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INTRODUCCLON
-

Las mezclas agua-hidréxidos alenlinos prercenton gran inte-
rés como medios reaccionales para el tratamiento de minerales
(concentracién del mineral, elaboracién y purificacién del we-
tal), en el doninio de la extraccién electroovuimica y .n el -
tratemiento quimico de los éxidos (precipitaciones selectivas,
preparacién y purificacién de algunos éxidos). El interés y la
utilidad que tienen estas mezclas estdn directamente relacio--
nadas con su 9lto poder de solvatacién sobre los cationes me-
tdlicos.

Las mezclas concentradas de agua-sosa y agua-potasa han
sido muy utilizadas para estos fines. Recienftemente han sido
desarrollados varios trabajos (1,2) cuyo propbsto es el estu-
diar las reacciocnes quimicas y electroquimicas que se llevan

a cabo en estos medios a varias temperaturas,

Las mezclas agua~litina, aunqgue de uso menos generaliza-
do que las soluciones acuosgs de sosa y de potasa, son también
muy importantes desde el punto de vista prélctico; grandes €an-
tidades de hidréxido de litio son utilizadas en la fabrica--
cién de estereatos y otros jabones de litio que se preparan
por accidén de soluciones concentradas de litina sobre las gra-
gas. Estos jabones se afiaden a las grasas lubricantes para man-
tener la viscocidad deseada en temperaturas altas y bajas. El

hidréxido de litio se usa,también, para prolongar la vida de

los acumuladores eléctricos alcalinos que estdn ¢onstituidos por

electrodos de éxido de hierro y éxido de niquel y potasa chus-



tica como electrolito (3).

A 1a fecha, no se habia realizado, para las mezclas agua-
litina, un estudio teérico y sistemAtico similar al de las so-
lucioneg concentradas de agua-sosa y agua-potasa. Por tanto,el
objetivo fundamental de este trabajo ha sido el determinar las
propiedades de lss mezclas agum=-litina mediante una descripcién
termodindmica de estos medios gue permita utilizarlos,como me~

dios reaccionalesn, de una msanera racional.

En una primera poarte se han reunido y estudiado las carac-
teristicas fisico-quimicas de las mezclas agum-litina. En esta
parte se han estudiado, por un lado, la variacién de las propie-
dades t{sicas Utiles en electronuimica (densidad, conductividad
y viacoaidad) en funcidén de 1la temneratura y la composiciln del
medios} por otro lado,se han estudiado las actividades de los
Eonstituyentes a 2500, ya que el conocimiento de las activida-
des de todaz las especies posibles en un medio permite estable-~

cer y discutir los niveles de basicidad,

En una sepgunda parte se ha discutido la elecciédn de una es-
cala de potencial y se ha mostrado cbuwo establecer los dimgra-
mas pctencial-basicidad a vartir de los datos termoquimicos, Se
han calculado los diagramas de potencial de descomposicién ter-
modindmica de los medios, a 2506, y se les ha comparado con el
dominio de electioactividad correspondiente a diferentes elec-

trodos.



A et o . ——

[ ]
I. PROPIEDADES FISICAS DE_LAS_vBZCLAS AGUA-LITINA.

En el campo de la hidrometalurgia es muy importante el cono-
cer algunos paréretros fisicos del medio reaccional,tales como:
densidad, viscosidad y conductividad. Este conocimiento permite
predecir cuales son lom medios favorables para la formacién de
suspensiones de sélidos y para facilitar el paso de corriente.
En el caso de soluciones de electrolitos, y en particular de las
mezclas agua-litina, es imnortante conocer alrunas nropiedades
fisico-ouimicas - como la solubilidad del elecirolito y el pun;
to de ebullici{n de la mezcla - en el dominio de la temperatura
y composicién utilizables; ésto permite cunocer las cundiciones
en las que el medio considerado se encuentra en forna homogénea

1{auida.

Todos los parfmetros fisicos se hen representado en los Jdia-
gramas que se muestran en las fimuras 1 a 4. Esinas fipuras mues-
tran diferentes curvas de varigcién de la temveratura c¢n funcién
de la composicién del medio {expresada en fraccién molar y por
ciento en peso del hidrérido de 1ljitio), para diferentes valores

cuenstantes del parémetro considerado.

En estos diapramas se ha representado la curva isébara, co-
rrespondiente a una atmésfera, que indica la zona en la cual o- |
curre la ebullicién de la mezcla. Ademés también se muestra 1ln
regién de temperatura y composicidén corresnondiente a la cris-

talizacidén de 1la litina.



Estos diagramas tienen gran utilidad porque permitens (a)
tener una visién rdpida y completa de todas las variaciones de
los parémetros fisicos considerados y establecer las condiciones
de temperatura y composicién del medio; (b) reasrupar los datos
oue se encuentran en forma dispersa en la literatura (4,5) y ho-

mogeneizar sus unidades.

Descripcién e interpretacidn de loas diarramag.-—

La fipura 1 muestra ls varianciédn de 1n temrepptn-n, en fun-
cién de Ya comporicil{n del medin, para valcres constantes de den-
sidad. 9i se fija la composicidn del medio a un velor dado de
fraceién moler, se observa que a medida aue aumenta la temperatu-
ra la densidad del medio disminuye; si por el contrario, se fija
1» temperatura, se puede ver aque 1A densidad del medio awmenta

con la composicidn,

La figura 2 muestra la variacidn de la temperatura en fun—
cién de 1a composicidn para valores constantes de la viscosidad.
Del diasrsmn gse puede deducir que, vara una concentracién dada,
la viscosidad del medio disminnye cuando la temperatura aumenta
¥, pPAara una temveratura dada, la viscosidad aumenta crn la frac-—

cibén molar o por ciento en peso de hidréxido de litie (LiOH).

La fipura 3 muestra la variascidn de 1la temperatura con 1a
composicién del medio pera valores constantes de 1r conductivi-
cdad. De esta fipura se puede ver aue, vara una fracciéh molar

dada,.la conductividad aumenta cen la temperatura y, nara una
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- Figura 1: Variacién de la densidad de las
mezclas arua-litina (en g c.rn"'j)
en funcidén de la temperatura y
de la comnosicién expresada en
fraceidn molar qe LiOH (N(LiCH))
Y en por ciento en peso de LiCH
(#LiOH).
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Figura 2¢ Variacién de la viscosidad de las

mezclas agua-litina (en cP)en fun-
cién de 1la temperatura y de la com-
pedicidn expresada en fraccién mo-
lar de LiOH (N(LiOH)) y en por cien-
to en peso de LiOH(#LiCH).




temperatura dada, la conductividad aumenta con la composicidn

del medio,

La figura 4 muestra la variacién de la temperatura ecn fun-
cifén de la composicidn del medioc para valores constantes de la
conductividad molar. Aquf se puede observar gque, si se mantie~

" ne la.fraccién molar constante, la conductividad molar aumenta
con 1a temveratura; por otra parte, para una temperatura cons-
tante la conductividad molar disminuye cuande aunents la concen-

tracién de LiCUH.

Es importante hacer notar que, para las mezclas concentra-
das de agug~litina, existen pocos datos en 1a literatura acer-

ca de la conductividad como funciin de la temperatura,

Las condiciones més favorables a emplear en electrometelur-
gia son el tener valores pequefios de densidad y viscogidad y
alta conductividad eléctrica. El an#élisis de los diagramas re-
presentados en las figuras 1, 2 ¥ 3 permite fijar estas condi-
ciones; asf{,nuede observarse que pars obtener valores de den~
sidad y viscosidad pequefios se necesitan bajas concentracio-
nes de LiOH cuando se estd a temperatura ambiente, Sin embar-
€0, para sumentar la disolucién de los minerales (béxidos e hi-
dréxidos metdlicos) se requiere con frecuentia el tener altas
concentraciones del hidrdxide alcalino y esto implica un au-
mento de la densidad y viscosidsd del medio y una disminucién
de su conductividad. En tal casp, psra mejorar las condiciones
gsobre &stos nerdmétros {fsicos 108 dimgramas muestran que se

necesita aumentar la iemperatura,



de las mezclas agua-litina (en SLicm~1)
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La table 1, deducida de las figuras 2 y 4, permite comparar
la viscomidad y la conductividad molar de dos mezclas agua-liti-
na a dos temperaturas diferentes. Asf, se puede notar que una
solucifén mecugsa de litina al 10 %,y a temperatura de 7500, tie-
ne la misma viscosidad y una conductividad molar mucho mayor aue

una solucién al 1% a temperatura ambiente (2500).

Tabla 1 @ Valores de viscocidad y conduc-
tividad molar para soluciones
de litina al 1 y 10 ror ciento
y temperaturas de 25 y 75°¢C,

Temperatura
°c
Por cienlc 25 75
en peso
- _Viscosidad(C.P) 1 1 _ 1 ___ 0.4
1 Conductividad '
molar(aaci=lem?) | 200 300
Viscosidad{(6.F.) 1
10
coineiyridn ol s | ae




JI., DETERMINACION DE LA BASICIDAD.

I¥.1l.- Aspecio cualitativo.

Las mezclas concentradas de agua-hidréxidos alecalinos pue-
den ser consideradess como disolventes .ntermediarios enire las

digsoluciones acuosas y los hidréxidos fundidos (6,7).

A continuacién se muestran las escalas de¢ acidez en las so-
luciones acuosas diluidas y en los hidréxides fundidos y se ob-
serva que las mezclas concentradas en agua~hidréxido de litio

ge colocsn entre estas dos escalas.

Soluciones Mezclas Hidroxidos
acuolsas concentradas fundidos
Hf’ on” OH" 0"
| ////1]]] |
Hgo* A,0 0 on

Puede notarse ague el extremo bésico en la escala del agus

corresponde al extremo dcido en los hidréxidos fundidos.

I¥.1.1.~ Litina Fundida.=

Cuando el hidréxido de litio se funde se disocia completa-

. + -,
mente en sus iones Li  y OH (6,7), ¥ 1a especie OH  sufre una



~ulodisoeciacién

S0H™ = 0% + Hy0( )

caracterizada por una constante de equilibrio que puede expre-

sarse voor!

en la que a(Oz_) y a{OH™) representan las actividades de las

especies 02_'y OH , respectivamente, mientras que P(H20) CO=o
rresponde a la presién parcial de vapor de apua en equilibrio
con el lfquido.

De acuerdo con el concepto de oxobasicidad de Lux 8 y
Flood 9 , es posible definir una escala de basicidad en Qla
cual ung oxobase es una ecpecie dornmdora de la partficula 02_,
mientras que un oxodcido es un acentor de dicha particula. In
estas condiciones es posible considerar, como medida de la oxo-
basicidad, una escala de pa(02_) {-log a(02_) cuyo estado es-

téndar corresponda a una concentracién de 02- igual a 1 mol.Kg—{

S5i se considera que en estos medios la especie it no tiene
vropiedades dcido~bdsicas ¥y que su actividad es constante, se
deduce fque la actividad del éxido de litio (LiQO) dependerd -
nicamente de la especie 02_. Por tanto es posible expresar la
oxobasicidad por el cologaritino de la actividad de la esnecie
Li,0 (pa(LiQOﬁ, consideranlo como estado estandar el compues-

to Lizo puro,



_ En igual forma, se puede también expresar la oxoacidez por
medio de la actividad del agua y definir una escala degpa(H2O);
esta especie, por analogfa con la sutodisociamcién del agua, nue-

de ser considerada coro el protdn solvatado por los iuvnes OH ,

De lo anterior se puede concluir que las especies que dan u-
na idea sobre lo Acidobasicidad del medio, en ¢l hidréxido de

litio fundido, son 0°7, 11,0 y H,O.

IT1.1.2.~ Soluciones acuosas.-

Es bien conocido aque en las soluciones acuosas diluidag, el

disolvente agua se autodisocia en la siguiente forma

" n = +
2Hé0 = OB + H30 (1)

¥y aue la 4cidobrsicidad del medio puede ser medida por medio
de 1as actividades de HY y CH .,

En las mezclas cuncentradas agua=litina se encuentran gran-

des cantidades de las especies H,0 y OH . Si se considera el

equilibrio: :
H,0 = O + H'

ge observa aue estos medios son tampones de acidez debide a que

la variacién de la actividad del ion H' es pequefia. Teéricamen-

te esta acidez podria medirse en base al concepto de Bronsted

(intercombio de H' ) o de Iix y Flood (intercambio de 02-).

Por otro lado, si se quiere elegir la escala que represen—



te en.forma més adecuada 1la basicidad del medio, es necesario
estudiar la actividad de todas las especies presentes., Poste-
riormente se discutird més detalladamente la seleccién de esta

escala.

I1.2,~ Actividad de las especies moleculares.-
II.2.1. - Determinacién de la actividad del agua.-

Para determinar la actividad del apua en las mezclas agua-~
litina se recurridé al valor del coeficiente osmético prdctico
encontrado en la literatura (10). Este coeficiente osmdtico
practico @ se define en términos de la cnergia libre molal par-
cial del disolvente (11)

- =0
O 0= 0p o = PYm/55.51 (2}
2 2
en donde Eﬁ o ©® 1la energia libre molal parcial y a; o ©° la

energia 1ib%e en un estado estado estandar correspongiente al
agua puray P es el coeficiente osmético préhctico, ¥ el numero

de iones en que se disocia el electrolito, 55.51 es la concen—

tracién en mol Kg'l, del disolvente agua, m es la concentra=-

cién de LiOH en mol Kg-l, R 1la constente de los gases ideales

¥y T 1a temperatura en grados Kelvin.

Por otro lado, le energia libre del aguns GH20 se relaciona

con su actividad, a(HbO), en 1la siguiente formas

= =0

%10 = GHﬁO

P(E

donde a(HéO) = -—é—292 y 68 decir la presidén de vapor relativa.
P

+ RT 1n a(Hao) (3)



®
P(HEO) es la presidn de vapor de agua a la composicién de la
mezcla y P° 1a presi én de vapor corresmondiente a la del arua

puea, cuyo valor es 23,753 mm Hg a 25°¢,

A partir de las ecuaciones (2) y (3) se obtipne la rela-
cién entre la presifn de vapor de afua P(H20) y ¢l coeficien-

te osm6tico prdctico @, nue se expresa por s

log a(HéO) log --(H?-z = - 0,007824V m@ (4)

En la tabla nimero 2 se resumen valores del coeficiente
osmético encentrados en la literatura para diversas concen-
traciones (hasta una concentracién igual a 4 mol Kg_l). La
representacidén gréfica de log P(H20) en funcién de m (fig.5)
permite obtener, por extrapolacién, los valores de £ para
concentraciones mayores , hasta la saturacién. Los valores

as{ obtenidos se encuentran también en esta tabla,

I11.2.2.- Actividad del hidréxido de litio.-

La actividad de 1la especie LiOH (a(LiOH)) se puede cal-
cular integrando la ecuacién de Gibbs-Duhem, que se expresas

comos

N(HQO) dG(HQU) + N{(LiOH) &G(LiOH) =

donde N(Haﬁ) y N(LiOH) son 1las fracciones mulares del ajua y
del hidréxido de litio, respectivamente. Esta ecuacidn puede

también escribirse de la siguiente forma @
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_ Tabla 2: Valores de (N(LiOH) - 1)/N(LiGH) (N(LiOH)= 1
fraccién moldar de 1itina), del coeficiente og~
mético préctico (@) y del cologaritmg de la pre-
sidén de vapcr del arua (en atm) para diferentes

. concentraciones de litina expresada® en mol Kgl.

s mol kg | LIGHIZL 0 log PiH,0)
0.1 - 555.5560 0.894 ~1.5065
0.2 -277. 7780 0,889 -1.5079
0.3 - 185.1852 0.881 ~1.5092

o : -1.5106

0 -1.5119
: 1.5132
1 -1.5145
11,5159

21517

»

11,5185

-1.5800




-
N(H,0) dlog a(H,0) + N(LiOH) dlog a(LiOH) = 0  (5)
con N(Héo) + N(LioH) = 1
S5i se escoge como estado estdndar a 1la solucidén acuosa sa-

turada de LiOH y como estado de referencia el compuesto puro

(LLOH puro), y se integra la ecuacidén (5) se tiene la relacidn:

fl
log a(IiCH) = ‘/{;l_:_yléiggl_ dlog P(HQO) (6)
N N(LiOH)
5
en la cusl Ni y Ns repregsentan las fraceiénes molares del hi-

dréxido de litio, & la composicidn considerada y ¢n 1o solucién

saturada, respectivamente.

La razén por la cual se ha escogido la solucidn saturada co-
mo emtado estdndar es porque se trata de un estado bien defini~

do a cualquier temneratura.

Si se representan gréficamente los valores(l - N(LiOH))/N(LiOH)
en funcidén de log P(Héo) (datos que se encuentran en la tabla 2),
ge obtiene una curva a partir de la cuasl es posible determinar
ldg a{lLiOH), para una composicién dada de la mezcla agua=-litina,
mediante la medida d¢l Area bajo la curva entre los limites Ng
y Nl (fig.6). Los valores de 1a actividad de IiOH, asi obtenidos,

se encuentran en 1a tabla 3.

En 1la figura 7 se muestra 1a variacibén del cologaritmo de la

actividad de LiOH ( pa(LiCH)) en funcién de la concentracidn de
la mezcla expresada en mol Kgﬂl.
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e ‘ 1
Tabla 3+ Valores de las actividades de 1a litina, a’(LiCH)

y a{LiOH) (ver texto)

tes concentraciones (en mol Ke—1l),

¥y su razén, k, nara diferen-

‘IT

m/mor Kg~' | ofLiony | atLion K
0.1 0.0052° | 0.70079 6.56
0,2 10,9030 5.80
0.3 ’ | 5,85

5+69

5.71

5.71

5.7T4

5.64

5.68

5.68

5.65

5.68

5,68

5.65

5.68

5-63

5,64

5,62 .

e
5.58

et stk ann s

' 0.8835

1 2000

5,63

5.6




po {Li OH)

Figura 7: Variamcidén de pa(LiOH) (cologaritmo
de 1o actividad de Li0H) en funcidn
de la concentrecién de litina.
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Por otra parte, prra definir las actividades de 128 rcolutos
en soluciones diluidas ( a’(LiOH)), muchos autores seleccionan
a la solucién infinitamente diluida como estado de referencia
Y la concentracién a ls cual la actividad es 1la unided (fig.8)

como estado esténdar.

En la literatura (10) se encuentran los valores del coefi=
ciente de actividad promedio (Y + ), a partir de los cuales se
hen obtenido los valores de le actividad de LiOH, a’(LiOH) (ta-
bla 3). Estos valores deY + fueron obtenidos a partir de medi-

das de f.e.m.

Fl cAlculo de a’(LiOH) se obtiene g partir de la siguiente

expresiin ¢

a’(110H) = a(ti*)-a(on’) = i °

Relacién entre a’{LiOH) y a(LiOH).-

Se puede demostrar gue, tantc para valores experimentales
como por el cAlculo termodinAmico, la razdn entre a’(LiOH) y

a(lLiCH) es constante.

' Sea el equilibrio de disociacién:

1ioH = 1it + OH™ (7)

caracterizado por una constante k aque se expresa cono siguet

a(Li*) - a(oH")

TR b BAVE !

a(LiOH)
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o e .8 (LiOH)
a(LiOH)

Se caleuld la relacidn entre 2’(LiOH) y a(LiOH) paras diver-
sas composiciones comprendidas entre 0,1 mol Kg-l y la satura-
cién los volores nue se obtuvieron fueron casi constantes, en

esta forma se puede atribuir a k el siguiente valor promedio:

k= 5-7 _"'-001

El valor de k también puede calcularse a partir de las ener-
glas libres de formacién esténdar de las especies involucradas

en el equilibrio (7):

0
log k = -ZJEE _______
RT 1n 10
o] 0 o 0
con AG = GLi+ + GOH' GLiOH

Los valores de G° se encuentran en la tabla 4. k1 valor de k que

se obtiene en esta forma es igual a 118.

Como puede observarse, el volor de k obtenido a partir de
los valores experimentales de a’(LiOH) y a(LiCH) es constante
pero difiere del valor calcwlade a partir de las energias libres
estdndar de las especies Li+, OH ¥y LiOH, Esta diferencia, que
también se ha observade en el caso de las soluciones concentra-
das agua-potasa (1), se puede atribuir a la imprecisidén en la de
terminacién de las energf{as libres estédndar de les icnes. En lo

que respecta nl valor de Gooﬁf (<157 410 J) se utilizé con



Tabla 4: Energiss libres estdndar de formacidn de las di- E

fercntes esnecies gue intervienen en los enuili-

brios considerados a 2500.

|
|

HO )

LiOH

Li, O

OH"

L

1K)

~228:589

- 438902

5619

-157410

-285-667] - 58555) - 81416




éxito en el caso de las mezclas agua-sosa (1) y puede por tanio
considerarse cono vAlido; por otra parte, puede decirse nue en

general la energiam libre de las moléculas, y en particular el

valor de GEiOH‘ (=438 902 J), se determinan ccn mayor precisién,
Es entonces factible el suponer oue las diferencias en el valor

4
Li
de en la literatura., De esta forma, si en lugar de tonar el dato

bibliogréfico de -70.220 Kecal (12) se considera una valor de -

~-68.276 Kcal se obtiene un valor de K= 5,71l. En 1a literatura sd-
o
L
bargo el valor de =68.276 Kcal caleulado a nariir de k puede ser

de k provengsan de una imprecisidén en el valor de G encontra-

lo se encuentra el vealor de G i+ indicado anteriormente; sin em-

considerado como un dato confiable sobre todo si se considera
que , usualmente, las determinaciones de las energfas libres de
los iones pueden ser muy imprecisns y llevar a errores a veces

mayores que 2 Kilocalorias.

II 2.3.~ Actividad de 6xido de 1itio.=

Para calcular la actividad de Li,0 se puede partir de la

2
constante K(LiCH) del equilibrio siguiente:

2LiOH = H,0 + Li,0 (8)

donde

k(LiOH) = LE{H0)_: a(liz0) (9)

a“(LiCH)
La constente K(LiOH) puede calculerse a partir de las ener-
glas libres de las eshecies involucradas en el eguilibrio (8):
6>+ G° rh

PK(LiOH) = —--120 __ Lig0 _ LiOH (10)

RT 1n 10



De la relaciln (9) se obtiene

pa(Liao) = pK(LiOH) + log P(H20) + 2pa(LiCH)

Si se conocen los valores de pK(LiOH) (calculado a par-
tir de 1a ecuacién (10», log P(HéO) y pa(LiOH), es posible de~
terminar el cologaritmo de la actividad de LiEO. Los valores
de pa(Li20), calculados an esta forma, se encuentran en la
tabla 5.

La figura 9 muestra 1a variacién de pa(Li20) en funcibn

de la coucentracidn én mol Kg“l.

II. 3.~ Actividad de las especies iénicas.-

Para conocer las nctividndes de todas las especies ifénicas
basta determinar la actividad de una de ellas, ya que conocien-
do la actividad de un ion se pueden calcular las actividades de

los demés.

En las mezclas agua-sosa y agua-potasa se determiné la ac-

tividad del ion metdlico alcalino 1 , 1o que permitid calcu-
lar 1a actividad de los iones H', OH y 0°~. Esta determina-
ciln se hizo por potenciometri{a utilizando un sistema de refe-
rencia de potencial equivalente al par redox correspondiente a
los complejos del mangeneso (II) y (III) con la trietanoclanings
y haciendo la hiodtesis extratermodindmicade nue los coeficien-

tes de mctividad de solvatacién de los dos complejos son ipguales.
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Tabla S‘ Valores del 10Fnritmo de 1n nresidn de vapor

‘del agus ( en atm) y cologaritmos de las nc-

tividades de las entidades moleculares LiOH

concentraciones de litina,

y 1i20 (pa(LiOH) ¥ pa(Lip0)) para diferentes

m/mol Kg"' log PtH,0) p 0lLiOH) pa(Liz0)
0,1 ~1.5065 3.1910 19299
0.2 ~1.5079 2,5177 18,82
0s3 -1.5092 2.2168 18.21
044 -1.5106 1.9899 17.76
fq;5  “-1.5119 1.8274 17.&3
'ff03§wf5i~i'**£1;$132 '1.6950 17.17
f{ﬁ.ﬁf 4 1.5833 1694
o 3 11,4791 16,73
RO 1 1.3938 16,56
X 1 1.317 16,41
‘1 1750' 16,12
: | 15.88
‘m .5fi5.67

| 15049
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Figura 9: Variacién del cologaritmo de la actividad

de Li,0 (pa(LiQO))-, en funcidén de la con-
centracidn de litina.




Para las mezclas agua-litina se traté de hacer lo mismo, pe-

ro el par redox utilizado en las mezclas agua-sosa y agua-po-
tasa no dio resultados positivos, ya gue 1os'complejos de man-
ganego (II) y (III) con la trietanolamina resultaron muy pocos
solubles; esto nos condujo a efectusr wna estimacién de la ac-

tividad de los iones H' por pHmetrfa (ver anexo).

IX.3.1.~ Actividad del ion OH .-

La activided del ion OH  puede crlcularse a partir del si-

guiente equilibrioz

H0 = OH + il (11)

caracterizado ptr la constantez

de donde para una composicién x, la activided del ion OH™ pue-

de expresarse de la siguiente forma 2

a('c:uaﬁ")Jc = K(H,0) —z—%”o
X

9i se refiere 1la actividad de OH  aun estado estandar s

ge obtiene
- +
E‘OH'!E_ a(H %i . P(Hzo)x

e AP ettt

a(on.')sn a(E'),  P(H,O)

o en forma logaritmicas



a(0H")
log ———% = 1og -BiMaQx (pH, - p)  (12)
a(OH )B P(H20)S

Con anterioridad se ha sefinlado oue, en los medios agua-
hidréxido de litio concentrados, las diferencias de ygH son
muy penueflas con respecto a las variaciones de la composi-
cién de 1la mezcla. Por otro lado, un estudio potenciométri-
co de la variacién del pH en funcién de la concentracién de hi-
dréxido de litio, comentada en el answo , muestra que el pH
permanece casi consgtante para valores de m comprendidas en—
tre 0,5 y 5 mol Kg ¥, Por las diversas razones que se discu-
ten en ¢l mencionado anexo, esta determinacidén es muy impreci-
sg y se puede considerar aque el pH es constante en todo el in-
tervalo de composicidén cunsiderado; la ecuacifin (12) se sim-

ﬁiifica entonces y queda®

leg ———-——= = leg —=--3-2X (13)

‘EL valor de log P(HQO)x se encuentra en la tabla 2 y el
valor de log P(HEO)S corresponde al loraritmo de la presién
de vapor del apua pura y es igual a -1.5051.

Para definir un estrndo estandar hay nue conocer la ac-
tividad del ion nara una composicidn dada, ¥y esto no es po-

sible ., Sin embargo, en soluciones diluidas es posible adinitir



gue &(Li+)r\ a{CH ) = Ya’(LiOH) . No obstante, no se pueden
considerar soluciones muy diluidas cuando se gquiere despre--
ciar la variacién de pH en el dominio de composicidén conside-

rado y aplicar la relacién(l3).

Por lo tanto,hemcs considerado una solucién de LiCOH de 1

mol Kgﬂl como el estado o para la cual

a’{LiOH)
————t = 0,2735
a(LiOH)
¥ hemos admitido que
a(taty a (oW™) a’(LiCH)
o) o o
—GF s oo e = ous2)
s a(OH )s a(LiOH)S

3i se conBdera 1l» sctivided de CH en un medio X, con res-

pecto al medioc o , se puede escriblir @

a(OH) a(OH ) P(H.0)
log e = log ———-- :—2 + log -
a(OH'-)B a(OH')s P(HEO)O
0
P(H20)x
pOH = pOH - log —--~--
P(H20)

y al regmplazar los valores numéricoss

pOH, = 0.28 - log P(H,0), - 1.5185= -1.24-10g P(H,0)



II.3.2.- Actividad del ion 02" .-

Para calcular la actividad del 02- se puede considerar un

equilibrio en el cual estd involucrade esta especle, por ejem-

nlo:

o™ = HY + 0%
en que

K{OH™) _a(u"):_a(0®)
| a{0H")
Para una comnosicién dada
a(02 )x = fifg;zf_. K{OH)
a(H )x

con respecto a un estado estandar se tiene que s

a(oz")x a (CH)
log —mpT mme = log ~~——= - + pHx - pHS
a(0”") a (CH™)
8

Como habfancs dicho mteriormente, 1la variacién de pH es muy pe~
quefia ¥, por tanto, la sctividad de 02— es casi ipunl a 1la de

ol

a0y a(OH™)

11330~ Actividad del ion Ii¥.-

Lo actividod del hidréxido de 1litio' a{IiOH) es igual al ppo-

ducto de lss actividades de los iones OH™ y Li* :

a’(Li0H) = a(mi*) + a(0d")



Como se conoce a’(LlOH) ¥y a(CH ) se deduce sencillamente la ac-
tividad del ion L1

a(rit) - (a(LioH)
a(OH")
Con respecto a un cetedo s , se tiene oue
a(1i’), a'(1:10H)
log i log ———=—- B pOHx
a(li’ ) a(LiCH)

en funcidn de la concentracifn de litina exoresada en mol Kg’%

I1I.4 Escalas de basicidad.

Es un hecho conocido el aue las actividades de las espe-
cies idnicas aisladas no pueden ser determinsdas, puesto wue
es imposible afladir al disolvente los iones en forwa separada;
esto implica el que no sea posible conocer lns contribuciones
individusles de las esnecies idnicas a la energia libre del
sistema. In la préctica solnuente se pueden medir el coeficien~
te de actividad del electrolito, es decir del conjunto minino

de dos especies idnicas.

Como se renciond anteriormente, la deterwinaciin de la ac-

tividaed de los iones 0°, OH™ y H' en las mezclas sgua-1itina
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es muy imprecisa., Por tanto, es necesario tratar de encontrar
una escala de actividad molecular oue reprecente mejor la basi-
cidad del medio. Consideremos para esto las siguientes especiest
H20, LiOH y Lizo.

(a) Log P(Hzo) : esta escala representa la basicidasd en hi-
dréxido de litio fundido, pero no puede ser usadm para 1las meze
clas concentradas ni para las soluciones diluidas, ya que la ac-

tividad del agua no es proporcional a 1a del ion u solvatado,

(b) pa(LiOH) : 1la escela de pa(LiOH) no representa la basi-
cidad en el hidréxido de litio fundido porque es el cologaritmo
de la actividad del disolvente; sin embarge, en las mezclas a-
gue~litina sf pucde representar la basicidad. Cabe sefialar que
1la actividaed de LiOH es ¢l producto de las actividades de los
iones OH y Li+ ¥, por tanto también depende de la actividad del
ion Li+. En soluciones diluidas pa(LiOH) puede relscionarse con
pOH y utilizerse como medida de la basicidad. Para establecer

18 relacién entre ambas considere el euuilibrio siguientez

1iOH = 14t + oH™ (14)

caracterizado por

_ a(Li’)_: a(oH’) as)

a(Li.0H)

Si se congidera aque en las soluciones diluidas las activi-
dades de los iones Li+ y OH  sun iguales, la ecuacidn (15) puede



expresarse de la sipuiente forma

pOH = 1/2 pa(LiOH) + 1/2 pk

El valor de k he sido determinado precedentenente y es ipual
5.7 a 25°C: por tanto

pOH = 1/2 pa(LiOH) - 0.38

(c) pa(L120)= una escala de pa(Lizo) puede representar la
basicidad en los tres medios considerados, es decir, el hidréxi-
do fundido, les mezclas concentradas y las soluciones diluidas.
En la litina fundida la lactividad de L120 es proporcivnal a la
del ion 0% ya que,en este medio, 1z actividad del ion Li* es

constante,

En 1o que concierne a las merclas concentradas ama-hidrdxi-
do de 1litio hay que hacer notar que el valor de pa(LiEO), al i-
gual cue el de pa(LiOH), dependen también de 1a actividad del
ion Lit.

En las soluciones diluidas es posible relacionar pa(Liao)
con el pCH. Esta relacién puede obtenerse a partir del siguien-

te equilibriets

1,0 + HO = onit o+ o0H” (16)

2

cuya constante de eccuilibrio X estd dada por

_ 2Pty - a?(or)

TR e ———

a(li0) » P(H0)



[ ]
En soluciones diluides se considera aue a(Ii') = a(OH ),

por tanto

pOH = -%":- [pa(]&izo) - (log K + log P(HEO) )J

log K se obtiene a partir de las energias libres de los consti-
tuyentes del epuilibrio (16)

o o 0

0 (2684 o+ 260 - -a -65 )
1og K =A% ____ —— LC S Lip0 ___Ha0.
RT 1n 10 RT 1n 10

A partir de los valores de 6° dados en 1a tabla 4 y si se
considera que, para soluciones diluidas, el valor de log P(HEU).
es constante e igual a la del agua pura (-1.5051 atm) , se de-
duce que la relacién entre pOH y pa(Lizo) es lineals a 25°C pue-

de escribirse entonces:

pOH = —%w pa(li,0) - 3.79

De todo lo anterior se puede inferir nue la especie gue mejor re-
presenta la basicidad es Lizo, ¥ la seleccidén de la actividad
de esta espeCie para representar la basicidad del medio se jus-
tifica ademéds pormue se trata de una actividad molecular facil
de determinar y poraue es utilizable tento en medios fundidos
como en las mezclaes concentradas o cn soluciones acuopas dilui-

das,



IIX.~ DETERMINAUION DEL POTENCIAL .

1II.1l.- Sistemas de referencias.

I11.,1.1, Referencim absoluta.-

En solucicnes acuosas diluidas el sistema de referencia u-
tilizado es el par H+/H2; en hidréxido de litio fundido se em-
plea el sistema Li+/Li Yy en las meZclas consentradas es posible

usar cualquiera de los dos.

Por el hecho de haber escogido pa(Lizo) co.0 escala de ba-
gicidad en las mezclas concentradas agua-litina es conveniente,
para facilitar 1a escritura de los equilibrios, considerar el
gistema Li+/Li como referencia de potencial tedrica; en esta
forma la especie Li+ interviene tanto en los equilibrios ouimi-
cos como electroquimicos. Al towar esta referencia tedrica es
nosible trazar los diagramas potencisl-besicidad (o composicidn
del medio) y reoresentar tanto el sistema de referencia experi-

mental como log siastemns redox en eatudio.

IXI1.1.2. Referencia experimental.-

Como sistema de referencia experimental se hs utilizado el
electrodo de mercuric-6éxido de mercurio por ser el mas adecua-
do en los medios fuertemente bésicos. Una revisidén bibliogféfi-
ca, efectusda por Ives (13), le permitié llegar a la conclusién
que éste es un excelente electrode para estos medios, debido a

que presenta las siguientes ventajass



. [ ]
(1) E1 sistema HgO/Hg en los medios hidréxides tiene un po-
tencial estable con respecto al tiempo.
(2) En todo el dominio de concentraciones de las mezclas a-
gua-hidr6xido alcnlino solmente existe un éxido, ‘el HgO.
(3) Este 6xido es insoluble en los medios bésicos.

(4) Es un electrodo fécil de preparar y manejar,

La concentracién de hidréxido de litio usada en el electro-
do de referencia fue siempre igual a 1la concentracién del medio;
esto permite se eliminen los potenciales de contactoyy la fuer-_
za electromotriz medida representa la diferencia de potencial
entre el sistema redox considerado y el sistema de referencia

experimental,

IIX.1.3. Relacidn entre la referencia absoluta y la experi-

mental .-

Los potenciamles de referencia tebrico y experimental se re-

lacionan de la siguiente manera.

81 se considera aque el enuilibrio que se establece en este

sistema est

HgO + 204’ + 2 = Hg + Li,0 E;’Igo
oLi - 2e = 2nLi* Ep. +

H + 2Li = Hg + Li,0 EC 0

0 8T Fago = )

.
El potencial E para ¢l equilibrio,. & 25 C , estd dado por



la siguiente ‘expresién:
0 )
E= (EHgo - Ep +) + 0.03 pa{Li20)

donde ", o 0
: (EH - ELi+) =58 yE° estf dado por-hGo/EF. Los va-

lores de G~ de las especies invclucradas en el equilibrio estén
dados en la tabla 4.
Por  tanto
E = 2,608 + 0.03 pa(LiZO)

También se puede establecer la relacidén entre el sistema
HgO/Hg con respecto al H*/Hz.

El eguilibrio que se establece en este sistema es el sipuien-

te 1
HgO + 2HY + 2 = He + H.O EC
g = Fe 2 HeO
+ o]
HZ - 2 = 2H EH+
HgO + H__.___=___.Hg._;~}_l 0 (Ed_l- E2 +)
2 : 2 Hgo ~ “H,

E1l potencial de equilibrio a 25°C es:

0 0
E = (EHgO - EB+) + 0.03 log P(HEO)

o

n

E = EC - 0,03 log P(H,0)
E® se colcula a partir de la variacién de la energia libre de
1la reaccién de ecuilibrio. ILios valores de ¢° de los constitu-

yentes del ecuilibrio vienen dados en la tabla 4.

Sustituyendo el valor de E° en 1s expresién del potencial




de eguilibrio se tiene que

E = 0,881 - 0,03 log P(H,0)

Las variaciones de potencial de la referencis experinen-
tal, con respecto a los sistemas Li+/Li y H+/H2-, en funcidn
de la composicién del medio y de la basicidad se encuentran

repreéentados en la figura 11.

Todos los potencinles considerados en el desarrollo del
presente trabajo han sido calculados o determinados con res-
pecto al sistema Li+/Ii en I10H a 1a concentracién considera-
da.

IIXI.2, Representacién de los Equilibrios Redox.-

En forma general un enquilibrio de 4xido-reduccidén puede

répresentarse de la siguiente manera:

BA + cLiOH + nIi’ + ne = bB + dLi, 0
donde A es el oxidante, B el reductor, a,c,b y d son coeficien-

tes estequeométricos y n el nimerc de electrones.

El sistema anterior puede referirse sl sistema Li+/Li Y se

tiene el eguilibrio siguiente:

aA + cLiOH + nIi = DB + dL120

Al aplicer la ecuacidén de Nernst se tiene 1la sifuiente expre-

sié!ls
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E=E + -ﬁu—(a log a(A):m.b log a(B))+ 4%—(dpa(L120)- cpalLion))

donde = EE§EEEQ
‘ o

o =AG
Yy E= -—ﬁ_f"__

La tabls 6 reagrupa los velores de a, ¢, b, d, n y B necesa-
rios para el cdlculo del potencial de equilibrio de los diversos

sistemas redox (A/R) utilizados en este trabajo,

111.3., Eauilibrios correspondientes al dominio de electrozctividad.-

Desde el punto de vista termusaufmico,el dominio de electro-
actividad corresnonde a la oxidacidn y reduccidén del disolvente;
sin embargo, en la nrictica dicho dominio depende frecuentemente
del electrodo utilizado aque puede sufrir reaccidn quimica. Para
los electrodos de gralito o platino, el dominio de electroactivi-
ddd corresponde a 1la oxidacién y reduccién del disolvente, mien-
tras que para el electrodo de mercurio, se obtiéne 1a oxidnacién
del mismo y la reduccidén del ion metdlicy a1¢élino para formar un

amalgama.

La oxidacidn del disolvente corresnonﬂé;hl pintena édxido-re-
ductor 02/L10H cuyo notencial estd dado por la relecién de Nernst

(Los parémetros necesarios pars su célculo estfn en ln tabla 6):

E= 2,912 + 0,06 log P(0,) + 0.06 pa(Li.0)
5 2’ 22 2



El potenciml de equilibrio de 1a reduccién del disolvente,

correspondiente al sistema I.iOH/H2 y €S 2

E=1.275 + 0,06 pa(Lizo) -~ 0,06 pa(LiQH) - 0,03 log P(Hz)

El potencial de equilibrio de la reduccidén del ion Li+, CO=
rresuondiente nl sistema LiOB/Li(Hg), estd dado por 1» siguiente

expresidns
E = 0.844 = 0.06 log a(Li(Hg))

El potenciel de oxidacién del mercurio corresponde al del

sisrtema HeO/Hg, es decir el de la referencia experimental.

La fipura 12 wuestra la variacién de potencisl (con respec-—
to Bl sistema Li'/Li) de los sistemas oz/LioH; LiUH/Hé, LiOH/1i(Hg)
¥y He0/Hg, en funcién de la basicidad.
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TABLA 6

Rse ¢ €
HgO/ Hg 0 2-608
0,/ LiOH | | 2912
LiOH/ Hy 0 1-:275
-1 0-844

LiOH / Li{Ho




IV.

TECNICA EXPERIMENTAL.

IV.1.- Equipos y material.-

Analizador polaropréfico Model 174A (PAR)

Registrador X-¥ Model RE 0074 (PAR)

Celda polarogra&fica (PAR), con capilar, sistema de

de martillo y depdsito de mercurio

Tanque de nitrégeno con mandémetro

Motor giratorio, Type RZR1-64 (CAFRAMO)

Eouipo para Difractometria de Rayos~-X marca Philips
con gonidmetro PW 105/25, panel de circuitos PW 1360/09
¥y generador 11200/00

Potencibdmetre Beckman Century S$S-1

Electrodo de vidrio Beckman

Agitador magnético (Precigion Scientific Co.)
Microelectrodo de aguja de platino

Electrodo de disco de grafito de superficie S= 0,8 mm
Electrodo de referencia de Hg®/Hg , LiOK

Electrodo auxiliar de disco de platino de gren superficie

2

Celda de vidrio

Material de vidrio de uso comin en laboratorio.

IV.2.~ Reactivos.-

Hidréxido de 1litio Q.P. (Ouimica Industrial Carmo)
Oxido mercdrioo rojo R.A. (Productos Quimicos Monterrey)

Fenolftaleina indicador  (Merck)



- Biftalato de potasio R.A. (J.T, Baker)

- Mercuric metélico purc (bidestilado)

- Hidréxido de calcio R.A. ( Productos Quimicos Monterrey)
- Cloruro de calcio dihidratado G.R. (Merck)

-~ Cloruro de sodio Q.P, (J,T, Beker)

IV.3. Preparacidn de disoluciones.-

IV.3.1.~ Deshidratacién del hidrdxido de 1litio hidratado.-

El hidréxidv de litio se expende comercialuente en forma de
monohidrato; su molubilidad es 2.62 mol Kg—l a 25°8 (11 g de
LiOH+H,0 por 100 g de agua pura) (14), es estable a temperatu~ -
ra ambiente y poco adsorbente de COjp (3). El hidréxido de litio
deshidratado tiene une solubilided de 5.34 mol K& ' a 25°C (12.8
g de LiOH por 100 g de agua pura) (4) y es un adsorbente ideal
de CO2 (3). Por tanto, sl deshidratar el hidréxido de 1litio co-
mercial fue necesario el tomar las debidas precauciones para e-
vitar la adsorcidén de 0,

El procedimiento de deshidratacidn se 1levd a cabo de la

manera siguientes

En un vasc de precipitados se colocé una cierta cantidad
del compuesto hidratado L:'LOH-H2

dor pequefio libre de CO, ( con atmésfera de nitrégeno); en es-

0 y se introdujo en un deseca-

ta forma se mantuvo en una estufa a 10000 durante dos dlas,
El control del nroceso de deshidratacién se efectué por dife-

rencia de peso y el de pureza, por difractometria de rayos-X.



Para controlsx la pureza del hidréxido de litio, LiOH, se
procedid de la siguiente maneraz El compuesto cristalino se pul-
verizé finamente en un mortero de 4gata dentro de una crmpana
con atmésfera de nitrdgeno., Inmediatamente, se culoceron a-
proximadamente 100 mg del compuesto pulverizade en un portamues-—
tra formando una fina capa homogénea aue se introdujo al difrac-—
témetro. Las condiciones de operacién que se escogiercon fueron
las sipguientes: (a) velocidad del goniémetro, 2° 20/min en un
intervalo de 5 a 80% (b) voltaje, 45 KV s (c) corriente,25mi;
gensibilidad 210> ~ 2.0.

Una vez estabiecidas estas condiciones se registrd el difrac-
tograma, A partir de este difraclogramna se calcularon los valo-
res de las distancias interplanres (d) utilizendo la ley de Bragg
( nh= 2d sen @ ). Los valores de d,asf{ obtenidvs, se compara-
ron con los valores cardcteristicos dcl patrdn puro (LiOH)‘que
se encuentran en las tarjetas correspondientes del"Powder Data
File Cards JCPDS™ . Como resultmdo de esta couwparacién se ob-
gservd coincidencia de los valores de las distancias enterpla-
nares y de les intengidades relstives de los picos, entre lgs
de la tarjeta correspondiente sl hidréxido de litio puro y los

determinados experimentalpente.
IV.3.2. Soluciones de LIQOH.-

Pare preporar la solucién saturada se disolvid la cantidad

adecuada de 1itina en un vaso de precipitados aue contenia agua



desionizada caliente, se agité y se le hizo burbujear nitrdégeno
constantemente (dursnte 30 minutos) para ésegurar la sobresabtu-
racién y evitar la redisolucién de 002 del aire; posterioraen-
te, a fin de separar la fase s6lida y liquida, se dejd revposar
1la solucién durante un dfa (tapadn con parafilm y en atmésfera
de nitrégeno). El 1fgquido sobrenadante se utilizé para nrepa-
rar soluciones de LiOH en concentraciones comprendidas enire
0.5 ¥y 5 mol Kg_l. Para valorar las disoluciocones de litina se
utilizd ftalato cido de potasio cowno patrén primario y fenol-

ftalefna como indicador.
V.4, Xlectrodos.-

El electrodo_de referencia se prepard de la siguiente ma-
nera! se hizo una mezcla de mproximadamente 200 mg de 6xido
mercirico cen 1 ml de mercurio nmetdlico y se introdujo en un
tubo de tefldn; desnués se afladibd la disoluciin del hidrdéxido,
en ccncentraciin igual a la del medio, de tel manera que el ni-
vel de lo disolucidn en el ejectrodo sea el mismo que el de la
disolucién centenida en la celda. El elecirodo, as{ preparado,
se introdujo en la celda aue conten{a la disolucién a estudiar.
El contacto entre las dos disoluciones se logra a través de un
orificio muy fino en el electrodo de referencia. La figura 13
representa el clectrodo de referéncia con sus diferentes com-

ponentes.

Como electrodos de trabajo se utilizaron un microelectro-




do de aguja de platino, un electrcvdo de disco de grafito de
superficie S5 = 0.8 mm2 ¥y un elecirodo de gota de mercurio,
El electrodo guxiliar utilizado en todos los experi..entos fue

un disco de platino de gran superficie,

IV.,5.~ Trazo de las curvas I-E.-

IV.5.1. Calibracién del equipo.,~

E1 enuipo polarogratico fue calibrado por medio de la cel-
da simulada integrada DUNMMY CELL. Se hizo un barrido de poten-
cial en un intervalo de 3 V y se comprobd la ley de Chm.

Las curvas de intensidad-potencial se trazaron, a la tempe-
ratura ambiente 25 # 1°C, mediante cl conjunto voltawperoméiri-
co PRINCETON APPLIED RESEARCH (PAR) descrito anteriormente.

IV.5.2. Polarografia.-

Se tomaron aproximadamente 20 ml de la soluciln de hidréxi-
do de 1litio considersda y se introdujeron a la celda polarogré-
fica. Se hizo burbujear nitrégenc durante 10 minutos para éljmi-
nar el oxfgeno de la disolucidén y se mantuvo sobre ésta uns at-
mésfera de nitrérenc., A continuacign sc¢ seleccionaron, para €l
trazo del polarograma, las siguientes condicionest sensibilidad
50 ud, velocidad de barrido de potencial 5 mV/seg y un tiempo

de goteo de una gots mnor sejundo,



IV.5.3. Voltampercmetriam con electrodos sdlidos.-

Para trazar las curvas intensidad-potencial se utilizaron
los electrodos de platino y de grafito descritos anteriormen-
te. |

Se realizaron dos tipos de experimentos: (a) con el clec—
trodo de trabajo estacionario, sin agitacidn de la solucién
(donde no interviene ningin fendmeno de convecciln); (b) con
un electrodo inmévil, con egitacién fuerte de la soluaidn pe-
ro libre de turbulencias o bien, con un electrodo giratorio
{ en esta forma se hace intervenir la conveccidén para tratar

de acercarse al regimen de difusién estacicinaria).

El sistema de 1os tres electrodos (trabajo, referencia y
auxiliar) se sumergié en la celda ( fig.14) aue contenfa aproxi-
madamnente 20 ml de 1a solucidén agua-litina y se burbujéé nitré-
geno durante 10 minutos pares eliminar el oxigeno de la solucidn.
Se selecciénd una sensibilidad de la corriente de 200 nA,cucn-
do se usé el microelectrodo de platino, y de 500 pA cuando se
empleé el electrodo de grafito. La velocidad de barrido de po-
tencial utilizeda Tue de 2 mV/seg en aquellos experimentos que
ge reaglizearon con agitacidn de la sclucidn o con el electrodo
de trabajo giratorio.y de 1 mV/seg cusndo se utilizé un electro-
do restacionario sin agitacién de 1a sclucidn. El potencial ini-

cial de los barridos de potencial en todos lcs casos fue de

0 V . Una vez establecidad todas las condiciones para cada caso

particular, se registraron los voltamnerogramas.



Figura 13+ Electrode.de referencia:
(a) orificio,(b) contacto
eléotrico, (c) tubo de teflén |
(d)solucién IiOH y (e)mer-

. : |
curio-6xido mercirico. \
' |

!

Fipura 14:

Celda voltamperémétricaz

(a) celda de vidrio,(b)e-
lectrodo de referencina,(c)
electrodo indicadcr{platino

o grafitc),(d)electrodo auxi.-
1iar y (e) solucidén LiOH.



V. RESULTADOS Y DISCUSIQON,-

Los experimentos realizados en ausencia de conveccidn per~ °
mitiercn estudiar el mecanismo de los fendmenocs electroquimi-
cos aue ocurren en los electrodos de platino y de grafito du~
rante los barridos de potencial. Las experiencias que se rea-
lizaron en condicibn de difusién estacionaria {voltametria con
electrodos de prafito y de platino) o seudoestacionaria (pola-
rografia) permitieron determinar el dominio de electroactivi-

dad del medio, en condicicnes reproducibles.,

V.l.- Voltametria con electrodos estacionarios

y sin agitacibén de la disoluciédn,-

V.l.1l. Electrodo de platino,-

« La figura 15 muestra un voltamperograma obtcnido sobre e-
lectrodo estacionario de platino en ausencia de aritacidn. EL
primer barrido ciclico de potencial se inicié en sentido ané-
dico., Puede obgervarse en l# fiyura gue adeuds del dowinio de

electroactividad, aperecen dos picos, Ay B,

Fl pico A podria atribuif'se o bien a 1n reduccién de un
éxido de platino aue se hubiera formado durasnte el barrido a-

nédico o bien a la reduccién de una impurez& o del oxigeno pro-

veniente de la oxidacién del medio,

La posibilidad de que se tratara de una impureza cuedé des-

cartada, ya aue al efectuar el barrido cfclico de polencial en



1

. Figura 15: Voltaanerograma trarado con micro-|

electrodo de pleatino estacionario
en_pna solucidn de LiOH 1.16 mol
Kg™*. DIa flecha gruesa indica el
sentido en el cual se inicid el

barrido de notencinl, es decir a-

nédico. |
ia{ A}
$
| -
~E (V) & f\ = >+ E (V)
v
ic(pA)

O.IOO__‘V= iem

ESCALA: ~ °
20pA=1lcm



sentido catédico el pico A no aparecid; ésto permite deducir
aue el pico A proviene forzosamente de la reduccidn de un

compuesto formade durante el barrido anéddico.

Por otre perte,nl realizar 1la electrélisis con un fuerte
burbujeo de nitrégeno sobre el electrodo,se observs nue la
altura del pico A no Varia, lo nue indica nue la sustancia
reducida no es un gas, Por lo tanto, se puede adaitir que du-
rante el barride anédico el ﬁlatino se ataca para formar un
éxido de platino que podrfa ser Pt0, ( como lo han observado
Tremillon y Goret (15) en los hidréxidos fundidos); el pico

A, entonces, corresponderis a la reduccién de Pt02 .

ElL pico B puede atribuirse a la oxidacidn del hidrdgeno
formado durante el barrido catédico, a los potenciales de re-
duccién del disolvente; en efecto, un burbujeo fuerte de nitré-
geno sobre el electrodo de trabajo hace disminuir la altura del
picd, lo aue indica que la sustancia que se oxida es un gas y,
en tales condiciones, este gas no puede ser mds aue el hidré-

geno.
V.1.2. Electredc de grafito.-

Para poder explicar los fenémenos que bdcurren durante el

paso de la corriente, con el electrodo de grafito, se obtuvieson

- 5 voltamperogramas , todos ellos en las diferentes condiciones

gue a continuacidén se indican:

(a) Se realizé el barrido ciclico de potencial en sentido



anédico y se obtuvo el voltamperograma representado en la fi-
gura 16a, donde se pueden ver tres picoss los dos primeros,

E1 Y EQ, a potenciales de aproximadamente 350 y 650 mV,respec—
tivamente, y €l tercero EB' a un notencial préximo a la oxida-

cién del disolvente,

(b) Al efectuar el barrido cfclico en gentido catédico los

picos E, ¥ E, no aparecen ( fig. 16b).

(c) Antes de trazar el voltsmperograma, a la solucidén se
le afladié carbonato sdédico, y se efectud el mismo barrido que
en (b) 3 el voltamograma obtenido fue exactamente igual al re-—

presentado en la figura 16b.

(d) 96 agitd la solucidn para redisolver el oxigeno del ai-
re y se efectud el barrido en sentido catédicos se obtuvo el

voltamperograua que estd representado en la figura lé6a.

(e) Se hizo un barride cfclico en sentido anédico, mante-
niendo un burbujeo constante de nitrégeno sobre el electrodo de

grafito, y se obtuvo una curva igual a la de la figura l6a.

Los experimentos (a), (b) y (d) permiten concluir que los
picos El ¥ Eyy aue se obtienen ¢n los potenciales catédicos,
corresponden a la reduccidn del oxfgeno en dos etapas que se
pueden representar por las siguientes reacciones electroguf-

micas %



02 + 2 + 2Hé° = Hﬁ201 + 20H El

H202 + .2e = 2 OR E2

El experimento (e) indica que el oxfgeno que se forma por
la oxidacién del disolvente debe gser adsorbido en el electrodo
de grafito para posteriormente, reducirse en dos etapas en la
regién catédica.

Esta reduccién del oxigeno en dos etapas tawmbién se ha ob-
servado con el electrodo de pasta de carbono en las mezclas a-

fua-sosa ¥ agua-potasa (2).

Todos los voltamperogramas indican la presencia de una co-
rriente de oxidacidén oue empieza a un potencial mfds bajo (EB)
aue el nue corresponderfia a la oxidacién del disolvente. Por
analogf{a a lo demostrado culombimétricamente en las mezclas

agua-sosa (16), esta corriente ha sido atribuida a ln oxida-

cién del electrodo en carbonato segdn la reaccién:

C + 60H - 4e —--- 003 + 3H20

El experimento (e¢) muestra oue el carbonato de litio no

se reduce en las mezclas ague~litina.



,Fiu {wa)

=)

" BOuA=1cm

. »
' '
E: E
vlc {uA)
{a) .
AlaluA)
Es
- * '
vicluA)
{1}
€S Az 0200V=icm

Freupa 168 Vollnaverarrn an Lrgea thg ¢ elec-

trado de rreiito estacisnario pnr,

une selucidn de LACH 1,16 nol Kp~l.
{n) tarrids de putennirl cfelicn wn
zentido rdiico, (b) barride de po-
tuneim efelien en sentidn catddica,



V.2, Dominio de electroactividad.~-

El dominic de electroactividad de las mezclas agus-litina
se determind por pélarografia y nor voltametris con electro-
dos de platino y de grafito en condiciones de difusidén esta-
cionaria. Las concentraciones de las mezclas variaron de 0,5

a 5 mol Kg'l.

V.2.1l. Polarografia.-

Se trazaron polarogrames en las condiciones sefialadas en
el capitulo IV. La figura 17 muestra un polarogrema trazado en
una solucidén de litina de 1.16 mol Kg '1. El dominic de electro-
actividad experimental ha sido determinado consideraondo loalpor
tencinles de oxidacidn y reduecién que corresponden a corrientes
de # 10 pA (ver tabla 7). Los valores de potencial, an{ deter-

minado s, se han colocado en el diagrama potencial—pa(Lizo) {(fig.

18).

In este diaprana se puede cbservar lo siguientes

(a) E1 potencial de¢ oxidacidén corresponde a la oxidacién
del mercurio en &6xido merctirico y por tanto coincide con 1la
curva represeniativn del enuilibFfio correspondiente n la re-
ferencia experimentnl HzO/lg.

(b) E1 potenciwnl da reduccidn exoresado con respecto al sis-

tema Li+/Li es independiente de la comnosicién (y de pa(LiQO».



Fipgura 17:

-E(V)«

polarograma trarzado para una
solucién 1,16 mol Kg~1 de 1i- |
tinao f

Hg + Li,0-2e —HgO + 2Li"
ia(uA)

OH™* Li (Hg)*—LiOH+1e

0.200V=!
ESCALA=- 200V - oM
SuA=icm

—» 4+ E (V)

iC{pA)




i Tabla Tz Valores de potencial correspondicentes

' a). dominio de electroactivi®ad experi-
1 mental (medidos a una corriente de 10
i mA) para diferentes composichones de
la mezcla agua-litina.

-Concentracié

__PiOH/mol el pa(Ei, 0) E?Eg @ES)/ E, (V)/(Hg0/Hg) Ec(V)/Hni"'/Li)
— 0.47 17.5 3.133 - 2,080 1.045
1.6 16.2 3.094 - 2.040 1.047
. 1.47 15.8 3.082 - 2.033 1.042
1.94 15.4 3.070 ~1.995 1.067
L 263 14.9 3.055 - 2.016 1.031
= 3.06 14.6 3.046 - 2.010 1.037
.69 14.3 3.037 - 1.996 1.035
~ 4.04 14,2 3.034 " - 1.990 1.038
~, 5,18 13.8 3.022 - 1.970 1,044
1

-
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Esto es debido a aue el ion LiT se reduce para dar lz amalga-

me Li(Hg). En este caso se tiene la reacciédn electroauimicas

mt + e &+ Hg -— Li(Hg)

cuyo potencial puede eXpresarse ¢

E =‘E° - Alog a(Li(Hg))
Este potencial es constante si la actividsd del litio en el
mercurio no varia y esto puede admitirse cusndo el potencial

se mide nara corrientes pecuefias.

En las mezclas agus-sosa ¥y agua-potesa ,F. Chouaid et al.
(1) observaron nue el potencisl de reduccién es constante con
respecto a los sistemas Na+/Na y K /x y de manera anéloga atri-
buyeron éste fendmeno a la formacién de analgamas de los meto-

les alcalinos,

V.2.2. Voltanperoqetrfa con electrode de platino,-

La fipgura 19 muestra el voltampervgrasma obtenido con elec-
trodo de plntino para una solucidn de litina de ccncentracién

iguel a 2.08 mol ke T,

El dominio de electroactividad experimental se determiné
tonando 1Los potenciales de oxidacién y de reduceién correspon-
dientes a corrientes constantes de + 40,PA‘ Los valores de po-

tencial,asi obtenidos, se muestran en la tabla & .

En el diagrama potencial-basicidad (pa(LigOﬁ,representado



}Figura 19:, Voltamperogr-ma trazado cen mi-

; croelectrodo de platino estacio-
nario y agitacién en une solucidn
de 1itina de concentracién igual
a 2,08 mol Kg“l. Barrido cfclico
de potencial en sentido catédico,

Aia (UA)
™
~E(V) < . —>+E(V)
0800 Q
ic{uA)
'

OI00V=icm
ESCALA="55 A= 1em
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en la figura 18, se puede observar gwe la variscién del potencial
de oxidacifn y de reduccién experimentales son parelelos a los po-
tenciales calculados termodinémicamente. Por tanto, se puede afir-
mar que los fendémemos gue ocurren en el electrode son:{(l) la oxi-
dacién del disolvente

A0H™ - 4e = 0, + 2H,0
con una sobretensidn anéddica de aproximadamente 500 mV; (2) la re-
duccién qel disolventet

2H,0 + 2e =%, + 20H
con una sopretensibén catddics nula, es decir que el sistema se

comporta como reversible

V.2.3. Voltamperometria cun eiectrodo de grafito.-
El voltamperograma oue se obtuvo con este electrodo esti re-

presentado en la figura 20.

El dominio de clectroactividad experimental ceorrespondien-
te a los potenciales de gxidacidn y reduccidn fueron medidos a una
corriente constante de + 100 pA . Los valores de potencial (tabla
8) masi determinados se han colocado en el diagrama potencial basie

cidad (fig.18).

En este diagrama se puede observar aue la variacién de los
valores experiventales de potencial de oxidacidén y reduccidén del
disolvente son paralelos a los calculados termodinAmicamente, Es-
to gignifice que los potenciales de oxidacién y reduccidén corres-

ponden a las siguientes reacciones electroquimicast

40H = de = 02 + 2H20



2H20 + 2e = H2 + 20H

con una gran sobretensidn anédica y catddica, lo cue implics un

amplic dominio de electroactividad { aproximadamente 3 voltios).

NOTA: Cerca de la saturacidn se nota que el potencial de reduc-
cién del disolvente es mis mlto que los demés valores'corresnon—
dientes a concentraciones menores aque 4 mol Kg—l. Lo recta de
variacién del potencial que se irazd an [uncidn de pa(Lizo) no

toma en cuenta estis valores,

»



Figura 20: Voltamperograsa trazado con clectrodo i
giratorio de grafito_para una solucién!
de LiOH 2,08 mol Kg~l, Barrido cfclicol
en sentidc snédico. _"

A |
io{uA) 40H-4e—0p+ 2H0
* .
~E(V) }— >4 E (V)
20H+Hy«~— 21,01 20 ic(pA
4

. 0.200V= lcm



B V/@)  poss b0

CE (V1T /8 3750 3.760  3.846 3.9

~ Ea{Vv)/(HgO/Hg) 1.340 ,,f1}35§-

F E, (V)/(Li+/Li)-

TAbla 8t Dominios de electroactividad
experimentales obtenidos coun

electrodos de platino y gra-
fito.
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CONCLUSIONTES

Después de haber presentade las propiedades fisicas de
las mezclas concentradas agua~-litina, se hen determinado las
actividades de los diferentes iones y molécules ngue constitu-
yen estas mezclas, a 2500. Se ha podido mostrar oue las ac-
tividades del protén y del ion éxido verfan poco en funcién
de la composicién de las mezclas ( y asi se comportan como
anortiguadores de estos ioneg), mientras que la actividad del
ion alcslino varia notablemente., En l¢ nue concierne a las
especies moleculares, la actividad del ajyus varfa poco con la
composicién del medio, 10 que no ocurre con les actividades
del éxido e hidrdxido de litio,.

Con el rrondsito de woder correlacionar las mezclas concen—
tradas , por un lado, con las disoluciones acuosas diluidas, ¥y
por ¢l otro,con el hidréxido fundide puro, se ha efectuado un
estudio comparativo de todas estas actividades, gue ha conduci-

do a considerar a 1la actividad del 6xido de litio coiro repre9én—

tativa de las propiedades &cido~bésicas de las mezclas apgua-li- '

tina.

La escala de basicidad,asi elegida, ha sido utilizada npara

trazar los diagramas de votencial-basicidad de los sistemas co-

rrespondientes a le degecomposicidén del disclvente. EL intervalo

de potencial correspondiente a esta descomposicidén ho sido de=



terminado a 25°C con los electrodos méis ususles (platino,carbono
y mercurio); en esta forma se ha podido conocer el donimio de po-
tencial real en el cusl se pueden realizar expeiimentos de elec-
trooquimica con comnmuestos introducidos en las mezclas agua,liti-
na utilizadas cormo medios reaccionales. Todo esto ha recuerido

de 1la eleccién de un sistema de referencia de notenciel; para
evitar que la referencia dependa de la actividad de los iones,
todos los potenciales hen sido comparados al del sistewa Li+/Li
¥ la deterainacidn experimental de los potenciales ha sido rea-
lizade con respecto a un electrodo de"mercurio-6xide mercidrico",

cuyo potencial es fdcilirente calculable,

Este trabajo podria ser complementadn con un estudio de las
reacciones nue ocurren en las mezclas concentradas asua-litina,
Para esto ser{m necesario tomar como ejemplo el comoorteniento
quinmico ¥ electroquimico de un elemento y verificar as{ la va~-
ildez dc las predicciones cue se podrian hacer a partir del es-

ouema tedrico oue se ha desarrollado.



ANEXO



ESTIMACION DE LA ACTIVIDAD DEL ION
H' N LAS MEZCLAS AGUA - LITINA

En esta vorte del trebajo se trata de medir el pH de las
soluciones agua-litina de diferentes composiciones por noten—

ciometris utilizande el electrcdo de vidrio.

l.- Significado de una medida de pH.-

51 se consideran dos disoluciones x y s, la diferencia de

PH puede escribirse 3

pHx - pHB 2 e ————— - - - ——
’ RT In 10 RT 1n 10

donde Ex Y EB gon, respectivamente, las f,e,m, de las solucio=~
nes x y s medidos entre un electrodo de vidrio y un electrodo
de referencia (generalmente calomel) y ij ¥ Ejs reprezentan
los potenciales en el contacto entre las soluciones x y s y la
solucién del electrodo de referencia. F, R y T son 1la constante
de Faraday, la constante de los gases y la temperatura absoluta

rezpectivanente.

Para determinar el pH de una disolucién (por ejemplo la di-
golucidn x), se necesita conocer el PH de una disol“4idén dada
1lanada esténdar (por ejemplo 1la disolucidn s), el valor de
(Ex - Es) (que se mide pcr potenciometria) asi como el de (ij-Ejs)'

Los valores absolutos de ij y Ejs no se pueden determinar



perc es posible minimizar la diferencia (E, - Ejs) . Esto se

. Jx
logra cuando la solucidn-muestra (x) es muy narecida a la so-
lucidén estandar (s), sobre todc desde el vunto de vista de 1a £w

fuerza idnica,

2.- Medida del pH de disoluciones

acuosas concentradas de litinag.-

(a) Eleccidén de una disoluciédn estandar.-

Para la determinacién de pH de disvluciones sltamente alca-
linas, Tuddenham y Anderson (17) recomiendian el uso de una solu-
cibén esténdar conteniendo 0,2 M de cloruro de cslcio y 2M de clo-
ruro de sodio saturada de hidréxido de calcio, & la cual asignan
un pH de 11.82, En tal caso 1la diferencis de notencial de unién
(ij - Ejs) es minima. Hemos escogido esta di<olucién estdndar
para 1a medida de los pH de disoluciones acuosas de litina de
concentraciones ent.e 0.9 ¥y 5 mol hg-l. Se puede observar aue la
fuerza idnicr de la disolucion esténdar es del orden de 2.5, un
valor intermedio entre el intervalo de lns fuerzas idbnicas de

las disoluciones de litina concentradsas.

(b) Error alecalino.-

En discluciones que contienéﬁ concentraciones de icnes H+
muy bajas (pH »10), las membranas de vidrio responden nosolanen-
te & combios en la concentracidn de iones hidrdgeno, sino tam-
bién a la concentracién de iones de metales aleslinos. Im figu-

ra 21 (18 )muestra el error de un electrodo de vidrio en solu-



ERROR (UNIDADES DE pH)

Figura 21: Errores de electrodo de vidrio !
tipico en soluciones alcalinas
oue contienen diversos cationes
a 25°¢C.
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cioites acuosas mlcelinas nue contienen varios cationes. El
gigno negativo del error significa que el pH medido con el

electrodo de vidrio es mas bajo que el valor verdadero.
(c) Técnice experimental,-

- Preparacién de solucilén esténdar (pH = 11.82}.-

A uvna solucidén saturada de hidréxido de calcio se adi-
ciondé la centidad apropiada de clorurp de sodio y cloréro de
calcio para oblener una solucién 2M en NaCl y 0.2M en CaClz.
La pureza del hidréxido de calcio se npudo comprobar por valo-
racién de la solucién saturada utilizando biftalato de potasio
como Patrén primario y fenolftaleina cono indicador. La concen-
tracién moler, asi determinada, fue de 0.0204 + 0.0002 , valor

que coincide nrécticanmente cgon el encontrado en la

literatura (0.0206) (17).

- Galibracién del potencidmetro.-
El equipo se calibrd con la disolucidn estdndar (pH 11+82)

a la temperatura de 2500.
~ Mediciones de pH,-

Una vez calibrado el potencidmetro se hicieron las medidas

de pH de las diferentes disoluciones de apua-litina.

(d) Resultados y discusién.-

Los valores de pH medidos en funcidn de la concentracién de



.
litina estdn reunidos en le tabla 9 . A estos valores se les

debe sumar el error alcalino para obtener el pH verdadero. Asi,
para una disolucidn de concentracién 1 M del ion Li+, el error
alcalino es del orden de una unidad para un pH de 12.7, lo aue
significa nque el pH verdadero debe acercarse al valor 12.7 + 1 =
13.7. Cuendo la concentracidn del ion litio asunenta el error
alcalino crece, lo que explica aue a medida que awienta la con-
centracién de litina disminuye el valor de 1la lectura de pH. Si
se suman valores crecientes de eirores alcslinos a los pH medi-
dos , cusnds sumenta la concentracién de litina, se puede admi-
tir que se obiendrian valores reales de pH casi constantes y no
nuy lejos del valor de 13.7 correspondiente a una ccncentracidn

de 1 mol Kg-l .

TABLA 9

ru— P - - ... b e W

Concentracidn LiOH/mol Kg’l 0.5 1.0 2.6-?g59011

e o - .

A L e a

pH 12.98 12.70 12,26 11,85 .
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