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INTROOUCC!ON 

Los fen6menos qufmicos, desde tiempos remotos, han si­
do objeto de investigación, por lo que se ha logrado crear -
criterios que explican el porqué de éstos. Algunas de las i.!!.. 
quietudes actuales se han dirigido al estudio del comporta-­
miento de soluciones de sales que al disolverse tanto, en -­
agua como en sus mezclas con distintos disolventes, presentan 
diferentes caracterfsticas en cuanto a sus propiedades term~ 
dinámicas. 

Recientemente [23,25,26], se han venido estudiando las 
propiedades termodinámicas de algunos electrolitos en base al 
cobre en disolventes como: etiléngl icol, propiléngl icol, agua 

-etilénglicol, metanol-agua, etc. Sin embargo la bibliograffa 
nos muestra que muy pocos trabajos se han realizado en cuanto 
a la determinaci6n de las propiedades termodinámicas de elec­
trol itos 2:2 en agua y mezclas de disolventes. 

Basándose en el hecho de que al mezclarse 2 sustancias. 
o más, se pueden obtener las propiedades termodinámicas de 
éstas si se conocen las propiedades de los constituyentes p~ 
ros, es posible obtener los valores de 6.G, 6.H, Y AS tan­
to para soluciones electrolíticas como para soluciones no -­
electro] íticas. 



El objetivo de la presente, es la determinación de la 
FEM de un electrolito 2:2, concretamente cuso4 , al disolver 
lo en agua y en mezclas de agua-acetona a diferentes concen­
traciones y temperaturas. 

En base a los datos de FEM obtenidos y estanda­
rizados, se calcularon las energfas libres de -
Gibbs de transferencia, haciendo una separación 
de éstas en dos contribuciones: 

a) la parte no electrostática. 
b) La parte electrostática. 

A partir de esta separación, se analiza el com­
portamiento de los sistemas termodin~micos est~ 
diados. 

Las energfas libres de transferencia en disolventes 
no acuosos determinan grandes cambios en las velocidades 
de reacción, en las solubilidades, en los potenciales re­
dox, en las constantes de estabilidad y en los coeficien­
tes de distribución de los sistemas termodinámicos. 

Todos estos conceptos han cobrado una importancia furr 
damental en los sistemas termodinámicos en el desarrollo -­
tecnológico actual[!], ya que las aplicaciones que se han -
inferido de éstos, han logrado avances en los procesos de -

extracci6n de metales importantes, por citar uno de ellos. 
Sin embargo, es conveniente mencionar el amplio desarrollo 
de trabajos de investigación de procesos biológicos en los 
que participan mezclas de disolventes y en una gran canti-



dad de ellos, el cobre. 

Si queremos comprender la alta complejidad de la quf­
mica de las soluciones acuosas y el caracter anico del agua, 
necesitamos entender primero la qufmica de muchas solucio­
nes no acuosas sencillas [1-11]. 



C A P 1 T U L O 

Termodinámica de Soluciones 

Las soluciones son sustancias que se mezclan íntima­
mente de tal manera que el resultado es únicamente una -
sola fase. 

Desde el punto de vista de estado de agre~ación, 

las soluciones pueden ser: sólidas, líquidas y gaseosas; 
y de componentes pueden ser: binarias cuando están coro-­
puestas por dos constituyentes, ternarias por 3, cuater­
narias por 4, etc. 

Todos los estudios realizados en el campo de las so­
luclones, indican que existe una dependencia- bien definj_ 
da entre la naturaleza del salute, del disolvente, de la 
temperatura, y de la presión¡ en este sentido la determj_ 
nación del comportamiento de una solución resulta un pr~ 

blema complejo. 

Intrfnsecamente la termodinámica no considera el --­
tiempo de transformación de un proceso, ya que su único 
interés se centra en los estados iniciales y finales del 
si terna, sin tomar en cuenta absolutamente la velocidad -
con que tal cambio se produce; lo importante en todo ca­
so es la espotaneidad de las transformaciones fisicoqui­
micas. 

Las propiedades termodinámicas de las soluciones son 
descritas por las siguientes ecuaciones: 

. . . ( 1 ) 
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Para la Entropía y la Entalpía total de una soluci6n 
en forma semejante: 

51,52 

"H 1 ,H2 

nl,n2 

(2) 

( 3) 

Energía libre molar de Gibbs para cada -
componente. 

Entropía molar para cada componente. 

Entalpfa molar para cada componente. 

No. de moles de cada componente. 

Generalmente las ecuaciones termodinámicas obtenidas 
para sistemas ideales (apéndice A) no se pueden aplicar 
al caso de sistemas reales ya que en estos últimos, los 
cambios de Energfa Libre no son reproducibles por ecua-­
cienes aplicadas a sistemas ideales, sino por relaciones 
más complicadas. 

G. N. Lewis logró introducir dos cantidades termodi 
námicas que anteriormente no se hdbían considerado, y -

as! corregir las simples ecuaciones de Energía Libre p~ 
ra sistemas id•ales; la fugacidad y la actividad. 

Para comprender mejor estos conceptos, consideremos 
un sistema compuesto de agua y su vapor. 
A temperatura constante, existe una presión de vapor de 
agua bien definida sobre el líquido, que proviene de la 
fase 1 íquida y representa una tendencia de éste a pasar 
a la fase vapor y a su vez el vapor tiende a escapar por 

condensación hacia la fase lfquida. 
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Cuando estas tendencias de escape se igualan, el si2_ 
tema se equilibra, por lo que la tendencia al escape es 
la misma en todas las partes de éste. 

Esta tendencia puede ser medida por una.cantidad f -
Llamada fugacidad, que está relacionada con la Energfa -
Libre molar definida en los siguientes términos: 

G • RT 1 n ; + 8 (4) 

donde es una función de estado que depende sólo de la 
temperatura y la naturaleza de la sustancia. 

Como la constante 8 no puede ser evaluada ya que no 
conocemos los valores absolutos de la energfa libre de -
Gibbs, hubo de referirse todas las mediciones de una su~ 

tancia a un punto de referencia. 

Si designamos a Gº como energfa libre y fº a la fuga­
cidad en un estado tipo, entonces: 

Gº s RT ln fº + B 

luego f 
G - Gº = RT ln f" 

con lo que podemos escribir 
~ 

""f• a. 

Entonces la ecuación (6) quedará descrita por: 

G = Gº + RT ln a. 

( 5) 

( 6) 

(7) 

(8) 
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La actividad es la concentraci6n efectiva de una especie. 
En soluciones, la actividad es igual a la concentración mul­
tiplicada por un factor que es denominado coeficiente de ac­
tividad, el cual por lo general, para soluciones diluidas se 
acerca a la unidad. 

Para cada uno de los constituyentes de una solución, la 
energía libre molar parcial se puede escribir: 

G .i • G º .l + RT 1 n a..i. (9) 

La diferencia de energía libre por mol, escrita en tér--
111inos de la ecuación (B), correspondiendo al paso d.e una --­
energía libre G1 y su actividad a 1 a otra energía libre G2 y 
su actividad a 2 se puede escribir: 

6.g G2 - Gl = (Gº+RT ln a2 )-(Gº+RT 1 nal) (10) 

Ó.g • RT ln E. ( 11) 

y para n moles 
ªl 

6.G nRT ln ___g (12) 
<tl 

Cuando se realiza el proceso de disolución siguiente: 

n1A + n2B • solución binaria 

el cambio para la energía libre de Gibbs, la entalpía y la 

entropía vienen dadas por las siguientes expresiones: 

AmS • nl (G - G0

1)+(G2 - Gº 2 ) n2 (13) 

AmH nl (lfl - H0

1)+(lf2 - Hº 2 ) n2 (14) 

6.mS nl (51 - Sº1)+(S2 - Sº 2 ) n2 
(15) 
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Habiendo una relaci6n entre estas tres cantidades a una 
determinada temperatura. 

6mG =6.mH - TAmS ( 16) 

Cuando se tr•ta de celdas electroqufmicas, y aún de los 
electrodos simples, los potenciales estan determinados no -
solo por la naturaleza de los constituyentes electr6dicos -
sino también por la temperatura y las actividades de las -
soluciones empleadas, la dependencia de las fuerzas electrQ 
motrices de las últimas variables mencionadas se deduce teL 
modinámicamente. 

En una reacción cualquiera tal como: 

ltA + bB + ••• :;::::!: cC +dV + •.• 

El cambio de la energía libre G, está dada por la si--­
guiente ecuaci6n 

Ó.G =ÓGº + RT ln 
a." d 
" ªv -ct--b-

a.A ªB 

( 17) 

Las actividades en el numerador son las actividades de -
los productos y los del denominador, de los reactivos; C..Gº 
es el cambio que acompaña a la reacci6n cuando las activida­
des de los productos y reactivos son iguales a la unidad. 

Relación entre la AG y el .;::. Eléctrico en una celda. 

El método electroquímico es empleado ampliamente para -
investigar las propiedades termodinámicas en la mayorfa de 
los procesos químicos con relativa sencillez, asf como para 
calcular circuitos electroqufmicos en equilibrio. 

AG=-nFE (18) 
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Si ?efinimos Eº como 

Gº nFE" (19) 

sustituyendo (18) y (19) en la ecuación (17) 

a~ d 

- nFE=nFEº + RT ln ªv ( 20 J 

" b 
a a 

A 8 

e d 

E= Eº - RT ln ªe ªv ( 21 J 

a" ad 
A V 

La ecuación de Gibbs-Helmholtz si la aplicamos a circuitos 
electroqufmicos nos producirá algunas consecuencias impor­
tantes. 
La ecuación de Gibbs-Helmholtz, la podemos escribir: 

y como 

L:>G = 6H + T d ( l:-.G ) / d T 

d ( 6G) / d T = - L:>S 

y por definición : 6G=6H - T 65 

(22) 

(23) 

(24) 

en donde .C.H representa el efecto térmico de la reacción 

qufmica si es irreversible en condiciones de volúmen con~ 
tante. La .ó.S caracteriza la variación de la entrop!a d.!!, 

rante el transcurso de la reacción qufmica. 

Tendremos en consecuencia que : 

y 

S = nF __!!L 
dT 

H dE 
(T dT - E) nF 

(25) 

(26) 



C A P I T U L O l l 

Termodinámica de Soluciones de 
el ectrol ftos. 

El desarrollo de la electroquímica ha sido altamente fa­
vorecida por un gran avance de la termodinámica que es el -­
estudio del calor y su relación a otras formas de energía. 

Un sistema termodinámico puede ser cualquier porción ar­
bitraria de materia o espacio. Puede ser. o un volúmen de -
gas, una celda galvánica, etc. 

Cuando el calor interviene en un sistema termodinámico -
puede tener funciones: 

1. Puede causar el sistema trabajo extermo 
2. Aumentar el total de energ!a del sistema 

( l) 

q es el calor absorbido por el sistema,M es el incremen 
to total de energ!a siendo la diferencia entre el final E8 e 
inicial EA; w es el trabajo externo. 

Para cambios diferenciales se puede escribir de la si--­
guiente manera: 

(2) 

Un ejemplo hará más clara las diferencias termodinámicas 
relacionadas con las celdas galvánicas. 
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f ig. 1 

En la fig. 1 se muestra una pieza de zinc colocada en 
una solución conteniendo H2so 4 y znso4 , el otro electródo 
puede ser un metal conductor qufmicamente inerte tal como 
el platino. 

Si los dos electródos son conectados eléctricamente, -­
tendrá lugar la siguiente reacción. 

Con la energfa eléctrica pasando a través del alambre 
conectado a los dos electrodos, puede hacerse el trabajo -
que será designado como we. La diferencia AE será igual a 
Ea de los productos, menos EA de las sustancias reactivas, 
w' es el trabajo realizado por la celda contra la presión -
atmosférica. 

4E = E8 - EA = q ( w' - we ) 

El ejemplo descrito anteriormente obedece a circunstan­
cias que en otros tiempos no se comprendían bien; concret~ 
mente. la idea de que en las soluciones de electrolftos -
existan cargas libres o iones; antiguamente no se habfa -
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considerado. 

No fué hasta el siglo XIX en que se formularon modelos 
teorfcos que explicaban el fen6meno de la conductividad en 
soluciones de electrolítos,(12]. 

Presentaban por ejemplo, Ja descomposición del agua en 
hidrógeno y oxígeno en forma de dipolos, colocándolos en c~ 
denas entre el cátodo y el ánodo de la celda electrolftica 
y asf de esta manera en Ja electrólisis, el extremo positi­
vo del dipolo se orientaba hacia el cátodo, desprendiendo -
moléculas de hidrógeno, el extremo negativo orientado hacia 
el ánodo desprendía oxigeno. 

Este modelo fué rechazado porque no justificaba a la m~ 
yoría de los electrolítos. 

En la actualidad se sabe que las soluciones no electro-
1 fticas en agua y en otros disolventes no conducen la elec­
tricidad, pero existen sustancias especfalmente sales, 
ácidos y bases, que al disolverse en agua o en un disolvente 
adecuado, originan soluciones que conducen Ja electricidad­
en mayor o menor proporción y que no precisan de electrlci 
dad para la formación de iones. 

Al igual que las soluciones no electrolfticas, las ele~ 
trolíticas también pueden estudiarse a través de las propi~ 
dades coligativas como: presión osmótica, descenso de la pr~ 
sión de vapor, aumento del punto de ebullición, descenso en 
et punto de congelación. Habiéndose observado que los valQ 
res de las propiedades coligativas resultan ser siempre ma­
yores que las que cabría esperar para las mismas concentra­
ciones de soluciones no electrolfticas. 
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Los hechos estudiados experimentalmente han servido de -
base para 1a teorfa de la disociación electrolftica que for­
muló S. Arrhenius en 1887. 

Las tesis que fundamentan la teorfa de Arrhenius son las 
siguientes: 

l. Las moléculas de ácidos orgánicos e inorgánicos 
se comportan como un gas ideal (no existe reacci6n a1gu-. 
na entre es tos ). 

En esta teor!a no se estudiaban las causas de la 
disociación electrol!tica ni las causas por las cuales -
en las partículas cargadas no actuaban las leyes de la -
electrostática. 

2. No existe una disociación completa de iones en -
la disolucidn sino únicamente una cierta fracci6n de -­
estos a la que llamaremos grado de disociación ( ~) • 

Cuando se disocia una molécula de electrolfto se 
forman "\!"iones, por lo que su concentración en la soluci6n 

resulta igual air~cy las moléculas no disociadas serán -
(1 -..c.) e. 

La concentración tota1 molar de las partfculas -
en so1uci6n será: (1-oC)C vir.<:c= e [ 1 +oC('lr-1) ]. La 
expresión l +.c.(,,- -1) equivale al aumento de la concen-­
traci6n molar total de las part!culas en la solución -­
debido a la disociaci6n, y si a esa cantidad le llamamos 
11 ,¿ 11 

l+o<-(1r-l)=.l 

como 'Y> 1 y "'- > o : . .l > 1 
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en donde l =factor isotónico de Van't Hoff. 

Esto nos permite dar una mejor explicación del 
aumento de los valores obtenidos de la presión osmótica, 
variación de la presión de vapor, disminución de la te~ 
peratura de congelación y ascenso en la temperatura de 
ebullición en las soluciones de electolitos. 

3. Cálculo de la constante de disociación. 
Según la teoría de Arrhenius para una molécula MA la --­
disociación electrolítica es igual a : 

y obtenernos la siguiente expresión para el grado de dis~ 
elación electrolítica. 

[MA] = C ( !-""-) 

LM+) [A-) 
[MA) 

[M+) = [A-] 

..<::.2c 

1-o<'-

""- c 

De acuerdo con Arrhenius~K es una constante para un ele~ 
trolíto dado y una determinada concentración. 

Con los datos que se han obtenido de los c§lculos de gr~ 
dos de disociación de los electrolftos disueltos en .agu~ --­
muestra que casi todas las sales se encuentran muy disocia-­
das en iones; asl como en ácidos y bases. 

Cuando las soluciones acuosas de electrolítos presentan 
un alto grado de disociación, manifiestan valores altos de -
la conductividad; sin embargo hay soluciones que no son muy 
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buenas conductoras eléctricas ya que su conducta coligativa 
indi=a que solo estan ligeramente disociadas. 

A las soluciones de las sustancias que presentan buena -
conductancia e indican un alto grado de disociaci6n en sus -
soluciones, se denominan electrolftos fuertes, y aquellos -­
que muestran una conductancia pobre y un bajo grado de diso­
ciación se les denomina electrolftos débiles. 

Por regla general se clasifican a los elect~olftos fuer­
tes de acuerdo con la carga de los iones que producen. Cuarr 
do un electrolfto origina iones con una sola carga, se deno­
minan electrolítos 1:1 de tal manera que producen iones posj_ 
tivos univalentes y negativos univalentes. 

Los electrolítos de tipo 1:2 producen iones positivos 
univalentes y negativos divalentes, como K2 so 4 , H2 so4 • 

Existen electrolftos 2:1, 2:2, etc •. 

Sin embargo, la teoría de Arrhenius contiene dos deficierr 
cias considerables: 

lº Dicha teorfa no tomaba en cuenta la interacci~n 
de los iones con los dipolos del disolvente, además de 
no explicar las causas de la disociación electrolftica. 

2º La interacci6n ión-ión tampoco la tomaba en cuerr 
ta; consideraba a los iones como partlculas de una gas -­
ideal, y el concepto de atracci6n y repulsión entre las 
partfculas no se conoclan. 
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Para soluciones muy diluidas se observa que el comporta­
miento de las partículas siguen a la teoría de la disocia--­
ción, sin embargo~los diferentes métodos de determinaci6n -­
del grado de disociación .,¡:._dan valores que no coinciden. 
Se puede calcular ...::. si conocemos el coeficiente isotónico 
de Van't Hoff. 

Otros métodos para determinar o<:., es mediante la medi-­
dición de la conductividad y por la diferencia de potencia-­
les en los extremos del circuito electroqufmico en equili--­
brio. 

Se ha observado que los valores obtenidos de oC. con los 
diferentes métodos, son bastante desiguales, particularmente 
en soluciones de electrolftos fuertes. 

Por estas razones fué necesario establecer otras teorfas 
que justificaran el comportamiento de las soluciones electr~ 
lfticas. 

Interacción ión-dipolo en las soluciones 
de electrolítos. 

Mecanismos de formación de las soluciones de electrolftos. 

Un sistema electroquímico incluye dos interfases, en ca­
da uno de los cuales un conductor electrónico está en canta~ 
to con un conductor i6nico (o electrolfto), es usado en ele~ 
troqufmica para referir a un medio de conductividad a través 
del cual pasa la electricidad. 
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Frecuentemente las moléculas se encuentran en forma de 
iones inclusive antes de disolverse y al ponerse en contacto 
con el disolvente se presenta la destrucción de la molécula -
( que está generalmente en forma cristalina) debido a la inte~ 
acción de los iones con los dipolos del disolvente. 

C.rislal 
ele 

1-loCl 

Figura 2 

\Onf!.$ c.n 
~o\1Jc.\Ón 

Un esquema de la disolución de un cristal i6nico se mue~ 
tra en la fig. 2 interactuando con el disolvente. 

La solvatación de los iones se comprueba con los c&lculos 
de la energía necesaria para destruir la red cristalina y el­
cálculo de la energía de solvataci6n, que al obtenerse con V2_ 
lores del mismo orden, puede hacerse la consideración de que 
queda destruida la red critalina de la sal a causa de la in-­
teracción ión-dipolo. 
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Existen algunos casos en que la solución del electrolfto 
realmente se produce al disolverse la sustancia, dentro de -
éstas se encuentra por ejemplo el HCl(g) que al interaccionar 
con el agua produce una solución de electrolfto fuerte. 

+ 

Desde el punto de vista termodinámico la relación que -­
existe en el cambio de energfa libre de Gibbs en un proceso 
para la transferencia de iones a la solución es : 

~G ~E + + V AP T .l:>S - S 6 T 

si el proceso ocurre a T y P constantes 

o T o 

entonces 

b.G = 6E + P !:;V TAS • ( 4) 

Si el proceso es reversible, la energfa térmica transferida 
dentro del sistema está relacionada con el cambio de entro­
pfa. 

q = TAS . ( 5) 

y de la primera ley de la Termodinámica 

AE q - " (6) 

T b.S - W (7) 
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donde w es el trabajo total. 

De las ecuaciones (4) y (7) obtenemos por lo tanto: 

G = - (w - Pl\V) (8) 

La energía libre de Gibbs es igual al trabajo total (w) 

incluyendo el trabajo mecánico, menos el trabajo de expan-­
si6n-compresión ( P~V). 

Interacci6n ión-ión en 
soluciones de electrolítos. 

Para soluciones diluidas, los iones se encuentran a gran 
distancia entre sí, por lo que prácticamente la interacci6n -
electrostática no parece ser una magnitud de importancia. 

Sin embargo cuando la concentración de la soluci6n va -
aumentando, los iones se encuentran con mayor frecuencia, por 
lo que las fuerzas electrostáticas tenderán a crear una dis­
tribución en donde un i6n resulte rodeado por una nube de iQ 

nes de signo contrario. Cuando las concentraciones son altas, 
el grado de disociación y la conductividad afectan directamen 
te a todas las propiedades termodiñámicas. 

De esta manera, cuando existen interacciones entre las­
partfculas de la solución, se requiere valorarlas mediante -
las actividades halladas experimentalmente para las concentr~ 
cienes correspondientes. 
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Potencial Qufmico y Actividad. 

El potencial químico se puede representar matemáticame~ 
te de la forma siguiente: 

"i = ( ~~~ nüj , T ~ P (9) 

Como i es una partícula cargada (un ión), el proceso de~ 
crito en la ec.(9) será irrealizable ffsicamente ya que es ·• 
imposible añadir a la solución iones de una sola clase ya sea 
todos positivos o negativos. Para evitar este inconveniente -
se supone que la carga de la solución se compensa añadiendo -
una cantidad equivalente con iones de carga contraria, por lo 
que la energía libre de Gibbs varfa al añadir la sal, entonces 
el potencial qufmico de la sal se describe por: 

,u; + RT 1 n "s ( 1 o) 

• actividad de la sal 
valor tipo potencial químico que resulta si ªs=l 
la suma de los potenciales químicos de cationes y aniQ 
nes, y que corresponde a la siguiente ecuación: 

( l l) 

en el cual resulta imposible la determinación experimental 
de la actividad de un ión aislado. 

Para relacionar las actividades de los iones aislados 
con la actividad de la sal en la disolución se establece que: 

+ v- Az- (12) 
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El potencial químico de la solución está relacionado con 
los potenciales químicos de cationes y aniones. 

+ V-µ-

Para soluciones patr6n también se cumple que: 

µº = v+.u.º+ 
s 

+ V-LL o -

restando la ecuación (10) de la (13) 

v+RT lna+ + v-RT lna 

6 

(13) 

(14) 

(15) 

cuando se trata de soluciones de elctrol ítos ~ generalmente se 
describe el coeficiente de actividad medio: 

a !=Vct: s 

donde: 
V = v+ + V-

La actividad de un ión aislado puede representarse como: 

a.(x) =f.(xlx . 
.(. ·l ,{, 

donde r .i.' {_¿ y ~ <¡> son los correspondientes coeficientes de 
actividad. 

m.;. molalidad del ión. 
c.;. molaridad del Ión. 
x;_ fracción mol del ión. 
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El coeficiente de actividad caracteriza el trabajo de --­
transporte del ión de una solución ideal a una real. 

En todas las escalas de concentración los coeficientes de 
actividad medios al diluir infinitamente la soluci¿n tienden 
a cero y la solución adquiere propiedades ideales. 

Existen diversos métodos para determinar la actividad y -

coeficientes de actividad. 

La actividad puede determinarse por medio de las propied~ 
des coligativas y/o de la medición de la diferencia de poten 
cial en los extremos de un circuito electroqufmico en equili­
brio. 

Todos los valores obtenidos de las actividades y coefi--­
cientes de actividad por los diferentes métodos termodinámi-­
cos coinciden dentro de los límites de precisión de cada exp~ 
rimento. 

Sin embargo éstos métodos no revelan en ningúno de ellos 
cuál es el mecanismo de interacción de los iónes. 

Termodinámicamente se puede obtener la descripción ade-­
cuada de un sistema tanto suponiendo que uC. =lcomo si se supone 

que ""- "'- l. 

En la figura 3 se compara el comportamiento del coeficien 
te de actividad de un no electrolíto (azúcar de caña) y un -­
electrolíto en solución acuosa (LiCl). 
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Debye y Hückel resolvieron el problema tanto de distribución 
como de interacciones de los iones en las soluciones de ele~ 
trolftos con su modelo en donde los iones manifiestan un mo­
vimiento térmico (de naturaleza caótica); se escoge unión -
central que es considerado inmóvil, rodeado de una atmósfera 
i6nica donde la carga total de ésta, de acuerdo con el prin­
cipio de electroneutralidad debe ser igual en valor absoluto 
a la carga del i6n central i!Ae. de signo contrario. 

En la teoría de Debye y Hückel se considera que las des­
viaciones de una solución real de la ide~ estA condicionada 
a la energfa de interacción de los iones con la atmósfera -­
iónica 

( 16) 

Tomando estas consideraciones se obtiene la primera apr~ 
ximaci6n de la teoría de Oebye-Hückel para el coeficiente de 
actividad de un ión aislado. 

( 17) 

. ( l B) 

dende I fuerza i6nica de la solución. 

1 = 1/2 y 

Se podría obtener una ecuación más sencilla con logarit-­
mos decimales: 

donde \i 

\"-l 
l og ~ i 

1.825 x 10 6 / (E. T) 312 ( l/molf/ 2 K31 2 

• (19) 



log lt 
0.5 

0.4 

0.3 

o. 2 

0.1 

-0.1 

-o. 2 
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Figura 

azucar de caña 

El coeficiente de actividad de un no electrolíto cr~ 
ce monotónicamente con el aumento de concentración. En -
los electrolítos se observa al principio una disminución 
de r ~al aumentar la concentración. 

Es entonces cuando surge la necesidad de estudiar 
este comportamiento en soluciones de electrolitos ( ínter 
acción i6n - i6n ) desde el punto de vista de la teoría -
de los modelos, ya que el método termodinámico no lo ex-­
plica. 
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Con la ecuación {19) se determina el coeficiente de acti­
vidad para un ión aislado, y para el coeficiente de actividad 
medio i6nico: 

V+ 1!1.+ 'lJ-2~ 
Y++'lf"-

(20) 

obteniendose asf la expresión denominada Ley Lfmite de Oebye­
-Hückel: 

( 21) 

Los resultados obtenidos de la expresi6n (21), son muy s~ 

mejantes a los que J. Bronsted [12,14,17] encontrara empfrica­
Jnente en soluciones de ele trol itas 1-1 va lentes para concentrE_ 
clones menores a 0.01 m/1. 

1 og ~ ~ -o.sv'C ( 22) 

que es similar a la Ley Límite de Oebye-Hückel para 25ºC y un 
electrolíto 1-1. 

(X) 
109 l ± = - o.so1vc c2JJ 

Sin embargo aunque se tuvieron logros importantes con e~­

ta teorfa, estaba limitada hasta un cierto intervalo de canee~ 
traciones. 

El hecho de que en esta teoría se consideraba únicamente 
la interacción ión-ión de Coulomb y despreciaba cualquiera otras 
interacciones, dió origen a la segunda aproximación de Oebye-­
Hückel en la cual se tomaban en cuenta las dimensiones propias 
de los iones. 
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La segunda aproximación de la teria Debye-HDckel tiene 
la forma: 

donde 

V\ 
1 og f .:!: 

B= 

. (24.) 

<f = distancia hasta la cual pueden aproximarse los -
centros de los iones. 

Los valores de los coeficientes de actividad medios para 
soluciones acuosas de NaCl a 25°C hasta m=O.! se citan a --­
continuación. 

m 0.001 0.005 0.01 o.os 0.1 

'"' log f:!: 
(experiment. ) b.0155 o .032 7 o. 04 46 o. 0859 o .1072 

log n 
(según J.ll si 

d. =4. 8) 0.0154 o. 032 5 0.0441 0.0844 0.1077 

Sin embargo aún introduciendole los parametros d y• a 
la 2a. teorfa de Debye-Hiickel, tampoco permitió describir t-º. 
talmente f 1

'
1± ya que experimentalmente se observó que al a.!'_ 

mentar las concentraciones se incrementaba bruscamente el -­
coeficiente de actividad y a la diferencia entre los valores 
experimentales y teorfcos aumentaba notablemente. 



.. 
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Para expresar este aumento se introdujo en la ecuación 
(24) un sumando empírico . 

. ( 2 5) 

donde C es una constante que carece de sentido físico deter­
minado. A la ecuación (25) se le conoce con el nombre de: 
3a. aproximación de 1 a teoría de Debye-Hückel y permite el -
c§lculo de los coeficientes de actividad hasta concentracio­
nes molales de 1 a 2. 

En la figura 4 se muestra la variación del coeficiente -
de actividad medio con la fuerza i6nica de la solución acuo­
sa del Cloruro de Sodio. 

(t-\ 
log+! 

0.1 

o 

0.1 

o. 2 

1) .3 

l. 

z 
3. 

4. 

Figura 4 

Primera aproximación 
Segunda aproximación 
Tercera aproximación 
Datos experimentales. 

de 1 a teoría de Debye~HUckel 

de la teoría de Debye-Hückel 

de 1 a teoría de Debye-Hückel 
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Existen en las soluciones de electrolítos los llamados -
pares iónicosr que son agregados de iones con carga opuesta, 
los cuales se forman debido a que en ocasiones la energía de 
atracción electrostática supera al moviemiento térmico. 

La posibilidad de formaci6n de estos pares i6nicos aume~ 

ta al incrementarse las cargas de los iones y al disminuir -
la constante dieléctrica del disolvente. 

Es de esperarse que la uni6n de estos pares y agregados 
iónicos influyan en la conductividad de las soluciones y en 
consecuencia en la actividad qufmica de las mis1nas. 



CAPITULO 111 

Termodinámica Electroquimica. 

Dentro de este capftulo se incluir& un término que -
presenta una importancia funda1nental cuando se estudian 

los equilibrios en la superficie de separación interfa-­
cial, en la superficie de separación electrodo-solución, 

y es el potencial electroquí1nico ( ~i l que se puede 
determinar de modo análogo al potencial químico. 

El potencial químico de una partícula no carqada i -
es definida por la si9uiente expresión: 

).Li = 'OG /'O"-< 1 
p,T ,nJ+.-i l l) 

dónde G es 1 a energía libre de Gibbs; p' 1 a presión; T,-
la temperatura; nj-:f:.i...' el número de moles de todos los --
demás componentes del sistema excluyendo el componente ,(, 

La solvatación de una especie qu1m1ca provoca un --­
efecto energético, que depende a la vez de la naturaleza 

del soluto y de la del disolvente. 

Este potencial quimico o la activi~ad absoluta son -

más pequeños cuanto más enérgica es la solvatación del SQ. 

1 uto. 

Cuando tenemos un soluto disuelto en una mezcla de -
disolventes, teniendo en cuenta la ecuación siquiente: 

...u ¿ = ;t.¿+ 2 • 3 R T l o g ª.l • • ( 2) 
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tenemos que la diferencia de potenciales químicos que 
existe entre dos disolventes en los cuales el soluto ~ -
se encuentra a la misma actividad relativatl..l (aproximad-ª. 

mente, a la misma concentración C.i) es igual a la dife-­

rencia de potenciales químicos estandar .uº.¿( cuando.a.¿ '=l ). 

Esta-diferencia ·corresponde a la variación del~ energía 
libre de transferencia de soluto del disolvente s1 al di 

solvente 52. 5 0 

(~Gcº,J 5~ = ( iú. l52 - ( ,;.;_ ) 5 
1 

. ( 3) 

Con este concepto podemos .relacionar una actividad -

(a.<.)5 1 del soluto en el disolvente 5 1 con una actividad 
(a.,i}S 2 en el disolvente s

2
, y si consideramos que las -­

dos soluciones tienen la misn1a actividad absoluta 1 usan­
do la ecuación (2), obtendremos: 

relacionando la ecuación (4) con la ecuación (3} tenemos: 

(ll.G ~tJt ) S 2 
--~-5 

2.3RT 1 log (a.<.) 5 - log (a.<.) 5 = 
l 2 

. . . ( 5) 

finalmente: 

( AGº ) 5 2 .tJt 5 

2. 3 RT l 
• • • ( 6) 

dónde 52 ".; = o~ coeficiente de actividad de solvatación. 
5 1 

La ecuación (5) se puede escribir de la siguiente forma: 

.l - (a.<) 5 
2 

• • ( 7) 
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Una especie iónica disuelta (sustancia ionófora ó -­

ionógena) necesariamente aporta por lo menos dos iones -
diferentes, un anión y un catión. Como no se puede estu­

diar por separado la transferencia de un solo i6n de uno 

a otro disolvente, sino la del par ( ani6~ + catión ) -­
que componen al electrol ita y asf poder definir a partir 

de la energía libre de transferencia, el coeficiente de 
actividad de solvatación medio t~. 

Supo~gamos quE el electrolíto ABn que sufre la dlsocia-­
ci6n: 

ABn - A + nB sin especificar cargas 
de los iones ). 

el coeficiente de actividad para éste es definido por: 

log '(~ ( ABn ) = L:,.r.º.t.~ (ABn) 
2.3 RT(n+l) 

• ( 8) 

El coeficiente de actividad medio representa la me-­
dia del efecto de la solvatación sobre los n+l iones que 
aportó el electrolíto ABn completamente disociado. 

Cuando se trata de la transferencia de un ión de un 
disolvente molecular a otro con distintas constantes di~ 
léctricas se evalúan de forma aproximada mediante la 
ecuac16n de Born (1920), ya que ésta transferencia va -~ 
acompañada de una modificación de la energía libre debi­
da a las interacciones electrostáticas entre el ión y el 
medio dieléctrico. Esta ecuación se basa en un modelo -
sencillo de esferas rigidas uniformemente cargadas. s1-­
tuadas en un medio diel~ctrico contfn1Jo, cuya constante 
dieléctrica es i91ial a O*. 
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~Gº.tJt =Contribución a la energía libre de transfe-­
rencia de1 efecto electrostático. 

Esta misma ecuación permite calcular el valor del -­
efecto electrostático al coeficiente de actividad de sol 
vatación medio para un electrolíto 1-1 , con cationes de 
de carga z+ y radio re y aniones de carga z-y radio r

3
• 

A o " N e2 ,2 ( 1 <..>G.tJL,el =2.3 RT1ogo:_e 1= --- --
2 º*s 

a1;-V-;- + ;1--) 
H J\ a c 2 • ( 10) 

Sin embargo es preciso señalar que aunque la ecua-­
ción de Born es valiosa, solamente proporciona una esti­
maci6n a groso modo de la contribución electrostática a 
Ta energía libre de transferencia y al coeficiente de -­
actividad de solvatac16n medio de un electrolíto. 

Esta ecuación completamente teórica no reproduce con 
facilidad los valores reales. 

1~ Los valores de los radios iónicos, considerando -
los iones solvatados, son muy variables. 

2~ Se considera un medio dieléctrico continuo, que -
posee en cualquiera de sus puntos idéntica cons-­
tante dieléctrica. 

Estas son las razones por las que no se puede obte-­
ner una exacta verificación de la ley de variación del -
lag'!' ó de logr !. . 
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En la tabla l se reproducen los valores obtenidos de 
.óG,t"- para la transferencia del ácido clorhídrico acuoso 

a mezclas de agua-metanol y agua-dioxano, tanto experi-­
mentales como los calculados en base a la ecuación {10). 

T A L A 

calculado 
~ Gº C>G~Jt,el Metanol .tlt medio o 

(con rc 1 -~4.6 A y 
90% (peso) rH+=2. 8 A l l. 9 Kcal / mol. 

J. 3 Kcal / mo 1 . 

Dioxano 
70% (peso) 2. 6 Kcal I mol 4. l Kcal / mol. 

Como se observa, las posibilidades de predecir los 

valores de los coeficientes de actividad de solvatación 
son limitadas, sin embargo las conclusiones derivadas -
de la ecuación de Born proporcionan datos muy valiosos 

para interpretar o predecir las modificaciones de las -

propiedades químicas que resultan de los cambios obser­

vados por la constante dieléctrica de un disolvente mo­

lecular. 

Se han propuesto algunos métodos para la determina­
ción experimental del coeficiente de actividad de solv~ 

tación .. 

l~ Uno de los métodos experimentales empleados --­

cuando se trata de sustancias moleculares que -

se disuelven únicamente como moléculas. es la -
medición de las solubilidades. 
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Debido a que el potencial químico de las sustancias 
en cualquier disolución saturada en equilibrio con la -
sustancia pura, es la misma y su valor es igual al po-­
tencial químico de la sustancia pura, entonces el coefi 
ciente de actividad de solvatación es igual al cociente 
de las actividades relativas en una disolución acuosa -
saturada, entre la disolución saturada en el disolvente 
s. 

Si las solubilidades son tan bajas como para que -­
a~. entonces el coeficiente de actividad queda defini­
do por: 

agua 
( 11) disolv. 

22 En el caso de electrolítos fuertes, que se di-­
suelven unicamente como iones solvatados libres, 
también se emplean medidas de solubilidad como 
anteriormente se explicó. En este caso se ob-­
tendrá un coeficiente de actividad de solvata-­
ción medio de la sustancia. 

En el caso de un electrol íto 1-1: 

t:.= ( i+t- ¡1/2 S agua . . • ( 12) 

S. disolv. 

32 Otro método empleado para determinación de las 
coeficientes de actividad de solvataci6n medios, 
es la medida de fuerzas electromotrfces. 

Por ejemplo, la medida de dos fuerzas electromotrf­
ces estandar ( Eºagua y E

0

disolvente } de dos pilas si­

milares: 
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Pt; H2 (1 atmf/H+X-(a+ =!)en agua/AgX (Sólido) 
. o en el disolvente Ag (Electrodo de ref,) 

Potencial Electroquímico. 

Como se_.mencionó anteriormente, el potencial elec-­
troqufmico (ü~) viene dado por analogía con el potencial 
qu!mico de una p~rtfcula cargada~. 

'OG =-SdT + VdP + 2:,,~dn~ + F:?z~<\)dn~ 
·l 

. . • ( 14) 

. . • ( 15) 

de las ecuaciones (14) y (15) se deduce que para una pa~ 

ticula cargada ¡: 

. . . ( 16) 

Se ha demostrado te6ricamente que tern1odin~rnicamen­

te es imposible determinar el coeficiente de actividad -

de solvatación de un ión individual. La transferencia -

de un ión implica transferencia tanto de trabajo eléctrj. 

co corno variación de la energia de solvatación y éstas -

se encuentran relacionadas con el potencial eléctrico -­

interno individual el cual es casi imposible de medirlo 

experimentalmente. 
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Guggenheim [JS]tomando en cuenta este problema, -­
utilizó la propiedad al equilibrio de una especie quími 
ca en dos disolventes distintos si y 52 de sus potencia 
les electroquímicos en las dos fases en contacto. 

( 1 7) 

Si tenemos un sistema electroquímico donde se est~ 
blece el quilibrio electrodo-solución: 

" " += nll + nMM + ••• + . ( 18) 

en donde: A; B, L. M etc. son los componentes de la --­

reacci6n; ~A' ~B' ~L' ~M son los coeficientes estequim~ 
tricos respectivos. 

La variación de la energía electroquímica 1 ibre -

de Gibbs se puede definir como: 

dG=-SdT+VdP+~ldn.l= -SdT+VdP +¡&,¿u,¿)nl 
,_ ,_ ¡p: 

• • • ( 1 g) 

Para la condición de equilibrio ouímico tenemos: 

( 
'illi\ 
'O~~ )p,T 

••• (20) 

que toma el valor siguiente en el caso de la superficie 

electrodo-solución: 

( 
-o"G ) 

'O !:U. 
J.U p.T 

'L (lJ,¿,ü,¿¡ 
,¿ 

o • • • ( 21) 
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¡2 Al establecer el equilibrio entre dos metales dis­
tintos, existirá la igualación de los potenciales 
electroquímicos de los electrones en los metales -

M¡ y M2 

e M¡) • (M2) 

,_, e MI u eM2 ( 22) 

e 11 1 - Flj>Ml e 11 2 - F</12 ( 2 3) µ ,_, 

en la superficie de separación metal-metal se obtiene: 

( 24) 

2~ El equilibrio entre un metal M y una solución que 
contiene los mismos iones del metal, es dada por: 

y en la superficie de separación metal - metal se tiene: 

6 

.. n: s z+ 
M • • • ( 25) 

.. ( 26) 

en consecuencia el poten~ial galvánico en la superficie 
de separación metal-solución de la sal tendrá la forma: 

¡J' ~z+ -;<: z+)/ z/· .. (27) 



como 

y 
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+ RT lna M z+ 

~ m z+ = constante 
M 

La ecuación (27) se puede expresar: 

m 
,t:,.s lf = constante + RT 

z+ F 

(28) 

(29) 

(30) 

En realidad lo que ocurre en la superficie de separ~ 

c1ón electrodo-solución es que se presentan los dos tipos 
de equilibrios tanto el iónico como el electrónico, asf -
al ponerse en contacto el metal con el disolvente se est~ 
blece el equilibrio. 

M+ (m) + e(m) =:::: M+ (s) +e (s) 

donde M+(m} y e(m} son iones y electrones del metal en la 
fase metálica; M+(s) y e(s) son iones solvatados del metal 
y electrones en el disolvente. 

En el equilibrio se obtiene: 

m m s s 
.ü M+ + :Üe = .ÜM+ + ..üe ( 31) 

ó 
s m s 

;¡ ~+ /.l. M+ y µe ;;:¡ 
e 

de acuerdo a la ecuación (27) obtenemos la ecuación de -
Nernst en la siguiente forma: 

b. m~ = (J.J.sM+ - µmM+)/F = (J.J.W - µ~)(F 
s 

(32) 
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Las medidas experimentales no pueden proporcionar -
valores de los coeficientes de actividad de los iones -
si los consideramos separadamente. pero si el valor de 
los coeficientes de actividad medios de los iones de -­

los signos opuestos. 
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Celdas Electroquímicas. 

Las celdas electroquímicas han desempe~ado un papel 
muy import~nte desde tiempos remotos, siendo' la electr~ 

química una de las ramas más antiguas de la fisicoqUíffii 
ca. Sus múltiples aplicaciones prácticas han aumentado 

día con día por lo que actualmente existe la posibili-­

dad de crear electricidad por medio de reacciones quími 
cas y así almacenar energía eléctrica en determinado -­
momento o lugar. 

En las reacciones electroquímicas la estructura de 

la superficie de separación entre el electrodo y la so­
lución juega un papel muy importante. Posee asimismo -
considerable importancia la orientación de los flujos -

del oxidante y del reductor hacia la superficie de los 

electrodos, y de los productos de reacción~ desde los -

electrodos al seno de la solución. 

Una reacción química que acompaña la transición de 

electrones entre las moléculas de las dos sustancias -­

que participan en la reacción~ se puede expresar en la 

forma general siguiente. 

. . { l) 

Si se logra realizar la reacción (1) en el sistema 

electroquímico, se divide en dos semirreacciones de - -

oxidación-reducción. 

• ( 2) 

• ( 3) 
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los coeficientes estequimétricos 11"1 y ir2 tienen la si-­
guiente equivalencia: 

donde n es el número de electrones que debe pasar por -

el circuito para que la reacción química (1) ocurra en 
un solo sentido. 

Nernst supuso que en la superficie de separación -­
entre dos metales no existía diferencia de potencial,-­

esto es ..6.:2 4> = O, por lo que la fuerza electromotriz 

del circuitÓ únicamente se componía de das saltos de p~ 
tencial. 

M1/ solución 1 y solución Il/M 2 • •• (A) 

W.Ostwald[l
2
Jonsideró los saltos de potencial propuestos 

por Nernst en la superficie de separación metal-solu--­
ción y únicamente tomó .C:,.~~ como potenciales de elec-­
trodo absolutos. 

El error de no considerar D,.~2 =/= O los llevó a que 
no se podía obtener la fuerza ele~tromotríz del circui­
to (A) ya que en realidad un circuito electroquímico -­

constituido por 2 metales distintos contiene tres pote~ 
ciales galvánicos y no dos como ellos suponían. y con -
esto hacia prácticamente imposible la medición experi­
mental de un potencial de electrodo aislado, por lo que 
la teoría de potenciales de electrodo obsolutos resultó 
inadmisible. 

Actualmente se denomina potencial de electrodo a la 
fuerza electromotriz del circuito electroquímico consti 
tuido por un electrodo de hidrógeno tipo y otro electr~ 
do de la semirreacción oxidación-reducción. 
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El electrodo de hidrógeno está constituido por una 
placa de platino-platinado rodeado por gas hidrógeno a 

la presi6n de 1 atm. y sumergido en una solución de áci 
do cuya actividad es igual a la unidad. 

De esta manera cualq1iier reacción electroqufmica 
simple es Ta suma de otras dos. una de oxidación y otra 
de reducción cuya suma al~ebraica es la fuerza electro­
motriz total de dicha celda. Estas determinaciones de 
f.e.m. se realizan con un potenci6metro 1 en el cual la 
diferencia de potencial se verifica mediante un patrón, 
suministrada por una fuente de corriente externa. 

Clasificación de Tos electrodos. 

Los electrodos están clasificados con base en dos -
criterios. Uno rigurosamente electroquímico basado en 
el número de especies con carga eléctrica capáz de atr~ 

vesar la superficie entre el conductor y la soluci6n, -
asf como el número de reacciones electroquímicas que -­
ocurren en el electrodo. 

El otro criterio el cual tiene procedencia históri­
ca, es la composición del electrodo. 

De acuerdo al primer sistema de clasificaci6n_,. un -

electrodo es simple cuando solamente una partícula elé~ 
trica ( un ión 6 un electrón ) pueden pasar a través de 
la interfase conductor-electrolíto. 

Un electrodo es doble o múltiple cuando dos 6 más -
cargas eléctricas pueden pasar a través de la interfase 

ó cuando hay dos ó más reacciones electródicas simultá­
neas. 
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En base a la segunda clasificaci6n los electrodos ~ 

se clasifican en electrodos de metal ión-metálico ( ta~ 

bién llamados electrodos de primera especie). 

Dentro de éstos, se encuentra el sistema en el cual 

la forma reducida es el metal del electrodo y la forma -

oxidada los iones simples del mismo metal. 

La reacción general que sique 
trodos es: 

e~te tipo de elec--

H 

y su ecuación de potencial electr6dico: 

E 0 RT l +m 
M ----n¡;- ""M • (4 l 

Cada uno de estos electrodos es reversible con res­
pecto al catión y dan una respuesta de acuerdo a la --­
ecuación de Nernst para el logaritmo de 1a actividad de la 

especie. 

Los electrodos de segunda especie, son aquellos en 
los cuales el metal está c11bierto por una capa de su -­
sal que es dificilmente soluble y la solución contiene 
aniones de esta sal. 

donde n= z+"U'+ 

Su ecuación de potencial electródico es: 

• (5) 
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Como ejemplo. de electrodos de segunda especie se e~ 
cuentran: 

- Electrodo de plata-clorura de plata 
- Electrodo de calomel. 

Los electrodos de tercera especie son aquellos en -

los cuales el metal se halla en contacto con dos sales 
dificilmente solubles. 
Par ejemplo: 

Pb 2+ /PbC1 2 , AgCl I Ag 

2AgCl + 2e- = 2Ag + PbCl 2 

Durante este proceso se efectúa la transformación -
de la sal menos soluble en otra con mayor solubilidad. 

º + RT 0 + RT = E Ag /Ag + -F- lnaAg+ = E Ag /Ag + -F- ln L AgCl 

RT º + + .J\L 1 n - -F- lna Cl- =E Ag /Ag F 
RT 

AgCl - 2f lnLPbCl 

. • ( 6) 

Electrodo de gas. 

Estos están compuestos de un metal inerte (frecuen­
temente platina ó platina-platinado) al cual se le bur­
bujea 1Jn gas con cierta actividad electroquimica. 

El electrodo de hidrógeno es un ejempla de electro­
do gaseoso reversible respecto al catión. 

Electrodo de oxido-reducción. 
Aunque todas las reacciones electr6dicas involucran 

el proceso de oxidación y reducción, el ténnino de oxid~ 

ci6n y reducción, el t~rmino de oxidación-redl1cci6n se 
emplea para designar a aquellos donde la fuerza electr~ 

motrfz se obtiene de iones de un compuesto con dos est~ 
dos de oxidación distintos. 

2 
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La reacci6n general para este tipo de ·electrodos es: 

ª1 y ª2 son las actividades del estado oxidado y reducido 

de los iones respectivamente. 
n1 y n 2 es la valencia del estado oxidado y reducido -­

respectivamente. 
o 

E = E - . ( 7) 

Clasificación 
Celdas Electroqulmicas. 

El proceso que sique a la transformación en trabajo 
externo eléctrico del trabajo obtenido cuando un ión p~ 
sa de una actividad inicial a una actividad final, cua!!_ 
do la concentración iónica cambia. 

Si dos soluciones de electrolitos son puestas en -­
contacto habrá una región la cual la composición varia­
rá de una a la otra. dependiendo de factores con10 difu­

sión, mezclado, etc. 

Las celdas electroquímicas se clasifican como: 
a) Celdas Qulmicas 

b) Celdas de concentración 

a) Las celdas qufmicas, en las cuales la f.e.m. obteni~a 

se debe a una reacción qufmica que ocurre en la cel­
da. Estas se clasifican como celdas sin transferen­
cia y celdas con transferencia: 

i) Las celdas sin transferencia consisten de dos -­
electrodos y un electrolito; y se caracterizan -
porque un electrodo porque un electrodo es reve~ 

si ble cori rP.specto al catión y el otro electrodo 

con respecto al anión del electrollto. 
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Un ejemplo de este tipo de celda está dado por: 

H2(PH2)/ HCl (ª11c1l,AgCl(s)/ Ag 

La fuerza electromotriz total se compone de las que 
existen en las interfases electrodo-solución. 

Para el proceso de oxidaci6n: 

1/2 H2 ( PH ) = H+(aH+) + e 
2 

aH+ 
E = - _fil_ Ln 

Hz F -p--v;:--
H. 

Para el proceso de reducción: 

AgCl ( s) + e = Ag(s) + Cl-
(ac1-) 

Para la E total: 

E Eº RT 1 n celda= Ag-AgCl - --F-

Cuando PH
2 

atm. 

RT ln --F-

(aH+acn 

p "'• H, 
aHCl 
~ 

H~ 

E Eº - RT 1 celda= Ag-AgCl -F-- naHCl 

••. (8) 

••• (9) 

• . ( 10) 

. • ( 11 ) 

. • ( 12) 

ii) Celdas químicas con trasnferencia. Para este -

tipo de celdas la f.e.m. resultante proviene de 
una reacción quimica aunque a diferencia de la 
anterior, ésta posee una unión lfquida entre -­

las soluciones de los diferentes electrol itas. 
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Algunos ejemplos de celdas de este tipo se citan a co~ 
tinuaci6n: 

Zn/ Zn 2+ // Cd 2+¡ Cd 

Hg/ Hg2Cl2 • KCl(l N) // cu 2+¡ Cu 
( s) 

Tl/ Tl+ // Sn 2+¡ Sn 

El potencial electroquímico total para el caso de la -
primera celda anteriormente mencionada: 

E = E
0 

- Jrr_ 
2F 

1 n 
ªzn 2+ 

. • . ( 13) 

b} Celdas de concentración. A diferencia de las celdas quí­
micas; en las celdas de concentraci6n, la f.e.m. procede 
de una transferencia de materia de un electrodo a otro -
como concecuencia de una diferencia de concentraci6n en­
tre las dos. 

i) Celdas de concentración sin transferencia. 
Las celads sin transferencia están constituidas por dos 
electrodos iguales pero con diferentes concentraciones, 
el electrolíto es el mismo para ambos electrodos. 

Citando un ejemplo de este tipo de celda: 

H2(PH = Pi) / H+(aH+) / H2(PH = Pzl 
2 2 

p 
= - _irr_ 1 n _f. .•. (14} 

2F P1 
ii) Celdas de concentración con transferencia. 
En este caso están constituidas por dos electrodos igua­
les .sumergidos en dos soluciones del electrol fto con dif~ 
rentes concentraciones. 
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Un ejemplo de este tipo de celda: 

H2(1 atm) / HCl ( al)/ HCl ( a
2

) / H2 (1 atm) 

E = t RT ln ª 2 _,,.- a¡ 

• •• Cu / CuS0 4 aq. / Hg 2so 4 / Hg ... ( l 

. . ( 15) 

Oe acuerdo con la clasificaci6n anterior, esta celda 
electroqufmica queda comprendida en el primer tipo de las 
arriba mencionadas, es decir, es una celda sin transferencia. 

Las reacciones electr6dicas son las siguientes: 

Oxidación 

Reducción 

En este caso se está empleando como electrodo de refe 
rencia la media celda Hg / Hg 2 so 4 /so¡- , la cual tiene una 
f.e.m. con referencia al potencial de electrodo de hidróg~ 

no de 0.79 v. 

Sin embargo esta misma celda va a sufrir una modific~ 
ción importante en cuanto al medio en el cual se lleva a C.!!_ 
bo. No se usará agua como disolvente, sino una mezcla bina­
ria constituida por acetona-agua en diferentes proporciones, 
dando origen a la siguiente celda: 
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Es evidente que la modificaci6n del medio disolvente 
de la celda, generar~ una modificación sustancial de f.e.m. 
obtenida por ésta. De hecho podemos decir, que la celda -
sigue formando parte de la primera clase de celdas que men 
cionamos anteriormente. 
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Parte Experimental 

Algunos cientfficos [ll,23,25,26,3l]han usado elec­
trodos de cobre para describir estudios involucrando dj. 
ferentes celdas potenciométricas conteniendo sales de -
cobre. 

Sin embargo muy pocos han trabajado con electroli-­
tos 2:2 y sus propiedades termodinámicas en medios no -
acuosos y mezclas de solventes. 
se determinaron las propiedades 

En la presente tésis -

term1nadinámicas de un 
electrolito 2:2 - (Cuso4 ) en a9ua y mezclas de acetona 

-aaua. 

Todos los valores estandar de Enerqia libre de ---­

transferenciaAGtr al pasar de agua a una mezcla de ace­
tona-agua, se calcularon a partir de los valores de la 

fuerza electromotriz de la celda. Los resultados se -­
explican en base a la contribución de la parte 'electro~ 
tática y la no electrostática. 

También se determinaron los coeficiente~ de activi­
dad del sulfato de cobre en agua y acetona-agua en dis­
tintas concentraciones {2%, 4%, 5%, 6%, 8~, 10%, 12%, ) 
y a distintas temperaturas (20º, 30º, y 40ºC). 

Las celdas empleadas para las medidas de la fuerza 
electromotriz fueron del tipo: 

Cu/CuS0 4 (m)aq/Hg 2so4 /Hg 

y 

Cu/CuS04 ("'¡)acetona-agua (m 2 ) /Hg 2so 4/Hg 
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l.- Sistema seleccionado 
a) Componentes 

;._) Cuso 4 como electrolito. 

;_;_) Agua deionizada. 

,.ü..i.) Mezcla de acetona-agua. 

b) Propiedades a diferentes temperaturas de la mez­
cla acetona-agua(l). 

T A B L A 

!.ceton<"l Dersidad D• a z n·c ll* a 30'C D* a 4o'c 

n % 0.9998 80.37 76 • 73 73.H 

2 % o. 9954 79 .z 6 75.65 7?. .11 

4 % o. 99Z 6 78 .16 7 4. 58 71.10 

5 % o. 9912 77 .60 74 .os 70.59 

6 % o. 9889 77.05 73 • 51 70.09 

8% o. 987 4 77.94 7Z • 44 69.08 

10 % n. 9849 74.84 71. 37 6 8 .07 

12 % o. 982 4 73. 73 70 .2 9 67.06 

(1) Gasta Akerlóf, Journal of American Chemical 
Society .!J.,54 (1932) 412 5-4130 

• Constante Dieléctrica. 
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c) Celdas electroquímicas estudiadas. 

..... ) • •• (A) 

T A B L A 

r·c Co:icentraC"i6n ne cus~4 (m) 

n .Ol o.os 0.10 o.za 

'º ( 1 1 ( 2 ) 1 3 1 ( 4) 

30 ( 5 ) ( 6 ) ( 7 ) ( 8 ) 

40 ( 9 ) (Jo) (ll) ( 12 ) 

- N2 de experimentos = 12,cada uno se realizó por tri 

pl icado. 
- N2 total de experimentos = 36 

..ü....) Cu/ cuso
4 

(m
1

) Acetona-agua (m 2 )/Hg 2 S0 4 /Hq 
( B) 

TABL.~ 

H . r. . . T u " . zo·c Jo'c 4o'"c 

co .. ¡:o:ih.'ldn Co!'><"ttntr,,c:idn de cu:oe4 Cor>eentr•C'ldn de cuso4 Col'C'entracldn de cuse" 

.u-.. to:ia-otqua n .os o. 10 o.zo 0.01 o.os 0.10 n. zo o.ot o.os .. fll f z l 13 l 
" l 

ns) 1 Z6 1 1?71 f 281 149) '(SO 1 1511 

" l " l f 11 " l 1?91 130) flll IJZI (53) CS• 1 1551 

' . "l (l!) l llll llZI fJJI IHJ os l f16 l 157) (58, 1591 

llll 114 J 1151 (161 117) (38 l ()9) 1<401 1611 fUI 1631 ... 1171 lle, ll'J' (JI) 1 ICl 1 IU 1 (431 , .... , 1651 CHI Ui71 

11 • 1 ll l IU) lll 1 1 Z4 I 145) 146 1 IUI 1491 1691 170 1 1711 

_ N2 de experimentos =72, cada uno se realizó por tri­

plicado. 

N~ total de experimentos 276. 

n.zo 

1sz1 

156 J 

f6t'il 

164) 

U8J 

1721 
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2.- Preparaci6n de los componentes. 

a) Preparación del Cuso 4 ( acuoso 
El sulfato de cobre R.A. marca Merck, fué emple~ 

do sin purificarlo. 
Sin embargo, también se utilizó un sulfato de e~ 

bre marca r1allinckrodf para pruebas iniciales de 
los electrodos, el cual fué purificado por re--­
cristalización en agua. 
Las soluciones se J1icieron con agua deionizada -
proveniente del laboratorio de Bioquímica de la 
OEPg. 

( .u. l. 7 10 - 5 -1 
....n... ) . 

Para la preparación de las soluciones se pesó -­
tanto el agua como el sulfato de cobre para obt~ 
ner valores de O.O!, O.OS, 0.10 y 0.20 m. 

b) Preparación de la mezcla de disolventes acetona­
agua. 

La purificación de la acetona fué realizada por 
medio de destilación. Se refl•Jjó con pequei'ías ca~ 

tidades de KMn0 4 hasta coloración violeta. 
Tanto las primeras como las últimas fracciones -
del destilado, fueron descartadas. 
El agua como se mencionó anteriormente, fué dei~ 

nizada en el laboratorio de Bioquímica de la - -
OEPg. 

Para las soluciones con distinto porcentaje de -
acetona, se agre~ó la acetona al agua por medio 
de una jeringa, pesando la cantidad necesaria en 
balanza analítica de ac1Jerdo con los porcentajes 
mencionados anteriormente en la Tabla 3. 
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c) Preparación de la media celda. 

El sulfato mercuroso R.A. marca Merck, fué utiliza­
do sin purificación. 

El mercurio usado fué bidestilado. 

;_) Descripción de la construcción de la media celda 
empleada en los estudios iniciales. 

Para la construcción de la media celda se empleó 
un tubo de vidrio Pyrex con las siguientes dime~ 
sienes 19.5 x 1 cm., en el fondo de éste se colo­

c6 un alambre de platino funciOnando como elec-­
tródo, en seguida mercurio destilado y posterioL 

mente el sulfato mercuroso. 

_.ü..) Calibración de la media celda. 

En la calibración se empleó el electródo de hi-­
drógeno como e1 ec tródo de referencia ( en la si­
guiente sección se explica su construcci6n). oH 
metro modelo 5.fabricado por Corning / Div. 
Scient~fic lnstruments. 

En la figura 1 se muestra un esquema. 

El sistema e1ectrolítico que se empleó fue el -­
siguiente: 
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F 1 G U R A No 

fra~co 
Lavador 

;.;...L.} Construcción del electrodo de Hidr6geno. 

clL1ndro de. 
Htdroqe.no 

El electródo se encuentra en un cilindro de vi-­

dría, ( como se muestra en la Fig. 2) con dos -­
placas de platino en su interior, de cada placa 

sale un pequeño alambre de Pt que lle~a a un tu­
bo de vidrio al cual se halla soldado, y en el -

interior de estos dos tubos se hace la conexión 
eléctrica mediante mercurio, del cual salen con~ 

xiones de nicromel hacia el pH-metro. 

Las dos placas fueron platinadas con solución de 

ácido cloroplatinico R.A. marca J.T. Baker. 

El baño electrol itico consistió de: 

Acido cloroplatínico 

Agua 

Acetato de plomo 

q. 

115 •11. 

0.006 l'lg. 

Se empleó como ánodo un alambre de Platino. 
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Se aplicó una corriente de 110 rnA durante 5 rnin. 
hasta que la placa de platino se observó totalmente 
cubierta. 

f l G U R 11 No. 2 

!'loco dct Pt 
plotinodo 

plcsco d12 P< 
plot•nodo 

3. Descripción de pruebas iniciales 

Se hicieron algunas pruebas iniciales para familia­
rizarse con el manejo del equipo y la verificación 
de 1 a reproducibil idad de 1 os resulta dos. 

a) En el Laboratorio de Calorimetría y Termodinámi 
ca de Soluciones se disefió y construyó el sist~ 

ma representado en la Fig. 3 
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F 1 G U R A No. 3. 

Para cada una de las celdas fueron utilizados alambres 
de platino cobrizados Que actuaron como electrodos rever­

sibles con respecto al ión cobre . 

.i..) Descripción de la técnica de cobrizado. 

El baílo electrolftico que se emple~ para cobrizar -­

los alambres de platino~ consistió de la siguiente -

solución: 

Sulfato de cobre R.A. Merck 

Acido sulfúrico 

Alcohol et!! leo 
Agua 

! 50 g. 

50 g. 

50 9. 
1000 g. 
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;,j_) Condiciones de cobrizado. 

Se calienta el baño electrolítico a 65ºC y se colo­
ca como cátodo al electrodo de platino, como ánodo 

a una barra de cobre al 99% de pureza, conectada a 
una fuente de corriente eléctrica directa, genera~ 

do un voltaje entre sus bornes de 2V que se aplica 
durante un tiempo de aproximadamente un minuto. 

b) Descripción del equipo utilizado en la determina--­
ci6n de las fuerzas electromotrices. 

Se emple6 u~ potenciómetro de Leeds ' Norhtrup mod! 
lo Student que es de precisión moderada. 

De estas celdas no se reportan los valores ya que -
las pruebas fueron de car~cter exclusivamente cuall 

tativo. 

;...) El esquema que incluye toda la instalación se -­
muestra en la Fig. 4 

FIGURA 

ga vanóm~lro 

fllambr-e 

No. 4 

:••:;.,o••: 
• "'ti.º 
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;.&..) Descripción de los instrumentos. 

* Potenciómetro.- Student modelo 7645 fabricado por 

Leeds & Northrup Company, el cual opera con las -
siguientes especificaciones: 

Intervalo de Medición L lrn i te de error a 25ºC 

Intervalo alto o - 1.6 V alto + o .0005 V 
Intervalo medio o - 0.16 V medio + 0.0001 V 
Intervalo bajo o - 0.016 V bajo + 0.00001 V 

*Fuente de poder.- Modelo 099034 serie 7473 fabri­
cada por leeds & Northrup Company, que saca un -­

vol taje de 2.0 VOC ~ 0.21 con una carga de 24.44 
mA. Con un coeficiente térmico de + 0.0005% /ºC 

entre 20°- 30ºC. 

*Celda Estandar.- r•arca Eppley del tipo Weston mo­
delo Student, la cual corresponde a: 

Cd(l2.5% amalgama de Cd) + CdS0 4 °8/3 H2o(s)' CdSC!¡ 

(sat.~fl!J2 504(s) + Hg(L)' 

El cual tiene una Fem de 1 .0184 V absolutos a 25. 
ºC y un coeficiente de temperatura de 4Xl0-S V9r~ 
do- 1 . El &nodo consiste de amalgama de Cd blf~sj, 
ca ( composición total de 12.5% de Cd en ~eso ) -
cubierta con cristales de sulfato de Cd hidratado; 

el cátodo contiene una porciOn de mercurio cubie~ 

to por una pasta de Hg 2so 4 . 

En la práctica real, es más común usar una celda 

Weston conteniendo una soluci6n no saturada de -­

CdS04, como celda estandar. 
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Esta celda tiene la ventaja de que el coeficiente de 
temperatura es menor(! X 10- 5 V grado-! ) y la des­

ventaja de que la Fem puerle variar lentamente con el 

tiempo. 

Estas celdas tienen una Fem inicial entre 1.0186 y -

1.0196 V y deberá ser reestandarizada cada uno ó dos 

años. 

* Galvanómetro.- Modelo 2437 fabricado por Leeds & Nor­

thrup Co. Se usó un detector de punto nulo de CD, -­
equipo que ha sido diseñado para usarse con potenció­
metros de precisión en donde se requiere sensibilida­
de~ hasta de un microvolt. 

;_¿_¡_) Esquema de la conexión eléctrica. 

F 1 G U R A No. 

es.t:ondar1~ar 

reós\:alo 

med.1c.1one:s 

o.l 

L2. \.1 \.O c.• o.a O.l O.' a.• o.t ~ O.:L o.\ 
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4.- Descripción de los experimentos de naturaleza cuanti­
tativa. 

Estos experimentos se realizaron para determinarse -­
los valores cuantitativos de las celdas electroquími­
cas (A) y (B). 

a) Preparación de las celdas electroqulmicas (A) y -­
( B). 

En este laboratorio se diseñó y construyó el sist~ 

ma mostrado en la fig. 

c.onev.Jone:!» 

Plolino cobrmxlo 

F 1 G U R A No. 

coneJf.1onQ!s 
->----~ 

-+---Cu::.O,• loce~ono-oquo) 

Como en las pruebas iniciales~ los alambres de platino 
se cobrizaron de actJerdo a la técnica de la sección JA 
(Á) y 3A (.ü.) • 
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b) Oescripci6n del equipo utilizado en la determinación 

de las Fem 1 s. 
Se construyó una caja con paredes de f1bracel y de -­
acrílico donde permaneció aislado el sistema. 

El incremento de temperatura se llevó a cabo con dos 
focos ( uno de los cuales era infrarrojo) y se empleó 
un ventilador cuyo objetivo fué uniformizar la tempe­

ratura en todo el termostato. 

En la figura 7 se muestra esquemáticamente como qued6 
el termostato con el sistema de potenciometría. 

j...) Esquema que incluye toda la instalación. 

F 1 G U R A No 

Po~wc1ómet~o 

Galvaná<elro 
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l.L)Descripci6n de los instrumentos. 

* Potenciómetro.- Tipo K-4 ~odelo 7554 fabricado por 
Leeds & Northrup Ca. oue opera bajo las siguientes 

condiciones. 

Intervalos de medición 

Intervalo alto 

Intervalo medio 

Intervalo bajo 

L 1mi te de error 

Intervalo alto 
Intervalo me di o 

Intervalo bajo 

+ 
+ 

! 

500,n.V a+l.6105 

50,uV a+0.16105 V 
5 )AV a+0.016105 V 

(0.005~ de 1 a lectur• + 20.0µV) 
(0.00H de 1 a lectura+ 2.0_µ.1'} 
(0.00?t de la lectura+ o. 5)-<Y) 

* Fuente de voltaje constante de precisión.- modelo 

fabricado por Leeds ' Northrup Ca. Voltaje de en­
trada 117 ~ 10= a 50-60Hz., salida 2 V CD! 2X a -
12.1 mA1 Coeficiente de temperatura menor de 

0.0002% por ºC entre 20ºy JDºC. 

* Celda Estandar.- Epoley serie # 851386 con un cer­

tificado que ampara a la fuerza electromotriz de -

0.01930 V a 22ºC, la cual fué comparada contra es­

tandares de la NBS. 

* Detector de punto nulo.- lePds & Northrup Ca. ~ad~ 

lo 2437 fabricado por Leeds ~ Northrup Co. Caract~ 
r1sticas descritas anteriormente. 
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,üA.l Esquema de la conexión electrica. Se representa 
en la Fig. 8 

'Proh:d:or 

FIGURA No. 

Dclcclor 
1 t 

~e--!-----' 

Celdo cs\andar 
+ 

Fuente 
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b) Nivel de las variables de operación. 

;. ) Variables de operación 

Concentración del Concentración de Temperaturas 

disolvente Cuso4 

Acetona-agua (m) ºe 

"2 0% ml 0.01 Tl 2 o 

"2 4% m ' 1 o.ns T' 1 30 

"2'' S% m" 1 o .10 T" 1 40 

"2"' 8% m ,,, 
l o .2 o 

"2"' 10% 

"2 
V 12 % 

;;_} Matriz de experimentos. 

Tl :rl Tl 

ml m1' m " 1 m "' 1 ml m]_ m" 1 ml' ml mJ_ m" 1 mr 
"2 1 2 3 4 25 26 27 28 49 50 51 52 

"2' s 6 7 8 29 30 31 32 53 S4 SS S6 

"2" 9 10 11 12 33 34 35 36 57 S8 59 60 

"2"' 13 14 15 16 37 38 39 40 61 62 63 64 

"2 'v 17 18 19 2 n 41 42 43 44 65 66 67 68 

.-.: 2 l zz 23 ?.t. 45 46 47 48 69 70 71 72 

Cada determinación se hizo por triol icado 

No. total de determinaciones (3) (3) (24) 216 
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C A p 1 T u L o V 1 

Resulta dos. 

Resultados experimentales. 

Tabla l . Val ores obtenidos de Fems' para el sis t~ 
ma electroquímico (A) 

E (V) 

m Cuso4 
(mol Kg-l ) 20°C 3oºc 40 ºe 

0.01 o. 41 ns 0.4142 o o. 4E 41 

o.os o .3 972 l 0.39165 0.39145 

0.10 0.38534 0.3&! 18 o. 3 7 83 7 

o .2 o 0,37937 o .3 n 2 9 0.37.!2 6 

Tabla 2. Valores obtenidos de Fems 1 para el sist~ 

ma electroquimico (B) 

4% (Acetona-agua) 
E (V) 

m CuS04 

(mol Kg-1) 2 O ºC 30 Qc 40.:iC 

0.01 o. 41147 0.4005! 0.39050 

o.os 0.3 92 79 o .38'l 58 0,37322 

0.10 0.380 36 0.37353 o .362 44 

o .2 o 0.37315 0.36337 0.35081 
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5% {Aceto na-agua) 

0.01 0.41003 0.39710 0.38SOO 

o.os 0.390S9 0.38032 0.36866 

0.10 0.37912 0.37137 0.3S846 

o .2 o 0.371S9 0.36114 0.352 94 

8% {Acetona-agua) 

0.01 0.40S08 0.38684 0.368S9 

0.05 0.388S8 0.37352 0.3S4S8 

0.10 o .37S39 0.36489 0.346Sl 

o .2 o o .36693 0.3S44S 0.34131 

10% (Acetona-agua) 

0.01 o. 4Cl2 81 o .3 8001 0.3S763 

o.os 0.38647 0.36898 o .3 4S87 

0.10 0.39290 o .360S6 0.338SS 

o .2 o o .36382 0.34999 0.33363 

12 % {Acetona-agua) 

o .01 0.39992 0.37316 0.34668 

o.os 0.38436 0.3644S 0.33675 

O· lO 0.37041 0.3562 4 0.330S8 

o .2 o 0.36071 0.34553 o .31. 590 
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2.) Obtención de 0 E~. 

a) Ecuación para la celda e1cctroqulmica empleada 

~) Para la celda (A). 

K = RT In 10 /F 

In(: 
+·a 

I 1/2 
B' 1112 - log (1 + 0.002MH

2
0 m) 

A
1 

y 8
1 

son 1 as constantes de Debye-H"úckel para 

el agua como disolvente. 

MH
2
o es el peso molecular del agua. 

,u_) Para la celda (8) 

Eº= E0 bs.+2K log m - lnf~ 

K = RT In 10 I r 

lnf~ A" ¡ 112 

1 + á:B" I l/ 2 

Eº -2Kbm O m 

1 og ( 1 + o.002M
0

m) 

A" y 8" son las constantes de Oebye-Huc k e 1 pa-, 
ra la mezcla de acetona-aqua a diTerentes con­

centraclones. 

M
0 

es el peso Molecular de la mezcla de acet.Q_ 

na-agua. 
E. = E o + R} 1 n 18. o 16 / Mo D x O m ,-

en el apéndice 

cálculo). 

B se describe el método de 
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Técnica general de obtención de DE;. 
( en el apéndice e se describe un cá 1 uc o compl~ 

to }. 

Tabla de resulta dos. 

T .\ B L A 

Potencial Estandar en función de las mol al idades -

del soluto a difere11tes temperaturas en a~lia y en 

mezclas de acetona-aqua. 

o Eº m (V) 

Acetona-agua zoºc 30º e 4oºc 
(%en peso) 

o % o. 283 4 O.Z7732 0.26849 

% n. 27793 o. 26 3 4 0.2476 

5 % o. 27 58 o. 26004 o. 2422 

8 % o. 2708 o. 2507 O. ZZ53 

10 % o. 2671 o. 24 40 o. 2153 

12 % o. 26338 o. z 371 o. 204Z 3 

Como las energías libres de transferencia se van a 

expresar en términos de fracción mol, entoncP.s debemos 

transformar los potenciales estandar que se encuentran 

en función de molalidades a potencial estandar expresa­

dos en función de fracción mol. 
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TABLA 4 

Potencial estandar en función de fracciones mola-­
res del salute a diferentes temperaturas en agua y en -

mezclas de acetona-anua. 

Eº D X ( V ) 

Acetona-agua zoºc 30 
. 

e 40° e 
(%en peso) 

o % O: 283 4 o. 27737. O. 26 8 4 9 

% 0.27757 0.26303 o. 24722 

5 % o. 27535 0.25958 0.24172 

8 % o. 27008 0.24995 O. H453 

10 % o. 26619 0.24306 0.21433 

12 % 0.26229 0.23597 O. 203 06 

T A B L A 

Coeficiente de actividades en sistema acuoso y me~ 

clas de acetona-agua a diferentes temperaturas. 

't :!:. (~istema aC"UOSO) 

m cuso
4 

2·0°c 3oºc 40º e 
( m/H;;-1) 

0.01 0.4787 0.5707 0.6734 

o.os o. 2531 o. 29 24 0.3346 

0.10 0.16977 o. 243 2 O • 27 3 9 

o .2 o o .10751 0.1666 0;18595 
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r ±. 4 % ) 

m Cu so4 
w•c 3o°'c 4o•c 

(m/Kg-1 
) 

0.01 0.46855 0.5578 0.6583 

o.os o. 2345 o. 2709 o .3109 

0.10 o. 2124 o. 2407 0.27117 

0.2 o o .14 86 0.1666 0.1858 

s ±. ( s % ) 

0.01 0.46376 O.S5226 0.65ZO 

0.05 o. 23 03 o. 2776 0.3082 

0.10 0.1974 o. 224 27 o. 253 l 

0.2 o o .13 846 0.1555 0.1738 

t + ( 8 % ) 

0.01 0.45S93 O.S4324 0.6417 

o.os 0.21553 0.24973 o. 28727 

0.10 O .188!'2 o. 21493 0.24299 

0.2 o 0.13007 o .163 9 0.18288 

t ±. ( 10 % ) 

0.01 0.4493 o .S3 56 o .633 o 

o.os o. 2061 o. 23 91 o. 27548 

o .10 0.1784S o. 203 4 o. 23035 

o .2 o 0.1484 o .1663 0.1804 
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:!:. 12 % 

m CuS04 
20°c 3oªc 4oªc 

( m/ Kg-l) 

0.01 o. 44097 o. 5 25 9 

o.os 0.1917 0.2229 

0.10 0.16983 o .193 9 

o. 2 o 0.14955 0.1676 

d.) Gráficas Eº D m vs. 1 

~) Para sistema acuoso. 
~) Para la mezcla acetona-agua 

e.) Gráficas de (:: vs. 1 

~) Para sistema acuoso . 
.üJ Para la mezcla acetona-agua 

0.6Zl97 

o. 257 4 

o. 21964 

0.17834 

3.- Obtención de propiedades Termodin~micas de Transf~ 

rencia. 

a) Ecuaciones para las celdas electroquímicas. 

Ll.trGº Gº (agua) - Gº (acetona-aaua ) 

L\. G
0 = F[Eº (agua) - Eº (acetona-agua >] tr m m 

( 
"() 6. Gº) 6. Sº ::r ... r 

tr T 

( En el apéndice D se describe el método de cálculo). 
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b) Tabla de resultados 

T A B L A 

Cantidades Termidinámicas de Transferencia del cuso
4 

de sistema acuoso a mezclas de acetona-agua a 25ºC. en -
la escala de fracción mol. 

Acetona-agua A trG 
o 

btrsº ~rH 
o 

% peso} 

4 % 458. 3Z -35.608 -10153 

5 % 592. 20 -43.140 -1H64 

8 % 948.16 -70 .66 o -20109 

10 % 1197.97 -85.ll5 -24196 

lZ % 1455.ZO -lOZ.193 -29000 



G R A F r e A s 
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Sistema Electro qui mico !A) 

0.27 

0.211 

0.27 

o.za 

o.ze 

o 0.1 o.z o.a 0.4 o.s o.• O.T o.e 

1 



0.2• 

0.24 

0.27 

0.26 

0.28 

o.27 

);: 

º·' 
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Sistema E1ectroquimico 

4°/o acetona- oque 

0.2 0.1 0.4 o.• 

{8) 

04 . 0.7 o.e· 

I 



Eº 
D • 

0.24 

0.27 

0.2& 

o.ze 

o.aT 

o 0.1 0.2 
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Sistema Electroquimico (8) 

5°/o acetona-aguo 

º" o.• 0.6 0.7 º·' 



Eº o .. 

o.zs 

0.24 

0.23 

0.225' 

o.2e 

0.25 

0.2• 

o 
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Sistema E1ec tro . e• qu1mico {8) 

'fo ocetono-ogua 'o' fa' 
/ 40ºC 

/ 
/ 

·------------------------------------¡3~o·c 
-------

º·' 0.2 0.1 o .• ~--;:o[ .• ;----;:;i:;--:----::r-----. o.a 0.1 o.a 

I 



Eº D m 

0.23 

0.22 

0.21 

0.24 

0.27 
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Sistema Electroquimico (8) 

10º/o ocetona-09uo 

30°C 

zoo e 



o .zz 

O, l l 

0202 

0.24 

0.2& 

o 1 
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Sistema Elec.troqulrnlc.o 

12°/a oc.e.tona-agua 

0.2 º·' 0.4 

(81 

0.7 O.O 

T 



.G R A F 1 C A S 

- LOG O :t VS. 



- 79 -

o 
. . o,"tt r-+º·'-~ºc:_" -~_____'.:~ º" o.• o.o ºr-·6 _ _,__º"- o.e 

0.1 

0.2 

o.s 

0.4 

o.o 

º·" 

0.l' 

o.e 

º·" 

Sistema acuoso 



.1oo'f! 1 
0.1 1 

0.2 ¡ 
1 

o.• 

0.4 

º·' 

o.o 

0.7 

o.a 

o.• 

0.1 0.2 

80 -

0.3 o.• º·' 0.7 o.a 

40ºC 

30ºC 

4°/o aceto na- ac¡uo 



o 0.1 o.z 

º·' 

o.z 

0.4 

o.• 

º·" 

0.7 

o.a 

º·" 
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0.3 0.4 o.• 0.6 

~º/•acetona .. agua 

0.7 

40ºC 

30°C 

20• e 

o.e 
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o 0.1 o.z 0.3 0.4 o.s o.e O.? o.a 

-109 t ! 

0.1 

0.2 

o.a 

0.4 

o.s 

o.• 

-----30º e 
o.? 

-----20ºC 

o.e 

o.• 



o 0.1 e.a 

0.1 

0.2 

o.• 

•.4 

0.5 

o.a 

0.7 

... 

... 
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o .• -.....:º~-·~-~º·'=----­º·' o.r 

_____ 
2

o•c 

• ce tone- agua 10•1 • 

o.e 
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º·' 0.2 0.1 º" o.• o.e o:r o.e 

0.1 

0.2 

o .. 

0.4 

o.• 

O.a 

2o•c 
o.a 

o.• 



C A P 1 T U l O VII 

Análisis de Resultados 

l. Separación de los constituyentes a la Energfa lib~e 

de Transferencia. 

a) E~ct::stática(. N e 2 ) ( 1 + 1 )( 1 
t r ( el ) = --

2
-- --;:-;:- -;:::- ~ -

s 

N = N" de Avogadro. 6.023 x 10
23 

e = Carga del electrón 

r+= 1.28 x JQ-8 cm 
r-= 2.89 x io- 8 cm 
o*= Constante dieléctrica de la mezcla 

s 
o:~ Constante dieléctrica del agua. 

T A B l A 

/::,. trG (el) 

acetona-agua zoºc 3 oºc 

% peso) 

4 % 6 5. 4 90 67.680 

5 % 83. 415 88. Z65 

8 % 136.080 144.358 

10 % 17Z.50 183 .157 

lZ % 210.00 223.140 

~) 
w 

4oºc 

7 z. 73 o 

91.562 

149.695 

189.880 

231. 290 

. ( 1 ) 
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b) No electrostática 

( 2) 

T A B L ~ 

l::,. trG (no el.) 

acetona-agua 2o•c 3 ODC 40ºc 
(% peso) 

% 203. 416 591. 440 908.340 

5 % 287. 880 7 29 .985 ll42.73Z 

8 % 478. 299 1118.072 1877.942 

10 % 621.304 1397.071 2308. 228 

12 % 763. 736 1684 .020 2786 .410 



e o e L u s ¡ o N E s 

En 1 a tabla .9 se muestran que las energías 1 ibres -­
estandar de transferencia~trGº a 25ºC desde agua ha-­
cia diferentes concentraciones de agua-acetona, es posi­
tiva, indicando que la transferencia de rusn4 de agua a 
agua-acetona es termodinámicamente más desfavorable con­
forme se incrementa la cantidad de acetona presente. 

El proceso de transferencia se encuentra asociado 
con la transferencia de las especies cargadas: cu 2+ Y 
so4

2- , desde el agua hacia la mezcla de acetona - agua. 

En consecuencia, es de esperarse que este proceso -­

consista de una contribución electrostática (~trGºel 

la cual se debe al cambio de la constante dieléctrica -­
del medio, y otra contribución de naturaleza no electro~ 

tática ( Atrf1º nel ) la cual proviene de las interaciones 
qufmicas especificas entre los iones y el disolvente de­
pendiendo ésta de la naturaleza del disolvente. Es de-­
cir, podemos escribir: 

b.. Gº 
tr . ( 1) 

La contribución electrostática a la energfa libre de 

Gibbs de transferencia la ~odemos calcular merliante la -
ecuación de Born: 

(---+---) (+ + ~) (+ -~) 
r r OH O º" 

2 
• ( 2) 
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en donde N es el número de Avoqadro, e es la carga del 

electrón, r+ y r son los radios de los iones: 

r+ l.2B x 10-B cm r- = 2.89 x 10-B e, 

o* H20 y o*M son las constantes dieléctricas del agua y 

de las mezclas respect;vamente. 

Las constantes dieléctricas de la mezcla se obtuvi~ 
ron de los datos de: f';osta J\kerlOf. Journal of American 

Chemical Society l..!. ,54 ( 1932) 4125-4130. 

Una vez que hemos estimado~trr,ºel a partir de la -

ec. (2.). 6.trGºnel. se puede evaluar d partir de la ec.­

( t) . 

Los valores de 6.trGº el y ~trfiº nel que hemos obte­

nido a diferentes temperaturas y cómposiciones de la -­

mezcla, se reportan en las tablas 10 y 11. 

La tabla 11 nos muestra que la 6.tríiºnel tiende a -

incrementarse conforme aumenta la cantidad de acetona -
presente. 

Esto nos indica que la transferencia del Cuso 4 de -
agua hacia acetona-aqua no es favorecida por el lado 

de las interacciones quimicas. y esto nos indica que 
todas las mezclas son más ácidas que el agua pura. 

En cambio en T~trSºes similar al cambio en ~trH'! 
La disminución de ~trHª está asociado con las intera~ 

ciones idn-disolvente for1nadoras de estructura. 
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Un análisis de los datos de 6tr5º de la tabla 9 

est4 de acuerdo con los resultados anteriores, es decir 
el efecto neto de formación de estructura se manifiesta 
para valores negativos de .ó.trSº y este tiende a ser -­
mayor conforme aumenta la cantidad de acetona, o sea, -
el efecto de formación de estructura por part~ de los· -
iones se incrementa por el campo i6nico fuerte en me--­
dios de constante dieléctrica baja. 



APENDICE A 

Soluciones Ideales. 

Se describirá lo que significa una solución ideal, 
ya que de ésta se derivan las ectiaciones aplicables a -
soluciones reales. 

En cualquier solución, las propiedades del solvente; 
la presión de vapor y su punto de ebullición quedan mo­
dificadas al agregarle un soluto. Esta modificación es 
debida a los números relativos de salute y de disol:Vente 

así como de las fuerzas intermoleculares entre las dis­
tintas moléculas. En soluciones reales las intensida-­
des de las fuerzas intermoleculares van desde d€biles -
atracciones de Van der Waals hasta fuertes interaccio-­
nes dipolo- dipolo, e ión-dipolo. 

En una soluci6n ideal, las fuerzas de atracción de 
las partículas de salute y las de solvente son i~1Jales 

entre sf. Las propiedades de una solución idea1 de un 
conjunto dado de componentes depende unicamente de su -
concentración. Las soluciones ideales obedecen la ley 
de Roult en todo el rango de concentraciones. Las sol~ 
cienes reales, generalernente muestran qrandes desviaci~ 
nes de la ley de Roult, pero tienden a aproximarse a -­
ella cuando las concentraciones de soluto son pequeñas. 

Para soluciones diluidas que contienen salutes_ no -
volátiles se presentan 4 fenómenos en los cuales depen­
de unicamente el número de partículas en solucióny'no.de 
la naturaleza de éstas. 
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Estas propiedades nos proporcionan métodos valiosos 
de determinación del peso melecular de las sustancias -
disueltas y la posibilidad de evaluar cierto número de 

cantidades termodinámicas de suma importancia. 

Presión Osmótica 

Cuando dos soluciones de sol vente puro se hallan s~ 

paradas por una membrana semipermeable y se encuentran 
en equi1 ibrio, esto es P1 = P2 , y le agregamos una can­

tidad pequeña de soluto en una de las porciones, se ob­

serva que el solvente puro tiende a pasar a través de -
la membrana a la solución, al diluirla el pistón donde 
se encuentra Ja solución tiende a moverse hacia arriba; 

este movimiento se detiene al aplicar una presión sobre 
éste, a fín de mantenerlo en su posición original, es -
decir, en equilibrio. 

Por lo que la presión osmótica de una solución la -
definimos como 1 a presión mecánica que se aplica a la -

soluci6n para evitar el movimiento desde el solvente -­

puro a la solución a través de 1a membrana. 
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p 

p 

del ~---.----°"la 
solvente solución 

Descenso de la Presión de Vapor. 

Cuando se hace una solución, la presión de vapor sie~ 
pre tenderá a descender con respecto a la presión de vapor 
del solvente puro. 

La ley de Roult está definida por: 

~ Pº Nl 

N¡ Fracción mol del solvente 

N2 Fracción mol del soluto 
Pº Presión de vapor del solvente puro 

Presión de vapor de 1 a sol uci 6n. 

como - N¡ N2 

N1 en una solución siempre es menor a la unidad, por lo -­
que P en estas circunstancias siempre debe ser menor a Pº. 
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Aumento del punto de .ebul lici6n. 

Cuando se realizan soluciones con solutos no voláti 
les, éstas hervirán a temperaturas más elevadas que las 
del solvente puro., Esto dependerá tanto de la natural~ 

za del solvente como de la concentración del salute. 

Sí se realiza una gráfica de presi6n de vapor vs. -
temperatura, y apoyando la propiedad anterior - descen­

so en la presión de vepor-; la curva obtenida para la -
solución quedará debajo de la obtenida para el solvente 

puro. 

ª .. 
~ " -s p' .. • ~ F 

p 

Por lo que según se observa en la gráfica, para una 
mis1na Pº la soll1ci6n debe hervir a una temperatura ma-­
yor que la del solvente puro. 
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Descenso del punto de congelación. 

Cuando una solución se enfría a tal qrado que llega 
a la temperatura de congelación, el solvente sólida co­

mienza a separarse de tal manera que la solución se ha-
11 ará en equilibrio con el solvente sólido. 

Si nuevamente se hace una gráfica de la pres1on de 

vapor vs. temperatura, la fase sólida y líquida del sol 
vente se hallará en eq1Jilibrio a P5 en el punto B~ 

Como la presión de vapor de la solución es menor 

que en el caso del solvente puro, entonces la curva ob-

tenida quedará debajo de ésta. El equilibrio entre la 

curva de la solución y la del solvente sólido quedará a 
una presión de vapor P y a una temperatura menor que To. 

&. 
g ., P • .,, 
e 

Po ·o 

J p 

A 

El descenso del p11nto de congelación de una solu--­

ción está definida por: 
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A P E N O 1 C E B 

Método de calculo para la obtenc16n de 

Eº O m 

Para obtener los valores de Eº . O m · 

12 Se hicieron determinacionespotenciométricas obte--­
niendose las FEM's ( E observadas) a distintas tem­
p~raturas y concentraciones. 

2~ Se calculó el Vdlor de Eº por medio de la siguiente 

ecuación. 

Eº = Eobs.+ 2K log m -
A" 11/2 
l + J B" I ¡ ¡ r 2K1 o g ( 1 +O . O O 2 mM O) 

32 Se hace el cálculo de 
0

Eºm mediante una gráfica de 
Eº vs. m. en base a la siguiente ecuación. 

donde por extrapolación de la gráfica para m=O, se 

obtiene para el sistema acuoso como para la mezcla 
de acetona-agua expresada en molalidades. 

42 Se calcula 0Eºx (FEM expresada en fracci6n mol), -
por medio de la siguiente ecuación: 

Eº + D m _'1_}- In 18H~ 16 

18.016 peso molecular del agua. 

peso mol.ecular de la mezcla. 
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A p E N o 1 e E e 

Descripción de un ejemplo para la determinación de 

Eº 
O m 

Con las siguientes condiciones: 

T 20ºC 

m = O.O! g/kg de solución 

% 8% de acetona en aoua 

Se obtuvieron los siguientes resultados: 

Eobs. = 0.40508 v 

A" 11/2 
Eº = Eobs. + 2Klog m -!+d B"l 112 -2Klog (!+O.oq2 m ~O) 

sustituyendo los valores en la ec. {l) se obtiene: 
para K = RT In 10/F = 1.98726)(2.3026)(293)/23062.3 

K = 581.35x!0- 4 v 

A"= 0.54627 
B"= 3. 35 X 10- 7 

1 = 4m = 0.004 

M0 = 19.067973 g/mol 

d = lx!0- 4 

( 1) 

4 (0.5428) (0.04) 1'
2 

Eº=0.40508+2(581. 35x!O- )l og0.01· 7 1/2 
l+!x!0-4(3.35x!O- )(0.04) 

- 2(581.35 X J0- 4 ) log J+Q.002(0.01)19.068 

Eº= -0.3423 V 

Graficando Eºvs. m cuando m=O obtenemos 0 Eºm 

0
Eºm= 0.2708 v a 20ºC y al 8% de la mezcla acetona-agua. 
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Para obtener el valor de 0 Eºm expresado en frac-­
ción mol se tiene la siguiente ecuaci6n: 

oEºx = oEºm + RT/F ln 18.016 / Mo 

oEºx= 0.2708 + (1.98726) (293) ln 18.016 / 19.068 
23062.3 

0Eºx= 0.27008 v. 
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APENOICE 

Método de cálculo para la obtención de propiedades 
termodinámicas 

Con los valores obtenidos de las Fem 1 s estandar ---­
tanto del agua como de la mezcla agua-acetona, mediante 

la siguiente ecuación se logró obtener la energfa libre -­
estandar: 

Para calcular otra de las propiedades termodinámicas 
la entropía, se trabajó con la siquiente ecuación: 

- L::,. Sº tr 
('Q6~rGº) 

Por medio de una gráfica de ~trGº& 1/T se lograron 

obtener los valores de AtrSº 

Con los resultados obtenidos de las dos propiedades 

anteriores y el empleo de la siquiente ecuación, nos da -­
los valores a 25ºC de la entalpía estandar 

6 H º = f::,, G" + T .6 S º tr tr tr 
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