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Trabajo Práctico
Estequiometría y equilibrio de formación de un complejo
Objetivo

Determinar la fórmula empírica y la constante de equilibrio del complejo coloreado formado por el ácido salicílico y los iones férricos. Calcular el valor de la energía libre estándar de formación.

Introducción

La mayor parte de los compuestos fenólicos dan complejos fuertemente coloreados cuando se los trata con disoluciones de sales férricas. La estequiometría de estos complejos puede ser estudiada midiendo la cantidad de complejo producido cuando los reactivos se mezclan en diversas proporciones. Puede demostrarse que, si se combinan soluciones equimolares de ambos reactivos, la cantidad máxima de producto se forma cuando las proporciones de los mismos se corresponden con sus coeficientes estequiométricos en la reacción de complejación. Por ejemplo, si la reacción de complejación es:
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la mayor cantidad de AaBb se va a formar cuando “a” partes de la solución de A se mezclen con “b” partes de la solución equimolar de B.

La cantidad de complejo presente en una disolución puede determinarse espectrofotométricamente midiendo la absorbancia o la transmitancia de la misma.

Absorbancia y transmitancia están relacionadas por:

donde A es la absorbancia, T la transmitancia, I0 e I son las intensidades de la luz incidente y transmitida[image: image2.wmf]0
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 respectivamente. La relación entre la absorbancia de una especie y su concentración en solución está 

dada por la ley de Lambert y Beer:
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c es la concentración de la especie absorbente, ( es su coeficiente de extinción molar a la longitud de onda de trabajo y l es la longitud del camino óptico de la luz a través de la solución. El coeficiente de extinción molar depende fuertemente de la longitud de onda a la que se realiza la medición. Sus unidades pueden deducirse de las unidades de c y l y del hecho que la absorbancia es adimensional. Cabe aclarar que la ley de Lambert y Beer tal como está escrita en (*) se aplica sólo cuando hay una sola especie absorbente en la solución. Nuestra determinación de K estará basada en esta suposición.

Procedimiento experimental

1) Preparar dos soluciones:

a) 1 litro de solución 0.001M en ácido salicílico y 0.002 M en HCl.

b) 1 litro de solución 0.001 M en ión férrico y 0.002 M en HCl.

Nota: la solución de ión férrico se hidroliza al conservarla y por lo tanto debe prepararse en el momento. El pH óptimo para la formación del complejo entre el ácido salicílico y los iones férricos está entre 2.6 y 2.8. En estas condiciones los grupos fenólicos y carboxílicos están ambos sin disociar y la mayor parte de la hidrólisis de las sales férricas queda eliminada. Este pH se consigue con suficiente aproximación trabajando con soluciones my diluidas de las sustancias en HCl aproximadamente 2 mol/m3.

2) Mediante dos buretas se preparan nueve mezclas con V1 ml de solución de ácido salicílico y V2 ml de solución de Fe+++, variando la relación de los volúmenes desde V1/V2=0.1 hasta 9, con un volumen final de 10 ml.

3) Con la muestra que presente mayor intensidad de color, se determina la longitud de onda a la que se encuentra el máximo de absorbancia. Ésta será la longitud de onda de trabajo para la determinación de la constante de equilibrio.

4) Se determina la absorbancia de cada una de las nueve muestras preparadas en el paso 2 de la técnica.

5) Con la solución original de ión férrico se preparan 5 soluciones con concentraciones de Fe+++ desde 0.001M hasta 0.0001M en HCl 0.002M.

6) A cada una de las soluciones anteriores se les agrega un exceso de ácido salicílico en polvo con el fin de convertir la sal férrica totalmente en la forma compleja.

7) Se determina la absorbancia de cada una de las soluciones anteriores a la longitud de onda determinada en el paso 3. También se mide un blanco como control.

Informe

Trabajo práctico

Estequiometría y equilibrio de formación de un complejo
Introducción y Procedimiento experimental

Ver guía de trabajos prácticos, indicar si se realizó alguna modificación.

Resultados

Presentar los datos experimentales en una tabla. Gráficar absorbancia vs V1/V2 de acuerdo con los datos obtenidos en el paso 4 de la técnica. El máximo de esta curva señala la relación de los coeficientes estequiométricos de ácido salicílico  e ión férrico en la ecuación de formación del complejo.

Determinar la recta de calibración a partir de los datos de absorbancia y concentración de complejo obtenidos en el paso 7 de la técnica. Obtener el coeficiente de extinción molar del complejo.

Utilizando la recta de calibración, determinar la concentración de complejo formado en cada una de las muestras del paso 2. Dado que la fórmula del complejo ya fue establecida es posible calcular la concentración de ácido salicílico y Fe+++ no combinados. A partir de estos datos calcular la “constante de equilibrio en función de las concentraciones”, Kc, para cada una de las muestras, presentarla con sus respectivas unidades.

Calcular la energía libre estándar para la reacción de complejación.

Conclusiones

¿Cuáles fueron los supuestos que tuvo que hacer para realizar los cálculos?

¿Los valores de concentración de las diferentes especies en el equilibrio son coherentes?

¿Los valores obtenidos para la constante de equilibrio y para la energía libre estándar fueron los esperados?, ¿Porqué?
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