobos, en su carga eléctrica y en su sran solvata- 
ción. Para efectuar la precipitación de una dispersión, las partículas se 
agrupan por colisión en agregados bastante grandes antes de asentarse. En 
ioi soles liófobos tal aglomeraiión se be impedida por las cargas eléctricas 
de las partículas; que son del mismo s i p o  y al aproximarse se repelen. El 
resultado es que, mientras tales cargas existen, cada partícula estará prote- 
gida de las demás por un campo eléctrico y será difícil una aproximación 
suficiente para su agmparniento. En los coloides liófilos actúa el mismo 
tipo de repulsión electrostática, junto con el factor de solvatación. La 
partícula coloidal queda envuelta en una capa de solvente, que actúa como 
una barrera al contacto con agregados de la fase dispersa. En los coloides 
liófobos la remoción de la carga superficial debería ser suficiente para 
producir la coagulación. En los coloides liófilos, por otro lado, la remoción 
de la carca puede disminuir la estabilidad pero no conduce necesariamente 
a la precipitación. Este hecho sc ilustra por las proteínas en su punto iso- 

\ eléctrico, donde las particulas no están cargadas. Aunque en tal punto las 
( di\p"iones proteiiiicar, son rmmos estables, no sierripre se precipitan pues 
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quedan protegidas por una capa de agua. Sin embargo, tan pronto coolo 
esta capa se remueve por algún medio, hay una coagulación y la proteína 
se precipita. 

La mayor estabilidad de los coloides liófilos se usa frecuentemente para 
aumentar la estabilidad de los liófobos a los que se añaden. Tales sustan- 
cias son adsorbidas por las partículas liófobas, impartiéndoles su caricter 
liófilo y entonces el sol adquiere mayor resistencia a la precipitación. Los 
coloides liófilos usados para aumentar la estabilidad de los liófobos, se 
llaman coloides protectores. 

PRECIPITACION DE SOLES 

Para provocar la precipitación de una fase dispersa, deben crearse 
condiciones opuestas a las que producen estabilidad. En los soles liófobos 
esto signifita que debe removerse la carga de las partículas y en soles liófilos 
que tanto la carga como la capa adherida de solvente deben eliminarse. 

La neutralización de las cargas eléctricas sobre las partículas liófobas, 
puede realizarse aplicando un campo eléctrico como el usado en electro- 
foresis. Al hacer contacto con un electrodo de signo opuesto, h partícula 
cargada se descarga y precipita. Un método más común de producir la 
precipitación es por la adición de electrólitos, los cuales aunque son esen- 
ciales en bajas concentraciones para mantener la estabilidad, en altas 
producen la floculación de la fase dispersa. La cantidad de electrólito re- 
querido para precipitar un sol dado depende de las naturalezas de éste 
y del electrólito añadido. Para un sol determinado, el poder precipitante 
de los electrólitos es función primeramente de la valencia de los iones de 
signo opuesto al del coloide. La tabla 21-5, da algunos resultados de la 
precipitación de soles positivm y negativos, coq varios electrólitos. La con 
centración se refiere a la cantidad mínima de electrólito requerido, para 
producir la precipitación en 2 horas. De la tabla es evidente que, aunque 
hay alguna especificidad, la acción ~recipitante de algunos electrólitos de- 
pende esencialmente de la valencia de los aniones en los soles positivos, y 
de la valencia de los cationes, en soles negativos. Además, el poder preci- 
pitante de un electrólito aumenta muy rápidamente con el aumento de la 
valencia del anión o catkín, siendo las relaciones aproximadas 1 :40:90 
para el hidróxido férrico, y 1 : 70:500 para el sulfuro arsenioso. 

Frecuentemente puede coagularse un sol, añadicndole un coloide de 
carga opuesta a la suya. En este proceso ambos soles pueden precipitarse 
parcial o totalmente. Un ejemplo lo constituye la precipitación del sol nega- 
tivo, sulfuro arsenioso por el hidrosol positivo, hidróxido férrico. La flocu- 
lación se log~a  también por ebullición o por congelación. Con la primera, 
se reduce la cantidad de electrólito adsorbido por el sol y, si esta reducción rs 
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TABLA 21-5. Precipitación de hidrosoles por electrólitos 

Sol de hidróxido férrico (positivo) Sol de sulfuro arsenioso (negativo) 

Concentración Concentración 
Electrólito (milirnoles/litro) Electrólito (rnilimoles/litro) 

KI 16 .2  HNO, 50 
BaCI. 9 . 6  I H C I  3 1 

. , siificiciite para producir coagulación, el sol sr distruyr. 1.a c o n q r l a c ~ o ~ ~  
prndiicc una ri,inoción del medio, y si se prolonga suficiente piirdr i i o  ~ I N -  
dar  nierlio adccuado para rnaiitrner suspcridido RI dispcrsoidr. 

La floculación en los soles liúfilos se efectúa de dos forriias. La  prii~ici-a 
corisiste en la adición, a un coloidr hidrófilo: dc solwiitcs tulrs como r l  
alcoliol o la acetona: quv timen mucha afinidad por el a i i a  prodirieiido 
la deshidratación de la fasc disprrsa y dando partículas cuya estabilidad 
se debe sólo a sil carga. U n a  pequeíía cantidad de electrólito aña<lido al 
sol: en tal coridición. proclucr f5cilrnerite ia coa~iilacióir. La  segunda con- 
4stc en cI uso de  conc~iitracinnes siificientemitite altas dt- ciirtos irlrie~. E ~ t r  
" r { e c i o  salino" de los cnloidcs liúfilos por cr~iicintraciorws altas dr clertrólito 
ri, dehi.  aparrntrinmte. a la t tdcr rc ia  dc Iris iorirs a solvatai-se causando la 
reinoi.iún dt.1 agua adsorhida de  las partír.iilas disprrsas. El p o d t ~  salino 
de  varios iones cst i  dado r n  la serie lidlrr,fia o de  Hoimuistrr, cn la que los 
iorics rstiri  ordenados por eficiencia drcrrciriiic en la precipitación. Para  
los ariiones esta serie nos da  

C i t r a t o  > T a r t r a t o  > S O , -  > > Acetato- > 
C -  > NO3- > I -  > CNS- 

y para los catiories 
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1 EMULSIONES 

Se llama emulsión a una dispersión coloidal de un líquido en otro in- 
niiscible con él, y puede prepararse agitando una mezcla de los dos líquidos 
o, preferentemente, pasando la muestra por un molino coloidal llamado 
homogeneizador. Tales emulsiones no suelen ser estables y tienden a asen- 
tarse en reposo, para impedirlo, durante su preparación, se aiíaden peque- 
ñas cantidades dc sustancias llamadas acentcs emulsificantcs o emulrionan- 
tcs, que simen para estabilizarlas. Estas son generalmente jabones de varias 
clases, sulfatos y ácidos sulfónicos de cadena l a r q  o coloides liófilos. 

Si se emplea el término aceite para designar a todo liquido inmiscible 
con el agua, capaz de formar una emulsión con ella, las emulsiones pueden 
clasificarse en dos tipos que son: ( a )  emulsiones de aceite en agua, en las 
que la fase disperqa es el aceite y, (h )  las de agua en aceite en las que 
aquélla es la fase dispersa. El tipo de emulsión que resulta en la agitación 
de dos líquidos, depende de las proporciones relativas de ambos en la mezcla. 
En general, el que está en exceso actúa como "fase exterior" o medio y el 
otro como "fase interior' o dispersoide. La proporción exacta de éste, re- 
querida para la formación d e ~ u n  tipo de emulsión es difícil de definir. En 
efecto, Stamm y Kraemer "demostraron que las emulsiones de ácido oleico 
en agua, pueden prepararse siempre y cuando la proporción de ácido no 
exceda el 40%. Si excede, resulta una emulsión de agua en el ácido. 
51 tipo de emulsión obtenida, depende también de la naturaleza del agente 
emulsionante uudo.  Los jabones de metales alcalinos sohiblcs en agua, 
y los sulfatos metálicos básicos, generalmente, favorecen la formación de 
emulsiones de aceite en agua. Por otro lado, los jabonis insolubles en agua 
tales como los de cinc, aluminio, hierro y metales alcalinotérreos, favorecen 
la formación de emulsiones de agua en aceite. Frecuentemente el primer 
tipo de emulsión puede ser convertido al segundo por adición de iones 
metálicos pesados. Bajo tales pondiciones, un emulsionante solublc en agua 
se con\ierte en otro insoluble, produciéndose una inversión de la fase. 

El tipo a que corresponde una emulsión particular se deduce de varias 
formas. Si el agua constituye la fase exterior, toda la añadida a la emulsión 
será fácilmente miscible, mas no así el aceite. Análogamente, si la fase 
externa es de aceite, la miscihilidad ocurrirá con el aceite qiic se agregue, 
pero no con el agua. Observando en un microscopio el comportamiento de 
la emulsión, ante talcs adiciones, es posible identificar fácilmente su natu- 
r a l ~ ~ ~ .  Otra forma de distinguir las emulsiones, se basa en el hecho de qilc 
una pequeña cantidad de electrólito añadido a una, la hará conductora 
si la fase exterior era agua, pero tendrá poco efpcto sobre la conductancia 
si el medio dispersar cra aceite. 

Stamm y Kraerner, 1. Phyr. Chem..  30, 992 ( 1 9 2 6 )  



El tamaño dc partícula de la fase distribuida es generalmente mayor en 
las emulsiones que en los soles, alcanzando desde 0.1 hasta más de 1 de 
diámetro. Por otro lado, las de las emulsiones no son muy 
diferentes de las de los soles liófobos. Presentan el efecto Tyndall y puede 
ohscrvarse el movimiento browniano si las partículas no son demasiado 
grandes. Además, los glóbulos están en general, cargados negativamente; 
migran por acción de un campo eléctrico y son sensibles a los electrólitos 
añadidos, en particular a los que contienen iones positivos multivalentes. 

Las emulsiones pueden desdoblarse en sus líquidos constituyentes por 
calentamiento, congelación, agitación, centrifugación. por adición aprecia- 
ble de electrólito como agente salino de  la fase dispersa, y por destmcción 
química del agente emulsificante. L a  centrifugación se usa generalmente 
para separar la crema de la leche y el agua del aceite. Debido a la carga 
negativa de los glóbulos, los electrólitos que contienen iones positivos diva- 
lentes y trivalentes son particularmente efectiva como agentes salinos de 
la sustancia emulsificada. Los métodos empleados para la destrucción del 
agente emulsificante, dependen de su naturaleza. Podemos citar como 
ejemplos a la precipitación de un aceite en emulsión acuosa, estabilirada 
con jabón de sodio o potasio: por medio de un ácido fuerte. El ácido hidro- 
liza el jabón liberando el ácido graso y, como éste no es un buen agente 
rmulsionante, la emulsión se separa. Se logra el mismo resultado, por adi- 
ción cuidadosa de ionei positivos, que tienden a producir una inversión 
de la fase. Si se evita el exceso, ocurre la segregación de las dos fases, antes 
de que sea posible la inversión de la emulsión de aceite en agua a otra de 
agua en aceite. 

G E L E S  

La coagulación de un sol liófobo o liófilo produce un precipitado que 
puede ser o no gelatinoso. Sin embargo, si las condiciones son adecuadas, 
es posible obtener la fase dispersa como una más o menos rígida conte- 
niendo en ella todo el líquido. El producto bajo esta forma se llama gel 
y el proceso por el cual se produce se denomina gelificación. 

Según su naturaleza, los geles se preparan generalmente por uno de 10s 
tres métodos siguientes: (a )  enfriamiento, (b )  doble descomposición O 

metátesis, (c)  cambio de solventes. Los geles de agar-agar, de gelatina 
y otras sustancias se preparan enfriando una dispersión no muy diluida de 
ellas; en agua caliente. Al enfriarse el sol, las partículas dispersas muy hidra- 
tadas pierden su estabilidad, se aglomeran en masas más grandes y, oca- 
sionalmente, se acoplan para formar una estructura semirrígida del gel que 
atrapa todo medio libre. El segundo método se ve ilustrado en la formación 
de geles de ácido silicico por adición de un ácido a una solución acuosa 
de silicato de sodio. El jcido silicico así liberado, es altamente gelatinoso 
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debido a la hidratación y pasa a gel sólido más o menos rápidamente. Final- 
mente, algunos geles se forman cambiando súbitamente el solvente en el 
cual está disuelta una sustancia, por otro en el cual es insoluble. Un ejem- 
plo de este caso, lo ofrece el gel de acetato de calcio. Si a una solución 
acuosa de esta sal se añade alcohol, la sal aparece súbitamente como una 
dispe~ión coloidal que se transforma después en un gel conteniendo todo 
el líquido. 

Los geles pueden ser de dos clases, elásticos como el agar-agar y la gela- 
tina, y no-elósticos como el gel de sílice. Un gel elástico completamente 
deshidratado, es regenerable por adición de agua; sin embargo, una vez 
que uno nrrelástico pierde toda la humedad, la adición de agua no produce 
nueva gelificación. Esta diferencia en el comportamiento ante la hidrata- 
ción, parece deberse a una diferencia en la estructura de los geles secos. En 
los elásticos las fibnllas componentes del gel son flexibles y, por hidratación, 
pueden expandirse otra vez para formar uno nuevo. En cambio, en los 
geles inelásticos, la estructura es mucho más rígida y, aunque son capaces 
de absorber algo de agua, no se expanden lo suficiente para abarcar todo el 
liquido. En otros casos, asimismo, el calentamiento produce cambios quí- 
micos que modifican la naturaleza de la sustancia. Un ejemplo de este caso 
lo ofrece el endurecimiento de los huevos por ebullición, causado por la 
desnaturalización irreversible de ciertas proteínas. 

Los geles elásticos parcialmente deshidratados, pueden absorber agua al 
sumergirse en el solvente. La cantidad de agua absorbida es grande a ve- 
ces, produciendo una expansión apreciable o hinchazón. Muchos geles, 
tanto elásticos como inelásticos, experimentan una contracción de volumen 
en reposo por exudación del solvente. Este proceso es llamado sinéresis. 
Asimismo algunos geles, particularmente los de los óxidos hidratados y gela- 
tina, se licúan fácilmente por agitación dando un sol que, por reposo, se 
reinvierte a gel. La transformación sol-gel es reversible y se conoce gene- 
ralmente como tixotropía. Tal reversibilidad se observa también en geles 
preparables por enfriamiento, excepto que la licuefacción se Produce por 
calentamiento y la gelificación al descender la temperatura que es bastante 
definida y reproducible en este tipo de transformación. 

SOLUCIONES DE MACROMOLECULAS 

Mediante reacciones de polimerización es posible unir, por enlaces de 
Valencia, un número grande de moléculas de peso molecular relativamente 
bajo en una molécula única, gigante. Tales macromoléculac alcanzan cientos 
o miles de moléculas combinadas en una forma más o menos rrpetida. Así, 
las moléculas de hutadirno (M = 54) pueden unirse para dar polihuta- 
dieno, de un peso molecular tan alto como 5 ó 6 millones. Las inolPculas 
de este tipo de alto plímero son generalmente lineales, con pequeña sec- 
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ción transversal y gran longitud. Además, las moléculas son muy flexibles, 
y adquieren diversas formas: desde esferas, cuando están completamente 
dobladas, hasta barras, cuando están extendidas. Sin embargo, la configu- 
ración más probable es la de una espiral. 

Los materiales muy polimerizados como el hule sintético, el poliesti- 
reno, el polietileno, la lucita, el nylon, etc., se preparan por síntesis, pero 
muchos existen en la naturaleza, como las proteínas, los polisacándos, las 
gomas y resinas de varias clases y el hule natural. Algunos pol íeros son 
cristalinos pero la mayoría son amorfos. Asimismo, algunos son solubles 
en solventes apropiados mientras que otros son prácticamente insolubles. 
Aparentemente, la longitud de la cadena no es impedimento para la solu- 
bilidad, sino su cruzamiento para formar un sistema tridimensional; es el 
origen de los pol íe ros  insolubles o geles. 

Los polímeros se disuelven para formar soluciones verdaderas de igual 
forma que los solutos de menor peso molecular. Tales soluciones se forman 
espontáneamente y son termudinámicamente estables. Además, un polímero 
precipitado de una solución se redisuelve, mientras que con las dispersio- 
nes no ocurre así. Sin embargo, debido al gran tamaño de las moléculas 
de soluto, las soluciones se comportan como coloides, razón por la cual 
se estudian dentro de este tema. 

PROPIEDADES DE LAS SOLUCIONES 
MACROMOLECULARES 

Las soluciones de altos polímeros se comportan en muchos aspectos 
como soles liófilos. Sus propiedades físicas: generalmente, son bastante dife- 
rentes de las de los solventes y puede haber una considerable interacción 
entre las moléculas del polímero y las del medio. Una propiedad destaca- 
ble, de los mismos, es su viscosidad relativamente alta, sobre todo en solu- 
ciones muy concentradas. Además, estas soluciones en especial las diluidas, 
presentan flujo no-newtoniano, es decir, el coeficiente de viscosidad de una 
solución dada no es constante, sino que depende de las condiciones en que 
se encuentra. Así por ejemplo, una solución de un polímero en un buen 
solvente puede volverse no newtoniana, a una concentración del 1 ó 2 por 
ciento en peso, mientras que en las dispersiones liófobas, el comporta- 
miento no-newtoniano no aparece a veces, sino hasta que se alcanza una 
conccntración de 25 por ciento en volumen. 

El comportamiento coligativo de las soluciones de altos polírneros es 
muy similar al descrito en las dispersiones. La única propicdad medida, 
generalmente, es la presión osmótica. Las soluciones de polímeros también 
dispersan la luz y se sedimentan en ultracentrífugas. Ambos fenómenos 
se emplean en la detcrminarión del peso molecular de las macrornoléculas, 
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y la sedimentación permite además: calcular la distribución de pesos irio- 
leculares. 

Las moléculas de altos polímeros en solución no llevan carga eléctrica 
y, por lo tanto, no migran en un campo eléctrico a menos que antes forrneii 
;unes, para lo cual deben contener grupos carboxilo, snlfónico, amino u 
otros de este tipo. En las proteínas, donde tanto el grupo carboxilo como 
el amino están presentes, la carga por encima del punto isoeléctrico se debe 
a la ionización del grupo -COOH y por debajo del punto isoelíctrico a la 
conversión del grupo amino en un ion amonio, al captar un ion hidrógeno 
de la solución. Por lo tanto, la carga es negativa por encima del plinto 
isoeléctrico y positiva debajo de él. Las macromoléculas que forman iones 
en solución se llaman electrólitos polimeroi o coloidales. 

Las macromoléculas se precipitan desde la solución por evaporación del 
solvente, o por adición de otro en el que cl polímero sea insoluble. En este 
último caso precipita primero la molécula mayor y luego otras más ligeras, 
en orden decreciente de peso molecular. En consecuencia, la adición con- 
trolada de un no-solvente a una solución de un polimero que contiene dife- 
rentes pesos moleculares, se usa para separar el polímero en fracciones, 
cada tina de las cuales tiene cierta variación estrecha, de pesos molecular~s. 

DETERMINACION DEL PESO MOLECULAR 
POR OSMOMETRIA 

1.0s mítodos empleados más frecuentcmerite para determinar los pesos 
molcculares de los polímeros en solución son: (a)  la presión osmótica; 
( b )  la dispersión de la luz; (c) viscosidad, y ( d )  sedimentación. Como el 
método de sedimentación es mu" similar al descrito para las dispersiones, 
aqiií sólo se discribirán los tres primeros. 

La termodinimica de las solucionm diluidas de altos polímeros predice 
que. a una temperatura dada, la dependencia de la presión osmótica, 11, 
con la concrntración C está dada por 

donde R rs la constante %aseosa; M cl peso molecular del soluto y A y B 
ion constantes. Por tanto, si se ~raf ica  Ir/C contra C ). SP e ~ t r a p d a  hasta 

l C ' O, el valor limite de la ordenada ( i r /C),  es igual a 
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Un tipo común de  osmómetro consta de una cámara pequcña de vidrio 

o acero inoxidable con un tubo capilar en la parte superior y una mem- - 
braua en la base abierta. 1,as membranas más usadas son: la nitrocelulosa 
desnitrada, o el papcl celofán no iinpcmeable al a p a .  La  cámara se llena 
con la solución a estudiar, hasta que su nivel aparece en la parte baja del , 
capilar y entonces el solvente se introduce en un tubo mayor conteniendo 
solvente puro. El nivel de éste se mantiene justo por encima de  la mem- 
brana. Todo el conjunto se coloca luego en un termomto y se hace la 
lectura inicial del nivel de la solución; cuando se ha rstablecido el equi- 
librio osmótico se determina el nivel final de la soluciln. El ascenso de la 
solución es una medida de su presión osniótica. 

L a  fisura 21-7 muestra una grifica de R/C contra C del polirstireno 
en  tolueno a 25% ii viene dado en centímetros de tolneno; y la concen- 

Figura 21-7. Presionrr osrnóticas de soluciones dc pulirstirenu e n  tolucno a 25°C. 

tracióri cn gramos por rciitírnetm cúbico. D e  la &fica se deduce que (11/C), 

vale 1.77 X 10'. Para aplicar la cruacií>n (161. la presión ( I I /C)o  debe 
convertirse a atmósferas desde los centímetros de tolueno; para ello se mul- 
tiplica (n!C),, por la densidad del tolueno (0.861 a 25°C) y se divide por 
el peso de 76 cm dc  mcrcurio a 0°C (76 x 13.60). Si rI se da  cri atmós- 
feras y cl volnmcii en ccntíriietros cúbicos, (IIlC!, es riitonces 

y, por con~iguientc, 
(82.06) (298.2) (76) (13.60) 

hl = ~p 

1.77 Y lO'(O.8610~ 
= 166,000 y rnol-' 
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Si el polímero contiene molCculas de diferente peso, que es el caso 
general, el valor de M obtenido es un promedio dado por 

En esta ecuación, ni es el número de moléculas cuyo peso molecular es M, 
y M, es el peso molecular promedio del polímero. 

DETERMINACION DEL PESO MOLECULAR 
POR DISPERSION DE LA LUZ 

La determinación de pesos moleculares de polimeros, por observación 
de la intensidad de la luz dispersada, depende de la relación siguiente, 
debida a Debye 'O 

en la que C es la concentración en gramos por centímetros cúbicos, A' y B' 
son constantes y .r la turbidez del soluto, según se definió en la ecuación ( 3 ) .  
La cantidad H viene dada por la expresión 

donde n, = índice de refracción del solvente, N = número de Avogadro, 
dn /dC = variación del índice dc refracción de la solución con la concen- 
tración y A. = longitud de onda en centímetros de la luz empleada en el 
iiccío. Finalmente, M' es un peso molecular aparente del soluto, relacio- 
nado con el verdadero por medio de la ecuación 

Las cantidades a y P son los términos de corrección necesarios por el 
tamaño y naturaleza de las moléculas de soluto. a es la corrección por di- 
simetría y p la corrección por depolarización. 

Para usar estas ecuaciones. es necesario determinar la turbidez en va- 
rias concentraciones diluidx de la solución n,, dnldC,  y los factores a y P, 
todos ellos a la longitud de onda de la luz empleada. La turbidez se obtiene 
~rneralmente de la intensidad de la luz dispersada a 90°, de aquélla que 
proviene en la dircccibn :le1 rayo incidente." no se mide con refractómetro 

'0 P. Drhyc, 1. A p p l w d  P h y r x i ,  15, 338 (1'31-1); 1. Phyr. ond Colloid Chem.,  
Si, 18 ( 1 9 4 7 ) .  

" V h c ,  por cjcmplo. M.trori y Imu, l. Pulpner  Sci . ,  14. 29 (1954).  
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y dnldC con refractrómetros diferenciales especiales. La correccion a se 
calcula de las medidas de intensidad de la luz dispersada a 45' y 135O 
respecto al rayo primario l2 y @ de la relación de los componentes horizontal 
y vertical de la luz dispersada por el soluto a 90' respecto al rayo incidente. 

El procedimiento para obtener M, de estos datos, es el siguiente: pri- 
mero se calculan las cantidades HCIr,  se grafican contra C ,  y se extrapolan 
a C = 0; según la ecuación (18) este valor extrapolado es 1 /M '  y, por lo 
tanto, se obtiene M'; éste, junto con los valores de a y p. en la ecua- 
ción (20): nos da el peso molecular correcto, M. 

En la figura 21-8, se muestra una gráfica de HCIr contra C para el 
poliestireno en metil-etil-cetona13 a 25°C. Cuando C = O, esta gráfica da 

Figura 21-8. HC/T contra C para el policstireno en rnetil-etil-cetona a 25°C. 

l/M1 = 1.19 x 1 0 - 9 ,  por consiguiente, M' 10.84 x 1O0. Para estas so- 
luciones, a = 1.25 y @ = 0.961. Por lo tanto, 

El promedio obtenido para M por dispersión de luz, es diferente del que 
resulta por presión osmótica y está definido por 

donde M,'es el peso molrcular promedio determinado. En polínieros con 
una distribución de pesos moleculares, M, > M,. Sólo cuando las especies 
rnol~ciilar~s son iguales, o cuando la distribución es muy estrecha. M, y M, 
son idénticos 

1 2  Doty y Steiner. l. Chcm. Phys., 18, 1211 (1950) 
18 Maron y LOU, 1. Polymer Ssi., 14, 29 (1954). 
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Las medidas de dispersión de luz son mucho más difíciles y coiiiplicadas, 
que las dc presión osmótica. Sin embargo, el mrtodo de dispersión de luz 
m mucho más versitil. Así: mientras que el método de presión osmútica es 
aplicahle a soluto\ con peso molecular rntrc 20:000 y 600,000 el de dis- 
persión de luz se ha usado para determinar pesos moleciilares de sustancias. 
que varían dcsde por ejemplo M = 342 para la sacarosa" hasta otros 
mayores de 5.000,000. 

DF,TERMINACION DEL PESO MOLECULAR 
POR MEDICION DE LA VISCOSIDAD 

La osmometría, la dispersión de luz y la sedimentación, son métodos 
absolutos ernpltados para obtener ei peso molecular dc las niacronioléciilas. 
Sin embargo, el niétodo de viscosidad es crnpírico y requiere cierta calihra- 
ción, como se veri en seguida. 

La viscosidad relativa de una solución vr, es la relación 7, = don- 
de 7 es la viscosidad de la solución y T~ la del solventc puro, ambas a la 
misma temprratiira. Asimismo, la ciscosidad especifica v,,,, está dada por 
v.i2 = 7, - 1 y la circosidad intrinscca, [TI por 

donde C cs la concentración d d  soluto, expresada generalmente en " r am~s  ,> 

por 100 cc de solución; ambas expresiones dan cl mismo valor de [?l. Por 
otra parte, se ha demostrado que la viscosidad intrínseca está relacionada 
con el peso rnoiecular por la expresión 

donde K y a son constantes para polínirro. solr.entc y teniperatura deter- 
minados. Por lo tanto, una vez quc se conoccn K y a para tina combinación 
especifica polimero-solventr, se puede calcular M del valor drtirminado 

dr [d. 
Para obtciier [q],  se miden las riscosidades de varias soliicionrs diluidas 

de polí~neros en un solvente y también v,, y los datos se grafican corno 
7eP/C O como (ln 77,)/C contra C. La extrapolación a C = O nos d n  la 
viscosidad intrín~cca. '~ En la figura 21-9 se muestra dicha g-ráfica para 
cl cloruro de p~livinilo en ri~Iohexanona.~' A S11 V P L  para oh ten~r  K y a ,  

1 4  Maron y Lou; 1. Phsi .  C h e n i ,  59, 232 (1955) 
' S  Maron en J.  A'ppI. P o l y m r  Sci., 5, 282 (19611, dcac ribe uri mitodo para 

dr t i rminar  viscosidades intrinsec;ir con rnedicion~s en un solo punto. 
' W m d  y Fuoss, J. Am. Chem. Soc., 64, 277 (1942) .  En la gráiicn si. 1i.in 

c;imbi;ido las unidades originilrs a qramo%Ppor 100 ce dr si>luciím 
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se miden las viscosidades intrínsecas de una serie de muestras fraccionadas 
del polimero. En seguida, se obtienen los pesof ~nolcculares de estas frac- 
ciones por dispersión de luz u osmornetría. Finalmente; se grafica logIll] 
contra los AI lo que nos d a  una línea recta de pendiente a e intersección 
log K .  

Cuando se sustituyeri en la ecuación (24), las viscosidades intrínsecas 
de los polímeros con pesos molcciilares hcterogén~os, se obtiene un valor dc 
M prornrdio dependiente del de a .  La mayoría de éstos, estin comprerididos 

Figura 21-9. Gráficas de n.,/C y lnn,/C contra C para el cloruro de polivinilo en 
ciclohi.x.iriuna a 25-C. 

entre 0.5 y 1.0. Para a = 1: M es el peso niolccular promedio pesado, M,,. 
Sin embargo: para a < 1, M cpeda entre M, y M,, pero mucho más próxi- 
rno a cite Último. 

Por su gran cunveniencia: el método de viscosidad si usa muy amplia- 
mente rn la caracterización de los polímcros. 

1 
PESOS 5IOLECULARES DE LOS ELECTROLITOS 

POI.IMEROS 
1 

1.0s mitodos antes deicritoi son aplicables a polimeros no electrólitos. 
solam~ntc; pues si a q u í h s  son electrólitos, si. presentan resultados anórnalor, 
a menos que se tornen las precauciones dcbidas. Entonces, se hace nccccn- 
rio ti-ahajar en prrs~ricia de cantidades apreciablci de rlcctrólito ncutro 

1 añadido y de un pH controlado, para siiprimir a vecvs, el efecto de la 
/ carga o reducir la cantidad dr ionimción. 
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COLOIDES DE ASOCIACION 

Cuando se agrega poco a poco oleato de potasio al agua a 50% se di- 
suelve para formar los iones oleico y potásico y la tensión superficial de la 
solución disminuye continuamente a partir de la del agua pura. Sin em- 
bargo, cuando se ha  alcanzado una concentración de 0.0035 molar, en olea- 
to, aparece iina discontinuidad en la curva de tensión superficial contra 
concentración, manteniéndose después constante la tensión superficial alre- 
dedor de 30 dinas cm-'. Discontinuidades análogas para esta conceutración; 
se observan en la presión osmótica: conductancia, turbidez y volumen 
especifico de la solución. Se ha llegado a establecer que la razón de las dis- 
continuidades es una asociación de los iones oleato en conglomerados deno- 
minados micelm. La concentración inicial a la que aparecen se designa 
como concentración cr í t i~a  de micelación (ccmj. Debajo de ésta, el oleato 
existe en solución como entidades individuales, pero por encima del ccm 
se asocian en micelas de tamaño suficiente para clasificarse como coloides. El 
cambio de iones a micelas es reversible, y las micelas se destruyen al 
diluir la solución. 

El oleato de potasio tipifica la conducta de toda una clase de sustancias, 
conocida como coloides de asociación, en la cual se incluye a los jabo- 
nes, sulfatos alquílicos superiores, sulfonatos, sales amínicas, algunos tintes, 
ésteres de glicerina de cadena larga y óxidos de polietileno. Algunas de 
estas sustancias dan aniones que producen micelas, como los jabones, sulfa- 
tos y sulfonatos. Otros, como las sales aminicas dan cationes al micelar. 
Finalmente, las sustancias como los óxidos de polietileno no son iónicos, 
y en ellos la molécula entera efectúa una micelación. Estos diversos tipos 
se conocen como coloides de asociación aniónica, catiónica )- no iónica. 

La micelación de un coloide de asociación tiene lugar a una concen- 
tración definida para cada temperatura, que al incrementar ésta hacc que 
se eleve el ccm y si se aumenta lo suficiente se llega a cvitar la o~icelación, 
en algunos casos. Por otra parte, la presencia de electrólitos tiene cierta 
tendencia a hacer descender el ccm. 

Los pesos moleciilares de algunos coloides de asociación en el ccm, se 
han deteminado por dispersión luminosa. Los valores encontrados oscilan 
de 10,000 a 30,000 gmol-l. Comparados con las partículas dispersas y 
solutos polimeros, las micelas representan agregados bastante pequeños. 

Los coloides de asociación resultan de una gran utilidad práctica; a 
causa de las propiedades que presentan. Muchos coloides aoiónicos, catióni- 
cos y no iónicos son unos agentes excelentes de emulsión, detergentes y 
estabilizadorcs de las dispersiones. Otros, son también excelentes solubi- 
lizadorcs dc niuclios tipos de compuestos orcánicos en cl agua. Finalmente, 
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se lia encontrado que la micelación de sustancias es de gran interés en las 
emulsiones de polimeros, donde las micelas son esenciales para una inicia- 
ción rápida del proceso. 
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PROBLEMAS 

1.  El índice de refracción de agua a 25'C está dada por la ecuación 

8.11 x 105 
n? = 1.7521 + L- 

A; 

donde es la longitud de la luz, en el vacío expresada en A. Hallar la longitud de 
onda de la luz en el acua cuando A. es (a) 4000 A y (b )  10,000 A. 

Respuesta: ( a )  2978 A. 

2. Una disperiión coloidal ( m =  1.17) presenta un minimo de la intensidad 
del componente vertical de la luz dispersada en un ángulo de 37", cuando se utiliza 
una luz incidente de A, = 4094 A. Hallar el diámetro de las particulas que se dis- 
persan. 

3. Para un fotómetro dirpersor de luz, 160' es el ángulo máximo en el cual se 
observa un valor mínimo de I , , .  iCuál  es el diámetro de las particular menores 
medibles con este instrumento por el método de la intensidad minimi para (a )  
m = 1.20 y ( b )  nr = 1.50 cuando h, = 4000 A ?  Respuesta: ( a )  2620 A. 

4. Supongamos que en cierto fotómetro dkpersor de luz, el ángulc mínimo en el 
cual se detecta el minimo de intensidad es 10' iCuá.1 es el diámetro de lar par- 
tículas mayores medibler con este instrumento por el método de la int~nsidad 
mínima. con una luz de A, = 4000 A y (a) m - 1.20, ó (b) m = 1.50? 

5. El diámetro promedio de lar pr t icular  esféricas de  látex, mostradas en la 
fisura 21-2, es de  230DA, y su d m ~ i d a d  0.930 d c c .  ¿Cuál es el peso molecular 
de las paniculai d r  látex? 
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6. Una solución que contiene una suspensión de material de 0.2 nig/litro, y 
tienc una densidad de 2 2 p/rc. sc observa cn el ultramicroscopio, en un campo 
de 0 0 4  rrini de diámetro y 0.03 m. de profundidad, y se encuentran así en 
promedio 8.5 partículas Si iuponcrnor que citas son csféricaa. ,Cuál es su diámetm? 

Respuerta. 9 2 x 10-G cm 

7. Cierta sustancia, cn una dispersión coloidal abiorbc. a 50°C 2 4 3  x lo- '  
mal de oleato de sodio por S L.is partículas de la dispfraión tienen una densidad 
de 0 9 3 0  y son esféricas. Si cl área de l a  molécula dc oleato s6dico es de 28.2 A?, 
hallar (a) cl área superficial del sólido en A? por gramo, y ( b )  el diámetro de las 
partículas en h. Reipueita: Area = 4 16 x 102' A?;  D = 1550 A 

8. ¿Cuántas particula? dispersas de la sustancia dpscrita en  el problema 7, se 
hallarán presentes en 1 ml de iina solución que contienr 10 g de la fasc dispersa 
por litro de dispersión? 

9. Ctilirando Ion datos de la tabla 21-4, e ~ a l u a r  el punto de congelniión y la 
presión osmótica a 27°C de una solu~ión que contiene 1 g de albúmina de huevo 
por 100 g de a w a .  

10. Calcular el dcsrcnso del punto dc congciacióri y la presión osniótica, a 
20°C d e  una solución que contiene 1 p de poiiestircno (M = 200,000 E mol-1) 
rn 100 cc de benrmo Suponer que la densidad de la solución es la misma que la 
del brnceno, rsto cs 0 879 d c c .  

11. El diámetro medio de las partirulas, de cierta soluiión acuosa coloidal, es 
de 42 h Si suponemos que la viscosidad de la solución cs la misma que la del agua 
pura, calriilnr el corficicritr de difusión a 25°C 

Reipuesto: Di= 1 1 6  X 10-6 cm? seg-1 

12. .Cuál será el desplaramiento promcdio en la dirección x ,  producido por 
cl movimiento Browniano en  1 srg. en 13% partículas del problema 11 

13. L'na partc dc cierta suspensión, a 20°C. rrquirre DO minutos p.tia caer 
por la arción de la gravedad. a través de una columna de H 2 0  dc 1 in de altura 
Si In densidad de las partículas suspendidss es 2 00 q /cc  ,CuSI es su radio? Su- 
ponpr quc la viscosidad es la del agua Rtspuesto: 9.83 x cm 

14. ,Cuántas \eces 11 aceleración dc la gr.iirdad r s  la de un currpo que gira 
n 10.000 rpm a una  distancia dc 5 mi del eje dr rotación? 

15. Al medir el tamaño de en una suspensión acuosa a ? j C C ,  por 
rl método de 1% velocidad de scdimentarión en un  campo centrífugo, rl límitc de la 
suspensión se mueve desde una posición dr 1 0  cm desde el eje de rotación a otra 
de 16 cm después de 30 O minutos cuando la rrntrifuearión cs de 20,000 rpin. Si la 
densidad dt-l material suiprndidu es de 1.25 g /c i  .CuÁl es el radio de Ins par- 
ticular? Respuesta. 3 10 x cm. 

16. Se dcterminó el pcso inolwiiI.ir de iina sustancia por el equilibrio de sedi- 
nientacibri .kl e s t a lke r se  \e hall6 que el WI acuoso era 1 9 0  vete, más concentrado 
a u n a  diatancia 10 0 <m del eje de rotación que a una rituada a 6.0 cm. El rotor 
giró a 6000 rpm, la temperatura cra de 25"C, y la densidad de 11 sustancia dispersa 
era de 1.20 Hallar a partir dp rstos datos, el pero molecular de I i  sustancia 

17. En una experiincia de mihilidad elertroforética re obseiva que un coloide 
se mueve hacia PI clec~rodo mqntiio, a una dist.incií <l<. 3 82 cm en 60 minutos, 
cuando el Eradiente de potriicial es de 2.10 idtioa/<m Calrular la mobilidad 
rlertrofor6tica drl cr>loidc. 
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18. Si suponemos que la mol6cula de polibutadieno es lineal, y su área reccional 
transversal es 20 A', calcular la longitud total extendida, en A, de las moléculas 
en el polimero, citando el peso molerular es de 100,000 g mol-1. Tomar la den- 
sidad del palibutadieno igual a 0920  g cc-'. Respuesfa. 9030 A.  

19. Vtilizando los datos del problema 18, y suponiendo que las moléculas son 
esféricas, calcular su diimetro en A. Considerar que el valumen ocupado por las 
esferas es 74% del total. 

20. Para cierto polimero disuplto en CCI,, se obtwieron los datos de 
asmótica siguiente a 20'C: 

C (S/CC)  O O0200 0 00400 0.00600 O O0800 
Ah (cm del CCI,) 0.40 1 O0 1.80 2.80 

La densidad del CCI, a 20" cs de 1 5 9 1  g/cc. Hallar el peso molecular del po- 
limero. Rcrpucira: M - 1.04 x 10s g mol-l. 

21. Para la longitud de onda de 5461 A y una temperatura a 2SDC, Maron 
y Lou obtuvieron los datos siguientes de dispersión luminosa, para soluciones de saca- 
rosa en agua: 

C ( d c c )  0.0352 0.0614 0.106 0.163 
( H W )  x lo3 2 84 2 91 3.08 3.32 

Pura soluciones dc sacarosa n = 1 00 y /3 = 0.935. Determinar el pesa mol~cular d? 
la sacarosa, y compararlo con el valor que cabe esperar, de 342 g mol-1. 

22. A 25°C y una longitud de onda de 4358 A, el índice de refracción n, de la9 
solurionrs de sacarosa se puede representar por la ecuación 

n = 1.3397 + O 1453 C - O 00265 C? 

donde C es la concentración en gramos por centímetros cúbicos. Hallar el valor dc 
H en la ecuación (19) para la solución de sacarosa en C = 0.100 g/cc. 

Respuesta: H = 5.74 x lo-*. 

23. A 25°C y A, = 4358 A, se obtuvieron los datos dc dispersión luminosa ri- 
guicntes, para una muestra de polieatireno en tolueno: 

C x lo3 ( g i c c )  0.750 1.670 3.330 5.000 
(HC/r)  x 10'. 2.94 3.51 4.87 6.27 

En estar soluciones u = 1.248 y /3 = O970 Hallar el pero molerular del poliestireno. 

24. L'n polimero contiene la siguiente distribución dc peros moleculiirer. 

f n  0.10 O 30 0.40 0.10 O 10 
M x 10-7 ( S  mol- ')  1 2 7 4 6 

donde f ,  es la fracción del número total de moléculas. Ha lh r  el número y pcso 
molecular promedio del polimero. 

25. Para un  polimero rn un solveiitc dado a 2SDC, re midieron lar vi~mridades 
ri$uientes: 

C ( q / l O O ~ c )  0 152 0271 0.541 

7, 1 226 1.425 1.983 

H&ar la  viscmidnd intrinnecz drl polimero. Rcrpurrrn [?] = 1.36 deeilitros g-'. 
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26. Para el poliirobutano en Uclohexano a 30°C [VI = 2.60 x 10-4 MOlo.  

<Cuál es el pera molecular de un polimero cuya viscosidad intrínseca en ciclohexano 
a 30°C ea 2.00 decílitros g - l ?  

27. Fraccionen de un polimero, cuando se disuelven en un solvente organice 
dado dieron las viscoiidades intrínsecas a 25°C: 

Determinar a y K en la ecuación (24) para el sistema. 
Rerpuertn: a = 0.73; K = 5.1 x 10-4. 
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Van d ~ r  Wa&, ecuacmn de, 40, 60  
an t Hoff, eriiacion de, 336 

Lan der Waalr, f u r n a s  de. 716-737 
Valencia, 669 
Van der Broeck, 614 
L'an't Hoff, 12 

\arialiler, deprndenri i  de  Id, l u r i < i < ~ i i ~ ~  

d r  i i t adn  coa la,, 122-121 
\ ariancia d?l sistema, 152 
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alxirluta de  los iorim, 134 
dc  lo\ qaies, 26, 1 0  
especiiica cimstante 5 5 i  
tenipcratura y reaccion, 575 

\'elocidad, constante e>pecifica, 557 
\'elocidader al>>i>liita< de  reai<ion, 588 

589 
\eloridadei  dp rearcion V e a i r  <inrti<.i 
Vihraiion m r r g i a  de  773 
Vilim, O 3 1 t  
Vi\c<iridad 

de  In roliiciori, H76-Hii 
d e  los ga\e\ y liquido\ 66-67 

Yi\coiiiiietro de  Ostxald,  69 70 
\'oscl, 8 1 0 
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\'uliirnen iac i i i ,  100 
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TABLA DE PESOS ATOMICOS 

(Basada sobre carbono-121 

Elrmenio 

Actinio 
Alurninio 
Americio 
4ntimanio 
Argon 
Arsénico 
Astatinio 
Azufre 
Bario 
Berilio 
Brrkelio 
Birmuto 
Boro 
Bromo 
Cadrnio 
Calcio 
Californio 
Carbono 
Ceno  
Cesio 
Cinc 
Cloro 
Cromo 
Cobalto 
Cobre 
Coriu 
Dirprosio 
Elnstento 
Erbio 
Escandio 
Estaño 
Estrmcio 
Europio 
F u m o  
F l w r  
Fosforo 
i ranc io  
Ladoliiiio 
C.alii> 
Ccrriianiii 
Hainio 
Helio 
Hierro 
Hidroqcnii 
floln1,u 

- 
sirii 
bolo - 
Ac 
Al 
Am 
Sb 
Ar 
4s 
4 t  
S 
Ba 
Be 
Bk 
Bi 
B 
Br 
Cd 
Ca  
Cf 
C 
Ce 
Cs 
Zn 
CI 
Cr 
Co 
Cu  
Cm 
DY 
E< 
Er  
S" 
S" 
Sr 
E" 
Frn 
F 
P 
Fr 
Gd 
Ga 
Gr 
Hf 
He 
Fe 
Ii  
Hc 
In 
Ir  
1 h 
Y 
Kr  
La 
Lu - 

Pero 
iiti>m,co 

227). 
26 9815 

243)' 
121 75 

39 948 
74 9216 

210)* 
32 061' 

137 34 
9 0122 

247)' 
208 980 

10811" 
79 909" 

11240  
40 $8 

251) 
1 2 0 i l l 5  

140 12 
132 905 
65 37 
35 453' 
51 996' 
58  9172 
63 5 1  

247)' 
169 50 
254)' 
167 26 

44 956 
1 I R  69 
87 62 

l j l  6? 
253j* 

18 99114 
10 9738 

223)* 
157 25 
69 7 2  
72 59 

17819 
4 002,G 

55 847 
l 00797' 

1619111 
114 82  
192 2 
171 U4 
88 905 
83  80  

1'4891 
257 

Liti0 
Lutecio 
Magnesio 
Manganeso 
Mendelevio 
Mercurio 
Molibdemi 
Ni"bi0 
Neodimio 
S e a n  
Neptunio 
Niquel 
Nitrógeno 
I\'oOcl,o 
Oro  
Osrnio 
Oxigeno 
Paladio 
Plata 
Platino 
Ploniu 
Piutoriio 
Polonio 
Potasio 
Prareodiiniri 
Prrrnietic 
Protartinin 
Radio 
Radon 
Remo 
Rodio 
Riibidi<i 
Rutrniu 
Samario 
Selenio 
Silicio 
S<,di,, 
Talio 
Tántalo 
Tecneciii 
Tcluru 
Terhio 
Tiidni0 
Tono 
Tulm 
Tirnqsteno 
Uranio 
Vanadtii 
Xenón 
\ <id" 
Zirconio 

- 
sin,  
bolo - 
Li 
Lu 
hfg 
Mn 
Md 
H s  
M0  
Nh 
Nd 
Ne 
NP 
Ni 
N 
No 
A" 
Os 
o 
Pd 
A s  
Pt 
Pb 
Po 
Po 
K 
Pr 
Pi" 
Pa 
Ra 
Rn 
Re 
Rh 
Rb  
Ru 
Sni 
Se 
Si 
Na 
TI 
T a  
Tc 
T e  
T b  
Ti 
T h  
T m  
\I 
U 
v 
Xr 
T 
Z r  



CONSTANTES FISICOQUIMILAS* 

AreleraciOn de gra\edad, estándar 

\tmórfera normal 

Número de Alogadro, N 
Maqneton de Bohr, p,r 

Radio de Bahr, o, 

Constante de Boltlmann, k 

C h r i a ,  definida 

Carga del electrón e 

Carga del electrón e 

Cargn del e l ec t rh  e 

del electron e n  rpposo 

e / m  por electrón 

\ olt o ekrtrón,  Ve 

Voltiu rlertrón, Ve 

Faradlo, 7 

Constante de los gases R 

Ci n i t  inte de los ganes K 
< h i i n n % e  de los saws R 

Cirnrtinte de los gases R 

Punto de congelación, 0 °C  

I f i w  di1 ii<iitrón en rrporo 

Crinrrantr r lc Plmck h 

hlaia drl proton en rcpoio 

Pn pr rri ix dr mara d < l  priitoii a m x a  dcl rlectrón 

Conr  ante de Rydberr R , I  

(A nriantr de R y d b r r ~  R 

Piinici triple de H O,  drlinido 

Vclmld id de la lur rn v a c w  c 

\ i l u i n t n  dr gn- ideal c o n d ~ i o n i r  rsrnrid.tr 

I ainprrio inicrnarirrnnl 

I irmliinihii intrrria<!<>iinl 

i watt intcrnaiiuri il 

l jul n intern.xirm.il 

980665  cm se%-? 

1 013250 x 106 dmas cm-? 

6 02252 x IO'? mol-i  

9 2732 x 10 - - i  erg- gauss-' 

0529167 x l o - *  cm 

138054  x 10- lb  grados- ' erg 

4 1840 x 10' ergs 

4 80298 x 10-lo ues 

160210  X 10-20 uem 

160210 x 10-18 coulombio abs 
9 1091 x g 

1 75880 X 109 coulombio abr g-1 

160210  x LO-" nidécula ' erg 

23,061 mol-' cal  

96,487 coulombio equit-3 ahs 

8 3143 x 107 mole- ' ergr grado-1 

8 3143 julio- ' mole grado- ' 

19972  mol-' cal gradrir '  

0 082054 Iit-atm niol- 1 qradn- '  

273 150°K 

167482 X l o - - '  g 

6 6256 x lo- - '  erg rrg 

167232 x 10-2' g 

1836 I 

10967758 x 10 cm- '  

10971731 x 10 m - '  

273 16000°K 

2 997925 x 10"' cm srg-i  

22 $136 mol- '  Itt 

0 999R35 amperiv abr 

0 999835 coiilonibio .lbs 

1000165 w4tt.i i l>s  

1 r l0016i  J U I W  abs 

C o n i t ~ r i i < s  L>as.rrlai rii ( 1  prso dtomi<<i dil  C 1 - 11 0000 R r r < > p l l d a i  d r  la r r r x  
d i  < i w t a n t c r  i w i n r  p r u p i i c i ~ a i  pi i r  , I  r , , rni te  de < ,n i tan ter  iundamcrit~les d? la National 

A< d n i ,  d S< i <  ir<cr.\ ,tiuri , l  R ,  $, i r r ~ i  < ouricll l d por C I  \.itional B I I T P ~ U  ~f 

1 L 5 t \,,S, \ , i  Hiir  \ r < i <  T c < h  \ r w i  47, 175 ( 1 9 6 0  C hcni a L n q  hrwr 
4I 1 3  196% 





LOGARITMOS 





Obras afines: 

PRINCIPIOS DE FISICOQU~MICA, Qu~MICA ORG.~.NICA Y 
BioauiMicn 

Holum 

Expone con suficiente profundidad los principios fundamentales de la 
fisicoquimica y, de manera muy amplia, desarrolla temas de quimica 1 
orgznica y bioquimica 

Las bases moleculares de la vida son el tema prrncipal de la obra 

ENCICLOPEDIA DE LA TECNOLOG~A QU~MICA 

Kirk - Othmer 

Reconocida en la industria quimica mundial como la "biblia de la 
ingeniería". Esta obra de consulta basica y sin igual pone en rnanoc úe 
cada quimico, cientifico. ingeniero en la industria quimica y ambiental. m 
acervo de informacion y tecnologia invaluable 

Mas de 2 000 000 palabras. 
Tablas con las propiedades fisicas de todos los com?uestos 
Cada apartado incluye el termino equivalente en ingles 






