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INfRODUCCION, 

Aunque el agua es el líquido más corriente, no es el de estudio 

más sencillo, Estudiada desde hace más de doscientos afloe, a menudo 

se pregunta uno qu' puede descubrirse de nuevo acerca del agua, ya 

que tiene en su haber li'llÍs publicaciones y amíliais teóricos que cual­

quier otra sustancia, no imPQrta cual sea esta, Por otra parte la 

experiencia demuestra que trae haber creído agotado un tema, se re­

vela un aspecto desconocido del mismo, que a la vez conlleva plantea-

mientos inéditos. En el caso del agua, dada su imPQrtancia natural 

e industrial, los nuevos descubrimientos son frecuentes. Por ejemplo 

desde el punto de vista químico, es interesante constatar que el agua 

puede comportarse como un ácido fuerte y disolver el oro y el plati­

no cuando interactlia con ciertas especies químicas. También el compor­

.tamiento físico del agua es hoy foco de interés y las conclusiones 

más pertinentes se deducen dando un nuevo significado a anticuas ob­

servaciones. Aparecen así nuevos fenómenos, cuya explicación requie­

re del descubrimiento de un concepto sintético global, Hablemos tam­

bién del agua en un estado llamado vítreo, CuYS existencia puede 

constatarse por la deposición de moléculas de agua a partir de la 

fase gaseosa. Estos trabajos reconocidos actualmente, constituyen un 

nuevo campo de investigación. 

El agua presenta caracter!sticas interesantes entre oº y l00°c; 

así el agua es casi única desde el punto de vista de la variación de 

su densidad con respecto a le. temperatura. Un experimento que pruebe. 

este comportamiento consiste en sumergir una bola ~~ d$nsidad superior 
o . 

a la del agua a O c. El hecho de que la esfera suba a la superficie 
o o del líquido cuando le. tem~eratura aumenta de O a 4 e de!lltlestra. aue 

la densidad del agua aumenta. Si la temperatura sobrepasa 4ºc, la es­

fera retorna progresivamente al fondo del vaso: así, la densidad del 
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agua disminuye cuando la. temperatura aumenta. Acabamos de poner de 

manifiesto la existencia de un máximo en la curva de variaci6n de 

la densidad del a~ en funci6n de la temperatura. Como esta pro~ie­

dad existen otras propiedades que tienen imnortantes consecuencias 

biol6gicas. Los investigadores han deearrol::Lado una serie de teorías 

que tratan de describir tanto la estructura del agua, así como teo­

r!as que tratan de describir eu comportamiento, algunos de elloe 

consideran al agua como u:na mezcla de dos o ID!Íe componentes, donde 

varios de estos proponen que uno de los componentes son mo.1~culas de 

. agua que pueden formar puentes de hidr6geno intermo1ecul.aree. Los re­

eultadoe de estas teorías se a~roximan 'bastante al comportamiento ex~ 

perimental. Ya que estas teor!as proponen que uno de los oomtionentes 

de 13 mezcla sean mol,~ulas de agua que pueden forraar pu.entes de hi­

dr&geno, es tunda.mental tener ·presente como los pu.entes de hidr6geno 

modifican las propiedades de las sustancias que· pueden :f'orma~lo; así 

Wl!l de las modifiafl,ciones camcter:Caticas debido' a este tipo de enla­

ces es el de elevar el punto de ebullici6n, así como el punto de fu­

ei6n de sustancias asociadas suetancias que pueden fonna.r puentes 

de hidrógeno intermoleculares) con respecto a las no asociadas. 

Con el estudio de los fenómenos físicos y químicos acerca del agua, 

los investigadores tienen respuestas mis o menos elaboradas para ex­

plicar las propiedades del agua, pero queda una cuestidn: ¿ por QU& 

la naturaleza ba reservado las propiedades llllÍs raras a su elemento 

líquido más abundante ? 

En este trabajo presentamos un modelo sencillo que nos permite 

predecir al.gumts de las propiedades del agua líquida. En el capítulo 

I ee he.ce una breve reviei6n de las propiedades an6malae del asua 7 

en el capítulo II se habla de como el enlace de hidr6geno modifica 

las propiedades fisicoquímicas de sustancias que :PUeden formar enla­

ces de hidrógeno con respecto a las que no lo pueden :formar. En el 
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ca pí tulo IJJ se muestran los diferentes modelos que han tratado de 

describir el comportamiento an6malo del agua, mientrae que en el 

capítulo IV se presenta el modelo de este trabe.jo, para describir 

al agua, as! como los resultados obtenidos a partir de 11. 

No obstante que las referencias citadas no son recientes, algunas 

de ellas son trabe.jos experimentales que se consi~era. que 7a no 

requieren modificación alguna, las citas restantes son el pilar de 

estudios recientes acerca del agua, 1 de las suete.ncias no asociadas. 
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r..a vida empez6 en el agua3 hace unos 3000 millones de aftos y continúa 

ininterrumpidamente en ella. De hecho, el agua es el compuesto IJllÍs 

abundante en cualquier organismo vivo, y representa aproximadamente 

las dos t~r~eras partes de su peso total. No es mero accidente el 

surgimiento de la vida en nuestro planeta. El agua es abundante, tie­

ne un punto de congelaci&n bajo y un punto de ebullicicSn alto! 

Pl1esto que la tierra no es extremadamente fría ni caliente, la '9ida 

ha podido desarrollarse en un sistema líquido a una temperatura mode­

rada. En el esquema del estado vivo el papel básico del agua es sola­

mente el de aportar un sistema fluído en al cual puedan ocurrir lor1 

"prooesps fisicoqu!micos de la vida. Bn otras palabras, es el disolven­

te biol6gico o, el disolvente del estado vivo. Como tal, es un nutrien 

te esencial para todas las formas de TI.da. Examinaremos ahora las pro­

piedades partículares del agua que apoyan sue funciones de disolvente 

y otras funciones biolcSgicas. 

Los iones existen solamente si el dieolverrte en el cual se forman eTI.­

ta su recombinaci6n. Arrhenius fue el primero que estableció este con­

cepto en defensa de su teoría de la ionizacicSn. El augiri6 que un disol 

Tente adecuado debería mantener muy bien la existencia de 118rtÍculas 

con carga opuesta, minimizando las :fuerzas de atraoci&n entre ellae. 

Esta capacidad de un sistema para aislar partículas con carga opueeta 

de sus atracciones mutuas se denomina constante diel,ctrica D. La re­

laci6n de la constante diel&otrica y la fuerza de atracci6n (P) entre 

dos partículas que llevan una carga negativa y positiva ( Q- y Q+, rés 
pectivamente) separadas por una distancia r, est' dada por la ley de 

Coulomb, la cual establece que 
p :1 Q-Q+/Dr2 
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N6tese que la :fuerza de atracci6n se reduce en un medio con una 

constante diel&ctrica grande. Ia tabla 1-1 muestra las constantes 

dieléctricas de algunos líquidos. 

!abla 1-1 Lista parcial de constantes dieléctricas de algunos 

l!quidoa3• 

Suetancia 

Agua 

!etanol 

Etanol 

Amoniaco 

Acido Ac4tico 

Cloroformu 

Eter Etílico 

Benceno 

Tetra.cloruro 

Carbono 

de 

Constante dieléctrica 

80.4 

33.6 

24.6 

6.15 

4.81 
4.34 
2.28 

2.24 

Obs,rvese que el agua tiene ol valor nula alto de todos. Existen de 

hecho pocas sustancias que poseen valores mayores que los de agua. 

El agua tiene otras propiedades que contribuyen a su importancia bio­

lógica. Debido a su alto calor de vaporización (540 cal/g cuando la 

temperatura ea de 373.6 K), un organismo puede disipar gran cantidad 

de calor con la evaporación de pequeflae cantidades de agua. De.da su 

alta capacida4 calorífica ( se requiere l caloría para elevar la tem­

peratura de 1 gramo de agua en l grado centígrado), \Ul organismo pue­

de absorber gran cantidad de calor sin un correspondiente cambio gran­

de en su temperatura interna. De esta manera, ambas própiedades contri­

buyen al mantenimieato de una biotemperatura relativamente constante. 

Ia densidad del agua líquida tiene un valor mi!ximo a 3.98 ºc, y es 

mayor que la de hielo, En consecuencia, el hielo flota y preserva un 

medio ambiente ca-paz de permitir la existencia de incontables organis-
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moe acuáticos. El agua es un buen conductor de la elect~icidad y de 

esta manera, contribuye a la transmisi6n eficiente del impulso ner­

vioso, fenómeno básicamente el~ctrico • 

. Todas estas propiedadee son únicas para el agua •. le. explicación de . 

este com!)Ortamiento reside por un lado en la estructura altamente 

polar de la molécula de agua, y esta e~ li:I. be.se de su alta constante 

dieléctrica y tambi6n directamente responsable de su conductividad 

dieléctrica; por otro lado la explicación de l.e.s otras propied4des 

del agua residen en la interacción de 8U8 m.oltfculas a traváe del fe­

nómeno denominado enlace de hidrógeno. 

Se sabe que el enlace de hidrógeno2 no eet4 limitado sólo ai agua. 

Por el contrario, escomdn a muchos sistemas, con el único requeri­

miento de que posean dipolos permanentes. Así pues, se tiene el ejem­

plo de loe hidruros, en donde el enlace de hidrógeno juega un papel 

importante en las anomalías presentadas por w3, H2o, y HP, en loe 

calores de sublimación y de fusión (fig 1-1) y tambi~n en el calor 

interno de vaporización (fig 1-2). El cociente del calor de vaporiza­

ción entre el calor de fusión no presenta un comportamiento anómalo 

{fig 1-3), probando que las fuerzas del enlace de hidrógeno afectan 

a ambas cantidades en la misma f'orma, y oue el orden de magnitud de 

i '·" 
1."1 

Ll 
4"F 

'·º [kcAl] o.& .,,el 

º·" -----------~I 
o.'l 

o.2. 

10 zo ~ <to so 'º 10 !ID qo IOo no 1&0 1.so M·---• 
1ig. 1-1. Calor de fusión 6~ como función del peso molecular M, 

muestra anomalías en moléculas con enlace de hidr6geno2• 
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este cociente para sustancias que forman enlaces de hidróg~no (NH3, 
H2o, y HP) no se ve modificado apreciablemente por el calor de fusión. 

l 
Lv-R.T 

f"-cnl 1 
l"'·' 

'ª q 

a 

50 'ºº • 110 M----
Pig. 1-2. El calor de vaporización interno {Lv-RT) a 760 mm de Hg como 

función del peso molecular es anormal en compuestos con 

enlace de hidrógeno2• 

1 
·~ IS 
ll 

11 
IO 

eH'I q HCI 
..!.:L. 6 • 
A~, 

, 1120 -• • HF 
s 
~ 

•• 10 u qo so •• 'º eo itO li.4 llO M 

Pig. 1-3. ~l cociente del calor de vaporización entre el calor de 

fusión como función del peso molecular muestra pocas 

anomalías2• 

Por otro lado, las sustancias que pueden formar enlaces de hidrógeno 

(como H2o, alcoholes, aminas primarias y secundarias) pueden variar 

la longitud de la cade~.A. En la fig, 1-4, e~ grafica la temperatura 

de ebullicción de las sustancias como una función del nilinero n de 

átomos de C,O,N, y F; en ella se observa que los hidrocarburos inca­

paces de formr-ir enlaces do hidrógeno, aumentan su temperatura. de ebu­
llición Tb cuando aumenta e¡ rnlme:ro de átomos de carbono e, mi entre.e 
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que el aumento en la tempera.tura de ebullición Tb de los halogenuros 

de alquilo se debe a la presencia del halógeno y al aumento del núme­

ro de átomos de carbono ( ya que tambi'n son incapaces de formar en­

·lacee de hidrógeno entre ellos). Para 'teree ee presenta un comporta­

miento similar al anterior, esto es, la Tb aumenta a causa del aumen­

to en el número de átomos de carbono. Por último se observa que sus­

tancias como el agua, alcoholes, aminas primarias y secundarias pre­

sentan una Tb alta; esto se debe a que entre ellos ei ea posible la 

formación de enlaces de hidrógeno. De tal figura vemos que los alcoho~ 
o o les tienen puntos de ebullición entre 50 y 165 , más altos ,que aquellos 

de las parafinas correspondientes. El agua, sin embargo, tiene un 

punto de ebullición 260° más alto que el metano (CH
4

), no obstante 

que tiene el mismo peso molecular. Este efecto diferencial comparado 

con los alcoholes deriva del hecho que cada mol&cula de agua posee 

dos grupos aceptores, así como dos grupos donadores para enlazar átomos 

de hidrógeno en donde todos pueden estar saturados en una malla mole­

cular. Por otro lado, vemos que el amoniaco tiene tres posibilidades 

de funcionar como un donador, pero sólo una como un aceptor. Esto hace 

imposible a los tres protones del amoniaco formar enlaces de hidrógeno. 

t 
ibí: 

o 

.. 2.1. 

.. 6 q 10 "'----· 
Fig. 1-4. Puntos de ebullición Tb como función de la suma de átomos 

de O,N, y C; claramente se observa la influencia de los 
enlaces de hidrógeno2• 
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El HP posee tres funciones aceptoras, pero solamente una funci6n 

donadora por molécula. Esto hace imposible saturar todas las funcio­

nes aceptoras. 

Otras propiedades anómalas que presenta el agua4 son: 

Temperatura de Máxima Densidad. A presión atmosférica, la temp,era.tura 

de máxima densidad, esto es, la temperatura en que 

(~/aT)p= O (1.1) 

es de 3.9aºc. A presiones más altas, la temperatura de máxima densi­

dad se mueve hacia temperaturas más bajas, con una dependencia dada 

por 

(
.!_!)= (CC!i,hiT~ (~e,aPh]p 
a P Q. máx (~ ~/aT >p 

r: 

(1.2) 

Kell~ estimó esta expresión a partir de la dependencia en la tempera.-

tura de la compresibilidad y de la expanaividad térmica, y encont~6 

que (OTA P) má = -0.0200 + 0.0003 grado/bar. Esta línea alcanza el 
/0 e X -

equilibrio hielo-líquido a 4ºc y 400 bars. 

Al igual que el volumen a presión atmosférica, la compresibilidad 

isotérmica KT' 

~ =-:- l o(ln V)/c}P1 T = ( o(ln~ )/aPJ'l' (1.3) 

pasa a través de un mínimo, que en este caso es cercano a 46.5°c. 

Las determinaciones directas de cambios de volumen, ei son causadas 

por temperatura o presión, son realizadas relativas a un vaso, y el 

cambio de volumen del vaso debe ser determinado en un experimento por 

separado. Is. compresibilidad isotérmica de fluídos puede ser obtenida 

de la velocidad del sonido U (u) por la relación 

KT = (V/u2) + (T/VCp) (~V(~T)~ 

La velocidad del sonido puede ser determinada con alta precisión, pero 
2 para la mayoría de loa fluídoe, los errores en (~V/~T)i/VCp, son más 

grandes que loe errores en la determinación de la compresibilidad 
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J 

t, •e 

6 
Yig. 1-5 Propiedades termodinámicas de agua l:(é¡uida • las ~lechas ver 

ticalee indi.can la t~peratura extr.ma. (A) El volumen molar 

del agua a'preei6n atmosférica y a bajas presiones. Ia línea 

punteada inferior izauierda muestra la temperatura de llllÍXima 

deill!lidad como una función de la presión. La línea fuerte a 

eu izquierda marca la línea de enfriamiento a hielo Ih. (B) 

!'unciones relacionadas a la compresibilidad isotérmica e ieen 

tró11ica ( B11 '1' B5 respectivamente) • Ia. unidad 1J8nL Bs y -\ es 

bar-l~ y para .io12;u2 es cm-2seg2• (C) Calor específico a -

presión coll!!tante Cp de H20 a presión atmosférica, calor es­

pecífico a volumen constante Cv a presión atmosférica, CV 
a una densidad de 1000.0 Kg m-3; las ~res coinciden a la tem­

peratura de llllÍXima densidad. 
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de un vaeo y ea por ello que el m~todo directo es !D!Ís utilizado. Sin 
2 . . 

embargo, como (~V/~T)P es cero a la tem~eratura de m~xima_densidad, 

la velocidad del sonido es el m'todo preferido para agua a temperatu~ 

ras no demasiado lejos del máximo de densidad. La compresibilidad 

ieot&rmica ~ tiene su m!nimo en 46.5°c, pero no debe inferirse que 

eata temperatura tenga algún significado profundo en las propiedades 

del agua; por transformaciones simples podemos obtener otras fUnciones 

de contenido í!sico equivalente con extremo a otras temperature.s. Por 

e~emplo, la velocidad del sonido en agua q_ue ee determina por la ecua­

oi6n (()e/aP) 6 .. l/u
2, presenta un mximo a 74ºa, mientras que la compre­

sibilidad isentrópica t
8 

que es determinada por la expreei&n 
. 1 o 1'

3
• l~Cln V)/~P 5, presenta una temperatura extrema a 64 C; ambas 

temperaturas dif'ieren de 46.5°c que es el extremo para ~· La existen­

cia de estas temperaturas eati relacionada al miximo en densidad pero 

ee claro que no hay una temperatura 11nica arribe. de la cual el átua·ee 

un líquido normal y abajo de ella es peculiar. 

I& fig. 1-5 muestra el com~ortamiento eXperimental de la compresibili­

dad isotérmica, volumen molar, calor específico a presi6n constante, 

1 calor específico a volumen constante con respecto a la temperatura, 
para agua. 

El calor específico senl considerado a presi&n constante, Opa(aff/llT)P, 

o a volumen constante, CV={'t.U/li'?)y; av ea siempre menor que Cp, 7 la 

relac16n entre ellos involucra solamente la compresibilidad iaot,rm_ica 

~ la expansi6n t'rmica isobrírica, que dependen 11nicamente del volumen 

Cp .. av + T (bV/aT)p (1.5) 

(bV/~P)T 

Loe cambios isot,rmicos de entalpía con presi6n, o de energía interna 

con volumen, al igual aue. los cambios ieot~rinicoe de cualquier cantidad, 

ta~bi~n dependen solamente de proniadadea da volumen 

dH • Cp dT + ( V - T (~V/aT)p1 dP 

dU = CV dT + l T (~P/~T)V - P] dV 

(l.6a) 

(l.6b) 



(oOp/~P)T = - T 

(-aov/av)T = T 

{l.6c) 

(l.6d) 

Es as! posible co~binar a) un cálculo de entalpía o calor específico 

en el vapor díluido por m6todos ~ecánico-estadíeticos aplicados a 

datos es~eotrosc6~icos, con b) un cálculo del cam~io de entalpía a 

partir de las ecuaciones de estado de vapor y lÍQuido, más e) medidas 

de la entalpía de cambio de fase, para llegar a loe valores de entalpía 

a presi6n alta. Esto puede ser preferible a medidas directas en algunos 

casos. 

Por otro lado, e1 calor específico disminuye con el incremento de 

preai6n -por una cantidad que puede ser caicu1ada ~or la ecuaci6n {1.6c) 

Se han efectuado pocas determinaciones -para el líquido bajo presi6n 

a bajas tempera.turas, y la mayoría de loa valores obtenidos han sido 

de ecuaciones de estado basadas en medidas de volumen. Stimeon7 tia 
presentado una serie de valores de Cp versus Te·nperatura a l atm6s:fera 

de presi6n para agua. 

La. velocidad del sonido8 en un medio depende de la densidad y de la 

compresibilidad, y así de la teinperatura y presión. I.e. velocidad del 

sonido en agua pura como funci6n de la temperatura en el intervalo 

-
.; 1~$0 ... 
..$ 
~ 

~ 
:i-

Pig. l-6 

20 140 
"'I' ... {'-... "tuca. ºC. . 

Velocidad del sonido en agua pura. como función de la 
8 tempere.tura • 
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de oº a l00°c se muestra en la figura l-6. En agua marina, además de 

la influencia de la densidad y compresibilidad, la salinidad también 

es un factor para determinar la velocidad del sonido. Una absorci6n 

anomála encontrada en agua marina, pero no en agua dulce, ea causada 

nor la fuerte absorci.ón de los electr .. ~li tos, especialmente por lltgSO 
4

, 

un importante constituyente del agua marina. El efecto de este comple­

jo hidratado en la viscosidad del agua es muy pronunciado. 

.,. 

Ie. conductividad térmica del agua4 es aproximadamente lineal entre 

20° y 6o0 c, de acuerdo a la ecuaci6n 

>-=>...ll+o.-\:) 

que es una ecuación general que describe la conductividad térmica 

de los líquidos. Ie. conductividad térmica del agua pasa a través de 

un máximo cerca de 130°c (agua sobrecalentada). Ie. figura l-7 muestra. 

la conductividad térll11ca de H2o. Para la mayoría de los líquidos, la 

conductividad térmica decae con el incremento en la temperatura, pero 

para el agua, este comportamiento ocurre s6lo arriba de l50ºc. Ie. 

conductividad térmica es otra propiedad en la cual el agua muestra un 

cornnortamiento anormal. 

i.o 

._, 
,¿ 

"i '·º ., ... ..... 
d 

5.S 3 
...... 
..{ 

"' 2 i.0 

-te o 5o 100 150 

:Pig. 1-7 Conductividad drmica).. de H2o a.pres16n atmoeférica4• 
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Estudioe estructurales para agua líquida. 

Se ha intentado describir la estructura. del agua líouida por tres 

funciones de distribución de pares atómicos g00(r), g0H(r), Y ~HH(r); 

estas funciones han sido derivadas de datos de difracción de neutro-
8a 

nes , y ellas oroporcionan una prueba crucial y sensible a los mode-

los propuestos de agua líquida, Se ha encontrado que estudios de ra­

yos x y de difracción de neutrones proporcionan datos que son consis­

tentes con la descripción de que cada molécula de agua está rodeada 
8b 

por otras cuatro , la cual se mantiene tmida por los enlaces de hi-

drógeno con una coordinación tetraédrica, 

Hielo. 

El hielo a oºo tiene una estructura hexagonal. A temperaturas abajo 

de -aoºc puede obtenerse una estructu~ c~bica, hay otras estructuras 

de cristal para hielo Q'l.le se hacen m!Ís estables a altas presiones 

figura 1-8. En la forma hexagonal cada áto1110 de oxígeno ocupa el cen­

tro de un tetraedro formado por sus cuatro átomos de oxígeno más cer­

canos, como lo muestra la figura l-9 • Se propone que loe áto~os de 

hidrógeno permanezcan en cada una d~ las líneas que conectan el átomo 

central de oxígeno a sus cu..~tro vecinos más cercanos. Así el enlace 

VI 

V 

-so o 50 

t, -e 

~ig. 1-8 Diagrama de fases para el agua a altas presiones 54 
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t etraédrico nronorciona P.l máximo número de enlaces de hidrógeno, 

el arreglo espacial dá una estructura abierta (con respecto a agua 

líouida) con canales paralelos al eje e, estos vacíos ofrecen una 

~xnlicación de por qué el hielo es menos denso que el agua líquida 

a oºo 

Pig. 1-9 Estructura del cristal de hielo: se enfatiza el arreglo 

tetraédrico de cuatro ~tomos de oxígeno alrededor de un 

átomo de oxígeno1 (El eje O del crie~al se indica por la 

línea punteada). 

En el siguiente capítulo se examina como el enlace de hidr6geno mo­

difica l.ae propiedades físicas y qu!micas de com!ftleetos que contie­

nen grupos funcionales que pueden formar enlaces de hidr6geno. 
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CAPI'fULO II 

PUENTE DE HIDROGENO 

Introducción. 

Se sabe que el agua es una sustancia que forma enlaces de hidr6geno 

y que las anomalías que presenta en sus propiedades se deben a este 

tipo de enlace; sabemos que el enlace de hidrógeno ~uega un papel 

importante en el comportamiento de las disoluciones acuosas, en pro­

pi~dades como la presencia de temperaturas de conaolubilidad superior 

e ilU'erior, la elevación de la temperatura de ebullición, en el aumen­

to de la densidad de la mezcla y en la disminuoi6n de su volumen molar. 

En este capítulo revisaremos que sustancias son capaces de formar este 

tipo de enlace, y cualea son sus propiedades ln!Íe importantes. 

¿ Que grupos forman enlaces de hidr&geno ? 

Antes de dar unn definici6n del enlace puente de hidrógeno con la 

ayuda de un criterio operacional, es conveniente tener presente r1 
significado de la definici&n del enlace químico dada por Pauling • 

Pauling notó que los químicos hablan de enlaces cuando la convenien­

cia dicta identificar un grupo de átomos como una identidad, como un 

agregado estable. En este contexto entonces, es completamente corree~ 

to llamar al enlace puente de hidr6geno un "enl:lce", ya que la conve­

nbncin dicta reconocer la existencia de agrega.dos tl\lee como dímeros 

de ácido fórmico y polímeros de etanol. Así la definición operacional 

debe estar baeadP. or. parte en un crite~io :pe.ra detectar agregados mo­

leculares. La )!&labra "hidr6geno" en el nombre enlace P11ente de hidr6-

geno deja impl!cito que al menos un átoQo de hidrógeno en el agregado 

tiene un papel único y específico. El enlace puente de hidr6geno in­

volucra. un ~tomo de hidrógeno enlazado a otro átomo. Se dice que exis­

te un enlace de hidrÓ(!:eno o enlace uuente de hidrógeno entre un grupo 
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funcional A-H y un átomo o grupo de átomos B en la misma o en otra 

molécula cuando: 

1) Hay evidencia de la formación de enlace (asociación o quelatación), 

2) Hay evidencia de que eate nuevo enlace entre A-H y B involucra 

específica~ente al átomo de hidrógeno enlazado a A. 

Algunos de los métodos clásicos que evidencian el criterio 1) son: 

crioscopía, presión de vapor, y densidad de vapor, Por supuesto algu­

nas determianaciones que pueden satisfacer el criterio 2), pueden tam­

bi~n ser auficientes para el criterio 1), Así para eepecíficar el 

criterio 2), debemos apelar a una área de estudio !lll:Ís limitada, a da­

tos espectroscópicos y de difracción. Los datos más definitivos son, 

sin duda, aquellos que indican posiciones de los átomos en el agrega­

do molecular. Así, la difracción de rayos X, difracción de neutrones, 

y ciertos estudios de resonancia nuclear de a61idos, pueden proporc~.o ... · 

nar más o menos evidencia directa que hay átomos de hidrógeno que ocu­

pan posiciones dG p~oximidad cercana a otros átomos. El espectro de 

difracción de electrones puede proporcionar la misma información para 

especies gaseosas. Sin embargo, se obtienen más fácilmente los espec­

tros de infrarrojo y ~aman, que revelan el involucramiento específico 

de los átomos de hidrógeno por peculiaridades en sus grados de liber­

tad vibracionales en el agregado molecular, Finalmente los estudios 

de resonancia magnética nuclear de alta resolución proporcionan una 

indicación del medio electrónico de los átomos de hidrógeno, 

Ahora debemos exanU.nar brevemente los sistemas con enlace puente de 

hidrógeno r~conocidos universalmente; luego trataremos con los enla­

ces pue~te de hidrógeno menos reconocidos, 

Sistemas con enlaces puente de hidrógeno reconocidos universalmente. 

El enlace puente de hidrógeno, A-~···B, es usualmente considerado 

un enlece puente de hidrógeno en el cual un ~tomo de hidrógeno queda 

entre dos átomos electronegativos A y B, cercanamente espaciados, 

I-0s áto~oe A y B son usual~ente dtomos de Oxígeno, Nitrogeno o de 
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Fldor, y ocasionaL~ente de Cloro. Los co~miestos generalmente acep­

tados como ácidos o bases con enlaces de hidrógeno son mostrados en 

la tabla 2-1. Así coinpuestos como H20 que pueden actuar como un ácido 

o como una base, pueden fonnar enlaces de hidrógeno entre dos molécu­

las de agua (intennoleculares); el mismo tipo de enlace se presenta 

en HF, alcoholes alifáticos, NH
3

, en algunas aminas, y en p-fenolee. 

COm'!JUestos como o-,m-fenoles, algunos éteres, y !Ícidos carbox!licos 

pueden formar enalces de hidrógeno dentro de la misma mol,cula (in­

tramoleculares). 

'fabla 2-1. Compuestos con enlace puente de hidrógeno reconocido 

universalmente1 • 

Acidos con enlace puente de Bases con enlace puente de 

hidrógeno hidrógeno 

! EaemElos !! Eaem:elos 

F HF p F, HF 

o Ac. Carboxílicos o Ac. Carbo:dlicos 

Agua Agua 

Alcoholes Alcoholes 

Fe no les Penoles 

Ox:!ma.s Amidas 

Ce tona.e 

Aldehídos 

Eteres 

Esteres 

Amidas N Aminas 

Pirrol P!ridinas 
Aminas Amoniaco 

Amonio Pirrol9,10,11 
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Cri terio Operacional para dete:nninar la formación de enlaces puente 

de hidrógeno. 

En estos sistemas que presentan enlaces puente de hidrógeno recon?­

cido universalmente, la formación de uno de estos enlaces A-H···B 

está acompafiado por algunos efectos medibles: ocurren cambios en el 

espectro vibracional de A-H y B; la rescna.ncia ma~nética de los ~ro­

tones se mueve a campos más bajos; la distancia A·····B es corta, 

comparada con la suma de los radios de Van der Waals; las transicio­

nes electrónicas del ácido o la base pueden cambiar; el peso molecu­

lar es mayor aue el peso fórmula, como muestran los datos criosoóni­

cos, de presión de vapor y densidad de vapor; y varias propiedades 

indican la asociación como el comportamiento dieléctrico, la solubi­

lidad, el calor de mezclado, el volumen molar y la viscosidad. 

De estos efectos, los espectroscópicos como son la intensidad del 

infrarrojo y la resonancia magnética protónica son los que determinan 

mejor la formación del enlace ~e hidrógeno, ~ientras que la frecuen­

cia de infrarrojo ea probablemente la !llLÍs fácil de medir. 

Existe una serie de sistemas que no están aceptados universalmente 

como sistemas que contengan enlaces de hidrógeno; sin embargo, hacien­

d~ uso de t.."'6 tabla de electronegatividades .o utilizando los criterios 

definidos 1''.i.ra identificar al enl'3.ce de hidrógeno, podemos saber ei 

estos sistemas lo presentan. 
12 Por ejemplo, existen evidencias ~roporcionadas por Dulme.ge y Lipscomb 

referentes a la estructura cristalina. del HCN, que muestra cadenas 

lineales infinitas y distancias cortas entre C·····N a lo lar~o de la 

direcci6n C-H···N. Por otro lado Hoffma.n y Horning13 encontraron cam­

bios poco usuales en el espectro del infrarrojo del HCN en la solidi­

ficaci6n del vanor, y concluyeron que loe cambios estructurales acom­

~afian la formación del enlace de hidr6geno en el cristal. También exis­

ten determin~ciones dieléctricas14 , así como d~tos PV'l'15 que ~roporcio­
ne.n evidencias de asociación. 

Otro ejemnlo lo encontramos en el acetileno, en el cual la evidencia 
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de enlace de hidrógeno acetilénico C-H es buena. Standford y Gordy ' 
17•18 encontreron cambios en el espectro vibracional del C-H aceti­

lénico del fenilacetileno disuelto en distintas bases. Otro tipo de 

evidencias se refiere a la solubilidad de los compuestos acetilénicos 

en varias bases. McY.innis19 , por ejem·plu supone que la solubilidad 

está dominada por la interacción del enlace puente de hidrógeno, y 

es posible correlacionarla con la electronegatividad del átomo base 
Bl9,20

0 

Existe incertidumbre referente al enlace de ·hidrógeno en el enlace 

C-H aldehídico; Schneidsr y Berstein1 no encontraron evidencia de 

hidr6geno enlaeado en el espectro de infrarrojo del formaldehido sóli­

do y del acetaldehídó. En.contraste, el dato de infrarrojo ha sido 
21 citado como evidencia de enlace puente de hidrógeno por Pinchas • 

Zellhofer, Marwell y Copley22 midieron la solubilidad de varios me­

tanos y etanos ha.logenados en disolventes que contienen oxígeno, e 

interpretaron la alta solubilidad de estos compuestos halogenadoe 

en loe disolventes básicos como evidencia de enlaces puente de hidró­

geno. Ellos sugirieron que un átomo de hidr6geno unido a. un carbono, 

puede formar un puente de hidrógeno con algún átomo de oxígeno pre­

sente en el disolvente básico23• 

Varios inveetigadores han postulado que los enlaces C-H en las posi­

ciones~ a un éter, a un oxígeno o a un grupo carbonilo, pueden for­

mar puentes de hidrógeno intramoleculares, por ejemplo: ácido butírico 

ciclopentanona, dioxa.no, dimetiloxalato entre otros1 • 

Los compuestos de azufre tambi~n pueden formar enlaces de hidrógeno, 

como los mercaptanos. Se ha encontrado que el gru~o·S-H muestra un 

comportamiento específico de asociación de puentes de hidrógeno con 

bases fuertes, y parece probable que este grupo S-H es relativamente 

d'bil cuando es donador de protones, lo que 0t.1anta para la ausencia 

de enlaces puente de hidrógeno en al~oe sistemas, como se muestra 

en el trabajo de Plant, Torbell y Whitemann24 • 

Loa ~ompuestos aromáticos pueden.t'ormar enlaces puente de hidrógeno 
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cuando actúan como bases, Existe evidenci~ con referencia a la for­

maci6n de estos enlaces '!\ara compuestos aromáticos, obtenida de est\.­

dios de es'J)ectroa de infrarrojo y Re.man, Entre ellos está el de Hug­

gins y Pimente125 que muestra que el benceno, siendo una base décil, 

tiene un com~ortamiento que se correlaciona muy bien con el criterio 

operacional dado -para sistemas con enlaces puente de hidr6geno recono­

cido universalmente, También existen datos de solubilidad aue revelan 

asociación, en donde los compuestos aromáticos actús.n como disolven­

tes, como por e.jemplo de HCl o de H2o26 , En conclusión los datos apo­

yan fuertemente la existencia de comnlejos entre ácidos y compuestos 

aromáticos actuando como bases, donde las bases deben ser un buen do­

nador de electrones, pero no necesariamente un gru~o altamente electro­

negativo para formar enlaces puente d~ hidr6geno. 

El boro también puede formar puentes de hidrógeno1, no obstante que 

tiene una eleetronegatividad de 2.0, menor que la del. hidrógeno de 2.1, 

asignadas por Pauling, y no cumple con los reouisitos de una buena 

baee. Evidencia de a.ue el boro i:iuede formar enlaces puente de hidr6ge­

no se muestra en loa espectros de infrflrrojo de varios alquilboranos 

presentados 1,?0r Sha.:piro, Wileon y Lehman27 , así como las determi.na.cio­

nes de resonancia :prot6nica presentad!.\ ~r Oge;28 • Se ha encontrado que 

la mayoría de la evidencia disponible, está en favor de la llamada in­

teracci6n de enlace puente de hidrógeno en un puente borano: las estruc­

turas de borano involucran átomos de hidrógeno múltiplemente enlazado 

los enlaces B-H son largos, la frecuencia de alargamiento disminuye, 

y su intensidad es alta comJ:6radc. a los enlRces norma.les B-Ht la reso­

nancia protónica proporciona. la conclusión de que el protón '9Uente 

está específicamente involucrado en una situaci6n de enleLce poco usual. 

Todas estas evidenci~e concuerdan con el criterio operacional dado 

para la formación de enlaces puente de hidrógeno. 

Hasta el momento se ha dado una definición operacional del tJU.ente de 

hidrógeno, así como una clasificación de compueatoe o grupos de dtomos 

oue pueden for':lB.rloe; sin embargo no se han definido las dos clases 

,\ 
.. 
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de '!JUe~te de hidr6geno que son: enlFl.~~ puente de hidrógeno intermole­

cular y enlace puente de hidrógeno intramolecular. 

El enl~ce puente de hidr6geno intermolecular involucra la asociación 

de dos molécula~ de le misma o diferente especie. Tales asociaciones 

no están limitadas a uniones d{mericas, sino que ocurren en múltiples 

arreglos, como en el CRSO del agua y HF líouido, y estos arreglos se 

presentan comunmente en alcoholes, fenoles,amidas, proteínas, poli-

\ ~Óptinoa y en materiales polihidroxiorgánicos e inorgánicos. El enla­

ce puente de hidrógeno intermo1ecular puede produci-r cadenas, anil.los 

o redes tridimensionales. 

Por otro lado, el enlF.ce de hidrcSgeno intramolecular se f'ormá. entre 

grupos pertenecientes a la misma molécula. Este ~roceso f'ue primero 

llamado Quelatación ya oue en algunas moléculas la formación d~ un 

anillo por un puente de hidrógeno es como la acción de una tenaza o 

pinza de cangrejo. Una gran pirte de este pintoresco modelo se pierde 

en proteínas y en otras moléculas grandes que forman enlaces 'Pllente 

de hidrógeno intramolecular. Se usará e1 t'rmino quelato y ~nlace puen­

te de hidrógeno intramolecular indistintamente. 

Puente de Hidrógeno COMO Enlace Qu!:nico. 

las propiedades de cualquier combinación de un compuesto de la columna 

de los ácidos con alguna base de la tabla 2-l, se ven af'ectad~s ~or 

la formación del enlace puente de hidr6geno. Esto es, cualquier enla­

ce de hidrógeno intra o intermolecular puede eer un 'factor imnortante 

en la determinación de la veloeidad y.del meeaniemo de reacción. 

En seguida consideramos reaa~iones en donde el enla.ce de hidrógeno 

entre moléculas 'P\lede arectar la velocidad de reacción tomando parte 

en la. reacción o alterando las propiedades de un reactivo. Por ej~mplo 

She.w y ~olaboradores29 han desarrollado una serie de artículos sobre 

la descomposición de las tioureaeJ la descomposición es de t>ri~er or­

den, es independiente de la fuerza iónica y de la concentración de 

protones en un amplio intervalo de concentraciones. Ie. reacción de 
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CS(NH2)2 
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---------· 
El posible mecanismo de reacción para la descomposición de la tiourea 

se formula como + 
+ 

( I) 

NH
3 

+ HNOS NH; + NCS-· (II) 

la formación del complejo activado en la eta~ (I) involucra la trans­

ferencia intra1nolecular de un i6n hidrógeno de un !ttomo de nitrógeno 

al siguiente. Esta etapa -puede entenderse suponiendo una atracción del 

protón de N por el par electrónico libre del otro átomo N•. Cuando se 

trata de metil, dimetil o trimetiltioureaa30 el mecanismo de ~eacción 
es similar, y se obtienen como ~roductos de reacción metilamina, dime­

tilemina, y trimetilamina. En el caso de tetrametiltioureas no se obser 

va deecomnosición, lo cual establece que es necesario que haya un ~to­

mo de hidrógeno enlazado a un átomo de nitrógeno -para que la descompo­

sición se lleve a cabo. Ello proporciona una fuerte evidencia para con­

cluir aue los grupos metilo no migran y que la descom~osici6n se lleva 

a cabo "DOr la transferencia intramolecular de hidrógeno y la disociaci­

ón del complejo activado. 

Otro ejemplo lo encontramos en la cin~tica de formación de la cianhi­

drina a partir de aoetaldeh!do, propionaldeh!do y acetona.31• Se ha en-

contrado que las reacciones de estos compuestos carbonilo con HCN a 

25ºc siguen una ecuación de segundo orden, 1 el efecto salino en la 

cin,tica es muy pequefio. El acetaldehído y el pronionaldehído reaccio­

nan cuantitativamente con HCN, mientras que la acetona no lo hace. 

Bl 1Aecaniemo de reacción ea 

'c=o + HA ,..,.,,. 
nfoida ---------
lenta 

B + 
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donde HA ea cu!\lquier ácido y B un agente nuc1eof'ílico, por ejemplo 
CN-, 

Un ~ltimo ejemplo lo encontramos en la inhibición de la reacción de 

alouil~ción de fenol por dioxano32• Se ha obR~rvado oue la reacción 

de alquil.aeión de fenol por cloruro de terbuti1o es inhibida cuando 

el fenol contiene cerca del 21% en mol de dioxano: 

t-o
4
H

9
<;1 
'iJi 

+ -------... + HCl 

Hay por lo menos tres hip6teais que se refieren a la.función del 

dioxano. Puede servir sólo para diluir los reactivos, o puede for­

mar comp1ejoe con el fenol, via enlace de hidrógeno; tales complejos 

evitan que el.fenol participe en la reacción ds alquil.a.oión. En.e1 

caso del dioxano, el complejo puede ser 1:1.,o 2:1 (fenol a dioxano) 

ya que hay do& dtomos de oxíg~no en la mol~cula: 0 H 

/ºdf5 . ,.........0-1! • • • Co~··H-o/ 6 5 Co .. · H-o 6 c6H
5 

Enlace de Hidrógeno Intramolecular. 

Muchas sustancias im90rtantes como p~ote!nas, polip~ptidos,azúcares, 

ligninas y otras sustancias de tejid<:'s vivos tienen estructure. y -pro­

piedades que eet!Ín determimdas por enlaces de hidrógeno intrarnolecu­

lar, Aunque este enlace de hidX'CSgeno tiene algunas característieas 

1'n común con •1 enlace de hidr1l,:;eno inteTl!lolecular, hay diferencias 

apre·cis.bles aue sonr 

l.- Los enlaces de hidr6genoe intramoleculares ocurren común y gene­

ralmente en anillos de 5,6 o 7 átomos. 

2.- la formaoi6n de un enlace de hidrógeno intramólecular no causa 

oom'90rts.miento anormal, tal como deeviacionee de las leyes idea­

les de los gases y soluciones, Beta diferencia del enlace de hi­

dr6geno intermolecular es debida a la ausencia de asociación. 

3.- la generalización del punto 2 nroporciona un cri.terio para iden-
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tificar enlaces de hidr6geno intram~leculares. Cuando grupos oue 

enlazRn hidrógeno están preeentee, pero falta la evidencia usual 

de asociaci6n, podemos inferir que la ca:pacidad de enlazamiento 

de hidr&geno ha sido utilizad.a internamente. Esta prueba es aún 

más convincente si son observa.dos los cambios característicos del 

espectro de infrarrojo, nero no están acomoafiados l)()r indicaciones 

de ~sociación. 

4.- las pruebas más directas y fácilmente obtenibles para distinguir 

enlaces de hidrógeno intra.moleculares de la aeociaci6n, es la 

observaci.ón de loe cambios en los espectros de ir.frarrojo y Raman 

a bajas concentraciones y presiones. El enlace de hidrógeno inter­

molecular ( y sus características espectrales) desaparecen a ba­

jas concentraciones de disolventes inertes, mientras el enlace 

de hidr6geno intramolecular no desaparece bajo estas condiciones. 

PUente de Hidrógeno como Enlace de Asociación. 

A continuación se presentan una serie de propiedades físicas y quími­

cas de sustancias que contienen gru~os funcionales que pueden formar 

enlaces ~ente de hidrógeno. Estas propied~des se ven modificadas por 

los enlaces puente de hidrógeno intermoleculares. 

Punto de 1usión y de Ebullición. 

Los enlaces puente de hidrógeno intermoleculares son los causantes de 

puntos de fusión y de ebullición elevados, siendo probablemente el 

~to de ebullición del agua la evidencia más citada de preeencia de 

enlace puente de hidrógeno intermolecular. La tabla 2-2 presenta una 

com~ración de loe !>Urltos de fusión y de ebullición de·suetancias 

asociadas (+) con com"1lestos de tamafto similar oue no t>l'esentan tal 

asociación. 
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Tabla 2-2. Comparación de los ountos de fusidn y de ebullición de 

las sustancias con enlRce cuente de hidrcSgeno intermole­

cular (+) con compuestos de tamai'lo similar no asociados. 

Compuesto Punto de ll'usi.Sn ( K) Punto de Ebullición ( K) 

H20 ( +) 273 373 

H
2
s 190 211 

Ac. Acéticó (+) 290 391 

Isobutano 128 263 

J)-Xileno 286 411 

Etanol (+) 156 351 
Dimetil!Ster 135 249 

Propano 83 231 

He:xano 179 342 

Metilamina (+) 181 267 

Etano 101 185 

El estudio de líquidos yuros y de soluciones ha. recibido mayor aten­

ción desde el pur.to de vista experiment.al por métodos no espectroscópi­

cos de detección. Los principales métodos de estudio de la fase líqui­

da son las determinaciones de presión de vapor, crioscopía, solubili­

dad 1 estudios de reparto. Se han aplicado en menor grado estudios de 

indices de refraccicSn, pare.coro, conductividad t~rmica, velocidad acús­

tica, presión osmótica y medidas de susceptibilidad 1118gllétic~ a sus­

tancias con enlace put;nte de hidrógeno. Una manera de determinar la 

existencia de enlace puente de hidrógeno en soluciones es como la 

descrita para gasee, en la que las propiedades son comtaradas con va­

lores calculados de las leyes ideales. Desviaciones de tales relacio­

nes como la ley de Raoult pueden ser causadas por la presencia de en­

laces puente de hidrógeno y otros factores como la diferencia en pre­

sión interna, polaridad, o tamafio molecular de los co~panentes. 
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Pres ión de Vapor, Puntos de Ebullici6n y Azeótropos• 

En las disoluciones la interacci6n o interferencia entre moléculas 

puede observarse er1 gráficas composici6n versus presión de vapor o 

versus temperatura de ebullici6n. Desviaciones del comportamiento 

ideal producen curvas con extremos. Esto es, las desviaciones posi­

tivas dan un máximo en las curvas de presión de vapQr, un mínimo en 

la temperatura de ebullicc16n y un aze6tropo con un mínimo en la 

tempere.tura de ebullición, Le. interpretación molecular de las desvia­

ciones con respecto a la ley de Raoult es la siguiente. Si las atrae~ 

ciones intermoleculares A-B son más débiles que las ·A~A y B-B, la 

vaporización de las moléculas A y B en la disoluciór. será nuís fioil 

que en los lÍquicÍ.os pµ'!'os y las presiones parciales de w.por senín 

mis altas que.las dadas por la ley de Raoult (la cual está basada 

en que las interacciones A-A, .A.-B, y B-B son iguales). Si las atrac­

ciones A-B son más fuertes oue las A-A y B-B, obtenemos desviaciones 

negativas respecto a la ley de Raoult, Si las atracciones A-B son 

más fuertes que las A-A pero más débiles que las B-B, el componente 

A presentará desviaciones negativas respecto a la ley de Raoult y 

B las tendní positivas. 

Las mezclas de sustancias con enlaces puente de hidrógeno pueden 

mostrar desviaciones positivas o negativas a la ley de Raoult, de­

pendiendo de la fuerza relativa del enlace puente de hidrógeno entre 

moléculas diferentes. Por ejemplo, el sistema acetona-cloroformo 

forma un azeótropo con máximo en la temperatura de ebullición; por 

el contrario el sistema agua-acetona no presenta compo~amiento 

azeótropico. En el primer caso no hay enlaces de hidr6geno presentee 

en los componentes puros y los puentes de hidr6geno se ·rorma.n en la 

mezcla. Esto dlÍ U!l8. desviac16n negativa a ~ ley de Raoult y un azeó­

tropo md:ximo. En el segundo caso, la asociaci6n en el agua causa una 

competencia entre el enlace puente de hidr6geno agua-agua y la forma­

ción del puente de hidr6geno agua-acetona, y esencialmente no resul­

tan desviaciones a la ley de Raoult. 
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Ewe ll, Harrison y Ber~3 dispusieron una clasificaci~n compacta ba­

sada en la posibilidad de enlace puente de hidr6geno de clases gené­

ricas de compuestos orgánicos. Ella permite una predicción cualitati­

~a de la :formación (o ausencia) de a~e6tropos y sus tipos; sin embargo, 

debe tenerse en mente oue es útil correlacionar otras propiedades. 

La tabla 2-3 clasifica a los compuestos par el tipo de enlace de hi-

. dr&geno, y proporciona ejemplos de sistemas que lo contienen. 

Tabla 2-J C1asificación de J.os .·compuestos por el tipo de enlace 

puente de hidrógeno.1 

Cle.se de 

Compuestos 

J. 

AB 

B 

N 

•oléculas que lo contienen 

»onador de 

Protones 

(Grupos 

Acidos) 

Si 

Si 

No 

No 

Donador de 

Electrones 

(Grupos 

Bd'.sicos) 

No 

No 

Si 

No 

Ejemplos 

Principalmente compuestos 

halogenadoa con su:f'icientes 

halógenos pera activar los 

hidrógenoss CHc1
3

, c2Bc1
5
,etc. 

7 posiblemente protones del 

C2B2. 
H20,Alcoholes, Ac. Carbox!li­

cos, Aminas )JJ'imarias y secun 

darias. 

Cetonas, Aldehídos, Eteres, 

Aminas terciarias, Esteres, 

Olefinae. 

Hidrocarburos sature.dos, 

cs2, 001
4

• 
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La t~ble 2-4 describe los cambioe del enlace puente de hidrógen~ en 
l el mezclado, y el tipo de desviación, junto con alF,Unoe eje~plos , 

Tabla 2-~ Efecto de '1\ezcll'lr lfouidoll con enlaces '!lllente ce hidrÓl>'.eno 

en el punto de ebullición1
• 

Cl1u1es de Desviación de 

;,¡ezclas la ley de 

Raoult 

l.- AB + N Siempre + 

i,' 

2.- B + A Sie.n¡ire -

.· 

3.- AB + A Casi sie:n-

pre + 

4.- AB + AB Usualmente + 

Ct>/nbio del enlace 

de hidrógeno en 

la mezclr;i 

Enlaces de hidróge-

no rotos so1c.mente 

Solamente se for-

man enlaces de hi-

drngeno 

Ejemnlos 

Ac. butírico + o, 

ro,6 p-Xileno (P.1ín). 

hexanol + 2,7 dime­

tiloctano (m!n). 

Acetona + Clorofor­

mo (máx), pentaclo­

roetano + ciclohexa-

nona (máx), Butc~ido 

+Cloroformo ('!láx). 

Ruptura y formación !lletanol •· Clorofor­

de enlaces de hidró- mo (mín), nentaclo-

~eno- rom~iendoee 

usualmente los !lláe 

imoortantes 

roetano + Ac. butí­

rico (:nín), 1,1,?, 

~-tetraclorometano 

+ elicol (mín). 

Ru9tura y for118.ción Etanol+!~ (mín), 
de enl~ces de hidr6- Agua + Hidracina ('!l!Íx) 

geno Agua .. Ac. Fórmico 

(má'.x), Agua +Alcohol 

Alílico (mín). 



continuación de la tabh 2-4, 

Cl~aea de Desvinción de 

1'ezclaa 

5.- AB + !:! 

6,- B + B 

A ... A 

N ... N 

A.,. N 

B ... N 

la ley de 

Raoult 

Usu9 l 'Dente + 

CUaai ideal 
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Cl\mbio del enlace 

de hidrÓ¡¡:Pno en 

la mezcla 

Rut1tura y formación Dioxano + Aff\.W. (mín), 

de enlaces de hidró- Ac. Fórmico • Dioxano 

geno (máx)' r.'.etanol + 

Acetona (mín), 2-

butanona + butilami­

na (mín), Ac. Ac~ti­

co + Piridina (máx), 

Metilamina + l,3-

butadieno (mín), 

Metanol ... Formia·to 

de etilo (mín), 

Metanol ... Benceno 

(mín). 

Ningún enlace de 

hidróg~no involu­

crado 

Acetona + n-hexano 

(mín), Benceno + metil 

ciclo~entanona (mín), 

Propiléter + Trime-

ti lamina (mín), ~e­

tilmercaptano + Bu­

tano (mín), 2-buta­

nom~ + tlenceno (mín). 
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Ie. tabla 2-5 muestra el poder predictivo moderadamente bueno de la 

clasificaciñn de Ewell et. ai. 33 cuando se aplic6 a 182 soluciones 

'l?i?l.ll:ri.as • 

. 'i'abla.2-5 Comparación del.comportamienta .binario predicho por Ewell 

et. a1J.3;r. el com7Jortamiento observado experimentalmente •
1 

En las.cuatro columnas .del centro, la línea superior-muestra.el com­

. portamiento predicho; le sigue el número de casos enco.ntrados:en acu­

erdo con lapredicción;,el últi,mo es el número de caeos opuestos a la 

predicción. 

·Componente .1 

.Clase -,AB 

(H
2
0) 

Clase AB 

(Ac, Pórmico) 

:ClaserA 

.~(CHCl.3) 

·Clase B 

\(Acetona) 

Comportamiento, Azeótropico .. c~>n .. el ,compo- . Número, predi-

nente : 2r,de . cho di Vi.di do 

.Ola SI'! ·A 'Jlase B Clase·AB . Clase N · por. el: total. 

mín Usualmente m!n o·:NA mín 

M!n 

ll 39 29 6 

o 3 4 o 85/92•0.92 
mín Usualmente mín o. NA mín 

mín 

6 10 o 23 
o 6 2 o 39/47=.0•83 

mín o NA máx mín mín o NA 

o 10 ·3 5 
o 5 l l .18/25=0•72 

máx mín o NA Usualmente m:!n o NA 

mín 
il 5 2 5 
l o 4 o !l)/18•. 0•72 

NA: no azeótropico 
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El enlace de hidrógeno juega varios papeles en la determinación de 

la solubilidad, al igual que influye en las curvas de presicSn de va­

por y en el comnortamiento azeótropico. la solubilidad puede clasifi­

carse en el mismo orden que en la tabla 2-4; se obtienen seis tinos 

de mezclas con solubilidades mutuas que son: 

Solubilidad 

l} Baja 

2) Alta 

3) Intermedia (dependiendo de 

la fuerza relativa de rup-

tura y formación de 1os en-

laces) 

4) 
Intermedia 

5) 

6) No detenninada por los enla-

ces de hidró~eno (variable, 

dependiendo de la polaridad 

y de las fuerzas de disper-

sión) 

ll!ezcla 

AB + N 

B+A 

AD+ A 

AB + AB 

AB + AB 

B + B 

A+ A 

N + N 

A + N 

B + N 

Acetona + CHC1
3 

Etano1 + Agua 

Ac. Fórmico + Dioxa­
no 

Eter etilico + n­

hexano 

CHClJ + CH2c12 

cc14 + n-pentano 

Butano + Metilmer­

oaptano 

Acetona + Butano 

El efecto general del enlace de hidr6geno en la solubilidad puede eer 

eXpreeado como sigue: 

1.- Sustancias disociadas oue tienen grupos con hidrógeno enlazable 

(Clase A y B) tienden a ser solubles en un disolvente que puede 
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su~lir al otro elemento del par en una interacción de enlace de 

hidr6geno. 

2.- Ia asociaci6n entre moléculas de un comi;x>nente en una mezcla (Cla-
• 

se AB), tiende a causar baja solubilidad en disolventes de la cla-

se N, mientras que en otras clases la solubilidad puede ser alta 

o baja. Si la interaoci6n soluto-dieolvente es relativamente fuer­

te a la atracci6n mutua la. solubilidada es alta, y es baja para la 

relaci6n inversa. 

3.- Los compuestos con enlace de hidrógeno intramolecular no se compor­

tan como las especies AB, no obstante que tienen ambos grupos sci­

dos y básicos. Ellos pueden comnortarse como clase N o clase B, 

y tienden a mostrar comportamiento normal. 

Como un ejemplo, considérese dietiléter y cloroformo; estos.compuestos 

son miscibles uno con otro, pero su solubilidad en agua no es alta 

(7.5~ para éter, menos de l~ para clorofor.r.o), estos com!JUestos no 

pueden competir con el fuerte enlace de hidr6geno en agua. 

La formaci6n de los puentee de hidr6geno por el hidr6geno del enlace 

C-H no está bien aceptada, como en el caso de los enlaces O···H y 
34 

N···H. El trabajo de Zellhofer, Marwell y Copley sobre solubilidad 

parcial de hidrocarburos clorados, contiene las siguientes conclusionesi 

l.- El protón del grupo 0-H puede enlazar h~dr6geno, al menos cuando 

está activado !X>r un halógeno. 

2.- Los éteres, aldehídos, cetonas y trialquilaminas como bases, for­

man fuertes enlaces de hidrógeno y son los mejores disolventes 

para com'!'JUestoe oue contienen hidr6genos lábiles. 

3.- Los ácidos, alcoholes, amidas y oximas forman ~uertes complejos 

entre moléculas de disolvente, y como resultado, no son buenos 

disolventes. 

otro fen6meno de solubilidad que puede depender parcialmente del en-

1ace de hidr6geno es la temperatura de consolubilidad o la temperatu­

ra de solución crítica en mezclas que presentan una regi6n de compoei-
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ción en lA. oue se observa i~~iscibilidnd. Arriba de la temperatura 

de consolubilidad inferior, los comnonentes son miscibles en el in­

tervalo completo de co·ntiosición. La figura 2-1 muestra tales curvas 

-para sclucionee acuosas de 2,4- y 2,5-dimetilpiridina, como fue re-
35 

portado ~or Andan y Cox 

uo 
,... 'l'~ii:M. ch .... ~c.1b, \,clo.t\ 
<:) :i.oo • _, 
¡l 150 

" -td 100 t:s,.... ;;¡ 
p. 
i 50 

~ 
o 

'° To 

"Pota,.-\o.)cz 
eo 'ID 'ºº 

\\1. o.s""' 1: 111. w.o\ 

Fig. 2-1. CUrvae de solubilidad para algunas dimetilpiridinas en 
35 

agua 

Los valores de los puntoo críticos superiores han podido explicarse 

por diferentes teorías, como la teoría de soluciones regulares, pero 

los puntos críticos inferiores son más dÍfici1es de tratar. Copp y 

Everett1 han discutido los factores termodinámicos y estructurales 

necesarios para el comportamiento de la solución en la región críti~ 

ca, y concluyeron Que una condición necesaria para la existencia de 

los puntos críticos inferiores, es que los com~onentes se lJUeden 

"asociar". 

El enlace de hidró~eno es un tipo importante de asociación, y las 

sustancias con hidrógeno enlazable dominan la lista de sustancias 

conocidas para formar soluciones críticas inferiores. Ellas son co­

munmente mezclas de la clase AB ( ~?O, alcoholes, glicoles)' con la 
. ' 3~ 1 

clase B (aminas, cetonas, 'teres) • Andon, Cox y Herrington con-

cluyeron que el enlace de hidrógeno y la ionización tienen un papel 

i:=!portante en la producción de las temperaturas de conaolubilidad 

inferior. 
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Calor de Mezclado. 

cuando en una mezcla se forman enl~ces de hidrógeno, el calor de mez­

clado es un número negativo md:s grs.nde oue el de los componentes indi­

viduales. Al igual que en el caso de la solubilidad, al mezclar dos 

com~uestos oue se encuentran clasificados en la. tabla 2-3 se romperá 

un eauilibrio y debe alcanzarse otro en donde coexistan los co~puestoe 

que forman la mezcla; esto implica un cambio en el t.i.H de mezclado pu­

diendo ser éste mi:(s alto o más bajo 0ue el de las soluciones disocia­

das. La. tabla 2-6 muestra el calor de mezclado relacionado al ti~o de 

enlaces de hidró~eno -oara mezclas y también incluye una comparación 

de la tendencia real del calor de mezclado con aquella predicha por 

la tabla 2-4. 

Tabla 2-6 Calor de mezclado relacionado al tipo de enlace de hidró-
1 geno • 

Clase de Mezcla 

1.- AB + N 

2.- B +A 

3.- AB +A 

4.- AB + AB 

5.- AB + B 

6.- B + B 

A ·1- A 

N + N 

A + N 

B + N 

Cambio de Temperatura 

Predicción de 

tabla 2··4 

Disminuye 

Aumenta 

Usualmente 

disminuye 

Ningún efecto 

o dismifl'U.Ve 

la 

Disminuye 

87K 

10 

98 

215P 

Ex-peri mental 

Aumenta 

o 
56G 

48 

116P · 

Efecto ~remedio medio (M), grande (G), peoueño (P) para cada tipo de 

mezcla. 
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En general, las predicciones son lo suficientemente buenas para ser 

utilizadas, y el ~xito predictivo es alto para los dos tipos de mez­

clas listados en l y 21 aue involucran solamente la tormaci6n·o ru-p­

tura de enlaces de hidrógeno. 

Reparto. 

Otro fen6meno relacione:do a la solubilidad y tambi~n afectado por el 

enlace de hidr6g~no es el reparto o distribuci6n de una sustancia en­

tre dos líquidos. Ei coeficiente de reparto,k, es la razón de concen­

traciones de equilibrio necesaria para producir un potencial químico 

i~l del soluto en los dos líquidos. Por ejemplo, la raz6n sení alta 

si el enlace de hidr6geno aumenta la solubilidad en el numerador de k. 

Es importante indicar que hay varias características que han restrin­

gido la utilidad del mátodo. Entre ellas está la asociación de un 

tercer componente con uno o ambos disolventes, el cambio en solubili­

dad mutua de los disolventes ~ue el soluto lJUede causar, y la ioniza­

ción en imo o en amboe disolventes. Así resulta que las interpretacio­

nes cuantitativas confiables son posibles solamente para sistemas más 

simples. ~stá bien establecido que k varia para diferentes combinacio­

nes de disolventes de una manera generalmente predecible a partir de 

la solubilidad del soluto en los disolventes. Ia tabla 2-7 muestra 

valoree de k de la distribución de unos cuántos miembros de una serie 

de icidos grasos entre varias combinaciones de disolventes orgt(nicos 

Y' agua. Valores altos de k reflejan concentraciones relativamente 

grandes de la capa acuosa , y valores be.jos de la concentraci6n de 

.soluto en la fase org!Ínica. 

Hay variae implicaciones a los eetut. .os de reparto, la presencia de 

al menoe tres componentes implica muchas posibilidades de interaoci6n, 

la máe im~ortante es el efecto de las solubilidades mutuas de dos fa­

ses disolventes. Ninguno de los dos disolventes son perfectamente in­

miscibles, y nor tanto, el dato siempre se refiere a la distribución 

de un componente entre dos l!quidoa binarios. El efecto de una peaue-
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fia cantidad de disolvente disuelto ~uede ser grande. Por ejemplo, 

una. prueba. útil para distinguir enlaces d~ hidrógeno intramolecula­

res e intermoleculares es la determinación de loe puntos de fusión 

"seco" y "mojado". Una pequefla cantidad de agua oue se disuelve en 

Tabla 2-7 Coeficientes de Reparto (k) de algunos ácidos grasos en 
l siste!!IB.s de disolventes orgánicos y agua • 

k • concentración de ácido en agua. 

concentración de ácido en el disolvente orgt(nico 

T • 25 .:!: 2ºc 

Acido Disolventes orgánicos y clases de enlaces de hidrógeno 

Butanol Acetato de etilo E ter co1
4 

CHC1
3 

AB B B N A 

Fórmico 1.2 l.'7 3.1 

Act!tico 0.91 1.5 2.3 50 

Propiónico 0.36 0.45 0.67 1.8 5.6 

Butírico 0.14 0.18 0.19 0.39 1.2 

'fabla 2-8 Puntos de fusión "seco" y "mojado" utilizados para diatin-

guir entre enlaces de hidrógeno intra l e intermoleculares • 

Punto de Pusión cºc) 
Compuesto "Seco" "Mojado" p.f. Tipo de en:J.ace 

o-Acetoamidoacetofenona 78 63 15 intra 

p-Acetoamidoacetofenona 167 117 50 inter 

N-(o-nitrofenil)benzamida 93 85 8 intra 

N-(u-nitrofenil)benzamida 196 167 29 inter 

la fase l!ouida tiene un efecto pronunciado en el punto de fusión de 

sustancias con enlace de hidrógeno intermolecular como se ve en la 

tabla 2-8 para algunos compuestos QUe pueden formar enli:tce de hidrógeno. 
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Crioecopía. 

Los estudios criosc6picos han sido útiles en la descripción de la 

~st:n.tctura de sólidos; tambi&n ha sido aplicada en el estudio del 

enlace de hidr&geno en gran pe.rte como una medida cualitativa del 

tipo y existencia de asociaci~n. Un ejemplo im"90rtante es la deter­

minación de la eetru~tura de la ~oléoula de agua en fase sólida 

(hielo), la cual presenta una estructura tetraédrica dentro de una 

estntctura hexagonal en la que la mol&cula de agua se encuentra 

unida por puentee de hidrógeno a otras moltfoulas · de agua. 

Hay muchas otras propiedades i'isicoqu!micas aue muestran la presen­

cia de los enlaces de hidrógeno. Ellas son de menor importancia, prin­

cipalmente debido a la difiéultad de interpretarlas cuantitativamen­

te. Se analizan brevemente algunos de estos métodos utilizados con 

menor frecuencia para. el estudio de estos enlaces. 

Se ha observado que en general las sustancias con enlaces de hidróge­

no intermolecu1ar tienen densidades ama a1tas con respecto a compue~-

; tos ein enlace de hidrógeno, y que ocurre lo mismo para la viscosidad 

y tensión superficial. 

Volumen Molar y Densidad. 

Bn general la presencia del enlace de hidr6geno produce el aumento de 

la densidad y la disminución del volumen molar; este comportamiento 

refleja la distancia interatómica corta del enlace de hidrógeno poco 

usual, como se muestra en loe datos de la "tabla 2-9. Loe primeros tres 

-pares indican que cada uno de loe compuestos con enlaces de hidrógeno 

tienen un volumen molar alrededor del l°" menor que el de sustancias 

no aeociadas de tamaflo com-parable. Uno de loe ejemplos en el cuarto 

.grupo, .N,N'-dimetilacetamida, sugiere que el menor volumen molar de 

1as amidas no es del todo debido al enlace de hidrógeno; esto indica 

que el volumen molar y la densidad se ven afectadas 1>0r otros factores 

estructurales adem!Ís del enlac~ de hidrógeno. 
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Tabl.a. 2-9 Densidad y Volumen Molar de compuestos con enlace de 

hidr6geno (+) com-oarado a sustancias no asociadas de 

tamaf'l.o similar1• 

Compuestos Peso ?f.olecul.a.r Densidad 20º0 Volumen Molar 

(g/cc) (ce/mol) 
Fenol (+) 94 l.07 (25º0> 87,5 

Anisol 108 0.99 (22º0> 109.2 

Propanol (+) 60 o.804 74.8 

Metiletiléter 60 0.697 86.0 

Ac. Propiónico (+) 74 0.992 74.5 
Acetato de Metilo 74 0.933 79.4 

n-Butiramida 87 l.03? 84.2 
N-Etilacetamida 87 0.942 92.3 
N,N'-Dimetilacetamida 87 0.943 92.3 
N-11.etilpropi.ónamida 87 0.930 (25º0) 93.5 
2-Metil-penteno 86 0.654 132.0 

H2o (+) 18 0.99987 coºc> 18.0 

NH3 17 o.817 <-19º0> 20,8 

HF (+) 20 0.988 (13.6º0> 20.2 
CH4 16 0.47 (-184°0) 34.0 

82º2 (+) 34 l.71 (-0.43º0) 19.9 
H2s 34. 1.22 (-194°0) 27,9 

S1H4 32 0.68 (-185°0) 45.8 
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Los dos Últimos compuestos de la tabla 2-9 iluetran la misma tenden­

cia para moléculas inorgánicas. Ellas siguen el mismo patr6n C1Ue los 

compuestos orgánicos. Los valores para el agua son especialmente in­

.teresantes, ya que ellos indican que el agua tiene un arreglo empaca­

do de moléculas. Este hecho es contrario a la estructura abierta para 

hielo. Primero el hielo tiene una. estructura. abierta relativa al agua 

líquida, per ésta está todavía complet~ente empacada en comparaoi6n 

a una sustancia no asociada. Segundo, el agua presenta una. disminución 

de volU111en poco usual cuando se congela. Este efecto es único en el 

agua y.s6lo ocurre a bajas presiones para formar hielo I, a'IÚl cuando 

existen otras formas de hie1o a altas presionesi las cuales son mia 

densas que el agua a las mismas condiciones. 

Todos los efectos de presión, generalmente pequeños, que incrementan 

el número de enlaces de hidrógeno formados, pueden ser entendidos como 

un cambio de volumen molar. El principio de Le Chatelier requiere que 

los enlaces de hidrógeno reduzcan el espacio ocupado por las moléculas, 

tal que su formación se vea aU111entada por un proceso que produzca 

menos espacio disponible por mol~cula. Así la relaci6n termodinámica 

(~) .. ~Vm = - R'l'('b ln K ~ 
~ p T ~ p)'r: 

muestra la relaci6n directa entre K y el cambio de volumen. 

En las soluciones con en_1ace de hidr6geno, la densidad ea con frecuen­

cia mayor que el valor del promedio aritm,tico calculado a partir de 

loe componentes puros. Aquí otra vez debe tenerse en cuenta el tipo 

de asociaci6n existente en los dos componentes antes del mezclado y 

lo oue ea Posible despu&s de la combinación. Podemos esperar que la 

densidad siga el mismo tipo de patr6n que el calor de mezclado; la 

densidad decrece conforme se rompen loa enlaces de hidr6geno y se 

hace mayor conforme ellos son formados. Algunas veces las limitacio­

nes est6ricas impiden la aplicaci6n de esta regla. Este cambio ~e 

densidad ha sido empleado para detectar la aeociaci6n. 
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Conductividad Tél'lllica. 

Se ha observado en general que los compuestos asociados conducen 

mejor.el calor que las sustancias sin enlaces de hidrógeno (incluyen­

do los compUestos que forman puente de hidrógeno intramoleculer). 

I.e tabla 2-10 muestra el coeficiente de conductividad térmica para 

algunos líquidos con enlace de hidrógeno (+) y para líquidos no aso­

ciados. 

Tabla 2-10 Coeficiente de conductividad Térmica para líquidos con 

enlace de hidrógeno (+) y ~ra. líquidos no asociados. 

Oomwesto k X 106 a 30º0 Tipo de enlace de hidrógeno 

(cal cm2/ 8 eg 0 c) 

n-.Butanol (+) 365 Interm.olecul.ar 

Pentano 322 Ninguno 

Anilina (+) 412 Intermolecular 

Tolueno 364 Ninguno 

H
2
0 (+) 1480 Intermolecular 

032 382 NirJBUno 

k es el coefiente de conductividad térmica para el líquido. 
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Tensión S~perficial. 

Se ha encontrado1 que las sustancias con enlace de hidrógeno intra­

molecular tienen tensiones superficiales menores ql1e lo~ isómeros 
. o 

que tienen interacción intermolecular. Por ejem'9lo, a 131 a las ten-

siones superficiales del o-,m-, y p-metoxifenoles son: 28.8, 33.6, 

y 34.2 dinas/cm, respectiva.mente. Para loe tres dimetoxifenoles, los 

valores son1 26 .:!: 0.5 dinas/cm. Este mismo efecto "orto" en la ten­

sión superficial (tarnbitfo en la viscosidad, la densidad, y el punto 

de ebullición) se presenta en muchos tipos de COJU)nlestos. Varios 

trabajos han dirigido su atención a la ca-pa superficial y a la asocia­

ción en ella. Así se han estudiado 'cidos, amidas, y esteres, y se 

encontró que el enlace de hidrógeno influye en la estabilidad y for~ 

mación de la capa.superficial, y que es un efecto principal en el 

'rea ocupada por cada ~ol6cula. Se ha observado que se forman dos 

capas sólidas bidimensionales sólo cuando est~ presente una gran ca­

dena de átomos o cuando se forman enl~ces de hidrógeno, tales hallaz­

gos son de int,res en detergencia. Estas nruebas fueron hechas con 

agua como sustrato. En efecto, esencialmente no hay medidas en otros 

líauidos, así aue la habilidad de formación de enlaces de hidrógeno 

en agua llUede ser una parte del comportamiento observado. Se ha uti­

lizado el coeficiente de temperatura de tensión superficial para es­

tudiar el enlace de hidrógeno en mezclas. le.e curvas de 'ste coefici­

ente contra la concentración de un componente normal muestra un míni­

mo, pero oara soluciones con enlaces de hidrógeno las curvas presentan 

un l!l!Íximo. A TJartir de estas investigaciones se han estudiado hidratos 

de alcoholes, cetonae y algunoa compuestos misceláneos. 

las tensiones interfaciales tambi&n deben reflejar el enlace de hidró­

geno en líauidos, ya que la asociaci&n influye en el equilibrio que 
36 debe existir en la interfase. Girifalco y Good propusieron una fun-

ción (l) que relaciona la energía libre de adhesi6n entre fases al 

~romedio ~eom~trico de las energías libres de cohesión. De acuerdo 
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a su interprete.cicSn, !. es menor que l si no hay interacci&n entre 

fe.ses, y I es mayor que l cuando los enlaces de hidrcSgeno (u otras 

interacciones} operan entre fases. En la notación de clases de enla­

ces de hidrcSgeno: 

1. ~ 1 para AB-AB, AB-A, AB-B, o mezclas A-B. 

l. ~ 1 "ORra todas las otras clases (ver tabla 2-4} 

Ellos encuentran que i :¡¡,, 1 para soluciones de agua con alcohol, d'.ci­

dos, aldehídos, ce tonas, 'te res, ni tri los; 1. "- 1 -para agua con hidro­

carburos alifd'.ticos, aromáticos, e hidrocarburos halogeMdos (inclu­

yendo benceno y cloroformo que se locali~an en la clase B). En gene­

ral, se obtiene una concordancia cualitativamente buena, pero el m'to­

do requiere de nu!s l)ruebas antes de asegurar que -pUede predecir ten­

~iones interfaciales o superficiales • 

.. En resumen, se establecen las siguientes conclusionesi 

l.- El enlace de hidrtSgeno intermolecular ocurre en los tres estados 

de la materia, aunque ellos son menos comunes conf'orm~ se incre­

menta la temperatura y así se encuentran poco en gases. 

2.- El enlace de hidrtSgeno intermolecular puede ser detectado con 11&.­

yor o menor facilidad prd'.cticamente por cualquier m4todo fisico­

químico de prueba. las pruebas aplicadas al estado líquido son 

de mayor int4res, pero sufren de un tratamiento te6ric~incomple­

to. En el ~resente, y no considerando estudios espectroscópicos, 

las med~ciones dieléctricas y de imperfecciones de gases, y líqui­

dos, se utilizan con Ínayor frecuencia y dan más informaci6n. Las 

mediciones crioec6picas y de solubilidad, y la mu1titud de los 

otros métodos, son de menor imnortancia. 

3.- Ia fuerza del enlace de hidr&geno es tal que el equilibrio del 

puente de hidrcSgeno está delicadamente balanceado bajo condiciones 

normales de laboratorio. ~randes cambios en estos eauilibrioa pue-



-45-
den provocar cambios relativamente moderados en las variables 

exnerimentalee comunes. 

4.- Pay unos cuantos disolventes verdaderamente inertes, y algunas 

veces es necesario un estudio extra para separar disolventes con 

enlaces de hidrógeno de aquellos oue están siendo exáminados. 

5.- El sistema de clasificación de la tabla 2-3 d~ una división direc­

ta y útil de comlJUestos por su función de enlazar hidrógenos. 

Sirve como una base para predicciones cualitativas acerca de mez­

clas que están de acuerdo con muchos hechos experimentales. Es 

más precisa en casos donde los enlaces de hidrógeno son eolanlente 

formados o rotos. Donde existen cambios de me•clado, nuevas adi­

ciones, o equilibrio de enlaces de hidrógeno, la clasificación 

ea útil pero tiene menor valor predictivo. 

!n el siguiente capítulo se describen algunos modelos·que han inten­

tado predecir el comportamiento y estructura del agua l:!qu:i.da. 
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CAPITULO III 

MODELOS DE AGUA LIQUIDA QUE TRATAN DE PREDECIR SUS PROPIEDADES Y 

ELUCIDAR SU ESTRUCTU':<.A. 

En este capítulo se describen brevemente algunos de loe modelos 

de agua l!ouida que tratan de explicar y predecir sus propiedades, 

· así como de elucidar su estructura. 

En general existen dos modelos principales de agua lÍqUida que sons 

l.- Modelos Uniformietas, en los cuales todas las moléculas de agua 

tienen una estructura dnica. 

2.- Modelos de Mezcla, que describen al agua como una mezcla de dos 

o lll!Ís especies. 

Ver al agua como una mezcla de dos o más especies en eqUilibrio quími­

co ha sido utilizado por muchos af'los. La mayoría de loe modelos tipo 

mezcla suponen la existencia de dos estados: 

a) Estructura ti'PQ hielo con coordinaci6n tetraédrica. 

b) Arreglo densamente empacado de mon6meros. 

El hecho de que el agua puede formar enlaces de hidr6geno con otras 

cuatro moléculas, permite una estructura. tetraédrica en el líaUido. 

Tal hecho ha sido ampliamente utilizado en diversos modelos que pueden 

ser clasificados en dos grupos principales1 modelos intersticiales de 

mezcla y modelos con enlace de hidr6geno distorsionado o continuos. 

En el primer 111odelo se supone que el agua es una mezcla de dos compo·· 

nantes, bísicamente un componente tipo hielo y el otro un líquido me­

nos denso que el líquido nor!118.l. A este tipo de modelos pertenecen el 
~ 39 . modelo de Nemethy y Scheraga , en el que se propone un modelo de cin-

co estados, esto es, de cdmulos y de a.gua enlazada; se considera al 

agua como una mezcla de mon6meros y cúnulos con enlaces de hidrógeno 

de tama~o uniforme, donde hay cinco especies de mol~culas de agua 

(con 01 .1,2,3, y 4 enlaces de hidr6geno). Para este modelo se escribe 
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una función de partici6n con varios paraímetros ajustables, el ct:al 

ha sido dtil para entender la naturaleza de soluciones de proteínas 

y su estabilidad. Hagler modific6 esta teoría proponiendo una distri­

bución continua de cúmulos de varios tamaflos en el que est~n en equi­

librio unos con otroe. Los resultados obtenidos son cualitativagente 

buenos para la función de distribución radial, part el comportamiento 

P-V-T y para el espectro de infrarrojo. Este l!lodelo ea inexacto parR. 

cWllulos peque~os y temperatures mayores de 6o0 c. 
40 El modelo intersticial de Bell y Lavie es un modelo de malla trian-

gular plana para fluidos ~nlazados, donde existe competencia entre la 

estructura. abierta con todos los sitioa intersticiales vacíos y cada 

molécula con tres enlaces, y la estructura densamente empacada con 

todos los sitios ocupados. Los ciílculos se realizan usando una aproxi­

mación estadística de primer orden sobre. sitios ocupados por grupos 

triangulares. Los resultados que se obtienen son: separación líquido­

vapor abajo de wia presión crítica P
0

; una. presicS'n P0 de tal manera 

que Po,. P0 , y la dPnsidad presenta un máximo entre ~'i y P0 • 

En el modelo de molécula orientable de Bell y Is.vis , se estudia el 

caso de una rnaUa triangular plana de un fluido enlazado. cada molecu­

la tiene tres direcciones de enlace a ~ngulos de 120º y dos posibles 

orientaciones en los que la dirección a'!JUilta a tres de los sei~ prime­

ros vecinos, en el que ai las mol,oulas de pares de vecinos tienen di­

recciones de enlace apuntando una hacia otra entonces ae ~orma un en­

lAoe, cuya energía de interacci.Sn es -(1!+111). Para parea no enlazados 

la energía es -E, (~, o,w10). Se realizaron dos dlculoe, e"'= o, 
e,(,, = 1/4, cuyos resultados predicen el comportamiento ~ "18 T de1 agua 

cuando r.J» = 1/4. 

El otro tipo de modelos est4 basado en la idea de que el agua ~orma. 

cadenas que tienen mis o menos por completo todos loa hi~r6geno~ enla­

zados y la te~peratura tiene el efecto de distorsionar loa enlaces en 

vez de romperlos. A este tipo de modelos pertenece el modelo de Ber:na1 

y Powler37, donde se propone un modelo para agua líquida basado en la 
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ruptura de la estructura del hielo, con la mayoría de los enlaces de 

hidr6geno aún en existencia. Sin embargo, ellos reemplazaron el arre­

glo molecular encontrado en hielo por uno más denso, aunque aún está 

enlazado tetra~dricamente con estructura similar a aquella del cuarzo 

y permite al enlace do hi.dr6geno romperse gradualmente con el incremen­

to de temperatura, causando que el líquido se aproxime a u.na estructu­

ra empacada. 

Otras aproximaciones que han sido utilizadas para describir 1as propie­

dades del agua eon: 
42 

El modelo de Bell , que estudie. el flu!do de malla unidimensional en 

el que se pueden fol'!l'.ar enlaces entre paree de mol6culas como segundos 

vecinos. Se utiliza una expreei6n matricial para la f'u.nci6n de parti­

ci6n gran can6nica, y se encuentra que la densidad y la coordinaci6n 

efectiva son funciones de la temperatura absoluta y de la presi6n uni­

dimensional p. A bajas temperaturas y presiones existe competencia en­

tre configuraciones locales abiertas y configuraciones locales nuíe em­

pacadas de mayor energía. Los resultados que se obtienen con este mode­

lo son: 

Existe una presi6n P
0 

tal que para 

- P<P la configuraci6n abierta es estable a T=O y la densidad presen­
o 

ta un uáximo cuando T aumenta. 

- P>P la configuraci6n densamente em¡acada es estable a T•O y la 
o 

densidad disminuye mon6tonamente con T. 

Usando la funci6n de partici6n gran can6nica a ~resi6n constante, se 

ee utilizan loe modelos continuos; el enlace se representa por un pozo 

de potencial separado de la esfera dura. cuando se considera un pozo 

con forma parab6lica se obtienen resultados similares al modelo de 

malla. Par&. pozo cuadrado la curva Q. ve T muestra un mínimo 1 nuíximo 

para P<P
0

• 
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5 

k'.r/w ...., 

Pig. 3-1. Modelo de Malla, densidad contra temperatura reducida para 

t/w= o. cada curva es para un valor particular de preaicS:a. 

reducidas (1) pl0 /w= 0.25, (2). pl0 /w= 0.75, (3) p1
0
/wsJ>óJ.o=l, 

(4) plo/w=:2. 
·~·~~~~~~~~~-. 

t e ·o.q 

o.& 

C.1 

0.6 

o.5 

a.'l 

kT/w -:Pig. 3-2. Pozo Cuadrado. Densidad contra tem~ratura reducida para 

f!/-2. cada curva es para un valor particular de presicSn 

reducidas (1) pl0/w=0.25, {2) plo/tr=0.75, (3) p1.o/w-l, 
(4) plo/w=2. 
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!'ig. 3-3. Pomo Parab611co. cada curva es para un valor particular 

de presi6n reducida y de el radio E/w s (l) plo/w= 0.5 , 

e¡w= O, (3) plo/w= 0.5 , (/w= 2 , (2) 'Plo/w= 1.5 , E/w= O , 

(4) plo/w= 1.5 , t/w= 2 • 

Stanley y Teixeira43 han examinado el comportamiento del agua a baja 

temperatura usando un modelo basado en los conceptos de conectividad 

a partir de la teoría de percolaci6n con correlaci6n por sitios. El 

modelo predice la dependencia en temperatura y presi6n de la compre­

sibilidad isotérmica a volumen constante y la expe.nsividad térmica 

para el agua eobreeni'riada, a continuaci6n se presentan algunos re­

sultados a partir de este modelo. 
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Pig. 3-4. CUrva de densidad contra temperatura para agua aobreen­

~riada, modelo de Stanl.ey y 'feixeira43 • 

: 
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:l 
•o 

•ISO o 50 

tºo 
Pig. 3-5. Curva de compresibilidad ieot,rmica contra temperatura 

para agua eobreenf'riada, modelo de Stanley y 'fei:xeira43• 
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Ui teoría de cúmulos de fluidos con enlace de hidrógeno es extendida 

para describir el agua l!quida44 • Para modelos clásicos sin vibración 

se muestra que el potencial intermolecular puede separarse en un po­

tencial de referencia y un potencial de enlace de hidrógeno y que este 

último puede separarse en partee que correeponden a los cuatro grupos 

funcionales del enlace sobre la mol6cula. Estas separaciones están 

acompafladas por la definición de un conjunto de funciones caracteristi­

cae, una para cada uno de los ocho tipos de enlaces de hidrógeno. Se 

puede definir el número promedio de enlaces por grupo funcional en 

t&rminos de la función de correlación de pares, como funci6n de la 

temperatura y la densidad. 

Dahl y Andersen45 presentan una teoría de las propiedades termodinámi­

cas anómalas del agua líquida. Ia teoría esta basada en un modelo sim­

?le de potencial intermolecular que contiene repulsiones de largo al­

cance. Ias aproximaciones de la teoría de cWriulos de fluidos con enla­

ce de hidrógeno son utiliz~das para calcular la energía termodinámica 

y la energía libre plra fluidos como una función de la temperatura y 

la densidad. El modelo de fluido presenta muchas propiedades an6mala.s 

del agua real, tales como máximo en densidad a bajas presiones, un 

mínimo en compresibilidad y alta capacidad calorífica. El modelo no es 

cuantitativame:1te exacto para el agua real, ni tiene las propiedades 

anómalas observadas para el agua sobreenfriada. Los resultados que se 

obtienen son: l!!IÚ:imo en densidad e, mínimo en v a bajas nresiones P, 

tambi'n existe un m!nimo a bajas tem~eraturas. Si P crece el máximo en 

densidad ( e ) se desplaza a temperaturas menores y el mdximo y mínimo 

se acercan. A altas presiones la densidad (~) disminuye monótonamente 

con la temperatura. Ia compresibilidad isotérmica K! , presenta un 

m!nimo, a altas presiones el mínimo no es tan pronunciad·o. 
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Pig. 3-6. Volumen específico del modelo de fluído de Dahl 71 Andersen 

.como una funcicSn de la temperatura para tres isobaras en la 

vecindad del nu{ximo en densidad a bajas presionee45 • 
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~ig. 3-7. Compresibilidad ieot~rmica del modelo de Dahl y Andersen 

-para agua líquida como una funcicSn de la temperatura sobre 

una curva de coexistencia líquido-vapor en la vecindad del 

mínimo en compresibilidad 45 • 
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La capa.cidao calorífir.a a presi&n constante presenta un ~ínimo; el 

valor alto de ex (x=p,v) se debe a la conversi&n de enlaces de hidr&­

geno fuertes a enlaces d6biles cuando aumenta la temneratura • Por 

otro lado, el volumen en el espacio de configuraciones en el aue dos 

moléculas forman un enlace débil es mayor aue cuando forman un enla­

ce de hidr&geno fuerte. 

1 .. 
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Pig. 3-8. capacidades caloríficas del modelo de fluído de Dahl y An­

dersen y del agua real como funciones de la temperatura 
. 45 

sobre una curva de coexistencia líauido-vapar. • 

De 1os modelos antes menciona.dos el más exitoso es el de Dahl y An­
dersen45. 

En el siguiente capítulo se desarrolla el formalismo y se presentan 

loa resultados de nuestro trabajo. 
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Le. base física de la diferencia entre el agua y otros flu!dos puede 

eer explicada por el hecho de que las molcfoulas de agua pueden for­

mar enlaces de hidr6geno (o enlaces puente de hidrógeno). 

En el agua este enlace de hidrógeno es intermolecular, esta interac­

ción es fuertemente atractiva y puede modificar la est!'11ctura y pro­
piedades de los fluídoe, como se ha diecut±do en loe capítulos II y 

lII. 

Se propone un modelo de agua lllU1' simple, el cual predice propiedades 

anómalas del e.gua l::Cquida como: mfÍximo en densidad, mínimo en compre­

sibilidad ieot,rmica, m!nimo en capacidad calorífica a presión cons­

tante contra temperatura., así como un descenso del ca1or específico 

a volumen constante y un incremento de la e.rpaneividad t&rmica con 

la temperatura. 

El model~ considera al agua como una. mezcla binaria de Van der Waals 

en la aproximación de campo medio, donde uno de los componentes re­

pre'senta mol.fculas que no pueden formar enlaces puente de hidr6geno 

y el otro m.ol,culas que sí pueden formar enlaces puente de hidr6geno. 

Adeúe las mol6culas que fo?'llllln enlaces de hidrógeno excluyen más 

volumen que aquellas aue no lo forman, debido a que se genera una 

eetructura abierta por la coordinación tetrafdrica. 

·lfodelo. 

¡ 
La mezcla de dos com~onentee que se ha utilizado uara modelar al agua, 

se describe por medio de la función de energía libre para u'na mezcla ' 

de Van der Waa1s
50

•51 ' 52153 
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donde «t\ son loe parámetros de interacción, p el invereo de la tem­

peratura, y a ea el término oue incluye los diámetros moleculares, 

calculada CO!llO a lx) = O'u (Hc.)
1 + 11'" 1' h-'l) t <ru -x.'- con G'ti el diámetro 

del par lt y la compoeici6n x, como 'X" le,/Ce,+ez.)) , donde e,, y el 

son las densidades numerales del comnonente l y del componente 2 res­

pectivamente. La.e eX11resiones de potencial químico para cada es~ecie 

ae escriben como 

~r• = J-. (~,Jfr-O'e\) + e./c1-o-e\ dcae>lde 1 - Z r.><« .. e,, t °'•i.th) 

(?> Jt = J., (ei/h·f'e)) + C!/t1~cre> d!11el/t!e1 ~ 2. fi <e1.11 ~,+a.u.e,) 

donde ¡. es el potencial químico. 

Para modelar al agua ae decidi6 que los panímetros crq. y Ol¡~ cumplan 

con las siguientes condiciones 11'11 ,. 11" <. Cfu y at11 : oi.1'" .e etu. lo que in-

dica que el enlace de hidrógeno tiene el efecto de aumentar el ta.mano 

y la interacción entre las moléculas, donde tales condiciones son váli­

das sólo entre mol~culas del tipo 2 (moléculas de ai;ua aue pueden for­

mar enlaces de hidrógeno). De esta forma podemos describir al agua lí­

ouida como una muestra binaria de dos especies intercambiables. La tem~ 

pera.tura y presión condicionan el número de enlaces de hidrógeno pre­

sentes en la mezcla. 

Para encontrar los valores de densidad le,,e~ de la mezcla, para loa 

cuales se tiene un líquido estable, y ade!lllÍs que éste sea rico en com­

ponente 2, se minimiza la función de energía libre (1), con la restric­

ción de tener Pr• •Prt• esto es, loe potenciales químicos de las do• 

esnecies deben ser iguales, a una tem~era.tura y presi6n dadas. Luego 

se calcula l~ densidad como 

( 2. \ 

Otra proniedad que se calcul6 es el calor es~ecífico a volumen conatan­

te (o a densidad constante) de acuerdo a la siguiente expresión 

(~U) = - ~ (iY.) (ch) 
a~ e a~ e ap e. ( ?i) 
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Partimos de las expresiones de potenciRl ou!mico de cada especie 

donde 

ere = 
, (1-x) = ~f. 

~-
derivando ere con respecto a e., se "tiene 

escribiendo la derivada en t4rminos de x se tiene 
el (ere) = 0"1 -x. + 2 cr, ~ (1-'lr.) + 2.a¡s. ll->t)1 

- cr2 (1-x).,. = d~, 
t\ ~. 

derivándo ~e con respecto a e~ se tiene 

d. (ae) = cr1e2. + 2. cr,_ e, ~ 1 + 1 Gí1 e~ - cr, e~ 
d. e.,, t. 

<~.+e1l 
escribiendo la derivada en tértninos de x se tiene 

Escribiendo 

PJ• = h ..!L. + J._ cl't1 - 2. ~ loe." -x. e + °''"" l1-')t) e.) 
1-cre. 1- a e 

~ft = R .. (1-'X.) g +~ il'A-t. - 2. f! ( oc.,,, " ~ -+ al 1.2. l \ - .,;. ) e. ) 
l-CI'(!. 1-;oe 

Apicando la condicidn 

~ b + ~ d.~ 
el"' e(~ 

f1 l-x, ~' (?>) = J-1 l-x.,f¿_, ~) 
: $ cb: -t !,):J._ ~~ CD~ ~: a.i't • 

~?lo <tp 
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agrupando t'rm.inos se tiene 

(~ - ~) dx : 
\o." a.~ 

luego. 

que es una de l.a8 cantidades necesarias para calcular O(? en la ec ( 3 ) 

Sin embargo, no conocemos los t'rminos que aparecen en el par,ntesis 

de la derecha, entonces escribimos f• y f 1 y efectuamos las deriva­

das correspondientes 

Pi=- ..L. (.t ... ~ + ~ d~2.)- 2. <a11i xe + Olu <1-'X)~) 
~ 1-<Te 1-1r~ 

derivando f• con respecto a p se tiene 

~=-~& (h~ + .JL. d~,) 
.. r r 1-cre 1-ae 

derivando f't con respecto a p se tiene 

derivando P.• y f'-1. con respecto a x se tiene 

~ :. J.. ( .L + 4-¡/,J.¡¡ + _f. ~ ... cl<J, ...L ~ !t. ) - 2. t (Ol-11 - d.11.) 

d "' p "' 1-0-e 1-a-e .._,. ( 1-cre) cl'JC 

f!,/h. : ..l. ( - _L + d't/c!1' + _g__ d.'!2 1" cl.~'2 ..i_ ~'f ) - 2. ~ l«,1.- °'i'L) 
d):. ~ (1->c) 1-cre 1-1re ~~ (1-cr~)'L ~ 

donde 

ci~/d¡c = e ( 2.x a, t 2.<r,,_ - ~ cr,'Z." - 2. (1-x) O'z.) 

a~· /ay. = i. <J', x. + 2. <1', - ll lf," - 'I ª·-i (1-,r.) + 2 .,.t. (1--x.) 

dh /dx = - 1. (1-x)Q,.2- - 2 °'•i.e..i + 'i ct1-i "'Q.2. + 2.. «u. (1-'l')e'L 
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r.a densidad de energía interna es 

. U= - \C1. 11 ~~ +2.ec,._e,e, + cc.ue.~ ):- latuxt.e .. + 1a.,,.,,.(1-~ e.t. +«._t. lt-'X)' i') 

(sru.) = - ~ "-11'1-Q.
1 -2. cic.,,,e~ + .C.Ca,i."'tl' + 1«1.t. \1-x)lt 

d.'lt ~ 

que es el otro drmino para calcular Ce • Por lo que ya podemos cal­

cul.e.r e e • 
Otra propiedad que se calcu\o fue la compresibilidad isotérmica ~ 

de acuerdo a la siguiente expresi6n 

(ª) = .!. (E.i..\ aP T ~ ap/~ 

Partimos de la siguiente ecuaoi6n 

P= Pt~,e,f>) 

dl> = ~ cb + !il?. d.e 
d.it cte 

~omaudo en cuenta la oond1ci6n 

~ch: = 

·despejando dx se tiene 

clx = 

luego 

d p :. 

dividiendo por de ee tiene 

~-c..\1. 

+ 
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(~) : (dP) 
el(!. p d."J. e. 

cuyo inverso e1t1 la expresicfo que buscamos . 

(k) = 
d.P ~ 

(~\. (tt- ~) 
~-~ 
d.')(. d,';IC. 

no obstante ello, nos falta conocer algunos tlrminos que aparecen del · 

lado derecho de la ecuaoi6n, entonces escribimos los potenciales quími­

cos como 

f·: .L 
~ 

(in~ + ..L d.1 1) - 2. (oc .. -x.e. + c.c.,d1--x)e) 
1-crt i-ore. 

ft = .L p (
J" t1-xle + ..!l.__ ~,)· - 2. l°'11?<.~ + Olt1 (1-x)e) 

1-cte. 1-cre. 

y 

d-t,/cle " o = d.1h I clct 

Para calcular las derivadas de P con respecto a e Y ax, escribimos 

la presi6n P como . 

P = } \ ...!L1- {Cllu ?'.'°(?.
1 + 2.ot11 (1-x)% i + lt °'u (1-;ii:)a.) 

' l i-ae. 

entonces 



con estos tlfrminos ya 'Podemos calcular KT. 

Otra propiedad que se calculo fue la expa.neividad t&rmica V de acuer­

do a la siguiente expreei6n 

Partimos de la ecuaci6n 

~ = ~ (~,e, p) 

clp : ~ d.~ 
d.?t 

+ 

tomando en cuenta la condici6n 

·:~·:j ... ( i ~tr ·· 
substituyendo dx en la ecuaci6n 

'P :: c::\:e 

d.~: (4) (* ~~ d~ "" 
d.'lt Q. ~ - ci,i .. 

d~ di:"" 
dividiendo por de obtenemos 

(~ ~~ ( .!ii) - (~) e g, 
\ de. p - d~ e. ~ - ~ 

a,. rb 

+ l~) 
d~ " 
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exoresión aue buscamos 

' 

P~I"3. CRlcular l~s derivadns de~ con res~ecto ax y ªe• escribimos 

ra como 

Con estas exoresiones ya nademos calcular V 

Finalmente la última prooiedad aue se calculo fue la caoacidad 

calorífica a ~resi6n constante ( o calor específico a presión cons­

tante), Cp de acuerdo a la siguiente expresión 
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RESUitrAOOS 

Y.ediante el formalismo descrito en la secci6n anterior, se obtuvieron 

los si~entes resultadosl 

Se calcularon las densidades de la mezcla, con los parámetros "'""" 1 

«ot"I y otu= 1.s, c:s.,"~•t=I y ªii"'·?.> para tellperaturas reducidas (Tr=T/Tc) 

de 0.2-2.0 manteniendo la presión constante, ésta es una presi6n re­

ducida (Pr=P/Pc). Los cálculos se efectuaron para presiones reducidas 

de 0.2-1.0, el comportamiento de e_ versus Tr a presión Pr constante 

se muestra en la fi 4-1. De dicha gráfica se observa oue se obtiene 

un máximo en densidad,. as:! como un mínimo a presiones intermedias 

(0.6-0.8), y aue éste máximo se deap1aza a bajas temperaturas confor­

me aumenta la preai6n; dicho comportamiento no ea obtenido por otros 

modelos • Este comportamiento concuerda bastante bién con los resul­

tados exp•rimentales para agua real. Por otro lado, se quiso saber 

cuál de loa dos factores tamaffo ~a1 ) o interacción <~t) de la molécu­

la de agua, tenía ~yor influencia en la formación del máximo on den­

sidad, o si ambos contribuían a ella. Entonces lo que se hizo fue man­

tener el parámetro ~1 const~nte e ir variando «i a una presión constan­

te Pr:0.8 , El comportamiento observado para ~versus Tr se muestra en 

la fi~ 4-2 ,aue presenta un máximo en densidad para «1 pequeHas y de­

sa:siarece cuando olt aumenta con res-pecto a nuestro parametro «i=-1.5 • 

Luego se mantuvo el -parámetro «1 constante y se varió ªi a una presi6n 

constante Pr=0.8 • Los resultados se presentan en la fig 4-2 , aue 

presenta un máximo en densidad que ee hace más pronunciado conforme 

<!'1 aumenta '1 desa'DElrece cuando cr1 disminuye, con respecto a nuestro 

parametro crt. = 1.1 • 

De los com1J0rtamientos mostrados en la fig 4-2, se conclu,ye que ambos 

factores influyen en la formaci6n del JJl!Íximo en densidad. 

Por otro lado, en las fig 4-1 y 4-2, se observa que el máximo en den­

sidad se desplaza a bajas temperaturas cuando aumenta la presi6n, 
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cuando "'t se hace más pequei'la, y cuando O"z. se hace más grande, res­

pectivamente. Por ello se ouiso saber como influían ªz , <Tz. , y Pr, 

en este de~plazamiento del máximo en deneidad hacia bajas tempera­

·turas. Para ello se obtuvieron los gráficos mra ªz, manteniendo <ft 

constante a Pr_,0.6, y <l'z , manteniendo otz. conetante a Pr=0.6 • Aaí 

en la gráfica 4-4 se muestro. el comportamiento e. versus 'l'r para 

agua l:Couida con "DBrám.etros a;, =U1z.=l y G"zz.=1.2, clu=cx,&=l y «¡1-x, para 

la presión Pr=0.6 y Pr=0.8 • 

te fig 4-5 , muestra el comportamiento e versus Tr para agua líquida 

con parámetros c111 =at,l=l y Cl(u=l.5, <r,. "'ª•&=l y líi.z. =x, Jl9.1'8. Pr=0.6 y Pr=0.8 • 

La interpretación de estas dos figuras es aue el máximo en densidad 

se desplaza hacia bajas temperaturas como resultado de un aW11eato en 

la. presión. 

Otra propiedad que se obtuvo fue el comportamiento de la compresibili­

dad isottfrmica (~) versus Tr, a presión constante, para temperaturas 

reducidas de 0.2-2.0, y presiones reducidas de 0.2-1.0, con los panC­
metros CJ• =ct,,zl y "'n"'l.5, a11 ..,(j1l=l ylfu=l.2 .Los reaultados se muestran 

en la fig 4-6. De donde se observa que conforme aumenta la presión 

se obtiene un mínimo en~· !tate se encuentra a 1 enq>eraturas mayores 

a las cuales aparece el úximo en densidad, así como un llllhimo a tem­

peraturas menores, como aquel encontrado "OOr el modelo de StaDl.ey 1 

'!'exeira para.agua sobreentriada, para la cual.no hay datos experimen­

tales disponibles. 

Otras dos propiedades que se calcularon fueron Calor específico a 

presión constante y Calor especí~ico a volumen constante, Cp y Ce, 
El comportamiento obtenido para Cp y Ce versus Tr, para los minos 

parúietroe de interacci6n 7 tamai'lo, e intenalos de temperatura 7 

presi6n, ae muestra en la ~ig 4-7 y fig 4-8 respectiYB.!lente. 

Se obtiene un mínimo en Op a temperaturas mayores que la del milcimo 

en densidad, y el ~ decrece mon6tonemente con Tr, pero siempre sien­

do menor que Op. 'El míniao en Cp se hace ms "PrOnunciado con1'onae 
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aU!llenta la presi6n, dicho com110rtamiento concuerda con los hechos 

experimentales observados pera agua real. 

La fig 4-9, muestra el comportamiento de e , ~· Cn, y Ce versus Tr 

a Pr=0.8 donde Tmáx es la te~peraturR del miximo en densidad. 

La fig 4-10, muestra el comportamiento de v , k.r• Cp, y Ce versus Tr 

a Pr-0.8 , donde Tmáx es la temperatura del máximo en densidad. 
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Oe 
Tr 

Pig 4-9. Propiedades termodinámicas de agua líquida, (A) Densidad 

del agua. (B) Compresibilidad isotlrmica. (O) calor eape 

c!tico a preei6n constante O~ y calor específico a volu-
111en COMtante Oe para H~. A vre!i&n reducida. Pr::-0.8 , 
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Pig 4-101 Propiedades termodinámicas de agua líquida. (A) Volumen 

Molar del agua. (B) Compresibilidad iso~é:rmica. (C) C&lor 

eepeoítioo a preeidn co1111tante a ~ Calor eepecífioo a vo 
p 

lumen oonetant• Ce para e2o. A preei&n reducida Pr-0,8 • 
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1&.s A 

Pig. 1-5 Propiedades termodinlÍmicas de agua líautda6 • Is.e flechas ver 

ticales indican la temperatura. extrema. (A) El volumen molar 

del agua a presión atmosf&rica y a bajas presiones. Le. línea 

punteada inferior izquierda aestra la teaperatura de mdxima 

densidad como una función de la presión. Ia línea fuerte a 

su izquierda marca la línea de enfriamiento a hielo lh. (B) 

l'unciones relacionadas a la coapresibi1idad isot,raica e isen 

trópica (BT y B3 respectivaaente). La unidad para BS y 'Bit es 

bar-1, y llllra io12/u2 es cm-2eeg2• (O) Calor específico a -

presión constante Cp de H2o a presión atmoef,rica, calor es­

pecífico a volumen constante CV a presión atm.oef,rica, y CV 

a una densidad de 1000.0 Kga-3; 1.ae tres coinciden a la tem­

peratura de máxima densidad. 
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Conclusiones. 

En este trabajo se ha presentado un modelo sencillo que describe las 

propiedades termodinámicas del agua líquida, considerando que la for­

mación de enlaces de hidr6geno entre moléculas de agua es el factor 

principal al cual debe su comportamiento an6malo en au.a propiedades 

con respecto a los hidruros que pueden formar los elementos de la 

familia del oxígeno. 

Este modelo considera al agua como una mezcla binaria de Van der waai, 
en la aproximaci6n de campo medio, donde uno de los com'Ponentes reprl!I-· 

santa moléculas que sí pueden formar enlaces de hidr6geno y el otro 

moliculas que no pueden formar enlaces de hidrógeno. 

La diferencia de los modelos d9 mezcla propuestos por N&methy y Sebe• 

raga39, Hagler, Eyring et. a1. 45 , radica en que ellos utilizan la . 

teoría de estructura significativa de líquidos donde se supone que tl 

agua está com'Pllesta de dos o más especies tipo s6lido que se encuen• 

tran en equilibrio mutuo. En estoe modelos, no obstante aue se obtie­

ne el máximo en densidad cercano al real, el mínimo en capacidad ca­

lorífica a presi6n constante está bastante alejado del valor real 

para el agua, y no predicen mínimo en compresibilidad isotérmica para 

agua, y loe cálculos se llevan a cabo a una sola presi6n. 

La diferencia de nuestro modelo con respecto a los modelos de Bell 

et. a1. 4º• 41 •42, radica en que ~atoa modelos no predicen el mínimo 

en compresibilidad isotérmica, ni el mínimo en la capacidad calorífi­

ca a presión constante, nero sí predicen el máximo en densidad, así 

coma su comportamiento con respecto al aumento de presión, con excep­

ci&n del modelo unidimensional que no lo predice. 

Como se mostró en los re'3ultados, nuestro mo'delo predice un mínimo 

en comuresibilidad isoténnica y también un máximo, como lo hacen 

Stanley y Teixeirs.43 con su modelo de percolación a bajas temperaturas 

(agua sobreentriada), para el cual no hay datos experimentales. 
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No nos hemos esforzado en ajustar los pa?'!Ímetros del modelo a datos 

experimentales, pero si comparamos las curvas de las figuras 4-9 y 

4-10 con las curvas de la figura 1-5 que provienen de datos experi­

mentales obtenidos por Ke116, se puede concluir qua el modelo presen­

tado concuerda bastante bien con los hechos experimentales, al menos 

cualitativamente, ademáu de que tambi&n presenta propiedades an6malas 

observadas para agua sobreenfriada. 

Podemos decir que la presencia del enlace de hidr6geno es un factor 

determinante en el comportamiento del agua líquida ya que aumenta la 

atracción entre sus mol&culas y este implica un alto grado de direc­

oionalidad, ásta sólo aparece aquí a trav6s de su efecto en el~olu­

men excluido. Oreemos que estas dos características nos permiti?'!Ín 

estudiar la influencia de· los enlaces de hidrógeno en la termodin&ni­

ca de soluciones acuosas. 
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