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constante de Faraday
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energia libre de Gibbs
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entaipia

fuerza iénica
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constante de equilibrio
solubilidad

logaritmo natural
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peso molecular

concentracién en g mol/kg de disolvente
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INTRODUCCTON

Los fenémenos quimicos, desde tiempos remotos, han si-
do objeto de investigacidn, por lo que se ha logrado crear -
criterios que explican el porqué de éstos, Algunas de las in
quietudes actuales se han dirigide al estudio del comporta--
miento de soluciones de sales que al disolverse tanto, en -~
agua como en sus mezclas con distintos disoiventes, presentan
diferentes caracteristicas en cuanto a sus propiedades termo
dindmicas.

Recientemente [23,25,26], se han venido estudiando las
propiedades termodindmicas de algunos electrolitos en base al
cobre en disolventes como: etilénglicol, propilénglicol, agua
-etilénglicol, metanol-agua, etc. Sin embargo 1a bibliograffa
nos muestra que muy pocos trabajos se han realizado en cuanto
a la determinacién de las propiedades termodin&micas de elec-
trolitos 2:2 en agua y mezclas de disclventes. ’

Basdndose en 21 hecho de que al mezclarse 2 sustancias,
o mds, se pueden obtener las propiedades termodindmicas de
éstas si se conocen las propiedades de los constituyentes pu
ros, es posible obtener los valores de AG, AH, Y AS  tan-
to para soluciones electrolfticas como para soluciones no --
electroliticas.



El1 objetivo de la presente, es la determinacidn de la
FEM de un electrolito 2:2, concretamente CuSQ,, 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 separacién
de éstas . en dos contribuciones:

a) La parte no electrostética.
b) La parte electrostdtica.

A partir de esta separacidn, se analiza el com-
portamiento de los sistemas termodinimicos esty

diados.

tas energfas libres de transferencia en disolventes
no acuosos determinan grandes cambios en las velocidades
de reaccifn, en las solubilidades, en los potenciales re-
dox, en las constantes de estabilidad y en los coeficien-
tes de distribucidn de los sistemas termodindmicos.

Todos estos conceptos han cobrado una importantia fun
damental en los sistemas termodindmicos en el desarrollo --
tecnoldégico actuall[1], ya gue las aplicaciones que se han -
inferido de &stos, han logrado avances en los procesos de -
extraccion de metales importantes, por citar uno de ellos.
Sin. embargo, es canveniente mencionar el amplio desarrollo
de trabajos de investigacidn de procesos biolégicos en los
que participan mezclas de disolventes y en una gran canti-



dad de elles, el cobre.

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



CAPITULO 1

Termodinadmica de Soluciones

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

Desde el punto de vista de estado de agregacién, ---
las soluciones pueden ser: sdlidas, liquidas y gaseosas;
y de componentes pueden ser: binarias cuandoc esté@n com--
puestas por dos constituyentes, ternarias por 3, cuater-
narias por 4, etc.

Todos los estudios realizados en el campo de las so-
tuciones, indican que existe una dependencia bien definj
da entre la naturaleza del soluto, del disolvente, de Ta
temperatura, y de la presidn; en este sentido la determi
nacién del comportamiento de una soluci6én resulta un pro
blema complejo.

Intrinsecamente la termodindmica no considera el ---
tiempo de transformacidn de un proceso, ya que su Unico
interés se centra en los estados iniciales y finales del
sitema, sin tomar en cuenta absolutamente la velocidad -
con que tal cambio se produce; 1o importante en todo ca-
so es la espotaneidad de las transformaciones fisicoqui-
micas.

Las propiedades termodindmicas de Tas soluciones son
descritas por las siguientes ecuaciones:

G=G1n1+G2n2+...+ .. )



Para la Entropifa ¥ la Entalpfa total de una solucién
en forma semejante:

S = Sln1 * SNyt . * . . (2)
Ho= Hying + Hynp+ o 0+ . . (3)
Donde El’ﬁz = Energfa 1ibre molar de Gibbs para cada -
componente.
Ex'gz = Entropia molar para cada componente.

H,.H, = Entalpfa molar para cada componente.

Nishy = No. de moles de cada componente.

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

G. N. Lewis logrd introducir dos cantidades termodi
ndmicas que anteriormente no se¢ habfan considerado, y -
as{ corregir las simples ecuaciones de Energia Libre pa
ra sistemas ideales; la fugacidad y la actividad.

Para comprender mejor estos conceptos, consideremos
un sistema compuesto de agua y su vapor.
A temperatura constante, existe una presign de vapor de
agua bien definida sobre el 1iquido, que proviene de la
fase 1iquida y representa una tendencia de &ste a pasar
a.la fase vapor y a su vez el vapor tiende a escapar por
condensacidn hacia la fase 1fquida.



Cuando estas tendencias de escape se igualan, el sis
tema se equilibra, por 1o que la tendencia al escape es
la misma en todas las partes de éste.

Esta tendencia puede ser medida por una cantidad £ -
L1amada fugacidad, que estd relacionada con la Energfa -
Libre ‘molar definida en los siguientes términos:

G »RT Inf+ B . . (4)

donde B es una funcidn de estado gue depende sdlo de la
temperatura y la naturaleza de 1a sustancia.

Come la constante B 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 sus
tancia a un punto de referencia.

Si designamos a G° como energfa Tibre y ° a la fuga-
cidad en un estado tipo, entonces:

G® = RT In f° + 8 .. (8)
Tuego '

G - G° =RT In T= . . (6)
con 1o que podemos escribir

_§,= a . N

Entonces la ecuacién (6) quedard descrita por:

G = G° + RT ln a . . . (8)



La actividad es la concentracibn efectiva de una especie.
En soluciones, la actividad es igual a 1a concentracidn mul-
tiplicada por un factor que es denominado coeficiente de ac-

tividad, el cual por 1o general, para soluciones diluidas se
acerca a la unidad.-

Para cada uno de los constituyentes de una solucién, la
energfa 1ibre molar parcial se puede escribir:

G ;= G°; + RT 1n ad .. (9)

La diferencia de energfa libre por mol, escrita en tér--
minos de la ecuacién (8), correspondiendo al paso de una ---
energia l1ibre G1 y su actividad a; a otra energfa libre Gz Y
su actividad a, se puede escribir:

&g = 6, - 6 = (6°+RT 1n ay)-(G°+RT 1lnay) . . (10)
Ag = RT 1n -2 .. {11y
. al
y para n moles
AG = aRT 1n 22 SN S T3
al

Cuando se realiza el proceso de disolucién siguiente:

nlA + "ZB = solucidn binaria
el cambie para 1a energfa libre de Gibbs, 1a entalpfa y 12
~entropfa vienen dadas por las siguientes expresiones:

Ang = n, (G - G°1)+(§'2 - G5 ) n, . . {13)
AmH = ny (B - Ho (W, - H°,) n, S T3
Hms =0y (5] - 5°.)4(5, - 5°,) p . . {15}

2
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Habiendo una relacifn entre estas tres cantidades a una
determinada temperatura.

AmG =AmH - TAmS . . (16)

Cuando se trata de celdas electroquimicas, y aldn de los
electrodos simples, los potenciales estan determinados no -
sclo por la naturaleza de los constituyentes electrfdicos -
sino también por la temperatura y las actividades de las -
soluciones empleadas, la dependencia de las fuerzas electrg
motrices de las (1timas variables mencionadas se deduce ter
modindmicamente.

En una reaccién cualquiera tal como:

2A + BB + ... === cC +dD + ...
E1 cambio de la energfa Tibre G, estd dada por la si---
guiente ecuacidn
e d
a, a
Ag =Ase + BT 1n —S—0 ..oan
o\ %3
Las actividades en el numerador son las actividades de -
los productos y los del denominador, de los reactivos; AG®
es el cambio que acompafia a 1a reaccién cuando las activida-
des de los productos y reactivos son iguales a Ta unidad.

Relacién entre ta AG y el ¢ Eléctrico en una celda.

E1 método electroquimico es empleado ampliamente para -
investigar las propiedades termodindmicas en la mayorfa de
los procesos quimicos con relativa sencillez, asf como para .

calcular circuitos electroquimicos en equilibrio.

AG=-nFE . . (18)



Si definimos E° como :
6° = - nFE*® . . (19)

sustituyendo {(18) y (19) en 1a ecuacidn (17)

c d .
%o A
- nFE=nFE® + RT 1n {20)
a b
a a
A B
c d
a 143
E= E® - RT 1n —=—C .. 2
{1“ dd
A v

La ecuacidn de Gibbs-Helmholtz si ta aplicamos a circuitos
electroquimicos nos producird algunas consecuencias impor-
tantes.

La ecuacidn de Gibbs-Helmholtz, Ja podemos escribir:

O6 = AR+ Td ( AGY/dAT . (22)
y como d({ AB)/dT = - S . . (23)
y por definicifn : AG=AH - T AS . . {28)

en donde AH representa el efecto térmico de la reaccidn
quimica si es irreversible en condiciones de volimen cons
tante. La AS caracteriza la variacidn de la entropfa du
rante el transcurso de la reaccién quimica.

Tendremos en consSecuencia que

dE

S = nF .
dT . . {25)

¥ Ho= (195 - €)nF .. (28)



CAPITULO 1

Termodindmica de Soluciones de
electrolfitos.

E1 desarrollo de 71a electroquimica ha sido altamente fa-
vorecida por un gran avance de Ta termodindmica que es el --
estudio del calor y su relacién a otras formas de energfa.

Un sistema termodindmico puede ser cualquier porcidn ar-
bitraria de materia o espacio. Puede ser, o un voldmen de -
gas, una ceida galvénica, etc.

Cuando el calor interviene en un sistema termodindmico -~
puede tener 2 funciones:

1. Puede causar el sistema trabajo extermo
2. Aumentar el total de energfa del sistema
AE=EB-EA=q-w . . (1)

q es el calor absorbido por el sistema,E es el incremen
to total de energfa siendo Ta diferencia entre el finail EB [
inicial EA; w es el trabajo externo.

Para cambios diferenciales se puede escribir de 1a si--~
guiente manera:

dE = 3a - 3w . . (2)

Un . ejemplo hard mds clara las diferencias termodindmicas
relacionadas con las celdas galvdnicas.
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fig. 1

En la fig. 1 se muestra una pieza de zinc colocada en
una solucidén conteniendo HZSO4 y znsoq, el otro electrido
puede ser un metal conductor quimicamente inerte tal como
el platino.

Si los dos electrddos son conectados eléctricamente, --
tendrd lugar la siguiente reaccidn.

Zn + H,50, _ In50, <+ H,

Con la energfa eléctrica pasande a través del alambre -
conectado a 1os dos electrodos, puede hacerse el trabajo -
que serd designado como we. La diferencia AE serd igqual a
Ep de los productos, menos Ea de las sustancias reactivas,
w' es el trabajo realizado por la celda contra la presifn -
atmosférica.

AE = Ep - Er = g (W - we )

E1 ejemplo descrito anteriormente obedece a circunstan-
cias que en otros tiempos no se comprendian bien; concreta
mente, la idea de que en las soluciones de electrolftos -
existan «cargas libres o iones; antiguamente no se habfa -



considerado.

No fué hasta el siglo XIX en que se formularon modelos
teorfcos que explicaban el fenémenc de 1a conductividad en
soluciones de electrolftos,[12]3.

Presentaban por ejemplo, la descomposicién del agua en
hidrégenoc y oxfigeno en forma de dipolos, colocdndolos en ca
denas entre el cdtodo y el dnodo de la celda electrolfitica
y asT de esta manera en la electr6lisis, el extremo positi-
vo del dipolo se orientaba hacia el citodo, desprendiendo -
moléculas de hidrdgeno, el extremo negativo orientade hacia
el &nodo desprendfa oxfgeno.

Este modelo fué rechazado porque no justificaba a Ta ma
yorfa de los electrolitos.

En la actualidad se sabe que las soluciones no electro~
Ifticas en agua y en otros disolventes no conducen Ta elec-~
tricidad, pero existen sustancias especialmente sales, - -
§cidos y bases, que al disolverse en agua o en un disolvente
adecuado, originan soluciones que conducen 1a electricidad-
en mayor o0 menor proporcifn y que no precisan de electrici
dad para la formacitn de iones.

Al igual que las soluciones no electrolfticas, las elec
trolfticas también pueden estudiarse a través de las propie
dades coligativas como: presién osmética, descenso de §a pre
sigén de vapor, aumento del punto de ebullicibn, descenso en
el punto de congelacién., Habiéndose observado que los valo
res de las propiedades coligativas resultan ser siempre ma-
yores.que las que cabrfa esperar para las mismas concentra-
ciones de soluciones no electrolfticas.



Los hechos estudiados experimentalmente han servido de -
base para la teorfa de ta disociaci6n electrolftica que for-
muté6 S. Arrhenius en 1887.

Las tesis que fundamentan la teorfa de Arrhenius son las

siguientes:

1. Las motéculas de dcidos orgdnicos e inorgdnicos
se comportan como un gas ideal (no existe reaccibn algu-
na entre estos ),

En esta teorfa no se estudiaban Tas causas de 1a
disociacidn electrolitica ni las causas por Tas cuales -
en las particulas cargadas no actuaban las leyes de Ja -
electrostética.

2. No existe una disociacién completa de iones en -
1a disolucidn sino Gnicamente una cierta fraccidén de --
estos & la gue 1lamaremos grado de disociacidn (o<} .

Cuando se disocia una molécula de electrolfto se
forman wiones, por 1o que su concentracién en la solucidn
resulta jgual aveCy las molé&culas no disociadas serdn -
(1 -o&) C.

La concentracidn total molar de las particulas -
en solucién serd: (1-eC)C +7wC=C [ 1 +o€(v -1} ]. La
expresidn 1 +e&( -1) equivale al aumento de la concen--
tracidn molar total de las partfculas en 1a solucidn --
debido a la disociacibén, y si a esa cantidad le 1lamamos

nogon

1 + o (w-1) = £

como o> ly o >0.4i01
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en donde 4 = factor isotdnico de Van't Hoff.

Esto nos permite dar una mejor explicaci6n del
aumento de los valores obtenides de la presién osmética,
variacion de Ta presidn de vapor, disminucién de la tem
peratura de congelacidén y ascenso en la temperatura de
ebullicibén en las soluciones de electolfitos.

3. Cdlculo de la constante de disociacién.
Segiin 1a teorfa de Arrhenius para una molécula MA la ---
disociacibén electrolftica es jgual a
i + -
MA == M + A
y obtenemos la siguiente expresidn para el grado de disg
ciacidn electroliftica.

[MA] = € ( 1-e<) Mty = [A7] = £c
.oy, <%
[MA] 1-0&

De acuerdo con Arrhenius, K es una constante para un elec
trolito dado y una determinada concentracién.

Con los datos que se han obtenido de los cdlculos de gra
dos de disociacién de los electrolftos disueltos en .agua, -=--
muestra que casi todas las sales se encuentran muy disocia--
das en iones; asi como en dcidos y bases.

Cuando tas soluciones acuosas de electrolitos presentan
un alto grado de disociacién, manifiestan valores altos de -
1a conductividad; sin embargo hay scluciones que no son muy



- 12 -

buenas conductoras electricas ya que su conducta coligativa
indiza que solo estan ligeramente disociadas.

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

Por regla general se clasifican a los electrolftos fuer-
tes de acuerds con la carga de los iones que producen. Cuan
do un electrolfto origina iones con una sola carga, se deno~
minan electrolitos 1:1 de tal manera que producen iones posi
tivos univalentes y negativos univalentes,

Los electrolitos de tipo 1:2 producen ifones positivos --
univalentes y negativos divalentes, como xz SO4 N Hz 504.

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

Sin embargo,la teoria de Arrhenius contiene dos deficien
cias considerables:

1° Dicha teorfa no tomaba en cuenta 12 interaccifn
de los iones con Tos dipolos del disolvente, ademds de
no explicar las causas de la disociacién electrolftica.

2° La interaccidén i6n-i6n tampoco la tomaba en cuen
tajconsideraba a los iones como particulas de una gas --
ideal, y el concepto de atraccifn y repulsidn entre las
partfculas no se conocfian.



Para soluciones muy diluidas se observa que el comporta-
miento de las particulas siguen a la teoria de la disocia---
cién, sin embargo.los diferentes métodos de determinacién ==
del grado de disociacién &£ dan valores que no coinciden.

Se puede c¢alcular o€ si conocemos el coeficiente isoténico
de Van't Hoff,

Otros métodos para determinar o& , es mediante la medi--
dicion de la conductividad y por la diferencia de potencia--
tes en los extremos del circuito electroqufmico en equili--~
brio.

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

Por estas razones fué necesario establecer otras teorfas
que justificaran el comportamiente de las soluciones electro
Titicas.

Interaccidn idn-dipolo en las soluciones
de electrol Ttos.

Mecanismos de formacién de las scluciones de electrolftos.

Un sistema electroquimico incluye dos interfases, en ca-
da uno de Tos cuales un conductor electrénico esti en contac
to con un conductor iénico {o electrolfteo), es usado en elec
trogqufmica 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 disoiverse y al ponerse en contacto
con el disolvente se presenta la destruccifn de 1a molécula -
( que estd generalmente en forma cristalina) debido a la inter
accion de Jos iones con los dipolos del disolivente.

Figura 2

sclucidn

& Q]
o«

woleculas
de H 0

Un esquema de la disolucidn de un cristal i6nico se mues
tra en la fig. 2 interactuando con el disolvente.

La solvatacién de 10s iones se comprueba con los célculos
de 1a energfa necesaria para destruir la red cristalina y el-
cdlculo de la energfa de solvatacién, que al obtenerse con va
lores del mismo orden, puede hacerse la consideracibn de que
queda destruida 1a red critalina de la sal a causa de la {in--
teraccidn i6n-dipolo.



Existen algunos casos en que 1a sclucién del electrolfito
realmente se produce al disolverse la sustancia, dentro de -
éstas se encuentra por ejemplo el HC1 que al 1interaccionar
con el agua produce una solucidn de electrolito fuerte.

HE + Hp0 —— Ha0%  + €17
Desde el punto de vista termodindmico 1a relacidn que --
existe en el cambio de energfa libre de Gibbs en un preceso
para la transferencia de iones a 1a solucibn es

AG = AE + P AV + V AP . T As -5 AT

si el proceso ocurre a T y P constantes

entonces
AG = AE + PAYV - TAS .. ()

Si el procesoc es reversible, la energfa térmica transferida
dentro del sistema estd relacionada con el cambio de entro-
pfa.

q = TAS .o sy

y de la primera ley de la Termodindmica :

AE = q - ¥ . (6)

BE = TAS - W | L
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donde w es el trabajo total.
De las ecuaciones (4) y (7) obtenemos por lo tanto:
G =~ (w - PAY) ’ .. {8)

La energfa libre de Gibbs es igual al trabajo total (w)
incluyendo el trabajo mecdnico, menos el trabajo de expan--
sién-compresién ( PAV).

Interaccifn i6n-i6n en
soluciones de electrolitos.

Para soluciones diluidas, 1os iones se encuentran a gran
distancia entre si, por 10 que pricticamente la interaccién -
electrostdtica no parece ser una magnitud de jmportancia.

Sin embargo cuando la concentracion de la solucifn va -~
aumentando, los iones se encuentran con mayor frecuencia, por
1o que las fuerzas electrostdticas tenderdn a crear una disr
tribucién en donde un i6n resulte radeado por una nube de o
nes de signo contrario. Cuando las concentraciones son altas,
el grado de disociacidén y la conductividad afectan directamen
te a todas las propiedades termodifdmicas.

De esta manera, cuando existen interacciones entre las-
partfculas de la soluci6n, se requiere valorarlas mediante -
las actividades halladas experimentalmente para las concentra
ciones correspondientes.



Potencial Quimico y Actividad.

E1 potencial quimico se puede representar matemdticamen

te de la forma siguiente:

(=
- “L "(’Mz) Ngaj » Tob . ()

Como 4 es una partfcula cargada {un i8n)}, el proceso des
crito en la ec.{9) serd irrealizable ffsicamente ya que es -~
imposible afiadir a Ya solucién iones de una sola clase ya sea
todes positives o negatives. Para evitar este inconveniente -
se supone que la carga de la solucidn se compensa afiadiendo -
una cantidad equivalente con iones de carga contraria, por lo
gue la energfa libre de Gibbs varfa al afladir Ta sal, entonces

el potencial quimico de la sal se describe por:

]
a4 = ul o+ RT 1a &g .. (10)

a. = actividad de la sal

= valor tipe potencial quimico que resulta si assl

la suma de los potenciales quimicos de cationes y anig
nes, y que carresponde a la siguiente ecuacidn:

3
v s

12

P
At = My o+ RT 1n a, . {11

‘en o1 cual resulta imposible la determinacidn experimental

de la actividad de un idén aislado.

Para relacionar las actividades de los iones aislades
con la actividad de la sal en '3 disolucibn se establece que:
(12)

o— z+ z-
M, A, == viM + veA



E1 potencial quimico de la solucién estd relacionado con
los potenciales quimicos de cationes y aniones.

Mg = VA + Voetla .. (13)
Para soluciones patrfn también se cumple que:
u? = v’y o+ y-nu®- .. (1a)

restando 1a ecuacién (10) de Ta (13)

RT 'Ir\as = v+RT 1na+ + v-RT 1na_ . . (18)
[}
ag = ai+ a¥”

cuando se  trata de soluciones de elctrolftes, generalimente se
describe el coeficijente de actividad medio:

donde:
v = vt + v-

La actividad de un i6n aislado puede representarse como:

a;(m) = ?Lmi. a;{e) = ficé s ay(x) ={L(X)XL

donde ‘i’ {i y {‘{) son los correspondientes coeficientes de
actividad.

motalidad del ién.
molaridad del i6n.
x; = fraccién mol del i6n.

mi
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El coeficiente de actividad caracteriza el trabajo de ---
transporte del idn de una solucidén ideal a una real.

En todas las escalas de concentracidn los coeficientes de
actividad medios al diluir infinitamente la solucion tienden
a cero y la solucidén adquiere propiedades ideales.

Existen diversos métodos para determinar 1a actividad y -
coeficientes de actividad.

La actividad puede determinarse por medio de las propieda
des coligativas y/o de 1a medicidn de la diferencia de poten
¢ial en los extremos de un circuito electroquimico en equili-
brio.

Todos 1os valores obtenidos de las actividades y coefi---
cientes de actividad por los diferentes métodos termodindmi--
cos coinciden dentro de los limites de precisidn de cada expe
rimento.

Sin embargo dstos métodos no revelan en ningldno de ellos
cuil es el mecanismo de interaccibén de los ibnes.

Termodindmicamente se puede obtener l1a descripcifn ade--
cuada de un sistema tanto suponiendo que o£ =icomo si sesupone
que. o€ < 1.

En la figura 3 se compara el comportamiento del coeficien
te de actividad de un no electrolito (azicar de cafa) y un --
electrolito en solucién acuosa (LiC1).



Debye y Hiickel resolvieron el problema tanto de distribucién
como de interacciones de Tos iones en las soluciones de elec
trolitos con su modelo en donde los iones manifiestan un mo-
vimiento térmico (de naturaleza cadtica); se escoge un idn -
central que es considerado inmévil, rodeado de una atmésfera
iénica donde la carga total de ésta, de acuerdo con el prin-
cipio de electroneutralidad debe ser igual en vaior absoluto
a la carga del ifn central 2ie. de signo contrario.

En la teorfa de Debye y Hickel se considera que las des-
viaciones de una solucidn real de la idealestd condicionada
a la energfa de interaccidn de los iones con la atmosfera ~--
jénica

(B4 2 .
A . _y 2i@eX
RT Infi XAAG XA———M . . {186)
Tomando estas consideraciones se obtiene 1a primera apro

ximacién de la teorfa de Debye=Hiickel para el coeficiente de
actividad de un ién aislado.

1 PN 2
L == __2:55___\/2 Lo 21
1In {L LTy nie 3L . {1
z z
S I 2L eo 0
n i =- T Yz Xyl . . (18)

dende I = fuerza idénica de la soluciédn.

1=1/2 y. K= R/X,

Se podria obtener una ecuacidn mds sencilla con logarit--
mos decimales:

1) 7
Jogf i =- zihy! . . (19)

donde h = 1.825 x 10% /7 (£T)32 (1/motft/2 k372



Figura 3

. o
azucar de caha

LiCl

El coeficiente de actividad de un no electrelifto cre
ce monotdnicamente con el aumento de concentracidn. En
los electrolitos se observa al principio una disminucién
de ¥ + al aumentar la concentracidn.

Es entonces cuando surge la necesidad de estudiar -~
este comportamientuo en soluciones de electrolitos { inter
accidn i6n - i6n ) desde el punto de vista de la teorfa -

de las modelos, ya que el método termodinimico no 1o ex--~
plica.



Con la ecuacidn (19) se determina el coeficiente de acti-
vidad para un idn aislado, y para el coeficiente de actividad
medio i6nico:

T L
log {(x)f “hVT vuz;;:z:a- .. (20)

obteniendose asf la expresion denominada Ley Limite de Debye-
-Hickel:

log f(x)f =-P~l1h\fY‘ .. {21)

Los resultados obtenidos de la expresién (21), son muy se
mejantes a los que J. Brénsted [12,14,17] encontrara empfrica-
mente en soluciones de elctrolitos 1-1 valentes para concentra
ciones menores a 0.01 m/1.

logl + = -0.5VC .. (22)

que es similar a 1a Ley Limite de Debye-Hlickel para 25°C y un
electrolito 1-1.

(x)
logd % = - 0.507VC .. (23)

Sin embargo aunque se tuvieron logros importantes con es-
ta teorfa, estaba limitada hasta un cierto intervalo de concen
traciones.

E1 hecho de que en esta teoria se consideraba dnicamente
la interaccién i6n-idn de Coulomb y despreciaba cualquiera otras
interacciones, did origen a la segunda aproximacién de Debye--
Hiickel en la cual se tomaban en cuenta las dimensiones propias
de los iones.



La segunda aproximaciGn de la teria Debye-Hiickel tiene
la forma:

{x - \
tog{ x --—~h——""l"+'u —

S I [ W VA
Tog f% = - T .. (24)
5.03.x10 m-l (1/m01)1/2 K1/2

VET

it

donde B=

®= distancia hasta la cual pueden aproximarse los -
centros de Tos iones.

Los valores de los coeficientes de actividad medios para
soluciones acuosas de NaCl a 25°C hasta m=0.1 se citan a ---
continuacidn.

m 0.001 0.005 0.01 0.05 0.1
1)
leg {_t
(experiment. }0.0155 0.0327 0.0446 0.0859 0.107
=<
log L+
{seglin & si
4.=4.8) 0.0154 0.0325 0.0441 0.0844 0.1077

Sin embargo ain introduciendole Tos parametros & y B a
la 2a. teorfa de Debye-Hiickel, tampoco permitid describir to
talmente fmi ya que experimentalmente se observé que al ay
mentar las concentraciones se incrementaba bruscamente el =--
coeficiente de actividad y a la diferencia entre los valaores
experimentales y teorfcos aumentaba notablemente.
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Para expresar este aumento se introdujo en la ecuacién
(24) un sumando empirico.

w, __ d2+2-[nvT_
Togi%s tas vt O

donde C es una constante que carece de sentido fisico deter-
minado. A l1a ecuacién (25) se le conoce con el nombre de:
3a. aproximacidén de la teoria de Debye-Hiickel y permite el -
cilculo de los coeficientes de actividad hasta concentracio-
nes molales de 1 a 2.

. . (25)

En Ja figura 4 se muestra la variacidn del coeficiente -
de actividad medio con Ta fuerza i6nica de 1a solucién acuo-
sa del Clorurc de Sodic.

Figura 4
ATy
logit
g.1 ¢
—4
0 [l L L >
1 z
} toNT
(3
0.1 k
0.2
<2
0.3 - -1

1. Primera aproximacién de la teoria de Debye-Hiickel
2 Segunda aproximacidn de la teorfa de Debye-Hiickel
3. Tercera aproximacitn de la teoria de Debye-Hiickel
4, Datos experimentales.



Existen en las soluciones de electrolitos los - 1lamados -
pares idnicos, que son agregados de iones con carga opuesta,
los cuales se forman debide a que en ocasiones l1a energfa de
atraccién electrostdtica supera al moviemiento térmico.

La posibilidad de formacidn de estos pares i6nicos aumen
ta al incrementarse las cargas de los iones y al disminuir -
la constante dieléctrica del disolvente.

Es de esperarse que 1a unidn de estos pares y agregados
i6nicos influyan en la conductividad de las soluciones y en
consecuencia en la actividad quimica de las mismas.



cAaPLITULDN I11

Termodindmica Electroquimica.

Dentro de este capitulo se incluird un término que -
presenta una importancia fundawmental cuando se estudian
los equilibrios en la superficie de separacidn interfa--
cial, en la superficie de separacidn electrodo-solucion,
y es el potencial electroquimico | hi } que se puede --
determinar de modo andlogo al potencial quimico.

E1 potencial quimico de una particula no cargada £ -
es definida por la siguiente expresitn:

u, = L ©OG /ong )
< p,T.nfd N 88
donde G es la energia libre de Gibbs; p, la presién; T,-
la temperatura; nj#d, el nimero de moles de todos los --
demds componentes del sistema excluyendo el componente L.

La solvatacidn de una especie quimica provoca un «--
efecto encrgético, que depende a la vez de la naturaleza
del soluto y de la del disolvente.

Este potencial quimico o la actividad absocluta son -
mis pequefios cuanto mds enérgica es la solvatacidn del so
Tuto.

Cuando tenemos un soluto disuelto en una mezcla de -
disolventes, teniendo en cuenta la ecuaci6n siquiente:

b o= #£i+2.3 RT log ag .. (2)
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tenemos que la diferencia de potenciales quimicas que -
existe entre dos disolventes en los cuales el soluto £ -
se encuentra a la misma actividad relativa® (aproximada
mente, a la misma concentracidén C¢) es igual a la dife--
rencia de potenciales quimicos estandar;;k(cuandn‘ai=l ).
Esta-diferencia corresponde a la variacifin de Ta energia
1ibre de transferencia de soluto del disoivente S1 al di

solvente I o @
N S'c; = lae)g - (ud s, .. (3)

Con este concepto podemos .relacionar una actividad -
(ru‘)Sl del soluto en el disolvente S1 con una actividad
(zu:)S2 en el disolvente SZ’ y si consideramos que las =--
dos soluciones tienen 1a misma actividad absoluta, usan-
do la ecuacion (2), obtendremos:

(u:)51+ 2.3 RT 709(ai)5i=(ﬂi)$2+ 2.3 RT109(ai)52A-(4)

relacionando la ecuacidén (4) con la ecuvacién (3) tenemos:
(b6 u.t'; ) 22

Tog (al)e - log (adl)e = . L (5)
5y 52 2,3RT 1
finalmente:
S
(AG,,)°2 s
il o Sy 10952 ¥ .. .{86)
2.3 RT 1 :
Sa
ddnde s Y= coeficiente de actividad de solvatacidn.

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

(aide = 2% t- (e) (7)
Sl 51 £ ES S2 o s %
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Una especie idnica disuelta (sustancia iondofora & -~
iondgena) necesariamente aporta por 1o menos dos fones -
diferentes, un anidén y un cation. Como no se puede estu=~
diar por separado la transferencia de un solo idn de uno
a otro disolvente, sino la del par ( ani6n + catign ) --
que componen al electrolito y asf poder definir a partir
de la energia libre de transferencia, el coeficiente de
actividad de solvatacion medio ¥*.

Supongamas que el electrolfto ABn que sufre la disecia--
cidn:

ABn — A + nB ( sin especificar cargas
de los ijones

el coeficiente de actividad para éste es definido por:

log ¥t ( ABn ) - DB%x (ABn)
2.3 RT(n+1)

. . . {8)

E1 coeficiente de actividad medio representa la me--
dia del efecto de la solvatacidn sobre los n+1 iones que
aporté el electrolitc ABn completamente disociado.

Cuando se trata de la transferencia de un idn de un
disolvente molecular a otro con distintas constantes dig
léctricas se evalian de forma aproximada mediante la ---
ecuacidn de Born (1920), ya que ésta transferencia va --.
acompafada de una modificacidn de la eneraia 1ibre debi«
da a las interacciones electrostdticas entre el i6n y el
medio dieléctrico., Esta ecuacidn se¢ basa en un modelo -
‘sencillo de esferas rigidas uniformemente cargadas, st--
tuadas en un medio dieléctrico contfnuo, cuya constante
dieléctrica es igual a 0O*.

ONG°,1=2.3 RT log¥ | = —N——gi_zf (F*]—sHD*:{ 0). . (9
2
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4sc}h'= Contribucidén a la energia libre de transfe--
rencia del efecto electrostdtico.

Esta misma ecuacidn permite calcular el valor del --
efecto electrostdtico al coeficiente de actividad de sol
vatacién medio para un electrolito 1-1 , con cationes de
de carga z+ y radio L aniones de cavrga z y radio r

2.2
A6% 1 =2.3 RT1ogle, = HEZ (ul R S XHL P )

2 D*s “%2 Ta Te
.. L (10

Sin embargo es preciso sefalar que aunque la ecua--
cién de Born es valiosa, solamente proporciona una esti-
macién a grose modo de la contribucidén electrostdtica a
Ta energia libre de transferencia y al coeficiente de --
actividad de solvatacién medio de un electrolito.

Esta ecuacidn completamente tedrica no reproduce con
facilidad los valores reales.

12 Los valores de los radios ibnicos, considerando -
Tos fones solvatados, son muy variables.

22 Se considera un medio dieléctrico continuo, que -
posee en cuaiquiera de sus puntos idéntica cons--
tante dieléctrica.

Estas son las razones por las que no se puede obte~-
ner una exacta verificacidn de la ley de varjacién del -
Tog ¥ 6 de 109? * o



En 1a tabla 1 se reproducen los valores obtenidos de
AGt, para la transferencia del dcido clorhidrico acuoso
a mezclas de agua-metanol y agua-dioxano, tantn experi--
mentales como los calculados en base a la ecuacidn {10).

° ° calculado
Metanol 86, medio B84 se1 o
(con rc1-:4.6 A
90% eso =
{paco) 1.9 Xcal / mol. rpt=2.8 A )
1.3 Kcal /mol.
Dioxano
70% (peso)} 2.6 Kcal / mol 4.1 Kcal / mol,

Como se observa, las posibilidades de predecir los
valores de los coeficientes de actividad de solvatacién
son limitadas, sin embargo las conclusiones derivadas -
de la ecuacidén de Born praporcionan datos muy valiosos
para interpretar o predecir las modificaciones de las -
propiedades quimicas que resultan de los cambios obser-
vados por la constante dieléctrica de un disolvente mo-
Tecular.

Se han propuesto algunos métodos para la determina-
cign experimental del coeficiente de actividad de solva
tacign.

12 Uno de los métodos experimentales empleados ---
cuando se trata de sustancias moleculares que -
se disuelven dnicamente como moléculas, es la -
medicion de las solubilidades.



Debido a que el potencial quimico de las sustancias
en cualquier disolucién saturada en equilibrio con la -
sustancia pura, es la misma y su valor es igual al po--
tencial quimico de la sustancia pura, entonces el coefi
ciente de actividad de solvatacidn es igual al cociente
de las actividades relativas en una disolucidn acuosa -
saturada, entre la disolucidn saturada en el disoivente
S.

Si las solubilidades son tan bajas como para que --
a=S, entonces el coeficiente de actividad gqueda defini-
do por:

- _S agua
S disolv. SRR 2

22 En el caso de electrolitos fuertes, que se di--
suelven unicamente como iones solvatados libres,
también se emplean medidas de solubilidad como
anteriormente se explicé. En este caso se ob--
tendrd un coeficiente de actividad de sclvata--
cién medio de la sustancia,

En el caso de un electrolito 1-1:

Ve (F+¥. /2 _S agua ... 12)
B S. disolv,

32 Otro método empleado para determinacidn de los
coeficientes de actividad de solvatacién medios,
es la medida de fuerzas electromotrices.

Por ejemplo, la medida de dos fuerzas electromotr¥-
ces estandar { E°agua y £E°disolvente ) de dos pilas si-
milares:
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Pty M, (1 atm) [H'x"(a’ =1) en agua [Agx (S61ido
. o en @1 disolvente [ AgQ (Electrodc de ref.)

o o o -
Ab,, (BX)=4.6 RTlog ¥+ (1X)=F (E agua-E disolv.) . .{13)

Potencial Electroquimico.

Como se menciond anteriormente, el potencial elec--
troquimico (i&<) viene dado por analogia con el potencial
quifmico de una partfcula cargada <.

— 26
e = (—_’ani_)p,T.n;éi .. oJ(18)

D6 =-54T + VdP + 3, .dn; + F3z;Qdn; . . .(18)
£

de las ecuaciones {14) y (15) se deduce que para una par
ticula cargada {:

i =udt 2FQ . . .(16)

Se ha demostrado tedricamente que termodindmicamen-
te es imposible determinar el -coeficiente de actividad -~
de.solvatacion de un i6n individual., La transferencia -~
de un i6n implica transferencia tanto de trabajo eléctri
co como. variacidn de Ta energia de sSolvatacidén y éstas -
se encuentran relacionadas con el potencial eléctrico --
interno individual el cual es casi imposible de medirlo
experimentalimente.
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Guggenheim [la]tomando en cuenta este problema, --
utilizé la propiedad al equilibrio de una especie quimi

ca an dos disolventes distintos Sl Yy S, de sus potencia

2
les electroquimicos en las dos fases en contacto.

s
Toglad), - loglad), - 1093'5;(1“2425(1-?52—@51) .
P O

Si tenemos un sistema electroguimico donde se esta
blece el quilibrio electrodo-solucidn;:

» o o EY)
"AA + nBB AR L L I e P (18)

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

. il 0 I 2 . s A
reaccibn; nA, fgs M Ny son los coeficientes estequimé

tricos respectivos.

La variacidén de. la energia electroquimica libre -
de Gibbs se puede definir como:

-— u_
dG=-SdT+VdP+Ehidni= -SdT+VdP +2(T m¢dnd ... {19)
4 £ ox
Para la condicién de equilibrio auimico tenemos:

26 =0 .. (20)

oML JoT
i

que toma el valor siguiente en el caso de Ta superficie
electrodo-solucidn:
J6 \ - T (Ui = o C L. (21)
3 £

p.T
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12 Al establecer el equilibrio entre dos metales dis-
tintos, existird la igualacidn de los potenciales
electroguimicos de Jos electrones en los metales -
Mpy M

e | M) == e {M,)

ze™ - @M A .. (22)

" M M
uel-Ftp1=ue2-FlH”z i CL. (23)

en la superficie de separacidn metal-metal se obtiene:
Y2 - @M= (e o ueM yr S (24)

22 El1 equilibrio entre un metal M y una solucidn que
contiene los mismos iones del metal, es dada por:

+

Mz (metal ) —=u*" (solucién )

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

-5

AL z+
M

T ... (28)

M_ .S S
hoy ozt FQ s upet o+ FY (26)

en consecuencia el potengial galvdnico en la superficie
de separacién metal-solucidn de la sal tendri la forma:

Ar:lP -_-l.?m _qs = (# :z+ -,ul: Z+)/2+F. .. {27
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WSzt = 2288zt 4 RT 1na w2zt . . {28)
M M

u ™ z+ = constante . . (29)

M

La ecuacién (27) se puede expresar:

m
As % = constante

+ RT in ayzt . . {30)
F

z+

En realidad 1o que ocurre en la superficie de separa
cign electrodo-solucidn es que se presentan los dos tipos
de equilibrios tanto el iénico como el electrénico, asf -
al ponerse en contacto el metal con el disolvente se esta
blece el equitibrio.

who(m) + &m) == w* (s) + 7 (s5)

donde M+(m) y €{m) son iones y electrones del metal en la
fase metdlica; MY(s) y €(s) son iones solvatados del metal
y electrones en el disolvente.

En el equilibrio se obtiene:

— _m _s s
%y, tue = Ayt + ne . . (31)
[
- m _ S _m -
= I + = u
M M+ Yy #e e

de acuerdo a la ecuacién (27) obtenemos la ecuacidn de ~
Nernst en la siguiente forma:

ANy = (u5M+ ~aM ) = w8 - ud)yF . . (32)
s



Las medidas experimentales no pueden proporciaonar -
valores de 1os coeficientes de actividad de los

iones -
si los consideramos separadamente,

pero si el valor de
los coeficientes de actividad medios de los

iones de --
1os signos opuestos.



CaAaPITULOD IV

Celdas Electroquimicas.

Las celdas electroquimicas han desempefiado un papel
muy importante desde tiempos remotos, siendo la electro
quimica una de las ramas mds antiguas de la fisicoquimi
ca, Sus mGltiples aplicaciones prdcticas han aumentado
dia con dia por 1o que actualmente existe la posibili--
dad de crear electricidad por medio de reacciones quimi
cas y asi almacenar energia eléctrica en determinado --
momento o lugar.

En las reacciones electroquimicas la estructura de
Ta superficie de separacidn entre el electrodo y la so-
lucidn juega un papel muy importante. Posee asimismo =~
considerable importancia la orientacign de los flujos -
del oxidante y del reductor hacia la superficie de los
electrodos, y de los productos de reaccidn, desde los -
electrodos al seno de la solucidn.

Una reaccidn quimica que acompaiia la transicidn de
electrones entre las moléculas de las dos sustancias --
que participan en la reaccign, se puede expresar en la
forma general siguiente.

vy 0%y +WpRed, TmUjRed  +7,0%, .o ()

$i se logra realizar la reaccidn (1) en el sistema
electroquimico, se divide en dos semirreacciones de - -
oxidacidon-reduccisn,

Ox +Vn1e— === Red, .. (2)

1

T e —
Ox2 #Unze —_ Red2 L. (3)



Jos coeficientes estequ1métricos'vl y 1} tienen la si--
guiente equivalencia:

My = vy =

donde n es el nimero de electrones que debe pasar por -
el circuito para que la reaccién quimica (1) ocurra en
un solo sentido.

Nernst supuso que en la superficie de separaciéh --
entre dos meta]es no existia diferencia de potencial,
esto es A 2\? , por 1o que la fuerza electromotriz
del c1rcu1t& inicamente se componia de dos saltos de pg
tencial.

M1/ solucién I y solucién XI/H2 L. W)

w.Ostwa1d[1zaonsider6 los saltos de potencial propuestos
por Nernst en la superficie de separacidn metal-solu---
cién y dnicamente tomé ALMIQ como potenciales de elec--
trodo absolutos. 3

E1 error de no considerar ék " %= 0 los 1levé a que
no se podia obtener la fuerza ele&tromotr1z del circui-
to (A) ya que en realidad un circuito electroquimico -~
constituido por 2 metales distintos contiene tres poten
ciales galvdnicos y no dos como ellos suponfan, y con -
esto hacia prdcticamente imposible la medicidn experi-
mental de un potencial de electrodo aislado, por lo que
la teoria de potenciales de electrodo obsolutos resultd
inadmisible.

Actualmente se denomina potencial de electrodo a la
fuerza electromotriz del circuite electroquimico consti
tuido por un electrodo de hidrdgeno tipo y otro electro
do de la semirreaccidén oxidacién-reduccidn.
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El electrodo de hidrdgeno estd constituido por una
placa de platino-platinado rodeado por gas hidrégeno a
la presidn de | atm. y sumergido en una solucidén de dcji
do cuya actividad es igual a la unidad.

De esta manera cualquier reaccifn electroquimice --
simple es la suma de otras dos, una de oxidacidn y otra
de reduccidn cuya suma algebraica es la fuerza electro-
motriz total de dicha ce]Ja. Estas determinaciones de
f.e.m, se realizan con un potencidémetro, en el cual la
diferencia de potencial se verifica mediante un patrdn,
suministrada por una fuente de corriente externa.

Clasificacién de Tos electrodos.

Los electrodos estdn clasificados con base en dos -
criterios. Uno rigurosamente electroquimico basado en
el nimero de especies con carga eléctrica capdz de atra
vesar Ja superficie entre el conductor y la solucién, -
asf como el nimero de reacciones electroquimicas gue --
ocurren en el electrodo.

ET1 otro criterio el cual tiene procedencia histéri-
ca, es 1a composicidndel electrodo.

De acuerdo al primer sistema de clasificacién, un -
electrodo es simple cuando soTamente una particula eléc
trica ( un i6n 6 un electrdn ) pueden pasar a través de
la interfase conductor-electrolito.

Un electrodo es doble o miltiple cuando dos 6 mas -
cargas eléctricas pueden pasar a través de la interfase
¢ cuando hay dos 6 mas reacciones electrédicas simul td-

neas,



En base a la segunda clasificacidn los electrodos =
se clasifican en electrodos de metal i{6n-metdlico ( tam
bién llamados electrodos de primera especie).

Dentro de &stos, 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 reaccidn general que sique a este tipo de elec--
trodos es:

——— M+m

| — + ne

y su ecuacién de potencial electrddico:

- RT +m
Ew = Eq - mpEplnay . C 3

Cada uno de estos electrodos es reversible con res-
pecto al catidn y dan una respuesta de acuerdo a la ---
ecuacién de Nernst parael logaritmo de Ta actividad de Ta
especie.

Los electrodos de segunda especie, son aquellos en
Tos cuales el metal estd cubierto por una capa de su --
sal que es dificilmente soluble y 1a solucidn contiene
aniones de esta sal. )

- e pzt z
M,‘”A,U.- + ne .___HﬁM A

donde p= z+w+ = [T
Su ecuacidn de potencial electrédico es:

- g% RT -
E—EmFlnaAz .. . (5)
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Como ejemplo, de electrodos de segunda especie se en
cuentran:

- Electrodo de plata-cloruro de plata
- Electrodc de calomel.

Los electrodos de tercera especie son aquellos en -
Tos cuales el metal se halla en contacto con dos sales
dificilmente solubles.
Por ejempio:
Po2¥/PBCY, , AQCl / Ag

2AgCT + 2e” === 2Ag + PbC]2

Durante este proceso se efectfia 1a transformacidn -
de la sal menos soluble en otra con mayor solubilidad.

€= € AgT/Ag + Bl 1na, 4 = E°AgT/Ag + B 100

Ag AgCl
RT et RT RT
- F ina 1 =E Ag /Ag + F In L AgCl - —F 1"LPbC12
RT . e® RT
+ g lnapb2+ = E + 5F lnapb2+ . . .(8)

Electrodo de gas.

Estos estdn compuestos de un metal inerte (frecuen-

temente platino & platino-platinado) al cual se le bur-
bujea un gas con cierta actividad electroquimica.

El electrodo de hidrdgeno es un ejemplo de electro-
do gaseoso reversible respecto al catidm.

Electrodo de oxido-reduccidn.

Aungue todas las reacciones electrddicas involucran
el proceso de oxidacidn y reduccibn, el término de oxida
cién y reduccidn, el término de oxidacién-reduccibn se
emplea para designar a aquellos donde la fuerza electro
motriz se obtiene de jones de un compuesto con dos esta
dos- de oxidacidén distintos.
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La reaccidn general para este tipo de electrodos es:
A"1 (a)) + €T T2AT2 (a,)

4;y % son las actividades del estado oxidado y reducido
de 1os fones respectivamente.
ny von, es la valencia del estado oxidado y reducido --
respectivamente.
o a
E-€6- -REgn 22 N2
nF a,
Ctasificacidn
Celdas Electroquimicas,

E1l proceso que sique a la transformacién en trabajo
externo eléctrico del trabajo obtenido cuando un iGn pa
sa de una actividad inicial a una actividad final, cuvan
do Ta concentracidn idnica cambia.

Si dos soluciones de electrolitos son puestas en --
contacto habrd una regién la cual 1a composicicon varia-
rd de una a la otra, dependiendo de factores como difu=«
sién, mezclado, etc,

Las celdas electroquimicas se clasifican como:
a) Celdas Quimicas
b) Celdas de concentracién

a) Las celdas guimicas, en las cuales la f.e.m. obtenida
se debe a una reaccién quimica que ocurre en la cel-
da.  Estas se clasifican como celdas sin transferen-
¢ia y celdas con transferencia:

i) Las celdas sin transferencia consisten de dos --
eltectrodos y un electrolito; y se caracterizan -
porque un electrodo porque un electrodo es rever
sible con respecto al catién y el otro electrodo
con respecto al anién del electrolito.
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Un ejemplo de este tipo de celda estd dado por:

HZ(PHZ)/ HC1 (de),AgC](S)/ Ag

La fuerza electromotriz total se compone de las que

existen en las interfases electrodo-sclucidn,

Para el proceso de oxidacidn:

-yt -
1/2 H, (PHZ) = H (aH+) + e
+
RT al
E, = - in —5
Hy F P

Para el proceso de reduccidng
Agc1(s) + e = Ag(s) + Ci (aC1~)

E

e RT _
Epg-age1™ Eoag-ager — —F — lMagy

Para la E total:

+ -
- o RT {aH aCl)
Ece1da— E Ag-AgCl1™— F In P e
Hf.
=go° _ _RT aHCl
Eeelda™® Ag-AgCl Fon Pz
Hs,
Cuando PH =1 atm.
2
_ ro RT
Ecetda™ E'ag-ngcl ~ —F — 1Myucy

.(8)

{9)

(107

(11)

(12)

- ii) Celdas quimicas con trasnferencia. Para este -

tipo de celdas 1a f.e.m, resultante proviene de

una reaccién quimica aunque a diferencia de Ta

anterior, ésta posee una unidn lfquida entre --

jas soluciones de los diferentes electrolitos.
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Algunos ejemplos de celdas de este tipo se citan a con

tinvacidn:

zn/ z02% J7 cd®¥y cd

Hg/ ngmz( )’ KE1(1 N) 7/ cu¥/ cu
S

117 1% 77 sn?ts sa

E1 potencial electroquimico total para el caso de la -

primera celda anteriormente mencionada:

b)

ay 2+
Zn
E=€6 R 3y L. 13)
2F aCd2+

Celdas de concentracidn. A diferencia de Tas celdas qui-
micas; en las celdas de concentracifn, la f.e.m. procede
de una transferencia de materia de un electrodo a otro -
como concecuencia de una diferencia de concentracién en-
tre las des.

i) Celdas de concentracién sin transferencia.

Las celads sin transferencia esté&n constituidas por das
electrodos iguales perc con diferentes concentraciones,
el electrolito es el mismo para ambos electrodos.

Citando un ejemplo de este tipo de celda:
. +
HZ(PH2= Py) / H (ay+) / HZ(PH2= Py)

RT 44 Eg ... {14)
2F P1

ii) Celdas de concentraci6n con transferencia.

En este caso estdn constituidas por dos electrodos igua-

Tes sumergidos en dos soluciones del electrolito con dife

rentes concentraciones.
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Un ejemplo de este tipo de celda:

Hz(l atm) / HCI( al)/ HC1( az)/ H2(1 atm)

RT az
E=t - in —=
- a1 .. (15)
»xs Cu / CusSO, 2q. / Hg,50, / Hg R O

De acuerdo con la clasificacién anterior, esta celda
elgctroquimica queda comprendida en el primer tipo de las
arriba mencionadas, es decir, es una celda sin transferencia.

Las reacciones electrédicas son las siguientes:

2+

Oxidacién Cu—> Cu + 2e”
Reduccidn HoS* + 2e” —-3 2Hg
2+
R Cu
E-= (E°. 2+ - E°,. 2+ ) - = 1n
T cu*/cu Rap ' /Hg’ 7 ¢ Hga*

En este caso se estd empieando como electrodo de refe
rencia 1a media celda Hg /Hg,50, /SO%' , 1a cual tiene una
f.e.m. con referencia al potencial de electrodo de hidrége
no de 0.79 v.

Sin embargo esta misma celda va a sufrir una modifica
cién importante en cuanto al medio en el cual se lleva a ¢2a
bo. No se usar8 agua como disolvente, sino una mezcla bina-
ria constituida por acetona-agua en diferentes proporciones,
dando origen a la siguiente celda:

s+’ Cu /Cu504(H20-Me2C0) /HgZSO4 /Hg . . . ( 11)



Es evidente que la modificacidén del medio disolvente
de la celda, generard una modificacidn 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.



CAPITULO V

Parte Experimental

Algunos cientfficos [11,23,25,26,31]han usado elec-
trodos de cobre para describir estudios invelucrando di
ferentes celdas potenciométricas conteniendo sales de -
cobre,

*

Sin embargo muy pocos han trabajado con electrol?i--
tos 2:2 y sus propiedades termodindmicas en medios no -~
acuosos y mezclas de solventes. En la presente tésis -
se determinaron las propiedades terminadindmicas de un
electroiito 2:2 - (Cu504) en agua y mezclas de acetona

-agua.

Todos los valores estandar de Enerqia libre de ----
transferencialdG,., 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 contribucién de 1a parte ‘electros
tdtica y la no electrostitica.

También se determinaron los coeficientes de activi-
dad del sulfato de cobre en agua y acetona-agua en dis-
tintas cencentraciones (2%, 4%, 5%, 6%, 8%, 10%, 12%, )
y a distintas temperaturas (20°, 30°, y 40°C).

Las celdas empleadas para las medidas de Ta fuerza’
electromotriz fuergn del tipo:

Cu/Cusoq(m)aq/ngso4/Hg

Y .
Cu/CuSO4(ﬁ)acetona-agua (mz) Hg,50,/Hg
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1.- Sistema seleccionado
a) Componentes

A ) CuS0, como electrolito.
i) Agua deionizada,
i) Mezcla de acetona-agua.

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

TABLA 1

hcetona Dersidad De a20C D* a 30%C D* a 40C
0 % 11,9998 8n. a7 76 .13 73.12
% 0.9954 79.26 75.65 7 .11
4% 0.992 6 78.16 74.58 71.10
5% 04.9912 77.60 74 .05 70.59
6% 0.9889 77.05 73.51 70.09
8% 0.9874 77.94 T .44 69.08
10 % 0.984% 74.84 71.37 68.07
12 % 0,982 4 73.73 7n .29 67.06

(1) Gdsta Aker18f, Journal of American Chemical
Society 11,54 (1932) 412 5-4130

* Constante Dieléctrica.
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c) Celdas electroquimicas estudiadas.

A ) Cu/ CuSO, {m)/ Hg,50,/ Hg .. (A

TABLA 2

T*C Coacentracidn de Cusn, (m)
n.ol n.os n.10 0.20
in (1) (2) (3} (4)
o (5) (6) (7)) (8
40 (9} (10) (11) (2 )
- N2 de experimentos = 12,cada uno Se realizé por tri
plicado.

- N2 total de experimentos = 36

i) Cu/ CuSQ, (ml) Acetona-agua (mz)/HQZSOA/Hq )

TABLA 3

T £ X P E R A T U R &

20"c 'c w'c

Cerpontcidn Loncentracidn da CuSE‘ Concentcacién de ::usu‘ Concentracidn ds C\ISE‘
Avatona-agua f.p1L 0,05 0.t3 0.20 6.01 0.05 0.10 0n.20 0.01 0.05 o.l0t 8,20
o x (L) 2y 131 a4 125) (263 (271 (8) (4%) «50) (51) (52}
4 % (5) (81 {7 [N} tz9) (30 211 (d2) €53)  (S4) (55) (56)
sz t9 ) {tay  rry (121 133} {123 {38) (36} 187)  (5AY {(39) {6&n)y
8 x (133 (14) (xS} {16} 137} 138) (391 (40) (61} (62) (63) (64)
1 x (171 (1a)  (19r (et 41) (421 (43) (4a4) i65) (66) (67) 468}
n % tay 22y 2ay t240 (45} (4683 {47) (a®) {6%r (20} (71} 72y

- N2 de experimentos =72,cada uno se realizd por tri-

plicado.

- N2 total de experimentos = 276.




- 50 -

2.- Preparacifn de los componentes.

2)

b)

Preparacién del CuSO, { acuoso )

E1 sulfato de cobre R.A. marca Merck, fué emplea
do sin purificario.

Sin embargo, también se uti}izé un sulfato de co
bre marca Mallinckrodf para pruebas iniciales de
lTos electrodos, el cual fué purificado por re---
cristalizacion en agua.

Las soluciones se hicieron con agua dejonizada -
proveniente del laboratorio de Bioquimica de 1a
DEPg.

(Ve = 1.7 108 &'y,

Para la preparacion de las soluciones se pes6 --
tanto el aqua como el sulfato de cobre para obte
ner valores de 0,01, 0.05, 0.10 ¥ 0.20 m.,

Preparacién de la mezcla de disolventes acetona-
agua.

La purificacidn de la acetona fué realizada por
medio de destilacidn. Se reflujé conpequefias canm
tidades de KMnO4 hasta coloracidn violeta.

Tanto las primeras como las #ltimas fracciones -
del destilado, fueron descartadas.

E1 agua comgo se menciond anteriormente, fué deio
nizada en el laboratorio de Bioquimica de la - -
DEPg. ,

Para las scluciones con distinto porcentaje de -
acetona, se agrend la acetona al agua por medio
de una jeringa, pesando la cantidad necesaria en
baianza analitica de acuerdo con Jos porcentajes
mencionados anteriormente en la Tabla 3.
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ﬁreparacién de la media celda.

E1
do

El

i)

o)

ng SO4 / Hg

sulfato mercuroso R.A. marca Merck, fué utiliza-
sin purificacidn.

mercurio usado fué bidestilado.

Descripcifn de la construccidn de l1a media celda
empleada en los estudios iniciales.

Para la construccién de la media celda se empled
un tubo de vidrio Pyrex con las siguientes dimen
siones 19.5 x 1 cm.,, en el fondo de é€ste se colo-
cd un alambre de platino funcionando como elec--
trddo, en sequida mercurio destilado y posterior
mente el sulfato mercuroso.

Calibracidn de la media celda.

En 1a calibracién se empled el electrddo de hi--
dr6geno como electrddo de referencia ( en la si-
guiente seccibn se explica su construccién}, pH
metro modela 5. fabricado por Corning / Div., - -
Scientific Instruments.

En la figura 1 se muestra un esquema.

- E1 sistema electrolitico que se empled fué el --

siguiente:

(pt) HZI H2504 (m)/ HUZSOQI Hg (Pt)



FIGURA No 1

—— __Rvp
Frasce eilindro de
Lavador Widrogeno

Jdi.) Construccidn del electrodo de Hidrégeno.

E1 electrddo se encuentra en un cilindro de vi--
drio, ( como se muestra en la Fig. 2) con dos --
placas de platino en su interior, de cada placa
sale un pequefio alambre de Pt que 1lena a un tu-
bo de vidrio al cuazl se halla soldado, y en el -
interior de estos dos tubos se hace la conexién
eléctrica mediante mercurio, del cual salen cone
xiones de nicromel hacia el pH-metro.

tas dos placas fueron platinadas con solucidn de
dcido cloroplatinico R.A. marca J.T. Baker.

E1 bafio electrolitico consistid de:

Acido cloroplatinico 4 q.
Agua 115 M1,
Acetato de plomo 0.006 nmg.

Se empied como anodo un alambrede Platino.



Se aplicé una corriente de 110 mA durante 5 min. -=
hasta que la placa de plating se observé totalmente

cubierta.
F1G6URA No. 2
k{g .~ \
placo de Pt
e plotmada
e Laco de Pt
pp?g{snudo
3. Descripcifin de pruebas iniciales

Se hicieron 31gunas pruebas infcialtes para familia-
rizarse con 81 manejo del equips y 1a verificacién
de 1a reproducibilidad de 1os resultados.

a} En el Laboratorio de Calorimetria y Termodindmi
ca de Soluciones se disefiG y construyd el siste
ma representado en }la Fig. 3
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FIGURA No. 3.

Pt cobrizade —~——k1F=

l—— Cus04 +{ acetona- ogua)

Hg.50y4

Hg

———a Alambre
de PE

Para cada una de Jas celdas fueron utilizados alambres
de platino cobrizados que actuaron como electrodos rever-
sibles con respecto al i6n cobre.

L) Descripcién de la técnica de cobrizado.

E1 badio electrolitico que se empleo para cobrizar ---
los alambres de platino, consistid de la siguiente -

sotucién:

Sulfato de cobre R.A. Merck 150 g.
Acido sulfirico 50 g.
Alcohol etiltico 50 a.

Agqua 1000 g.



x.) Condiciones de cobrizado.

b)

Se calienta el bafic electrolitico a 65°C y se colo-
ca como cdtodo al electrodo de platino, como dnodo
a una barra de cebre al 99% de pureza, conectada a
una fuente de corriente eléctrica directa, generan
do un voltaje entre sus bornes de 2V que se aplica
durante un tiempo de aproximadamente un minuto.

Descripcidn del equipo utilizado en la determina---
cién de tas fuerzas electromotrices.

Se empled un potencidémetro de Leeds & Norhtrup mode
lo Student que es de precisidén moderada.

De estas celdas no se reportan los valores ya que -
las pruebas fueron de car8cter exclusivamente cuali
tative.

i) E1 esquema que incluye toda la instalacidn se --
muestra en la Fig. 4

FIGURA No, 4

PQ{&S GicT r‘\.d:ro

g 'a-—elcctr do de Fuente
Cabrag corTient
dlmceh:l

b~ CuSOy g M)

& Hg, S04




i) Descripcién de los instrumentos.
* Potenciémetro.- Student modelo 7645 fabricado por

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

Intervalo de Medicidn Limite de error a 25°C
Intervalo alto 0 - 1.6 v alto + 0.0005 V
Intervalo medic 0 - 0.16 V medio + 0.0001 V
Intervalo bajo 0 - 0.0i6 V bajo + 0.00001 V

* Fuente de poder.- Modelo 099034 serie 7473 fabri-
cado por Leeds & Northrup Company, gue saca un --
voltaje de 2,0 ¥DC + 0.2% con una carga de 24.44
mA., Con un coeficiente t&rmico de + 0,0005% /°C
entre 20°- 30°C.

* Celda Estandar.- Marca Eppley del tipo Weston mo-
delo Student, Ta cual corresponde a:

€Cd(12.5% amalgama de Cd)} + CdSO4‘8/3 HZO(S)‘ CdS%
(sat. W9250(s) * Ho(qy-

E1 cual tiene una Fem de 1,0184 V absolutos a 2§
°C y un coeficiente de temperatura de 4X10_5 Ygra
do'l. E1 édnodo consiste de amalgama de £d bifdsi,
ca ( composicién total de 12.5% de Cd en neso ) -
cubierta con cristales de sulfato de Cd hidratado
el ¢dtodo contiene una porcidn de mercurio cubier
to por una pasta de HgZSOQ.

En. la practica real, es mds comin usar una celda
Heston conteniendo una solucién no saturada de --
CdSOa. como celda estandar,



Esta ceida tiene la ventaja de que el coeficiente de
temperatura es menor {1 X 10_5 v grado'1 } y 1a des-
ventaja de que la Fem puede variar lentamente con el
tiempo.

Estas celdas tienen una Fem inicial entre 1.0186 y -
1.0196 V y deberd ser reestandarizada cada uno 6 dos
afos.

* Galvandmetro.- Modelo 2437 fabricado nor Leeds & Nor-
thrup Co. Se usd un detector de punto nulo de CD, --
equipo que ha sido disefiado para usarse con potencig-
metros de precisidn en donde se requiere sensibilida-
des hasta de un microvolt.

aii) Esquema de la conexidn eléctrica.

FIGURA No. 5§

estandarizar
Q redstato celda de trabajo

Ai\\\\ —4 A
17__J

BA+Y

Lo &7 o4 oy 06 0fF 04 03 O O3
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4.- Descripcidn de los experimentos de naturaleza cuanti-
tativa.

Estos experimentos se realizaron para determinarse -~
Tos valores cuantitativos de las celdas electroquimi-
cas (A) y (B).

a) Preparacidon de las celdas electroquimicas (A) y --
(8).
En este laboratorio se diseid y construyé el siste
ma mostrado en la fig. €

FIGURA No. 6

conexiones

Platino cobrizado

L Cus0,* lacetona-aqual

Hg, S04
Hg

conexiones Pt

Como en 1as pruebas iniciales, los alambres de platino
se cobrizaron de acuerdo a la técnica de la seccién 3A

(L) y 38 (.



b)

pDescripcibén del equipo utilizado en la determinacién
de las Fem's.

se construyé una caja con paredes de fibracel y de -
acrilico donde permanecid aislado el sistema.

E1 incremento de temperatura se llevd a cabo con dos
focos ( uno de los cuales era infrarrojo) y se empled
un ventilador cuyo objetive fué uniformizar la tempe-

ratura en todo el termostato.

En 1a figura 7 se muestra esquemiticamente como quedd
el termostato con el sistema de potenciometria.

i) Esquema que incluye toda la instalacidn.,

FIGURA No 7

[ DL T Rk

Ll 207

Potencidmetro

Galvanometo
i~
\

D
PODRR |
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ii)Descripcién de los instrumentos.

* Potencidémetro.- Tipo K-4 Modelo 7554 fabricado por
Leeds & NHorthrup Co. cue opera bajo las siquientes
condiciones.

Intervalos de medicidn

Intervalo alto - 500 u4VY a+l.6105 v
Intervalo medio - 50 uV a+0.16105 V
Intervale bajo - 5V a+0.016105 V

Limite de errer

Intervalo alto + (0.005% de Ta lectura+ 20.04V)

Intervalo medio + (0.007% de la lectura+ 2.0uV)

Intervalo baje + (0.007% de la lectura+ 0.5uV)

* Fuente de voltaje constante de precisidn.- modelo
fabricado por Leeds &% Horthrup Co. Voltaje de en-
trada 117 + 10% a 50-60Hz., salida 2 V CD + 2% a -
12.1 mA, Coeficiente de temperatura menor de m=w=-~
0.0002% por °C entre 20°y 3D°C.

* Celda Estandar,- Epnley serie # 851386 con un cer-
tificado que ampara a la fuerza electromotriz de -
0.01930 v a 22°C, la cuval fué comparada contra es-
tandares de Ta WNBS.

* Detector de punto nulo.- Leeds & Northrup Co. Mode
to 2437 fabricado por Leeds & Northrup €o. Caracte
risticas descritas anteriormente.
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) Esquema de la conexién electrica.:Se representa

en la Fig. 8

F1G6URA No. 8

Protector

Detector Celdo estandar Fuente
b} z -+ - +
o O o0 (@)
" t——(:
O LD
o LD
L]
[
{ o
. = +
e Fuente
+*

4



b} Hivel de

L)Y Vari

las variables de operaci6n.

ables de operacién

Concentracidn
disclvente
Acetona—-agua
" 0%
m 4%
m 5%
oo 8%
mty 10%
%v 2%

del Concentracidn de Temper aturas
CuSO4
(m) e
my 0.01 T 20
ml' 0.05 Tl' 30
mf' 0.10 Tf' 40
m, 0.2n

W) Matriz de experimentos.

T i Ty
ml ml' ml" ml"' rnl m‘l m]'_' m.‘L" ml ml' mi‘ ml‘"
m o1l 2 3 4 25 26 27 28 |49 50 51 R
m |5 6 7 8 |29 30 31 32 | 53 54 55 56
‘mni9 10 11 12- |33 34 35 36 |57 58 59 60
m™{13 14 15 16 |37 38 39 40 |61 62 63 64
mz"’ 17 18 19 20 }a1 42 43 44 | 65 66 .67 68
nb" 11 22 23 32 |45 a6 47 48 |69 70 1 T2
Cada determinacién se hizo por triolicade

No. t

otal de determinaciones {3) (3) (24) = 216




CAPITULTGO v I
Resultados.
Resultados experimentaleé.

Tabla 1. Valores obtenidos de Fems' para el siste
ma electroquimico (A)

E (v)
m CusSQ
.__|_4 B 2
(mel Kg ™ ) n°c 30¢C 407¢C
0.01 0.4172 5 0.4142 0 0.412 41
0.05 0.39721 0.39165 0.39145
0.10 0.38534 0.38218 0.37837
0.20 0.37937 0.37229 0.37226

Tabla 2. Valores obtenidos de Fems' para el siste
ma electroguimico {B)

4% (Acetona~-agua)

E (V)
n Cusbq
(mol Kg“1) 20°¢ 30°¢ 40°¢
0.01 0.41147 0.400% 0.35050
0.05 0.3 9279 0.38258 0.37322
0.10 0.38036 0.37353 0.361 44

0.20 0.,37315 0.36337 0.35081




0.01
0.05
0.10
0.20

0.01
0.05
0.10

0.20

0.01
0.05
D.10

020

0.01
0.05
0.10
0.20
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5% {(Acetona-agua)

0.41003 0.39710 0.3850@
0.39059 0.38032 0.36866
0.37912 0.37137 0.35846
0.37159 0.36114 0.33294
8% (Acetona-agua)
0.40508 0.38684 0.36859
0.38858 0.37332 0.35458
0.37539 0.36489 0.34651
0.36693 0.35445 0.34131
10% (Acetona~-agua)
0.4 81 G.38001 0.35763
0.38647 0.36898 0.34587
0.392 90 0.36056 0.33855
0.3638 0.34999 0.33363
1z % (Acetona~agua)
0.3999%2 0.37316 0.34668
0.38436 0.36445 0.33675
0.37041 0.3562 4 0.33058
0.36071 0.34553 0.32 590




2.} Obtencidn de DE“.

a)

i)

i)

- 65 =~

m

Ecuacidén para la celda eloctroquimica empleada
Para Ta celda {A).

.
obs . *2K log m - ind” =H20 Eo~2Kbm

K = RT 1n 10 /F
. . 1/2
Al 1
¥+ < - AL log {1 + 0.002M m)
1+ a8 1172 Ho0

A'y B' son las constantes de Debye-Huckel para

el agua como disolvente.

My o es el peso molecular del agua.
2
Eo = e

HZO x H20 m

Para Ta celda (B)

E°= E +2K Tog m - 1nl+ = E7 ~2Kbm

abs o]

K = RT In 10 / F

Ind+ = - av 1172 - log { 1+ 0.002M;m)
- n I; 2
1+ 8B 1°7¢

A" y B" son las constantes de Debye-Huckel pa-~
ra Ta mezcla de acetona-aqua a diferentes con-
centraciones.

MD es el peso molecular de la mezcla de acetg

na-agua.
b £ =pEs + Bl 1 18,016 / m)
( en el apéndice B se describe el método de

cdlculol



b.) Técnica general

{ en el apéndice
to ).

de obtencién de

DE;.

C se describe un ciluco comple

c.} Tabla de resultados.

TABLA 3

Potencial Estandar en funcidn de las moialidades -

del

mezclas de acetona-agua.

soluto a diferentes temperaturas en aqua y en

Acetoha-agua
(¥ en peso)

0

4

[

o
W R W W R R

10

pF oy (V)
20°¢ 1g°c 10°¢C
n.2834 0,27732 n.26849
n.27793 0.2634 0.2476
0.2758 0.26004 0.2422
0.2708 0,2507 0.2253
0.2671 0.2440 0.2153
0.26338 0.2371 0.20423

Como las energias

libres de transferencia se van a

expresar en términos de fraccidn mol, entonces debemos

transformar Tos potenciales estandar que se ecncuentran

en funcidn de molalidades a potencial estandar expresa-

dos en

funcidn de fraccidn mol.




TABLA 4

Potencial estandar en funcién de fracciones mola--
res del soluto a diferentes temperaturas en agua y en -
mezclas de acetona-aqua.

pE% (V)
Acetona-~agua 20°C 30°C 40° c
(X en peso)
o % 0.2834 0.27732 0.26849
4 % 0.27757 0.28303 0.24722
5 % 0.27535 0.25958 0.24172
8 % 0.27008 0.24995 0.22453
10 % 0.26619 0.24306 0.21433
12 % 0.26229 0.23597 0.20306

TABLA 5

Coeficiente de actividades en sistema acuoso y mez
clas de acetona-agua a diferentes temperaturas.

. ¥ + (sistema acuoso)

m  cuso, 20%°¢ 30°¢ a0’ c
(msig=t)
0.01 0.4787 0.5707 0.6734
0.05 0.2531 0.2924 0.3346
0.10 0.16977 0.2432 0,2739

0.20 0.10751 0.1666 0.18595




m CusSe
(m/Kg™" )
0.01
0.05
0.10
0.20

0.0}
0.05
0.10

0.20

0.01
0.05
0.10

0.20

0.05
0.10
0.20

(4 %)
20°c 30%°¢c 40°c
0.46855 0.5578 0.6583
0.2345 0.2709 0.3109
0.2124 0.2407 0.27117
0.1486 0.1666 0.1858
ir (5%
0.46376 0.55226 0.6520
0.2303 0.2776 0.3082
0.1974 6.22427 0.2532
0.13846 0.1555 0.1738
f2 (8%
0.45593 0.54324 0.6417
0.21553 0.24973 0.28727
0.18892 0.21493 0.24299
0.13007 0.1639 0.18288
P2 (10 %)
0.4493 0.5356 0.6330
0.2061 0.2391 0.27548
0.17845 0.2034 0.23035
0.1484 0.1663 0.1804




Pz %)
m Cuso, 20°¢C 30°C 40°¢
(m/kg™1)
0.01 0.44097 0.5259 0.62197
0.05 0.1917 0.2229 0.2574
0.10 0.16983 0.1939 0.21964
Q.20 0.14955 0.1676 0.17834
s o
d.) Graficas DEm vs. |

i) Para sistema acuoso.

i) Para la mezcla acetona-aqua

Grificas del+ wvs. I

i) Para sistema acuoso.

i) Para la mezcla acetona-agua

Obtencién de propiedades Termodindmicas de Transfe

rencia.

a) Ecuaciones para las celdas electroquimicas.

o - o o
lktrG = G° (agua) - G

4 o o -
thrG = F[E m(agua) - £ m(acetona agua )]

( 2 A, G“)
A, s o= —=0
tr T

O He =N 60+ T

tr tr

(acetona-acua )

5o

( En el apéndice D se describe el método de cédlculo).




b} Tabla de resultados

TABLA

Cantidades Termidindmicas de Transferencia del CuSO‘z

de sistema acuos5o a mezclas de acetona-agua a 25°C. en -

1a escala de fraccién mol.

°

Acetona-agua A trG° Oy AtrH
( ¥ peso}
4 % 458.32 -35.608 ~10153
5 % 592,20 -43.140 -12264
8 % 948.16 ~70.660 -20109
10 ¥ 1197.97 ~-85,215 ~24196
2 % 1455.20 -102.193 ~29000
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0.27

0.20

0.27-J

0.29
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Sistema Electroquimico (A)

acuos o

//TO“C

.28 -/

0.z o o.4 o 0. or o
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0.26 4 Sistema Electroquimiceo (§=)]
4°/o acetona-ogua 40°C
0.23 -
024 3
277 30°¢C
026 -
20°C
028
0,27~
T T T T L Ll T T
o 02 0.3 0.4 os os .o0.7 o.n



T 0.27+

a.23 -

0,24

.27

0.26 -

0.28 -
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Sistema Elsctroquimico

5% cacetona-agua

(8)

T
Q.

oz



i
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o
oEm
025 - Sistema Electroquimico (B)
8% ocetona-agua 40°C
0.24 4
0.23
c.223
0.2
30°C
0.23 -
4
.29
Mc
0.27"
T T T 7 T T T |
[ ¥ oz as o 0.5 os - 07 Y
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[ . PO
nEm Sistema Efectroquimico (B)
10°%0 acetona-ague /
- 40*C
0.23 |
//
//
//
-
0.22
o.2t - s0°C
0.25
0.24
7 20°C
0.27+
0.264
T T 1 y T T T T
] X} o2 o3 0.4 [-X3 c.6 0.7 os




=]
oE%, - 17 -

Sistema Electroquimice (81
a0°C
0.22] 7 12% acetenc-agua

0.3 7

02024

\X
\NX

A
o025
30°C

0.24

e\l

Q.27 - 20°C

C.26 -

T T T
[o A} 0.2 0.3 0.4 (o} 086 0.7 0.6



vs.



Sistemc .ocuoso

g TESIS 1O peat
gallR BE LA BBLIOTECK



T X

0.2

0.4

.3

0.9
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NJi
0.1 0.2 0.3 0.4 0.5 0.8 0.7 0.8
40°C
30°C
20°C

4"/. acetona-ague



LR

40°C
30°C

20°C

5% acetona-agua



0.2

o8

“tog ¥'2

(-]

0.2

\—- 400 ¢

30°C
20° C

8% acetona-agua



-legt 3t

a.l

0.2

o.4
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-

\ 40°C

30°C

20°C

10% ccetone-agua



-iog ¥ 2

o4

0.5

ar

0.9

\—-‘on c
30°*C

20°C

12%% ocatona-agua
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CAPITULOD VII

Andlisis de Resultados

Separacion de los constituyentes a la Energfa libre

de Transferencia.

a) Electrostdtica.

5
lktrG {el)
s
. pO 23
N = N? de Avogadre. 6.023 x 10
= Carga del electrdn
*= 1.28 x 10-8 cm
2.89 x 10°8 ¢m
= Constante dieldctrica de Ta mezcla

*
s
;= Constante dieléctrica del agua.

TABLA 1

(=)0

(1)

O trGalel)

acetona~agua 20°c 3o’c 40°c
( % peso)

4 % 65,490 67.68¢ 72.730

5 % s 83.415 88. 265 91.562

8 % 136.080 144.358 149.695

10 % 172.50 183.157 189.880

» % 210.00 223.140 231,290




b} No electrostdtica

- 86 -

o - o ]
At:rG =4 {el) + AtrG {no el.) . {2)
TABL A 2
a
A trG (no el.)
acetona=agua 20°C 36°c 40°c
(% peso)
4 % 203 .416 591 .440 908.340
5 % 287 .880 729.985 1142.732
8 % 478.2399 1118.072 1877.942
10 % 6§21.304 1397.071 2308.228
12 % 763 .736 1684 .020 2786 .410




CONCLUSIONES

En l1a tabla,9 se muestran que las energias libres --
estandar de transferenciazstrG° a 25°C desde agua ha--
cia diferentes concentraciones de agua-acetona, es posi-
tiva, indicando que la transferencia de rqu)4 de agua a
- agua-acetona es termodindmicamente mds desfavorable con-
forme se incrementa la cantidad de acetona presente.

El proceso de transferencia se encuentra asociado --
con la transferencia de las especies cargadas: Cu2+ Y -
5042- , desde el agua hacia la mezcla de acetona - agua.

En consecuencia, es de esperarse que este pProceso --
consista de una contribucidn electrostitica (éhtrsoel )
la cual se debe al cambio de la constante dieléctrica --
del medio, y otra contribucidn de naturaleza no electros
titica (thrnonel ) la cual proviaene de las interaciones
quimicas especificas entre los iones y el disolvente de-
pendiendo ésta de la naturaleza del disolvente. Es de--
cir, podemos escribir:

A G = A, R°

tr tr el t Oy 6

tr" nel R )

La contribucidn electrostdatica a la energia libre de
Gibbs de transferencia la nodemos calcular mediante la -
-ecuacibén de Born:

N 2
A, 6° = (___E__) (_A_ + L ) (__l_ - 1 )
tr el 2 + -
r r Dﬁzo D&

e (2)




en donde N es el nimero de Avogadro, e es la carga del
electrdn, rt y r~ son los radios de los iones:

Pt = 1,28 x 1078 cm 3 rm o= 2.89 x 1073 ¢,
D* H20 y D*M son las constantes dieléctricas del agua y
de las mezclas respectivamente.

Las constantes dieléctricas de la mezcla se obtuvig
ron de los datos de: fosta Akerltf, Journal of American
Chemical Society 11 ,54 {(1932) 4125-4130.

Una vez que hemos estimado[&trﬁ”e.I a partir de la -
ec. (2). A
(1).

trG ney. s puede evaluar 4 partir de la ec.~-

o o -

Los valores de lktrG a1 ¥ z&tr? nej due hemos obte
nido a diferentes temperaturas y composiciones de la --
mezcla, se reportan en las tablas 10 y 11,

=2
La tabla 11 nos muestra que la AltrG nel

incrementarse conforme aumenta la cantidad de acetona -
presente.

tiende a -

Esto nos indica que la transferencia del CuSO4 de -
agua hacia acetona-aqua no es favorecida por el lado --
de las interacciones quimicas, y esto nos indica que --

todas las mezclas son més acidas que el agua pura.

En cambio en TthrS°es similar al cambio en £;trH?
La disminucibn de zktrH“ estd asociado con las interagc
ciones i6n-disolvente formadoras de estructura.



Un andlisis de los datos de £§tr5° de la tabla 9
estd de acuerdo con los resultados anteriores, es decir
el efecto neto de formacifn de estructura se manifiesta
para valores negativos de lktr5° y este tiende a ser --
mayor conforme aumenta la cantidad de acetona, 0 sea, =
el efecto de formacidn de estructura por parté de los -
iones se incrementa por el campo if6nico fuerte en me---
dios de constante dieléctrica baja.



APENDTICE A

Soluciones Ideales.

Se describird 1o que significa una solucién ideal,
ya que de &sta se derivan las ecuaciones aplicables a -
soluciones reales.

En cualquier solucidn, las propiedades del solvente;
la presién de vapor y su punto de ebullicién quedan mo-~
diffcadas al agregarle un soluto. Esta modificacién es
debida a los nimeros relativos de socluto y de disolvente
asi como de las fuerzas intermoleculares entre las dis-
tintas moléculas. En soluciones reales las intensida--
des de las fuerzas intermoleculares van desde débiles -
atracciones de Van der VMaals hasta fuertes interaccio--
nes dipolo- dipolo, e i6n-dipolo,

En una solucifn ideal, las fuerzas de atraccidén de
las particulas de soluto y las de solvente son iguales
entre sf. Las propiedades de una solucidn ideal de un
conjunto dado de componentes depende unicamente de su -
concentracidn. Las soluciones ideales obedecen la ley
de Roult en todo el rango de concentraciones. Las solu
ciones reales, generalemente muestran grandes desviacig
nes de la ley de Roult, pero tienden a2 aproximarse a ==
ella cuando las concentraciones de soluto son pequedas.

Para soluciones diluidas gue.contienen solutos no -
voldtiles se presentan 4 fendmenos en los cuales depen-
de unicamente el nimero de particulas en soluciény’ no.de

ia naturaleza de Estas.



" Estas propiedades nos proporcionan méteodos valiesos
de determinacidén del peso melecular de las sustancias -
disueltas y la posibilidad de evaluar cierto nimero de
cantidades termodindmicas de suma importancia.

Presidn Osmética

Cuando dos soluciones de solvente puro se hallan sg
paradas por una membrana semipermeable y se encuentran
en equilibrio, esto es P1 = P2' y le agregamos una can-
tidad pequefia de soluto en una de las porciones, se ob-
serva que el solvente puro tiende a pasar a través de -
la membrana a Ja solucién, al diluirla el pistdn donde
se encuyentra la solucién tiende a moverse hacia arriba;
este movimiento se detiene al aplicar una presidén sobre
éste, a fin de mantenerio en su posiciGn original, es -
decir, en equilibrio.

Por 10 que Ta presién osmdtica de una solucidn la -
definimos como la presién mecdnica que se aplica a la -
solucidn para evitar el movimiento desde el solvente --
puro a la solucién a través de la membrana.



f P
P P
del . dz la
sclvente ! solucion
i
i

Descenso de la Presién de Vapor.

Cuando se hace una solucidn, la presidn de vapor siem
pre tenderd a descender con respecto a la presién de vapor
del solvente puro.

" La ley de Roult ostd definida por:

P s P° N1

Nl = fraccidn mol del solvente

N2 = Ffraccidn mol del solutoe

P® = Presidn de vapor del solvente puro
= Presifn de vapor de ia solucibn.

como 1 - N, = N2

N1 en una solucidén siempre es menor a la unidad, por lo ---
que P en estas circunstancias siempre debe ser menor a P°.



Aumento del punto de ebullicidn.

Cuando se realizan soluciones con solutos no voldti
les, éstas hervirdn a temperaturas mds elevadas que las
deY solvente puro.. Esto dependerd tanto de la naturale
za del solvente como de 1a concentracidn del soluto.

S1 se realiza una gréfica de presifn de vapor vs. -
temperatura, y apoyando la propiedad anterior - descen-
so en 1a presidn de vepor-; la curva obtenida para la -
solucifn quedard debajo de la obtenida para el solvente

puro.

Tresdn de vapor

Temperatera

Por 1o gque segiin se observa en la grdfica, para una
misma P° la solucidén debe hervir a una temperatura ma--

yor que la del solvente puro.
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Descenso del punto de congelacidn.

Cuando una salwucifn se enfria a tal grado que llega
a la temperatura de congelacién, el solvente s6lido co-
mienza a separarse de tal manera que la solucién se ha-
11ard en equilibrio con el solvente s561ido,

Si1 nuevamente se hace una grdfica de la presidn de
vapor vs. temperatura, la fase s6lida y liauida del sol
vente se hallara en equilibrio a PS en el punto B,

Come la presidon de vapor de la solucign es menor --
que en el caso del solvente purc, entonces la curva ob-
tenida quedard debajo de ésta. E1 equilibrio entre la
curva de la solucidn y la del solvente s6lido quedard a
una presidn de vapor P y a una temperatura menor que T,.

Presicn de vapor

b i
1Y SRS

F

Tewmperatura

E1 descenso del puntc de congelacion de una solu---
cién estd definida por:

Te =To -7
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APENDTICE B

MEtodo de calculo para la obtencidn de

DE m

Para obtener los valores de DEQm :

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

Se calculd el valor de E° por medio de 1a siguiente

ecuaciagn.
A pl/2

e = ————e
e 1+ gngl/2

+ 2K log m - -2Klog(1+0.002mMD)

obs

Se hace el cdlculo de DEom mediante una grdfica de
E° vs. m. en base a la siguiente ecuacidn.

o = o
E° = DE n + 2kbm

donde por extrapolacidn de la grdfica para m=0, se
obtiene para el sistema acuoso como para la mezcla
de acetona-agua expresada en molalidades.

Se calcula pE° (FEM expresada en fraccifn mol), -
por medio de la siguiente ecuacidn:

- ° _RT 18.4016
0% = ofn * T In TS
MH20 = 18.016 peso molecular del agua.
M = peso molecular de la mezcla.
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APENDICE C

Descripcifn de un ejemplo para la determinacidn de

E°
D m

Con las siguientes condiciones:
T = 20°C
m = 0.01 g/kg de solucidn
% = B% de acetona en aqua

Se obtuvieron los siguientes resultados:

E = 0.40508 v
obs.

an 1142

E°® = E + 2Klog m - ————
1+d g1 172

obs. -2Klog (1+0.002 m M

n)
Lon )

sustituyendo los valores en la ec. {1) se obtiene:
para K = RT 1n 10/F = 1.98726)(2.3026)(293)/23062.3
K = 581.35x107 %y
A"= 0.54627
BY= 3.35 x 1077
I = 4m = 0.004

Mp= 19.067973 g/mo)

a 1x1072

(0.5428) (0.04)3/2

E°=0.40508+2(581.35%x10"%)10g0.01- _ - ¥Es
w1x1074(3.35x1077)(0.04)

- 2(581.35 x 107%) Tog 1+0.002(0.01)19,068
E°= -0.3823 v

Graficande £°vs. m cuando m=0 obtenemos DE°rn

DE°m= 0.2708 v a 20°C y al 8% de la mezcla acetona-agua,
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Para obtener el valor de DEnm expresado en frace--
¢cidn mol se tiene la siguiente ecuacién:

- °
DE°x = DE — RT/F 1in 18.016 / My

DE°X= 0.2708 + (1.98726) (293) 1In 18.016 / 19.068
23062.3

DE % 0.27008 v,



APENDTICE D

MEtodo de cilculo para la obtencién de propiedades
termodindmicas

. Con los valores obtenidos de las Fem's estandar ----
tanto del agua como de la mezcla agua-acetona, mediante --
1a siguiente ecuacién se logré obtener la energia libre --
estandar:

£§trG°= F [E°m(aqua)-E°m(acetona-aguaq

Para calcular otra de las propiedades termodindmicas
la entropia, se trabajd con la siguiente ecuacidn:

@At G°
o (257)

Por medio de una grdfica de ZktrG°& 1/T se lograron
obtener los valores de z&tr5°

Con los resulitados obtenidos de las dos propiedades
anteriores y el empleo de 1a siquiente ecuacidn, nos da --
los valores a 25°C de 1a entalpia estandar

A‘t‘.rHu =AtrGn * Tthrsu
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