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ESTRUCTURA DEL PRESENTE TRABAJO DE TESIS

E! presente trabajo se encuentra estructurado en un indice, introduccion, objetivos, cuatro
capitulos, Jusi fia y nueve

Primeramente se presenta e! Indice y en seguida la introduccion y los objetivos generales y
particulares de este trabajo de tesis.

En el capitulo 1 se desarrollan los 1tos 1 ios para . con cierta precision, el
marco termodinamico en sl que se desarrolia el Modelo de Perturbaciones Aditivas (MPA).

En el capltuio 2 se analiza ¢! sistema monoprético bajo cuatro enfoques: e! modelio det “Balance-
Electronsutralidad-Constantes de Equilibrio”, ia metodologia desarroliada por Narasaki, la desarrollads
por Gordus y ia del MPA, haciendo énfasis en esta uitima. Se las v las entre sl y se

in ylas de la gia del MPA. :

En el capituio 3 se ansliza e! sistema diprético bajo tres enfoques: el modeio del “Bslance-

Electi Ci tes de Equilibrio”, ia metodologia desarrollada por Narasaki y la del MPA,
haciendo énfasis en esta ultima. Se las n entre sl y se& muestra que la de! MPA
hace un h, del asl que la mayoria de ios resultados obtenidos son originales.
T 1 8@ un real que ponde a la disolucién acuosa del acido oxalico, para
elioc se os del pH de una serie de disoluciones del scido,
a tres it tes, con el pH calculado al considerar que el conjunto de

disoluciones presenta un comportamiento real a fuerza idnica moderada.

En o 4 se i o! MPA al isis del si: trip . sunque s6io el planteamiento
Q! . Este i , 8N este capitulo, los rasgos fundamentaies de una
teoria g para ol polip

D del 4 se las conclusi del j y la

consultada.



En los A 88 enct pars p y
algunas Graficas de importancia Relativa de E i (GIREQE), asl como
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A continuacion se presenta sl Indice del trabajo.
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INTRODUCCION

El ca& de la de o en qQ eas tanto en la
investigacion como an la educacion quimica (Weltin, 1993a; Cobranchi y Eyring, 1991). Los
problemas del caiculo de Ia composicion al equilibrio han sido el topico de numerosos trabsjos y

articulos, y no hay duda de que inspirard muchos otros mas (Weltin, 1995).

El analisis del equilibrio de las reacciones quimicas tiene como uno de sus propdsitos generales
ia corr de un sistema quimico en condiciones especificas (Smith y Missen,
1982). En los sistemas quimicos de interés ocurren p

( a8 qL o que
[ qQue |la cor " de estos sistemas cambie desde un conjunto de valores en el estado
inicial, en general un estado fuera del equilibrio termodinamico, 8 otro conjunto de valore el estado
de equilibrio.

El cdiculo de la composicion de equilibrio de un q 88 basa por una parte,
en el principio de la conservacion de ia materias, y por otra parte, en los principios termodinamicos,
sobre todo en |la primera y segunda leyes de la las P Ias
condiciones de equilibrio de un sistema quimico. El equilibrioc q asté por a
condicion de que la energls libre de Gibbs presenta un minimo (a ter Fayp .'m-)
sujeto a las rastricciones de conservacion de masa y cargs. Esto eng ala b
de un de ect eas alg no i y el de resolucion es
necesariaments iterativo.

Hay muchos métodos numdéricos para a de i0 & partir de sistemas
polinomiales no lineales que aparecen en estos caiculos. T I en de

que requieren de buenas estimaciones iniciales a fin de asegurar ia

gencia (van Z

1970). M de z en ia de la energia libre de Gibbs (Smith y
Missen, 1982) que siempre convergen pero en una forma muy lents. Métodos que siempre
convergen rapidamente (Myers y Myers, 1986) psro solo a expensas de un complicado programa



de computadora dedicado unicamente a resclver el equilibrio quimico. Métodos de Continuacion
{Cobranchi y Eyring, 1991) que no

quil de s ir i y estan para

generar todas las ralces if Y & que de r que las

concentraciones de equllibrio estan determinadas en forma Unica por ias concentraciones iniciales,
pueden utilizar métodos numéricamente simpies de bisaccion para resolver los problemas de equilibrio

quimico (Weltin, 1993b). Sin embargo, es dificil decir que una sola técnica se distingue en asegurar
la convergencia, rapidez, facilidad de programacién y uso.

También se han sugerido, a la corr

J] int en este tipo de problemas, métodos

Que permitan reducciones en los cadlculos y suposiciones para sirr fos. E! mayor niento

quimico que se puede obiener de tal problema, 1o mas prometedor, es encontrar una manera eficlente
de resotverio (Weltin, 1995).

En varias disciplinas. entre ellas ia Quimica Analitica, e! analisis del equilibrio con el prapésito de
calcular la composicion de sistemas multicomponentes y multirreaccionantes tiene una importancia
fundamental. La estimacion del pH y el equilibrio aciio-base (Kipp, 1994) han sido invaluables en e}

3

' de curvas de titulacién (Breneman, 1974; De Levie, 1993; King y
Kester, 1990), en Ia preparacién de sol

eSS SMor asyenia

P 3 del fer de
PH y solubilidad, sntre otros muchos mas.

Uno de los sistemas de interés de! equilibtio acido-base es la disolucion scuosa de un acido
polip! de cor idn inicial Co (mol dmy’

) El enfoque mas generat para caicular la composicidon
del sistema consiste en plantear la ecuscion de balance de materia del acido poliprético, 1a ecuacion

de ! y las ey de las ‘tes de equilibrio en términos de las actividades
{o cor 'es) de las ies invol

generandose asi un polinomio de grado n+2 en la
concentracion de los iones hidréogeno. En donde n es el niumero maximo de iones hidrogeno que
puede donar el #cido p

ip! . Este il io presenta n+2 ralces de Ias cuales sdlo una tiene
significado quimico. En el caso de un acido monoprotico (n = 1) el polinomio resultante es de tercer
Qrado y en el caso de un &cido diprotico es de cusrto grado.



En la disolucion acuosa del acido monoprotico, varios autores han dessrroliado diversas

en [H'), 'do la

que permiten disminuir en forma exhaustiva el grado de ta ecuacion cubica,
de equilibrio del sistema por medio de célculos aproximados y,

para calcular la concentracion de iones hidrogeno (o el pH,
ecuacion del scido fuerte, del débil, del muy debil, del acido ir

e débil, En la
mayoria de estos trabajos el grado de la ecuacion polinomial se reducs al incorporar aproximaciones
@&n las ecuaciones de balance de materia y electroneutralidad, de tal forma que 1a metodologia tiende a

er mas en el

qQue en el quimico. Aljgunos de los autores muestran estos
resultados en forma grafica (Burke, 1976; Narasaki, 1979; Gordus, 1987 y 1991; Nakagawa,
1990).

Un nimero mucho menor de autores (Narasaki, 1979; Machado, 1980; Nakagawa, 1990) hs
P una

gia similar pars simplificar ia ecuacién de cuarto grado, en [H'], del

g0, No s& han reportado todos 08 rest
presentar en la reduccion del grado de la ecuacion aigebraics.

ip! . #in

que se p

Existe un modelo alterno (Pérez, 1987), que es una extension del modelo de Charlot (1980)

que permite sbordar e} andlisis de un sistema quimico al hacer énfasis en el nimero maximo de
acuaciones quimicas lineaimente ind

(Balzhiser y S 1s, 1972; Smith y Mi
1982; Alberty, 1991; Weltin, 1994; Wink, 1994) que describen ¢! comportamiento quimico del

sistema, seleccionar a uno de estos conjuntos y establecer, a partir de estas ecusciones, el estado de
equilibrio del sistema y, por o tanto, \a de =

del Los
res. de ia P 1 deben ser los Mismos que los obtenidos del modelo del balance-
i de squilibrio, Sin embargo, este enfoque hace un mayor énfasis en el

portamient imico del

que en el aspecto Matematico. Lo cual lo hace un modelo original

antes maer sobre todo en la comprension del
comportamiento quimico del sistema. Los rasgos generales de este

Yy con ventajas sobre ias

do Modelo de
Perturbaciones Aditivas (MPA) fueron desarrollados por Pérez en su tesis de licenciatura,
Desde ta ' de este

y se ha una

hasta la fecha actual se ha seguido trabajando con este

at aplicario a varios sistemas de interés (Pérez
¥ Rojas, 1995; Pérez y Rojas, 1994; Pércz y Rojas, 1993; Pérez y Rojas, 1990; Pérez, Rojas,
Quéré, 1988; Rojas, Pérez, y Quéré, 1988).



En general, e! comportamiento quimico de un sistema estd descrito por un cierto namero de
ecuaciones quimicas linealmente ir L Larm gia del MPA se enfoca basicamente en
localizar 1as regiones en donde es

fol 1] tamiento quimico de! sistema con un
numero de ecuaciones quimicas menor que e nimero original (en el limite el sistema quimico podria

representarse por una sola ecuscion quimica, Modelo del Equilibrio Quimi Rep! ivo;

Fritz, 1953; Blaedel y Mecloct 1957; Meit 1981), y por lo tanto, localizar las regiones en
donde e! o se pusde en forma ar esto es, i o en una foma muy rapida (otra
de Ias ventsjas del modeio) y, localizar las regiones en donde es r ic aplicar r numeéricos
en el caiculo de ia composicion del sistema.

El interés del presente trabajo es desarrollar la metodologla del MPA al aplicarlo en forma
particular a Ia disolucion acuosa del scido monoprético y la del acido diprético, y asi establecer los
ger de la gla para analizar un sistema poliprotico. Y mostrar las ventajas de

esta metodologia respecto a otras.

La secuencia en que se desarrolia el trabajo es la siguiente: -

En primer lugar, establecer, con cierta precision, el marco termodinémico en el Gue se desarrolla
ol MPA,

En seguida, aplicar @l MPA en el andlisis de! sistemma Monoprético (sistema anatizado en forma
h iva por otras )y ios itados obtenidos con otras metodologias , para
s validez y ias jas del de Perturbaciones.

Luego, aplicar el MPA en e! andlisis exhaustivo del sistema diprético.

Finaimente, aplicar las ideas de! MPA en el plantamiento general del sistema triprético con el
[ de ios ger para plantear e! sistema poliprético.

A continuacion se los objeti det

jo de tesis.



OBIJETIVOS

Los objetiv del pi son:

a la disoluci del Acido
monoprético y la del 4cido diprético, de ion inicial Co mot dm™, para:

Aplicar l1a metodologia del MPA en forma parti

e establecer en forma grafica las regiones en donde es posible reducir, con un cierto

grado de aproximacién, el v de jones i lineal:
independientes que describen el P i > quimico de los si

® . prop » €N estas reg! étodos aprc dos para calcular la composicién de
los si haciendo énfasis en aquellas regiones en donde los resultados se pueden

obtener en forma analitica.

e elaborar hojas de cidlculo que

los calculos aproximados y exactos de la
composiciéon de estos sistemas ’
fialar las jas que p el MPA resp de otras dologias aplicadas en

estos mismos sistemas.

Mostrar que el MPA hace un analisi b ivo del si diprético.

Comp los ltados experi les del pH medido de una serie de disoluciones del
4cido oxalico (sistema diprético), a tres i iniciales dife con el pH
calculado a partir de los jtados teéricos idos y al consid: que el j de
disoluci P un P i real a fuerza i6nica moderada, y que la

desviacién de estos Itad se di de los valores esperados (+ 0.01
unidad de pH). .



Aplicar el MPA al pl i 1 del si triprético, y con estos resultados,

% s 3 Alici

mads los en los de los si monoprético y diprético, establecer los

rasgos fundamentales de una teoria 1 para li la disolucién del &cido

poliprético de concentracién inicial Co, mol dm™,



CAPITULO 1

Marco Termodinamico del Modelo de Perturbaciones
Aditivas

En este capltuio se analiza con cierto detalle e! marco termodinsmico en el cual se desarrolla e

de Pertur Aditit Para @l resumen de los principios termodinamicos se

tomo como referencia el libro de Reichl (Reilch, 1980), capitulos 2 y 3, mientras que para ¢l tema de

sistemas multicomponentes y multimeaccionantes se tomd como referencia el libro de Smith y Missen
(Smith y Missen 1982), capitulos 2 y 3.

1.1 Introduccién

El calcuio de Ia de un quirmi cerrado, tiene sus ralces en los siguientes
i

Por una parne, en el Principio de Ia Conservacion de la Materis,
“Un sistema cerrado tiene una masa fija”

Esto significa, en el caso de reacciones quimicas, que aunque ias especies moleculares sufren

. reales, se a g de las {o Este Principio se
cumple pendiar de sie! sSe encuentra © No en un estado de equilibrio.

Por otra parte, en los P T i sobre todo en ia Primera y Segunda leyes de |a

Ter las- Prop las L de equilibrio de un sistema quimico en

términos de ter E! equilibrio quimico esta por ia \ de




que la energia libre de Gibbs presenta un minimo (a temperatura y presidn constantes) sujeto a las
restricciones de conservaciéon de masa y carga

A continuacion se revisan en forma resumida ios Principios Termodinamicos.

1.2 Principios Termodinimicos
La Termodinamica ha podido describir, con notable exactitud, el comportamiento macroscépico
de una enorme variedad de sistemas en un intervalo completo de temperaturas experimentaimente

accesibies (10 a 10° Kelvin).

La Termodinamica comienza con !a observacion de que |a materia en su forma agregada puede

existir an macr que son y ho cambian en el tiempo. Estos estados de
equilibrio bl estan i por propi definidas, se modifican al
cambiar la temperatura. Sin embargo, cualquier estado de equilibric dado puede reproducirse siempre
y cuando la Jra de la s ia sea Ik de regreso a su valor original. Una vez que un

i su de equilibrio todos los cambios desaparecen y el sistema permanecera por

siempre en este estado a mencs que alguna influencia externa actue para cambiario.

e Variables de Estado

La Termodinamica describe el comportamiento de sistemas en el estado de equilibrio, este
tado puede se cofn r an términos de unos cuantos parametros llamados
yariables de estado (a pesar de que los sistemas contienen varios grados de libertad, del orden de
10%, en movimiento alsatorio). En general, hay muchas variables de estado que pueden utilizarse
para ifi el terr ico de un sistema pero séio unas cuantas son independientes.
En la practica, uno selecciona las varisbles de estado que son accesibles a la experimentacion y
obtiene relaciones entre ellas, entonces la "maquinaria® de la Termodinamica facilita el obtener ios
valores de cualquiera de las otras variables de estado de interés.




Las variables de estado pueden ser extensivas € intensivag. Las variables extensivas cambian
de valor cusndo cambia el tamafo del sistema sea en |s i

o en el nu de g
de libertad. Ciertos pares de variables de estado extensivas-intensivas con frecuencia aparecen juntas
porque ponden a y fuerzas g
en las expresiones del Trabajo T inAmi

[ osth al

P , Que se involucran
Por ejemplo, el par de variables de estado, volumen y
meacanico, el par de variables de estado, nimero de moles.n., y
potencial quimico (por mol), 17 esth relacionsdo al trabajo quimico, etc. El par de variables de estado

relacionado al contenido de calor de un sistema termodinamico son la entropia, S (extensiva) y la
temperatura, T (intensiva).

Otras variables o f de util

para describir el comportamiento termodinamico
de un sistema son los Potenciales Termodindmi como: la 9/ interna U: la entalpia, H; ta

energia libre de Heimholtz, A, y la energia libre de Gibbs, G, entre otros.

Si se cambia el ter nico det

la cantidad por ta cual cambian las variables
de estado debe ser ir g de 1a t

Y im L (de no ser asi. l[as variables de estado
podrian contener informacion sobre ia historia del sistama). te ios en las

xariabies de eatado corresponden s difercnciales cxactas.

¢ Leyes De La Termodinimica

La Termodinamica esta basada en Cuatro leyes

Ley Cero:
“Dos cuerpos, cada uno en equilibrio termodinadmico con un tercer sistema, estin
en equilibrio termodindmico entre si”



La ley cero es de importancia fundamental para la termodinamica experimental ya Que permite
el de un terr y de ia ici
varios sistemas.

1 de temperaturas en forma reproducible de

Primera Ley

“La energia se conserva™

La primera ley establece que en el sistema hay un almacén de energla. Esta energia llamada
energlia interna, U . puede modificarse a causa de que el sistema realice trabajo mecanico, aw, por
adicién de calor, d Q, @ sistema o por adicion de materia al sistema (Trabajo quimico), D ;dn; . El

3

cambio en |a energia intema que resulia de estos tres Procesos esta dado por,

dU=dQ—-dW+3 udn; (1.2.1)
3

donde Ia suma de j es sobre todos los tipos de particulss en el sistema y d represents una

) ir El an el jo.d W, puede deberse a cambios en cualquiera de las
variables mecanicas relevantes extensivas.

Es util introducir una fuerza generalizada, Y. y un desplazamiento generalizado, X, que

rapresente a cualquier tipo de tratajo mecanico. Entonces Ia primersa ley puede escribirse en la forma

dU=dQ+ 3 YidX; + 3 u;dn; 1.2.2)
v 3

Segunda Ley

“E)} bio de pia de 1qui N y sus alreded

es, al id
conjuntamente, €s positivo y se aproxima a cero para cualquier proceso que se

aproxima a la reversibilidad™



La segunda ley es de una gran importancia por varias razones. A partir de ella se puede calcular

ia [ de una maquina que transforma calor en trabajo. Permite introducir una
nuevs de s S, que es j da de |a ira. La pla e una
medida del grado de de un si es un medio para determinar la estabilidad de los

estados de equilibrio y, en
irreversibles.

-1 un importants entre procesos reversibles &

Para cualquier proceso , reversible o irreversible, el cambio de entropla puede encontrarse
construyendo una trayectoria reversible y caiculando ia cantidad:

dQ
AS= [ds = [== (1.2.3)
r:‘[ rev T

ya que sl cambio de entropla depende s6lo de los puntos inicial y final de la trayectoris (la entropla es

una variable ce estado). Sin embargo, para un proceso irreversible !a integral de la ralacion 1.2.3 sers
mayor que la integral,

] f:Le] (1.2.4)
wev T
luads sobre la tray ia real ir Este resultado se escribe generalmente en ia forma,

dQ
= 2.5
ds = T @ )

en donde la iguakiad se cumple para un proceso reversible y la desigualdad pera un proceso
irreversible.

Para un sistema aislsdo, dQ = O, 1a sigl ion importante,
AS=0 1.2.6)
en donde Ia igualdad se cumple en un p il ylia en uno imeversible o

proceso espontinego.
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Debido a que el estado de equilibrio es, por 1, un que es contra

espontanecs, la ecuacién 1.2.6 establece que gl estado de equilibrio ¢s un ¢stado de entropia

miéxima, este hecho da un criterio importante para determinar la estabilidad del estado de equilibrio

para un sistema aislado.

Tercera Ley
“La diferencia de entropia entre estados conectados por un proceso reversible

tiende a cero en el limite T—»>0™.

La tercera leay fué propuesta primero por Nernst en 1906 sobre |a base de observaciones
experimentales y @8 una consecuencia de la mecanica cuantica. En forma aproximada, un sistema en
la temperatura cero cae en su estado cuantico mas bajo y en este sentido llega a estar completamente
ordenado. Sila entropia puede pensarse como una del ), er en T = 0 K debe
tomar su valor mas bajo. Un enunciado alternativo de la tercera ley al tomar en cuenta lo anterior es,

“Es imposible alcanzar el cero absoluto en un namero finito de pasos al utilizar un

proceso reversible™

¢ Ecuacién Fundamental Pe la Termodinimica

La entropia es una cantidad extensiva aditiva. Si un sistema esta compuesto por un numero de
subsistemas independientes entonces la entropla de todo el sistema sera la suma de las entropias de
los st Esta p i d aditiva de la entropla estd expresada matematicamente por la

relacion
S(AU, {aX;}. {an,}) = as(U,{X,}.{n,}) (1.2.7)
Esto es, la entropia es una funcién homogénea de primer orden de las variables de estado extensivas

del sistema. Si todas las variables de estado se incrementan por un factor A, entonces la entropia

debe incrementarse por A.



Los cambios diferenciales en la entropla estan relacionados con los cambios diferenciales de ias
variables de estado extensivas del sistema, al combinar la primera y la segunda leyes de la
termodinamica se tiene,

TdS =z dU - 3" V,dX, ~ 3 s;dn; (1.2.8)
i ]

La iguaidad se cumple si los cambios en el estado termodindmico son reversibles. La desigualdad se
curnple si los cambios son espontaneocs o irreversibles.

Las ecuaciones 1.2.7 y 1.2.8 permiten definir ia ecuacion fundamental de la termodinamica. Al
derivar, en ia ecuacion 1.2.7, AS con respecto a A y al comparar con la ecuacion 1.2.8 se obtienen

las siguientes ecuaciones,

SS 1
- == (1.2.9)
("U x)m} T

(f-’_s =X (1.2.10)
TN KIS |

(22) -2 az1m
057 ) fmes)

y al sustituir en el resultado de la derivacion se obtiene la Ecuacién Fundamental o Ecuacién de
Euler:

u I‘J"J
Y_ 1.2.12
T 51_‘_ T « )
Las ecusaciones 1.2.9-1.2.11 se laman Ecuaciones de Estado. La ion 1.2.12 es
Ecuacion Fundamental de la Termodinamica porque contiene toda la informacion termodinamica

de un si ter



La energia interna, como la entropla debe ser una funcién homogénea de primer orden de las

variables de estado extensivas, mientras que las variables intensivas T,Y;, y & son funciones
homogéneas de orden cero de las variables de estado extensivas

Si se toma la diferencial de la ecuacion 1.1.12 y se sustrae la ecuacion 1.2.8 se obtiense otra
ecuacion importante,

0=S8dT + 2 X,dY;+ > n,dy, (1.2.13)
D 3

tlamada la Ecuacién de Gibhs-Duheim. que a las

de las variables de estado
intensivas.

Frecuentemente es util obtener el potencial quimico, i ., por integracion de la ecuacion de Gibbs-
Duheim.

o Potenciales Termodinamicos

En sistemas macénicos conservativos, tales como un resorte o una ma

elevada en un campo
gravitacional, el trabajo puede ser almacenado en forma de energia potencial y subsecuentemente

recuperarse. Bajo ciertas circunstancias esto es cierto también para los sistemas termodinamicos.
Se puede almacenar energla en un sistema termodinamico al efectuar trabajo sobre él, por madio

de un proceso reversible, y eventuaimente se puede recuperar esta energla en la forma de trabajo,
esta energla recibe el nombre de energia Hbre.

Hay tantas formas diferentes de energia libre como hay combinaciones de restricciones en e!
sistema. Sin embargo, las mas comunes son : la energia interna U: 1a enalpia, H; 1a energla libre de

Heimholtz, A, y la energia libre de Gibbs, G. Estas cantidades juegan un papel anadlogo al de la

energla potencial en un rfesorte y por tal razén también se denominan como Potencisles
Termodindmisos. ’



e Energia Interna

La ecuacion fundamental de |a energla interna puede escribirse como,
U=ST+ > V\X;+ 2 uyn; (1.2.14)
i 3
Y la forma diferencial de 1a siguiente manera,
dU < TdS + 3 YidX; + > 4, dn; (1.2.15)
1 3

La igusidad se cumple para cambios i yla igualdad para los irreversibles.

Se puede utilizar el hecho de que dU es una diferencial exacta para encontrar relaciones entre

las , de las intensivas. Estas relaciones son muy importantes tanto tedrica como
esxperimentalmante debido a que proporcionan una entre la i de de

aparentemente diversas. Se llaman relaciones de Maxwell.

La energia intema es un potencial termodinémico © energia libre debido a que p:

un proceso
que se llava a cabo en forma reversible, en un sistema aisiado y cerrado a {X,} y {nj} fijos el

cambioc en !a energla interna es igual a la cantidad maxima de trabajo que puede ser hecha por o
sobre e! sistema.

Para procesos que involucran las variables mecanicas Yi y X; se puede escribir la siguiente
relacion: ’

(AU)S.(X.).(.-,) S (—AWipe) (1.2.18)

en donde AW, es cualquier trabajo hecho por el sistema distinto del que se requiere para cambiar

Xi. Para un proceso raversible en donde S, {Xi} y {nj} son constantes, el trabajo puede ser

como interna y rect



Si un proceso se lleva acaboa S, {X,} y {nj} fijas en el cual no se efectia trabajo por o sobre

el sistema entonces la relacion 1.2.16 se transforma en:
(AU)S.(XI).‘,“, =0 (1.2.17)

y la energia interna puede no cambiar (proceso reversible) o disminuir (proceso espontaneo). Puesto
que un sistema en equilibrio no puede cambiar su estado espontaneamente, se observa que un

estado de equilibrioa S, {X.} y {n,} fijas es un do de mini energia interna

o Energfa libre de Gibbs

Si se cambian las variables independientes (S, {X,} y {nj}) por las variables (T, {Y.} .

{nj} )., esto es, si se considera una Iy £ ién de [ dre. se obtiene la Energia libre de

Gibbs. Para procesos que se llevanacaboa T, {Y;}.,y {nj} constantes la energla libre de Gibbs

corrasponde al potencial termodinamico. Tal proceso esta acoplado tanto térmica como
mecanicamente al mundo exterior. Se obtiene la energia libre de Gibbs, G, a partir de la energla
interna y sumando ios términos debido al acoplarmiento térmico y mecanico,
G=U-TS-X XY, =3 udn, (1.2.18)
i 3
De esta manera se cambian las variables independientes (S, X y {nj} ) por las variables (T, {Yi} .

{nj} ). La forma diferencial de la energia libre de Gibbs es,

dG =-SdT -3 X;dY; + 3" u;dn; (1.2.19)
0 ]



- Para procesos a T, {Y,} .Y {nj} fijos,
(AG),.‘“_)V(,_‘} S (AW ) (1.2.20)

Asl, para un proceso reversivle a T, {Y,}.,y {nj} constantes, el trabajo puede almacenarse como
-

energia libre de Gibbs y ser recuperado completamente.

Para procesos a T, {Y;} R {n,} fijos, en el cual no se realiza trabajo,
(AG)T'(“).(“J’ s0 (1.2.21)

se concluye que un estado de equilibrio a T, {Y‘} .Y {n_,} fijos es un estado de minima energla libre

de Gibbs.

o Estabilidad del Estado de Equilibrio

La entropla de un sistema aislado en equilibrio debe presentar un valor maximo. Asi, cualquier
fluctuacion local en las cantidades termodinamicas del sistema debe causar una disminucion de la
entropla. Si esto no fuese asi, el sistema podria a un nuevo estado de
equilibrioc con una entropia mayor a las fluct i Para un sistema en gstado de
equilibrio estable esto, por definicidn, no puede suceder. Se puede utilizar el hecho de que !a
debe ser r i para obtener las condiciones de equilibrio local y la estabilidad iocal de

sistemmas en equilibric. El enfoque se realiza en las sistemas PVT, sin embargo, los argumentos

también se aplican a sistemas generales YXT.



e Condiciones de Equilibrio Local en Sistemas PVT

Considérese una mezcia de L tipos de particulas en una caja aislada de voltmen V dividida en
dos partes, A y B, por una pared porosa conductora que es libre de@ moverse y a través de la cual las
particulas pueden pasar. Se considera gue No Ocurre una reaccion gqulmica.
Debido a que |a caja es cerrada y aislada , Ia energia interna total, Ut, es

Ur= YU, (1.2.22)
a=A.B

en donde U, es la energia interna del compartimiento o (a = A,B); el volumen total Vy es,

Vr= XV, (1.2.23)
a=A.B

en donde V,_, es el volimen del compartimiento a; el nimero total de moles de particulas del tipo j es,

nrj= X ng; (1.2.24)
a=A.B

en donde n,; es @i nimero de moles de las particulas de tipo j del compartimiento a; y la entropia

total es,
Sr= XS, (1.2.25)

a=A.B

en donde S,, es la entropla del compartimiento a..

den ocurrir cambios espontaneos en la energia, el volumen y el

Ahora cor que
numero de particulas de cada ceida sujeta a las restricciones,

AUr=AVy =Ang;=0 (1.2.26)



(se considera que no ocurten reacciones quimicas) asi que AU, =—-AUp, AV, =—-AVg, y

An 4 j = —Ang ;. El cambio de entropis para estos cambios espontinecs pueden escribirse como,
1 1 P P, L{#B; Haj

ASy =] —— ~—— AU, + 4-.&) Va + (_.___ e (1.2.2

T (T. 'rB) A ("rA Ty VA Z,, Ta Ty JANASt (1:227)

Por lo tanto, cuaiquier cambio

Para un sistema en equilibrio, la I+ es un

espontineo debe causar que la entropla disminuya, Sin embargo, los valores de AU, ., AV,4. Yy
Asf, para asegurar que AS < 0, se debe tener que,

An, j den ser p © ney
Ta=Ta (1.2.28)
Py =Py (1.2.29)
y
PINE. G=1.l) (1.2.30)

Las scusciones 1.2.28-1.2.30 dan las condiciones para el equilibrio local en un sistema en ef cual no

o Condiciones de Estabilidad Local
e ciertas 'es en los signos de las

La estabilidad del estado de equilibrio q

d terr i mas a la expesrimentacion, como son: las capacidades

calorificas, la cor ia una cajs aislada de volumen,
V1, entropla total, Sy, energla interna total, Ur, y numero total de moles, nr.

Cor

4 que sdlo un tipo de particulas ests presents y que la caja esta

Por se cor
dividida en las cekias, A y B. Se denoctara el volimen, Ia enlrépra. ia energia interna y numero de

particulas de equilibrio de la celds a-ésima por: V2, 2, Uy nl,



temperatura, y el potencial quimico al equilibrio de todo el sistema esta representado por: P°, T° y

y° , respectivamente (deben tener et mismo valor para las dos celdas).

Debido a que hay un nimero finito de particulas en |a caja, habra fluctuaciones espontaneas de
las variables termodinamicas, para cada celda, alrededor de sus valores de equilibrio.

Estas fluctuaciones espontdneas deben ser tales que los valores de Vo, Ur, y nt permanezcan fijos.
Sin embargo, puesto que el estado de equilibrio es estable, la fluctuacién debe causar que el valor de
St disminuya. Si no disminuyera, el estado de equilibrio serfa ir y las fiL iones

espontaneas causarian que el sistema se moviera a un estado de equilibrio mas estable (de entropla
méss alta).

Se aceptara qus las fluctuaciones airededor del estado de equilibrio son pequefias y se expandira
la entropla de la a-ésima ceida en una expansion de Taylor alrededor del valor de equilibrio:

e\ © ° o
—so(y° o o S8 38 58
S,(U,,Va,n,)—S,(U,,,V.,,n‘,)+(au v,nAU' +(5V)u,nAv° +(5 u.vA.l:l"

1 (as,) (as,) (as,)
+ -4 Al =% AU, + A AV, + A Ang p+...
2{ ULy, Vol un Snalyy O

en donde

35S 22 s)° o (os
A( ") .(_) AU, +| —| ——
UL/, \SU2J, "7 | dvVieu v

Y sxpresiones similares se tienen para

ss s
A5, 45)
M Fna)y,
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el superindice 0" en las derivadas parciales significa que estan evaluadas al equilibrio. Las
fluctusciones AV,, AU,y An, estan definidas por: AV, =V, —V?, aU,=U, -UY y
An, =n, —nY y sefalan la desviacion de las car

V. U,y n, de su valor absoluto de
equilibrio. La entropia tota! se obtiene al sumar la entropia de las dos celdas. Debido a las condiciones

de equilibrio local (ecuaciones 1.2.28 a 1.2.30). El término de primer orden en la expresion de la
entropia totat , oter

1 8 IS I8,
ASy =— A(_—"—) AU, + A(—"-) AV, + A( ") An
T2 a-A.B{ SUalvn © Valyn 7 Fnalyy

La ecuacién anterior se puede escribir en una forma mas simple al hacer uso de las ecuaciones 1.2.9-
1.2.11,

AS-.-=2—T z{—AT as, + AP, AV, + Au,An,} (1.2.31)
La ecuacion 1.2.31 da el cambio de entropla, a las es, en una forma
completamente general. Ahora se puede expandir ASyen términos de i de las
ir que se en. Si se eligen las variables AT,, AP, y An_y se utilizan ias

relaciones de Maxwe!l se puede liegar a ia siguiente expresion,

AsT=_—2‘?a§B{ETx(AT,,)= —zlavai.]+ ( ) (An.)} (1.2.32)

endonde (AV, ), rep ‘ta las fluct \es del volumen a numero de moles constante,

(av,),., = ( ) A +(
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Las fluctuaciones ( AT, ). (AV, ) y (An, ) pueden ocurrir independientemente una de la otra, Como
ya se habla hecho notar, el estado de equilibric seré estable si ASy < 0. De la ecuacion 1.2.32 se
observa que esto sera ciero si,
Su e :
Cy =0, xp 20, y (— =0 (1.2.33)
on/pr
Las condiciones 1.2.33 son otra forma de establecer el principio de Le Chatelier:

bl lquier cambio espontineo en

q

*‘Si un sistema est4 en equilibrio
sus parimetros debe efectuar procesos que tiendan a restaurar el sistema al
equilibrio™

La primera condicion, C,, = 0, es una condicion de estabilidad térmica. Si un pequenoc exceso

de caior se adiciona a un elemento de volumen del fluido, entonces la temperatura del elemento de
lati e a los s, asl que parte del calor fluird

volimen debe incrementarse r
nuevaments hacia afuera. Esto requiere Que la capacidad calorifica sea positiva. Si Cy, <0 la
temperatura disminuiria y mas calor fluirla hacia el elemento de volumen, provocando una

inestabilidad.
térmica: Si un pequefio

La segunda condicion, x4 20, es una ) para la

slemento de volumen del fiuido se incrementa, Ia presion del fluido dentro del elemento debe disminuir
as asi que la presion mas alta de éstos detendra el crecimiento

ajos
del elemento de volumen. Esio requiere que la P sea positiva. Si x < 0, la presion se
taria y el o de voluman continuaria creciendo, creandose as! un estado de
inestabilidad.

Si se agregan

La tercera condicion, (—a—‘—‘- 2 0, es una condicion de i q
Inlpr

particulas a! sistema, su potencial quimico, y por lo tanto su energia total, debe incrementarse. Si asf
no ocurriase, el sistema funcionaria como un sumidero de materia.



1.3 La Termodinimica de las Reacciones Quimicas

En esta seccion se describe en forma ida 1a
qu En lcs

ipcion te i de los

quimicos de interés ocurren procesos quimicos (reacciones quimicas) lo
que provoca que la composicién de estos sistemas cambie desde un conjunto de valores en el estado
inicial, en general un estado fuera del equilibrio termodinamico, a otro conjunto de valores en el estado

de equilibrio (Smith y Missen, 1982). Primero se revisa |a descripcion termodinamica de sistemas

representados por una ecuacion quimica y, en seguida, la descripcion de si me
y multireaccionantes

es

1.3.1 Sistemas representados por una reaccién quimica

Las reacciones quimicas ocurren en sistemas que contienen diferentes especies de moléculas
(que se denotaran como A, B, C y D), que pueden transformarse unas en otras por medio de
colisiones ineslasticas. Un caso tipico podria ser aqué! en el cual las AyB

an
inelasticamente para formar ias moléculas C y D; las moléculas C y D pueden también colisionar
inelasticamente para formar las moléculas A y B. Las colisiones ocurren aleatoriamente y pueden ser
alasticas © inelésticas. Para que las colisiones saan inelasticas y den como resultado una reaccion las
dos moléculas deben tener suficiente energla para superar cuaiquier barrera de potencial y la reaccion ’
pueda ocurrir. €l equilibrio quimico es un estado dinamico del sistema. Ocurre cuando la rapidez de
produccion de cada una de las especies quimicas es igual a su rapidez de consumo por medio de

reacciones quimicas. Las reacciones quimicas en 8! mismas nunca se detisnen, ni siquiera en el
equilibrio.

En la primera parte de este sigio un cientifico Beiga, de Donder, encontrd que es posible
izar cada 1 quimica por una sola variable, &, llamada el grado de reaccion. En términos
de &, es posible entonces determinar cuando la energia libre de Gibbs ha su valor i

oy
por lo tanto cuando el sistema quimico alcanza el equilibrio quimico. Se considera la energla.libre de
Gibbs porque g ite las
fijas.

1es se llevan a cabo en sistemas de temperatura y presion

23



e La Af

dad

Considérese una reaccidn quimica representada por la ecuacion quimica de 1a forma

viA +vpB veC+ vpD

(1.3.1)
o bien

veC+vpD—v , A-vpgB=0 (1.3.2)

Las cantidades v, , Vg. Vc.Y Vp se denominan coeficientes estequiomeétricos; v; es el
numero de moléculas del tipo j necesarias para que la reaccion se lleve a cabo. Por convencion, v,

¥y vg,. coeficientes estequiométricos de los reactivos, son negativos (ecuacion 1.3.2). Considérese
que iniciaimente hay n, =

—Vvang Moles de A, nc = ven) moleade C, np =—vpng + Ng moles
deB,y np = anf, + N moles de D. La reaccion serad completa hacia la derecha cuando ocurra lo
siguiente,

n, =0, ng =Ng, ne = ve(no +nb). np =—vp(ne +nf)+ Ny,
w que la sera

P! hacia la izquierda cuando,

nA=—v,\(no+n£,). nB=—vB(no+n{,)+NB. ne =0, np =Np
Se define el grado de reaccion por ia ecuacion,
= i na
£=(no +np)+ Va (1.3.3)

_Como se ha definido, & tiene las unidades de moles. El nimero de moles de cada sustancia
puede escribirse en términos de £, como,

na =—VA(n° +nﬁ,)+ vag

ng =—vg(n, +nl)+ N+ vpé
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Ng =vVcd

np =vpé+Np

Por lo tanto, cualquier cambio en la concentraciones bido a la pusde t 7 H
dn, =v,d& dng = vpds dng = vcdd dny = vpdd
o .
dn, _dng _dne _dnp _ 4, (1.3.4)
Va Vs Ve Vo
La ecuscion 1.3.4 muy importante porq que cualquier cambio en las propiedades

ema dedbidas a una reaccion dada pueden caracterizarse por una scla variable.

termodinamicas del

enla libre de Gibbs debido

Para a atura y p!
» Ilm reaccion es,

m m
dG =2 uydny =3 u;v;d& (1.3.5)
= =1

en donde ia suma es sobre las especies que participan en la reaccion. Por (o tanto,

G =
== =3 uv (1.3.6)
58) e "H4
La cantidad
m
AmD v (1.3.7)
=t

se denomina Afinidad (en algunos libros esta definida con el signo contraric). En el e'quuibrlo

quimico, la energia libre debe ser un minimo ,
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5G\M u ) o
—_— =" =0 (1.3.8)
G er

y, por io tanto, en ¢l equilibrio quimico . 1a afinidad debe ser cero.

Se puede encontrar facilmente el signo de la afinidad conforme el sistema se mueve hacia el
equilibrio quimico desde la izquierda o la derecha. A temperatura y presion constantes, la energla libre
de Gibbs, G, debe de disminuir siempre conforme el sistema se mueve hacia el equilibrio, ya que en el
equilibrio G presenta un minimo, Por lo tanto,

(1.3.9)

Si la reaccién va hacia ls derecha , entonces d£>0 y 2 <0. Sila reaccion va hacia la izquierda,
entonces d£ <0y A>0.

-La afinidad y e) grado de reaccion son muy importantes porgue permiten determinar la distancia

de una i i asu de io y proporcionan un método de cadiculio de 1a
composicion de equilibrio del sistema (Minimizacion de la energla libre de Gibbs).

e La Constante de Equilibrio

Como se mencioné antes, en el equilibrio quimico la afinidad debe ser cero. Asl que las
condiciones de equilibrio se pueden representar como

m
2ouyvy= (1.3.10)
=

Si se considera la expresion general para el potencia! quimico en términos de la actividad,

26



My =/1]+RT|na_| (1.3.11)

Y se sustituye en la ecuacion 1.3.10 se obtiens

m m
3 v;u; +RTY v lna; =0 (1.3.12)
Ju=i J=1
que se puede reescribir como
o >
AGS =-RT] Ja}? (1.3.13)
3 5 f]
€} producto de las tivi a sus tricos se

como la constante de equilibrio de la ecuacion quimica,
Ll >
K=]]aj’ (1.3.14)
)

La forma tradicional de determinar la composicion de un sistema quimico en equilibric es
mediante la introduccion de las expresiones de !a constante de equilibrio.

1.3.2 Sistemas multicomponentes y multirreaccionante:

El anaiisis en el equilibrio de sistemasa quimicos en donde varios corr an donde
pueden ocurrir mas de una reaccidn quimica, y existen fases multiples se puede efectuar al
ger los cor mencionados en ia secciéon 1.3.1. El trabajo clésico en esta #firea es la

monografia de Smith y Missen (1982). Elios desarrollaron un método muy detallado en el contexto de
un tratamiento general matematico del equilibrio quimico.

Los multir tes pueden ser descritos en forma matricial y las ecuaciones
quimicas correspondientes se pueden obtener a través de la del alg lineal. La
del meétodo (Smith y Missen, 1982; Alberty, 1991; Wink, 1994), es Ia sotucion de la ecuacion
matricial
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Av=0 ! €1.3.15)

en donde A es la matriz de férmula con N columnas para las N especies quimicas y M renglones
para los M elementos; v es la matriz estequiométrica, cuyas columnas estan formadas por los

coeficientes estequiométricos de las especies en una ecuacion quimica balanceada; y O es la matriz
cero. Esta ecuacion muestra i te que las canti de los elementos se conservan en

una reaccion quimica.

El reto algebraico consiste en encontrar una matriz v a partir de una matriz inicial A. Esto puede
realizarse, segun la complejidad del problema, a “mano”, con un programa de calculadora o de
computadora (Smith y Missen, 1982; Weltin, 1994), con una hoja de caiculo (Wink, 1994), etc., al
utilizar métodos matriciales elementales.Con este procedimiento se obtiene uno de los posibles
conjuntos de ecuaciones quimicas balanceadas y lineaimente independientes que describen
qQuimicamente al sistema.

S| hay r reacciones quimicas linesimente independientes en un sistema que involucra j especies,

entonces habran r p &Syt ios para describir la rapidez de cambio del numero de
moles,
r
dn; =3 v dé (1.3.16)
k=1

La suma sobre k es para todas las reacciones quimicas en las cuales las moléculas del tipo j

participan. Asi mismo, se tienen r constantes de equilibrio para cada una de estas reacciones.

Asl que el problema fundamental de ios sistemas multicomponentes y multireaccionantes
consiste en expresar G en funcién de n;y buscar los valores de n;que hagan de G un minimo sujeto

a las restricciones de conservacion de masa y carga, & temperatura y presion constantes.

En particular el de la com de ilibrio se puede establecer a partir de diferentes
formulaciones de las condiciones de equilibrio.



Una formulacion estequiométrica, en donde la restriccion de un sistema cerrado se trata por
un i de

medio de ecuaciones estequiomsétricas que dan como resuitado
sin restr Una formr iGN no estequiomdtrica en donde Ias ecuaciones

estequiométricas no se utilizan, sino en su lugar la restriccion de sistema cerrado se trata por medio
de muiltiplicadores de Lagrange. Ambas formulaciones son equivalentes. Una forma tradicional de
! quimico en equilibrio es mediante !a introduccién de ias

inar la cory ) de un

presi de las cor de equilibrio de las ecuaci quimit invaly las ecuaciones
de balance de mat: y las ecuaciones de etc.

En el Modeio de Perturbaciones Aditivas aun polip de cor ion iniciat

Co (mol dm"). se establece un conjuntoc de ect ql ite independientes, este

conjunto co ala ion de la primera disociacién del acido, los equilibrios de dismutacion

de estequiometria dos: uno a unc de todos los anfolil del acido polip! y la autop del

agua. En seguida, se - et de y io @ partir del conjunto de ecuaciones quimicas y

ai introducir en jugar de un grado de reaccion, parsmetros adimensionales que tilenen que ver con
cada una de Ias ecuaciones quimicas: grado de disociacion, grado de diamutacion y grado de
autoprotdlisis.

Se an ios par adimensionales con la
comparar los pardmetros entre s! con un cierto grado de aproximacion, previaments establecido, es
posible reducir, bajo ciertas condiciones el nimero de ecuaciones quimicas que describen el
comportamisnto quimico del sistema y por io tanto, aplicar en estas condiciones calculos de

de las i® en solucién y al

Pr
En el capitulo 2 se analiza Ila disolucién acuosa de un acido monoprético de concentracion inicial,

Co (Mol am™).
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CAPITULO 2

Estudio de 1a Solucién Acuosa de un Acido Monoprético

En este capituto, a manera de introduccion, se mencionan las restricciones que presentan los
sisternas de estudio que se analizaran en este trabajo y se desarrolla a ecuacion general que permite
resolver 1a concentracioén de los iones hidrogeno de la solucidn acuosa de un acido poliprético de
concentracion inicial Cg (Mol drn"). tanto para una solucion de comportamiento ideal, como para una
soluciéon de comportamiento real en un intervalo de valores de fuerza idnica moderada.

En seguida, se analiza el sistema monoprético (y el de 1a monobase) bajo cuatro tipos de
enfoques. El primero a partir de la ecuacion general, que para este sistema corresponde a una
ecuacion cubica. El segundo y el tercero a partir de ecuaciones aproximadas de la ecuacién general
(lineales y cuadraticas) tomando como base los trabajos de Narasaki (1979) y Gordus (1987)
respectivamente. Y el cuartio bajo la metodologia del modelo de Perturbaciones Aditivas (Pérez 1887).

Finaimente, se comparan los cuatro enfoques ulilizados en el analisis del sisterna monoprético
para sefialar semejanzas y diferencias as{ como ventajas y desventajas. ’

2.1. Introducciéon

Antes de comenzar el estudio de aiguncs sistemas se deben sefialar varios aspectos que tienen
que ver con las restricciones impuestas sobre ellos (Smith y Missen, 1988; Harris, 1992)

E! modelo del equilibrio quimico se puede aplicar al sistema
El sistema se considera cerrado por io que se pueden

i las ecuaciones de vacion
{de materia y carga)
« Latemperaturay ia p se consid cor
.« Lla lucion se a ideal, op esto ifi que los valores de las
i de tas especies en solucid

son casi iguales a los valores de las concentraciones
(el valor del coeficiante de actividad tiende a 1). Estas solt s0N en g | solt

muy diluidas o donde el valor de la fuerza idnica, p, es menor que 0.01.
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e Es posible aplicar el modelo a una ion de portamiento no ideal y cuando se
incorpore el efecto que tiene la fuerza ionica sobre las i de las Pars ello
se requisre que la fuerza iSnica presents un valor moderado (0 < u < 0.01) para poder evaluar

asi faciimente el coeficients de actividad.

Si los resles p! ' estas isticas los tados que se
en el desarrolio de este trabajo tienen un significado predictivo sobre los sistemas.

2.2. Ecuacién General De La Concentracién De Iones Hidrégeno De La Solucién
Acuosa De Un Acido Poliprético

Un método que permite calcular la composicién de un sistema que contiene X especies qulmii:as
en solucion, en el equilibrio quimico, consiste en plantear las ecuaciones de balance para cada
componente, is de electroneutralidad y las de las constantes de equilibrio de las ecuaciones quimicas

- involt easto g las X ecuaciones necesarias que permiten resolver e! problema, y por lo
tanto, poder calcular la composicion del sistema. A continuacién se aplics este método para encontrar
s de ta cor de los iones hidrégeno de Ia solucion acuosa de un acido poliprético.

Considérese la solucién acuosa de un dcido poliprotico, HaA, de concentracion inicial (o analitica)

Cp (mot dm'a). En este sistema se er n+4 ies QL en solucién. E agua, HO; e!

i5n hidrégeno, H’: el i6n hidroxido, OH™ y, n+1 especies relacionadas al componente A, éstas son:

HA, Hp AL, A™. Para conocer la composicion del sistema se r 1 n+4 i

i ir pe: Sin embargo, debido a que el agua es el solvente de ia solucidn se
b que la concer ' de esta es casi la inicial y por tanto conocida, asi

que es sufick [~ n+3 ecL es. Las ‘es se U 1, segun el

en el parrafo anterior, de las n expr de las tes st iy de di ion del acido (Kan,

Ka(n-1)i-0 Kag), de la P on de la ite de P del agua (K,,), del balance de

materia para el componente A, y de la electroneutralidad de la solucion, esto es,
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= Kan
[ o] xw
Elar]-c

l"‘]—[ou']_hin(n_j){HJA(nq)-] o

ion que quede en

una

Al ar alg rente astas ecuaciones, es
términos solo de la concentracion de una de las especies quimicas en solucion. La ecuacion en

términos de la concentracion de los iones hidréogeno es la siguiente (Breneman, 1974),

[H )7 + RafH ] + aaKay ~KaCo —Kwi[H*]" +

+i{ [T%ax -G+ :)coﬁx“ —ng K“J[H,]m.} o

=) 'l

2.2.1)

La ecuacion (2.2.1) es valida para cualquier solucidn ideal de un acido poliprético (monoprotico,
diprotico, etc.) solo si Kaine1) . Ka(nez).--. 8iC., s igualan a cero ya que los valores reales de las
van desde Kay hasta Kan. Esta ecuacién es de grado n+2 en la

de di
concentracion de iones hidrogeno. Asi, que en e! caso mas simple, que cofresponde a ia solucion
= 1, la ecuacién a resolver es cubica, mientras que para la

acuoss del acido monoprético, esto es, n
solucion acuosa de un acido diprético, n = 2, la ecuacion es de cuarto grado y asl sucesivamente.

)
i
i
¥
i




monoprotico:  [H*' +xa [H*] - K Co+ Ku)[H"]-Ka Kw =0

dipretico: [u‘]‘ +K,, [H‘]’ +(K, K, ~K, Co—Kw) [u‘]2 ~(X, K,,Co+ K, Ku) [H*] —K, K, Kw=0

La ecuacion (2.2.1) puede se en forma en solt i T " es
aplicar una ecuacion andloga a ¢sta en soluciones no ideales, a una fuerza idnica de valor moderado,
cuando se sustituyen en la ecuacion (2.2.1) los valores de las ter i Nicas
involucradas por los valores de las P (también i como de

concentracién, Gordus, 1987) respectivas, a la fuerza ionica de trabajo:

[H¢]n-»2 +K,'”[H‘]n‘. +(K.A:K.Al —Kf‘lco —K:”)[H‘]" -
i+1 1

"'i{(ﬁ Kk —G+DCo [ T Kax — K HKZK)[H’]M'}=O (2.2.2)

=1 k=1 k=1

en donde:

. 1 . Y e . P ] . [ 1 ]
K, =l——|K,, K, =| L8t g . K. = Ka.. Ko = K
a [r..r.....kj, arr oA [r..ru._,,.] a2 ‘ [ruh . v Yu¥omd

Y v es el coeficiente de actividad promedio de cada espeacie quimica idnica.

En la Teoria general de las ecuaciones (Knight, 1882; Thompson y Yaqub,1976) la ecuacion del
tipo:
X" +p X" pax" 4 L 4ppyx+P, =0
es la ecuacion de un polinomio de grado n y tiene solamente n raices que pueden ser reales ylo
imaginarias. Es posible saber la naturaleza de ias ralces analizando los cambios de signo del
polinomio. Sdélo las rafces de las ecuaciones de primer, segundo, tercer y cuario grado pueden
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obtenerse en forma analitica. Las soluciones de 13s ecuaciones de tercer y cuarto grado se conocen
desde mediados del siglo XVi: la ecuacidn clibica fué establecida por Ferreo-Tartaglia-Cardano y la de
cuarto grado por Ferrari quien fué discipulo de Cardano; aunque los métodos de solucién de estas

ecuaciones son interesantes no son Utiles en la practica porque ios calculos para casi cualquier
a la nat de las funci

ejempio numérico son bastante complicados. Por tal razén y,
polinomiales y a que sus derivadas son faciles de evaluar, el método que se utiliza para encontrar la

solucién de las ralces de la ecuacion 2.2.1 (o de la ec. 2.2.2) es iterativo, como el de Newton-Raphson
(Greenspan y Cassulli, 1888), valiéndose del uso de una computadora (o calculadora). En adelante
este es el método que se utilizara para resolver la ecuaciones de tercer grado (dcido monoprético) y

de cuarto grado (acido diproético).

2.3, Ecuaci6n De La Concentracién De Iones Hidrégeno Del Sistema Monoprético

En ia solucién acuosa de un acido monoprético la ecuacién que permite calcular la concentracion
de {os iones hidrogeno se obtiene al sustituir n = 1 en la ecuacion 2.2.1, si la solucién presenta un
comportamiento ideal, © en la ecuacion 2.2.2 si el comportamiento es real con valores de fuerza idnica
moderada. En adelante se utiliza la ecuacion 2.2.1 como expresiéon de trabajo, recordando que si el
comportamiento es real con valores de fuerza idnica moderada basta cambiar en esta ecuacion ios
valores de la constantes de equilibrio, K, por los de las constante aparentes, K*.

La ecuacion que resulta al sustituir n = 1 es:

[H*]"x,‘ [H‘]z-(x,. Co+Kw)[H']-Ka Kw =0 3.1

Es posible calcular el conjunto de soluciones de la ecuacién 2.3.1, que tienen significado fisico, al
aplicar el de R . En la figura 2.3.1 se la repr ] del

conjunto de soluciones en forma logaritmica, esto es, pH es el logarimo negativo base 10 de la
concentracion de equilibrio de los iones hidrégeno (-Log (G} pCp es el logaritmo negativo base 10
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de la concentracion inicial del acido, (-Log Cq) Y. PKa e3 el logaritmo

Q de la cor del
equilibrio de disociacion del scido (-Log Ka). El conjunto de soluciones se obtuvo en los intervalos:

0 <pCo s 10, O = pKa = 10y utilizando un valor de K, de 10'". por medio de una hoja de csiculo de
Excel § y de la rutina Solver, &

se con este software. Es importante sefisiar
que hay problemas en la convergencia para obtener el conjunto de las soluciones si el vaior del que sa

parte para efectuar |a iteracion es, en este caso, mayor que el de 1a raiz.

1

. de deia 2.3.4
(Acido Monoprotico)
pH s
7 v
L3
s}
|
3]
24
al
-]
10
PCy ) 2 P,
-]
Kigura 2.3.1 Representacion grafica del conjunto de sol es de |a
logaritmica. El es \a disolucion

2.3.1 en forma
de un acido monoprotico de concentracion inicial Co
mol dm™>. En donde: pH =-Log [H’], pCo = -Lag Cgy pKa = -Log Ka.

A partir de 1a figura 2.3.1 se puede cobservar que hay regiones en donde las soluciones
logaritmicas de 1a ecuacion 2.3.1 siguen una tendencia lineal ya sea respecto a pCp. © pKa 0 ambas.
Esto significa que en estas regiones la acuacion que relaciona al pH con pCo ¥y PKa, €8 una ecuacion

aproximada de la ecuacion 2.3.1 y que el orden de esta ecuacion esta relacionada con el valor de las
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pendientes de la curva en cada region. Si la pendiente fuese 1 la ecuacién es de primer grado en pCop,
o pKa © ambas, sifuese ¥ seria de segundo grado y si fuese cero la soluciones presentan un valor
constante. Por ejemplo, para valores de pCp entre 8 y 10 el valor del pH es aproximadamente 7, la
pendiente tanto para pCgo como para pKa es cero, por lo tanto, en esta region ia concentracion de los
iones hidrégeno es aproximadamente 107 mot dm™3, esto es, que la ecuacion que relaciona a la
concentracion de iones hidrégeno con Cp y Ka es de orden cero respecto a estas variables. El hecho

de que el pH en esta region sea aproximadaments 7, corresponderia a una situacion en donde el pH
lo impone el agua. Sin embargo, la aplicacién de ecuaciones aproximadas en las regiones en donde
esto sea posible se analizara en la siguiente seccién.

Si se aplica la gia que se en la introduccién (balance de materia, de carga y
constantes de equilibrio) en el estudio de la solucién acuosa de la sal de una monobase, representada

por la formula quimica NaA, de concentracidn inicial Co mol dm”, la ecuacién que se obtiene de la
concentracion de iones hidréxido es:

-13 -1? .
[on-1 -xs [on ] -xs C‘,-a-x“-)[on-]—xB Kw =0 (2.3.2)
en donde Kg es la constante de equilibrioc de la hidrélisis de la base, es decir de la ecuacion quimica:
A’ + H,O == HA + OH

y su valor es igua! a:

Como se puede observar ia ecuacion 2.3.2 es totalmente analoga de la 2.3.1, esto es, que una se
puede obtener a partir de la otra si se sustituyen la concentracién de los iones hidrégeno por la de los
hidroxilos vy & te de por la de t isis © vil . Por lo tanto, el conjunto de las

fuci de la 1 2.3.2 (en forma logaritmica) tiene un comportamiento idéntico al de la figura

2.3.1 como se puede observar en la figura 2.3.2
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" sl conjurto de Solucionas de la ecuscidn 23.2
(Monohass)

Figura 2.3.2 Representacion grifica del conjunto de soluciones de la ecuacion 2.3.2 en forma
logaritmica. El sistema es !a disclucién acuosa de !a sal de una monobase de concentracién inicial Cq

mol dm™>. En donde: pOH =-Log [OH], pCp = -LogCp y PKp = -Log Kg.

Lo anterior significa que todas ias conclusiones que se obtengan para el acido monoprotico
) se " a la mar una vez que se han hecho los siguientes cambios de variable: [H’]

por [OH'). y Ka por Kg .
bidimensiona! de la figura

Para finalizar esta seccion es importante ar que la proy:

2.3.1 en el plano pH-pCgq para diferentes valores de pK, (en el caso del dcido), y de la figura 2.3.2
para diferentes valores de pKp (en el caso de la moncobase) se conoce como grafico de Flood
se en la figura 2.3.3

(Charlot, 1980). Estas proy
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Proyeccion bidimensional en el plano pH-pC, de la figura 2.2.1 (para diversos valores

de pK,) y de Ia figura 2.2.2 (para diversos valores de pKg). Esta representacion se conoce como
‘Grifica de Flood™.
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2.4. Ecuaciones Aproximadas Para Calcular La Concentracién De Iones Hidrégeno

En ia seccion anterior se analizé ia ecuacion general de ia concentracion de iones hidrégeno de
la solucion acuoss de un dcido monoprdtico, ecuacion cubice: 2.3.1 (v Ia ecuacion andioga para la

monobase, 2.3.2). Varios autores (entre otros, Nightingale, 1957; House y Reiter, 1968; Felty,
han un P en i

1978), sabre todo del area de Quimica A
ecuaciones aproximadas (de grado 1 y 2) de la ecuacién cubica y, aunque la metodoiogla es variada,

los principios fundamentales, en general, consisten en efectuar aproximaciones sobre las ecuaciones
de elsctroneutralidad y balance de materia. Otros autores se han preocupado en determinar las

regiones, en un plano pCg-pKa, en las cuales se pueden aplicar estas ecuaciones al imponer un grado
(Burke, 1976; Narasaki, 1979;

de aproximacion entre el cdiculo apr y el
Gordus, 1987 y 1991; Nakagawa, 1990).
En esta se las ] por dos de los autores, quizas los més
pi L N ki y Gordus, con el p! de prender, primero, cOmo es que se
i ) fas ecuaciones ap y luego en qué regiones {pCp-piKa} se pueden aplicar. Ademas,
se d y se ent sus prir
2.4.1 Metodologia Propuesta Por Narasaki
Narssaki compara la soluciones de la ecuacion en la con de jones hidrogeno
iones ap todas ellas scusciones cusdriticas.

(ecuacion cabica, 2.3.1) con las de las ecL
sobre un intervalo amplio de concentraciones (Cp) y constantes de acidez (K,). @ identifica las
1. da de pH dentro de + 0.02 unidades de pH de!

regiones en las cuales la 16 T
. 10 Que corresp @ un error sobre la concentracién de los iones hidrogeno de + 5%.

valor
Las ecuaciones aproximadas (Butler,1964; Koithoff,1964) que utiliza Narasaki para calicular la

concentracion de {os iones hidrégeno se obtienen: al! sustituir algunas aproximaciones scbre el
i de ilibrio. Todas ias i

conjunto de ect i de
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que obtiene son de un grado igual a 2 y, por lo tanto, su soluciones son directae y en principio mas
rapidas que las de la ecuacién (2.3.1). Para ob las iones aproxir se cor
nocion de la fuerza de un acido de la siguients manera:

» En el caso de un acido fuerte l1a concentracién de HA se puede ignorar en la ecuacién del balance
del componente A obteniéndose:

[H’]z - ColH‘]— Kw =0 .4.1)
lo que conduce a,

[H‘] = Cox llcj +4Kw

{(2.4.2)
e En el caso de acidos 1a concer de OH™ es despreciable . Esto proporciona la
ecuacion aproximada:
2
[H"] - K,\[H*]- KaCo=0 (2.4.3)
cuya solucion es,
5
[H,] _—Ka+ ‘/K: +4KACq (2.4.4)

ignorando e! segundo término de la ecuacion 2.4.3 se obtiene una ecuacion de segundo grado
cuya solucion es mas simple que !a anterior,

[#*]= v®aco (2.4.5)

« Para acidos muy débiles tanto Ia concentracion del H* como de OH™ son despreciables frente a Co
¥y esto proporciona la siguiente ecuacion aproximada,

[l-l‘]2 ~(KaCo+Kw)=0 (2.4.6)
cuya solucion es:
[H‘] = JKACo + Kw (2.4.7)
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Narasaki realizé los calculos con una calculadora electrénica programable Casio fx-201P y utilizé

ios valoresz de [H'] obtenidos a partir de las ecuaciones aproximadas anteriores, como valores
de la ecuacion cubica. Al comparar los

iniciales en el método iterativo para encontrar las solt
resultados obtenidos de las ecuaciones 2.4.2, 2.4.4, 2.4.5, y 2.4.7, con los de la ecuacién cubica

construy6 ia figura 2.4.1, en donde se muestran las regiones pCg-pKa en las que es posible aplicar
no es ible aplicar

cada una de estas ecuaciones aproximadas. En la zona que no esta sor
ninguna de !as soluciones aproximadas y, por io tanto, es necesario utilizar la solucidn de la ecuacién

cubica para calcular la concentracion de los iones hidrogeno.

T—_T_,T,T,T,s

:

6
T RN )
1+ NN
N1 -
2 NP c
°T 2 a P4 . 10 2 1.
PKA
las condiciones en las cuales las

Figurg 2.4.1 Grafi por que
formulas aproximadas para los scidos monopréticos dan el pH con un error < 0.02, en A |a ecuacién
2.4.2; en B |a ecuacion 2.4.4; en C la ecuacién 2.4.5; en D la ecuacidn 2.4.7. En la zona que no estd
sombreada ninguna de las formulas aproximadas es aplicable. La figura se apiica a las monobases si

se sustituye pKa por pKg y [H*] por [OH).

La utilidad practica de |a figura 2.4.1 en el calculo de la concentracién de los iones hidrégeno es
evidente. En todas aquellas disoluciones acucsas de dcidos moneproticos cuyos valores de pCo ¥ pKa
se encuentren en la region A de ia figura es posible calcular la concentracién de iones hidrégeno con
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una ecuacion aproximada: la 2.4.2; en la regiéon B por la relacién 244, enlaC porla24.5yenlaD
por |la relacion 2.4.7.

Hasta aqui al trabajo de Narasaki.

Una observacion importante que se puede sefialar del trabajo de Narasaki es que hace énfasia
en la obtencion de las ecuaciones de segundo grado y sus soluciones. Sin embargo, también es
posible incluir dos ecuaciones mas simpies que las anteriores, éstas se pueden obtener de la
ecuacion 2.4.1 al considerar lo siguiente,

e Si se ignora el tercer término en la ecuacién 2.4.1 se obtiene una ecuacion de [H'] lineal en Cgp,
que conduce a :

[H*] = Co (2.4.8)

= Si ahora, se ignora el segundo término de la ec 2.4.1 se obtiene una ecuacién simple, cuya
solucién es: :

[1]=viw (2.4.9)

esta ultima region se puede observar de manera inmediata en la figura 2.3.1, en donde el pH es
aproximadamente igua! a 7.

Lo anterior significa que en lugar de que existan 4 regiones en donde es posible aplicar 4

ecuaciones aproximadas de [H’] comoe propones Narasaki era posible incluir dos regiones adicionales.

En el trabajo de Gordus, que se analiza en ia siguiente seccion, sl se llegan a siete regiones, en

donde en seis de sllas es posible aplicar las seis ecuaciones aproximadas: 2.4.2, 2.4.4, 2.4.5, 24.7,
248y2459.
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2.4.2 etodolo, opuesta Por Gordus

La metodologia que propone Gordus para encontrar las regiones en donde es posible utilizar una
de los iones hidrégeno en la disolucién acuoss de

ecuacion ap! para la cor
un acido monoprotico es la siguiente.
equilibrio utilizando dos ecuaciones quimicas: la de la

Primero, plantea un estado de
cuatro st nes, dos

autoprotdlisis del agua y la de la disociacién del acido. En seguida,
de ellas tienen que ver con la posibilidad de descartar el equilibrio de! agua o que el pH lo imponga el
aguay las otras dos se relacionan con el grado de disociacion del acido. Finalmente, construye cuatro

curvas en el plano pCp-pKa que definen siste regiones, en seis de las cuales es posible aplicar las

seis ecuaciones aproximadas que se obtuvieron en ia seccién anterior.

La trayectoria que propone Gordus para establecer el estado de equilibrio de! sistemna consiste en
plantear como estado inicial una solucion del acido no discciado en agua disociada, incorporar las dos

ecuaciones quimicas que se presentan en el sistermna y una vez el pi o ias
concentraciones en ! equilibrio, para ello se r ] de a y w. El estado de
equilibric es,
HA = H” + AT H O == H" OH"
inicio Cq | 107 o 1 107 107
equilibrio |Co-a 107+3-w a 1 107+2-w 107-w

la constante de equilibrio de la disociacién de! dcido se puede escribir en términos de @ y w como,

H*|a -? -
K, = Qo7 +a-w)a 2.4.10
C,—a C,—a
Las simplif it que se on ia ion 2.4.10 son las que resultan cuando se hacen

varias es de las
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Suposicién 1 Se puede descartar el equilibrio de! agua; pH < 6.00.

Suposicién 2 A lo sumo hay una disociacién del 1% del HA.

Suposicién 3 Ia [H'] producida por la disociacion del HA es menor que 1.99 x 10". de manera
que pH = 7.00

Suposicién 4 HA se encuentra disociado mas del 99% (o sea que es un acido fuerte, en lugar
de uno débil)

Mas nente, se 1 los tamafios de los parametros Ka y Cg para los cuales la

ecuacién simpli dala tracion de iones hidrédgeno hasta una exactitud de 1% o mejor.

Con lo anterior Gordus construyo la figura 2.4.2. Cada region esta marcada con el numero, o los
numaros, de las suposiciones Qque en si son validas para esa region, con excepcitn de la region 3x.
Por ejemplo, en la region 1-2 sén validas las suposiciones 1 y 2. En 1a regién 0, ninguna de las
suposiciones es valida. También menciona que aunque pareceria que la figura deberla mostrar 16

regiones, dado que hay 24 posibles combinaciones verdaderas/falsas para las cuatro suposiciones,

siete de estas regiones se eliminan a que las 3. iciones 1 y 3 son incompatibles al igual que
las suposiciones 2 y 4. De las nueve regiones restantes, las tres que dentro del esquema ‘anterior
deberian Nnumerarse como regiones: 3-2, 3 y 3-4, se han agrupado todas como regién 3x, ya qQue para
todas eillas es valida = misma expresidon para calcular la concentracion de iones hidrégeno:
[H"]= 107mol am™

Las siete regiones pCp-pKa de la figura 2.4.2 sefialan que en seis de ellas es posible aplicar

algunas de las ecuaciones i para calcular la concentracién de los iones hidrégeno
desarrolladas en la seccion anterior y, en i@ regidn 0O es necesario aplicar las soluciones de la
ecuacion cubica. En la tabla 2.4.1 se muestra la relacién entre cada una de las regiones de la figura

2.4.2 con |a ecuaciones aproximadas de [H’] Que es posible aplicar en dicha regién

. Ecuaciones que se pueden utilizar para calcular la concentracién de iones

hidrégeno en la diolucién acuosa de un acido monoprético al utilizar la figura 2.4.2 (Grafica
de Gordus!

region 14 1 1-2 - o 2 3x
ecuacion 248 | 244 | 245 [2.42 |solucionesdelaec.23.1| 2.4.7 249
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Hasta aqu! el trabajo de Gordus.

Algunas de las observaciones que se pueden sefialar en este momento son dos, una

comparacion mas exhaustiva se realizara al terminar de analizar el sistema monoprético con 1a MPA:

La grafica de Gordus es mas completa que la de Narasaki ya que muestra el dominio de

P 1 de seis

iones aproximadas a diferencia de las cuatro que sefiala Narasaki.
La suposicion 3 que propone Gordus no asegura que !a ecuacién simplificada dé una
concentracion de H’ con una exactitud del 1% o mejor, de hecho el error €3 mayor que esta

cantidad. Para tener una exactitud del 1% es necesario que la concentracién inicial del acido
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sea igual a 10° mol dam™ y no 2x10® mol dm™ como sugiere Gordus (ver el Anexo 1). Es
importante sefalar que Gordus en un trabajo posterior (1991) presenta su grafica "corregida” en
donde uno de los valores asintéticos de pCoes 9y no 8.7

En la siguiente se L la del Modeio de Per as Aditi en ia

disolucion acuosa de un acido monoprético.

2.5. Modelo De Perturbaciones Aditivas

En esta seccitn se desarrolla en detalle una metodologla, llamads M lo de Pertur
Aditivas, que permite i el si monoproti Eng lam gla que se L esla
siguiente:

o Se identifican, en primer lugar, los casos limites del sistema (modelo a perturbacion nula o
modelo de! equilibrio principal) con el proposito de sefialar los parametros que estan
relacionados a la i de las ies en solucion e identificar tanto el numero, como ias
scuaciones quimicas que estan involucradas en el estado de equilibrio del sistema, que en este

caso son dos.

e Con estas dos ecuaciones se elige @ una de ellas como ecuacion principal y, la otra, se
incorpora como una perturbacion sobre |a primera; ademas, se plantea el estado de equilibrio
utilizando !as dos ecuaciones quimicas.

e Por la forma en que se expresa e! estado de equilibrio se pueden identificar faciimente las
aproximaciones que se puaden incorporar en el sistema. Dos de ellas, estan relacionadas con
ia posibilidad de que una sola ecuacion quimica sea suficiente para describir el comportamiento
quimico del sistema; mientras que, las otras dos, tienen que ver con |a estabilidad (o fuerza) del

#cido,

» Se define el grado de aproximacion y se incorpora en los parametros caracteristicos de cada
ecuacion quimica, con el propésito de encontrar las desig que ionan a estos
pardmetros.

= Con las cuatro desigualdades, que se obtienen en el punto anterior, se trazan los graficos
cor P ios permiten las zonas en donde es posible aplicar una sola
ecuacion quimica y las zonas en donde el écido es semi @ ir De las
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nueve regiones que se obtienen en ocho de ellas es posible incorporar al menos una
aproximacion sobre el sistema.
e Se muestra cdmo efectuar los calculos de composiciéon quimica para cada region.

2.5.1 Casos Lfmite

Cuando se considara la solucidn acuosa del #cido monopritico, es posibie concebir dos
situaciones extremas, o casos limite, que tienen que ver con la posibilidad de aplicar una ecuacion
quimica representativa. Una de ellas corresponde a la situacién en la cual si el acido fuese muy débil o
el valor de la concentracion inicial muy bajo, el sistema se comportaria, en forma aproximada, como si
estuviese formado casi exclusivamente por agua, por lo que el equilibrio quimico se podria representar
por,

H;O == H" + OH
1 ] I -X I l - X I
la cor v X puede r & la concentracién inicial del acido; a esta cantidad, que es
adimensional, se le llamara en adelante el grado de autoprotdlisis de agua: o
X
o=——
Co
El grado de autopr esth ‘ado a |a cor de equilibric Kw ¥y & Cq de Ia siguiente
manera:
o= Kw
ci

Ec‘:i es un parametro caracteristico de la ecuacion de ta asutoprotdlisis del sgua. £l pH de Ia solucion
o

para este caso limite tendria un valor aproximadamente igual a 7.

La otra situacidn extrema, corresponde al Caso en e! que si el dcido fuese no muy débil y el vator
de su concentracién inicial no muy bajo, el comportamiento quimico del sistema se podria rap(esemar
casi exclusivamente por la disociacion del acido, esto es,
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HA == A + H"
(1-a)Co I Luco I Iucn l

« es el grado de disociacion del acido (Charlot, 1980; Lichanot y Poquet, 1993) y su relacion con K, y
Coes,

’é—‘ es un parametro caracteristico de la ecuacion de disociacién del acido y tiene que ver con la
o

estabilidad del acido, ya que para ciertos valores del parametro el valor de a tiende a cero (a << 1) y
se dice que el acido es débil (o estable), mientras que, para otros valores del parametro el grado de
disociacion tiende a uno (ax = 1) y se dice gue el acido se comporta como fuerte (o inestable), en
cualquier otrm situacion a las antes mencionadas el scido se considera de fuerza media (o
semiestable).

€l valor del pH de la solucion para este caso limite serla aproximadamente igual a -Log(aCo), en

donde el vaior de o corresponde a solucién de la ecuacion cuadratica resultante de la relacion

anterior.

La reflexion anterior conduce a pensar que el comportamiento quimico de ia solucién acuosa del
acido monoprotico esta representado simultaneamente por las dos ecuaciones quimicas antes
mencionadas y, que bajo ciertas situaciones, ios casos limite, una de estas ecusciones tiene una
importancia relativa mucho mayor que Ia otra, por lo que, entonces, es posible describir el estado de
equilibric por una sola ion quimica: {a de imp.

i loavi

va.

Si se considerase que el sistema esta representado s6l0 por una ecuacion quimica entonces el
modelo utilizado seria el del Equilibrio Quimico Representativo, o Equilibrio Principal (Fritz, 1953;
Blaedel y Meloche, 1957; Meit 1981). Estas ecuaciones al ser tnicas no estan afectadas por
alguna otra, por io que se considera que no hay perturbacién sobre la ecuacidn gulmica principal
(perturbacion nuia). Sin embargo, si el sistema esta representado por dos ecuaciones quimicas y
ambas tienen en comun a! una i y una de ellas es e! equilibrio principal, se dice
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que el sistermna ha sido perturbado por el efecto de la otra ecuacion {equilibrio interferente), en relacion
al sistema no perturbado. En el caso del acido P ta di i del acido presenta una
pertur [ por Ia autop! del agua y que se manifiesta por el hecho de que Ia
concentracion de iones hidrogeno es la suma de la concentracion proveniante de |a disociacidn mas la
que provi de |a autop: isis. Esto significa que |a concentracion es mayor cuando se considera el
efecto de la autoprotdlisis que cuando no se considera y que, bajo ciertas es (cor

limite), |a concentracion es aproximadamente igual a |la de! sistema a perturbacion nula, séio si el
efecto de !a autcprotodlisis (la perturbacién) sobre la disociacion es muy poco apreciable. Ademas,
también se puede asegurar que el grado de disociacién del acido cuando se considera la perturbacion
es menor que &) P te a pertur ién nula (principio de Le Chatelier).

2.5.2 Estado De Equilibrio General

Generalizando un poco mids Ia idea de Ia seccién anterior, e} comportamiento quimico de |a
soluciéon acuosa del acido monoprético, debe estar rtado por dos es q . De
entre el conjunto de los pares de estas ect uno de ellos es el siguiente: como
ecuacién quimica principal s® puede plantear la de la disociacidn del #cido y como una ecuacion
Quimica interferente (sobre la ecuacién principal) ia de |a autoprotdlisis del agua,

ecuacion principal: HA == A~ + H* ecuacién interferente: H;O == H* + OH”

la autoprotdlisis del agua es una ecuacion interferente sobre la de Ia disociacién de! acido porque )
ambas presentan una especie comin: el i6n hidrogeno. Esto significa, que la concentracién de
equilibrio de los iones hidrogeno puede formularse como la suma de lo Que proviene de la disociacion
mas lo que aporta la autoprotolisis. Al splicar el principio de Le Chitelier, se puede asegurar que el
grado de disociacion del acido es numéricaments menor que el obtenido al utilizar sdlo el equilibrio
principal.

El estado de equilibrio al utilizar las dos ect qQ antes menci se puede
plantear de la siguiente manera: se considera Que en una primera etapa el proceso Que ocurre es la
disociaciéon del &cido y, en una segunda etapa se incorpora el procesc de la autoprotolisis del agua,

hasta que finalmente, el sistema aicanza el equilibrio; esto se representa de la siguiente forma:
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HA === A’ + " H,O === H + OH

inicio l Co j l i l L_—_II 1 l l J I J
1a. etapa L(*l—a)CT‘ Luco ] | aCo E] aCy,

2a. etapa 1 (a+a)Cp oCy

equilibrio [(1-«)0., I rucn ] l(aoo)c,, IT E) l 'Wc)cd rm:.,gl

a es el grado de disociacion del aAcido (en presencia de la autoprotélisis) referida a la concentracion

inicial, c es e! grado de autopr i (en ia de la di 1) referida a la concentracion
inicial y Cp es Ia concentracion inicial del acido. -

De aqui en adelante el estado de equilibrio se repr a do las intermedias y
dejando solo el estado inicial y el de equilibrio, como se muestra en !a tabla 2.5.1.

Tabla de Concentraciones molares de equilibrio de la disociacion de un acido
MOoNOProtico en aguas.

HA —— A + H* H,0 === " + OH"
inicio o )
equilibrio (1-a)Cq aCqy (a+3)Cq 1 (a+5)Co oCq

Ias expresiones Que se pueden obtener para a y O, en términos de los parametros caracteristicos de
las son las si

Ka =a(a+o’)

2.5.
Co a-a) @.5m
K‘;’ = o(a+a) (2.5.2)
CD
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A continuacion se muestra que el sistema descrito por el estado de equilibrio mostrado en la tabla

2.5.1 se reduce a los dos casos limites mencionados en ia seccion 2.5.1.

Y casi nula)

Si ol grado de autoprotdiisis fuese mucho menor que el 1 (per

entonces Ila concentracion de iones hidrogeno seria aproximadamente igual a aCp , esto significa que
el estado de equilibrio de! sisterna quedaria representado aproximadamente por una sola ecuacién

quimica: ta de la gisoclacion del scido:

HA == A" + H

l (1-x)Cp , l aCy ' l ~aCg I

Pero si el grado de disociscion fuese mucho menor que el de autoprotdlisis (perturbacion casi
in de los iones g saria ap igual a
tado por la ecuacidn quimica de Ia autoprotdliais,

complets o totel)
GCg y o estado de equilibrio

ia ahora

H,O0 == H + OH

[ =] =]

2.5.3 Incorporacién De Las Aproximaciones Sobre Fl Estado De Equilibrio

Se puede observar de la tabla 2.5.1 que ia eompamcion relativa entre a y o tiene que ver con la
VOl en el Si una de estas variables

importancia relativa de las ecuaciones q
es numéricamente mucho mayor que ia otrs, Ia impartancia relativa de una de las ccuacloncl
del puede

quimicas es mucho mayor que ia de ia otra, por lo que el
utilizando a esta ecuacion quimica como un equilibrio quimico representativo (EQR). Si lo anterior no
del se repi por las dos ecuaciones quirnicas.

sucede, no hay un EQR y ef
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For otra parte, la comparacion relativa de a respectoc a 1 esta relacionada a la estabilidad del
acido. Si el valor de o es mucho menor que 1 e} acido casi no se

Yy se a (o
débil); pero si el valor de a tiende a 1 se disocia casi totaimente y el acido monoprético se considera

inestable (o fuerte). En cualquier otra situacion, diferente de las anteriores, el acido es semiestable (o
de fuerza media).

Para saber en forma especifica bajo qué condicicnes es posible o no aplicar una ecuacidon
quimica representativa y conocer el comportamiento del acido r

asu ik es io
definir el grado de aproximacion, e, que se esta dispuesto a aceptar en la comparacion relativa de las
variables.

La seleccién del grado de aproximacion tiene que ver con la comparacion de los resultados
tedricos con los obtenidos en forma experimental. Por ejemplo, si los resultados experimentales de pH
prasentan una incertidumbre del orden de 0.01 unidades (de pH), lo cual equivale a una incertidumbre
aproximada del 3% en la concentracién de los iones hidrogeno, los calculos tedricos de pH no

requieren presiciones mayores que la incertidumbre experimental, en esta situacion se seleccionaria
un grado de aproximacion del 3%.

que si o es menor o igual al 3% de a, entonces o es despreciable
frente @ o por lo que I1a ecuacion quimica representativa es |a de Ia disociacidn del acido; y, que si a

Por eji o, se puede

es menor o igual al 3% de 1 el acido se considera estable. El grado de aproximacion es, por tanto,

igual a 0.03. En general, mas adslante, se maneja el grado de aproximacidén en forma implicita y
cuando se efectuen caiculos se i su valor

Una vez definido el grado de aproximacion, éste se sustituye en las expresiones (2.5.1) y (2.5.2)
con e p de er desig\

que relacionen a los parametros K,/Co? y KA/Cg, ¥ saber
asi, los valores que deben tomar dichos parametros para poder efectuar alguna aproximacion sobre el
sistema y conocer. por tanto, 1a situacion en donde no es
resuitados que se obtienen son los siguientes:

P ninguna ap ion, Los

Si O<csea

2
Kw e x.) 2C,(1+¢€) AC, (1 +¢)
0 <«s—-¥g — x| =2 - 5.
<er = a+9 7\, J ¥k, = 253
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Si Ocaseo

AK‘;,Z

AC,(1+¢)
= = '

SiOcasxe

Sl 1-esa =<1

Kw e KA) e.‘(KA; - ) ‘
) Zl—e* To x ——‘_ex —co (-e) (2.5.8)

Las desigualdades anteriores marcan ias situsciones bajo las cuaies es posible incorporar una
simplificacion sobre el sistema al aceptsr un grado de aproximacion, e. Las dos primeras
i des se

'an a 1a importancia retativa de las ecuaciones quimicas. Las dos URtimas se
an ala del acido.

Cuando se verifica la desiguaidad 2.5.3 se puede asegurar que: ¢ < ea, por lo que, es posible

incorporar una aproximacion sobre el sistema: que e! grado de autoprotdlisis es despreciable frente al
de disociacion (la ecuacién quimica interferente no afecta

P te a ta 4 quimica
pr ). Esto impli que e} do de equilibrio del sistema puede representarse por una sola
Hon qu :iadela det &cido. Mientras que do se veri la 254,

entonces, a < ec y la ecuacién quimica representativa es la de la autoprotolisis del sgua. Entre las
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dos desigualdades es necesario utilizar jas dos ecuaciones quimicas para plantear el estado de
equilibrio,

La desigualdad 2.5.5 implica Que 0 < o < e, por 1o que la aproximacién que se puede incorporar
en el sistema es que el grado de disociacion del Acido es despreciable frente a 1. Por tanto, el acido
es débil (o estable). Mientras que [a desigualdad 2.5.6 implica que (1-€¢) s @ < 1 y que el dcido es
fuerte (inestable). Entre estas dos desigualdades el acido es de fuerza media (semiestable).

2.5.4 Griafica De Importancia Relativa
(GIREQE).

e Ecuaciones Quimicas Y Estabijlidad

A partir de las desigualdades 2.5.3 y 2.5.4 se trazan las curvas -Log(wc‘,’) vs -Log(K./Cp) las
cusies se encuentran en la la figura 2.5.1. Esta grafica divide al plano en tres regiones.

La regidn D {D = disociacién), que se encuentra en la parte auperior de la figura, representa a

todos squelios sistemas que pueden describirse por la ecuacion quimica de la disociacion dél acido.
La region DA (di iGNy *autopr

isis). parte central de la figura, representa a los que se
describen por las dos ecuaciones: tanto la de a disociacién del acido como la de la autoprotdlisis. La
region A (autoprotodlisis), parte inferior de la figura, representa a los sisternas que pueden describirse
por la ecuacion quimica de la autoprotélisis del agua. Ya que esta grafica sefiala las zonas en donde
es posible aplicar una sola ecuacién quimics, o las dos, se le lama Grafica de Importancia Relativa
de Ecuaciones Quimicas (GIREQ) del sistema monopratico.
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Grafica de Impor ade E ] Quimi [{ ) pars
un Acido Monoprético

~Log(Kw/Cs™)
12

/H20 == H* + OH"

[ 10
(e =0.03,
bt -Log(KA/Co)

=

Grafica de Importancia Relativa de Ecuaciones Quirnicas (GIREQ) para ta solucion
acuosa de un #cido monopratico. En I-s regiones superior @ inferior el sistema esta representado por
una sola ion quimica: Di i (D) o Autoprotdlisis (A), respectivamente, y en (s regién
central por las dos ect es: Di 5 y Autopr isis (DA)
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Con ias desigualdades 2.5.5 y 2.5.6 también se trazan las curvas -Log(K/Co?) vs -Log(K./Co) las
cuales se encuentran en la la figura 2.5.2. Esta grafica divide al plano también en tres regiones.

Grifica de Estabilidad (GE) para un Acido Monoprético

-Log(Kw/Co")
—mn =
12 »a=1-e
[ —
LI 3

(e (aiEn S, [feaBR E)

10
-Log(Ka/Co)

ién acuosa de un acido monoprético. En 1a region

Eigura 2.5.2 Grafica de para la
izquierda el acido se considera inestable (I) o fuerte, en la derecha el dcido se considera estable (E) o

débil y en ia regidn central se considera semiestable (S) o de fuerza media.

La region E (E = estable), a la derecha de la figura, representa a todos aquelios sistemas en
donde el acido se considera estable. La region S (S = semiestable), parte central de la figura,
representa los sistemas en donde el acido es semiestable. La regién | (I = inestable), a la izquierda de

la figura, representa ios sisternas en donde el acido se considera inestable. Ya que esta grafica sefiala
e i se le llama: Grafica de Estabilidad

ias zonas en donde el acido es
(GE) del sisterma monopratico.
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Si se superponen las figuras 2.5.1 y 2.5.2 se obtiens |la grifica de Importancia de Relativa de
Ecuaciones Quimicas y Estabilidad (GIREQE) de la solucién acuosa de un acido monoprético: figura
2.53. La superposicion de las dos figuras genera nueve regiones en ef plano
{-Log(K,/C%), -Log(Ka/Cy)} la cuales tienen que ver con el hecho de cor i

ente Ia

naocion de la ecuacion de mayor importancia y imdela de! écido
Gréfica de Imp i de E Qui y Estabilidad (GIREQE) para
un Acido Monoprético
-Log(Kw/Co*)
12 TLER a -
[ ; )
C regién E-D ) cmea
o} Gy L
region E-DA
aq
o region S-DA
T (*9in DA

> GEFRED

]
-8
-Log(KA/Co)

Figura 2.8.3 Grafica de importancia Relativa de Ecuaciones Quimicas y pars la ]
acuosa de un acido monoprético. En las regiones: 1-D, D-E, I-A y E-A se pueden incorporar dos
aproximaciones simuitaneamente. En las regiones: S-D, S-A, I-DA y E-DA se puede incorporar solo
una aproximacion. En la regidn S-DA no es posible incorporar ninguna aproximacion.

En la figura 2.5.3 se muestran las 9 regiones, en cuatro de ellas: I-D, E-D, I-A y E-A se incorporan
dos aproximaciones simuitaneamente; estc es, &! si podria

[« por una ecuacion
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quimica (D di n, o A autopr is) y e! acido se comporta como o te (E
© | inestable).

En otras cuatro regiones: S-D, S-A, I-DA y E-DA se incorpora sélo una aproximacion, que tiene
que ver con la posibilidad de utilizar una ecuacion quimica, pero el dcido es semiestable (S-Dy S-A). o
con !a posibilidad de que e! écido sea estable © inestable, pero utilizando las dos ecuaciones quimicas
(1-DA y E-DA).

Finaimente, s6lo hay una regiéon en donde no es posible incorporar ninguna aproximacion: S-DA,
ya que el acido es i y es T

io utilizar las dos ecuaciones quimicas (esta region
corresponde a la region O de la grafica de Gordus, figura 2.4.2).

En la tabla 2.5.2 se muestran las apfoximaciones que se pueden incorporar para cada una de las
regiones de la figura 2.5.3

Tabla 2.5,2. Tabla que sefiala las aproximaciones que se pueden incorporar sobre el estado de
equilibrio general de la solucién acucsa de un acido monoprético. En la region I-D, por ejemplo, se
pueden incorporar dos aproximaciones: por una parte, el acido tiende a ser inestable por 10 que el
grado de disociacion es aproximadamente igual a 1; por otra parte. de las dos ecuaciones que
describen al sistema la de mayor importancia relativa es |a de |a disociacion del scido.

Regién Aproximacién sobre 1a Apr [T-) b §
estabilidad quimicas
D I inesiable (x = 1) "D disociacion del 80,00
S-D ninguna (S semiestable) D disociacion del acido
E-D E estable (a << 1) D disociacion del acido
A I inestable (a =~ 1) A autoprotolisis del agua
S-A ninguna (S semiestable) A autoprotolisis del agua
E-A E estable (o << 1) A autopr del agua
1-BA 1 inestable (a = 1) ninguna (Disociacion y Autoprotdlis)
E-DA E estable (a << 1) ninguna (Disociacion y Autoprotélis)
}__EﬁJA ninguna (S sem; y ninguna (Disociacion y Autoprotolis)
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T ién es p la GIREQE del sistema monoprético en e! plano {pCo—-pKa). En la
figura 2.5.4 se muestra este tipo de representacion, el valor que se utilizé del grado de aproximacion
para elaborar esta gréfica es 0.01.

GIREQE del Sistema Monopritico en ef Plano {pKa-pC;)

(.78
a=el
—
G=i-e!
-A
anec N
] i
o —aer < - [} 8 10 12
©=0.01
[ pCe

FEigura 2.8.4 GIREQE del sistema monoprotico en el pianc {pCp—pKa). Notese la gran similitud entre
esata figura y la grafica de Gordus (figura 2.4 2) La diferencia fundamental entre las dos figuras es que
la asintota de pCo en 9 de esta figura, en Ia de Gordus se encuentra en 8.7, La explicacion de esta
dlhroncia s$e encuentra i on en el A 1. La nomenclatura de regiones asi como la
ir de las ap ‘es en cada region se encuentiran en ia tabla 2.5.2.
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Como se puede observar de la figura 2.5.4 la grafica obtenida es casi idéntica a la grafica de

Gordus (figura 2.4.2). De hecho hay dos diferencias.

La primera consisle en que la grafica de Gordus presenta siete regiones y en la figura 2.5.4 hay
nueve regiones, la razon de esto es que Gordus esta interesado en mostrar solo las regiones en
donde se pueden aplicar ecuaciones aproximadas de [H'] mientras que en la GIREQE se muestran
en forma simultanea las ecuaciones quimicas de mayor importancia relativa y ia estabilidad del acido.

La segunda diferencia consiste en que el vaior asintético de pCyp en el cual Ka— =, en la grafica
de Gordus, cuando a = eo, es 8.7 mientras que en la figura 2.5.4 es de 9.0 (para un mismo valor del
grado de aproximacion, e = 0.01), la razén de esto tiene que ver con el hecho de que las suposiciones

3 y 4 que propone Gordus no son consistentes entre s{ como se demuestra en el Anexo 1.

En la siguiente seccion se desarrollan ias ecuaciones que permiten el cadiculo de la composicion
para cada region en las que se divide el plano (-Log(lecgz). -Log(K./Cy)} de |a figura 2.5.3.

2.5.8 Ecuaci que permi calcular la composicion en cada region de la

GIREQE del si P

En esta seccion se desarrollan las ecuaciones que permiten calcular la composicion quimica del
sistema monoprético para cada una de ias regiones de la GIREQE que se muestran en ia figura 2.5.3
(seccitn 2.5.4). Para ello, se toma como referencia el estado de equilibric general de) sisterna, tabla
2.5.1, y sobre éste se incorporan las aproximaciones que son validas segun la region que le
cofresponde en la GIREQE. Una vez que se incorporan las aproximaciones, se desarrollan las

L es ) Que permiten calcular el grado de disociacién, o, y el grado de

autoprotolisis, o; y a partir de esto, por sustitucion, se calcula (en forma aproximada) la composicion

del sistema.



Considérense |ss regiones i-D, E-D y S-D de |a figura 2.5.3. Estas regiones tienen en comun el

hecho de que pusden describirse por una ecuscién fmi tativa, que es la di del
acido (D), esto significa que el valor de! grado de autoprotolisis es mucho menor que el del grado de
disociacion (c<<a). Las regiones se di por la il del acido.

e En la region 1-D el acido es inestable por lo que es posible incorporar una aproximacion adicional
(sdemds de o << a) sobre el estado de equilibrio general, que el grado de disociscion es
aproximadamente igual @ uno (o =~ 1). Al sustituir estas dos aproximaciones sobre el estado de
equilibrio general sea obtiene el estado de equilibrioc aproximado para esta regiodn, el cual se
representa en |a tabla 2.5.3.

S, Tabla de concentraciones de la n de un acido
monoprético en agua para la regién I-D de la GIREQE (figura 2.5.3).

HA -—— A + H” HO === H" + OH"
equilibric [ =~ Co ” 1 J I ~ Co ] I oCo l
los valores de a y © son:
Ke
aml o —_

c}

ma para esta region (1-D) se puede calcular de |a siguiente manera:

=] R . 1o Ke
[male 2. [ra}=co. | g B [OH]-C—D.
= En la region E-D, el acido es asi que Ia i que se puede incorporar
sobre el sistema es que e! grado de disociacion es mucho menor que uno (a << 1). El estado de
equilibric ap se rep en la tabla 2.5.4
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Tabla_2,5.4. Tabla de concentraciones molares apr de la de un Acido
monoprético en agua para |a region E-D de la GIREQE (figura 2.5.3).

HA —_— AT + H H,O === H" + OH~
equilibrio I ~ Cg l aCy I I =~ aCq ll 1 | | = aCg | I aC, l

Ios valores de & y © son:

a~JRKi7Cs o=[(rw/c?) + JRITC]

La composicién quimica del sistema para esta region (E-D) se puede calicular de la siguiente
manera:

[HA] = Co. [A']-JE:E;'. [m*]=VKiCo. [°"']'7:_:c7‘

e En la regidon S-D, e! tcid-o es semiestable asi que no es posible incorporar una aproximacion
adicional, excepto !a que esta relacionada a la ecuacién quimica. El estado de equilibrio
[-] do se rep ta en la tabla 2.5.5.

Tabla 2.5.5, Tabla de aproximadas de la disociacion de un acido
monoprotico en agua para !a region s-D do Ia GIREQE (figura 2.5.3).

HA == A + n* H;O === H* + OH"
equilibrio IC°(1-a) I I aC, l I-uc,JI 1 l r-ucu l [ aC,

los vaiores de . y o son:

1
K C Ko C
Xa +ale _ Ko | Ka ’* Lo _,
a- cﬂx( 1 K ), o= g Cox( 1+4 )
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La composicién quimica del sistema para la regién S-D es,

TR W 50 B S %
]~ ‘[\/@' 'J [ow7]~ ﬁ h—i’:"’—_:_'h'

Ahora, considérense las regiones |-A, E-A y S-A. En este caso estas regiones tisnen en comun el

hecho de que pueden representarse por una ' q L P que es Ia autoprotolisis

del agua (A), esto significa que &l vailor del grado de disociacion es mucho menor que e! de! grado de
autoprotélisis (a << o) y, por tanto, ia concentracién de los iones hidrogeno en estas tres regiones
se di Il Y por la

esta impuesta por el agua y es constante. Sin embargo, estas regi
del &cido.

e En la region I-A el acido es inestable por io que se puede incorpofar una aproximacion adicional

(ademas de a << ) sobre e! estado de equilibrio general: que el grado de disociacion es
aproximadaments igual a uno (o ~ 1): Al sustituir estas dos aproximaciones sobre el estado de
equilibrio general se obtione para esta regiéon el estado de equilibrio aproximado, el cual se
fepresenta en la tabla 2.5.6.

5 Tabla de concentraciones molares aproximadas de la disociacion de un acido
monoprético en agua para la region I-A de la GIREQE (figura 2.5.3).

HA e i A” + H H,O === H" + OoH"

equilibrio l(1-a)c.. I I-c, l L'°c° Ir_-l_J l-cc., } l c-.-vco l

los valores de o y & son:

63



o= JKw/C2 a=l

La composicidn quimica del sistema para la region I-A se puede calcular de Ia siguiente manera:

CNPELSER [A]=co. [n]~JRa [on-1~ Vs -

e Enla region'E-A. el acido es estable asi que la aproximacién adicional que se puede incorporar
sobre el sistema es que el grado de disociacién es mucho menor que uno (& << 1). El estado de
equilibrio aproximado en esta region se representa en la tabla 2.5.7.

Tabla 2.5.7. Tabla de concentraciones molares aproximadas de la disociacion de un acido
monoprotico en agua para la region E-A de ia GIREQE (figura 2.5.3).

HA —— A + H* H,0 H* + OH’
equilibrio l ~Co | | aCo | | = aCyp |[ 1 I | = oCy | I?Cg |

los valores de o y a son:

o~ JKw/Ci a=K,/J/Ky

La composicion qulmld. del sistema para regién E-A se puede calcular de la siguiente manera:

MAl=Co. [ ]- 52 ] Vi, for] = %=

= En la regitn S-A, el &cido es semiestable asi que no es posible incorporar una aproximacion

adiciona! axcepto la que ests relacionada a la ecuacion de |la autopr (la cor de
[H*] @3 ap nente ‘te) . El de equilibrio ap se rep! en ta tabla
25.8.




i de la di: de un acido

TIabla 2,5.8. Tabla de concentraciones
monoprético en agua para la region S-A de la GIREQE (ﬁgura 2.5.3).

HA — AT + H' H;O === H + OH™
equilibrio '(1-a)c., , [aca l l-oc, ” 1 I I-oc.,‘l l aCy

ios valores de o y & son:

oKy /C3 ‘ a-ﬁt

L® composicion para 1a region S-A es,

[CNPRL=T [A]-geSe.  [w]-vie [or]~vis -

I-DA, E-DA y S-DA, esta ultima corresponde a la region O

Finalmente, cor 5@ las reg
de la figura 2.4.2 (grafica de Gordus). Estas regiones tisnen en comun el hecho de que el estado de
equilibrio debe incluir a las dos e qu esto sigl que el valor de! grado de

disociacion y el de autoprotodlisis no pueden despreciarse entre si. Sin embargo, todas eslias se
Y por ia del acido y, en dos de ellas (I-DA y E-DA) es posible incorporar una .

aproximacion, mientras que en la regidn S-DA no es posible incorporar ninguna aproximacion.

En la region I-DA el &cido es inestable por lo que se puede incorporar una aproximacion sobre el
estado de equilibric general, que el grado de disociacion es aproximadamente igual & uno (a = 1).
Al sustituir estas dos aproximaciones sobre el estado de equilibrio general se obtiens el estado de
equilibrio aproximado, e! cual se representa en la tabia 2.5.9.

de la di de un acido

Tabla 2.5.9. Tabla de concentraciones molares apr
monoprotico en agua para la region I-DA de la GIREQE (figura 2.5.3).

HA ——— A + H HO =—= H + OH"

equilibrio l (1-a)Cy l L.co j l-(1oa)co] E |-(1¢c)co| [ oC, ]
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los valores de o y o son:
1 4K,
= ,| > -1 1
6-2( M <o )' «=i

La composicién quimica en eita region (1-DA) es,

[""]"2%:( \+%+\) < [AT)ses ‘
) |

[H']-Szﬁ[ ’I-o-%%"’— +1) [ou-]--%( 1+4::‘£’

+ En la region E-DA, el acido es estable asi que la aproximacion que se puede incorporar sobre el
sistema es que el grado de disociacidon es mucho menor que uno (a << 1). El estado de equilibrio

2proximado en esta region se representa en la tabla 2.5.10.

e la disociacion de un acido

Xabla 2.5.10, Tabla de concentraciones molares aproximadas
monoprotico en agua para la region E-DA de 18 GIREQE (figura 2.5.3).

A - H H,;O === -

I o e e R

equilibrio L = Cp

* - OH

=1

los valores de o y o son:

o~ Kw/C3 aw Ka/Co
JKA/Co+ Ku/Cs JKA/Co+Ku/C3



La composicion quimica en la region E-DA es,

[HA]=C, {»1- :]x:i::i K
)= KRS Sl e ot

En la regitn S-DA no es posible incorporar ninguna aproximacion, por io Que el estado de equilibrio
es el que esta representado en la tabla 2.5.1. Para efectuar ios cidlculos de composicion se ha
implementado una hoja de csiiculo Excel 5 de Microsoft (Peréz y Rojas, 1995) que incorpora i1a

rutina Solver y que permite calcutar a y o por medio de iteraciones. Con estos valores se caicula la
composicion del sistema.

En la siguiente seccion se menciona como se ef. Alcul P de ia
del sistema y se comparan con los calculos los rest de los mi se er an en e
Anexo 2.
2.5.6 Cialculos de 1a Composicion Quimica para un Sistema Monoprético.

En esta se 1a gla para calcular la P » quimica de la solucidn
acuosa de un acido monoprético al aplicar el 1o de pertur i

vy al utilizar un libro de
trabajo Excel 5 (Peréz y Rojas, 1995) y se establecen una serie de comentarios respacto a los

resultados de los caiculos de a ich

del para di

valores de [log(Co)] ¥ [PKal.
Los resultados de estos caiculos s€ encuentran en e Anexo 2.
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Para llegar a los resultados de la composicién de diversos sistemas monoproéticos que cubran
todas las regiones posibles de la Grafica de Imporiancia Relativa de Ecuaciones Quimicas y
Estabilidad (GIREQE), primero, se selecciona un par de conjunto de valores {log(Cg). pKa} qQue
abarque cada una de las nueve regiones de la figura 2.5.3. En seguida se efectuan los caiculos para
cada region (18 resultados), al aplicar el conjunto de ecuaciones gue corresponde a !a region a la que
perteneces el sistema ( y que se desarrollaron en la seccién 2.5.5). Los resuitados obtenidos al utilizar
ecuaciones aproximadas se comparan con los que se obtienen al utilizar el método de iteracidn, esto
es, el calculo exacto, para evaluar el error relativo entre ambos resultados. Los caiculos se realizaron

por medio de un libro de trabajo Excel 5 de Microsoft incorporando 1a rutina Solver para obtener los

resuitados del calculo exacto. Los resuitados del calculo aproximado y de 1a comp de

los sistemas por region junto con la comparacién reiativa de ambos resultados se muestran en las
tablas A.2.1-A.2.10 del Anexo 2.

A partir de los resuitados que se muestran en ias tablas {A.2.1)-(A.2.10) se pueden establecer las
siguientes observaciones:

= el valor exacto de [H'! obtenido del método de iteracion al caicular a y o es idéntico al obtenido

por la ecuacion cobica (ecuacion 2.3.1) esto permite asegurar que los valores de o y o son
correctos.

» el error relativo del caiculo aproximado respecto al calculo exacto tiende a disminuir su valor

conforme el punto [-log(Ka/Cg). -Log(K‘Jcnz)] de |a regi¢n a la que pertenece el sistema en la
GIREQE se er mas §; de las fr

de las regiones vecinas; esto es, que el error

relativo tiende a tener su valor mas pequefic cuando el punto se encuentra en la parte central
entre dos fronteras vecinas.

« el error relativo del cilculo aproximado respecto al calculo exacto tiende a aumentar su valor
conforme el punto [-log(K,/Cp), -Log(K.Jcoz)] de la regidn se encuentra mas cercano de las
fronteras de las regiones vecinas. El error aumenta segun el tipo de aproximaciones que sefiala
cada una de las fronteras; por ejempio si el punto se encuentra muy cercano a la frontera de una
regidon Que tiene que ver con la importancia relativa de ecuaciones quimicas (a << o) el calculo

P! de cor n que incluye @ ¢ se aleja mas del caiculo exacto.
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* el error relativo del |

P al calculo exacto en cualquiera de los ejemplos
que se presentan es menor que 3%. Esto era de esperarse ya que el valor de e % (porciento del
grado de aproximacion) utilizado para elaborar la GIREQE es igual al 3%. Asi que se espera que
el errof relativo para estos sistemas sea menor que €.

« si se desean calculos aproximados de composicion que presenten un error relativo mas pequefio
que los de los ejemplos. aqui tratados, entonces se elige un valor de € de acuerdo con el grado
de aproximacion que se desee y, con este valor se elabora la GIREQE; 1a cual muestra la
extension de cada regién que cumple con el requisito de que el error relativo es menor o igual a

e. En la figura 2.5.3 se muestra una grafica en donde e! grado de aproximacion es del 3% y en la
figura 2.5.4 una en donde es del 1%.

= es importante sefialar que cuandc se acepta un cierto grado de aproximacion la GIREQE
muestra la extension de la regitn en donde es r i

io un do de iteracién para
caicular la composicién quimica (Region S-DA), en cualquier otrs region el caiculo se puede

efectuar de manera analitica y, por o tanto, mas rapidamente que en el método iterativo.

Cuando se desea calcular Ia composicién quimica de 1a solucion acuosa de un dcido monoprético
aplicando el modelio de perturbaciones aditiva:

trabajo Excel 5 es |a siguente:

la metodologia que se propone al utilizar un libro de

« e eligs el valor minimo del grado de aproximacion que se desea en el cdlculo (o el error maximo
que se esta dispuesto a aceptar), esto es, se elige el valor de e.

= con el valor de! grado de aproxi i se

la Gréfica de importancia Relativa de
Ecuaciones Quimicas y Estabilidad (G!IREQE) y se identifica |a extension de las nueve regiones

en las que se divide el plano [-log(Ka/Cpo) / -Log(K,/coz)].

« se elige ol sistema cuya composicion se desea conocer, por {0 tanto, se conocen ics valores de
Cp ¥ pKa. Con estos valores se evalian los parametros: [-Iog(Ka/Co) ¥ -Log(wcoz)] y se situa
este punto en la GIREQE con (o cual se determina la region a la que pertenece el sistema.
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=« dependiendo de la regidon a la que pertenece el sisterna se aplica el conjunto de ecuaciones
correspondientes (seccién 2.5.5) para calcular la composicién. Si la region en cuestion es
cualquiera excepto la region S-DA el calculo se efectua de manera analitica. Si la region es la
S-DA entonces se aplica el método de iteracion utilizando la rutina Solver de Excel.

e Si se desea conocer el error relativo del calculo aproximado respecto ail calculo exacto, en la

misma hoja de caiculo se puede efectuar esta comparacion.

2.5.7. Sistemas en los que se puede aplicar la Grifica de Importancia Relativa de
Ecuaciones Quimicas y Estabilidad, ademas de la solucién acuosa de un

4cido monoprética.

En las secciones anteriocres del apartado 2.5 se desarrollé la metodologia del modelo de
Perturbaciones Aditivas al aplicario a la solucién acuosa de un acido monoprético y, obtener asi, 1a
Gréfica de importancia Rel: de Ecuaciones Quimii y (GIREQE). En esta seccion se

Mmuestra Que esta grifica puede ser aplicada en otros sistemas quimicos, entre ellos: la solucidn
de una mor con un dcido fuerte, la

scuosa de una moncbase, l@ solucion eqL
solucién mezcla equimoiar de un acido monoprético con una base fuerte, sistemas del esquema

monoprotico en medios amortiguados y sistemas de! esquema monoprético disueltos en solventes

anfipréticos (aparte del agua).

e Solucién Acuosa de una Monobase

por dos ecuaciones quimicas. De entre
1es uno de ellos es: como ecuacién quimica

La soluci de una monob: esth rep

el conjunto de los parei il de estas
principal ia hidrélisis de la base y como ecuacidn quimica interferente la de !a autoprotolisis del agua,

ecuacion principal: A” + H;O = HA + OH ecuacion interferente: H,O == H” + OH"

70



la autoprotdlisis del agua es una ecuacién intarferents sobre la de la disociacidn del acido porque

una i el i6n OH". La concentracidon de equilibrio de los iones hidréxido

puede formularse como la suma de o que proviens de la hidrolisis de !a base més lo que aports la
autoprotolisis.

E! estado de equilibrio al utilizar las dos ecuaciones quimicas antes mencionadas se puede
plantear de la siguiente manera:

AT + H,;O0 == HA + OH" H.O == OH + H"
inicio Co 1 1
equitibrio [(1=x " )Co 1 a Co (a +6)Cq 1 ( +3)Co oCo
a’ es el grado de hidrélisis de la base (en presencia de la P ) ida a la cor 3

inicial, o es el grado de autoprotdlisis (en presencia de la hidrélisis) referida @ la concentracion inicial y
Cg es la concentracion inicial.

Las expresiones que se pueden obtener para &’ y o, al utilizar las constantes de equiiibrio, en
términos de los parametros [sticos de ias ectL quimicas son las siguentes:

K, _a (a4a)

2.5.7
C. Ta-a) @sn
K‘: =o(a'+o) (2.5.8)
[

en donde Kg es Ia constante de equilibrio de Ia hidrélisis de la base. ’

Desde el punto de vista algebraico estas ecuaciones tienen la misma estructura que las que se

desarrollaron en el monop iones 2.5.1 y 2.5.2) por lo tanto, Ia GIREQE que se
para la tiene ta mi forma que |a del sistema monopi . Esto sig que es
posible aplicar la GIREQE desarrollada para el monoep en la lucion de una

monobase a condicion de que se sustituya Ka por Kp, H* por OH’ y 1a ecuacion de la disociacion del

n



acido por la de la hidrélisis de |2 base. La GIREQE de la disolucién acuosa de la sal de una monobase
'

se muestra en la figura 2.5.5

Grifica de Importancia de E Qx y Estabitidad
(GIREQE) para la solucién acuosa de la sal de una Monobase
-Log(Kw/Co?)
122 Lu_-iT a=s
I Ll—.- O =8
, A+ HO == HA + OH /
s !
=
E
]
]
a4 €
I s
i N l T
L e A
| 8 [A ¥ WO == HA + OF B
of T £
i A H,0 == H + OH N
i B
SL
L €
al—
;o HO == H* + OH
- e

3 o
°

-Log(Ka/Co)

scuosa de a sal de una mor de ion Iinicial Cg (mol dm™)

Figura 2.5.8 Grafica de iImportancia Relativa de Ecuaciones Quimicas y Estabilidad de ia solucion
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Dea !a misma manera, también es posible utilizar la hoja de caiculo que se desarrollé para e!

P en el si de la monob a de insertar una columna adicional que
caicule el pH por medio de Ia ecuacion: pH = pKw + pOH, ademas de sustituir en los titulos de las
coiumnas de la hoja original: pKy, por pKa, -109{KaA/Cp) por -log(Ka/Cg). o por a’, [H*) por [OH} y pH
por pOH. Fir . las obser desarr en =l io del monop e
Pueden aplicar también para la disolucion acuosa de la sal de una monobase.

e Mezcla Equimolar de la sal de una Monobase (del tipo NaA) con un Acido
Fuerte.

En ia mezcla equimolar de la sal de una monobase (del tipo NaA) con un &cido fuerte se puede

utilizar i1a GIREQE del sistema monoprético y calcular la composicion quimica del sistema con la

Jla prop enla i 2.5.6. Para aello, ss elige una trayectoria conveniente del proceso

quimico de tal forma que en el equilibrio el del ponda a la solucion de un &cido

monoprético. La factibilidad ‘de hacer esto se sustenta en el hecho de que las variables

termodinamicas son funciones de Yy no de tray ia por lo que es posible plantear la
trayectoria Que ses mas convenients y a partir de eslla ia i 1 del

La trayectoria que se elige es (a siguiente:

En primer lugar, se plantean las .S de ia de |a sal y de la
disociacion total del scido fuerte,

NaA —, Na’ + A HX » H + X
inicio C m
0
1a etapa |~ 0 Co Co n Co Co
en seguida, se supone que a ik i aentre |la base y el ion hidrégeno,
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A"+ H" 5 HA

inicio Co Co

2a etapa |~ 0 ~0 Co

esto significa, que la mezcla equimolar equivale a la solucién acuosa de un acido }nonoprético.

Finalmente, ®) estado de equilibrio se at iderar la ion del #&cido junto con Ia
autoprotolisis del agua, tabla 2.5.1 A parnir de esto se puede utiizar ia GIREQE y la metodologia
desarrollados previamente para el acido monoprético para caicular composicion de este sistema. Es
importante seftalar que existen otras trayectorias para dar el p 'a, pero la que se ha
implementado aqul tiene el propdsito de aprovechar [a metodologla previamente desarrollada.

o Mezcla equimolar de un Acido Monoprético (HA) con una Base Fuerte.

Al seguir un desarrollo similar al anterior se puade mostrar que la mezcla equimolar de un acido
monoprético con una base fuerte equivale a la solucion acuosa de una monobase y que, por lo tanto,
se puede aplicar la GIREQE y |a metodologlia para caicular |a corr i de la mor en el

diculo de Ia Y de la equimolar, la trayectoria elegids es |a siguiente,

En primer lugar, se plantea |a ecuacion quimica de la disociacién total de |a base fuerte,

NaOH —» Na' + OH

inicio Co
1aetapa| ~ O Co Co
en seguida, se supone que ocurre |a i i ! entre el acido y el idén hidréxido,
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inicio Co

2a etapa [= O -0

esto significa, que la mezcls equimolar equivale a la de una

Finalmente, el estado de equilibrio se plantea al considerar la hidrélisis de la base junto con ia
autoprotolisis del agua:

AT + HO == HA + OH H,O0 == OH + H
inicio <o E) 1
equitibrio } (1-a")Cy 1 a’'Co (a’+c)Cq 1 (a’+s)Co oCy

Al llegar a este punto se puede utilizer la GIREQE y a
pPara e si de la Yy ia ici

- istemas gqu

ecen a un Esquema noprético en Medios Amorti

La solucidn acuosa de! scido monoprético, la de la mor

y las r
mencionadas anteriorments tienen en comun que su estado de equilibric se pusde expresar por las
quimicas de la

lineales de eilas, por
6N de la autopr

del acido y/o de 1a autoprotolisis del sgua o, combinacionas
jemp a on de la

de |a base se obtiene al restsrie a Ia
ia de la disociacién. Por esta razén, sa dice que todos estos sistemas
perienecen a un esquema monoprdtico. En adelante, cuando se mencione un sistema de un
esquema monoprotico se le dard el significado de que puede ser ci
analizados anteriormente.

de los
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Si se considera cualquiera de los

de un esquema monoprético en donde el acido HA y
la base conjugada A” presentan interacciones quimicas con la particula X de la siguiente forma:

HA + X = HAX A + X —_ AX
HA + 2X _— HAX, A+ 2X _ AX,
HA + n-1X == -1 A+ m-1X == AX 4
HA + nX HAX, A+ mX — AX,,
es posible escribir un equilibrio ger de la i6n del acido del tipo:
HA® =— A"+H" (K%,
on donde HA' y A’ rep 1 ies general del #cido y de !a base, respectivamente; y se
definen como:
o i
HA'= HA + HAX+..+HAX, [HAl=[HA] (zp.[x])
i=0

A= A+ AX+.+AX [al=[A] (g_;p,[x]‘) )

y Ki4, es ia constante del equilibrio

de la di 1 (Rojas y G 1986); la cual
esta relacionada con la constante termodinamica de la siguiente forma:

3y
K, =2
Tax)

HA
an
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de fo 1 de las ies que se Y formar entre HA

B y B son las cor acurr

Bo es igual a 1.

YA con X, e y. por

, de la fuerza ionica y

Coma se puede observar K\, es funcién de la p de la temp
X. Si todas estss variables son constantes entonces K!|, se

de la conoce » de Ia
conoce como la constante condicional de la disociacién generalizada del acido en un medio

amortiguado en X (a la concentracién constante de X) o constante de [a disociacion generalizada a
primer orden (a primer orden porque el sistema estd4 amortiguado sdlo en una especie quimica, X,

pero la definicién se puade extender para amortiguamientos multipies).

Lo anterior permite aplicar la GIREQE y !a métodologla del caéiculo de la compaosicion quimica de los
sisternas que pertenecen al esquema monoprotico al utilizar la constante de la disociacion
generalizada en medio amortiguade K., en lugar del valor de la cor terrr
concentracion) de la disociacion del &cido Ka, (Rojas y Gonzilez, 1986; Trejo, Rojas y Ramirez,

(o de

199S).
e Sistemas que pertenecen a un Esquema Monoprético en Solventes Anfipréticos

1ta la is, esto es:

Asi como el agua {s

H,0 + H,0 === H,0"* + OH"

otros solventes anfipréticos (sciventes que son anfolitos de iones hidrégeno) también experimeantan
autoprotolisis. Por ejempio, el scido aceético presenta el siguiente equilibric de autoprotdlisis,
CH;COOH + CH;COOH === CH,COOH," + CH;COO" (en acido aceético)

. En los sistemas que pertenecen al esquema monoprdtico en este tipo de solventes también es
posible utilizar ia GIREQE siempre y cuando se conozca el valor de la constante de autoprotolisis del
solvente, que se denotard por Ky, ¥y @l de la constante de disociacion del acido en este solvente
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Kasonw) - Los valores [-Log(Kaon)/Ca) ¥ -LOQ(K“,,‘,ICUZ)] se introducen en lugar de [-Log(Ka/Cp) ¥
-Log(l(,/cnz)] en la grafica del acido monoprético (o los valores de los parametros respectivos en la .
grafica de la moncbase).

2.5.8 Comentarios sobre las metodologias planteadas en el anilisis de la solucién

de un dcido monoprético

Después de hacer el estudio de la solucibn de un acido monoprético bajo cuatro tipos de
[y [ ] J Ia de Narasaki, |a de Gordus y |a del modelo de Perturbaciones
Aditivas; en esta seccion se hacen alguncs comentarios sobre cada una de ellas.

En el caso de! modelo general, es decir, la metodologla que permite plantear el conjunto de
escuaciones (de conservacion de rmateria, de carga y, las constantes de equilibrio) necesarias para
calcular s composicion quimica del sistema, muestra que el método practico de solucion para caicular
ta concentracion de iones hidrageno es iterativo, ya que la ecuacién resultante es de tercer grado en
[H*). En general, para obtener la solucién de [a ecuacion cubica es necesario hacer uso de algun

algoritmo que permita converger a la solucién, para elio, se utiliza una compt [
programable) que requiers un tiempo para hallar la solucion. El tiempo es mayor en la medida que se
requiera mayor precision en la solucion. €l conjunto de soluciones (en forma logaritmics) se muestra
en ia figura 2.3.1.

Sin embargo, de |a figura 2.3.1 se observa que existen regiones en donde el comportamiento del

PH es lineal respecto a pCp, pKa © ambas, lo cual sugiere que es posible aplicar soluciones

aproximadas de ia ecuacion cubica. Para encontrar, las ect es ap i an [H’]. sus
respectivas soluciones y su dominio de i ili se on las de y
Gord AMb. "

incorporan aproximaciones que tienen que ver con la fuerza (o
estabilidad) del acido y con el grado de aproximacion del calculo aproximado de {H*] con respecto al
calculo exacto.
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En la metodologla de Narasaki hay un especial interés en encontrar 3dio las ecysciones
aproximadas de_segundo grado de la ecuacion cubica en [H"). Lo que conduce a encontrar cuatro
regiones en donde es i 1a

de estas ecuaciones cuadraticas. Las raices de las
ecuaciones cudréticas son analiticas, y por tanto, ef PO para i de estas

soluciones es menor que el del método iterativo. El enfoque del problemsa queda entonces de la

sigusnte manera: Para calcular [H*] es necesario resciver una ecuacién cubica, sin embargo, este
universo de soluciones se puade dividir en 5 regiones al aceptar un cierto grado de aproximacion en el
caéiculo. En cuatro de estas regiones es posible hallar la ‘solucién en forma directa al resolver una
ecuacion cuadritica y s6io en una parcién menor a la original, Ia Quinta regién, es necesario aplicar el
método iterativo. La limitacion que presenta esta metodologia es haber dividido el conjunto de
soluciones en 5 reg (esto es cia de solo las ect
cuando en realidad puede dividirse en 7 regiones como lo muestra Gordus.

'es de segundo grado)

En la metodologla de Gordus y la del modelo de Perturbaciones Aditivas son similares y tienen

varios puntos en comun a continuacion se mencionan aigunos de ellos seffialando al mismo tiempo las
diferencias.

Ambas metodologias utilizan dos ecuaciones qt (la de i y ia de autop

para plantear el estado de equilibrio de! sistema aunque con una trayectoria diferente, mientras qQue en
la metodologia de Gordus considera como estado inicial una solucién del acido no disociado en agua
autopr en el de pertur se& cor
autoprotolizada.

el acido no disociado en agua no

En ia metodologla de Gordus las concentraciones de equilibrio estan en términos de las
concentraciones a y w sin mencionar su sigr

aunque a es la concentracion
disociada del acido. Por otra parte, estas concentraciones, en e! modelo de Perturbaciones estan en
términos de variables adimensionales (el grado de disociacion, a y e! grado de autoprotdlisis, ©) y de
la concentracion inicial; ademas, se muestra como estdn relacionadas las variables adimensionales (a
perturbacién nula) con los parametros caracteristicos Ka/Co y K,/coz.

Las suposiciones que plantea Gordus tienen que ver (al igual que en el modelo de

perturback iti ) con la i de tar el equilibrio del agua o que el pH lo imponga el
agua, y las otras dos se relacionan con el grado de disociacion del acido. Sin embargo, aunque el

ESTA TESIS N8O DEBE »
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porciento dei grado de aproximacion relacionado a la estabilidad es del 1%, el grado de aproximacion
relacionado a la importancia relativa de ecuaciones quimicas no se define explicitamente.

Sl en el moldelo de Perturbaciones se define un grado de aproximacion general de 1% se obtiene
(en la zona donde el dcido es fuerte) Cp = 10° para descartar el equilibrio del aguay Cg = 10° para
que el agua imponga el pH; el primer valor coincide con el de Gordus pero el segundo no (Anexo 1).
Sin embargo, Gordus en un trabajo posterior (1991) corrige esta situacién, coincidiendo, ahora sl,
ambos valores.

Gordus menciona que existen nueve regiones en las que se puede dividir el plano pCg-pKa (al

igual que en el modeio de perturbaciones Aditivas, aunque en en el plano [-Log(Ka/Cp) / -Log(&.,lcoz)]

pero como su es la ion de ecuack aproximadas para calcular [H*] el plano queda
dividido en siete regiones. Al dividir el universo de soluciones en siete regiones esta metodologia es
mas completa que la de Narasaki.

En e! lelo de pertur i iti ss genera la GIREQE con nueve regiones pc;rqu. el

interés general es el calculo de la composicién quimica del sistema y no solo el calculo de [H’]‘ El
hecho de que Ia GIREQE se encuentre sobre el plano [-Log(Ka/Cp) / -Log(l(,,lcnz)] permite extender
ia metodologia del calculo & otros sisternas ademas de la solucidn del aAcido monoprotico sobre todo
los sistemas que pertenecen a un esquema monopritico en medios amortiguados y solventes
anfip (I-Log(K, /Co) / -LogKsan/Co ) -

Finalmente, y quiza lo mas importante es que la metodologia de modeio de Perturbaciones se
puede aplicar con &xito a sistemas cuyo numero de ecuaciones gquimicas linealmente independientes
es tres y, que los rasgos principales de! modelo ] se a si con un nuUMero mayor
de ecuaciones quimicas.

En el siguiente capitulo se analiza Ia disolucion acuocsa de un acido diprético que es un sistema
que presenta como Maximo tres ecuaciones quimicas lineaimente independientes.
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CAPITULO 3

Estudio de la Soluci6én Acuosa de un Acido Diprético

En el capltulo 2 se analizd la solucion acuosa de un acido monoprético, aunque al final del
mismo. !a metodologia del modelo de perturbaciones aditivas se extendid a los esquemas
monopréticos en medios amortiguados y en solventes anfiproticos (seccion 2.5.7), que son los
sistemas generales de este tipo que se pueden analizar con este modelo. Por ejemplo, si el sistema
fuese de un acido monoprotico, el amortiguamiento de orden cero y el solvente el agua, el sistema se
reduce a la solucién acuosa de un acido monoprotico.

En este capitulo se analiza como sistema de trabajo la solucion acuosa de un acido diprético,
pero hay que tener en mente que la metodologia se puede a los si mas ger
como son los que pertenecen a un esquema diprético en medios amortiguados y en solventes
anfipréticos.

La estructura de este caplitulo es muy similar & la que se desarrolld en e capitulo anterior.

En primer lugar, se analiza el sisterna diprético a través de la ecuacion general de ia
concentracion de iones hidrégeno, que en este Caso es una ecuacion de cuarto grado, para ello, se
muestra graficamente el conjunto de soluciones (en forma logaritmica) para diferentes valores de
ApK 4 (= pKaz - PKaq). pCp ¥ PKay, Y 8@ comparan estas graficas entre si. Ademas, comoc se ha

mostrado (Meites, 1979) que el valor estadistico mas aito que la relacion Kao/Ka, puede tomar es %4
para un sistema diprético (ApK, = 0.602), en general se espera que el comportamiento del #cido
diprotico se pueda aproximar en cierta medida a la del monoprotico, asl que también se comparan ias
graficas del sistema monoprético con las del diprotico v, de las comparacionet se plantean algunas
observaciones generales.

Luego, se analiza el sistema diprético a partir de la posibilidad de aplicar, en ciertas regiones,
ecuaciones aproximadas, de la ecuacion general de cuarto grado, tomando como base el trabajo de
Narasaki (1979), que hasta donde se sabe es el Ghico que ha implementado este tipo de melodologla
para el sistema diprético.

Enseguida, se analiza el sistema aplicando Ia metodoiogia de! MPA (Pérez, 18987), metodologla
desarroliada en la seccidn 2.5 del capituio anterior.
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Finalmente, se comparan los tres enfoques utilizados en e! analisis del sisterna diprotico y se

mL 1 los de una dologia general, del lo de perturbaci iti , para analizar
los sistemas que pertenecen a un esquema peliprotico en solventes anfiproticos.

3.1. Ecuacién General

La ecuacion que se necesita resolver para calcular la concentracion de los iones hidrégeno en 1a
disoluciéon acuosa de un acido diprético se obtiene al sustituir n = 2 en la ecuacion 2.2.1, si la solucion
es ideal, o en la ecuacién 2.2.2 si la solucion es real con valores de fuerza idnica moderada. La
ecuacion que resulta al sustituir n = 2, en la ecuaciéon 2.2.1, es:

[T+, [T +oc, K, K, o —xu)i1 T ~(K, K, Co+K, Kn)H']—K, K Kw=0 3.1.7)

La ecuacion 3.1.1 puede escribirse en términos de la constante de dismutacion, Kp ( = Kaz/Ka3). de ta
*siguiente manera:

]t i [ 2 K K o — K T — K2 K Co + K, Ky 1]~ KE K Ky =0 (3119

notese que el logaritmo negativo base diez de la constante de dismutacién es igual a
ApK 4 (= pKaz - PKay)-

La scuacion (3.1.1 a) se resuelve por un método iterativo utilizando la rutina Solver de Excel 5 y
un valor de 10" para Kyy. Para representar graficamente en un espacio tridimensionat el conjunto de

de la en forma logaritmica, esto es pH, se ha seleccionado el plano pCqy-pKa1 @
un valor fijo de ApK, . Se ha eiegido hacer cortes en ApK , ya que este parametro tiene que ver con
fa estabilidad del anfolito HA", como se mostrara mas adelante. Sin embargo, por el momento se debe
sefalar que cuando ApK , > O y el valor es alto, el anfolito tiende a ser estable (casi no dismuta); en
cambio cuando ApK, <0 y el valor es bajo, el anfolito tiende a ser inestable (dismuta casi
totaimente).




Mas adelante se muestra el conjunto de soiuciones de ta ecuacion 3.1.1, en forma logaritmica,
para tres valores de ApK , . En ia figura 3.1.1, el valor utilizado es: ApK, =5 ; en 1a 3.1.4 el valor
es: ApK, =0 yeniafigura3.1.8es: ApK, =-3.

P Log de las dels 6n 3.3.1 (Acido
cuando ApKa=S$S
pH
Kigura 3.1.1 Conjuntc de solL de ta i6n 3.1.1, en forma logaritmica, cuando ApK, = 5,

correspondiente a |la disolucion acuosa de un #cido diprotico. pCqo = -Log(Cp) PKa1™ -Log(Kai)
¥ ApK o (= PKaz ~ pKaq). Notese la similitud entre esta figura y la cor iente al acido protico -
(figura 2.3.1).

En general, se puade observar que 1a figura 3.1.1 es muy parecida a la del acido monoprético
(figura 2.3.1), a pesar de que para oblener la primera se utilizaron las soluciones de la ecuacion de
cuano grado y para la segunda las de tercer grado. Con el propdsito de ver hasta que punto hay
semejanza entre estas figuras se compara e! p
de ambos i yr

(ap

de los val dela de pH
P )] al pH dei sistema diprético, %E;,, esto es:
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%E,, = IPHow —pHuonl 100

3.1.2
PHow ¢ !

Los dos de la comp Y se muestran en la figura 3.1.2.

La figura 3.1.2 muestra que los rest dos de pH para el sistema monoprético son casi
iguales a los obtenidos para el sistema diprético, el error mas alto se encuentra cuando pCo =8 y
PKay = 0, ¥y su valor es aproximadamente: %E;, = 5%. Este dato significa que e! valor del pH del
sisterna monoprético es aproximadamente un 5% mayor que el valor del pH del sistema diprético,
cuando el ApKa es igual a 5, ya que |a diferencia de pH en la ecuacion 3.1.2 es negativa:

PHyuon = (1+ Egu)PHow (3.1.3)

Comp del pH de Ia 6n de un Acido Monoprético Respecto a la
del Acido Diprético cuando ApKa=S

- (PHo-pHUMPHR %
i

50

Figura 3.1.2 Comparacion del pH del ™ protico del sistemna diprotico (%Epu.,
ecuacion 3.1.2) cuando ApK , =5, se puede cbservar que aproximadamente en el 95% del srea no
hay diferencias significativas entre los resuitados de los dos sisternas y 36lo en una porcién del 5% del

area las diferencias son menocres © iguales al 4.6 %. La desviacion es maxima (4.6 %)en pCo =6y
pPKa1 = 0.
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Se puede concluir que cuando se tiens un sistema diprético en donde ApK, es igual a 5 y el
interés es caicular el pH de esta disolucién, es posible utilizar los resuitados de pH de! sistema

monoprotico. El 85 % de estos resultados es casi idéntico a los del sistema dipratico (no hay 5
diferencias significativas) y sélo el 5 % de ios resultados s que di 4.6 % como .
maximo del calculo exacto.

Sin embargo, si se compara el error no de los resultados del pH sinoc et de la concentracion de
jones hidrogeno: %E,,,

(3.1.4)

las desviaciones que se obtisnen son mayores y abarcan una porcion mayor del area total del plano
PCo-pKa1 COMO se observa en la figura 3.1.3

delaC de lones 1 del Acido
L P! {ec. » la del Acido Diprético (ec. de 4° grado) cusndo
ApK.=S

‘ (Hor-Hu o Hoe %

Eigura 3,1.3 Comparacion de la concentracion de H' del sistema protico r del

diprético (%Ey, ®cuacion 3.1.4) cuando ApK, = 5. Se puede observar que aproximadaments en el
85% del srea no hay diferencias significativas entre los resultados de los dos sistemas y en una

porcion del 15% las diferencias entre los resultados se encuentran entre el 2 % y el 45 %. La
desviacion es maximaen pCp=8ypKa=0.
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La figura 3.1.3 muestra que o8 resultados da [H']

para el si monoprético son
casi iguales a jos obtenidos para el sistema dipratico (cuando ApKy, = 5 )} en aproximadamente el 85%

de los casos, en e) 15% de los casos restantes {a desviacién de los resultados oscila entre el 2% y el
45%. €l error mas alto se encuentra cuando pCp = 6 y pKay = 0, ¥ 3 aproximadamente del 45%, Este
valor significa que la concentracién de iones hidrbgeno det sistema monoprotico es aproximadamente

ol 55% de la concentracion exacta (sistema diprético) ya que \a diferencia de [H’) en ia ecuacion 3.1.4
es positiva:

9 o = = Bl ) @19
Se puede concluir que cuando se tiene un sistema diprético en donde ApK, es igual a 5 y el
interés es calcular 1a concentracion de los iones hidrégeno de esta disclucién, es posibie utilizar ios
resultados det sistema monoprético {(ecuacidn 2.3.1). En el 85% de los casos los resuitados son casi
a los det

}a]

ico (no hay diferencia significativa) y en el 15 % restante es necesario
utitizar 1a ecuacion 3.1.1, este 15% se encuentra en el siguiente dominio (aproximado):
Yy OspKay 2.

4=spCps8
Esto significa que el comportamiento del
casos al

iprético se puedea apraxi en el 85 % de los
- de! siste! monop! ©Oe una ecuacidn de 4° grado se puede simplificar
ot chiculo al utitizar una ecuacidn de tercer grado, perc ademas, en algunos dominios es posible
aplicar ecuaciones de orden atin MeNOr & éste COMO %6 MOstrod an la seccion 2.5.5, Solo en el 15% de
fos resultados es necesario aplicar la ecuacidn de 4° grado.

Por otra parte se espera que si @) valor de ApK, as mayor que 5 el comportamiento del sistema
diprdtico se puada aproximar casi en el 10D % de los casos al del sistema monoprético. Ef valor timite

de ApKa en el cual hay una desviacion maxima del 1% en ia concentracion de iones hidrogeno (para

osto se

cualquier valor de pCq ¥ pKas) &3 L42, v para una desviacidon maxima del 3% es de 7,91; las graficas
que demt

\ en el Anexo 3. Conforme ! anfolito HA™ tiende a ser mas estable

ol sistema diprotico se comporta en la mayoria de los casos (para cualquier valor de pGg y pXair) como
si fuese un sistema monoprético.

€n a iva entre los sistemas
. .

protico y monop 36 reat sobre
de iones hidrogeno, y ho sobre ef pH, ya que el interés en este irabajo es el calculo
de la cor de! ico.

P
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En la figura 3.1.4, se muestra el conjunto de las soluciones (en forma logaritmica) de 1a ecuacién
3.1.1 (sistema diprético) para un valor de ApK, igual a cero. La forma de la superficie muestra
regiones en donde la pendiente presenta valores constantes y, por tanto, un comportamiento lineal y
aunque tiens semejanzas con la figura del sistema monoprético, sobre todo cuando el pH = 7, también
se notan diferencias.

Representacion Logaritmica de las Soluciones de Is Ecuacién 3.3.1 (Acido Diprético)
cuando ApKa=0

LT

Figura 3,.1.4 Conjunto de soluciones de la ecuacién 3.1.1, en forma logaritmica, cuando ApK 4 =0,
correspondiente a la disolucidén acuosa de un acido diprético. pCq = -L0g(Cp). PKa1= -Log(Kaq) ¥
ApK 4 (= pKaz - PKaq). NOtese 1a existencia de regiones en donde la pendiente de la superficie

[ cor

Con el propdsito de evidenciar e! grado de estas diferencias en ia figura 3.1.5 se traza la curva

que muestra el porciento de error de la concentracion de los ionas hidréogeno del sistema monoprético

lativo a la cor ion de iones geno del si P : %E, (ecuacién 3.1.4), cuando
ApKa = 0.
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Relstiva de la Concentracién de lones hidrdgeno del Acido
Mw&w(ﬁcﬂa)ﬂupnﬁoahﬁﬁddoﬂwdbo(&.&fgﬁolm
ApKa=0

(Haw-HuadHar %

Comparacién de !a concentracion de H del sistema monoprético respecto det sistema
diprético (%Ew, ecuacion 3.1.4) cuando ApKa = 0, se puede observar que aproximadamente en el 35%
del area no hay diferencias significativas entre los resultades de 1os dos sistemas y en una porcion del
65% las diferencias se encuentran entre el 2 % y el 50 %. En !as zonas en donde %E, es igual a 50%
se puede asegurar que: [H‘]m' = :![H']“m (Anexo 4).

Como s8 puede observar en la figura 3.1.5 las desviacicnes de |a [H’] del sistema monoprético
respecto de la sistema diprético son mayores y se presentan en una area mayor del plano pCp-pKa1

cuando ApKa = 0 que cuando el valor es S (figura 3.1.3). En este caso el 65% de los resultados

presentan desviaciones que oscilan entre 2 y 50 porciento y sdlo el 35% de los resultados restantes
no presenta diferencias signil g . A

nente el 10% de los resultados presentan un error
del 50% relativo al sisterna diprotico. El resultado del 50% significa que el valor de la concentracion de

los iones hidrogeno del sistema monoprético es el 50% del valor exacto (el del sistema diprético),

relacion 3.4.5, o que la concentracion de tos iones hidrogeno del sistema diprotico es el doble de la del
#cido monoproético.

|13 IR {23 (3.1.6)




esto conducea a plantear que en el 10% de ios casos se presenta el siguiente proceso quimico:

X H;A =— A + 2H"
inicio Co
equilibrio =0 =~ Cp =~ 2Cq

La comparacién de las figuras 3.1.5 y 3.1.3 muestra que conforme el valor de ApK, disminuye el
comportamiento del sistema diprético se aleja mas del comportamiento del sistema monoprético.
Conforme el anfolito tiende a ser menos estable el comportamiento del sistema diprético cada vez se
parece menos al del sistema monoprético.

En la figura 3.1.6, se.muestra el conjunto de las soluciones, en forma logaritmica (pH), de la
ecuacion 3.1.1 (sistema diprotico) para ApK 5, =-3. La forma de la superficie muestra regiones en
donde la pendiente presenta valores constantes y, por tanto, un comportamiento lineal y aunque tiene
algunas semejanzas con la figura de! sistema monoprotico, sobre todo cuando el pH = 7, se notan
mas diferencias que las obtenidas en [os valores de ApK, : 5y O.

Log ica de las S de la E: iSn 3.3.1 (Acido
Diproético) cuando ApKa=-3
PH N
24
54
a4
1
-1
> s
pCo 2 PKay
-}
Figuras 3.1.6 Conjunto de soluciones de la ecuacion 3.1.1, en forma logaritmica, cuando ApK 4 =-3,
correspondi a la di idn de un acido diprético. pCp = -Log(Cp), PKa1= -LOG(Ka4) ¥
APK o (= PKa2-PKa1). L2 ia i ia de U en donde ia pendiente de Ia superficie
[~ cor
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Con el proposito de evidenciar el grado de estas diferencias en la figura 3.1.7 se traza la curva

%E, (ezuacion 3.1.4) en funcion de pCp ¥ pKajg, cuando ApKa = -3,
H ] A1 PKa

una area del

Como se puede observar de la figura 3.1.7 la iacion de los

plano pCq-pKa4 aproximadaments dal 85% por lo que el comportamiento del sistema diprético (cuando

ApKa = -3) casi no guarda ninguna semejanza con la del sistema monoprético; sélo en el 15 % del
ion de 1os rest io cual ocurre cuando el pH

area no hay diferencia significativa entre (a d
es aproximadamente igual a 7 (figura 3.1.6).

c delaC de lones hidrégeno del Acido
] pré (ec. cibica) Resp aladel Acido Diprético (ec. de 4* grado)
cuando ApKa=-3

(MMM %
100

C ion de ta tracién de H' del sistema monoprotico respecto del sistema
P! (%E,,. v 3.1.4) cuando ApK, = -3, se puede observar que aproximadamente en e!
15% del area no hay diferencias signi entre los rest de los dos sistemas y que los
resultados de pH en esta regidon son aproximadamente iguales a 7. En el 85% de los resuitados el
comportamiento del sistema diprético casi no guarda semanza alguna con el comporiamiento del
sistema monoprotice ya que las desviaciones son muy pronunciadas.
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A

Conforme e! anfolito es mas inestable el comportamiento de! sistema diprético se aleja mas del
comportamiento del sistema monoprotico, excepto para un 15% de los resultados. E! estado de
equilibrio en donde ia desviacion es mayor se puede aproximar de la siguiente manera:

2H"
l = 2aCp ’

Mientras que en donde no hay diferencia significativa (el 15% de los resultados) e! estado de equilibrio

H:A re— -+

inicio Co

A?
equilibria | »~ Co(1-a) ~aCo

se puede aproximar:
H,0 —— OH + | ; o8

inicio L 1 [ ' L ]
=] =]

equilibrio L 1

Deaspués de analizar ias figuras 3.1.1 @ 3.1.7 se pueden plantear las siguientes observaciones

generales.

La ecuacion de cuarto grado en [H°] puede sustituirse por una ecuacién de menor grado que
éste para clertos vaiores de ApKa, pCp ¥y pKa 1. Por ejeamplo, si ApK, es igual a 5 entonces las
soluciones de la scuacion de cuarto grado son muy parecidas a las de trecer grado en el 95%
de jos cascs al comparar pH, y en e! 85% de los casos al comparar [H'] (figuras 3.1.2 y 3.1.3 )
respectivaments). Ademas, para cisrtos valores de pCy y pKa1. la pendiente de la superficie

de soluciones es constante y, por tanto, ios vaicres de [H'] en estas regiones se pueden
que se desarrollaron en ia seccion 2.55. Para

.obtener por las ect P!
valores de ApK, menores que 5, también se observan las regiones en donde jia pendiente de
la supefrficie es constante, quiza la regién mas evidente es en donde la pendiente es igual a 0

y el pH casiigual a 7.
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La concentracion de los iones hidrégeno de las discluciones del acido diprético son mayores o
iguales a las de las disoluciones del acido monoprotico; tienden a ser iguales en la medida que

el valor de ApK, sea mayor que 5, mientras que son mas diferentes en 1a medida que ApKa
presente valores cada vez mas bajos que 5.

£l comportamiento de! acido diprético es casi igual a la del acido monoproético al tomar como
referencia %E., para cualquier valor de pCo ¥ pKai. cuando ApK, es igual a .42, si se acepta

una desviacion del 1% (o cuando es igual a 7,91%. si se acepta una desviacién del 3%. Anexo
3). Lo anterior permite afirmar que ia influencia del anfolito (o del equilibrio de dismutacion) es

muy poco apreciable (para cualquier valor de pCo y PKai) cuando ApKa = 8.42

(0 ApKa = 7.91). esta influencia es mas significativa en la medida que el valor de ApKa
disminuye respecto a este valor.

Cuando ApK, < §.42 el comportamiento de acido diprético se dasvia del comportamiento del
acido monoproético de tal forma que si ApK, = S hay una desviacion en el 15% del total de los
resultados, si ApKa = O hay una desviacién en el 65% de los resultados y si ApKa = -3 hay
una desviacion en el 85% de los resultados. Sin embargo, siempre hay una porcion de los
resultados que no muestran una desviacidn significativa. Esto ocurre cuando el pH ests
impuesto por ia autoprotélisis del agua. La influencia del equilibrio de dismutacion para un
caso especlifico depende de pCp y pKay para un valor dado de ApKa.

El parémetro ApK,, tiene que ver con la estabilidad del anfolito. Cuando el anfolito es estable
{casi no di ) el acido dip

se comporta como un acido monoprético: HaA — HA” + H*,
y cuando el anfolito es inestable la disociacion de! acido es global: HoA — A%+ 2H", en

algunos casos la concentracion de iones hidrégeno del acido diprético es del doble respecto a
ia de la solucion del acido monoprético.

Para valores de la concentracién inicial del scido menores @ 10° mol dm™ el valor de 1a

concentracion de iones hidrogeno al equilibrio es aproximadamente 10'7. lo que significa que

en esta region el pH esta impuesto casi exclusivamente por el equilibrio de la autoprotdlisis del
agua.



La primera

« Se han identificado en forma i tres qL rep
disociacion: H;A — HA"™ + H”, en general cuando el anfolito tiende a ser estable y la

concentracién inicial de! dcido no es muy baja. La disociacién global: HyA -—» A¥ + 2H®, en
yis inicial no es muy bajay, Ia

general cuando el anfolito tiende a ser ir
autoprotdlisis del agua: H;O0 — OH™ + H*, en general cuando la concentracién inicial del

#cido es muy baja (Cp < 107® mol dm"a).

En la siguiente seccion se analiza el trabajo de Narasaki (1979) que consiste en encontrar ias

regiones en donde es il aplicar iones ct que ap nan a la i de cuarto
grado en (H"].
3.2 Igunas Ecuaciones roximadas P: Icular La Concentracién De Ion

Hidrogeno Del Sistem. iprotico (Narasaki

Para conocer la concentracion de los iones hidrégeno al equilibrio de una solucién scuosa de un
6n de cuarnto grado en [H”) (ecuacién 3.1.1), en Is

acido dipréti esr o una
seccion anterior se mostré el comportamiento de estas soluciones para diferentes valoras de ApK, y
i6n cubica i al I o

se compararon con las soluciones de la
2.3.1)

En el capltulo 2 se menciond el interés de alguncs investigadores por encontrar regiones en
para calcular [H”) (y por tanto el pH). A diferencia
ser que es el unico

donde sea ible aplicar ect o]

de la cantidad de autores que trataron el P
autor que aborda el problema para el sistema diprético, aunque en una forma poco exahustiva como

se vera mas adelante.
En esta seccion se revisa el trabajo de Narasaki y se hacen aigunos comentarios sobre el mismo.

te por encontrar las regiones de pCo, PKa; ¥ ApK, en donde es
son dos). Estas ecuaciones

posible aplicar cuatro Tt (aunque eser
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tienen en comun el hecho de que las regiones en las que se pueden aplicar el compcriamiento del
acido diprético es casi ivalente al del

prético. La primera ecuacion aproximada es,

[n]= JRaiCo 3.2.1)

La region en donde esta ecuacion tenga

pli que el compor del acido diprético es

casi equivalente al de un acido monoprético débil (para esto se requiere que el anfolito HA™ sea
astable)

La segunda ecuacion de interés es la siguiente;

[H‘] = ZRa VKRG + AKACo

2
£y (3.2.2)

La region en donde esta

a valida imp que el comportamiento del #cido diprotico es casi

equivalente al de un acido monoprético de fuerza media (o semiestable), para que esto ocurra
nusvaments se requiers que el antolito sea estable.

Las dos ecuaciones aproximadas adicionales que plantea Narasaki resultan (segun &!) al sumar
ia contribucion de los iones hidrogeno provenientes del segundo equilibrio quimico de disociacion
sobre las ecusciones 3.2.1 y 3.2.2. La ecuacion 3.2.1 se modifica de 1a siguiente manera:

[9°]= JRICo + Kz (3.2.3)

yisec. 3.2.2,

[H*]="“L.___ J“z:-*‘"‘fuco+xu

(3.2.4)

Narasaki determina las regiones en términos de pCp, pKay ¥ ApK, al comparar los resultados
obtenidos de las ecuaciones 3.2.1, 3.2.2, 3.2.3 y 3.2.4 con las sol

de la ion de cuarto
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grado (que corresponde al calculo
dentro de = 0.02 del valor exacto de pH.

) Y. P do los ! apr de pH que caen

Los intarvalos de validez de la ecuacion 3.2.1 para ciertos valores de APK, (que da resultados

dentro de 0.02 unidades de pH del valor exacto) se muestran en la figurs 3.2.1. Cuando ApKa = 1 el

intervalo cubre tanto el srea A como Ia B pero si ApKa = 2 la ecuacion es valids sélo en el s B. Los
rfesultados de Ia ecuacion 3.2.3 son los Mismos que 1os de ia ecuacion 3.2.1 y 1a linea frontera de Ia
figura no ha sido afectada por el término Kaz en Ia ecuacion 3.2.3,

2
o - :
o ] ‘;
i
Figura 3.2.1 Grafica por N que el intervalo de aplicabilidad de Ia ecuscién

3.2.1 ([H’] = \/K,‘.C,). La ecuacion es aplicable en las regiones Ay B cuando ApKa.= 1 y es splicable
3610 en ia region B cuando ApK, = 2.

1
En la figura 3.2.2 se muestran las regiones en donde se puede aplicar la ecuacion 3.2.2. El
intervaio de ap! de la ] ’

o el ApK, aumenta.
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Eigura 3.2.2 Grafica elaborads por Narasaki que muestra el intervalo de
_ [KE +ak. C.
322 ([H‘] = TKutJKuy ‘K*'C"} .La

i ilidad de la Y
es i en: la regidon 1 para ApKa = 1, en las
regiones 1y 2 para ApK, = 2, en las regiones 1 a 3 para ApKa = 3, etcétera.

La figura 3.2.3 muestra que |a ecuacion 3.2.4 da los mMismos resuitados que ta ecuacién 3.2.2
por el corri

de una unidad tanto an pK,, como en pCy para un valor dado de A_pKA .

que muestra el intervalo de
- 3
324 [[“']’ Ka +‘jx;. 4K Co | }

dela
. La ecuacion es aplicable en: |a region 1 para ApKa =
en ias regiones 1y 2 para ApKy, = 2, en las regiones 1 a 3 para ApKa = 3, etcétera.
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Es importante sefialar al menos tres observaciones sobre el trabajo de Narasaki:
« Sibien ya en el capitulo 2 se mencioné que Narasaki encuentra cuatro regiones en donde es

scuaciones ap para calcular lH‘] en el sistema monoprotico, en lugar de
las seis que encuentra Gordus; la primera observacion consiste en sefialar que en el caso del
sisterna diprotico Narsaki es menos exhaustivo ya que el numero de regionss para este s
&8 Mucho mayor que las del sistema moneprético (en la ion 3.3.5 se a que el
se puede dividir en 27 regiones).

+ La segunda observacion tiene que ver con la deduccion de las ecuaciones 3.2.3 y 3.2.4. La
Gnica posibilidad de que 1a contribucién de [H‘] provenientes de la segunda disociacion sea iguat
a Ka2 se cumple cuando [H’] = [HA']y para que esta relacion se cumpls es necesario despreciar
Ia contribucion de iones hidrégeno provenientes de 1a sagunda disociscion. Esto significa que las
ecuaciones 3.2.3 y 3.2.4 solo son vilidas p! se P la contril de
los iones hidrégeno provenisntes de Ia segunda disociacion, mientras que Narasaki menciona ‘
Gue estas ecuaciones incluyen la contribucién de [H'] de la segunda 1 sin

9 ;

luego encuentra que ios resultados de ia ec 3.2.1 son iguales a los de ia ec 3.2.3. De hecho, las }
!

ecuaciones por resolver cuando se considera el aporte de iones hidrégeno provenientes de Ia

segunda disociacion son de tercer grado en [H ] como se muestra en ia seccién 3.3.6.

s Finaimente, la estructura de las ecuaciones 3.2.3 y 3.2.4 pueden dar la impresion de que @l

aporte de [H’] de |a segunda disociacién es constante, o que no depende de Cp y, por lo u-nlo. ’
que la desviacion de los resultados respecto al acido diprético al no incluir este efecto tampoco
depende Cj. lo cual obviamente no es cierto. Precisamente las figuras 3.1.3, 3.1.5 y 3.1.7
muestran que la desviacion del comportamiento del décido al acido

p
{comparacién que muestra el aporte de [H‘] de |a segunda disociacion) depende de pCyp, pKa1 Y
ApKL4 y no es tan simple como sumar Ka2 ®n las ecuaciones 3.2.1 y 3.2.2 para generar las
ecuaciones 3.2.3y 3.2.4.

En la siguiente seccidn se aplica la metodologia de! modelo de perturbaciones aditivas en e

analisis del sistema diprotico y, los resultados que se obtengan en esta seccién permitiran mostrar el
nimero exacto de regiones en donde es posible aplicar ecuaciones aproximadas para caicular la
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composicién del sistema diprético, en la seccion 3.3.5 se muestra que el sistema puede dividirse en 27

regiones).

3.3 Modelo De Perturbaciones Aditivas Aplicado Al Sistema Diprético

En esta seccion se aplica la metodologia del modelo de Perturbaciones Aditivas en el analisis de
del r lo ya se pr en enla

la solucién acuosa de un dcido diprético. La
seccién 2.5 al analizar la solucién acuosa de un acido monoprético.

es, en la introduccion, se muestra que el

La ion se er ividida en varias su!
sistema esta descrito completamente por tres ecuaciones quimicas, ademas, se introduce el concepto
de estabilidad de un anfolito y cdmo se relaciona éste con el parametro ApKa. Las otras subsecciones

cubren los siguientes aspectos: seflalar los casos limite que se pueden presentar en el sistema,
plantear el estado de equilibrio general ai utilizar tres ecuaciones quimicas linealmente
independientes, incorporar el grado de aproximacion que sef\ala la frontera entre los casos limite y el
estado de equilibric general, encontrar ias expresiones matematicas que permiten obtener ias seis
superficies que definen las fronteras y graficar estas superficies, explicar la forma general de la
Grifica de importancia Relativa de los Equilibrios Quimicos y Estabilidad (GIREQE), mostrar que la
GIREQE divide el espacio en 27 regiones, presentar graficas bidimensionales de GIREQE y mostrar el

uso de las mismas en e! calculo de la composicion de! sistema diprético.

3.3.1 Introduccioén

A continuacién se muestra que e! sistema diprético estd descrito completamente desde el punto

de vista quimico por tres ecuaciones quimicas linealmente independientes. De los diferentes posibles
lir e ir per que se pueden plantear para la

conjuntos de tres
descripcion del sistema se elige el que se describe a continuacion.

1 del acido HzA

Se considerars que el primer proceso que ocurre en el es la

descrito por la ecuacion de la primera di:
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HyA === HA + H*

debido a que de este proceso se forma una cierta cantidad de HA™ , especie que corresponde a!
anfolito del se

que parte de esta cantidad dismuta, por lo que, is
ecuacién de dismutacion se incorpora como un equilibrio de interferancia sobre la ecuacion principal,

2 HA™ === H,A + A™
finalmente, como del proceso de disociacion se formas una cierta cantidad de H* hay que incorporar,
sobre este valor, la cantidad proveniente da la autoprotdlisis del agua; asi que la ecuacion de
autoprotdlisis también se incorpora como un equilibrio interferente de la ecuacién principal,

H,0 === H® + OH"

Por lo tanto, una descripcién quimica completa del sistema diprético puede establecerse por
medio de las siguientss ecuaciones quimicas:

HA === HA + H" 2 HA® === H.A + AY H,O === H" + OH

Al considerar en forma individual cada una de las tres ecuaciones quimicas anteriores, asto es a
perturbacion nuia, la primera y la tercera, estan relacionadas con el grado de disociacion a y el grado
de P it o

{ que se definieron en la seccion 2.5.1). A perturbacion
nula, el parametro relacionado a a €8 Ky /Cp y ¢! relacionado a o es Ky /coz. A continuscion, se
muestra que al considerar e equilibrio de dismutacién, a parturbacién nula, el grado de dismutacion,
que es una Mmedida de la estabilidad del anfolito, ests relacionado al pardmetro Kao/Kaq ( © ApK,).

El equilibrio de dismutacién se obtiene al restar !a ecuacion de |a primera disociacion de la
ecuacion de la segunda disociacién; por lo tanto, la constante de dismutacion, Kp, es:

Ka>

Ko = Ka



—Log[Kp]=4pK . = pKaz —PKa;

El estado de equilibrio al considerar una solucion det anfolito de concentracion inicial Cg ¥y como

ecuacién quimica Gnica (a perturbacion nuta) la de la dismutacion es:

2HA® == H,A + AT

equilibrio Co (1-27) ¥ Co YCo

eon donde 2y es el grado de dismutacidn del anfolito y es una medida de |a estabdilidad del mismo ya
que si 2y tiende a cero e! anfolito casi no dismuta por lo que se puede considerar estable y, si 2y
tiende a uno el anfolito dismuta casi totalmente por lo que se le puede considerar inestable. EI grado
de dismutacion esta relacionado con la constante de dismutacion de la siguiente manera:

¥ 2
(l—zy) =Ko

Por lo tanto, la estabilidad intrinseca del anfolito depende exclusivamente de! parametro Kp (0 ApKa).

3.3.2 Casos Limijte

En estes apartado se enumeran los diferentes casos limite que se pueden presentar en la
disolucion acuosa de un dcido diprético.

En Ia saccion 2.3.1 se mencions que los casos iimite se presentan cuando hay una reduccion del
numero de acuaciones quimicas que describen el sistema y, cuando al acido se considera estable o
inestable. En parnticular en el sistema monoprotico se redujo de dos ecuaciones quimicas a una y, la
GIREQE obtenida se represento en el plano [-Log(Ka/Cg). -Log(Kyy Icoz)]. En e! sistema diprotico el

numero de ecuaciones quimicas que describen p nente el de ibrio son tres, como
e en la ir N ¢ 3.3.1) : la primera discciacion, la dismutacién y la
autoprotolisis,
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H;A =—= HA  + H' 2HA === H,A + A™ HO === H" + OH"

del de)

as! que los casos limite se presentan cuando es posible reducir Ia TP
sistema de tres a dos ecuaciones quimicas y cuando el acido es estable o inestable. La GIREQE que

se espera obtener, al extrapolar las ideas aplicadas en el sistema monoprético, debe tener una
de tres dimensiones [ApKa, -Log(Kay /Cp). -Log(Kwy /cozn. Los casos
las seis caras extremas del cubo

repr en el
Iimite en este espacio de tres dimensiones se deben encontrar en
formado por estos ejes, esto significa que las representaciones graficas de los casos limite son

bidimensionales.

Para reducir de tres a dos el numero de ecuacicnes quimicas es necesario hacer

consideraciones de la interferencia por una parte del equilibrio de dismutacién y por la otra dei
equilibrio de ia autoprotdlisis sobre la ecuacién quimica pricipal. La magnitud de !a interferencia esta
asociada con los valores de ApKy, , para la dismutacion y, con [os valores de -Log(Kw /coz) para ia

autoprotolisis.

A continuacion se muestran y analizan los casos limite al hacer consideraciones sobre la
astabilidad del anfolito

de tal forma que casi no dismutara (Por ejemplo si el valor

Siel ito fuese una
de ApK, es rmayor que 8.42 el anfolito es estable para cualquier valor de Kuay/Cp), entonces Ia
interferencia de la ecuacién de dismutacion seria muy poco significativa sobre la ecuacidn principal.
En esta situacion, la descripcidn del sistema se puede aproximar por dos ecuaciones quirmicas, la de

la primera disociacion y la de la autoprotolisis,
H;A === HA + H" H,0 === H* + OH’

esto significe, que el dcido diprético se comporta casi como un acido monoprotico cuando el anfolito
es estable ( ApK, = B.42); la descripcion del sistema monoprético se desarrolié completamente en la
saccién 2.5, por io tanto, la GIREQE del sistema monoprotico se pueds aplicar al sistema diprético
para cualquier valor de pCy ¥ pKas, simplemente al sustituir Ka /Co por Kag /Cg. Por consiguente, la
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cara del cubo (o proyeccién bidimensional) que se espera encontrar para este caso limite (cuando
ApK, = 8.42), debe coincidir con la GIREQE del sistema monoprotico (figura 2.5.3).

Si el anfolito fuese una especie inestable de tal forma que dismutara casi totaimente (ApKa es
mucho menor que cero), sntonces a interferencia de ta

1 de dis ion sobre la ecuscion
principal seria total. Esto se manifiesta por el hecho de que la disociacion del acido diprotico es global.

En esta situacion, la descripcion detl sistema se puede aproximar por dos ecuaciones quimicas. la de
la disociacion glcbal y 1a de la autoprotdlisis,

HLA === A¥ + 2H" H.O === H" + OH’

Por consiguente, |a cara del cubo que se espera encontrar para este caso limite (cuando ApKa sea
mucho menor que carc), debe coincidir con la GIREQE de este sistema (Pérez y Rojas, 1993; Peérez,
Rojas y Quéré, 1988; Rojas, Pérez y Quéré, 1988) que en su forma genarat es muy parecida a la del
esquaema monopritico. El desarrollo para elaborar la GIREQE de este sistema se sncuentra en el
Anexo 5, y en |a figura 3.3.1 se encuentra |la grafica respectiva.
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Grifics de Imporiancia de E. ios Qui y Estabilidad pars et 1
Sistema Diprético Cusndo la Interferencia del Equilibrio de Dismutacién ¢s Total
L oR(Kwi/Co®) ’
Vaocitn goow:
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-Log(Kai/Ce)

Kigura 33,1, Representacion en el plano [~Log(K,, /Cs).-Log(K, /C3) ] de la importancia relativa de
las ecuaciones quimicas y estabilidad (GIREQE) de ia solucion acuoss de un #cido diprético para Ia
situscion en 1a que la interferencia del equilibrio de dismutacién (sobre el equilibric principal) es totel vy
para un grado de aproximacion de 3%. E! plano ests dividido en nueve regiones. Por ejemplo, en la
regién superior izquierda de la figura es posible incorporar dos aproximaciones sobre el estado dei
sistema, por una parte el comportamiento quimico pusde
s de la disociacion global, y por otra parte, el acid
ragion de la porcidon central no es posible incorpor;
sobre la imponancia de las Z

figura, asl como una Y mas
5.

POr una sola ecuacion quimica:
puede considerar estable. Nétese que en Ia
proximacion alguna ni sobre |la estabilidad, ni

E! desarrolioc completo para obtener esta
de cada una de Ias regiones ss encuentra en el Anexo

En seguida se consideran ios casos limites que tienen que ver con las consideraciones sobre el

grado de autoprotolisia del agua
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" mucho menor que cerc) la de a

Sl el gradn de autoprotdlisis fuese mucho menor que el grado de disociacién [(-Log(Kyy lco"’)

mucho mayor que cero] la ecuacion de la autoprotolisis casi no interfiere sobre la disociacion del acido
asl que el sistema puede representarse por las dos ecuaciones quimicas:

HA === HA" + H" 2 HA® === H,A + AY

El desarrolio para elaborar la GIREQE de este sistema (denominado sistema bidonador) se
encuentra en el Anexo 6, y en Ia figura 3.3.2 se muestra la grafica rasultante. La cara det cubo que se

espera encontrar en este caso limite [(-Log(Ky Icoz) mucho mayor gue cero), debe de coincidir con
la grafica de la figura 3.3.2

Si el grado de autoprotélisis fusse mucho mayor que el grado de disociacion [(-Log(Kyy Icoz)

P interfiere cor ‘te sobre la i det
acido asi que el sistama puede representarse por las dos ecuaciones quimicas:

HyA === HA  + H 2 HA === H.A + A¥

pero en donde !a concentracién de iones ﬁldmgeno esta impuesta por el agua y su valor es
aproximadamente igual a 107 mot-dm™ (PH = 7).

Finaimente, los Gltimos dos casos limite que se pueden presentar en el sistama resultan al
considerar que el acido es estable [-Log(Ka; /Cp) mucho mayor que cero], o Que es inestable
[-Log(Ka4 /Cp) mucho menor que cero).



Gréfica de importancia iva de E J Quimi y Estabilidad
(GIREQE) de! Sistema Bidonador
~Log(Xa1/Co)

Zr=(em)] T =ec

Grafica de Importancia Relativa de Ect Qu y E i (GIREQE) de la
solucidon acuosa de un écido diprético en donde no se considera ia Influencia de ia autoprotolisis del
agua (Sistema Bidonador) y el grado de aproximacion es del 3%. El plano [ApK, , -Log(K., /Cg] (en
donde ApK, = pK,z -pKa, ) Muestra nueve regiones. En 1as regiones 1, 3, 6 y 8 se puaden incorporar
dos aproximaciones en el estado de .qulllbrio del sistema, en las regiones 2, 4, 5 y 7 sélo se puede
incorporar una aproximacién y en | a region O no es posible incorporar aproximacion aiguna. El

de esta g y unas de cads una de lal rogicm se encuentra [
Anexo 6. Una de la' utilidades de esta grafica es aplicar de de Ia
composicion quimica del cuyos a c‘lculo exacto, presenten. errores

mencores o iguales al grado de sproximacion.
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3.3.3 Estado de Equilibrio General e Incorporacién del Grado de Aproximacién

En esta seccién se desarrclla el estado de equilibrio del sistema diprético al considerar las tres
ecuaciones quimicas que o representan, se incorpora el grado de ap! i con el pr de
concretar ios cascs limite y se muestra la forma en cémo se generan ias superficies frontera.

Para expresar e} estado de equilibrio del sistermma es necesario, como se mencion® en la
introduccion de esta seccion, considerar como ecuacion quimica principal a la primera disociacion del

acido, en seguida incorporar scbre ésta las interferencias debidas a las ecuaciones de la dismutacion
del anfolito y de la autopr isis del agua,

te. En seguida, en 1a tabla 3.3.1, se muestra
el estado de equilibric que describe guimicamente y en forma exacta el comportamiento quimico de ia
solucion acuosa de un acido diprético de concentracién inicial Co (rm:l—drn'3 ).

Tabia 3.3.1. Tabla de concentraciones molares de equilibric de la solucién acuosa de un acido

diprotico en términos del grado de disociacion, del grado de dismutacion, del de autoprotdlisis y la
concentracién analitica.

H:A == HA® + H 2ZHA" = H,A + A% H;O == H~ + OH
inicio Cp 1
equil. | Co(1-aen) |(a-2y)Ce | (avolce (a-2)Co | Col1-a+r) |¥Co 1 lta+e)Co |oCo

Al sustituir las concentraciones de equilibrio en (as constantes termogdinamicas de cada una de
las ecuaciones quimicas involucradas en (a tabla 3.3.1 y al expresar en términos de los pardmetros
caracteristicos de cada ecuacion se obtienen las siguientes relaciones:

Kar =[(a—2r)(a+a)]

Co (-a+y) @3
Ka2 r(l—a+y)

—AL 2 Kp =| 22 (3.3.2
Kai o [ (a-2y)? ] )
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K.
?‘z:‘ =[o(a+0)]

De! de ibrio g se obtienen ios casos limite, plar

(3.3.3)

hacer las siguientes consideraciones:

e Si2y<<a entonces el estado de equilibrio geners! se reduce s,

H:A == HA" + H* 2ZHA" = HLA A

en la

H,0 == H"

3.3.2, al

equil. |~ Co(1-a) = aCq (a+a)¥Cq =~ aCq = Co(1-a)| rCo

1 (a+o0)Cq

oCq

o cual significa que el comportamiento del sistema puede describirse so6io con dos ecuaciohes
qQuimicas: la de ia primera disociacion y ia de |a autoprotdlisis. Para que 2y << a se requisre que

ApKy = 8.42 para cuaiquier valor de Ky /Cg, y un grade de aproximacion del 1%, es decir, que el

anfolito sea estable. La GIREQE para este caso limite corresponde a la del sistema monoprético

(figura 2.5.3) pero en donde Ka /Cp se sustituye por Kaq /Cq.

e Si2y = aentonces e! estado de equilibric general general se reduce a,

H;A == HA  + H 2HA™ = H;A AT

H,O0 =—— H*

+ OH

equil. |~ Co(1-y) =0 =~ (27y+3)Co ~0

=~Co(1-) | ¥Co

1 (2r+e)Co

oCqy

Esto significa que el comportamisnto del sistema puede describirse sdlo con dos ecusciones

qu ladela 1 global y |a de la autoprotolisis,
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H,A = A% + 2H* H,O w== H + OH

equil. |« Cp(1-ag) ~ agCqp = (2ag+a)Co 1 = (2ag+0)Co aCo

ag representa el grado de disociacion global del acido y es igual a ¥ solo cuando el anfolito es

inestable (ApKa << 0). La GIREQE para este caso lImite corresponde a la figura 3.3.1.

Como se puede observar la comparacidn relativa entre a y 2y tiene que ver con la interferencia
ta acion relati

det equilibrio de dismutacién sobre el de disociacion. De la misma
entre a y o tiene que ver con la interferencia del equilibrio de autoprotdlisis sobre el de disociacion,

asto es,

e Si o << a entonces en la tabla 3.3.1 se puede despreciar ¢ frente «, por lo que el estado de

equilibrio se simplifica de la siguiente manera,

H,A == HA~ + H" 2ZHA" = H:A + A H,0 == H* + OH

¥Cp 1 = aCp aCp

equil. |Co(1-a+y) | (a-2y)Co | ~ aCp (a-2y)Co | Co(1-a+y)

lo cual sig: que ia pcion del sistema, en esta situacion, esta dada sélo por dos ecuaciones
quimicas: & de la primera disociacion y |la de la dismutacion. La GIREQE para este caso |Imite
corresponde a la del sistema bidonador (figura 3.3.2). Para que o << a se requiere que -Log(Ky, /Cq

sea mucho mayor que cero.

e Sia << o entonces en la tabla 3.3.1 se pusde despreciar a frente o, por lo que el estado de
equilibrio se simplifica de la siguiente manera,

H;A == HA"™ + H" 2HA" = HA + AY H,0 == H® + OH

equil. | Cp(1-a+y) | (@-27)Cp | ~oCo (@-2y)Co | Co(1-a+y) | ¥Co | |1 ~aCo aCo
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-nuevamente el estado de eqguilibrio del sistema se representa por la primera disociacion y a
dismutacion, pero en donde la concentracion de los iones hidrogeno esta impuesta por el equilibrio de
a i y es ap igual a 107 mol-dm™ (pH = 7). Para que el grado de

autoprotdlisis sea mucho mayor que el de disociacion se requiere que el pardametro (-Log(Kyy /coz) sea
mucho menor que cero.

Por ditimo, la comparacion relativa entre (-a+y) y 1 tiene que que ver con la estabilidad del acido por lo
que los dos casos limite faltantes se presentan en ias siguientes situaciones:

* por una parte cuando (-a+y) ¢ mucho menor que |a unidad el scido se considera estable.
® y cuando (-a+Y) es aproximadamaente igua! a s unidad el &cido se considera inestable.

Para delimitar los casos limites es necesario introducir el grado de aproximacion.e, como se
mostro en la seccion 2.5.3. Este es una r det valor limite que se esta dispuasto a
aceptar para considerar que las variables anteriores cumplen las relaciones de los casos limite, esto
es,

e Si 0O<c2y<ea seaceptaque 2y<<ca

e Si(1€)as2y<a seaceptaque 2y=a

= Si O<osea seaceptaque g<<a

e Si O<aseo sesceplaque a <<o

e Si O0<(a-y) <e sesceptaque (a-y) << 1, por tanto, [H2A] = Cg , y el &cido se
considera estable (débil).

e Si (1-e) s (a-y) < 1 se acepta que (a-y) =1, por tanto, [M2A) — O, y el acido se
considera insstable (fuerte).

si de los intervalos anteriores se solo los en las { 2y = ea, 2y = (1-€)a,
‘etc. 1y se i ) en las 3.3.1,332y333es poslbb.encontrar las superficies frontera
que delimitan los casos limites y, al superponer estas superficies se genera Ia Grafica de Importancia
Relativa de E i [+ ]1 y (GIREQE) de! sistema diproético.




3.3.4. Superficies ¥ tera Que Delimitan Los 6 Casos 1.6

ite Posibles
oluci6® cuosa De Un Acido D

r6tico

ue Se
esentan En L.

L
{
!
i
{
i
!

Las fronteras que delimitan los 6 casos limites del sistema diprético, mencionadas en la saccion
anterior (seccion 3.3.3), pueden representarse graficamente en el

easpacio tridimensional
1-L09(KA1/Co), APKa, -Log(Ky ICo™)].

Esta seccion estad estructurada de la

igui .. . En primer lugar, se muestra que hay
pares de superficies relacionadas. En seguida, se muestra la forma en la cual es posible obtener las

superficies frontera que definen los cascos limite del sistema diprético y, por 1o tanto, también los casos
mas ger Y S8 T

g te cada una de las superficies frontera en el espacio
tridimensional [-Log(Ka4 /Cp). ApKa, -Log(Kyy Icoz)l. El primer par de superficies que se considera esta

ado con i inter

del squilibrio de dismutacion, el segundo par esta relacionado con la
interferencia de la autoprotdlisis del agua, y el el Gltimo par estd v

acido, Fir

-Log(Kw /Coo)l.

con la
., 8@ menci

del
las 27 regiones que dividen e espacio [-Log(Kay /Cq). ApKa,

qQue resultarian al superponer ios tres pares de superficies; una de estas regiones
sefiala que no es posible incorporar aproximacion alguna sobre el estado de equilibrio del sistema,

. - : :
mientras Que en ias otras regiones si es posible incorporar al menos una aproximacion. Lo cual
permite le posibili de utilizar ecy
sistama.

es de un grado menor qQue 4 para calcular la composicion del

& Superficies Frontera Relacionadas A La_Interferencia Del Equilibrio De
Dismutacion

El equilibric de dismutacion puede afectar muy poco al equilibrio principal o presentar una
interferencia total,

esto implica que estos dos casos limite se generan sdlo al c;onmdorar ‘a
interferencia del equilibrio de dismutacién sobre el equilibrio

P ipal. La P del
grado de dismutacitn frents al grado de disociacion, al incluir el grado de aproximacion, permite

delimitar estos dos casos limite,
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Si 0 <2y < ea se acepta que 2y << o, lo que corresponde a que la perturbacion el equilibrio de
dismutacion sobre la primera disociacién es casi nula; por 1o tanto, las ecuaciones quimicas de |a
primera disociacion y de la autoprotsiisis del agua son suficientes para describir el sistema diprotico.

Si (1-e)a s 2y < & se acepta que 2y = a, o que corresponde a que la perturbacion el equilibrio
de dismutacion sobre la primera disociacion es casi total; en este caso, también la descripcion det

sistema se puede aproximar por dos ecuaciones quimicas: la disociacion global del #cido y la
autoprotolisis del agua.

Las dos relaciones anteriores delimitan claramente los dos casos limites que corresponden a las

situaciones en donde el sistema se puede describir por dos ecuaciones quimicas; si el valor de 2y se
encuentra entre es

relaciones entonces es necesario incluir e efecto de |1a interferencia y describir
el sistema por las tres ecuaciones quimicas previamente mencionadas en la seccion 3.3.1.

Al consi en las r

‘es anteriores sdlo la igualdad, 2y = ea y (1-€)a = 2y, junto con las

relaciones 3.3.1, 3.3.2 y 3.3.3 es posible encontrar dos ecuaciones (una para cada igualdad) de
Kw/Co? en tuncion de Kay/Cq y Kp.

Si 2y=ea

(3.3.4)

(;.3.5)




Las ecuaciones 3.3.4 y 3.3.5 definen graficamente dos superficies que sefiaian las fronteras de
los dos casos limites y, por tanto, dividen el espacio en tres regiones, la region intermedia entre las
dos superficies corresponde a 1a situacion en la cuatl es necesario considerar simultdneamente las tres
ecuaciones quimicas para describir el sistema. Las representaciones logaritmicas de estss dos

superficies en el espacio [-Log(Kay /Cp), ApK,, -Log(Kyy ICQZ)]. se denominan “Superficies Frontera”
relativas a la interferencia de! equilibrio de dismutacion,

La superficies frontera que se obtienen a partir de las ecuaciones 3.3.4 y 3.3.5 se encuentran en
ias figuras 3.3.3 y 3.3.4 respectivamente. En ia figura 3.3.3 se puede observar que el comportamiento
de -Log(Kyy /coz) e3 en general mondtonamente creciente hasta que en un intervalo muy pequefio los
valores crecen de manera muy pronunciada hasta que se indeterminan, formandose asl una especie
de muro. Por debajo de la superficie de la figura 3.3.3 y a la izquierda del muro, que marca la

indetarminacion de -Log(Kw ,coz)_ el sistema puede representarse por las dos ecuaciones quimicas
siguientes:

HA === HA  + H* H;O === H" + OH

ya que ia interferencia de! equilibrio de dismutacién es muy poco spreciable. Por otra parte por encima
de |a superficie de |s misma figura y a ia derecha del muro 1a interferencia de la dismutacién es

apreciable, por lo que hay que cor las tres ecuaci

'es quimicas para describir al sistema.

La grafica de la figura 3.3.4 tiene un comportamiento simitar al de la figura 3.3.3, sin embargo, es
importante safialar que ia superficie frontera de la primera figura mencionada queda por encima de 1a
superficie de ia figura 3.3.3, y o) muro de ests figura queda a la derecha del muro de la figura 3.3.3.

Encima de 1a superficie de la figura 3.3.4 y a |a derecha del muro la descripcion del sistema puede
sproximarse por las dos ecuaciones quimicas,

HA == A"+ 2H" H;O0 === H* + OH"

ya que |la interferancia del equilibrio de dismutacion es casi total.
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Entre las superficies de las figuras 3.3.3 y 3.3.4, esto es, por encima de la superficie de Ia figura

3.3.3 y por d'.b;jo de la figura 3.3.4, es necesario describir el sistema con las tres ecuaciones
quimicas.

Superficie fr de un ipréti c do 2y=sea
-Log(K,/Ca’)
10
 Dos scuaciones )
‘ Dos scuacionss {
0-< quimicas -
-10
-20
-Log(KaA/Co) &
-5
Figura 3.3.3 Superficie frontera relstiva a ia interferencia de! ilibrio de o 1 de un

diprotico cuando 2y = ex. Debajo de ia superficie y a Ia izquierds del “muro” ia interferencia del
equilibrio de dismutacion es muy poco apreciable asl que el sistema pueds representarse sbio por la
primara 1y la del agua. Encima de la superficie y a la derecha del “muro” Is

dela ' @8 ap por lo que es Necesario considerar en forma simultanea a
tres scuaciones quimicas.
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Superficie frontera de un sistema diprético cuando 2y=(1-e)a

-Log(Kw/Co®)
10

O-=

-Log(Ka/Co) . .53

Figura 3.3.4 P rel a la interferencia del equilibrio de dismutacion de un sistema
diprético cuando 2y =(1-e€)a. Encima de !a superficie y & la derecha det “muro” la interferencia del
eaquilibrio de dismutacion es casi total asl que el sistema puede representarse solo por la disociacion
global y 1a autoprottlisis del agus. Debajo de |a supaerficie y a la izquierda de! “muro” la interferencia de
la dismutacién es apreciable por lo que es necesario considerar las tres ecuaciones quimicas, la
region esta limitada haca abajo y a la derecha por la superficie de [a figura 3.3.3

Tambiéan es importante sefalar que los muros de las dos figuras que sefialan Ios valores de ApK,
y -Log(ia4 /Cp) en ios que se indetermina -Log(Kyy /co’) corresponden a ta proyeccion bidimensional
de |la parte superior del cubo y la forma de la proyeccion bidimensional es a simple vista muy parecida
& ia GIREQ del sistema bidonador (figura A.6.1 dei anexo 6). A continuacién se demuestra gue estas
curvas son exactaments iguales.
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Al observar |la estructura de las ecuaciones 3.3.4 y 3.3.5 junto con la restriccion de que el
parametro leco’ debe ser mayor o igual a cero, se pusde concluir que la resta de ios términos que

astan dentro de los corchetes grandes debe ser mayor o igual a cero y, al considerar esta Ultima
relacion en la igualdad, esto es,

0= [2(1 —e) (xif,‘)

. ]“°'[2—°-:~=ﬁ]-<n +(-3)

se llega a las siguientes ecuaciones:

para la ecuacion 3.3.4 ] . )
B f2od o fo0o o (oo

para la ecuacion 3.3.5

-
Kau 2e
AL o= -— 3.3.7,
C, {(l-e) [(l —o Ko (H')]} (@37
Las ecuaciones 3.3.8 y 3.3.7 son igullot que las pars Ias lineas
fronteras de la GIREQ de! si A.8.3 y AS.4 del Anexo 6). El sistama

bidonador corresponde al sistema del acido diprético a perturbacion nuls de la ecuacion de la
autoprotdlisis. Lo anterior demuestra formalmente que el sistema diprético se reduce al esquema
bidonador al considerar que l<wlc,,2 tiende a cero, esto es, -Log({Ky /coz) 28 Mmucho Mayor que cero.
Lo anterior también permite sefialar qu. una vez que !a descripcion del sistema diprético puede
reducirse de tres a dos es as ancontrar, ademas, regiones en donde la
descripcion se puede reducir de dos a una ecuacion quimica como se muestra en ia Figura 3.3.2,

En el siguiente apartado se analizan las superficies frontera relacionadas a ia perturbacion del
equilibrio de autoprotdlisis sobre et equilibrio principal.
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e Superficies Frontera Relacionadas A La_ Interferencia Del Equilibrio De

Autoprotoélisis

sobre la ion del dcido diprético da origen a
Ia partur ion de I P ®s casi nula, y el
Para delimitar estos casos limite es necesario

La interferencia del de autop
dos casos limite. Uno de ellos se presenta
otro se corigina cuando la perturbacidon es casi total.
hacer una comparacion relativa entre el grado de autoprotdlisis (o) y el grado de disociacién (a),

introduciendo el grado de aproximacion deseado (e).

Si0 <o <ea, seacepta que o << a, |0 que corresponde a que la interferencia de la autoprotélisis
o8 muy poco significativa sobre el equilibrio principal y, por lo tanto, la descripicion del sistema se
pusde aproximar por dos ecuaciones quimicas: ia de la disociacién del acido junto con la de la

dismutacion.
e Si O<a=ec seaceplaque a << o, loc que significa que la interferencia de Ia autoprotolisis es
casi total, en este caso Ia il de! ' se puede efectuar por ias dos

ecuaciones Mmencionadas en el parrafo anterior, pero con ia restriccion adicional de -que la
concentracion de iones hidrogeno en la solucion es casi igua! a 107 mo! dm'

Para aquelios valores de a 0 ¢, qUe NO se encuentren en ios intervalos antes mancionados es

necesario utilizar las tres ecuaciones quimicas para describir ¢l comportamiento quimico de!

188. O = ea Y @ = €0, junto con ias relaciones 3.3.1, 3.3.2 y 3.33 es

Al cor las
posibie encontrar dos ecuaciones (una para cada igualidad) de Kp en funcion de K,1/Co ¥ lecaz.

estas ecuaciones son:

o=ea
(1+¢),
e('+=) Kw/C3 co _ [Kw/c% ,
Ko = . Kw/C2 KA, [ e(l+e) —[l e(1+¢) :, (238
e(l+¢c)
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2=eJ a9

+¢ Kw/Cs
Kp = O)ﬁ (f_:l) [(H;);[%)(::‘)—[l—ew,%/—g—% '] 339

Con las ecusciones 3.3.8 y 3.3.9 es posibie construir las dos superficies frontera relativas a Ila
Sin embargo, el interés particular es construir todas las

inter del ilibrio de autop:
superficies frontera en el espacio [-Log(Kaq /Cg), APKa, -Log(Kw Icoz)l. donde s variable dependients

sea -Log(Kyy /Coz) {y se encuentre representada en el sje z), por tal motivo, para elaborar estas
v la ruting Solver de Excel version 5.

superficias frontera se utiliza un r

i 338y 3.3.9 con el

Antes de mostrar ias superficies se hard un i de las ect
propoésito de tener una idea general de Ios rasgos generales de las superficies y mostrar, ademas, que
de Ias carss derecha e izquierda de! cubo corresponden a las lineas
que le cor

ias proy bidimer

frontera del sistema cuando puede ser descrito por las dos ecuaciones qQt

Al hacer un andlisis de la ecuacion 3.3.8 se puede cbservar Que existan dos términos relevantes,
el primero de siios, debe cumpilir la siguiente desigualdad para que Ia funcion se encuentre definida y
tenga el sentido fisico dessado:

(3.3.10)

Al considerar la relacion 3.3.10 en ia igualdad se obtiene et valor limite de leco2 @ partir del cual se
indetermina Kp. Esta situacion corresponde fisicamente a que e! anfolito es inestable, por lo que la
perturbacién del equilibrio de dismutacién es total. La superficie se hace asintética (Kp — <) en e!

valor,
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Kuw _ jg-osos (3.3.11)

C3

cuando el grado de aproximacion es 0.03.

El valor asintético de Ia relacion 3.3.11 se encuentra también en la GIREQ del sistema diprético a!
considerar que la interferencia del equilibrio de dismutacién es total (asintota superior de !a figura
A.5.1 del anexo S), las scuaciones que describen el sistema son: l!a disociacion global del acido

o y i@ autopr dei agua.

P!
Etl segundo término reievante, de la ecuacion 3.3.8, debe cumplir con ia siguiente desiguaidad

para que la funcion se encuentre definida y tenga el sentido fisico deseado,

Kw/C2) Co {K\.» c3 ,
[(l+e T(,—:;)—(K“)-[l— 179 ]20 (3.3.12)

Si de la relacion 3.3.12 se deja del lado izqulerdo 36i0 el parametro Ka1/Cy se obtiene la nfgulenh

desiguaidad:

‘2
Ka o Kw/Cs (3.3.13)

eI

La superficie se hace asintotica (Kay — =), para un grado de aproximacion 0.03. en el valor,

Kw _ 1071 (3.3.14)

5H

Noétese que cuando Ky — =, e! valor de K, tiende cero, por lo que Ia perturbacion detl equilibrio

de dismutacion tiende a ser nula.




a una de las

Es importante qQue la 3.3.13, al cor laig cor
lineas frontera de ia GIREQ del &cido monoprotico (linea frontera superior de la figurs 2.5.1), esto
significa que cuando la interferencia del! equilibrio de dismutacién es nula el comportamiento del

se puede iar al de un scido monoprético.

[

Al hscer un analisis idéntico de la scuacion 3.3.9 los resultados que se cbtienen son ios

siguientes:
Del primer término reievante se cbtiene que ia superficie se hace asintética (Kp — x) en el valor,
(3.3.15)

K\:' = 10%%
Co

Este valor asintético se encuentra también en la GIREQ de Ia disociacion giobal del acido diprético y ta
autoprotoiisis del agua (asintota inferior de ia figura A.5.1 de! Anexo 5).

Con el segundo término relevante se obtiene Ia siguiente desiguaidad

‘2
lé.. < e( Kw: C°).~ (3.3.168)
o _ Ky Cs
[, ev (1+e¢) )

Y & partir de la relacion 3.3.16 ia superficie se hace asintdtica (Kay — =) en el valor,

I:W 3.06
— - =10 3.3.17)
[SHE ¢

3.3.16, &l cor ia igualdad, corresponde a la otra

Es importante hacer notar que la
de Ia figura 2.5.1).

de las lineas frontera de ia GIREQ del acido
3.3.8 ss encuentran ias superficies frontera relativas al equilibrio de

(linea

En las figuras 335 y
in de ila
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Suparficie frontera de un sistema diprético cuando ,=eos

-Log(Ky/Cqa?) :
IS SIS S
y //////III// L2277
I L L7 277
Z/

quimicas

*

A == HA+ H*
ZHA == H,A + AT

.
/
f 7
" 7727 2927777 ;

& - Tras ecuaciones ~

quimicas

~Loa(Ka/Co)

Superficie frontera tiva a la interferencia del squilibrio de autoprotdlisis de un

Figura 3.3.5

nis(erna dlprom:o cuando o = ea. En la superficie y por encima de ella Ia interferencia del equilibrio de
muy poco iabie, as! que el sistema puede representarse solo por la

pril y ia di ion del anfolito . Debajo de la superficie Ia interferencia de la

autopr as ap porioque es r o las tres 88 quimicas, Notese

U de las caras izquierda y derecha del cubo presentan el mismo

que las p 1es bidimer
componamiemo quo ias curvas superiores de las GIREQ de la disociacion global y del acido

ite.

mor

En la figura 3.3.5 se puede observar que en el extremo izquierdo la curva bidimensional es
idéntica a una de las curvas obtenida en la GIREQ (curva superior de {a figura A.5.1 del anexo 5) al
considerar la disociacién global junto con ia autoprotdlisis. La curva se hace asintética en el valor 0.91
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(relacion 3.3.11). Por otra parte, en el extramo derecho de la figura la proyeccién bidimensionat as
idéntica a una de las curvas obtenidas en ia GIREQ del sistema monoprético (curva superior de la
figura 2.5.1) como era de se ya que e! anfolito es intr La curva se hace
asintética en valor 1.51 (relacion 3.3.12).

Superficie frontera de un sistema diprético cuando o =es
-Log(Kw/Co?)
oA == HA + 10°
ZHA == H A + A
-Log(K,,/Co)
APK,
s -5.0
Figura 3,3.6 Superficie fr lativa a la inter del equilibrio de autoprotlisis de un
sistema diprotico cuando a = eo, En Is superficie y por debajo de ella la interferancia del equilibrio de
autop e a casi total, asi que ! pueds rep se s0lo por Ia primera
i y la dismi 3 del i en donde la concentracidon de los iones hidrogeno es

aproximadamente igual a 107 mol dm™> . Encima de ta superficie y por debajo de la superficie de la
figura 3.3.5, Ia interferencia de la autop: o3 ap! por lo que es necesario considerar las
tres ecuaciones q que las proy bidimensionales de las caras izquierda y
derecha del cubo p el mismo P que las curvas inferiores de las GIREQ de la
disociacion globa! y del acido protico r we.
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_ Las curvas inferiores de las GIREQ para el sistema diprético global y del sisterna monoprético
(figuras A.5.1 y 2.5.1) son a la proy bidimensionales izquierda y derecha de !a figura

3.3.6, respectivamente.

Las dos superficies frontera relativas a {a interferencia del equilibrio de autoprotdlisis definen tres
ragiones. '

La parte superior de la superficie de la figura 3.3.5, junto con la superficie, define el dominio en el
cual la interferancia del equilibric de autop sobre el ilibrio principal es muy poco apreciable.
En esta region la descripcion del sistema diprético puede aproximarse por las dos ecuacicnes
quimicas siguientes:

H,A === HA + H” 2HA === H;A + A%

La parte inferior de la superficie de la figura 3.3.6, junto con la superficie, define la region en
donde la interferencia de |a autoprotdlisis es casi total; la descripcién del sistema diprotico en esta
region puede aproximarse por las mismas dos ecuaciones quimicas anteriores pero en donde la
aproximadamente igual a 10'7 mol dm'a .

concentracion de iones hidrogeno se considera que

En la region comprendida entre las dos supefrficies frontera es necesario considerar las tres
ecuaciones quimicas en ia descripcion del sistema ya que [a interferencia de la autoprotdlisis no es
despreciable.

También es importante sefialar que en las proy 1es bidimensi les de ias caras izquierda y
derecha del cubo Ia P * del PO del sistema no sélo se puede reducir de tres a
dos ecuaciones quimicas sino de tres ecuaciones a una.

En el siguiente apartado se analizan las superficies frontera relacionadas a la estabilidad del
acido.
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® Superficies Frontera acionadas A La Estabilidad del Acido

El ultimo par de supaerficies frontera por analizar son las Que estén ala
del acido diprético.

Si 0 < (a-y) < e seacepta que (a-y) << 1, por lo tanto, [H2A] ~ Cg , ¥y el &cido se considera
estadble (debil).

Si (1-e) = (a-Y) < 1 se acepta que (a-y) ~1, por lo tanto, {HoA] — O, y el acido se considera
inestable (tuerte).

Al cor estas rel ‘es en la igualdad, esto es, (a-y) = e y (a-y) = (1-), junto con Ias
relaciones 3.3.1, 3.3.2 y 3.3.3 no fue posible encontrar fas ecuaciones de Ias superficies frontera, asl
que éstas se construyeron por madio de un mé i i uti
Excel version 5 de Microsoft.

la rutina Solver del programa

En la figura 3.3.7 y 3.3.8 se encuentran |a superficies i ala del scido.
La superficie de Ia figura 3.3.7 cor ponde al cor el &cido miantras que en la
figura 3.3.8 se encuentra la superficie al cor el acido Amb. figuras pressntan

valores asintoticos de Kp ¥y K4 4/Cgp en los cuales Kw!co’ —0 [-Log(wcoz) mucho mayor que cero] lo
cual se nota por la presencia de “muros”. : ’

Si Kw/Co2 ~» O esto significa que la inter la autop del agua es muy poco
sigr iva al i el do de equilibrio del sistema, por lo tanto, los valores de Kp y Ka,/Co
deben de coincidir con las lineas fronteras del esquema bidonador. Al fta proy

bidimensionates de las caras superiores de los cubos de ambas figuras (3.3.7 y 3.3.8) con las lineas
fronteras de estabilidad (figura A.6.2 del Anexo 6) se comprueba que efectivamante son iguales.
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Superficie frontera del sistema diprético cuando el Acido es
estable: o -y=e

- ICo?
Acido Le0(Kw/Co)

Estable

\

~Log(KaICs)

Superficie frontera relativa a la estabilidad del acido cuando este es estable: a-y = e.
En la superficie, por encima de ella y a la izquierda del “muro, el acido se considera semiestable.
Debajo de (a superficie y a la derecha del "muro” el #cido se considera estable. Notese que las
proyeccion bidimensional de 1a cara superior del cubo presenta el mismo comportamients que 1a curva
superior de 1a Grafica de Estabilidad del Esquema Bidonador (figura A.6.2 del Anexo 6).

Al considerar en forma simuitAnea ambas superficies frontera, se puede notar que el espacio se
divide en tres regiones.

La primera region esta formada por 1a superficie de la figura 3.3.8 y el espacio que se encuentra
encima de la superficie y a 1a izquierda del muro. En esta zona el acido se puede considerar inestable.



La ssgunde regidn ae encuentra entre las dos superficles frontera, esto es, debajo de is

superficie y a ia darecha del muro de ia figura 3.3.8, y encima de ia superficie y » is izquierda de!
mure de la igura 3.3.7. En esta zona st dcido se considera sermiastable.

La tercers y uitima region asts formada por ia superficie de la figurs 3.3.7 y ! espatio qus se

de la sup y & is derecha del muro. En esta region el écido se puede
considerar estabie.
Superficie frontera del si dipré do ef dcido es
: inestable: g -y=1-a

~LoIR W iCy,)

“LOogIkJCy)

-5

Eigura 3.3.8 Superficie a rel atls
1-avy

det Acido cuando este Uhimo es inestable:
= e. €n la superficie, por encima de ella y a Ia lzquierda del “muro, &l scido ss considera
inestabie. Debsjo de 1a superficie y a l1a derecha del "muro” ef dcido se
que las pi io i

Y isional de ta cara superior det cubo pi
ia curva inferior de la de del

L P qus
{figura A.8.2 del Anexo 8).



La superposicion de las seis superficies frontera, desarrolladas previamente en esta seccion,

generan la Grafica de Importancia Relativa de Equilibrios Quimicos y Estabilidad (GIREQE) del
Sistema Diprético.

La superposicién de todas las superficies divide al espacio [ApK,. .~Log(K,, / Co)--Log(K. / C3)]en
27 regiones (como se muestra en la seccién 3.3.5). £n todas estas regiones, excepto en una de ellas,
es posible incorporar aproximaciones que tienen que ver con la estabilidad del acido y con la

reducciéon del numero de las ecuaciones quimicas que describen el sistema (posible reduccion de tres
ecuaciones quimicas a dos y/0 de dos a una ecuacion).

Con el pr ito de it a visuali;

i6n de las regiones en las que se divide 1a GIREQE del
sistema diprotico se hace una proyeccién bidimensional de la misma en el plano
[ApKA,—Log(K,“ /c,)] para diferentes valores de Cp (cortes en el eje z). En la siguiente seccién se
analiza et numero de regiones de la GIREQE dzl sisterna diprético y se muestra una proyeccion

sional de la para una concentracién inicial del acido 1 0! mot am™,

3.3.5 Namero total de Regiones de la GIREQE del Sistema Diprético.

En esta seccitn se establece una nomenclatura para identificar cada una de las regiones en las
que se divide la GIREQE de! sistema diprotico. Se muestra que el namero de regiones de la GIREQE

es 27 y se muestra la proyeccion bidimensional de 1a GIREQE para una concentracién inicial del acido
de 10°" mot am™

Con el propésito de conocer el numero de regiones en las que se divide la GIREQE del sistema
diprético, primero se establece ia siguiente nomenclatura.

= Las ecuaciones quimicas individuales involymdas ean este sisterna se representan por letras
mayusculas: D = Disociacion del acido, DG = Risociacion Global del acido, A = Autoprotdlisis
del agua y DM = DisMutacion del anfolito.

Los sistemas descritos por una, dos O tres ecuaciones quimicas se representan utilizando las
letras antericres. Se comienza con la ietra de la ecuacion principal y se adicionan las letras
que representan a los equilibrios de interferencia. Por ejempio, D+A corresponde a la situacion
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en la que el sistema diprético esta representado por dos ecuaciones qulmlcas- la de Ia
como i

disociacion de! acido, como ecuaciéon principal y, la de la a

interferente.
e Fi la
corresponde al tipo de estabilidad: E = Estable, S = Ser

del acido se simboliza utilizando la letra mayuscula inicial que
el=]r

Para simbolizar cualquiera de las regiones de la GIREQE la nomenclatura por utilizar se
establece de la siguienta forma, primero se indica la estabilidad del acido y en seguida, unidas por un
guion, se indican ias ecuaciones quimicas de mayor importancia relativa que describen e! sistema
Por ejemplo: E-DG+A, representa la regién en donde el dcido se considera estable, la perturbacion de!
equilibrio de dismutacion es total por lo que la disociaciéon del acido es global y la perturbaciéon de ia

a is s ap

E! nimero total de regiones en las que se divide la GIREQE del sisterna dipréotico se puede
establecer al considerar las combinaciones entre el tipo de estabilidad del acido y las diferentes
posibles descripciones quirmnicas del sistema al utilizar las ecuaciones quimicas de mayor importancia
relativa. El caso mas simple de descripcidn quimica ocurre cuando se puede establecer una sola
ecuacion quimica (Equilibrio Quimico Representativo, EQR), le sigue el caso en donde ia descripciéon
se puede establecer por el conjunto de dos ecuaciones quimicas, finalmente, el caso mas complejo
sucede cuando la descripcion se efectia con las tres ecuaciones quimicas.

Las ecuaciones quimicas individuales de mayor importancia relativa que se pueden presentar en
el sistema diprético son: la disociacién del acido, D, la disociacion globa! del #cido, DG y' a
autoprotdlisis del agua, A. Las combinaciones posibles at incorporar el tipo de estabilidad del acido

con ias dos primeras ecuaciones quimicas son:
{E-D, S-D. i-D},
{E-DG. §-DG, I-DG)

esto o3, seis regiones.
U ia de ad isis hay que tomar en

Al considerar como ecuacion de mayor importancia
cuenta que aunque la concentracion de los iones hidrogeno es aproximadamentes igual @ 10°° mol
puede ser casi nula, apreciable y casi total, para diferenciar

dm™, ta pertur de (a disr
cada una de estas situaciones se utiliza la siguiente nomenclatura en el orden respectivo, A(D),
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A(D+DM) y A(DG). Al incorparar el tipo de estabilidad del acido con la sutoprototisis, las regiones
posibles son las siguientes: .
{E-A(D), S-A(D), 1-A(D)},
{E-A(D+DM), S-A(D+DM), I-A(D+DM)},

{E-A(DG), S-A(DG). I-A(DG)}
es decir, nueve regiones.

Los conjuntos de dos ecuaciones quimicas de mayor importancia relativa que se pueden
presentar en el sistema diprético son: disociacion del acido y autoprotdlisis del agua, D+A, disociacion
giobal del acido y autoprotolisis del agua, DG+A, y disociacion del acido y dismutacioén del anfolito,
D+DM. Las regiones que resuitan al considerar el tipo de estabilidad del acido son,

{E-D+A, S-D+A, I-D+A})
{E-DG+A, S-DG+A, I-DG+A}
{E-D+DM, S-D+DM, I-D+DM}

@310 @8, Nueve regiones.

Finsimente, sélo hay un tipo de combinacién de tres ecuaciones quimicas del sistema diprotico:

disociacion de! acido, dismutacion del anfolito y autoprotdlisis del agua, D+DM+A, Al considerar el tipo
de estabilidad de! acido las regiones que resultan son tres,

{E-D+DM+A, S-D+DM+A, I-D+DM+A}

Lo anterior muestra que sl niumero total de regiones en las Que se encuentra dividida la GIREQE
del sistema diprotico es de 27,

Con el proposito de visualizar las regiones en ias que se divide la GIREQE del sistema diprético
se hace una proyeccion bidimensional de la misma en el plano [ApKA.—LOg(K At IC,)] para diferentes

valores de Cp (cortes en el eje z). En el anexo 7 se encuentran las proyecciones bidimensionales de la
GIREQE para un intervalo de concentraciones de 10! a 10°® mol dm™. A continuacién en ia figura

3.3.9 se muestra la proyeccion de la grafica para una concentracion inicial del acido 10! mo! dm2.
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Proyeccién Bidimensional de la GIREQE del Sistema Diprético:
Co= 101 (M)
-Log(K,,/Cy)
15
[E-om [e=or
| esourA)

114

E-Dl . E-D

@
::]s.mD\ 5
\ —

-1 J

70 a5 0.0 35 7.0 i
i

Figura 339 P i6 de {a GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprético de
n Iniclal 10" M. E! plano se encuentra divi on trece regi En todas las regiones
es posible incorporar al una apr {(consuttar tabla 3.3. 2) esto significa que para esta
concentracion inicial del dcido no es necesario utilizar la ecuacion de cuarto grado en la concentracidon
de iones hidrogono al considerar un grado de aproximacion del 3%. Las que
permiten a ion del en cada region se encuentran en Ia s.ecién 3.3.8.
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Como se puede observar de la figura 3.3.9 la grafica se divide en trece regiones y cada region
esta sefalada con la nomenclatura desarrollada previamente en esta seccion. En cualquiera de estas
regiones es posible incorporar al menos una ap ion sobre el si lo cual signi que no es
necesario aplicar la ecuacion de la concer idn de iones hidrégeno (la ecuacion de cuarto
grado, ecuacién 3.1.1) si se acepta un grado de aproximacion del 3%.

La figura 3.3.9 tiene una utilidad inmediata sobre el calculo de la composicién quimica del sistema
ya que al aceptar un grado de aproximacion del 3% es posible incorporar las aproximaciones validas
segun la region a la que pertenece el sisterna y asl efectuar calculos aproximados de la composicion.
Mas adelante en la tabla 3.3.2 se indican las aproximaciones que se pueden incorporar sobre el
estado de equilibrio general y 1as ecuaciones quimicas de mayor importancia relativa segin la region
de la proyeccion bidimensional de la GIREQE.

Otra utilidad que se le puede dar a la grafica de |a figura 3.3.9 es conocer las condiciones (sobre
todo de concentracion) en las cuales la composicién del sistema puede resolverse con un oonjun!o de
ecusciones de cuarto grado, cibicas, cuadraticas, lineales, etcétera. Finalmente, permite tener una
comprension mas profunda sobre el comportamiento quimico del sistema diprético.

La razén por la cual en la figura 3.3.9 se encuentran 13 y no 27 regiones se debe a que las 27
regiones se visualizarian si se tuviese la representacidn tridimensional de la GIREQE y no solo una
proyeccion bidimensional de la misma. De hecho si se observan en detalle el conjunto de graficas de
las proyecciones bidimensionales que se encuentran en el anexo 7 se podrda comprobar gue el
numero total de regiones involucradas es efectivamente de 27.
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TIabla 332 Apr

es que se

1 incorporar sobre el estado de equilibrio general y

ecuacionas qulmig.s de mayor importancia relativa para cada una las regiones de |a figura 3.3.89

(Co=10" mot dm™3).

Regid Aproxi i i Q de Mayor importancia
Relativa
E-A(D+DM) {a-y)<<1, [H'].w" H:0==H" + OH
E-AD) (x-v)<<?¥, (R ]=10 ", H:O=—=H + OH
2y<<a
E-D+DM+A (ay)<<1 HA==HA +H  2HA=—H,A + A~
HO==—=H" + OH’
E-D+A (av)<<1, 2y<< & HA==HA ' +H HO===H + OH
E-DG (ay)<<t, 2y = a, HyA == AT +23H"
e
E-D+DM (a-7)<<1, o<<a HA==HA ' +H  2HA=—=H, A+ A"
E-D (ay)<<1, 2y<< o, H,A == HA '+ H
ga<a
S-DG 2y mat, G<<a HA =— A +3H"
S-D+DM a<<a HzA ==HA +H  2HA ==H,A + A~
1-DG (ay)=1, 2y =a, HoA == A +2H
<<
1-D+DM (a-y)=1, o<<a HA=—=HA +H  2HA =H,A + A~
1-D (a-y)=1, 2y<< , HyA == HA + H
o<<a
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3.3.6 Ecuaciones Que Permiten El Cilculo De La Composicion Quimica De Las
27 Regiones En Las Que Se Divide La GIRE Del Sistema Diprético

En esta i6n se ) [as ect es que permiten efectuar el caiculo de la composicién
para cada una de |as regiones de la GIREQE del sistema diprético.

La estructura de la seccidn es la siguiente. En primer lugar se agrupan las regiones segin el
conjunto de ecuaciones quimicas de mayor importancia relativa Que pueden describir el
comportamiento quimico del sistema, comenzando por los sistemas que se pueden representar por
una ecuacion quimica, luego por los tres conjuntos de dos ecuaciones y al final por el conjunto de tres
ecuaciones quimicas, como se realizé en ia seccion anterior. En segundo lugar, para cada
agrupamiento de regiones se presenta la tabla que muestira las aproximaciones que se pueden
incorporar sobre el estado de equilibrio general para cada region, en tercer lugar se presentan los
estados de equilibrios aproximados resultantes de incorporar las aproximaciones y, finalmente, se
muestran [as ecuaciones que permiten realizar ] caiculo de la composicién quimica para cada una de
ias regiones de la GIREQE del sistema diprético. Los agrupamientos de las regiones se presentan en
e! siguiente orden:

e {E, I, S}H{A(D), A(DG), A(D+DM} (nueve regiones)
e {E,I S)-D (tres regiones)
s {E, I S)}DG (tres regiones)
e {E.1 S}D+A (tres regiones)
e {E, |, S}DG+A (tres regiones)
e {E.1, S)}D+DM (tres regiones)
e {E, I, S)}-D+DM+A (tres regiones)
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. Regiong_é En Donde La Ecuacion Quimica De La Autoprotélisis Del Agua Es La

e Mayor Importancia Relativa (Nuev: egiones

Las nueve regiones que

oste agn. tienen en comun el hecho de que el
comportamiento quimico del sistema diprético puede representarse por |a autoprotélisis det agua,

H,0 === H" + OW

equilibrio 1

=~ aCq oCo

o cual significa que el grado de disociacion del scido es mucho menor que el grado de autoprotolisi
Q<<

Las aproximaciones adicionales que se pueden incorporan en el sistema tieanen que ver con la

per Y del 10 de dismutacion y con la estabilidad del acido. En la tabla 3.3.3 se muestran
ias aproximacionas adicionales que se pusden incorporar sobre a! sistema.

Tabla 333 Aproximaciones adicionales (aparte de a << ) que se
pueden incorporar sobre el sistema diprotico para el conjunto de regiones
en donde la ecuacién de la autoprotdlisis es la de mayor importancia

relativa.
Region Aproximaciones Adicionales
E-A(D) 2y << a, (a-2y) << 1
-A(D) 2y << @, (a-27) = 1
S-A(D) 2y<<a
E-A(DG) 2y = a, (a-2y7) << 1
I-A(DG) 2y = a, (a-2y) = 1
S-A(DG) Zr~a
E-A(D+DM) (a2y) << 1
1-A(D+DM) (x-2y) = 1
S-A(D+DM) ninguna
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El estado de equilibrio para cada una de estas nusve iegiones una vez que se han incorporado
Ias aproximaciones, as{ como las ecuaciones que permiten calcular: a, v. ¢ ¥ ia composicion quimica

del sistema (con un grado de aproximacion €) se muestran a continuacion.

e 1. Regién E-A(D)

H;A = HA  + = HaA + AT H,0 = H (o) :

H* 2HA"
=Cp = aCo I l-uc.,“ =aCp T = Cp vCo 1 =oCq asCy

o~ JK,/C2 ankK,,/JKy r = KyKau /Ky

[H.A}~C, [HA-]~Ealo

Kl [ar]-EaKale

1]~ [on-])~ VRY

H,A = HA + H* 2ZHA® = HA + A H;0 = H" OH

= Co(1-ax) =Cp = a3gCp = Cq = Cqo(1-a) ¥yCo “ 1 = aCp aCo }

o~ JK,/C2 awl 7y =Ka/JKy



[H.A)~

JKWC,
KAI

[HA“]~c,

1]~ [oH"]~ VY

[A"] - K;:(Co

® 3. Regién S-A(D}

HA = HA" + H 2HA™ = H;A + H' OW
~ Co(1-x) = aCq =~aCp I| ~aCq = Cp(1-a) vCo || 1 =~ aCo oCp
— K KoK
K-7cT at K
o=JK./C; K K T T K+ Ky JRa
JKw ] ( K ] [ K, K )
H A]l~| =" —|cC HA" —__Ic A —ainar__ |
[H. ]'(JK., =0y R Gl i G e I (ot bl ey g
[1-])=[on-] = VR
® 4. Regidn E-A(DG)
H,A = HA + H 2HA™ = HA + A H,0 = H* OH
=Cp (a-2y)Co ~cCo [la-27)Co =Cp ¥Co 1 ~aCo oCqp
o~ JK,/C2 yuKuKa 2K Ky
Kw Kw
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[H.A]~C. [ma]=Bafe o [ar]aRapaSe

) ~fon-} = VR

e 5. Regién 1-AIDG)

H,A = HA + H* 2HA® = H.A + A HO = H

OH"

=~ Co(1-y) (a-2)Co «aCy JJ(a-2v)Co ~ Co(1-7) ~Co “ 1 =oCp | oCo —}
o= JK,/C: yal . -2
KuwCo o VKGC -
[H,A]-m [HA ]--_E;—" [a*]=c,

[1°]=[on-] = viEw

e 6. Re 8-
HyA - HA™ + H 2HA" = H,A + A H,0 = H' OHW
= Co(1-1) J (a-27)Co = oCp |{a-27)Cp = Co(1-7) vCo 1 =aCo oCo
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J 5 K VK TN
H o Sas 2K,
7RIS 7= Kw ':;(AIKA: -~ +K, K.,
H »Co HA- ]~ YKwKuCo e KK Co
S T e A ]~ R oK L
[H*]~[on" ]~ yK&

e 7. Regi6n E-A(D+DM)

H,A = HA  + H 2ZHA® = H;A + A H;0 = H' OH

(=-211Co l ~Co I ¥Co 1 1200.' oCo

~Co (a-27)Co L ~aCo

KK, a.%(‘/—x‘. +2K o Kas)
-

om K. /C] y A
w

[H.A]~C, [HA-].KT;('—E.,& [A,_]_KA,::CO

[H-]~[oH"]~ VRS

* 8. Regién LAD+DM)

+ H 2HA" = H,A + A HO = H° O

H:A = HA"

1Co " 1 = aCo oCp

~(1-1Co ~aCp i~ (1-7)Co Co(1-a+y)

Co(t-a+y)
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fRojes s YKo +2K,
7RIS G R
K,C, - VKL G, 3 K..Co
e VW 3w s WIS
i
o 9. n S-A{D+

H;A = HA  + H 2HA" = HM.A + A H,0 = H ON

Cotta+n) | |(a29Co | {~aCo {[a-2n1Co ( Col1-a+Y) Co f§ 1 = oCo oo J
h KoK K“(ZKM *‘/—‘E‘—N‘)
o~ JRLTCT i TN ) N TR N |
. ke, o SERE,
a1 [Ku vk (ke + V) el (K Ru(r + VRS
-1a KuKaCo 1= 1=
[ Py tl=fonr=Rw

€l siguiente grupo de regiones que se presenta es: {E, |, S}-D
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e Regiones En Donde La Ecuacién Qufmica De La Disociacién Del Acido Es La
De Mayor Importancia Relativa (Tres Regiones)

La ecuacién quimica de mayor importancia relativa que describe el comportamiento quimico de
las tres regiones que forman este grupo es la de la disociacion del acido,

HsA === HA + H"

equilibrio | « (1—a)C°] = aCq aCo

esto significa que el grado de dismutacién del anfolito y que el grado de autoprotélisis del agua son
mucho menores que el de la disociacion del Acido (2y << at, G << o). esto &8, que en este grupo de
regiones se pusden incorporar dos aproximaciones sobre el sistema y que, por lo tanto, sélo falta
incorporar de manera adicional, en Ias regiones, las aproximaciones que tienen que ver con la
estabilidad del acido. .

El estado de equilibrio para estas tres regiones, una vez que se han incorporado las
aproximaciones, asi como las ecuaciones que permiten calcular: a, v, o, y las Que permiten calcular la
composicion del sistema (con un grado de aproximacion e) se muestran a continuacion.

e 10. Regién E-D

H;A = HA" + H' 2HA® = H,A + AY H,O0 = H* (o) o

~Cpy = aCp = aCp ~aCo =Co vyCo 1 = aCyq aCp

a=.JK,/C, r =K. /Co idalroa ol
o VKACo
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L S e o P S g e

e 11. Regién I-D

H,A = HA + H 2HA™ =  HAL. + A¥ H,0 = H OW
‘ ~ Co(1-a) ~Co ~Co | ~co - Coltza) vColl 1 J =Co | oCo
a=l ¥ ™K,u/Cy omK, /C3
H.A}~-S2 [HA-)~[1-]~C, (A"~ K on-]aXe
2 K ° = HE C,
e 12. Regién 8-D
HA = HA + H 2HA = H,A + A* H,0 = H OH"
- Cgo(1-a) = aCo = aCqy = aCy = Cq{1-c) ¥Cqo “ 1 - uCOJ GCDJ

A LT VLIS B

2K,
o =
KAlco[\ﬁ*‘ 4(CQ/KA-) —‘]
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C[H.A)~ < —{%'-[,‘/1 +a(CofKar) — 1]} ‘ .[HA'] =[u-1~ %[\/1 F4(C./K ) — 1] .

[A"];KA: » [oH-]~

2K,,
KAI[\“"' A(C, /K a) - 1]

e Regiones En Donde La Ecuaci6n Qufmica De La Disociacién Global Del Acido

Es La De Mayor Importancia Relativa (Tres Regiones)

La ecuacién quimica de mayor importancia relativa que describe el comportamiento quimico de
las tres regiones que forman este grupo es la de la disociacion global del acido,

H.A -— AT 2H"

equilibrio | = (1-ag)Co =~ agCo agCo

esto significa que el grado de dismutacion del anfolito es casi igual al de la disociacion del acido
{2y = o) y que el grado de autoprotdlisis del agua es mucho menor que el la de disociacion del acido
(o << a), esto es, que en este grupo de regiones se pueden incorperar dos aproximaciones sobre el

sistema y que, por lo tanto, solo falta incorporar de manera adicional en las regiones las
aproximaciones que tienen que ver con la estabilidad del Acido.

E! estado de equilibrio para estas tres regiones, una vez que se han incorporado las
aproximaciones, asi como las ecuaciones que permiten calcular: «, ¥, o, y ia composicién quimica del
sistema (con un grado de ap: ion €) se Y & continuacion.
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e 13. Re -BE-DG
H;,A = HA + H' 2HA" = H;A + A H,0 = H oW
=Co (x-2y)Co = 2yCo || (a-2Y)Co = Co ¥Co m‘ ~2yCo | oCo

Y~ POy L N Y on Ky

V=< C. 2K, KoC,
- K,C KoK
H.A]~C HA Cs 2 K:Co
(.41~ <. T v e N S
[H°]~ZRLKIE, (L g A
Y2K K G
e 14. Regi6n I-DG
HAA = HA" + H° 2HA = H;A + A H,O0 = H' OH
=~ Co(1-) (a-27)Co = 2Cp || (@-2Y)Co = Co(1-7) =Cqo 1 =2Co oCo
K
v ~1 =2y =2 o= -2-—8—:
TH 4 2CE - .
[H,A]-K—Mk-: [Ha-] K.: [aA*]~c, [n*]~2c,
- Kw
[oH"]~ 2
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e 15. Regién 8-DG

H:A = HA" + H° 2HA = H;A + H' OH
= Co(1-7) (a-2y)Co ~2yCo I (a-27)Cq = Co(1-7} ~2yCo | oCo
Los valcresde v. ay o se de las sigui ecl es

s KauKe o KuKa 5 = Kw
e T a0 «== T

Las concentraciones se calculan una vez que se obtisnen los valores de o, @ y ¥ por medio de la
rutina Solver de Excel. La ecuacién en la concentracion de iones hidrogeno por resolver es clbica:

L [H] +(KuK)[H]-2K, K.C, =0 j

. ones En_Donde Las Dos Ecuaciones ufmicas De ayor Importancia
lativa Son Disociacion D ido La Autoprotélisis Del Agua Tes
Regiones)

Las dos ecusciones quimicas de mayor importancia relativa que describen el comportamiento

quimico de las tres regiones que forman este grupo son la de la disociacion del acido y la

autoprotdlisis del agua,

H:A — HA~ + u* H2O + H" OH

equilibrio | = (1-a)Co = aCq {a+0)Cp 1 {x+0)Co cCo

143



esto significa que el grado de dismutacién del anfolito es mucho menor que el de Ia disociacion del
acido (2y << a) y que el grado de autoprotélisis del agua no es despreciable respecto al de la
disociacion del acido, esto es, que en este grupo de regiones se puede incorporar una aproximacion
sobra el sistema y que, por o tanto, sélo falta incorporar de manera adicional en las regiones las
aproximaciones que tienen que ver con ia estabilidad del acido.

El estado de equilibrio para estas tres regiones, una vez que se han incorporado las

aproximaciones, asi como las ecuaciones que permiten caicular: a, v, G, Yy |a composicion del sistema
(con un grado de aproximacién e) se muestran a continuacion.

e 16. Regién E-D+A

H,A = HA + H' 2HA" = H,A + A H,O0 = H -OW
[ = Cp = aCq {c+a)Cq || = aCq = Cq ¥Co 1 (o+a)Co oCo
Kw Ka KoK

O~ [ 8 B — ——— ———— 3 Y =
CoJKaC, +Ky JK.LC, + K, KauCo+Ku

KA,

(H.A]=C, (A~ =t

-]~ KuK,:C,
K,C,+Ky

[H]= VR CF K, [oH-]~

Kw
K..Co, + K,
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o 17. Regién I-D+A

HA = HA + H 2HA" = H,A + AY H,0 = H OH
= Co(1-a) ~Cp (1+3)Co II ~Cop = Co(1-a) ¥Co “ 1 (1+0)Co| ©Cp
1 2K
a=1 om=(J1+aK,/Ci -1 y— A
R 2( wite ) : c,(1+,/1+4x‘.,ci)
[H.A]~ Co (1+VT+3RTEE) [HA]~C, [AT]w—Re
T (1+V1+ax./CE)
[H‘]-%(H,/l-o--txw/c:) [ou-]-i" (,h+41<\.,/c:-1)
e 18. Regién 8-D+A ’ o
HA = HA" + H* 2HA" = HA + AY H.O = H OH"
= Co(1-a) = aCo {a+c)Co || = aCqo = Cp(1-x) ¥Co “ 1 (a+a)Co sCo I

Los valores de o, a y Y se determinan de las siguientes ecuaciones:

|

K.Cs

K,,C K K. [-4
K a’+(#+lC§a’—K“C,a—K‘.=o a-ac'%—c' r'c_:(a+a)l

Las concentraciones se calculan una vez que se obtienen los valores de o, a y ¥ por medio de ia
rutina Solver de Excel.

ta 1en la

de jones hidrégeno por resolver es cubica:
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[HY +x, B ] - (K Co+Ku ) H]-K Ky =0 1

¢ Regiones En Donde Las Dos Ecuaciones Qufmicas De Mavor Importancia

Relativa Son La Disociacion Global Del Acido Y La_Autoprotélisis Del Agu
(Tres Regiones)

Las dos ecuaciones quimicas de mayor importancia relativa que describen el comportamiento

quimico de las tres regiones que forman este grupo son la de la disociacion global del acido y la
autoprotolisis del agua,

H.A - A + 2H H,O == H* + OW

Lequilibrio - (1-aG)C°J -~ a.c,c:l (2ag+c)Cp 1 (2ag+c)Co [ oCo

esto significa que el grado de dismutacion del anfolito es casi {gual al de !a disociacion del acido
(2y =~ @) y que el grado de autoprotélisis del agua no es

P P al de a di iacion del
acido, esto es, que en este grupo de regiones se puede ir

POrar UN® aproxi idn sobre el si
¥ que, por lo tanto, solo falta incorporar de manera adicional, en las regiones, las aproximsciones que
tienen que ver con la estabilidad del dcido.

Et estado de equilibrio pura estas tres regiones, una vez que se han

incorporado las
aproximaciones,

i como las ecuaciones que permiten calcular: a. v, o, y 1a composicién del sistema
(con un grado de aproximacion e) se muestran a continuacion.

e 19. Regién E-DG+A

H,A = HA + H 2ZHA" = H,A + A H,0 = H oM

-Co (x-27)Co (2y+a)Colt (@-21)Co =Co ¥Co 1

(2y+0)Co aCp
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Los valores de o, Yy @ se determinan de las siguientes ecuaciones:

2K, K. C: o’ +KLCE 0 —K2, =0

-
L KuK.CI a2y J

Las concentraciones se calculan una vez que se cbtienen los valores de o, v y a por medio de Ia

nitina Solver de Excel, para la del dcido.
La ion en la de iones geno por I es cubica:
[B,A]~C, [H-} -ko[H"]-2K,KuCo =0

e 20. Regidp I-DG+A

H:A = HA" H* 2HA’
o
= Co(1-7) (a-27)Cop (2+0)Co II {a-2y)Cp =~ Cp(1-7) -Cqy “ 1 | (2#e)Co | ©Co
y=1 a2 ow~ J1+K,/C3 -1

[H.A]= %(H\/wa/c: )y

[HA]= 2 (1+VITRAIT)  [AT]wce

Az

[on-]=c,(Vi+K/CE -1)

(1] - . (1 VTR 7T)
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e 21. Regién 8-DG+A

HyA = HA + n* 2HA™ = H:A + AY

vCo || 1 (2y+a)Co | oCo

= Co(1-7) (=-2y)Co (2y+0)Co ll (a-2y)Co =~ Co(1-7)

Los valores de o, Yy a se determinan de las siguientes ecuaciones:

KyK,Ch ot +2K, K uCl 0 - (K, KuKy -KL)CE 0F =KL =0

Kw
20C;

ryr=af2

o =~

|
»iq

Las concentraciones se calculan una vez que se obtienen los valores de ©. Yy a por medio de la
rutina Solver de Excel.

La ecuacion en la concentracion de iones hidrégeno por rescliver es de cuarto grado:

I [H] + (KK - KO H ] - 2K, (K Co[H ] =K KKy =0

* Regiones En Donde Las Dos_ Ecuaciones Qufimicas_De Mayor Importancia
Relativa Son La Disociacién Del Acido Y La Dismutacién Del_Anfolito_(Tres
Regiones)

Las dos ecuaciones quimicas de mayor importancia relativa que describen el comportamiento
quimico de las tres regiones que forman este grupo son la de la disociacion del acido y la dismutacion

del anfolito,
HA HA™ + H 2HA" == HLA + AT

(a-2y)Co Co(1-a+y) ¥Co

equilibrio § Co(t-a+y) (a-2y)Cy ~ aCo
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esto significa que el grado de dismutacidén del anfolito no es mucho menor que el de la disociacién del
acido y que el grado de autoprotélisis del agua es mucho menor que el de la disociacion del acido,
esto es, que en este grupo de regiones se puede incorporar una aproximacion sobre el sistema y que,
por lo tanto, sdlo falta incorporar de manera adicional, en las regiones, las aproximaciones que tienen
que ver con la estabilidad del acido.

Ei estado de equilibrio para estss tres regiones, una vez que se han incorporado las

aproximaciones, asf como !as ecuaciones que permiten calcular: a, v, o, y la composicion quimica del
sistema (con un grado de aproximacion ) se muestran a continuacién.

H:A = HA + H' 2HA” = H,A + AY H,O = H" OH

= Cgo (a-2y)Co = aCo {a-2Y)Cpo = Co ¥Co “ 1 = aCq oCo

Los valores de o, o yy se determinan de las siguientes ecuaciones:

K 2KLK K Kk
LK. 2K, K. _o - Ko
* -, * c: iy~ [ar-crer:

Las concentraciones se calculan una vez que se obtianen los valores de <, ¥ y a por medio de la

rnuitina Solver de Excel, para la cor ' del Acido. La ecuacién en la concentracion de
iones hidrogeno por resolver es cubica:

[H.A]=C, [H] -KauCoH"]-2K K Co =0




« 23. Regidn I-D+DM v
n OH"

- HzA + A

* . 2HA
= BT

HA = HA™ + W

[:on-aw) l I ~(1-)Co | [ ~(1+1)Co ""”c"l
l. K. ): KA_ (_j<_‘°_ J L

i
[H:A]~ 25~

Col1-asy)’ J 3

o Ke/C3
(9]
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e 24. Regién 8-D+DM

H:A = HA® + H 2ZHA" = HaA + A 10 - [ on’
Col1-a+y) (=-27)Co = ucn| (x-27)Co Co(1-a+y) ¥Co II LI ~aCo | oCo
Los valores de «, vy o se determinan a partir de las siguientes relaciones:

a’+x" a’+(x"|.<"’ —h)u-ZK‘“K" =0 -,=.._._—_(K‘“"c°)a °=5Lc:
C, [SH <, [sH [(2Ku C,)+a] a

Las concentraciones se calculan una vez que se obtienen los valores de o, aa y Y por medio de la
rutina Solver de Excel. La ecuacion en la concentracion de iones hidrégeno por resolver es cubica:

[H] +K, [H ] +(K Ko ~K,C) [H"]-2K K .C, =0

¢ Regiones En Donde Las Tres Fcuaciones Quimicas Describen_ El
Comportamiento Quimico Del Sistema (Tres Regiones)

El comportamiento quimico de las tres regiones que forman este grupo esta descrito por las tres

ecuaciones quimicas independientes que se mencionaron en la ion 3.3.1: la di iacion del acido,
la dismu ion del y la autop: del agua. Solo en dos de estas regicnes es posible
i una aproxi ion con la i del acido. Una de ellas es la region en

donde el acido se considera estable: E-D+DM+A, y la otra en donde e! acido se considera inestable
1-D+DM+A. En ia region en donde el scido es semiestable, S-D+DM+A no es posible incorporar
ninguna aproximacion y la ecuacién de cuarto grado en la concentracién de iones hidrégeno gue
permite caicular esta concentracién cor ala ion 3.1.1. El estado de equilibrio para las
regiones E-D+DM+A y {-D+DM+A , una vez que se han incorporado las aproximaciones, asi como las
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ecuaciones que permiten calcular. o, v, o, y la com icidn det (con un grado de

aproximacién e) se muestran a continuacion.

e 25. Regién E-D+DM+A

H;A = HA + H" 2HA" = HA + AY H,0 = H* oW

= Cq (x-2Y)Cp (a+o)Co [{ (x-2Y)Co =Co ¥Co I| 1 (a+a)Co aCo

Los ecuaciones de o, &y y son:

2K, KLCo 0 + K (Ko G + Ky )Cl 6 —K), =0

(e (55

( KuKuCh x [=H ) s
Y= .
Las de las en v se calculan una vez que se obtienen los valores
de o, a y vy por medio de la rutina Solver de Excel, excepto para la concentracién del acido. La
ion en la de iones hidrog: por h an asta region es cubica:
[H.Al~C, [H] -(KauCo+Ku) [H ]-2K K ,C, =0 I
e 26. Regién I-D+DM+A
HLA - HA + H 2HA" HA + A H,0 = ) : ad OHW
Co(1-a+y) (1-NCo (1+y+c)Co Il (1-9)Co Co(1-a+y) 1Co “ 1 {(1+y+0)Co | oCo
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Los ecuaciones de o, ayy son:

KCl o? + (2K ,Co + KL )C: 0 =K (K,; -C,)C, o-K% =0

K..Coo

Y S RKe +KCoo

amley

Las concentraciones se calculan una vez que se obtienen los valores de o, ¥ y & por medio de la
rutina Sotvar de Excel. La ecuacion en la concentracion de iones hidrogeno por resoiver es cubica:

l [H] + (Ko -CPH T —(K.Co + KW H ]-K oKy =0 J

3.4 Anilisis De Un Sistema Real: Acido Oxilico

En esta ion se P ias 'es de pH de una serie de disoluciones acuocsas de
acido de tres con los rest tedricos que resultan de
aplicar los desarr enia ion 3.3,

La organizacion de este apartado se encuentra estructurada de la siguiente manera. Primero se

desarrolla una introduccion. Después se explica el desarrollo experimental para efectuar las

mediciones de pH de la serie de disol es de acido ico. Luego se efectuan los caiculos de pH
aplicando el de Pe kK Aditi al que ia serie de disoluciones presents un
tamiento reat con de fusrza ionica F ‘te, s@ P 1 los resultados

experimentales con los tedricos y se establecen algunas conclusiones.
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3.4.1 Introduccién

El acido oxslico es un scido diprotico. Los valores del logaritmo negativo base diez de las
constantas de equilibrio de los procesos de disociacion, reportados por Smith y Martell (1976) a 25 *°C
Y @ una fuerza i6nica igual a cero, son:

PK. =1252, pK,; = 4266

El interés de utilizar como de tas disoluci

’

de acido oxalico se debe a
que dependiendo del valor de la concentracion inicial de! acido y con la ayuda de 1a GIREQE del
. protico se . .

., entre otros, tres tipos de descrip P del
compornamiento qQuimico del sistema.

Una descripcion del componamiento quimico del

a una concer v inicial del acido
5x102 mol dm™>, se puede aproximar a ia de un fcido monopratico_ssmisstable. Las
perturbaciones de los aqu ios de di ion y de autop! sobre el equilibrio principal, son
casi nuias. :

Otra descripcion del 1

tamiento q

del sistema, cuando 1a concentracion inicial es
5x10 mo! dm’3, se puede aproximar a ita de un aistema bidonador en donde el #cido es
ser La pert i

Y del equilibrio de sutoprotolisis sobre el equilibrio principa! es casi nula.

Y el comportamiento quimico del sistema se puede

<] mar en otras ‘@8 (por ejemplo
cuando la concentracion inicial es 5x10* mal dm™) & la de un sistema bidonsdor en donde el #cido es
i Esto ivaie a la lar de un acid

fuerte con e &cldo HA" de
fuerza media, el cual se describe al utilizar uns sola ecuaciéon quimica: la de la segunda disociacion
del acido. Para ello, !a perturbacién del

nula y ia especie HA™ ha p
la propiedad donadora.

de aL

P isis sobre el
(de la partl

o principal es casi

su p H") manteniendo solamente

Los tres posibles tipos de descripcidn aproximada del comportamiento quimico del sistema
(mencionados en los tres parrafos anteriores) se oblienen, al utilizar la GIREQE del sistema diprotico
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en los siguientes vaiores de Co: 5 x 10‘2. 5 x 102 y 5 x 107 mol dm3, respectivamente, Las figuras
respectivas se encuentran en el Anexo 8 (figuras AB.1-A8.3).

3.4.2 Medicién Del pH De Una Serie De Disoluciones De Acido Oxialico De Las

Sigujentes Concentraciones Iniciales: 5x102,5 x103Y S x 104 Mol Dm-?

Las disoluciones gque se utilizaron durante el experimento se prepararon con agua desionizada,
hervida y burbujeada con nitrébgenc. En adelante cuando se mencione que una solucién se prepard
utilizando “agua”, significa agua desionizada, hervida y burbujeada con nitrégenoc

e Preparacion De La Solucién De Acido Oxalico 5x10-2 Mol Dm-3

La solucién de aécido oxalico 5x102 mol dm™ se prepard al diluir a un litro con 'sgt.-m' una
ampolleta del reactivo marca Merck. La solucidn se titulé con una de hidréxido de sodio
comprobéndose que la concentracion era casi la sefialada en 1a etiqueta (0.04988 mol dm':').

La soluciones del acido oxalico 5x10™ y 5x10™ mol dm™, respectivamente, se prepararon al diluir,
con "agua”, en una proporcidon uno a diez la solucidn de concentracidn 5x10°2 mol dm"", y

posteriormente al diluir nuevamente, en la misma proporcién la solucidn de concentracidon 5x10°2 mot
dm3.
e Calijbraci6n Del pH-metro Y Comportamiento Del Electrodo De Vidrio

Para medir el pH de ia serie de disoluciones del Acido oxalico se utilizé un pH-metro digital marca
Corning d 240y un c

de la misma marca.

Antes de efectuar las mediciones de pH, se calibra et pH-metro con una solucién amortiguadora
de pH = 7 a 25 °C y en una atmosfera inerte de nitrégenc, y se lee el vaior de la diferencia de
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potencial, en seguida se mide el pH de una solucién amortiguadora de pH = 4.008 y del resuitado de la
medicion, junto con e! del potencial permite, determinar la efici ! triz del de
vidrio, A, (Westcott, 1978),

E, —E
Po=—te——r
© El-—Eg,

en donde Ees el potencial de Ia solucion amortiguadora de referencia al considerar que tiene un
comportamiento Nernstiano, id = ideal (si el sistema de referencia es una solucién de pH = 7 el valor
de potencial es cero) y £, es el potencial medido del mismo sistema, re = real. E,'d es el potencial de
la solucién al considerar que tiene un comportamiento Nernstiano, en este caso esta solucion
corresponde a la de pH = 4.008 y E;_.

el p del mismo

Como el valor de pH de la medicion resultd superior s 4.008 |a eficiencia del electrodo de vidrio
no fué del 100%. Esta operacion se realizé en cada ocasion @n Gue se media el pH de cualquiers de
las discluciones de! acido oxalico y. el valor p io de la i del de vidrio fué del
98.1% +0.2%.

Después de lo anterior se calibré el pH-metro con la solucién amortiguadora de pH = 4.008, a
25 °C y en una atmosfera inerte de nitrégeno, con el propésito de calibrar en regiones de pH mas
proximas a las de las disoiuciones por medir. La calibracién se monitoreabs en funcion det tiempo y se
aceptaba que ¢l pH-metro estaba calibrado cuando la fluctuacién en las medidas no era superior a
20.003 unidades de pH (ya que esta fluctuacion fue la mas baja que se obtuvo con e! sistema de
trabajo al analizario en en un amplio lapso de tiempo, 5 a 7 horas) , en asto se
el ale 8 3L

gia por un de una hora. Se realizaron en total once calibraciones, en la
figurs 3.4.1 se muestra el comportamiento del electrodo de vidrio durante la calibracion en funcién de!
tiempo de un dia de trabajo particular. La serie compieta de figuras (once) se encuentra en ei Anexo 8
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Calibracitn y Comp i del el do de vidrio en funcién del
tiempo (sexto dia)
pH
4,02
\ 4,017
4014
I a0n1 W_%ﬂﬁ-’(gt_? 39 .
| 4,008 y LV} x 7?‘ Ej follliaininia \}"‘uxx 2 3K 3C 3
‘i 4,005 : :
1 4,002 L 1
: 3.999l \ ;
3,996 - . — : 3
4] 10 20 30 40 s0 60 70 80 90 100 i
H Tiempo (minutos) {
Eigura 3.4.1 Comportamiento del electrodo de vidrio en funcion del tiempo durante la calibracion

con una solucidn amoniguadora de pH = 4.008 (linea horizontat central), a 25 °C y en una
aimdsfera inerte de nitrégeno . Se aceptd que el pH-metro sstaba calibrado cusndo 1a fluctuacion
no era superior a +0.003 unid; s de pH (Iineas horizontales superior @ inferior) en general esto
se lograba después de una hora de tener e electrodo sumergido en la solucion amontiguadors.

e Medici6n del pH de 1a serie de disoluciones de icido ox#lico

Después de calibrar el pH-metro se midid el pH de |a

de scido de n
mas baja (5x10* mol dm™), durante un intervaio de tiempo suficiente en donde !a lectura se
estabilizaba, esto es, que ia ion en la medicion no fuera mayor de +0.003 unidades de pH.
Ei Jida se r te el pH-metro y se media el pH de Ia solucién de concentracion
5x102 mol dm™. Fi . 38 rep elp de L y se media el pH de la solucitn

5x102 mol dm™. Los valores de pH que se reportan en ia tabla 3.4.1 es un promedio de !as lecturas
tomadas en el intervalo de tiempo en donde éstas se estabilizaron

Las mediciones de pH de las K de #cido
diferentes, preparando en cada 1l

se en once asiones
de acido de concentraciones 5$x10°> mol
dm™?y 5x10™ mol dm® por dilucion de is solucion original de acido 5x107 mol dm™> .

157



Resultados de las mediciones de pH de la serie de
disoluciones de acido éxalico. Los datos corresponden a los valores
de

ias en el intervalo de tiempo en donde las
lecturas se estabilizaron
Acido Oxilico
Dia $x10°M™M $x10°M sx10°M
pH

primer dia 1.605 2.413 3.310
segundo dia 1.610 2.417 3.315
tercer dia 1.612 2.416 3.313
cuarto dia 1.609 2.418 3.311
quinto dia 1.608 2.419 3.314
sexto dia 1.610 2.415 3.313
séptimo dia 1.607 2.414 3.315
octavo dia 1.610 2.416 3.310
noveno dia 1.609 2.414 3.31
décimo dia 1.607 2,316 3,312
undécimo dia 1.610 2.418 3.310

En ia tabla 3.4.2 se

Y los pro junto con las desviaciones estAndar de los
valores de pH que se reportan en s tabla 3.4.1.
También se muestran los de pH gidi por la H det

de vidrio. Ls
correccion se realizo por medio de la siguiente ecuacion,

pHc = 4,008~ _ﬁ‘_ (4.008 - pH ;)
.

en donde pHc es el pH corregido, PHmea €3 8! pH medido y S, es la eficiencia del electrodo de vidrio

Se puede observar que las desviaciones de los resultados se encuentran dentro de ios limites de
sensibilidad del aparato, como o muestra también 1a figura 3.4.1
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Tahla 3.4.2 Promedio de ios resultados de pH y desviaciones .mndnr de lol da!o-
itados de pH g poria

reportados en ia tabla 3.4.1, asi como los
de! electrodo de vidrio —
Acido Ox#lico PH e pHc Jdesviacion estindar
S5x10°M 1.609 1.512 0.002
sx10° M 2416 2.351 0.002 .
l Sx10* M [ 3.312 3.284 j 0.002 —l

a_Composicién H De Las Disoluciones De_ Acido

3.4.3 Calculos De El
Oxdlico: 5 x 1025 x103Y 5 x 10-¢ Mol Dm-*

Al utilizar s proyeccidn bidimensional en el plano {-Log Ka1/Co, ApKa] de la GIREQE de! sistema
inicial 5 x 10°2 mal dm™? de! acido oxalico y un grado de aproximacion

P . para la
del 1%, figurm AB.1 se observa que el sistema pertenece a la region S-D, esto significa que la

perturbacion del equilibrio de dismutacion, sobre el equilibrio principal es casi nula, al igual que fa
perturbacion de! equilibrio de la autoprotdiisis. £l estado de equilibrio aproximado en esta region as/
come las ecuaciones aproximadas que se pueden utilizar pars efectuar el calculo de la composicién
se encuentran en el inciso 12 de la Seccion 3.3.6 (pagina 140). Este calculo corresponde a la situacion
en la que el comportamiento de la disolucion se considera ideal

de efectuar un caiculo de composicion mas cercano al sistama

Sin go, con e! p
experimental se considera que la solucién presenta un comportamiento real de fuerza idnica

moderada. Este cilculo se efectua utilizando un método iterativo por medio de una hoja de caicuio y ia
rutina Solver de Excel versién S. El procedimiento se describe a continuacion
se supone un valor de la fuerza idnica de (a disclucion

.
con este vajor se calcuia el coeficiente de actividad promedio de ias especies iGnicas
de d ién para el valor supuesto de ia

e en seguida se U las

fuerza idnica (constantes aparentes)
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e con lcs valores de las constantes aparentes y la concentracion inicial del acido se
calcula {a composicion del sistema sin efectuar ninguna aproximacion

con los de la 1 8@ s idnica de ia disotucién

e cuando el valor calculado de ia fuerza idnica es numeéricaments igual al valor
originalmente supuesto (con una incertidumbre del 0.05%) se ha
la solucién nu de!a ion quimica del sistema.

En la tabla 3.4.3 se muestran loa resultados obtenidos al aplicar el procedimiento descrito en el
parrafo anterior. Como se puede cbservar en la tabla para una concentracion inicial del acido de
5x10°2 mol dm™ la regién a ia que pertenece ¢! sitema es S-D. En cambio para una concentracion
inicial del acido de 5x10™ mo! dm? la regidn a la que pertenece el sistema es S-D+DM. Finaimente,
ema es I-D+DM.

para una concentracion inicial de 5x10™* mot dm" ia region a la Que pertenece el

Resultados del! sistema del acido ico al i la del de
Perturbaciones Aditiva: disolucién presenta un comportamiento real a fureza i¢nica
ra >

MO al utilizar u caiculo).
Acido fuerza PKAx . 27 o Ty

Oxalico § iénica ] aparente | aparente a% @ = (@-r)» pH

5x 10

motam?® | 0.0347 1.116 3.981 69.16 060 |8.4ax10'°| eB9S 1.522
5x 107

motdm™® | 0.0048 1.191 4.140 94.64 2.97 4.4x107° 93.24 2.354 -
5x 107

moldam™ | 0.0008 1.228 4.218 108.9 18.16 | 3.4x10° | s9.18 3275

3.4.4 Comparacién De Los Resultados De Los pH erimentales (Corregidos]

Con Los Calculados

Es posible efectuar la comparacion de los resultados de los pH experimentales corregidos, que se
encuentran en la tabia 3.4.2, con jos calculados, y que se encuentran en la tabla 3.4.3. La
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comparacion se realiza al obtener los valores absolutos de las diferencias de estos resultados. En la
tabla 3.4.4 se muestran ios valores de estas diferencias. También se comparan los valores de pH
idos con la ia del Modelo de Perturbaciones Aditivas, pHypa, con los valores al

considerar que st #cido se comporta como un acido moncprético, pHm,,op .

Comparacién del pH experimental corregido con el calcul.do y del pH calcutado al

Xabls 3.4.4
utilizar el MPA y al considerar que el dcido se comporta como mor para el del
t . La comparacion se efectua con el vaior absoluto de la dllarencnt entre los dos

m“’ pHc PHapa | PHuonop IpHc - pHypal || pPHapa - PHmosop |
corregido) ¢ ¢ )
sx102M 1.512 1.522 1.524 0.01 0.002
5x10° M 2.351 2.354 2.361 0.003 0.007
5x10*M 3.284 3.275 3.316 0.009 0.041

Como se puede observar de !a tabla 3.4.4 &l valor tedrico que se aleja menos del experimental
sucede cuando la concentracion inicial del #cido es 5 x 10° M. En las otras dos concentraciones el
valor absoluto de la diferencia de los resultados es aproximadamente igua!l a 0.01 unidad de pH. Estl_
desviacion y el orden de magnitud de la misma tiene que ver con el hecho de que los vaiores de ios

ites de ividad no son indi sino P io (Ochiai, 1990). asi como, con el

@8 amor A% NO SONn igl entre si ni son

hecho de que la fuerza idnica de las di
iguales con las disoluciones del acido (Schmitz, 1654).

En lo que a la comp de los de pH con la ! del
Modelo de Perturbaciones Aditivas con los obtenidos al considerar que el acido se comporta como un
acido monoprético, pHmonop 3@ Puede observar que no hay diferencias significativas con ia primera

solucion ya que el sistema pertenece a la regién S-D, sin embargo, hay diferencias significativas en
las otras dos soluciones y las diferencias aumentan conforme Ia concentracion inicial del dcido es
menor, como era de esperarse. Esto indica que el modelo es satisfactorio ya que estas desviaciones
se deben a ia del ynoa i experimentales.
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CAPITULO 4

Rasgos Generales De La Teoria De Un Sistema Poliprético Utilizando
El Modelo De Pertrubaciones Aditivas.

En este capitulo se exponen los rasgos fundamentales del modelo de Perturbaciones Aditivas
qQue permiten generalizar las ideas plar en los 2 y 3 para esbozar en primer lugar, el
estudio de un sistema triprético y, en segundo lugar los fi que permiten
estructurar una teoria general de estudio del sistema poliprético.

4.1. Introduccién

En el capitulo 2 de este trabajo se aplicd la metodologia del modeio de Perturbaciones Aditivas
en e! estudio de ia solucidn acuosa de un scido monop . Los res. ahi obtenidos se
compararon con {os obtenidos al utilizar los enfoques del: “modelo de! Balance”, del trabajo de
Narasaki y del trabajo de Gordus. La comparacién muestra que e! " de Pertur liega &
los mismes resuitados obtenidos en estos enfoques y en algunos casos aporta slgunos resultados
originaies. Esto permite de alguna forma ia validez de ia propuesta.

En el capitulo 3 se aplicd la metodologia del modelo de Perturbaciones Aditivas en el estudio de
la solucién acuosa de un acido diprético. La gran mayoria de los resultados alll obtenidos son
originales debido a que el analisis exhaustivo de este sistema no se encuentra reportado en |a

literatura quimica, excepto por algunos i Qque mt Y [ , como el
trabajo de Narasaki.

Una vez que se ha mostrado la lidez del delo, al P ios rest con los
reportados en la literatura quimica, y que se ha aplicado a un sistema que no se habia estudiado en




forma exahustiva: sistema diprético, lo que sigue es aplicar las ideas generales al estudio del sistema
triprotico, sistema que permitiré, mas

ante, generalizar las ideas para establecer los rasgos
fundamentales de una teoria general de estudio de! sistema poliprético por medio del modsio de
Perturbaciones Aditivas.

En este capitulo se aplican las ideas gene

s dei de Pertur Adit
desarrolladas en los capitulos 2 y 3, en el estudio de! sistema triprético y se establecen los

fundamentos de una teoria general de estudio del sistema poliprotico al utilizar este modeio. El
capitulo se encuentra estructurado de tal forma que en la

en la seccion 4.3 los fundamentos de la teoria general.

1 4.2 se el triprotico y

4.2. Sistema Triprético

Antes de plantear el estado de equilibrio general de |a sclucién acucsa de un dcido triprético a
continuacién se establecen algunas ideas g

que se util mas
El acido triprotico presenta tres pr de ] P por tas
siguientes ecuaciones quimicas:
HjA === HA" + H Kan @.n
HA™ === HAY + H" Kad) “.2)
HAY === A* + H* (Ka3) “.3)

las especies HaA"y HA™ son los anfolitos del sistermna.

En el sistema monoprético r;o hay anfolito, en el diprético hay un anfolito y en el sistema triprético
hay dos anfolitos. A diferencia del sistema diprotico en donde solo habla un equilibrio de dismutacion,
en este caso no hay dos posibles equilibrios de dimutacién sino cuatro (Rojas, Ramirez, Gonzalez e
Ibafiez, 1995). Los posibles equilibrios de dismutacion que se pueden plantear son:
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THLA === H A + HA™ (KD,=K_A.2_

4.4
Kai
2ZHAY === H,A" + A* (Km =5—L’-) 4.5)
Kaz
IHHA™ == 2HZA + AY (Km =~K—“—2-:(—“’—) (4.6)
KA‘
IHAY === 24> + H3A (KD.. =—K5’—) @n
KaiKaz

En donde Ky representa !a constante de equilibrio del proceso de dismutacion. Las ecuaciones
quimicas 4.4 y 4.5 representan ecuaciones de dismutacion de estequiometria des : uno, uno (2:1, 1).

La ecuacion de dismutacion 4.6 se presenta cuando la especie HAY es inestable Yy la ecuacion 4.7
cuando is H:A"es Estas acu

nes (4.6, 4.7) p una in tres:
dos, uno (3: 2,1).
£l parsmetro de estabilidad intrinseca de los anfolitos cuando se cor las ecuaci (4.9)
y (4.5) se puede expresar en términcs de las diferencias de los pKA's.

Para la ecuacion quimica 4.4:

K
-LogKy, =-Log Ku

=pK . — PK,, = ApK o)

AL

Para la ecuacion quimica 4.5:

K
-LogK,; = -Log KA’ =pK. —PKy = 8pK o,
A2

Mientras que e p.

© de intri de los anfolitos cuando se consideran las
ecuaciones quimicas 4.6 y 4.7 se puaden expresar como:
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Para la ecuacion quimica 4.6:

PKps = (PK i + PKas) — 2pK,,

Para \a ecuacion quimics 4.7:

PKp, =2pK,; —(pK,, + PK,;)

4.2.1 Estado de uilibrio General de 1a Solucié; cuosa & cido T

€l estado de equilibtio general de 'a solucion acuosa de un acido trip! de i
inicial Cp mol dm™ se puede expresar al utilizar ias ideas desarrolladas en las secciones 2.52 y 3.3.3,
Y ai plantear ia siguiente trayectoria.

Se considera un conjunto de cuatro ecuaciones quimicas linesimente independientss. La
ecuacion principal corresponde a la de la primera disociacion del acido (ecuacién 4.1). De este

proceso se forman las especies HoA'y HT*, asi que hay que considerar la perturbacion de ia scuacion
de di (4.4) det

dismutacion aparece la i

H.A" sobre el equilibrio principal. Debido a que del proceso de
HAY esr

rio considerar también la perturbacion provocada por
la ecuacion de dismutacion (4.5) sobre 1a ecuacion 4.4 (que a su vez perturba a la ecuacion principal),

finaimente, sobre |la cantidad de iones hidrogeno que provienen de la primera disociacion hay que
sumar la Que proviene de la autoprotolisis del agua.

De lo anterior se puede cbservar que uno de los posibles conjuntos de cuatro ecuaciones
quimicas linealmente independientes que permiten describir completamente el comportamiento
quimico del sistema es: la primera disociacion (ecuacidn 4.1), los dos equiiibrios de dismutacion de

i3 2:1, 1 (ect 4.4y 4.5 respecti e) y 1a

P del agua.
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Al comparar el conjunto de ecuaciones quimicas linealmente indep tes del

con el del sls!oma_triprético se observa que se ha i ado una ion quimica adicional (y
respecto al sistema moncoprotico dos ecuaciones quimicas adicionales). La ecuacion quimica adicional
de a la dismu Y del segundo anfolito (ecuacion 4.5),

{H3;A == H,A"+ H*, 2H,A == H;A +HA?, 2HA*=H,A '+ A%, H,O==H"+OH"}

El estado de equilibrio general para el sistema triprotico al utilizar ef conjunto de custro

ecuaciones quimicas se muestra en la tabla 4.2.1.

Xabla 4.2.1 Concentraciones de Equilibrio de las especies involucradas en la solucion acuosa de un
acido triprotico de concentracion inicial Cq.

HyA = HLA + H HLA" - Ha~ + WA
Co(1-a+yq) Co(a-2y1+72) Cola+o) Co(x-2y4+72) Colr1-272) Co(1-a+yy)
IHAS == H.A AT H,0 == H + O
Colr1-272) Cola-2yr+7v2) 12Co 1 Cola+a) oCo
Al observar en las ! de las ‘es de equilibrio de las especies en ia

tabla 4.2.1 se pueden establecer ocho casos limite, los cuales se analizan en !a siguiente seccion.

4.2.2 Casos Limite Del Sistema Triprético

Si se observan en detalle las expresiones de las concentraciones de equilibrio de las especies en
la tabla 4.2.1 se pueden establecer ocho casos limite. Dos casos limites se pueden obtener al analizar
la concentracion de los iones hidrégeno (comparacion relativa entre & y o). Otros dos casos limites se
HAZ (comp ' relativa entre v, y 2yz). El

o al la acion de la
1 al la conce ion de Ia ie HaA™

tercer par de casos limite se
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relativa entre 2v,-y; y a). Finaimente, @1 cuarto y ultimo par de casos limite se obtiene al

presién de la acion de la H3;A ( ion relativa sntre a-y, y 1).

e Casos Limite Relacionados A La Perturbacién De La Autoprotélisis Del Agua
Sobre La Ecuacién Quimica Principal

De 1a expresion de la concentracion de iones hidrégeno de la tabla 4.2.1:
[H-]=(a+o)c,

y al comparar relstivamente las magnitudes del grado de disociacion y del grado de autoprotolisis se
observa que:

eSi 0 << a entonces la perturbacion de la autoprotdlisis del agus es casi nula y el

comportamiento quimico del sistema se puede describir aproximadamente por las tres
qulmi sigui

HyA == HoA +H® 2HLA == H,A + HAY 2HAY == H,A + AY

¢ Si a <<oc entonces ia perturbacién de !a autoprotolisis del agua es casi total y la descripcion

del comportamiento quimico se puede aproximar por una ecuacidn quimica: la de la '
autoprotdlisis del agua,

H,;O ==— H* + OH"

ya que la concentracion de iones hidrégeno es,
[H-]=oc, =JK,

Eil estado de equilibric aproximado para estos dos casos limite se encuentran en las tablas 4.2.2,
Y 4.2.3 respectivaments,
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Tabls 422 Concentraciones de Equilbrio de las especies involucradas en & sokucion acuosa de un acido triprotico de concentracién

inicial G, cuando fa perturbacion de la autoprogbisis sobre & equillbrio principal es casi nula: 0 << @

HA = WA + W HA = HA” + HA JJWA" = HA + A

Cltary) | |Colutrtrd| | »oCy | |Codnnd] |Cilredrd| | Coftatrd | |Cre2rd] | Cledrtnd | | 1%

WO = ® _+ Of

1 2aly o€y

Alincorporar esta aproximacion sobre el estado de equilibrio generat es posible descrivir ¢l comportamiento quimico del sistema con las s
primeras ecuaciones quimicas:

A = HA + 1 WA = HA + HAT WA* = BN + A4S

Un sisterna que esta descrito por 2 ecuacion de la disaciacion y los las dos ecuaciones de dismutacion sin considerar ef efectn dei solvenle
se denormina Sistema Tridonador.
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Tabls 423 Concentraciones de Equilbeio de tas especies invokucradzs en & solucidn acuosa dé un 4oido trprético de concentraciin
inicial Cy cuando la pesturbacion de a aubopridlisis sobes ef equiibrio principat es casi bolal a << &

[ =Tk« i || BA_= B+ HA A = Wk & ]

e e e

Cora s& puede observar en 2 acuacion quimica de i3 autoproitéists def agua se puede esfabiecer ia refacion:

[H’]:[OH“I

Ppor fo que se puede conkii que {3 descripcion Quimica deY sisierma se puede efeciuar en forma aproximada utizando stk ta ecuacion de
autoprotdiisis det agua.

6 == i+ ol
opon‘asmmewsMyhsdxﬁdm«mmmnmm*mmwah
autoproldlis el agua ’



e Casos Limite Relacionados A La Perturbaci6n De La Dismutacién Del Anfolito
3~ So] acion Quimica Principal

Dela de ta concer del anfolito HA? de la tabla 4.2.1:
[(HA*}=(r, - 2r.)Co

y al comparar relativamente las magnitudes de v, y 2y, se observa que:

*Si 2y, << y, entonces la perturbacién del segundo squilibrio de dismutacion es casi nula por

o que |a descripcidén quimica del sistema se puede ap por ias sig [ -
quimicas: .

HyA == H;A™ +H* 2H,A" == H;A + HAY H,0 == H*+ OH
Este conjunto de tres ect qul s @S ente idéntico al que se utilizé pars

la descripcion e! sistema dlprotico, asl que, cuando !a perturbacion de! anfolito HAY «s casi nula

el tripi Quivak P! al el Et de equilibrio para
este caso limite se encuentra en la tabla 4.2.4. .

s Si 2y, =y, entonces ia perturbacion del segundo equilibrio de dismutacion es casi total, 1a
concentracion de HA>" es casi cero esto significa que este anfolitc es inestable y como se

muestra en (a tabla 4.2.5 el comportamiento quimico de sistema se puede aproximar por las
escuaciones quimicas,

Hi3A == H A+ H* 3HL,A == 2H,A + A H;O0 == H" +OH
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Tahia 424 Gonoentraciones de Equiktrio de las especies involucradas en La sokucidn acuosa de un dcido biprdtic de concentracidn
inicial C, euandota pestrbaciin del sequndo equilbrio de dismutacion es casi nula: 27, << 7

uTian

HBA = HA + H HA = HA° + HA |[2HA" = HA + A
Colt-atyy) sCifa2n) | | Coluto) | | = Colu-2n) G Coft-atp} | | =nCo = Cofo-2y) 1%
BO = d + ON
1 Clato) oGy
Si se chservan las expresiones de las de kas especies: HyA, T4, HA y I e estado de equiibrio se puede piantear en
forma aproximada por las tres etuzciones quimicas,
WA = Ha + B || WA = HA + HA o = H + OH
Cdtah) | | =Colwdy) | | Colato) | | =Cola2y) ) Cft-at) 1 Cylato) ofy

en donde 1~ 1, Nélese que fas expresiones malemdiicas de la concenraciones en esta ifima {abia son iguales a las del sistema diprttico

(tabla 3.3.9).
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Tabla425 Concentraciones de Equikbrio de las especies involucradas en la solucion acuosa de un Acido triprético de conceniracion
inkcial Cy cuando la perturbacion del segundo equilrio de dismutacion es casi tolal: 2y, =7

A = HA + H || BA = HA + HA |J2A = HA + A

Cotat2nl| | =Cofadpl| | Colato) | |=Coladrd) |Colrelrd] | Caltat2r) | |Colrvn)| |=Ciladnd) | 1o

Ho = N + O ;
1 Colata) aCy ;

Si se observan las expresiones de las raciones de las especies: H;A, LA, A y W' el estado de equilibrio se puede plantear en
forma aproximada por las lres ecuaciones quimicas,

WA = WA ¢ I |] A = WA + A ] |00 = W+ O

Gty [ =Colody) [ | Colato) || =Cileedy) | [Caltae2)} | =1Co ! Cefuto) oCo

en donde en este caso y = y,. Nétese que la segunda ecuacion quimica comesponde a la dismutacion de! anfolito ;A" cuando la especie
1A es nestable (ecuacion 46)
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o Casos Limite Relacionados A La Perturbacion De La Dismutacion Del Anfolito
HA? y del Anfoljto H;A- Sobre La Ecuacion Quimica Principal

ion del ito H;A™ de la tabla 4.2.1:

De Ia exp de la

[HIA']=‘(a—-27, +73)Ce

y al comparar relativamente las magnitudes de 2y, -y: y O se observa que:

se& pueda ef en forma

eSi (2, — ¥2) << a entonces la descripcion quimica del
aproximada, como se muestra en la tabla 4.2.6, por las dos ecuaciones quimicas,

HyA == HLA™ + H* H;O == H' + OH

at del sistema monoprético, asl que

Este conjunto de ect esr nente
cuando el anfolito es estable, que en este casc quiers decir quc(2r, - y,)<< a , entonces el
al sistama monoprotico

i trip! equivale ap

es casi cero (este anfolito es

eSi (27, —y:)m~a de Ia esp HoA™
inestable) por lo que Ila descripcion quimica del sistema se puede efectuar en forma
aproximada, como se muestra en |a tabla 4.2.7, por el siguiente conjunto de tres ecuaciones
quimicas:
HA == HAY + 2H* 3HAY ==H,A +2A4% H;O == H"+ OH"

que se iza no es entre

Es importante seftalar que en este par de casos limite la comp
dos variable, como en los casos limite anteriores, sino entre la combinacién aditiva de dos variables

con una tercera (yy y 73 frente a ).
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Tabla 428 Concentraciones de Equibrio de las especies involucradas en la solucion acuosa de un dcido tripritico de concentracion
Incial Gy cuando a pertubacion de los equilbios de dismutacktn es casinuia {2y, ~,) <<

TA = A 7 0 HA = BA” + WA |JBIA = HA + A

=Gy{ta) =aby Clata) (| =aGy [ (Glr2n){ | =Cota) | (Calti2n)] }=0Cp 1Co

HO = W+ OW

1 Glato) oCy

Si s abservan las expresiones de las concentraciones de las especies: I1;A, H,A"y ' ¢l estado de equiibrio se puede plantear en forma
aproximada por 1as dos ecuaciones quimicas,

HA = HA + WK [[HO = W+ OF

=Cyfta) =Gy Ciato) || 1 Cifato) Gy

Nélese que las expresiones matematicas de la concentraciones en esta ditima tabla son iguales a las del sislema monoprbtico (tabla 2.4.1).
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Tahla 427 Concentraciones de Equilbrio de tas especies invokucradas en fa Sokucion acuosa de un &cido tiprbico de concentracion

inicid Cytuando {2y, ~ 7, ) 2, &5 deck, cuandola especie 1A s nestatle.

L

+ HA

Cita2i2) l ‘Co(ﬂ'z'h"h) lco(m)

Cia2-3i2) | | Coftalzing)

+ A

+ O

Colo-2nt) 1%

oG

i 5e obsenvan las expresiones de las concenraciones de las especies: Hyh, HAY, A” y 1’ ¢f estado de equiibvio se puede plantear en
forma aproximada por as tres ecuaciones quimicas,

HA

AT =

o = ® + Of

L%(N'*v')

‘ *Cdﬂ‘-ﬁ')‘ \Co(lﬂ'*ﬂ)

|

Tl

en donde en este caso a‘=1;-yr

especie HA” o8 inestable (pcuacion 4.7)

Notes que la sequnda ecuacibn quiica comesponde a a dismutacitn del anfoito HA cuando la
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e Casos Limite Relacionados A La Estabilidad del Acido

Deia ion de & cor dat scido triprotico H;A de |a tabla 4.2.1:

[H;A]l=(1—a+»r,)C,

y al comparar relativamente las magnitudes de -y, y 1se observa que:

e Si (@ —y,)<<1 el &cido se considera estable

*Si (@—y,)~1 el dcido se considera inestable

E! estado de equilibrio aproximado para estos dos casos limite se encuentran en ia tablas 4.28 y
4.2.9, respactivamente '

4.2.2 Comentarios Acerca De La Grifica De Importancia Relativa De Ecuaciones
Quimicas Y Estabilidad (GIREQE) Del Sistema Triprético Y Del Namero De
Regiones En Las Que Se Encuentra Dividida

La Grafica de Importancia Relativa de Ecuaciones Quimicas y Estabilidad (GIREQE) del sistema
triprético se podria construir al incorporar el grado de aproximacion, e, sobre los casos limite y al
encontrar las reiaciones “frontera™ entre las variables:

—Los(Kw/C%). -Log(KA1/Co)s APKa@ny» ¥ APKagr2)
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Iablad28 cammazqum&elawmmmsmonm de un &cido triprtico de concentracién
inical C, cuando el cido se consider esale: (-7} <<

A = HA + H || HA = HAC + HA [J2IA = HA + A

%Gy Cola-2ri*r) | | Golavo) | | Cola2ntr)| 1Colri2rs) =G Colrr2r)| [Cola2ntrd| | 1o

1 Colata) oGy

in



Tablad2.3 Concentraciones de Equilbrio de las especies involucradas en la sokucion acuosa de un ackio triprdlico de concentracion
inicialCy Cuando el &ido se considera inestable: (-7 )% 1,0 a~1+7.

HA = HA + 0 HA = HA* + HA || 2IA° = HA + K
Coftatn) | 1 Coltntrd | | Cltorsta) L Coftmerd | 1Colve2nd] | Coltatmd | | Celye2rd =Gyt 160
10 = 0+ OF
1 Citorta) | | oG,

i se observan las expresiones de las concentraciones de las especies: HyA", HA, A™ y I’ el estado de equilbrio se puede plantear en
forma aproximada por las tres ecuaciones quimicas,

LA =

HA™

+ N

21A°

HA

+ A

1,0 =

0

+

o

Citaw)

*Cofa'2r)

Cyi*atta)

*Clo'2y)

Cita'ty)

1Co

1

Cyff4a'+a)

oty

endondea’= 7, ¥ v =1, Notese que i especie H,A” perdid su propiedad bisica y en este caso nio se comporta como un anfolto sino

como un 4cido.
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La g tendria su rep: ion en el 1sional generado por estas variables,
las

o cual dificulta su “vist =, Sin 9 es proy
bidimensionales de esta grafica al mantener fijos los valores numéricos de cualquier par de los

involt

Se puede mostrar que el nimero de regiones en las que se divide la GIREQE del sistema

triprético en el i ner

[_LDE(K\V/C.(-‘I)’ -Log(Ka;/Co)s ApK acity» APK agar) ]
eas de 89,

'on O regiones, en el del diprético 27 regiones y

En e caso del monoprético se
en el caso del trip 81 reg

Parece ser que ¢l nUmero méximo de regiones en las que se encuentra dividida ia GIREQE de
estos sistemas se pusde obtener @ partir de la siguiente relacion

3) (4.8)

en donde el nimero 3 se encuentra relacionado a los tipos de estabilidad que puede presentar el
&cido: er ble e y j esta lado al numero de scuaciones linealmante

independientes que describen de manera exacta el comportamiento quimico del sistemna.

E sistema monoproético se describe por dos ecuaciones quimicas lineaimente independientes por

lo que el nimero de regiones en Jas que se divide la GIREQE en el plano

[~Log(Kw/C}). - Log(K,,/Co) ] es.

32=9
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En el caso del sistema diprético e comportamianto quimico del sistema se describe por medio de
tras i i i

P entes, asl que e! nimero de regiones en las que se
encusntra dividida \a GIREQE en el i (tri
["I-DG(KW/C:)- - Log(K,,/Ca), APK iany ] es,

2 =27

Siguiendo el mismo tipo de razonamiento, en el caso del sistema triprético el comportamiento
qQuimico del sistema se describe

por medio de cuatro ecuaciones quimicas lineaimente
indepandienies, asi que el numero de regiones en (as que se encuentra dividida la GIREQE en e!

( )} [—LOE(KW /C%)~ -Log(K A, /Co). APK p2n1y» APK 4022y ].l.

Con base en los resultados desarroliados en el anali

is de los . dip ¥
triprético, en la siguiente seccién se establecen los fundamentos generales que deb.n considerarse

para establecer una teoria general de estudio del sistema poliprotico utilizando ia m.lodologl- de!
modeio de Perturbaciones Aditivaa.

3. Sistema Poliproético

En esta ' 38

1 los Q ger que deben tomarse en cuenta para
desarroliar una teoria general de estudio del sistama poliprético al utilizar el delo de Pertl
Aditivas.
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4.3.1 Introduccion

segun la fo la, H, A, en

En la seccion 2.2 se mencioné que un acido p e
donde n representa el nimero maximo de iones hidrogeno que es capaz de donar el &cido (por lo que
n es un nimero enterc). Segun esto, existen n equilibrios sucesivos de disociacion det scido que se

representan de la siguiente manera:

HyA == H(npnA~ + H~ (Ka1)
HponA~ == HgopA* + H™ (Kaz)
HA "-1)- o= A" + H* (Kan)

Se puede escribir en forma compacta sl conjunto de estas ecuaciones Quimicas de ia forma siguiente:
. {H(n-l)Al_ === Hg A" + H* (KA(M) )} (4.9)

en donde i es un numero entero y puede tomar jos valores: 0<i<n-—1

Cuando n es igual a 1 (sistema monoprético), entonces i toma un sdlo valor: cero, por o tanto,

1 Que ponde a,

hay un solo equilibrio de

HA ==— A + H* (K

en cambio si n es igual a 3 (sistema triprético), entonces i toma los valores: 0, 1y 2, por lo tanto, hay
1 que cor al conjunto de ecuaciones

un conjunto de tres ecuaciones quimicas de
4.1, 42y 4.3,
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Del conjunto de ecuaciones de disociacion (relacién 4.9) se puede observar que pueden existir en
el sistama n-1 anfolitos que son: H _;,A™ ... HA " En forma compacta el conjunto de anfolitos

del si polip se puede como,

{H@sA", wlque1=isn-1} (4.10)

Sin es igual a 1 se puede observar, de la relacion 4.10, que ! valor de i no esta determinado ya
que e! valor mas pequefic que puede tomar es 1, esto significa que en e! sistema moenoprético no
existe anfolito alguno. Si n es igual a 2 el valor de i es unico e igual @ 1 lo que significa que en el
sistema diprético hay un s¢io anfolito: HA™. Si n es igual a 3, i toma dos valores, 1 y 2, asl en el
c H,A'y HAY. Y as! sucesivamente.

hay dos ar

P

Al considerar que todos los anfolitos existen, esto es, que no hay ninguno de ellos qQue sea
de dismutacion, de estos anfolitos, las relativas a las

inestable se pueden como
de estequiometria dos: uno, uno (2:1, 1). El conjunto de las n-1 ecuaciones de dismutacién de ios

lacién 4.10, en forma compacta es el siguiente,

distintos i porla
{2H(,,_.,A" === HunA"" + He A" alque1<isn- 1} @.11)
E! conjunto de las de equilibrio a cada una de !as ecuaciones de
dismutacion (representadas por la relacion 4.11) as! como el logaritmo negativo de estas constantes

se en las 4.12 y 4.13.
K ~Kagn o, 1<i
DM() = quel<sisn-1 (4.12)
Kam

{~Log(K omen ) = APK Ay = PKagien = PKagy» tal que 15i<n-1 - (4.13)
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En la solucion acuosa del acido poliprotico hay n+4 1] en 1y si se que ia
concentracién del agua es casi igual a la inicial (y por lo tanto conocida) entonces hay n+3 especies
Al aplicar la ecuacion de balance del componente A, la ecuacion

cuya cor ion es
de electroneutralidad de la solucién, las constantes de equilibrio de di del acido y
ia constante de equilibrio de Ia autoprotélisis del agua, |s concentracién de los iones hidrégeno al
partir de la ecuacion 2.2.1 que es una ecuacion de grado n+2 (en !a

equilibrio se puede determinar
concentracion de iones hidrégeno).

4.3.2. Estado De Equilibrio General Del Sistema Poliprético

Al analizar el sistema triprotico con el modelo de Perturbacionas Aditivas se concluyd que

P hay dos ect 'es quimicas fijas en el conjunto completo de ecuaciones linealmente
independientes. Una de ellas es la primers disociacion del acido, que es !a ecuacion quimica principal
y la otra es |a autoprotdlisis del agua. Para completar el conjunto de ecuaciones gquimicas linesimente
independientes se incorporaron las ecuacicnes de dismutacién (de estequiometria 2:1, 1) de los
anfolitos del sistema triprotico y asi se generd un conjunto compieto de ecuaciones quimicas
linealmente independientes (cuatro) que permitd la descripcion exacts del comportamiento quimico del
sistemna triprético.

Es una m g9la que permita conocer el conjunto de ecuaciones quimicas
1tes que describen el comportamiento quimico del sistema poliprético. Esta

metodologia es el siguiente.

« Al conocer el valor de n se establece como ecuacion quimica principal !a primera disociacion del

acido, ecuacion que se obtiene de la relacion 4.9 y al sustituir el valor de i igual a cero,

{HnA === Hg.pA~ + H* (Ku)}

183



¢ Seincorpora la ! a la autop det! agua.

o Con la relacion 4.10 se determina el numero de, y, los anfolitos presentes en el sistema poliprotico.
El niumero anfolitos es n-1.

e En seguida se incorporan, en el conjunto de las dos ecuaciones quimicas anteriores, las
ecuaciones relativas a las dismt i de estequi a 2:1,1 de los anfolitos, Ias cuales se

obtienen al utilizar la relacién 4.11 y al sustituir los valores de i el cual es un numero enterc y toma

los valores: 1<i<n-—1
El conjunto de n+1 ecuaciones quimicas lineaimente independientes que describe el

comportamiento quimico de la disclucidn acuosa de un aAcido poliprotico al seguir la metodologla
descrita en el parrafo anterior es el siguiente

{HaA = HEpA~ + 1Y, 2HE A" Hien AT +Hp AT}, H0 = H* + OH'}

en donde i es un numero entero y puede tomar los valores: 1si<n-—1 Co.
Con este procadimiento se obtienen dos cosas. Por una parte e! namero de ecuaciones quimicas
linealmente independientes que describen de manera completa el comportamiento quimico del

sistermna y que es igual a n+1. Y por otra parte un conjunto posible de estas ecuaciones.

Una vez que se tiene el conjunto de n +1 ecL iones

q fir ir P que -
describen el sistema 10 siguiente es establecer el estado de equilibrio en términos de C,, o, o, v,
Y2:-es ¥t ne1y - €N dONdE Yy, Ya..... Yn1y tienen que ver con el grado de dismutacion de los anfolitos

H(npA™ ... HA™D" respectivamente.

La concentraciones de las diferentes especies quimicas que participan en e! estado de equilibrio
se pueden expresar de |la siguente manera:
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Co(l~a) sin=1
HoAl= ' 4.4
[HaA] {Co(l—a+rx) sin=2 (4.14)
C, -2 in=2
[H.._,A“]= o(@~27,) sin s
Cola—27,+7;) sinz3
[Hn_,A'—]=Co(r,_. =27, +¥11) sinzd y 2<isn-2 . (4.16)
[]‘[I\.("")']=Co(7l—27!-l) sin23 y i=n-2 @1
LTS aC, sin=1
[A ]_{cho sin=2 y i=n-l} (4.18)
[H’]=(a+a-)c° sin21 i “.19)

E! anslisis de las expresiones 4.14 a 4.19 permite identificar los casos IImite del sistema
poliprético

4.3.3 Comentarios Sobre Los Casos I fmite Del Sistema Poliprético

Al efectuar un andlisis en detalie de las expresiones de las concentraciones de las especies
involucradas en el estado de equilibrio del sistema poliprotrico (relaciones 4.14 s 4.19) es posibie
identificar los casos limite por pares.
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Si las expresiones estan for por la cor 1 aditiva de dos términos entonces la
) relativa de las magr de estos dos términos permite definir e! par de casos limite

asociados a esta perturbacién. Por ejemplo, la comparacion relativa entre el grado de disociacion y el

de autoprotolisis
o<<ay a<<o

permite identificar ia perturbacion de la ecuacién de ia autoprotdlisis sobre la de la disociacién,

En el caso de que las expresiones correspcondan a la combinaciéon aditiva de tres términos
de las magnitudes se efectiia entre la combinacién de dos de las variables

er ia corr

con |a tercera. Por ejemplo, ia comparacion relativa entre,

2y —rr<<a@a 'y 2y, -r;=a

definen el par de casos limite que tienen que ver con el hecho de que el anfolito [Hn_,A'] sea

oir TNente.

Es importante seflalar que ia comparacién relativa de las variables mencionadas define siempre .
que la perturbacidn sea casi nuia o casi total, es por esto que los casos l[mite se presentan por pares,

el numero de Casos limites por pares sigue la relacion:

n+1l (4.20)
y 8! numero total de casos limite [a relacion,

2(n+1) 4.21)
en donde n es el nimero Maximo de iones hidrég que puede ir ambiar el scido polip: .
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4.3.2 Comentarios Acerca De La Grifica De Importancia Relativa De Ecuacjones

uimicas Y Estabilidad (GIRE! el Sistema Poliprético Y Del

TO
De Regiones En Las Que Se Encuentra Dividida

Como ya se menciond en la seccion 4.2.2, |la Grafica de Importancia Relativa de Ecuaciones
Quimicas y Estabilidad (GIREQE) del sistema poliprético se podria construir al incorporar el grado de
aproximacion, e, sobre los casos limite y al er
variables siguientes:

entre las n+1
—L°8(Kw /C%). -Log(Ka1/Co)s APKaanys-s APK aurnayy
y sl graficar estas relaciones frontera en el espacio n + 1dimensional generado por estas variables

La GIREQE del sistema poliprético tendria su
locualsi n =3, es im

P! itacion en el n + 1 dimensional, por

su ™ i ion®. Sin es las proyeccionos_
bidimensionales de esta grafica al mantener fijos los valores numéricos de los otrcs parametros -
involucrados.

Parece ser que el nimero de regiones en las que se encuentra dividida la GIREQE de! sistema

poliprético sigue la relacion 4.8, como se menciona en ia seccion 4.2.2. Esta relacion en términos de n
se transforma en:

3 (4.22)
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CONCLUSIONES

gias: 1a del Bal E
1a de Gordus y 1a del

& Después de hacer ¢l andlisis de 1a solucién de un icido monoprético bajo cuatro tipos de

1 3ad
eCir C

de ilibrio, 1a de Narasaki,

Aditivas (MPA), se pueden establecer las

de Perturb

siguientes conclusiones

® En el caso del modeio del Balar

d-Cor de equilibrio, es decir, |a
metodologla que permite plantear el conjunto de ecuaciones (de conservacion de materia, de
carga y, las constantes de equilibrio) necesarias para calcular la composicién quimica del
sisterna, se mostré que el método practico de

) para calcular la concen ién de iones
hidrogeno es iterativo, ya que 1a ecuacién resuitante es de tercer grado en [H']. En general,
para obtener la solucion de la ecuacion cubica es necesario hacer uso de algin algoritmo que

permita converger a la solucién, para ello, se utiiza una compt (o caiculad

programable) que requiere un tiempo para hallar la soluciéon. El tiempo es mayor en ia medida

que se requiera mayor precisién en la solucidn. El conjunto de soluciones (en forma
logaritmica) se muestra en !a figura 2.3.1.

Sin embargo, de la figura 2.3.1 se observa que existen regiones en donde el comportamientc
de! pH es lineal respecto a pCp. PpKa © ambas, o cual sugiere que es posible aplicar
soluciones aproximadas de @ ecuacion cubica. Para encontrar, las ecuaciones sproximadas

en [H']. se incorporan aproximaciones sobre las ecuaciones algebraicas de la conservacion

de materia y carga. Para encontrar el dominio de aplicabilidad, pCo-pKa, de estas ecuaciones
se on las de

y Gordus; Narasaki incorpora un grado de
aproximacion del calculo aproximado de {H*] con respecto al caiculo exacto, mientras que

Gordus incorpora cuatro suposiciones, dos tienen que ver con la posibilidad de descartar el
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equilibrio del agua o que el pl{ lo imponga el agua, y las otras dos se relacionan con el grado

de disociacion del acido.

En la de N hay un interés en encontrar sdlo las ecuaciones

aproximadas de segundo grado de la ecuacién cubicas en [H*). Lo que conduce a encontrar
cuatro regiones en el plano pCy-pKa en donde es posible aplicar 1a soluciones de estas

ecuaciones cuadraticas. L.as raices de las ecuaciones cuadraticas son analiticas, y por tanto,

el tiempo para obtener cualquiera de estas aoluciones es menor que el nacesario para obtener
las soluciones de !a ecuacién cubica (método iterativo). El enfodue del problema queda
enionces de la siguente manera: Para calcular [H") es necesario resolver una ecuacion
cubica, sin embargo, este universo de soluciones se puede dividir en 5 regiones al aceptar un
cierto grado de aproximacion en el csiculo. En cuatro de estas regiones es posible haliar la
solucion en forma directa al resolver una ecuacion cuadratica y sélo en una porcion menor a la
original, |a quinta region, es necesario aplicar el método iterativo. La limitacion que presenta

esta metodoiogla es haber dividido el conjunto de sol en S Qi {esto es
es de segundo grado) cuando en realidad puede

consecuencia de solo las
dividirse en 7 regiones como lo muestra Gordus, ademds, la metodologia se orienta mas

aspecto algebraico que al quimico.

En la metodologla de Gordus y la del MPA son similares y tienen varios puntos en comun,
Ambas metodoiogias utilizan dos ect res qu (1a de 1y la de aL )
para plantear el estado de equilibrio del sistema sunque con una trayectoria diferente,
mientras que en [a metodologia de Gordus considera como estado inicial una solucién del
acido no disociado en agua autoprotolizada, en el MPA se conaidera el dcido no disociado en

agua no autoprotolizada.

En la metodologla de Gordus las concentraciones de equilibrio estdn en tarminos de las
aunque a es la

concentraciones a y w sin mencionar nente au ignif

concentracion disociada de! dcido. Por otra parte, estas concentraciones, en el modelo de
Perturbaciones estan en términos de variables adimensionales (el grado de disociacion, a y el

grado de autoprotdlisis, o) y de la concentracion inicial; ademas, se muestra como estan
1 .nula) con los parametros

reiacionadas ias variables il ales (a pert
caracteristicos Ka/Co y KuW/Co2.
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s

® De las suposiciones que plantea Gordus dos tisnen que ver (al igual que en sl modelo de

pertur iti ) con la ibili de descartar el equilibrio de! agua o que el pH lo
imponga el agua, y las otras dos se relacionan con el grado de disociacion del acido. Sin
i [ ado a la iti es del

embargo, aunque el porciento del grado de aproxil Y
1%, el grado de aproximacién relacionado a la importancia
se define explicitamente.

lativa de iones gL no

® Si en el moldelo de Perturbaciones se define un grado de aproximacion general de 1% se
cobtiene (en la zona donde el acido es fuerte) Cp > 10 para descartar el equilibrio del agua y
Co < 10? para que el agua imponga el pH; el primer valor coincide con el de Gordus pero el
segundo no (Anexo 1). Sin embargo, Gordus en un trabajo posterior (1991) cofrige esta
situacion, coincidiando, ahora si, ambos valores.

& Gordus menciona Que existen nueve regiones en las que se puede dividir el plano pCg-pKa(al

igual que en el MPA (aunque en en el plano [-Log(Ka/Cp) / -Log(leco"')]) pero como su
para calcular [H”] el plano queda dividido

interés es la Y de ecuaci apr
en sietes regiones. Al dividir el universo de soluciones en siete regiones esta metodologla es

mas completa que la de Narasaki.

® En general, el comportamiento quimico de un sistema esta descrito por un cierto namero de

eculck-:nes quimicas linealmente independientes. La metodologia del MPA se enfoca
basicamente en localizar Ias regiones en donde es posible aproximar el comportamiento
quimico del sistema con un numero de ecuaciones quimicas menor gue el nimerc original al
i de una i@ en solucidn e importancia relativa de

utiizar cor de
ecuaciones quimicas (en el limite e! sistema quimico podria representarse por una sola
ecuacién quimica), y por lo tanto, iocalizar las regiones en donde el calculo se puede efectuar
io en una foma muy rapida y. localizar las regiones en
numéricos en el calculo de la composicién del sistema.

en forma analiti esto es, r

donde es r io ap m

® En el MPA se generé la GIREQE detl sistema monoprético con nueve regiones porque el
interés general es el calculo de la composicion quimica del sistema y no solo el calculo de [H*]
(figura 2.5.3, pagina 57). Se desarrollaron ecuaciones que permiten calcular la compoesicion en
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cadp regién de la GIREQE del sistema monoprético. Y se elaboraron libros de trabajo Excel
(Microsoft, version 5) para efectuar las calculos apr Yy de la 1 del
sistema.

® Se mostré la metodologla de! MPA se puede extender ai caiculo de la composicién de otros
sistemnas entre ellos: la solucion acuosa de una monobase, la solucién mezcla equimolar de
una monobase con un acido fuerte, ia solucidon mezcla equimolar de un acido monopratico con
una base fuerte, sistemas de! esquema monoprético en medios amortiguados y sisternss del
esquema monoprotico disueltos en solventes anfiproticos (aparte del agua).

¢ Después de hacer el anilisis de Ia solucién de un icido diprético bajo tres tipos de
g 1a del Bal El d-C de equilibrio, Ia de Narasaki y
Ia del MPA se pued bl las si

® En el caso del modelc del Balance-Electroneutralidad-Constantes de equilibrio se mostrd qgue
el método para calcular la concentracién de iones hidrégeno es iterativo, ya que !a ecuacién
resultante es de cuarto grado en [H'). La ecuacién de cuarto grado en [H'] puede sustituirse
POr una ecuacion de menor grado que éste para ciertos valores de ApKa, pCp y pKA,.

® El comportamiento del scido diprético es casi igual a la del acido monoprético para cualquier
valor de pCp y pKaq. cuando ApK, es igual a 8.42, si se acepta una desviacién del 1% (o 7.91,
si se acepta una desviacion del 3%. Anexo 3). Lo anterior permite afirmar que la influencia del
anfolito (o del equilibrio de dismutacion) es muy poco apreciable (para cualquier valor de pCo ¥

PKa1) cuando ApKa = 8.42 (0 ApK,a = 7.91), esta influencia es mas signi en la

que el valor de ApK, disminuye respecto a este valor.

® La metodologia de Narsaki es menos exhaustiva en el sistema diprético ya que el numero de
regiones para este sistema es mucho mayor que las del sistema monopraético (en la secciéon
3.3.5 se muestra que el sistema se puede dividir en 27 regiones).
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& La metodologla dei MPA al {+1 permite conciuir lo siguiente. EIl
comportamiento quimico del sistema estd compietarmente descrito por tres ecusciones
quimicas. El conjunto de tres ecuaciones utilizado es la primera disociacién del acido, la
dismutacion y la autoprotolisis del agua. Se generaron 6 superficies frontera que muestran las
regiones en donde es posible reducir el nimero de ecusciones quimicas que describen el
comportamiento quimico del sistema y se mostré que la GIREQE esta dividida en 27 regiones
(seccion 3.3.5). Estas regiones se muestran en proyecciones bidimensionales de la GIREQE
en el plano {-Log(KA1/C0), ApKA] para diferentes valores de Co (Anexo 7). Se desarrollaron
ecuaciones que permiten calcular la composicién en cada region de la GIREQE del sistema
diprético. Y se elaboraron libros de trabajo Excel (Microsoft, versidn 5) para efectuar las
calculos aproximados y de la corv i y del

® Lo anterior tambien permite conciuir que se realizé un analisis exhaustivo del sistema diprético
obteniéndose una serie de resuitados originales.

¢ Después de hacer las mediciones de pH de una serie de tuci de dcido de tres
diferentes 1] iniciales, se d bl las

® Como se puede observar de |a tabla 3.4.4 (pagina 161) el valor teérico que se aleja menos del
experimental sucede cuando la concentracién inicial del acido es 5x10™ M. En las otras dos
concentraciones el valor absoluto de la diferencia de los r es i igual
a 0.01 unidad de pH. Esta desviacion y el orden de magnitud de la mllma tiene que ver con el
hecho de que los valores de los coeficientes de actividad no son individuales sino valores
promedio, asi como, con el hecho de que la fuerza idnica de las disoluciones amortiguadoras
no son iguales entre si ni son iguales con las discluciones del acido. En lo que respecta a la
comparacién de los valores de pH obtenidos con la metodologla del Modelo de Perturbaciones
Aditivas con los obtenidos al considerar que el acido se comporta como un acido monoprético,

PHmonop S€ puede observar que no hay diferencias significativas con la primera solucion ya
que el sistema pertenece a la regidén S-D, sin embargo, hay diferencias significativas en las
otras dos sol es y las aumentan conforme la concentracion inicial del acido es
menor, como era de esperarse. Esto indica que el modelo es satisfactorio ya que estas
desviaciones se deben a la metodologla del calculo y no a desviaciones experimentales.
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® Finaimente, una vez que se ha mostrado ia validez del MPA al comparar ios resuttados

obtenidos con los reportados en la literatura quimica y con las tales, se
del trip! . ¥ con estos resultados, mas los

y dip! , 38 los O

aplico el MPA al plar no g

obtenidos en los anatisis de los p
fundamentales de una teoria genera! para analizar la disolucidén del acido poliprético de

concentracién inicial Cg mot dm’>,
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ANEXO 1

Demostracién de que la Suposicién 3 establecida por Gordus no es
Congruente con un Grado de Aproximacién del 1% como lo sugiere en
la Suposicién 4 (ver seccién 2.4.2)

En la metodologlia propussta por Gordus (Seccion 2.4.2, pag. 43) para generar la grafica de
aplicar a8 8P
ema monoprético, se

PKaA-pCo (figura 2.4.2) que muestra las regiones en donde es
para calcular la concentracion de equilibrio de los iones hidrogenc det

1 cuatro si i es. En este Anexo se muestra que las suposiciones 3 y 4 no son

congruentes entre si. es decir, que si se acepta un grado de aproximacion del 1% no es posible que a
de H p por ia de HA sea menor o igual a 1.89 x 10°® mokdam™3,

Para mostrar o anterior se afectua lo siguiente:

e Se parte de! estado de equilibrio planteado por ias dos o8 que b
¢l sistema monoproético (tabla 2.5.1, pag. 50).
e Se incorpora sl grado de ap ey se las eantre los parametros

{Ka/Co y Kw/Co’} secL las o=eaya=eo,
De las dos relaciones obtenidss en el punto antarior se identifica el valor Iimite de C, en el
cual Ko/Cg —» . Uno de estos vaiores (cuando o = ea) es 10 mol-dm™, como o sugiere

Gordus en la suposicidn 1, pero el otro valor (cuando a = ec) es 10° mot-dm™ y no

1.99x10"° mol-dm> como io sugiere G enis 3.
Las su es que G para lleger a |a grifica pKa-pCp (figura 2.4.2, pag. 45)
que muestra las regiones en donde es il i i P! { para calcular |a

concentracién de equilibrio de los iones hidrogeno del sistema monoprotico son:
Suposicion 1 Se puede descartar el equilibrio del agua; pH < 8.00.
Suposicion 2 A lo sumo hay una disociacion del 1% del HA.



Suposicién 3 la [H”) producida por Ia disociacidn del HA es menor que 1.99 x
10°%, de manera que pH = 7.000

Suposicion 4 HA se encuentra disociado mas del 59% (0 sea que es un acido
fuerte, en lugar de uno débil)

Como se puede observar de las suposiciones 2 y 4 el grado de aproximacion que se incorpora
para establecer las ecuaciones aproximadas de [H'] es del 1%.

A continuacién se muestra, utilizando el modelo de Perturbaciones Aditivas, que ias suposiciones
1 y 2 son congruentes entra s, sin embargo, ias suposiciones 3 y 4 no jo son.

E! estado de equilibric general para la disolucion acuosa de un acido monoprético al utilizar el

de Pertur i e en la tabla 2.5.1, la cual se & contir
Xabla 2.5.1, Tabla de C de equilibrio de Is disociscion de un écido
manoprético en agua.
HA — A + H* H;O === H" + o
inicio Co 1 ] '
equilibrio (1-a)Co aC, (@+c)Co | | 1 (a+c)Cy ' oCo l

expresiones Que se pueden obtener para a y o, en términos de |08 parémetros caracteristicos de

las ecuaciones quimicas son:
K, a(a+o)
—_— At1.1
Cqo Q-a) ¢ !

-'5%= o(a+o) (A1.2)
Cﬂ
Si se incorpora el grado de aproximacion en la comparacion relativa entre @ y o se cbtiesnen las

dos ecuaciones siguientes: -
(A1.3)

(A1.4)
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Al sustituir, por una parte la ecuacién A1.3 con [as relaciones A1.1 y A1.2, y por otra parte Iia

ecuacion A1.4 con las es, se otk » dos i que ionan a los
Ka/Co y Kw/Co? :
sioc=ca
Ka _ Kw G5 (A1.5)
Co e(Kw C3)
b l+e
siad=eco
2
Ka = Kw-Cg — (A1.6)
Co (’ ’e)- Kw C5
’ c(i+le)

Se puede observar de las ecusciones A1.5 y A1.6 que cuando el denominador tiende a cero el
parametro K,/Cp—» . Para que esto suceds se debe cumplir con lo siguiente:

si o=ca
e= f—(KI—::c-—;) (A1.7)
sia=co
Ve ;l“; lc:) (A1.8)
A partir de las relaciones a A1.7y A1.8es los limite de Co en los cuales
Ka/Co —» =2 :
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si o=ca

(A1.9) - SR

si @ =e¢co

KW
1+e

Co— e

(A1.10) =

y Al evaluar dichos valores cuando e = 001 y Kw = 1074, ios resultados son:

s o=eca
Co ~» 10" mol dm™3

si a=eco

Co — 10°° mot dm™

(A1.12)

1 A1.12 no concuerda

La relacion A1.11 concuerda con la icion 1, sin go, &

con ia suposicion 3, que sugiere que ei valor deberia ser 1.99 x 10°° mol-dam™,

Lo anterior demuestra que para que se cumpla con un grado de aproximaciédn de! 1%, como lo
0 Ia 80 4, es io que el valor asintético que debe tomar pCp sea 9 y no 8.7 como

se muestra en la grafica de Gordus (figura 2.4.2).

En la figura 2.5.4 (pag. 59) se encuentra la GIREQE del sistema monoprético en el plano pCo-pKa
y para un valor de e = 0.01, y como se puede observar los valores asintéticos de pCq son 8 y 8 como

era de esperarse (relaciones A1.11y A1.12).



ANEXO 2

Resultados De Los_ Calculos De Composicibn De Sistemas
Monopréticos Que Cubren Todas Las Regiones De La Grifica De
Importancia Relativa De Ecuaciones Quimicas Y Estabilidad: GIREQE

En este anexc se encuentran los rest de los P Y de Is
composicion de diversos sistemas monopréticos junto con la comparacion relativa de ambos resultados,
para cada una de las regiones de la Grafica de Importancia Relativa de Ecuaci Qu Y

Estabilidad (GIREQE) de! sistema monoprdtico, figura 2.5.3 (pag. 57).

Para llegar a los rest de la ion quimica de los diversos sistemas monopréticos,
primero, se seleccionan un par de conjuntos de valores de {iog(Cp). PKa) para cada una de !as nueve
regiones de Ia figura 2.5.3, esto es, 18 conjuntos de valores. En seguida, se efectian los caiculos, para
cada regidn, al aplicar el conjunto de ecuaciones que le corresponde a la region a la que pertenece e!
sistema (y que se desarrollaron en la seccién 2.5.5, pag. 60). Los resultados obtenidos al utilizar las
ecuaciones aproximadas se comparan con los que se obtienen al utilizar e! método de iteracion, esto
es, el calculo exacto, para evaluar, asi, el error relativo entre ambos resultados. Los caiculos se
realizaron por medio de un libro de trabajo Excel 5 de Microsoft incorporando la rutina Solver para
obtener los resultados del calculo exacto. Los resultados del calculo aproximado y exacto de Ila
cory 1 de los si por region junto con la comp i i de se
muestran en las tablas A2.1 - A2.8, 1a tabla A2.9 muestra s6io los resultados de los caiculos exactos ya
que los sistemnas monoproticos que se resuelven pertenscen a la region S-DA de la GIREQE por io que
no es posible incorporar aproximacion aiguna.

Cada una de estas tablas muestra los resultadcs de: el grado de disociacion, el grado de
autoprotolisis, las concentraciones de equilibrio del dcide, de ia base, del ion hidrogeno, y del ion
hidréxido, asi como el pH de la disolucion, por regién, por ejemplo en la tabla A2.1 se muestran los
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resultados de dos sistemas monopréticos que pertenecen a la region I-D (Acido Inestable, ecuacion
quimica Disociacion).

Algunos comentarios relati a los ftad: que se muestran en las tablas A2.1—A2.9 se
discuten en {a seccion 2.5.6 (pag. 67).

Iabla A2.1 Resultados de los calculos de composicién de dos sistemas monoproticos que
pertenecen a la region |-D de la GIREQE (acido Inestable-ecuacién quimica
isociacién, figura 2.5.3

PKa =0 a o {HA) A7) 1) [OH7] PH Il
caicuio
aproximsdo 1 1x10™ 1x10™® 1x10" 1x103 ix10™! 3
Caicuio .
exacto 0.999 | 1.001x10° | 9.98x107 | 9.99x10™ | 9.99x10" | 1.001x107"" | 3.0004
% error
relativo -0.1 0.1 -0.20 -0.10 -0.10 0.1 0.01
IILog Cp=-6
PKa =4 a o HA) A1 H7) [OH] pH
caicuio
|laproximado 1 0.01 1x10"® 1x10® 1x10°® 1x107® [
EI0)
exacto 0.990 | 9.999x10" | 9.902x10® | 9.801x10”7 | 1.000x10" | 9.99x10° | 5.99996
[}
% error
relativo -1.00 -0.01 -0.99 -1.00 0.10 -0.01 -0.00




ZIabla_A2.2 Resultados de los cdiculos de composicién de dos sistemas monopréticos que
pertenecen a la regién E-D de la GIREQE (dcido Estable-ecuacién quimica

isociacion fﬁura-z.s.al

Log Co = -3
pKa =7 « - (HA) A1 =] [OH] | pH
calculo
aproximado 0.01 1x10°° 1x10” 10" 1x10°% 1x10® s
caicuio
exacto 0.00995 | 1.005x10® | 9.90x10™ | 9.95x10° | 9.95x10"® | 1.005x10""| 5.0021
% efror

{{reiativo -0.51 0.49 -1.00 -0.51 -0.50 0.49 0.04
LogCp= 4.5
PKa = 7.75 a a {HA]J A7} =) [OH] pPH
caicuio
laproximado 0.02371 | 4.22x10* | 3.18x10°% | 7.50x107 | 7.50x107 | 1.33x10® | 6.125
jcaiculo 5
exacto 0.02323 | 4.23x10* | 3.09x10° | 7.34x10”7 | 7.48x107 | 1.34x10* | 6.126
% error

Jiratative -2.10 0.27 -2.38 2.10 -0.27 0.27 0.02
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Iabla A2.3 Resultados de los calculos de composicion de dos sistemas monopréticos que

1
Log Co = -2

pertenecen a la regidén S-D de la GIREQE (acido Semiestable-ecuacion quimica

isociacion, ﬁaura 2.5.3(

PKa=2.5 a o HA} 1A} H) fOH'} pH
cacuic

aproximado 0.4260 | 2.35x107'° | 5.74x10° | 4.26x10 | 4.268x10? | 2.35x10*2 | 2.370s
caicuio

exacto 0.4260 | 2.35x107'% | 5.74x10° | 4.26x10° | 4.26x10° | 2.35x10"2 | 2.3705
% error

relativo 0.00 0.00 0.00 0.00 0.00 0.00 0.00
Log Cp = -5.75

pKa =6 a o {HA] 1A H" {OH) pH
caicuic

sproximado 0.5197 | 6.08x10°> | 8.54x107 | 9.24x107 | 9.24x107 | 1.082x10® | 6.0342
chicuio

exacto 0.5177 | 6.04x10° | 8.58x107 | 9.21x107 | 9.31x107 | 1.074x10"® | 6.0308
% error

retativo -0.38 -0.79 0.41 -0.38 0.78 -0.79 -0.08




Tabla A2.4 Resultados de los calculos de composicién de dos snstemas monopréuco- que
pertenecen a la region I-A de la GIREQE (acido |

ytoprotolisis, figura 2.5.3

Log Cp = -9.5

PKa = 4.5 3 o [HA) (A7) H'] fon] pH

jcalculo

aproximado 1 318.23 1x10"2 | 3.16x10°"° | 1x107 1x107 7

[caicuic

exacto 09968 | 315.73 |g.98x10' | 3.15x10°1° { 1.001x10" | o.98x10° | 6.9993
7

% error

{[reiative -0.32 -0.18 -0.18 -0.32 0.16 -0.16 -0.01

Log Co =-8.8

PKa=5.3 - « s [HA] A7 H") {OH] pH

caiculo

japroximado 1 €3.09 3.16x10"" | 1.58x10° | 1x107 x10”7 7

calculo

exacto 0.9803 62.61 3.12x10°"" | 1.55x10°° | 1.008x10" | 9.923x10° | 6.9966
7

% error

relativo -2.01 -0.78 -1.22 -2.01 0.77 -0.78 0.05
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Tabla A2.8 Resultados de los cdlculos de composicién de dos sistemas monopréticos que

pertenecen a la regibn E-A de la GIREQE (acido Estable-ecuacion quimica
Autoprotélisis, figura 2.5.3

Log Co = 8.5
pKa = 10.5 a o (HA]} 1A IH] [OH) pH
calculo
aproximado 3.16x10"| 31.62 3.46x10° | 9.997x10*% | x107 1x10”7 7
-
calculo
exacto 3.18x10°} 31.62 3.16x10°° 1x107%2 1x107 x107 7
-
% error B
retativo -0.03 o -0.03 -0.03 [} o [
Log Co = -6.4
pKa = 9.4 « L) [HA} 1A HY) [OH] pH
caiculo
{{aproximade 3.98x10°{ 0251 [3.981x107| 1.584x10"° %107 1x10”7 7
-
calculo
Hlexacto 3.93x10°| 0249 |[3.985x107| 1.57x10° | 1.008x107 | 9.92x10™° | 6.9966
-
% error
relstivo -1.18 -0.79 -0.39 -1.18 0.78 -0.78 -0.05




Tabla A2.6 Resultados de los cdlculos de composicibn de dos sistemas monopréticos que

pertenecen a la regién S-A de la GIREQE (acido S uacion qul
Autoprotélisis, figura 2.5.3
Log Cp =-10
PKa =7 a [HA] A7) ) [OH] pH
calculo
aproximado 0s 1000 sx10°"! sx10™"" 1107 1x107 7
caicuic
{{exacto 0.4999 999.75 5.00x10'" | 4.99x10™"" | 1.00x107 | 9.98x10® | 6.9999
% error
relativo -0.01 -0.02 0.01 -0.01 0.02 -0.02 -0.00
Log Cg = -9.5
pKa = 8.25 . a o [HA] {A]) H") [OH) pH
calcuio
Haproximado 0.05324 318.23 3x10"° | 1.684x107" |  1x107 1x10”7 7
calculo
{jexacto 0.05323 ) 316.20 3ax10"° | 1.683x10°"" | 1.00x107 | 9.99x10™® | 6.9999
% error
relativo -0.01 -0.01 0.00 -0.01 0.01 -0.01 -0.00
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Tabla A2.7 Resuitados de los caiculos de composicién de dos sistemas monoproticos que
bl iones q

pertenecen a la regién |-DA de la GIREQE (dcido |r

Autoprotdlisis, figura 2.5.3
LogCg = -7.25
PKa = 3.75 {HA]} A7} {H"} O} pH
CAICUIO
sproximado 1 1.3472 4.174x10° | 5.623x10° | 1.32x107 | 7.576x10°® | 6.8794
11
caiculo
exacto 0.9982 1.3475 4.170x10" | 5.619%10°° | 1.319x10° | 7.577x10" 8.8795
. 1 7
% error
relativo -0.07 0.02 -0.08 -0.07 -0.02 0.02 0.00
’ Log Co = -8
pKa = 5.25 a o {HA} 1Al {H°} [OH] pH
' caiculo
aproximado 1 9.5125 | 1.87x10%] 1x10® | 1. os1x1o 9.51x10°% | 6.9783
caiculo
exacto 08816 | 9.5212 | 1.83x10"° | 9.82x10° | 1. osoxw 9.52x10° | 6.9787
% error
Hreiativo -1.87 0.09 -1.88 -1.87 -0.09 0.09 0.006
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Tabla A28 Resultados de los calculos de composicidn de dos sistemas monoproticos que
pertenecen a la regi6n E-DA de la GIREQE (4cido Estable -ecuaciones quimicas:

isociacion utoprotdiisis, figura 2.5.3

Log Co = 4.5

Py =9.5 a o {HA} {A7]) H") [OH] pH

calcuio

aproximado 0.00224 | 0.002236 | 3.16x10°% | 7.07x10° | 1.414x10"| 7.071x10™® | 6.8494

k4
calcuio
exacto 0.00223 | 0.002237 | 3.15x10°% | 7.06x10° | 1.413x10" | 7.075x10® | 8.8497
7

% error

relativo -0.17 0.056 -0.22 -0.17 -0.058 0.056 0.00

Log Co=-3.3

pKa = 9.3 a o [HA) A7) H"] [oH] pH

caiculo

aproximado 9.81x10" | 3.90x10°% [5.007x107* | 4.915x10"7 | 5.108x10° | 1.957x10° | 6.2915
8 7

Calcuio

exacto 9.80x10" | 3.91x10°% | 5.01x10* | 4.912x107 | 5.111x107| 1.958x10° | 6.2917
L] 7

% error

relativo -0.05 0.08 -0.10 -0.08 -0.05 0.08 0.00
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Tabla A2.9 Resultados de los calculos de composicién de dos sistemas monopréticos que
pertenecen a la regién S-DA de la GIREQE (4cido Semiestable -ecuaciones quimicas:
Disociacién y Autoprotdlisis, figura 2.5.3)

Log Co =-7
pKa = 7.26 a o [HA] [A7] H") [OH] pH
aicuic
exacto 0.3237 | o0.8512 6.76x10"° | 3.24x10® | 1.17x107 | &.51x10° | 6.9300
Log Co = -5.5
pKa = 8.25 a o [HA) AT} HY) [OH] ‘pH
calculo

||exacto 0.0330 | 0.01917 3.06x10° | 1.04x107 | 1.65x107 | 6.08x10° | 6.7827
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ANEXO 3

Demostraciéon Grifica De Que_ _Cuando El ApK, Del Anfolito De Un
Acido Diprético Es 8.42 Y 7.91 El Error Relativo De La Concentracién
De Iones Hidré6genos Del Acido Monoprético_Relativo Al Sistema

Diprético Es 1 % Y 3 % Respectivamente

En este Anexo se demuestra graficamente que cuando el ApK, del anfolito de un acido diprético
es B.42 y 7.91 el error reiativo de ia concentracion de iones hidrogenos del acido monoproético relativo
al sistema diprético es 1 % y 3 %, respectivamentes. Lo que significa que el comportamiento del
sistema diprético se puede aproximar para casi cualquier vaior de pK,, y Co, al de! sistema
monoprético. Para ello se realiza lo siguiente.

Se analiza el sistema diprotico a través de Ia ecuacidn general de la concentracién de iones
hidrégeno, Que en este caso @s una ecuacion de cuarto grado (ecuacion 3.3.1a, pag. 82).

[T e T+ 0 K Co i~ @K o+ ] 1 o =0

Las soluciones de esta ecuacitn se comparan con las del si mor
34),

P 2.3.1, pag.
[H‘]’u(‘ [H’]1 —(Kn Co+ Kw)[u‘]- Ka Kw = 0(2.3.1)

esta comparacion se realiza por medio del error relative, %E,,, definido como (pag. 85)

H Joon

o

e, o

x 100

La ecuaciones 3.1.1a y 2.3.1 se resuelven por un método iterativo utilizando la rutina Sotver de
Excel S y un valor de 107 para Ky, se dan diversos valores de ApK, hasta obtener un %E,, del 1% y
3%. Las gréficas resultantes se encuentran en las figuras A3.1 y A3.2 respectivamente.
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[ S delaC én de lones o dal Acido Monoprético (ec. ;

cubica) Respecto a la del Acido Diprético (ec. de 4° grado) cusndo A pKa=8.42

Figura A3.1 Comparacién de la concentracion de H* dei sistema monoprético respecto del sistema
diprotico (%Ey, ecuacion 3.1.4) cuando ApK, = 8.42. Se puede observar el error maximo es del
1%. Esto significa que en el 99% de ios rest el compol dei si protico se
puede aproximar al del sistema monoprotico, la ecuscién cibica en [ H® ) aproxima a la ecuacién de
cuarto grado, pero ademas la ecuacion de tercer grado puedse reducirse a ecuaciones de segundo,
primer y grado cero al aplicar GIREQE del sistema monoprotico, Figura 2.5.4




delaC de lones > del Acido ¥

cibica) Respecto ala del Acido Diprdtico (ec. de 4* graco) cuando A piK.=7.91

|
|
|
|
!
f
!
!
!
I
i
|
!
!
!
!
i

i
!
!

de fa concer de H* del monoprético respecto del sistema

Eigura A32 Comp i

dipretico (%E,. ecuacion 3.1.4) cuando ApK , = 7.91. Se puede observar el ermror méximo es del 3%.

Esto significa que en el 97% de ios resultados posibles el comportamiento del sistema diprético se

puede aproximar al del sistema monoprético, ia ecuacion cubica en [ H* ] aproxima a Ila ecuacién de
& ecuaci de seg

cuarto grado, perc ademas la ecuacion de tercer grado puede ¢
prirner y grado cero al aplicar GIREQE del sistema monoprotico, Figura 2.5.3
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ANEXO S

Desarrollo Para Obtener La Grifica De Importancia Relativa De

Equilibrios Quimicos Y Estabilidad Para El Sistema Diprético Cuando
Se Considera Que La Interferencia Del Equilibrio De Dismutacién Es
Total: Sistema Diprético Con Anfolito Inestable

El estado de equilibrio de la solucién acuosa de un #cido diprético se puede representar por tres
ecuaciones qulmicas. Un conjunto posible de estas eacuaciones es e! siguiente: como ecuacion

principal |a primera disociacién del acido y, como equilibrios de interferencia (sobre la ecuacién
1te (S ion 3.3.1, pag

principal), la dismutacion del anfolito y la autoprotolizis del agua,
98). Sin embargo, si desde el principio se considera que la interferencia del equilibrio de dismutacion

sobre el equilibrio principal es total, entonces la descripcién del sistema se puede reducir de tres
i diprotico:

ecuaciones quimicas a dos. Esta situacion corresponde @ un caso limite del
Diprético con Anfolito inestable. Existen en total seis posibles cascs limite para el sistema Diprético
(seccion 3.3.2, pag 100). A continuacién se aplica |a metodologla del modelo de Perturbaciones
Aditivas (desarrollado en la seccion 2.5, pag. 46) para obtener ia Grafica de importancia Relativa de
Equilibrios Quimicos y Estabilidad (GIREQE) para este caso limite de! sistema diprético. El interés de
estc es tener representaciones graficas de al menos tres casos limite del sistema diprético para que
cuando se tenga la representacion tridimensional de la GIREQE del sistema sin aproximaciones se
7 observe que estos casos limite se encuentran incluidos en las proyecciones bidimensionales de esta
grifica. La GIREQE del primer caso limite es la del esquema monoprético, en donde al sustituir Ka/Co
por Ka1/Cqo corresponde al caso en el cual la interferencia de la dismutacion (sobre el equilibrio
principal) es nula; el segundo caso limite es éste (la interferencia de la dismutacion es total) y el
tercero, que s& encuentra en el anexo 6, corresponde a la situacién en donde la interferencia de la

asutoprotdlisis del agua es nuia.
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El de ibrio del ip do s interferencia de ia dismutacion del anfolito

es total se encuentra representado por la disociacion global del acido, como ecuacion principal, y

como equilibrio de interferencia la autoprotdlisis del agua. En la tabla A5S.1 se muestra el estado de
equilibrio del sistermna.

Tabla A.5,), Tadbla de Concentraciones molares de equilibrio de la disociscion de un acido
diprotico en agua, cuando la interferencia del equilibrio de dismutacion es total.

H,A - AT + 2H H,O"
inicio Co 1 J

equil. Co(1-a) aCop (2a+6)Co { 1 J oCq

en este caso a representa el grado de disociacion giobal del acido referido a la concentracion inicial.

- OH + H

(2a+0)Cyo

Al sustituir las concentraciones de equilibric de las especies involucradas en |a tabla A5.1 en ias
constantes termodir de las ecuaci

es quimicas y, al expresar en términos de los pardmetros
caracteristicos de cada ecuacion se obtienen ias relaciones A5.1 y A5.2.

K., aRa+o) K
Kotz (ws. 3
:

C

=o(a+o) (AS.2)

A partir de la la Tabla AS.1 se puede observar que !a comparacion relativa, por una parte, entre ef
grado de disociacion global y el grado de autoprotdlisis permite sefialar ios casos limite que estén
relacionados a la importancia relativa de las ecuaciones quimicas. Por otra parte, la comparacion
relativa entre el grado de disociacion y la unidad define los casos limite relativos a la estabilidad del
acido. Al incorporar e! grado de aproximacion que se esta dispuesto a

ptar en las co: iones
relativas de estas variables, los casos limites se delimitan como se menciona mas adelante. En primer
lugar, se iza im i entrec y 2a.
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¢ Si 0 <o se(2a), se acepta que o es despreciable frente a 2a (o << 2a) en esta situacion el
estado de equilibrio, representado en la tabla A5.1, se puede simplificar de la siguients forma,

HA - AT + a2 H,O© == OH + H*
inicio Co 1
equil. | Cy(1-a) aCp = 2aCq 1 oCo =~ 2aCyq

esto significa que el estado del sistema puede representarse sdlo por la ecuacién quimica de la
disociacion globsl del acido. Al sustituir la relacién: o = 2ea, en la ecuaciones A5.1 y A5.2, se obtiene
la ecuacion AS5.3. Ecuacion a partir de la cual se obtiene Ia linea frontera relativa a la interferencia de
ia autoprotdlisis del agua. Esta linea frontera divide &l caso limite del caso general.

Si o = 2ea,

3

) [Kw/Ci]
[aveOra-vx. C ]

K, __(1+e
e

. (AS.
c: (AS5.3)

s Si 0<2a =< ec, se acepta que 2a es despreciable frente a o (2a <<o) en esta situacion el estado
de equilibric se puede simplificar de |a siguiente forma,

HaA - AT + 2H" HO == OH + H*
inicio | Cg
equil. | Co(1-a) aCp = aCq 1 oCyq =~ aCo

esto implica que la ecuacion quimica de mayor importancia relativa es |a de Ia autoprotélisis del agua;
por lo tanto, la concentracion de iones hidrogeno en la solucion es aproximadaments 10°7 mol dm™>, La

] ailalinea . para esta situacion, se muestra a continuacion.




Si 2a = eo,

K [k, /)" '
={1 (AS.4)
c: G+ [2J1/e (1+Ve)-JK./C} ]

La representacion logaritmica de las ecuaciones AS5.3 y A5.4, para un grado de aproximacion de
3%, se muestra en 1a figura A5.1. Como se puede cbservar en esta figura, las dos lineas frontera
definen tres regiones en el plano [-Log(K,g/C}). -Lor(Kw/C3)) en la zona superior, el sistema
diprético (con una interferencia total del equilibric de dismutacion) puede representarse soélo por ia
disociacion global dei acido, en 1a zona intermedia esta representada tanto por la disociacion globa!
como por ia sutoprotdlisis del agua y, en 1a zona inferior el
autoprotélisis del agua.

istema es posible representario por ia

La figura AS5.1 corresponde a la Grafica de importancia

de nes Q
{GIREQ) de! Sistema Diprético cuando la interferencia de la ecuacion de dismutacion sobre el
equilibrio principal es total.

Si ahora se consideran los casos limite que estan

ala del acido; esto es,
a la comparacion relativa entre el grado de disociacion global y la unidad se liega a lo siguiente: ’
Si D<a s e seacepta que a << 1, por io tanto, [HzA] =~ Cp . y el acido se considera estable
(débil). Al sustituir la relacion: a = e, an las ecuaciones AS. 1y AS.2, y al efectuar un desarrollo

algebraico se obtiene la ecuacion A5.5 que se encuentra relacionada a una de las lineas frontera
que delimita las regiones en donde el dcido es estadle y semiestable

Si a=e,

(AS.S)
e

‘é_;:=‘]‘:e (kw/c:) [\I“"’ (Km/c:)—ze]
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Grifica de Inportancia Relativa de Equilibrics Quimicos del Sisterma Diprético
(GIREQ) Cuando ia interferencia del Equilibrio de Disrmutacion es Total
-Log(KW/Co?) ="
-] o= :
‘HaA —= A + 2H’|
a :
oA —— A* + 21|
‘Hp = OH + H‘l
2t ‘HO —= OH + H‘J
0,03
-
-85 6.1 -37 1.3 1.1 as 59
-Log(Kae/Co®)
Figura AS.1. Representacion en el plano [—Log (K.c/C3),

-Log(Kw/C3)] de la impontancia relativa
de las ecuaciones qQuimicas de |a solucion acuosa de un #cido diprotico para la situacion en 1a que la
interferencia del equilibrio de dismutacion (sobre el equilibrio principal) es total y para un grado de
aproximacion del 3%. E! planc estd dividido an tres regiones: en la parte superior la descripcion del
sistema se puede aproximar solo por la disociacion global del acido, en ia parte inferior se puede
sproximar solo por Ia autoprotdlisis del agua y en la pan. cenlral no es posible establecer
aproximacion alguna sobre la importancia relativa de ias por 1o que es necesario

au
tomar en cuenta e las dos quimicas para l. descripcion del sistema.

[
i
=3



¢ Si 1-esa <1, seaceptaque « es ap iguat a la uni por tanto, [HzA] - O,y el

#cido se considera inestable (fuerte). Al sustituir la relacién: a = 1-e, en jas ecuacicnes A4.1y
AS5.2, y al efectuar un desarrolio aigebraico se obtiens (a ecuacién AS5.6, que se encusntra
relacionada con ia otra linea frontera que delimita ias regiones en donde el acido es inestable y

semiestable.

Si a=1l-e,

2y - 55 ®uoren) [ {55 enaret) - 20-9)]

de las ecuach A5 5 y AS6 en el

En Ia figura A5.2 se encuentra |a rep:
plano [-Log(K.g/Ci), -Log(K./C3)] para un valor del grado de aproximacién del 3% y cuando la
interfereancia de! ibrio de es total. A |a izquierda de la figura e! acido se comporta
como inestable, entre las dos lineas frontera sl acido se cor yala de !a
figura el &cido se considera estable. La figura AS5.2 es |a grifica de estabilidad de un acido diprom:o
para una interferencia total de! equilibrio de dismutacion.

La super i ' de las fig A5.1 y A5.2 genera la Grafica de Importancia Relativa de
Ecuaciones Quimicas y Estabilidad (GIREQE) de un sistema diprético cuando la interferencia del
equilibrio de dismutacion es total, figura A5.3. Es importante sefialar que ia forma general de la figura
tiene una estructura similar a la del sistema monoprético (figura 2.4.3), aunque en el caso actual las

variables naturales son [~Log(K.g/C3), -Log(Kw/C32)1




Grifica de Estabilidad del Acido Diprético Cuando el Equilibrio de Dismutacion es
Total

-Log(Kw/Co®)
o : =

-8
. @=0,03]
-12
-85 -6.1 -37 -1,3 1.1 35 59
-Log(Kaa/Co?)

Figura AS.2, Representacion en el plano {—Log(K.g/C3). -Log(K./C:)) de ia estabilidad del acido
diprético para la situacion en la que la interferencia del equilibrio de dismutacién (sobre el equilivrio
principal) es total y, para un grado de aproximacitn de 3%. El plano esta dividido en tres regiones: a la
izquierda de la figura el &cido se considera inestable (o fuerte), a ia derecha se considera estable y en la
parte central no es posible establecer aproximacion alguna sobre la estabilidad del acido por io que se
e considera inestable.
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Geifica de Relstiva de Equilibrios Quimicos y Estabilidad del Sisterma
Diprético Cuando ia interferencia del Equilibrio de Disrmugtacin es Total
-Log(Kn/Co®)
‘dsocecion’
o (o
4
EED =
3l
ol B g
. quim™\
i d
-3
ottt / Saprote
ido ummble ‘sermiaamtie
8 N RRATABE
\_sido estable
-9
-12
85 6.1 3.7 -1.3 1.1 3s 59 .
-Log(Kao/Co’)
Eigura AS.3, Represanumbn en @l plano [ —Log (K. /C3). -Log(Kw/C3)] de la importancia relative de
las

QE) de Ia solucion acuoss de un écido diprotico para ia
situacion en la que la interferencia del equllibrio de dismutacion (sobre &1 equilibrio princlpll) es total y,

pars un grado de aproximacién de 3%. El pilano esta dividido en nueve regiones. Por ejemplo, en la
region superior izquierda de la figura es posible incorporar dos aproximaciones sobre el estado del
sistema. por una parte el comportamiento quimico puede establecerse por una sola ecuacion Quimica:
la de la disociacidén global, y por otra parte, el acido se puede consi ue en la

qQ
region de la porcidn central no es posible incorporar aproximacién alguna ni sobre la estabilidad, ni
sobre la importancia relativa de las 188 quimicas.

La GIREQE del sistema diprético cuando la interferencia del equilibrio de dismutacion es total
divide el plano sn nueve regicnes. En custro de estas regiones es posible incorporar simultdneamente
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dos aproximaciones: en la parte superior-izquierca, en la superior 'a, en la infer izquierda y

en la parte inferior-derecha. En otras cuatro regiones es posible incorporar solo una aproximacion:
regién central-lzquierda, central-derecha, regidon central-superior y central-inferior. Finalmente en la
incorporar aproximacion alguna, ni sobre la estabilidad, ni sobre la

regiébn cer I no es
importancia relativa de ecuaciones quimicas. En ia tabla A5.2 se muestran las aproximaciones que se

pueden incorporar para cada una de las regiones de la figura A5.3

Tabla A.85.2., Tabla que tas apr es que se pueden incorporar sobre el estado de
equilibrio genera! de !a solucion acucsa de un acido diprotico al utilizar la figura A5.3. En la region
superior-izquierda, por ejemplo, se pueden incorporar dos aproximaciones: por una parte, el acido
tiende a ser inestable por lo que el grado de disociacion es aproximadamente igual a 1; por otra parte,
de las dos ecuaciones que describen al sistema la de mayor importancia relativa es la de ia

disociacién global del écido.

Regién Aproxi i% bre Ia Apr i6n sobre las ecuaciones]i
estabilidad quimicas
superior-izquierda inestable (o = 1) disociacian gtobal gel cigo
superior-central ninguna (semiestable) disociacion global del acido
superior-derecha estable (a << 1) disociacion global del acido
inferior-izquierda inestable (a ~ 1) autoprotolisis del agua
inferior-central ninguna (semiestable) autoprotolisis del agua
inferior-derecha estable (o << 1) autoprotdlisis del agua
central-izquiarda inestable (a = 1) ninguna (disociacion global y autoprotalis)
central-derecha estable (a << 1) ninguna (disociacion global y autoprotolis)
central-central ninguna (semiestable) ninguna (disociacién giobal y autoprotélis)

Los parametros caracteristicos de la figura AS.3 son [—Log(K.g/C3), -Log(Ky /C)]). sin
embargo, con el propésito de poder comparar la GIREQE de este caso limite (representada por dos
ecuaciones quimicas) con las proyecciones bidimensionales de la GIREQE de! caso general del
sisterna diprético (representado por tres ecuaciones quirmicas) en la seccién 3.3.4, se han
superpuesto las figuras A5.1 y A5.2 en el plano [—Log(KA,/C.,).-Log(Kw/Cé)]. generando asl la

figura AS.4; para ello, se utiliza la relacién AS5.7 y un valor de ApKa igual a -5.




KAu ) —~ApK ] (A5.7)

T

La ecuacion AS.7 indica que sOlo es nscesario reslizar una transformacién lineal sobre los

valores de -Log(KAG/ccz) para obtener los valoras de -Log(iKa,/Cp). asi que las figuras A4.3 y A 4.4
tienen el mismo significado, sdio que ia primera esta representada en su variable natural y la segunda

en el eje -Log(Ka1/Co).

Griéfica de Importancia Relativa de Equilibrios Quimicos y Estabilidad para e}
Sistema Diprético Cuando la Interferencia del Equilibrio de Dismutacién es Total

LOKw/C) L, N
Vo
e disociacidn global,
c. inestable J
3
T dosequil.
o3 t "
ryTrR ac. asmiestable
(Samasie)

\ esyable /

M sutaprordlisis;
neisble - \__ semiesiable

-12
0.7 1.9

4,3 55

-Log(Ka+/Co)

Figura A.S.4. Representacion en el plano [ —Log(K,,/C,),-Log(K, /C}) ] de la importancia relativa de
las ecuaciones quimicas y estabilidad (GIREQE) de |a solucion acuosa de un #cido diprotico para la
situacién en la que la interferencia del equilibrio de dismutacién (sobre el equilibrio principal) es total y,
para un grado de aproximacién de 3%. Esta figura tiene el mismo sighificado que el de la figura AS.3.



La utilidad de la GIREQE del sistema diprético (cuando la interferencia del equilibrio de
dismutacién es total) tiene que ver directamente con el calculo de la composicion quimica del sistema.
En cuatro de las regiones que se presentan en esta grafica es posibie incorporar una aproximacion
sobre el estado de equilibrio general y en otras cuatro regiones es posible incorporar simultdneamente
dos aproximaciones. Esto permite generar ecuaciones aproximadas que permiten calcular la
compeosicion del sistema en una forma mas simple y rapida que si se efectuase el calculo exacto. Sélo
en una de las regiones (de las nueve posibles) es necesario efectuar el calculo exacto. Finalmente, la
metodologlia que se puede plantear para calcular la composicidn quimica del sistema es [a siguiente:
para un sistema dado se determinan los parametros: -Log(KN_-,Ing) y -Log(KAwICDZ) estos valores
sefalan un punto en la GIREQE que muestran la regién a la que pertenece el sistema; segun la
regién, se aplica el método de calculo que le corresponda, para obtener asi, la composiciéon quimica
del sistema. Noitese que la zona en donde es r io un de caiculo exacto
corresponde $6/0 a una porcién mas © menos pequefia del plano [—Log (K 4,/Co)-Log(Kw /C3)]

La forma de la GIREQE de! sistema diprético, cuando ia interferencia del equilibrio de
dismutacion sobre la ecuacion principal es total, debe de coincidir con la proyeccidn en dos
dimensiones de |a representacion tridimensional de la GIREQE de! sistema diprético cuando el vailor
de ApK, sea mucho menor que cero. Lo anterior se demuestra en la Seccién 3.3.4 (pag. 110).



ANEXO 6

Desarrollo Para_Obtener La Gridfica De Importancia Relativa De
Equilibrios Quimijcos Y Estabilidad Para Fl Sistema Dipré6tico Cuando
El

Se Considera Que El Solvente No _Interfiere (Perturbacién Nula) En

Estado Del Equilibrio Quimico: Sistema Bidonador

0| de un acido diprético esta representado por tres
i es el siguiente. como ecuacion

El de ilibrio de ia sol

ecuaciones qQuimicas. Un conjunto posible de estas

principal la primera disociacién del &cido y, como equilibrios de interferancia (sobre la ecusacion
del agua, i ‘ente. Sin embargo, si

principal). la dismutacion del anfolito y Ia autop
desde el principio se considera que la interferencia de! ia autoprotdlisis del agua sobre e! equilibrio

principal es nula, entonces la descripcion de! sistems se puede reducir de tres ecuaciones quimicas a
dos. Esta situacion corresponde’a un caso limite del sistema diprético y gue en adelante se ie
it dor. Existen en total seis posibles casos limite (seccion 3.3.2). A continuacion

nor
se aplica ia metodologia del modelo de Perturbaciones Aditivas (desarrollada en la seccion 2.5) para
Quimi y E il (GIREQE) dei

obtener la Grafica de Importancia Relative de Equ
Sistemna Bidonador. El interés de esto es tener representaciones graficas de al menos tres casos limite

del sistema diprotico para que cuando se tengs la representacion tridimensional de la GIREQE del
sistema sin aproximaciones se observe que estos casos limite se encuentran incluidos en las
proyecciones bidimensionales de esta grafica. La GIREQE del primer caso limite es la de! esquema
monoprotico, en donde al sustituir K,/Co por K, /Co corresponde al caso en e! cual la interferencia de
la dismutacion (sobre el equilibrio principai) es nuila; el segundo caso limite, Que se encuentra en el
Anexo S, corresponde a ia situacién en donde la interferencia de la dismutacion es total y el tercero,

corresponde a este caso, en donde la perturbacién de !a autoprotdélisis es nula.
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El estado de equilibrio del sistema bidonador se encuentra representado por la primera
disociacién del donador, como ecuacién principal y, como equilibrio de interferencia, la dismutacion del
anfolito. En la tabla AG.1 se rep al de ilibrio del sistema.

—~ Tabla A6.1. Tabla de Concentraciones molares de equilibrio de la disociacion de un acido diprotico
en agua, cuando la interferencia de la autoprotélisis del agua sobre el equilibrio
principal es nula (Sistema Bidonador)

H.A = HA" + H 2HA® == H;A + A
inicio Co
equil. | Co(1-a+y) (a-2y)Co aCo (a-2y)Co Co(1-a+y) Co

Al sustituir las concentraciones de equilibrio en las constantes termodinamicas de cada una de
las ecuaciones quimicas involucradas en la tabla A6.1 y al expresar en términos de los parametros

caracter/sticos de cada 1 88 i 1 las e8 AG.1y AB.2.
K, alax '27)]
=1 padh \diihe 47 A AB.1
° (1-a+y) |- ¢ !
Kaz rQ-a+y)
=Kp =| f=—== AB.2)
Ka ° [ (a-2y) ¢

De Ia tabla AB.1 se observa que los casos limite del sistema bidonador se obtisnen, por una

parte, al establecer comparaciones entre los 1] de! grado de disociacién y el grado de
dimutacién, y por otra parte, al cor latit entre ios del grado de
disociacion y la unidad. La primera comparacion tiene que ver con !a importancia relativa de las
ecuaciones qu del (Equilibrio Qulmico Representativo, EQR) y, la segunda




comparacion esta relacionada a la estabilidad del bidonador. Al incorporar el grado de aproximacion
que se esta dispuesto a aceptar en las comparaciones relativas de estas variables, los casos ifmites

se delimitan como se menciona mas adelante.

iva entre a y 2y.

En pritmer iugar se a comp. )

e Si 0<2ys<ex, seaceptaque 2y es despreciable frente a a (2y << a), en esta situacion el estado
de equilibrio general, representado en la tabla A6.1, se puede simplificar de la siguiente forma,

HLA == HA  + H* 2HA" == HbA + A

~aCy ] ~ Co(1-a) ¥Co

oquil. | « Co(1-a) =~ aCp aCp

esto significa que el estado de! sistema puede representarse sélo por la ecuacién de la primera
que el es

disociacién. El dominio de valores de 2y, de este caso, resulta al cor

Al sustituir el intervalo de 2y en las relaciones AS.1 y A6.2 y al efectuar un desarrolio aigebraico

se Obtiene la siguiente desigualdad que limita a este caso iimite:

Si O<2ysea,

%’;—' = {(—':—') Kp [il;i)—z— Kp+(2— e)]}_ (A8.3)

* Si (1-e)a s 2y <a se acepta que 2y = a, af sustituir esta reiacién en la tabia AS.1 se obtiene el

siguiente estado de equilibrio aproximado,

H.A =  HA" + H 2HA == HA + AT

= Co(1-7) 7Co

equil. | »Co(1-y) ~0 2yCo =0
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Las expresiones anteriores también se sl se cor 1a iacion global del acido como
ecuacién quimica representativa (EQR)

H.A - AT + 2H

equil. Co(1-7) ¥Co 2¢Cp

en donde v, en esta situacion, representa la fraccion global que se disocia del bidonador. El dominio
de 2y se obtiene a! considerar al anfolito inestable. La desiguaidad A6.4 delimita a este caso limite.

Si (1-e)as2y<a,

KM {(1— ) Kn[ 5 Ko +(|+e)]}—I (A8.4)

La region que se ancuentra entre las desigualdades AS.3 y AG.4 delimita la situacion en la cual el
sistema bidonador esta reprentado por las dos ecuaciones quimicas.

En la figura AG.1 se muestra a representscion logaritmica de las desigualdades A6.3 y AG6.4, para
un valor del grado de aproximacion del 3%. Como se cbseva en la figura, el plano [ApKa,
~Log(iKay /Cp)] esta dividido en tres regiones.

La regidn de |a derecha, incluyendo la linea frontera, representa a todos aquelios sistemas

bidonadores que pueden describirse sdio por la ecuacion de la primera disociacidn del bidonador, al
aceptar un grado de aproximacion del 3%.

H;A === HA" + H*

La regién de ia izquierda representa a los sistemas bidonadores que pueden describirse por la
ecuacion de la disociacion giobal,




HA === A+ 2H"
.

Grifica de Importancia Relativa de Ecuaciones Quimicas del Sisterrm
Bidonador
-Log(Ka /Co)

7 Fr=en

(2 =gt

ApKa

Grafica de Impontancia R iva de Ecu =] de Ia solucién acuosa de un
acido diprético en donde la interferencia de la sutoprotolisis del agua sobre el equilibrio principal es
nula (Sistema Bidonador), E! plano [ApK,, -Log(Ka, /Cp)] (en donde ApKa = pKaz - PKa ) Muestra tres

regiones: a la derecha el sistema esta descrito por 1a ecuacién de la primera disociacion (al sceptar un
grado de aproximacion del 3%), s 1a izquierda por Ia de s on global y en el centro

asta descrito por las dos ecuaciones quimicas ya que no es posible incorporar ninguna aproximacion
sobre la importancia relativa de las ect

En la regién del centro no es posible hacer ninguna aproximacion sobre la importancia relativa de

equilibrios asi que el comportamiento quimico de la solucion estd dado por las dos ecuaciones
quimicas,

HA === HA + H" 2 HA" ===HA + AY
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La figurm A6.1 recibe e! nornbre de Grafica de Importancia Relativa de Ecuaciones Quimicas
(GIREQ) del Sistema Bidonador (a perturbacion nula de la autoprotolisis) .

Ahora se consideran los casos limite que estan relacionados a la estabilidad del bidonador.

e Si 0< (a-y) s e se acepta que (a-y) << 1, por tanto, [H2A] = Cp , y ! acido se considera estable
(débil). At sustituir este intervalo en !a relaciones A6.1 y A6.2, y al efectuar un desarrolio algebraico
se cbtiene ia siguiente desigualdad que define 1a regién en donde el bidonador es estable,

Si D<(u-y) s e,

+_|2eKp +(l—¢)-0-"4(l—e)eKD+(1—¢)2 *
Kt ‘ Ko
C_n (—e)

(A8.5),

e Sl (1-e) s (a-y) < 1 se acepta que (a-y) =1, por tanto, [H2A] — O, y el dcido se considera inestable
(fuerte). Ls desigualdad que limita la region de este caso limite es,

Si (1-e)s (x-7)< 1.

2
(1+e)? 2K p(1—e)+ e+ JIKp (1~ e)e+ e
Karp o AS.6)
Co e (1S
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En la figura AG.2 se encuentra la grafica resultante al utilizar las desigualdades AG.5 y AS.6 en
forma logaritmica y un valor del grado de aproximacion del 3%. Como se puede observar en Ia figura
el planc [ApK,, -Log(Kay /Cp)] se encuentra dividido en tres regiones. En la parte superior del plano el
#cido se considera estable, en la parte inferior se considera inestable y en |a parte central es
semiestable. La figura A6.2 recibe el nombre de Grafica de Estabilidad del Sistermna Bidonador.

Grifica de Estabilidad del Sistema Bidonador
- Log(Kay/Co)
7

-7 -5 -3 -1 1 3 5 7

i Grafica de Estabilidad de! sistema bidonador relativa @ la solucién acuosa de un acido
diprético en donde la interferencia de la autoprotdlisis de! agua sobre el equilibrio principal se
considera nula (sistema bidonador), El planc [ApKa, -Log(Kaq /Cp)] (en donde ApKa = pKAz pK,“ )
muestra tres regiones. En !a parte superior del diagrama el acido se consid

grado de aproximacion det 3%), en ia parte inferior, inestable y en ia parte central, umies!ablo

Si se superponen las figuras A6.1 yAS6.2 se genera la GIREQE del Sistema Bidonador |a cual se
encuentra en la figura A6.3. Como se observa en la figura, el plano [ApKa, -Log(Ka /Cp)] esta dividido
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en nueve regiones. La regidn central corresponde a una situacion en donde no es posible incorporar
ninguna aproximacion sobre el estado de equilibrio del sistema bidonador. En cualguiera de las otras
regiones (excepto la central) es posible incorporar aproximacicnes que tienen Que ver con la
importancia relativa de las ecuaciones quimicas, con la estabilidad del acido o con ambas; as! que el
caleulo de la compesicién quimica del sistema, en estas regiones, puede efectuarse en forma

aproximada.

Grifica de Importancia Rel de Ec i Quimi y Estabilidad
(GIREQE) del Sistema Bidonador
-Log(KayCo)
o 2y = (i) [2r=ed
i

7
5= |

| o
Pt yee
1 é

H |

1 i
<15 av=i-e
ad 4

j ;
5 %
1 |

-7 -5 -3 -1 1 3 H 7

ApKa

3. Grafica de Importancia Relativa de Ecuaciones Quimicas y Estabilidad (GIREQE) de ia
solucién acuosa de un acido diprotico en donde [a interferencia de la autoprotdiisis del agua sobre el
equilibrio principal es nula (sistema bidonador), El plano [ApKa . -Log(Ka; /Cg)] muestra nueve
regiones. En las regiones 1, 3, 6 y 8 se pueden incorporar dos aproximaciones en el estado de
equilibrio del sistemna, en las regiones 2, 4, 5 y 7 s¢lo se puede incorporar una aproximacion y en la
region O no es posibie incorporar aproximacion alguna. Una de las aplicaciones de esta grafica es
utilizar meétodos aproximados de c2iculo de la composicidon quimica del sistema cuyos resultados
presenten errores, P al calculo . Menores o iguales al grado de aproximacion.
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Existen cuatro regiones en la GIREQE del sisteama bidonador en donde es posibie incorporar dos
aproximaciones en forma simultanea. En las regiones 1 y 3 se pueden incorporar dos aproximaciones
en el estado de equilibrio del sistema, en primer lugar ambas regiones se representan por una
ecuacion quimica: ia de mayor importancia que cor a la primera disociacién del
acido. Ademas, en [a region 1 se considera que el acido es estable, mientras Que en la region 3 se
considera inestable. También en las regiones 6 y 8 se pueden incorporar dos aproximaciones, por un
lado ambas regiones se describen por un EQR: |la disociacion global, y por otra parte, en la regién 8 el
acido se considera estable y en la region 8 se considera inestable. En estas cuatro regiones el céicuio
de la composicion de! sistema es relativamente mas simple, que en cualquier otra region, ya que se
pusden incorporar sobre el estado de! sistema dos aproximaciones.

En las otras cuatro regiones s4lo se puede incorporar una aproximacion en el estado de equilibrio
del sistemna. En las regiones 4 y 5 el acido se puede consi e ir r i
sin embargo, es necesario utilizar las dos ecuaciones quimicas (primera iacion y di 1).
En las regiones 2 y 7, la aproximacion que se puede incorporar es que ambas se pueden describir por
una sola ecuacion guimica, en ia regién 2 por la primera disociacion y en la 7 por la disociaciéon global,
sin embargo, en ambas regiones el acido es i ble. El ) de 1a cor ici quimica en
estas cuatro regiones es menos simple que el de las regiones donde se incorporan simultaneaments
dos aproximaciones, pero mas simple que el de la region 0.

En la tabla AG.2 se muestra en forma resumida las aproximaciones que se pueden incorpér-r
para cads una de las regiones de Ia figura A6.3.

Una de las aplicaciones que se |e puede dar a la GIREQE de sistema bidonador es desarrollar
meétodos de calculo para obtener la composicidon quirnica del sistema en cada region. En tocas las
regiones, con excepcion de la regién 0, se puede incorporar al menos una aproximacion sobre el

do de ilibrio del por lo que, los métodos de calculo en estas regiones son mas
simples y te mas i que e! método del calculo exacto. Los resultados de la
composicién quimica obtenidos de los métodos de calculo que incorporan aproximaciones présen!an
un error relativo respecto del calculo exacto menor o igual al grado de aproximacion. Finaimente, para
un sistema dado se determinan los parametros: ApK,, ¥y -Log(Ka /Cp), estos valores sefialan un punto
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er: la GIREQE que muestran la region a la que pertenece el sistema, segtn la regién se aplica el
método de calculo que le corresponda, para obtener asi, la composicion quimica del sistema. Notese
que ia zona en donde es necesario aplicar un r do de /! corresponde s6lo @ una

porcion mas o mencs pequefia del plano [ApKa, -Log(K44/Cp)}-

Tabla A6.2. Tabla que sefala las aproximaciones que se pueden incorporar sobre el estado de
equilibrio general de la solucién acucsa de un acido monoprético al utilizar la figura AS.3. En la region
1, por ejemplo, se pueden incorporar dos aproximaciones: por una parte, el acido tiende a ser estable
por lo que el grado de disociacion es mucho menor que 1. por otra parte, de las dos ecuaciones que
describen al sistema la de mayor importancia relativa es la de [a primera disociacién del acido.

Region Aproximacién sobre la Aproximacion sobre las ecuaciones
estabilidad quimicas
1 estable (a << 1) primera disociacion del acido
2 ninguna (semiestable) primera disociacion del acido
3 inestable (a = 1) primera disociacion del acido
4 estable (a << 1) ninguna (primera disociacidn y dismutacion)
5 inestable (@ = 1) ninguna (primera disociacion y dismutacion)
[ estable (a << 1) disociacion global
7 ningunNa (serni disociacion global
8 inestable (¢ = 1) disociacion global
] ninguna (semi ) ninguna (primera disociacion y dismutacién)

La forma de la GIREQE del Sistema Bidonador debe de coincidir con la proyeccién en dos
dimensiones de la representacion tridimensional de ia GIREQE del sistema diprético cuando el valor
de -Log(lecoz) sea mucho mayor que cCero Come se muestra en la seccion 3.3.4.



ANEXO 7

Proyecciones Bidimensionales, En_El Plano JApKa, -Log(Kai/Co)l, De
La Grifica De Importancia Relativa De Equilibrios Quimicos Y
Estabilidad (GIREQEF) Del Sistema Diprético Para Un Intervalo De

Concentraciones Iniciales de 101 a10° M

La superposicidon de las seis superficies frontera, desarr en 1 3.2.4, fan la
il (GIREQE) de| Sistema Diprético.

Gr#fica de Importancia Rel; de Equilibrios Qt y
La superposicién de todas las superficies divide al espacio [ApKA ~Log(K,, 7 C,)—Log(K., /C§)]cn 27

regiones (como se muestra en la seccion 3.3.5). En todas estas regicnes, exceplo en una de ellas, es

posible incorporar aproximaciones que tienen que ver con la estabilidad del scido y con la reduccion
del nUmero de las ecuaciones quimicas que describen e! sistema (posible reduccion de tres

ecuaciones quimicas a dos y/o de dos a una ecuacion quimica).

Con el proposito de visualizar las regiones en las que se divide la GIREQE del sistema diprético
se hace una proyeccién bidimensional de la misma en el plano [_*.}:vl'c,A —Lop(K,, /C.,)] para diferentes

vaiores de Cg (cortes en e! eje z).
ales de la GIREQE para un intervalo de

A continuacién se m ias proy

concentraciones de 10°" a 10°® mol am™.

La razén por la cual cada una de las figuras se encuentra dividida en menos de 27 regiones se

debe a que las 27 regiones se visualizarian si se tuviese [a representacién tridimensional de la
1sional de ia misma. De hecho si se observa en detalle el
an en el este Anexo se

GIREQE y no sdlo una proy
conjunto de graficas de las proyecciones
podra comprobar que el numero total de regiones ir

que se e
es efecti ite de 27.
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Proyeccién Bidimensional de la GIREQE del Sistema Diprético: l
Co= 10"V (M) !

! -Log(K4+/Co)

- !
| S
[EAG+DM | =oN i
O 1) .
E-C+DMA - . TEDeA
11 +

i E-D+DM |

B o v
< 1-(«-?)"1 .,

7S-D+DM_ 8D
-1 +
-5 4
3 y
9 L 2y=(1-e)a
-7.0 -3.5 0.0 3.8 7.0
f@=003] . APKa

Figura A7.1 Proyeccion bidimensional de is GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprotico de
concentracion inicial, 10" M. El plano se encuentra dividido en trece U En todas las regiones

es posible incorporar al menos una aproximaciéon (consultar tabla 3.3.2), esto significa que para esta
concentracion inicial del acido no es necesario utilizar la ecuacion de cuarto grado en la concentracion
de iones hidrogeno al considerar un grado de aproximacion del 3%. Las ecuaciones aproximadas que
P i calcular la corr i 1 del sisterma en cada regidon se encuentran en la seccion 3.3.6.
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Co= 102 (M)

o] |

E-Deom | L LED

‘ Proyeccién Bidimensional de la GIREQE del Sistema Diprético:
1
|

< )
1 (a-y)-lz

p
¢

Cre-e)a> ‘

. -9
! -7.0 -3.5 0.0 35 7.0
Jl @ =003} ApPK,
Proyeccién bidimensional de la GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprético de
concentracién inicial, 102 M. El plano se encuentra dividido en trece i En todas las regiones

es posible incorporar al menos una aproximacién (consultar tabla 3.3.2), esto significa que para esta
concentracién inicial del acido no es necesario utilizar la ecuaciéon de cuarto grado en la concentracion
de iones hidrégeno al considerar un grado de aproximacion del 3%. Las ecuaciones aproximadas que
permiten calcular la composicion del sistermna en cada region se encuentran en la seccion 3.3.6.
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Proyeccién Bidimensional de la GIREQE del Sistema Diprético:
Co= 103 (M)

-L0@(Ka1/Co) i

!
|
| |
! :
|

——
E-A(D)
TE-A( h

[

_—__‘\

{eD+DM |

A-(an=1-a>

—fay)=toe

-

TI-DODMI
- 4+

i ;
; -0G

2y=(1-e)a
C e s et
1

-7.0 —— -3.5 0.0 3.5 7.0

! ;@ =003 ApKa
L

Proyeccion bidimensional de la GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprético de
concentracién inicial, 10° M. El plano se encuentra dividido en 14 regiones. En todas las regiones es
posible incorporar al menos una aproximacion (consultar tabla 3.3.2), esto significa que para esta
concentracion inicial del acido no es necesario utilizar la ecuacién de cuarto grado en la concentracion
de iones hidrogeno al considerar un grado de aproximacion del 3%. En esta figura se tiene una region
adicional, respecto de las figuras A7.1 y A7.2, que corresponde a E-DG+A. Las ecuaciones
aproximadas que permiten calcular ia composicion del sistema en cada region se encuentran en la
seccién 3.3.6.
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Proyeccién Bidimensional de la GIREQE del Sistema Diprético:
Co= 10¢ (M)

~-Log(Ka./Co)

|
i
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- 1-(a-y)=1-0

-7.0 &= 003 -3.8 o.0 3.5 AL&‘ ;

KEigura A7.4 Proyeccién bidimensional de la GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprético de
concentracion inicial, 10 M. El plano se encuentra dividido en 14 regiones. En todas las regiones es
posible incorporar al mencs una aproximacion (consultar tabla 3.3.2), esto significa que para esta
concentracién inicial del acido no es necesario utilizar la ecuacidn de cuarto grado en [a concentracion
de iones hidrogeno al considerar un grado de aproximacion del 3%. £n esta figura se tiene una region
adicional, respecto de las figuras A7.1 y A7.2, que corresponde a E-DG+A. Las ecuaciones
aproximadas que permiten calcular la composicidn del gistema en cada regién se encuentran en la

seccion 3.3.6.
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i Proyeccion bidimensional de la GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprético de

Eigura A7.5 |

concentracién inicial, 10™*® M. EI plano se encuentra dividido en 14 regiones. En todas las regiones es
posible incorporar al menos una aproximacién (consultar tabla 3.3.2), esto significa que para esta
concentracion iniclal del acido no es necesario utilizar la ecuacién de cuarto grado en la concentracion
de iones hidrégeno al considerar un grado de aproximacion del 3%. En esta figura se tiene una regiéon
adicional, respecto de las figuras A7.1 y A7.2, que corresponde a E-DG+A. Las ecuaciones .
aproximadas que permiten calcular la composicion del sistema en cada regién se encuentran en la

seccion 3.3.6.



i
Proyeccidn Bidimensional de la GIREQE del Sistema Diprético: i
Co= 103 (M) I

!

-Log(Ka+/Co)
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Fizura A7.6 Proyeccién bidimensional de la GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprético de

concentracién inicial, 10" M. El plano se encuentra dividido en 14 regiones. En todas las regiones es
posible incorporar al menos una aproximacion (consultar tabla 3.3.2), esto significa que para esta
concentracion inicial del Acido no es necesario utilizar 1a ecuacion de cuarto grado en la concentracion
de jones hidrégeno al considerar un grado de aproximacion del 3%. Respecto a la figura A7.5 se
observa una nueva region: E-A(DG), pero ya no se observa la region: E-DG Las ecuaciones
aproximadas que permiten calcular la composicién del sistema en cada regién se encuentran en la
seccion 3.3.6.



Proyeccién Bidimensional de la GIREQE del Sistema Diprético:
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Figura A7.7 Proyeccion bidimensiona! de la GIREQE de |a solucidn acuosa de un acido diprético de

concentracién inicial, 10® M. El plano se encuentra dividido en 15 regiones. En todas las regiones es
posible incorporar al menos una aproximacion (consultar tabla 3.3.2), excepto en la region S-D+DM+A
en donde es necesario aplicar la ecuacion de cuarto grado en [H°], al considerar un grado de
aproximacion del 3%. Las ecuaciones aproximadas que permiten calcular la composicion del sistema
en cada region se encuentran en la seccién 3.3.6.



Proyeccién Bidimensional de la GIREQE del Sistema Diprético:
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Eigura A7.8 Proyeccion bidimensional de la GIREQE de !a solucién acuosa de un acido diprético de
concentracién inicial, 107 M. El plano se encuentra dividido en 11 regiones. En todas las regiones es
posible incorporar al menos una aproximacién (consultar tabla 3.3.2), excepto en ia region S-D+DM+A
en donde es necesario aplicar la ecuacidon de cuarto grado en [H’]. al considerar un grado de
aproximacion del 3%. Las ecuaciones aproximadas que permiten calcular la composicién del sistema
en cada regidn se encuentran en la seccién 3.3.6.
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Proyeccién Bidimensional de la GIREQE t_lel Sistema Diprético:
Co= 10" (M)
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Figura A7.9 Proyeccion bidimensional de la GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprotico de

concentracion inicial, 10 M. El plano s2 encuentra dividido en 11 regiones. En todas las regiones es
posible incorporar al menos una aproximacién (consultar tabla 3.3.2), excepto en la regién S-D+DM+A
en donde es necesario aplicar la ecuacion de cuarto grado en [H”], al considerar un grado de
aproximacion del 3%, Las ecuaciones aproximadas que permiten calcular 1a composicion del sistema
en cada regién se encuentran en la seccion 3.3.6.
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Proyeccion bidimensional de la GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprético de
concentracién inicial, 10°° M. El plano se encuentra dividido en 9 regiones. En todas las regiones el
equilibric de la autoprotdlisis del agua es el de mayor importancia relativa, asl que el pH es
aproximadamente igual a 7, no es necesario aplicar la ecuacion de cuarto grado en [H”], al considerar
un grado de aproximacion del 3%. Las ecuaciones aproximadas que permiten calcular la composicion
del sisterna en cada region se encuentran en la seccion 3.3.6.



ANEXO 8

Aplicacién De Las Gréificas De Importancia Relativa De Equilibrios
Quimicos Y Estabilidad Del_ Sistema Dipré6tico Para Establecer el
Comportamiento _Quimico_De La Disolucién Acuosa Del Acido
Oxdlico En Tres_Concentraciones Iniciales Distintas: 5x10-2, 5::.10-3 \'4

5x104 mol-dm-3? (Secciones 3.4.1 y 3.4.3

En este anexo se aplican las proyecciones bidimensionales de las GIREQE's del sistema
diprético en las concentraciones: Sx107, 5x10 y Sx10™ mot-dm™ para establecer el comportamiento
quimico de la disolucion acuosa del acido oxalico en estas tres concentraciones iniciates.

Para ello, primero se muestran las proyecciones bidimensionales de las GIREQE's. La figura A8.1
corresp. a la concer 5x10'? mol-am™, Ia figura A8.2 a la concentracién §x10™ mol-dm?>y 1a
figura AB.3 a 5x10™ mol-dm™>. Para la elaboracién de estas graficas se considerd un grado de

aproximacion det 1%.
En seguida, se aplican estas graficas para localizar |a regién a la que pertenece el sistema del
acido oxdlico en cada una de las concentraciones iniciales. :
Finalmente, al conocer la region a la pertenece el sistema, se incorporan las abroximaciones

validas sobre cads uno de éstos para establecer el comportamiento quimicc de los mismos. Para
3.3.6

calcular la composicion de los sistemas se utilizan las ecuaciones desarr en la

(pagina 132),

En la tabla A8.1 se encuentra los datos necesarios para determinar la regiones a las que
pertenecen las disoluciones del acido oxalico: la concentracion inicial del acido, Cyp. ia etiqueta de la
figura de la GIREQE que corresponde a cada concentracidn, y los parametros necesarios del sistema
del acido oxdlico que permiten determinar el punto [- Log(Ka:/Co), DpKa] sobre cada una de las

I+ Estos p: os se evaluaron al utilizar los valores del logaritmo negativo base diez de las
constantes de equilibrio de los procesos de disociacion, reportados por Smith y Martell (1976) a 25 °C

y a una fuerza idnica igual a cero: pK,, =1252, pK,, = 4.266
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Tabla AS.1 Resultados que permiten establecer la regiones a la que pertenecen las
disoluciones acucsas de acido ico para las tr 5x103, 5x10° y
5x10™ mol-am™

Acido Oxdlico

Concentracién Figura —Log(K A, /Co) ApK 4 Regién

inicial (mol-dm™)

5x102 A8.1 -0.05 3.01 s-D
5x107? AB.2 -1.05 3.01 S-D+DM
sx10™ AS8.3 -2.05 3.01 1-D+DM

La disolucitn acuosa de! acido oxalico 5x102 mol-dm™ pertenaece a la region S-D, io cuat significa
que el acido es semiestable y que la ecuacion quimica de mayor impontancia relativa es la primera
disociacion de! acido. Esto significa que Ia perturbaciones del equilibrio de dismutacién y del equilibrio
de autoprotdlisis sobre la ecuacion quimica principal son casi nulas. En esta situacion el
compeortamiento quimico del sistemna se puede aproximar al de un &cido monoprético de fuerza __
media (semiestable), el célculo de la composicién del sistema se puede efectuar al utilizac las

‘e desar en el apartado 12 de la seccion 3.3.6 (paginas 140-141).

Cuando la concentracién inicial del acido oxslico es Sx10™° mol-dm™ la region que le corresponde
es S-D+DM. En este caso el Acido es ser y es n io utilizar las ecuaciones quimicas de

la disociacion y de ia dismutacion, es decir, que la perturbacion del equilibrio de autoprotélisis sobre la
ecuacién quimica principal es casi nula. Para esta concentracion inicial del acido el comportamiento

quimico del sistema se puede aproximar al de un bid d en d el Acido es
semiestable, el calculo de la composicién de! sistema se puede efectuar al utilizar las ecuaciones
desarrolladas en el apartado 24 de la seccién 3.3.6 (pagina 151).



Proy ion Bidi i | de la GIREQE de un Acido Diprético
Co=5x10'2 (M) ‘
§ -L.0g(Kas/Co) ] i
ey .y A N B N
S i L C ]
. E-DeDM+A | i i ! . T E-DeA '
| |

{2r=(1-8)a;

5.0 7.0

Proyeccion bidimensional de la GIREQE de la solucidn acuosa de un acido diprético
de concentracion inicial, 5x10? mol-dm™ a! considerar un grado de aproximacién del 1%. El punto

sobre el piano sefiala la region a la que pertenece la disolucion acuosa del acido oxalico. Para esta
concentracion la region es S-D,
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Proy i6n Bidi i 1 de 1a GIREQE de un Acido Diprético:
Co= 5x103 (M)
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- Proyeccion bidimensional de ia GIREQE de la solucion acuosa de un acido diprotico
de concentracion inicial, Sx10™ mol-dm™ al considerar un grado de aproximacién del 1%. El punto

sobre el plano sefala la region a la que pertenece la disolucion acuosa del acido oxalico. Para esta
concentracion la region es S-D+DM.



Proyeccién Bidimensional de ia GIREQE de un Sistema Diprético:
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Eigura A8.3 Proyeccién bld:rnensuonal de la GIREQE de la solucién acuosa de un acido diprotico
de concentracién inicial, 5x10™ mol-dm™ al considerar un grado de aproximacion del 1%. Ei punto
sobre el plano sefial region a la que pertenece la disolucién acuosa del acido oxalico. Para esta
concentracion la region es I-D+DM.




@8 5x10™ mol-dm™ la region que le

Finaimente, cuando la concentracién inicial del dcido
corresponde es [-D+DM. En este caso el a4cido es inestable y es necesario utilizar tas ecuaciones
quimicas de |a disociscion y de la dismutacién, es decir, que |a perturbacién del equilibrio de
autoprotolisis sobre ia ecuacion quimica principal es casi nula. Para esta concentracion inicial de!

alde la {] quii de un

&cido el comportamiento quimico del sisterna se pusde api
4cido fuerte con el écido HA" de fuerza media, el cual se describe al utilizar una sola ecuacion

quimica: la de Ia segunda disociacion del #cido ya que la especie HA™ ha perdido su propiedad
receptora (de la particula H‘) manteniendo solamente la propiedad donadors. El caiculo de ia
composicion de! sistema se puede efectuar al utilizar las ecuaciones desarrolladas en ei apartado 23

de la seccion 3.3.6 (pagina 150).
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ANEXO 9

Comportamiento del electrodo de vidrio en_funcién del tiempo
durante el proceso de calibracién del pH-metro

En este anexc se muestran las griaficas de pH en funcitn del tiempo durante el proceso de
calibracién del pH-metro digital marca Corning modelo 240 con un electrodo combinado de la misma
marca.

La calibracion del pH-metro se efectud con la solucién amortiguadora de pH = 4.008, @a 25°C y
en una atmdsfera inerte de nitrégeno. La calibracién se monitoreaba en funcidn de! tiempo y se
aceptaba que el pH-mMetro estaba calibrado cuando ja fluctuacion en las medidas No era superior a
+0.003 unidad de pH, en general esto se lograba cuando el electrodo permanecia sumergido durante
un lapso aproximado de una hora. Se realizaron en total once calibraciones. en las figuras se muestra
el comportamiento del electrodo de vidrio durante la calibracién en funcion del tiempo de un dia de
trabajo particular. La serie completa de figuras se presentan a continuacion
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i Calibracién y Comportamicnto del electrodo de vidrio en funcién del
tiempo (primer dia)

PH

- 4,02

i
, 4017 i
!
|
|

_— ¢ 4014 1
4,011 -
4,008
4,008
4,002
3,999 1
3,996 . . i
[ 10 20 30 40 s0 60 70
Tiempo (minutos) |

-3¢ i

> "\_j‘q""" \)x-x-x-x-x,/“x-x-x-x, x>

ORI

Calibracién y Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del
tiempo (segundo dia)

40 s0 60 70 80

i
Tiempo (mioutos) ,
i

Comporiamiento del electrodo de vidrio en funcion del tiempo durante la calibraciéon
con una solucién amortiguadora de pH = 4.008 (linea horizontal central), a 25 °C y en una atmosfera
inerte de nitrégeno . Se aceptd que el pH-metro estaba calibrado cuando la fluctuacién no era
superior a 30.003 unidad de pH (lineas horizontales superior e inferior) en general esto se lograba
después de una hora de tener el electrodo sumergido en la solucion amortiguadora.
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tiempo (tercer dia)

4,02
4017 L
4,014 L
4,011 =

4,008 ,<=-£X N\ TN\ xS~ < %

}
l Calibracién y Comportamicnto del clectrodo de vidrio en funcién del |
)
|

4,005
4,002
3,999 _
3,996 -

o 10 20 30 40 50
Tiempo (minutos)

Calibracién y Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del
tiempo (cuarto dia)

pH
4,02
s017 L
4,014
4,011 ]
4,008 /x R R R X T A N ey
4,005
4,002 L
3,999
3,996

o {—t
°
(2]
o

30 40

Tiempo (minutos) ;

Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del tiempo durante la calibracién
con una solucidon amortiguadora de pH = 4.008 (linea horizontal central), @ 25 °C y en una atmosfera
inerte de nitrébgeno . Se aceptd que el pH-metro estaba calibrado cuando la fluctuacién no era
superior a +0.003 unidad de pH (lineas horizontales superior e inferior) en general esto se lograba
después de una hora de tener el electrodo sumergido en la solucién amortiguadora.



Calibracién y Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del
tiempo (quinto dia)
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4,014 - i
| 4011 ootk fiﬂ? aooo?‘«Fx“’L -
¢ 4,008 Y v___ 2 _.,["ﬁ
4,005 . .
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3999 :

i 3,996 .
! 1o 20 30 40 50 60

pPH
1
!

110 120 130
Tiempo (minutos)

70 80 90 100

Calibracién y Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del
tiempo (sexto dia)

4,02
4,017 -

:::: %’%%‘ﬁ&?ﬁv‘f T e, ,‘,‘,;'; '

4,008
4,008
i 4,002 -

I 3,909 _

i 3,996 : — i
1 o 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 !
‘v Tiempo (minutos) ;
i

Comportamianto de! electrodo de vidrio en funcién de! tiempo durante la calibracion

Eigura A%.3
con una solucién amortiguadora-de pH = 4.008 (IInea horizontal centrai), a 25 °C y en una atmosfera
Se acep!d que el pH-metro estaba calibrado cuando la fluctuacion no era

inerte de nitrégeno .
superior a 20.003 unidad de pH (iineas horizontales superior e inferior) en general esto se lograba
después de una hora de tener e! electrodo sumergido en la solucion amaortiguadora.
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1

Calibraciény Compcertamiento del electrodo de vidrio en funcién del
tiempo (séptimo dia)

pH
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4,005
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3,999
3,996

e S i N e v

30 40
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Calibracién y Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del
© tiempo (octavo dia)
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|
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Q g
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KEigura A9.4 Comportamiento del electrodo de vidrio en funcion del tlempo durante la calibracion
con una solucidn amortiguadora de pH = 4.008 (linea horizontal central), a 25 °C y en una atmdsfera
inerte de nitrégeno . Se aceptd qua el pH-metro estaba calibrado cuando la fluctuacion no era
superior @ +0.003 unidad de pH (lineas horizontales superior e inferior) en general esto se lograba
después de una hora de tener el electrodo sumergido en la solucién amortiguadora.
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Calibracién y Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del 1
tiempo (noveno din)
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Calibracién y Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del
tiempo (décimo dia)
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Figura A9,5 Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del tiempo durante la calibracidn
con una solucion amortiguadora de pH = 4.008 (linea horizontal central), a 25 °C y en una atmoésfera
inerte de nitrégeno . Se acepté que el pH-metro estaba calibrado cuando la fluctuacion no era
superior a £0.003 unidad de pH (lineas horizontales superior e inferior) en general esto se lograba
después de una hora de tener el electrodo sumergido en la solucion amortiguadora.
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Calibracién y Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del
tiempo (undécimo dia)
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inerte de nitrobgeno . Se aceptd que el pH-metro estaba calibrado cuando la fluctua:

Comportamiento del electrodo de vidrio en funcién del tiempo durante la calibracion
con una solucién amortiguadora de pH = 4.008 (linea horizontal central), a 25 °C y en una atmosfera

on” no
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superior a +0.003 unidad de pH (Iineas horizontales superior e inferior) en general esto se lograba
después de una hora de 2ner el electrodo sumergido en la solucién amortiguadora.
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