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Las mezclas ae;ua-hidr6xidos olcnlinos preFentnn grRn inte­

r~s como medios reaccionales para el tratamiento de minerales 

(concentraci6n del inineral 1 elaboraci6n y purificación del me­

tal) 1 en el do ninio de la extracci6n electroouímica y •.n el -

tratamiento químico de los 6xidos (precipitaciones selectivas, 

preparación y purificaci6n de algun~s 6xiños), El inter~s y la 

utilidad que tienen estas mezclas estdn directam'ente relacio-­

nadas con su .v.l to poder de solvataci6n sobre los cationes me­

tálicos. 

Las mezclRs concentradas de al'Ua-sosa y aF,Ua-potasa han 

sido muy utilizadas para estos fines, Recientemente han sido 

desarrollados varios trabajos (1,2) cuyo 'prop6Eito es el estu­

diar las reacciones químicas y electroquímicas que se llevan 

a cabo en estos medios a varias temperaturas, 

Las me7.clas ae;ua-li tina, aunque de uso ·menos generaliza-

do que las soluciones acuosas de sosa y de potasa, son tambi~n 

muy importantes desde el punto de vista práctico; grandes can­
titlades de hidr6xido de litio son utilizadas e~ la fabrica-­

ci6n de estercatos y otros jabones de litio que se preparan 

por acci6n de soluciones concentradas de litina sobre las gra­

sas. Estos jabones se añaden a las grasas lubricantes para man­

tener la viscocidad deseada en temperaturas nltas y bajas, El 

hidr6xido de litio se usa,también, para prolongar la vida de 

los acumuladores eléctricos alcalinos que están r:-,~·u;,tituidos !lCil' 

electrodos de 6xido de hierro y 6xidÓ. de níquel y potasa cáus-
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tic a como electroli to ( 3). 

A la fecha, no se había realizado, para las mezclas agua­

litina, un estudio te6ri.co y sistemático similar al de las so­

luciones concentradas de agua-sosa y agua-potasa. Por tento,el 

objetivo fundamental de este trabajo ha sido el determinar las 

propiedades de las mezclas agua-litina mediante una descripci6n 

termodinámica de estos medios que permita utilizarlos,como me­

dios reaccionaleR 1 de una manera racional. 

En una primera p~rte se han reunido y esLudiado las carac­

terísticas físico-químicas de las mezclas agua-litina. En esta 

parte se han estudiado, por un lado, la variación de las propie­

dades físicas útil!ls en electro~uímica (densidad, conductividad 

y visco11idad) en funci6n de la temneratura y la co111posiciln del 

medio; por otro lado,sa han estudiado las·nctividades de los 
o constituyentes a 25 e, ya que el conocin1iento de las activida-

des de todA.:J las especies posibles en un medio permite estable­

cer y discutir los niveles de basicidad. 

En una sep;unda parte se ha discutido la elecci6n de una es­

cala de potencial y se ha mostrado c61no establecer los <liagra­

mas pt·tencial-basicidad a partir de los datos termoquímicos, se 

han calculAdo los diagramas 

modinámica de los medios, a 

de potencial de descomposici6n ter­
o 25 C, y se les ha comparado con el 

dominio de elect~·oactividad correspnndiente a diferentes elec­

trodos. 
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I. PROPIEDADES FISICAS DE r.As ''EZCLAS AGUA-LITINA. - -·-·· - .. - -...... --- . ·-- --- -- ~----

En el CRmpo de lR hidrometalurgia es muy importante el cono­

cer algunos prir1hetros físicos del medio reaccional, tE1les como: 

densidad, viscos idE1d y conductividad. Este conocimiento penni te 

predecir cuáles aon 10'!3 medios favorables para lR formación de 

suspensiones de sólidos y para facilitar el paso de corriente. 

En el caso de soluciones de electrolitos, y en pRrticular de las 

mezclas E1gua-li tina, es importante conocer al1'unRs nropiedE1des 

f:Ísico-nu!micas - corno la solubilidad del electrolito y el pun­

to de ebulliciln de la mezcla - en el dominio de la temperatura 

y composición utilizables; ~sto r>er.ni te conocer las c<,ndiciones 

en las ~ue el medio considerado se encuentra en forna homog~nea 

líouida, 

Todos loe parámetros físicos se han representado en los Jia­

gºramas que se muestran en las fi."llras l a 4, Estns fip;uras mue:;­

tran diferentes curvas de varie.ci6n de la temueratura •on función 

de la composición del medio (expresada en fracciln molRr y por· 

ciento en peso del hidróxido de litio), pRra diferentes valores 

c¡,nstantes del parámetro considerado. 

En estos diagramas se ha representado la curva isóbara, co­

rrespondiente a una atmósfera, fJUe indica la zona en la cual o­

curre l<i ebullición de la mezcla. Además tRmbién se muestra la 

región de temperatura y comµosici6n corresnondiente a lR cris­

talización de la litina. 
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Estos diA11ramas tienen r,ran utilidAd porque perrni ten: (a) 

tener unri visi6n rápida y completa de todAB las variaciones de 

los parrunetros físicos considerados y establecer las condiciones 

de te:nperatura y composici6n del. medio; (b) re11arupar loe datos 

oue se encuentran en forma dispersa en la literatura (4,5) y ho­

mogeneizar sus unidades. 

Descripci6n e internretnci6n ne ln"1 rli.ri.'.'.l'amns.-

L·n fi¡rura 1 mueGtra la varinci6n de l.n tPrn~'?rPt•1··~, en fun­

cidn de lo compordci!.11 del medill, para vnlores constantes de den­

sidad. Si se fija la composición del medio a un valor dado de 

fracción molar, se observa que a medida aue aumentA la temperatu­

ra la densidad del medio disminuye; si por el contrario, se fija 

ln temperatura, se puede ver aue lR densidad del medio a1tmenta 

con la composición. 

La figura 2 muestra la variación de la temperatura en fun­

ción de la co1r:posición parA valores constantes de la viscosidAd. 

Del dia1~ramn se puede deducir que, nara una concentración dafüt, 

lR viscosidad del medio dismin11ye cuando lf' temperatura numenta 

y, l'~ra llnio! i;emPer1ü11ra dada, lA viscosidad aumenta C•.:n la frac­

ción molAr o por ciento en peso de hidróxido de litio (LiOH). 

La firoira 3 1nuestra la vari.ación de lA temperatura con la 

composición del medio ]Jara va1oree constantes de lri conduc l.ivi­

cdad. De esta figura se puede ver nue, uara unR fr"cci(;n molar 

dada, la c0 nductividad Aumen-L" con lo. temperatura. y, TJflra una 
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temperatura dada, la conductividad aumenta con la composición 

del medio. 

La figura 4 muestra la variaci6n de la temperatura Gn íi.J.n­

ci6n de la composición del medio pnra valores constantes de la 

conductividad molar. AQUÍ se puede observar que, si se mantie­

ne la· fracción mc;lar constante, la conductividad molar awnenta 

con la temoeratura; por otra parte, para una temperatura cons-

tante la contluctividad molar disminuye cuando au•nenta la concen­

traci6n de LiúH. 

Es importnnte hacer notar que, para las mezclas concentra­

das de agua-litina, existen pocos datos en lFt literatura acer­

ca de la conductividad como función de la temperatura. 

Las con,Jiciones más favorables a emplear en e1ectrometalur­

gia son el tener valores pequeños de densidad y visco,sidad y 

alta conductividad el~ctrica. El nnálisis de los diagramas re­

presentados en las figuras 1 1 2 y 3 permite fijar estas condi­

ciones; así,ouede observarse que para obtener valores de den­

sidad y viscosidad pequeños se necesitan bajas concentracio­

nes de LiOH cuando se está a temperatura ambiente. Sin embar­

go, para aumentar la disolución de los minerales (6xidos e hi­

dr6xidos metálicos) se requiere con frecuencia el tener altas 

concentraciones del hidróxido Alcalino y esto implica un au­

mento de la.densidad y viscosidad del medio y una disminuci6n 

de su conductividad. En tal caso, para mejorar las condiciones 

sobre ~stos oará111etros r!sicos los diagramas muestran que se 

necesita aumentar la temperatura. 
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Var1.aci6n de la conductividad eléctrica 
de las mezclas agua-litina (en .Jl:icm-1) 1 

en función de la temperatull'a y de 111 com- ' 
posición expresada en fracción molar de 
LiO!f (N(LiOHo)) y en por ciento en peso 
de ll tina (%LiOH). 
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La tabla 1, deducida de las figuras 2 y 4, permite comparar 

la visco111idad y la conducti vid.ad molar de dos mezclas agua-li ti­

na a dos temperaturas diferentes:. As!, se puede notar que una 

so1uci6n acuqsa de litina al 10 '!-,y a temperatura de 75ºc, tie­

ne la misma viscosidad y una conductividad molar mucho mayor aue 

una solución al li' a temperatura ambiente ( 25º0). 

'.!'._ablJ!....l~: Valores de viscocidad y conduc­

tividad molar para soluciones 

de litina al 1 y 10 oor ciento 
o y temperaturas de 25 y 75 C, 

Temperatura 

ºe 
0 or ciento 25 

en neso 

1 

75 

0.4 Visco.sldad( C ,P) 
~----- ---------- ------· --------

ll Conductividad 2 molar(~nol "".lcm ) 200 300 

Viscosidad(O,P.) 3 1 
¡.. _______ ._. ----·-------------· --------

10 Conductividad 180 
mol~r(Jl:1 mol-1 cm2) 75 
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II. DETEHMINACION DE LA BASICIDAD. 

II.1.- Aspecto cualitativo. 

Las mezclas concentradas de aeua-hidr6xidos alcalinos pue­

den ser considerad!'s como disolventes .ntermediarios entre las 

disoluciones acuosas y los hidróxidos fundidos (6,7). 

A continuación se muestran les escalas de acidez en las so­

luciones acuosas diluidas .v en los hidr6xidos fundidos y se ob­

serva que lns mezclas concentradas en a¡:¡ua-hidr6xido de litio 

se colocan entre estas dos escalas. 

Soluciones 
acuosos 

Mezclas 
concen1radas 

Hidróxidos 
fundidos 

Puede notarse que el extremo básico en la escala del agua 

corresponde al extremo ácido en los hidróxidos fundidos. 

II.1.1.- Litina Fundida.-

Cuando el hidr6xido de litio se funde se disocia co~pleta­

mente en sus iones Li + y OH- (6, 7), y la especie OH- sufre una 
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r.iutodisociaci6n 

= + 

caracterizada por una constante de equilibrio ciue puede expre-

sarse uort 

a(02-), P(lf,O) 
K = -----------¿ 

. a 2 (0H-) 

en la que a(o2
-) y a(OH-) representan las actividades de las 

2-e s peci es O ·y OH-, respectivamente, mientras que P(H
2
0) co--

rresponde a la presión parcial de vapor de apua en e~uilibrio 

con el liquido, 

De acuerdo con el concepto de oxobasicidad de Lux 8 y 

Fl.ood 9 1 es posible definir una escala de basicidad en na 
cual una ~ 2-oxobase eG una eEpecie clanc>dora de la particula O , 

111ientras que un oxoácido es un aceutor de dicha pRrtícula. En 

e"stns condiciones es posible considerar, corno 
2-) 2-basicidad, una escala de pa(O (-log a(O ) 

2-tándar corresponda a una concentración de O 

medida de la oxo­

cuyo estado ee-
-1 igual a 1 mol.Kg • 

Si se considera que en estos medios la especie Li+ no tiene 

propiedades ácido-básicas y que su actividAd es constante, se 

6xido de litio (Li?O) dependerá ú-deduce que la actividad del 
2-nic amente de la especie O , Por tanto es posible expresar la 

oxobasicidad por el cologari tino de la actividad de la especie 

Li:<>O (pa(Li2oi', considerandlo como estado estandnr el compues­

to Li
2

0 puro. 
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. En igual forma, se puede también expresar la oxoacidez por 

medio de la actividad del agua y definir una escala de .,pa(H
2
0); 

esta especie, por analogiA con la autodisociaci6n del agua, nue­

de ser co:teiderada co·•co el protó1t solvatado por los iones OH-. 

De lo anterior ee puede concluir que las especies que dan u­

na idea sobre lo ácidobasicidad del medio, en el hidr6xido de 

litio fundido, son o2-, Li
2
0 y H2o. 

II.l.2.- Soluciones acuosas.-

Es bi~n conocido que en las soluciones acuosas diluida~, el 

disolvente agua se· autodisocia Gn la si{'1liente fonna 

y que la dcidobnsicidad del medio puede ser medida por medio 

d..e las actividades de H+ y OH-. 

En las mezclas cc;ncentradas agua-litina se encuentran p;ran­

des cantidades de las especies H20 y OH~. Si se considera el 

equilibrio: 
- + OH + H 

se observa que estos medios son trunpones de acidez debido a que 

la variaci6n de la actividad del ion H+ es penueña. Te6ricamen-

te esta acidez podría medirse en base al concepto de Bronsted 
+ (intercnmbio de H ) o ( 2-) de LUX y Flood intercambio de O • 

Por otro lado, si se quiere elegir la escala que represen-
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te en .forma más adecuada la basicidad del medio, es necesario 

estudiar la actividad de todas las especies presentes, Poste­

riormente se discutirá más detalladarnente la selección de esta 

escala. 

11.2.- Actividad de las especies moleculares.-

11.2.I. - Determinaci6n de la actividad del agua.-

Para determinar la actividad del agua en las mezclas af\lla­

li tina se recurrió al valor del coeficiente osmótico práctico 

encontrado en la literatura (10). Este coeficiente osmótico 

práctico JD se deí'ine en t~rminos de la cnergfo libre molal par­

cial del disolvente (ll) r 

¡D")I ar/55. 51 (2) 

en donde GH 0 
energía lib~e 

-·o 
es la energía libre molal parcial y GH 0 es la 

en un estado estado estándar correspon&iente al 

agua pura; ¡D es el coeficiente osm6tico práctica, )1 el número 

de iones en que se disocia el e1ectrolito, 55,51 es la concen­

traci6n en mol Kg-1 , del disolvente agua, m es la concentra­

ción de LiOH en mol Kg-1 , R la 'constante de los gases ideales 

y T la temperatura en grados Kelvin. 

Por otro lado, la energía libre del ap.;Ua GH
2

0 se relaciona 

con su actividad, a(H
2
o), en la siguiente formar. 

- -o 
GH o= GH o + RT ln a(H20) (3) 

( 
2 

P(ftO) 
a H20) = ----2-- , es decir la presión de vapor relativa. 

Pº 
donde 
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P(H2o) ea le presi6n de vapor de agua a la composición de la 

mezcla y Pº la presión de vapor corresnondiente a la del a¡nia 
o puea, cuyo valor es 23,753 mm Hg a 25 C. 

A partir de las ecuaciones (2) y (3) se obtiene la rela­

ción entre la presión de vapor de af,Ua P(H2o) y El coeficien­

te oam6tico práctico ,0, ~ue se expresa por ' 

log a(H2o) = log -~~~'2~2 = - O ,007824 V m,0 ( 4) 

En la tabla número 2 se reswnen valores del coeficiente 

osmótico encLntrados en la literatura para diversas concen­

traciones (h8sta una concentración igual a 4 mol Kg-1 ). La 

representaci6n gráfica de log P(H20) en funci6n de m (fig.5) 

permite obtener, por extrapolAción, los valores de .0 para 

concentraciones mayores , hasta la saturaci6n. Los valores 

as1 obténidos se encuentran tambiln en esta tabla, 

II.2.2.- Actividad del hidróxido de litio.-

La actividad de la especie LiOH (a(LiOH)) se puede cal­

cular integrando la ecuación de Gibbs-Duhem, que se expresa 

co1no: 

W(H20) dG(H20) + N(LiOH) dG(LiOH) = O 

donde N(H20) y N(LiOH) son las fracciones molares del a¡'1la y 

del hidróxido de litio, respectivamente, Esta ecuAci6n puede 

tembi~n escribirse de la siguiente forma : 



..... 
'"1.81 

! .. 
' a~u 
'1!' 
ii'. 
J ..... 

.... 

..... 

... ae 

-1.07 

..... 

..... --lt -- • 

.Pigura 5t Vartacidn del loPDr:i:tmo de la prestdn 
de v1u>or del aPUa ( en a~m) e:i t'uncidn 
de 1A. concentración de litina en frRe­
Cidn ~olar (~(ttOH}) T mol xg-1. 

- .... ... 
• •· • 

• 

• 



. . 

Tabla 2: Valores de (N(LiOH) - l)/N(LiOH) (N°(LiOH)= 
fracci6n molrir de litina), del coeficiente os­
mótico prácti.co (,0) y del colog11ri tmQ de lFJ pre­
sión de vapcr del amia (en atm) nnra diferentes 
concentraciones de li tinri expresada!'l en mol Kg-1. 

m/ mol ~g- 1 Nll,,IQHJ- 1 
NILIOHl 

0.1 555.5560 o. 894 -1. 5665 

0.2 -277. 7780 o.8B9 -1.5079 

0,3 - 185.1852 .0.881 -1.5092 
. 

. 

-1.5132 

-l. 5145 

'.:1~5296 '' ;-.. :, . 

. .. '. ··:·:· . 
5. 34 ·. · -~ .·:.16.4037 ·· o.895 -L 5800 .-'._. ' ' 

. 

. 
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N(H20) dlog a(H2o) + N(LiOH) dlog a(LlOH) = O 

N(lf20) + N(LiOH) = l 
(5) 

Si se escoge como estado estándar a lR soluci6n acuosa sa­

turada de LiOH y como estado de referencia el compuesto puro 

(LiOH puro), y se integra la ecuación (5) se tiene la relaci6n: 

. )Nt -N(LiOH) . 
log a(LiOH) = ------------- dlog P(H O) (6) 

Ns N(LiOH) 
2 

en la cual N1 y Ns representan las fracciones molares del hi­

dróxido de litio, a la co:nposición considerada y rn l" solución 

saturada, respectivamente. 

La razón por la cual se ha escogido la solución saturada CG­

mo eatado estándar es porque se trata de un estado bien defini­

do a cualquier temneratura. 

Si se representan gráficamente los valores(! - N(LiOH).)/N(LiOH) 

en función de log P(H2o) (datos que se encuentran en la tabla 2), 

se obtiene una curva a partir de la cual es posible determinar 

log a(LiOH), para una composición dada de la mezcla aeua-litina, 

mediante la medida dr·l área bajo la curva entre los límites Ns 

y N1 (fig.6), Los valores de ln actividad de LiOH, as1 obtenidos, 

se encuentran en lR tabla 3, 

En la figura 7 se muestra lA variación del colo~aritmo de la 

actividad de LiOff ( pa(LiOH)) en función de la concentración de 
-1 la mezcla expresada en mol Kg • 
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Tabla 3~ Valores de las actividades de la litina, a'(LiOH) 

y a(LiOH) (ver texto) y su razón, k, pera diferen­
tes concentraciones (en mol K~-1). 

111/mol Kg-1 oÍL.IOH.l olLIOH> 

o .J. 0,0052 0,')0079 6.56 

0,2 0,0176 . 0,0030 5,80 

0,3 0,0061 5.85 

0,4 .Ol:O? 

5.71 

o • 5.74 

. o. 

5,68 

5.68 

5.68 

5.68 

5.68 
' . ' ' ' ,_-;_,:-V'-'·.:'' .. 

"'.:'·º· 250.7 . 

.. :·0.3481 

-:~~-~~K~~;:p:§Q!"4!-t:":~;:t f~_-':;·r::;'.: 
~~~~"---~~~-t~~~-

· '; '.; i{; _ cj · 7~¿,- '• '• -~ _Q,8835:: ...... _.c5 .•. 6J ___ , __ 

5.6169· l.l'JOOO 
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de l~ actividad de LiOR) en funci6n 
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Por otra parte, pPra definir las uctividr,¡des ño l~F. i:olutos 

en soluciones di i.uidae ( a '(LiOH)), muchos Autores seleccionan 

a la soluci6n infinitamente diluida como estado de referencia 

y la concentraci6n a la cual la actividad ea le unidad (fig,8) 

como estado estándar. 

En la literatura (10) se encuentr!lll los valoree del coefi­

ciente de actividad promedio <r± ), a partir de los cuales se 

han obtenido los valores de le actividad de LiOH, a'(LiOH) (ta­

bla 3), Estos valores de)'± fueron obtenidos a partir de medi­

das de f. e .m. 

El cálculo de a'(LiOH) se obtiene a partir de le siguiente 

expresHn : 

Rel!lci6n. entre a' (LiQ!!Lx .... a(LiOH) .-

Se puede demostrar que, tanto para valores experimentales 

como por el c~culo termouinámico, la razón entre a'(LiOH) ~ 

a(LiOH) es constante. 

Sea el equilibrio de disociaci6n: 

(7) 
caracterizado por una constante k ciue se expresa como sigue: 

a(Li+) • a(OH-) 
k= ----·------------

a(LiOH) 
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o k= ---~~i~~Q~l __ 
a(LiOH.) 

Se calculó la 

• 

sas composiciones 

relaci6n entre u' (LiOH) y a(LiOH) para di ver­
-1 comprendidas entre 0.1 mol Kg y la satura-

ci6n los valores nue se obtuvieron fueron casi constantes, en 

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

k = 5,7 ± 0.1 

El VE!lor de k también puede cnlcularse a partir de las ener­

gías libres de formaci6n estándar de lE!s especies involucradas 

en el equilibrio (7): 

log k = 
RT ln 10: 

+ 

Loe valores de G0 se encuentran en la tabla 4, 11 valor de k que 

se obtiene en esta forma eo igual a 118. 

Como puede observarse, el vnlor de k obtenido a partir de 

los valores experimentales de a' (LiOHO y a(T,iOH) es constante 

pero difiere del valor calculado a partir de las enerF,ías libres 

estándar de las especies Li+, OH- y LiOH, EstA diferencia, que 

también se ha observadt' en el caso de las soluciones concentra­

das ae;ua-potasa (1 ), se puede atribuir a la imprecisión en la d~ 

terminación de las energías libres est~ndar de los icnes, En lo 
o 

que respecta Pl valor de G OH- (-157 410 J) se utiliz6 con 



Tabla 41 Energías libres estándar de formación de las di­
fer<·ntes esuecies que intervienen en los e.,uili­
brios considerados a 25°c. 

H20l~) LiOH Li
2

0 OH~ Li+ H110 Li IHIJ) 

G
0t K J) "228·589 .. 438·902 -561·911 -·157-41 o -285·66" - 58·555 - 81-416 



• 
~xito en el caso de las mezclas agua-sosa (1) y puede por tanto 

considerarse ce.no válido; por otra parte, puede decirse nue en 

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

Valor de G~iOH (-438 902 J), se determinan cm mAyor precisión. 

Es entonces factible el suponer oue las diferenci.as en el valor 

de k provengAn de una imprecisi6n en el valor de G~1+ encontra­

do en lA literatura. De esta forma, si en lugar de tau.ar el dato 

bibliográfico de -70.220 Kcal (12) se considera unu vnlor de -

-68. 276 Kcal se obtiene un valor de !{;: 5. 71. En l11 literatura só­

lo se encuentra el vnlor de G~i+ indicado nnteriormente; sin em­

bargo el vtüor de -68. 276 Kcal calculado a nRrl.ir de k puede ser 

considerado como un dato confiable sobre todo si se considera 

que , usualmente, las determinaciones de las energías libres de 

loe iones pueden ser muy imprecisne y llevar a errores a veces 

mayores que 2 Kilocaloríae. 

II 2. ).- Actividad de óxido de litio.-

Para calcular la actividad de Li20 se puede partir de la 

constante K(LiOH) del equilibrio siguiente: 

donde 
. . P(H O) • a(Li~O) 
K(LiOH) = TTT-~---------~ 

a (LiOH) 

(8) 

(9) 

La coustantc K(LiOH) puede calcularse a partir de las ener-

gias libres de las especies involucrafüis en el. equilibrio (6): 
o o o 

GH· O + GLi O - GLiOH 
pK(LiOH) = ----2-------2--------- (10) 

RT ln 10 
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De la relacitn (9) se obtiene 

pa(Li20) = pK(LiOH) + log P(H20) + 2pa(LiOH) 

Si se conocen los valores de pK(LiOH) (calculado a par­

tir de la ecuaci6n (1a», log P(H20) y pa(LiOH), es posible de­

terminar el cologaritmo de la actividad de Li 20, Los valorea 

de pa(Li 20), calculados 11111 esta for~a, se encuentran en la 

tabla 5, 

La figura 9 muestra la variaci6n de pa(Li20) en funci6n 

de la co~centración dn mol Kg-1 • 

11. 3 .- Actividad de las especies iónicas.-

Para conocer laa activid8des de todas las especies i6nicas 

basta de.terminar la actividad de una de ellas, ya que conocien­

do la actividad de un ion se pueden calcular las actividades de 

los demás. 

En las mezclas Agua-sosa y agua-potasa se determinó la ac-

tividad del ion metálico alcalino l , lo que permitió calcu­

lar la actividad de los iones H+, OH- y 02-. Esta detennina­

ci~n se hizo por potenciometría.utilizando un sistema de refe­

rencia de potencial equivalente al par redox correspondiente a 

los complejos del mangAneso (1I) y (III) con la trietanolrenina 

y haciendo la hio6tesis extratermodinámicade nue los coeficien­

tes de actividad de solvataci6n de los dos complejos son iguales. 



Tabla 5: 

m/mol Kg- 1 

0.1 

0.2 

0.3 

0.4 . 

0.5 . . 

. 0,6 

. 

_____ ,,...., .. ,_,,_ _____ - -

Valores del lop,nritmo de l~ presión de vapor 
del ap;uA ( en atm) y cologaritmos de l8s nc­
tividades de lE\s entidades moleculares r.iOH 
y I.i20 (pa(r,iOH) y pa(Li20)) parA tlifcrentos 
concentraciones de litina. • 

p otLiOHI 

-1.5065 3,1•110 19199 

2.'il77 18.8<:: 

-1. 5092 2. 2168 18. 21 

-1.5106 1.9899 17.76 

-1.5119 1.8274 17.43 

. -1.5132 \ 1.6950 17.17 

1.5833 1&94 

1.4791 

1.3938 16.56 

1.3176 16.41 

1.1750 16,12 

' .·•• l .• o 589 . 15.88 

.. :.(0.9§48 ... 15.67 

. . 

1 

. 
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P.ara las mezclas af,Ua-li tina se trató de hacer lo misrno, pe­

ro el par redax utilizado en las mezclas agua-sosa y agua-po­

tasa no dio resultados positivos, ya que los complejos de man­

ganeso {II) y {III) con la trietanolamina resultaron muy pocos 

solubles; esto nos condujo a efectuar. una estimación de la ac­

tividad de los iones Ht por pHmetr!a (ver anexo), 

II,3,1,- Actividad del ion OH-.-

La actividEJd del ion OH- puede cEJlcularse a partir del si­

guiente equilibrio$ 

H O = OH + H+ 
2 

caracterizado P"r la constantes 

= ~!2~:1_:_~!~~2 __ _ 
P(K

2
0) 

{ll) 

de donde para una composici6n x, la actividad del ion OH- pue­

de expresarse de la siguiente forma ~ 

Si se refiere la actividad de OH- a un estado estandar s 

se obtiene 

a{oH:")x 

a( OH:'°) 
S 

o en forma logarítmica: 



log 
a(OH'."")x 

a(OH-) 
S 

= + 

• 

(pH - pff ) 
X S 

(J.2) 

Con anterioridad se ha seffeledo oue 1 en los medios ap,ua­

hidr6xido de litio concentrados, las diferencies de pH son 

muy penueffes con respecto a las·varieciones de la composi­

ci6n de lA mezcla. Por otro lado, un estudio potenciométri-

co de la variaci6n del pH en funci6n de la concentración de hi­

dr6xido de litio, comentada en el an~zq 1 muestre que el pH 

permanece casi constante para valores de m comprendidas en-
-1 tre 0.5 y 5 mol Kg • Por las diversas razones que se discu-

ten en el mencionado anexo, esta determinación es muy impreci­

sa y se puede considerar oue el pH es constante en todo el in­

tervalo de composici6n ct•nsiderado; la ecuacif.n (12) se sim­

plifica entonces y queda: 

a(OH-) P(H O) 
l•g -------X = leg ----~--x 

a(OH-) P(H
2
0) 

S S 

(l! 3) 

'El valor de log P(H2o)x se encuentra en l'a tabla 2 y el 

valor de log P(H20)s corresponde al lovaritn10 de la presión 

de vapor del agua nura y es igual a -l. 5053.. 

Para definir un estndo estandar hay nue conocer la ac­

tividad del ion nara una cornposici6n dada, y esto no es po­

sible • Sin embargo, en soluciones diluidas es posible admitir 



• 
que a{Li +) "'" a{ OH-) = in' {LiOHl • No obstante, no se pueden 

considerar soluciones muy diluidas cuando se auiere despre-­

ciar la variación de pH en el dominio de composición conside­

rado y aJilicar la relaci6n{l3). 

mol 

Por lo tanto ,hem~s considerado una 
-1 Kg como el esta.do o para la cual 

a'{~~o_H~~ = 
0.2735 

a{LiOH)s 

y hemos admitido que 

a' (LiOH)
0 

solución de LiOH de 1 

-···-··. ··-- = 0.523 
a{LiOH) 

s 

Si se con f!dera l:..> e.cti vided de OH- en un medio x, con res­

pecto al medio o , se puede escribir : 

a{OH-)x 

log ---------- = 
a(OH,-)s 

o 

pOH = pOH -
X O 

a{OH-)
0 

log --------
a( OH-) s 

P(H20)x 
log -----·· 

P{H20)
0 

y al re~mPlazar los valorea numéricos: 
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II,3,2,- Actividad del ion o2- .-

Para calcular la actividad del o2- se puede considerar un 

equilibrio en el cual está involucrada· esta especie, por ejem­

nlo: 

en que 

- a(H+). a(o2-) 
K(OH ) = ----··--------­

a(OH-) 

Para una comnosici6n dada 

2 
a(OH-) 

a(O -) = ------~-. K(OH) 
x a(H+)x 

con respecto a un estado estandar se tiene que : 

( 2-) a 0 X 

lag ------ --- = 
a(o2-) 

s 

a (CH-)x 
log ------ª (OH-) 

s 

+ 

Como hab!ainos dicho m teriormente, lA variaci6n de pH es 111uy pe­

QUeña y 1 por tanto 1 la v.cti vi dad de 02- es casi igual a la de 

a(OH-)x 
log -----­

a (OH-) 
s 

II,3,3.- Actividad del ion Li+,-

Le acti vidod del hidróxido de litio· á(LiOH) es igual nl p110-

ducto de las actividndes de los iones O~ y Li+ 

a'(LiúH) = a(Li+) ' a(OH) 
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Como se conoce a'(LiOH) y o(OH-) se deduce sencillamente la ac­

tividad del ion Li+ 

a(Li+) =Cef!~!~~l 
a(OH-) 

Con respecto a un er.tado s , se tiene aue 

a(Li+) 
X 

log ------ = 
a(Li +) 

s 

a'(LiOH) 
X 

log ------
a(LiOH) 

9 

+ pOH 
X 

La figura 16 representa la variación de 

a(Li+) 
log ----- X 

a(Li+)
9 

, pOH 2-
0 • pO 

en función de la concentración de litina expresada en mol Ki"~ 

11.4 Escalas de basicidad. 

Es un hecho conocido el nue las actividades de las espe­

cies iónicas aisladas no pueden ser determinadas, puesto c1ue 

es imposible añadir al disolvente los iones en fonna separada; 

esto implica el que no sea posible conocer l~s contribuciones 

individuales de las esnecies i6nicas n la energía libre del 

sistema. En la práctica soln!Hente se pueden medir el coeficien­

te de actividad del electroli to, es decir del conjilnto míni:uo 

de dos especies i6nicas. 

Como se l!•enci on6 

tividad de los iones 

anteriormente, la deter.11inaciln de la ac-
2- - + O , OH y H· en las mezclas aeua-litina 
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Figura 10: Variación del cologaritmo de la actividad 
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log (a(Li+)~/a(Li+)s)) en función de la 
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ea muy imprecisa. Por tanto, ea necesario tratar de encontrar 

una escala de actividad 110lecular 11ue repreEente mejor la basi­

cidad del medio. Consideremos para esto las siguientes especies! 

H20, LiO!i y Li2o, 

(a) Log P(H2o) : esta escala representa la basicidad en hi­

dr6xido de litio fundido, pero no puede ser usadA. para las mez­

clas concentradas ni pera las soluciones diluidas, ya que la ac­

tividad del agua no es proporcional a la del ion H+ solvatado, 

(b) pa(LiOH) : la escala de pa(LiOH.) no representa la basi­

cidad en el hidr6xido de litio fundido porque ea el cologari tmo 

de la actividad del disolvente; sin embargo, en las mezclas a­

gua-li tim• sí puede representar la basicidad. Cabe señalar CJUO 

la actividad de LiOH es el producto de las actividades de los 

iones OH- y Li+ y, por tonto también depende de ln natividad del 

ion Li +, En solucioneE: diluidas pa(LiOH) puede relaci<''\arse cun 

pOH y utilizarse como medida de le basicidad, Para establecer 

lª relaci6n entre ambas considere el equilibrio si&Uiente~ 

LiOH = Li+ + OH- (14) 

caracterizado por 

a(Li +) • a(OH-) 
k = ----····--- ·----- (15) 

a(LiOH) 

Si se considera que en las soluciones diluidas las activi­

dades de los iones Li+ y OH- sun iguales, la ecuaci6n (15) puede 
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expresarse de la sieuiente forma 

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

El valor de k ha sido determinado precedentemente y es ir,ual 

5.7 a 25°0; por tanto 

pOH = 1/2 pa(LiOH) - 0.38 

(e) pa(Li20): una escala de pa(Li
2
0) puede representar la 

basicidau en los tres medios considerados, es decir, el hidr611i­

do fundido, líls mezclas concentradas y las soluciones diluidas. 

En la litina fundida la lactividad de Li
2

0 es proporciunal a la 

del ion o2- ya que,en este medio, la actividad del ion Li+ es 

constante. 

En lo que concierne a ·las mar.olas conccntrqdFrn a¡n1a-hidr6xi­

do de litio hay que hacer notar oue el valor de pa(Li
2
0), al i­

gual oue el de pa(LiOH), uependen trunbián de la activid~d del 

ion Li+. 

En las soluciones diluidas es posible relacionar pa(Li20) 

con el pOK,. Esta relación puede obtenerse a ~artir del siguien­

te eouilibri•r 

+ H'O = 2Li+ 
2 + 

cuya constan to de OGUili brio l( ootá dada por 

K = f!:i~!~l_ . .: a~(_ OH-) 
a(Li20) • P(H20) 

(lJ6) 
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En solucione~: diluid>.'!; se considera aue a(Li+) = a(OH-) 1 

por tanto 

pOH = -¡ [ pa(Li20) - (lag K + log P(H20) 0 
lag K se obtiene a partir de las energías libres de los consti­

tuyentes del eauilibrio (16) 

( o o o o ) 
- .1Gº 

lag K = -------- - 2GLi+ + 2ªoH- - GLi O - GH O = ___________________________ 2 ______ 2 __ 

RT ln 10 RT ln 10 

o A partir de los valores de G dados en la tabla 4 y si se 

considera que, para soluciones diluidas, el valor de lag P(H2o) 

es constante e iF,Ual a la del agua pura (-1.5051 atm) , se de­

duce que la relaci6n entre pO!r y pa(Li20) es lineal; a 25º0 pue­

de escribirse entoncesr 

1 . ) pOH = 4 pa(Li. 20 - 3, 79 

De todo lo anterior se puede inferir nue la especie que mejor re­

presenta la basicidad es Li 20, y la selección de la actividad 

de esta especie p8ra representar la basicidad del medio se jus­

ti f'ica además pore1U e se trata de una actividad molecular fácil 

de deterrninar y por~ue es utilizable tanto en medios fundidos 

como en las mezclas concentradas o .en soluciones acuosas dilui-

das, 
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III.- DETERMI~!~ION DEL POTENCIAL , 

III.l.- Sistemas de referencias. 

III,l.l. Referencia absoluta.-

En soluciones acuosas diluidas el sistema de referencia u­

tilizado es el par H+/H2; en hidróxido de litio fundido se em­

plea el sistema Li+/Li y en las mezclas cónoentradas es posible 

usar cualquiera de los dos. 

Por el hecho de haber escogido pa(Li 20) co ... o escala de ba­

sicidad en las mezclas concentradas agua-litina es conveniente, 

para f~cilitar la escritura de los equilibrios, considerar el 

sistema Li+/Li corno referencia de potencial tecSi'ica; en esta 

ferir.a la especie Li+ interviene tanto en los eauilibrios nuimi­

cos como electronuímicos. Al to11•ar esta referencia teórica es 

posible trazar los diagramas potencial-basicidad (o composición 

del medio) y renresentar tanto el si8tema de referencia experi­

mental como los sistemns redox en estudio. 

III.1.2. Referencia experimental.-

Como sistema de referencia experi:riental se h1:1 utilizado el 

electrodo de mercurio-óxido de mercurio por ser el más adecua­

do en los medios fuertcnente básicos, Una revisión bibliogtáfi­

ca, efectuada por Ives (13), le permitió llegar a la conclusión 

que ~ste es un excelente electrodo para estos medios, debido a 

que presenta las siguientes ventajas: 
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(1) El sistema HgO/Hg en los medios hidróxidos tiene un po­

tencial estable con respecto al tiempo. 

(2) En todo el do¡¡1inio de co!'lcentraciones de las mezclas a­

gua-hidróxido alcnlino solmente existe un 6xido, el HgO. 

(3) Este óxido es insoluble en los medios básicos. 

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

La concentración de hidróxido de litio usada en el electro­

do de referencia fue siempre igual a lR concentración del medio; 

esto permite se eliminen los potenciales de contacto1y la fuer­

za electromotriz medida representa la diferencia de potencial 

entre el sistema redox considerado y el sistema de referencia 

experimental, 

III,1.3, Relaci6n entre la referencia absoluta y la experi­

mental.-

Los potenciales de referencia teórico y expeti.mental se re­

lacionan de la siguiente manera. 

Si se considera que el eouilibrio que se establece en este 

sistema. es: 

2Li+ + Li 20 o 
HgO + 2e = lfg + EHgO 

2Li 2e 2Li+ o 
= ELi+ 

. ·-- -- ----· 
Hg0 + 2Li = Hg + Li20 ( Eº !!.º ) HgO - Li+ 

El potencial E para ~l equilibrio'· a 25ºc ' está dado por 
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ia siguiente ·expresi6n: 

( o o 
E= EHgO - ELi+) + 0.03 pa(Li20) 

!l-onde 

lores 

dados 

( o o ) o 
EH!}°- EJ.i + = E 

de G de las especies 

Y E
0 est~ dado por-6G0/2F. Los va­

involucradas en el e~uilibrio están 

en la tabla 4. 
Por tanto 

E = 2.668 + 0.03 pa(Li 20) 

Tambi~n se puede es'liablecer la relaci6n entre el sistema 

HgO/Hg con respecto al H+/H2• 

te 1 

El equilibrio que se establece en este sistema es el sie;uien-

HgO + 2H+ + 2e = Hg + H20 

2e = 2H+ 

----. ------·--. -·-- -·---· 

o 
EH+ 

(E~gO - E~.+) 
El potencial de equilibrio a 25°c es: 

o 

E= (E~gO - E~+) + 0.03 log P(H20) 

E = Eº - 0,03 log P(H20) 

Eº se calcUla u partir de le variaci6n de la energÍa libre de 

la reacci6n de eouilibrio. Los valores de G0 de los constitu-

yentes del eauilibrio vienen dados en la tabla 4. 

Sustituyendo el valor de Eº en la expresi6n del potencial 
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de equilibrio se tiene nue 

E = o.881 - 0.03 log P(H20) 

Las variaciones de potencial de la referencia experimen­

tal, con respecto a los sistemas Li + /Li y H+ /H2 , en funci6n 

de la composici6n clel medio y de la basicidad se encuentran 

representados en la figura 11, 

Todos los potenciales considerados en el desarrollo del 

presente trabajo han sido calculados o deter1ninados con res­

pecto al sistema Li+/Li en LiOH a la concentraci6n considera­

da. 

III.2. Representación de los Equilibrios Redox.-

En forma general un equilibrio de 6xido-reducci6n puede 

representarse de la siguiente manera: 

e.A+ cLiOH + nLi+ +ne = bB + dLi20 

donde A es el oxidante, B el reductor, a, e ,·b Y· d son coeficien­

tes estequeom~tricos y n el nW!lero de electrones. 

El sistema anter~or puede referirse al sistema Li+/Li y se 

tiene el equilibrio sie;uiente: 

e.A + cLiOH' + nLi = bB + dLi 20 

Al aplicar la ecuaci6n de Nernst se tiene la sipuiente expre­

si6n' 
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E= Eº+ -~--(a log a(A). - b log a(B))+ -*-ldpa(Li20)- cpa(LiOH)) 

RT lnlO 
donde = --1----

o 
o - ti G 

y E = -------nF 

o La tabla 6 reap,rupa loa valores de a, c, b, d, n y E necesa-

rios para el cálculo del potencial de equilibrio de los diversos 

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

iiI,J. Eouilibrios correspondientes al. dominio de electroactividad.-

Desde el punto de vista ter:i1.::rnu!mico, el dominio de electrci­

actividRd corresnonde a la oxidación y reducción del disolvente; 

sin embarpo, en lrt nráctica dicho dominio depende frecuentemente 

del electrodo utilizado olle puede rufrir reacci6n químicrt. "Para 

los electrodos de ¡:;ral'ito o platino, el dominio de ol.ectroactivi­

deid corresponde A ln oxirlación y reducción del diE•olvente, mien­

tras .,ue para el electrodo de mercurio, se obtiene lR oxidF1ci6n 

del mismo y la reducción del ion metálico alcalino para formar un 

amalp.:ama. 

La oxidrtción del disolvente correAponde r>l F•iAtema óxido-re­

ductor o2/LiOH cuyo potencial está dado por lA relación de Nernst 

(loa parámetros necesarios parA su cálculo están en l~ tabla 6): 
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El potencial de e~uilibrio de la reducción del disolvente, 

correspondiente al sistema LiOH/H2 , es : 

E = l.275 + 0.06 pa{Li20) - 0.06 pa(LiOH) - 0.03 loP, P(H2J 

El potencial de equilibrio de ln reducción del ion Li+, co­

rresnondiente nl sistema LiOH'/Li{Hg), está dado por l~ siguiente 

expresión: 

E= o.844 - 0.06 lag a(Li{Hg)) 

El potencial de oxidación del mercurio corresponde al del 

siE'tema HgO/HP,, es decir el de la referencia experimental. 

La figura 12 muestra la variación de potencial. (con respec-

to ·al sistema Li + /Li) de los sistemas o2/LiOH', LiOH/H-2, LiOH/Li(Hg) 

y HgO/Hg, en función de ln basicidad. 
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TA.BLA 6 

A¡ B a & e d n Eº 

HIJO/ Hg 1 1 o 1 2 2·60 8 

02/ LiOH 1 1 1 2 4 2·912 

Li0HIH2 2 1. o 2 2 l ·2 7 5 

LiOH I Li (Hcj 1 1 - 1 o 1 0·844 

• 



IV.1.- Equipos y material.-

- Analizador polaroP:ráfico Model 

- Registrador X-i' Model RE 0074 

174A (PAR) 

(PAR) 

• 

- Celda polarográfica (PAR), con capilar, sistema de 

de martillo y depósito de mercurio 

- Tanque de nitr6geno con manómetro 

- Motor giratorio, Type RZRl-64 (CAFRAMO) 

- Eouipo pare Difractometría de Rayos-X marca Philips 

con goni6metro PIV 105/25 1 panel de circuitos PW 1360/0) 

y generador 11200/00 

- Potenci6metro Beckman Century SS-.l 

- Electrodo de vidrio BeckmAn 

- Agitador ma¡rr¡~tico (Precision Scientific Co.) 

Microelectrodo de aguja de platino 

- Electrodo de disco de grafito de superficie 

- Electrodo de referencia de HgO/Hg 1 LiOH: 

2 S= 0,8 lDlll 

- Electrodo auxiliar de disco de platino de gran superficie 

- CeldR de vidrio 

- Material de vidrio de uso común en laboratorio. 

IV.2.- Reactivos.-

- Hidróxido de litio Q.P. (Química Industrial Carmo) 

- Oxido inercúrioo rojo R.A. (Productos Químicos Monterrey) 

- Fenolftale!na indicador (Merck) 
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- Biftalato de pota&io R,A. (J,T, Baker) 

- Mercurio metálico puro (bidestilado) 

- Hidróxido de calcio R.A. ( Productos Químicos Monterrey) 

- Cloruro de calcio dihidratado G.R. (Merck) 

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

IV.3, Preparación de disoluciones.-

IV.3.1,- Deshidrataci6n del hidróxido de litio hidratado.-

El hidr6xido de litio se expende comercisl·r.ente en forma de 

monohidrato; su solubilidad es 2.62 mol Kg-l a 25º6 (ll g de 

LiOH•H2o por 100 g de agua pura) (14), es estable a temperatu­

ra ambiente y poco adsorbente de co2 ( 3) • El hidróxido de litio 

deshidratado tiene une solubilidad de 5,34 mol Kg-l a 25ºc (12.8 

g de LiOH por 100 g de Bl':Uª pura) ( 4) y es un adsorbente ideal 

de co2 (3). Por tanto, al deshidratar el hidróxido de litio co­

mercial. fue necesario el tomar las debidas precauciones para e­

vitar la adsorción de co2. 

El procedimiento de deshidratación se llevó a cnbo de la 

manera siguiente: 

En un vaso de precipitados se colocó una cierta cantidad 

del compuesto hidratado LiOH0 H20 y se introdujo en un deseca­

dor pequeño libre de co2 ( con atmósfera de ni tr6geno); en es­

ta for,na Be mantuvo en una estufa a l00°c durBnte dos días. 

El control del nroceso de deshidrataci0n se efectuó por dife­

rencia de peso y el de pureza, por difractometr!a de rayos-X. 
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Para controlal' la pu.-r~za del hidr6xido de li tic, LiOR, se 

procedi6 de la oiguiente manera~ El compuesto cristalino se pul­

verizó finamente en un :nortero de ágata dentro de un8 c:·mpana 

con atm6sí'era de ni tr6e;e;10. Inmediatmnente, 1;e e;;J.ocprrm a­

proximadamente 100 mg del compuesto pulverizado en un porta'!lues­

tra formando una fina capa homogénea aue se introdujo al difrac­

t6metro, Las condiciones de operación que se escogieron fueron 

las si¡r,uientes: (a) velocidad del goni6metro, 2° 28/min en un 

intervalo de 5 a 80ºt (b) voltaje, 45 KV ; (c) corriente,25mA; 

sensibilidad 2•10 3 - 2-0. 

Una vez establecidas estas condiciones se re6istr6 el difrac­

tograrna. A µFlrti r de este difractograma se calcularon los valo­

res de las distancias interplimrea (d) utilizando 18 ley de Bragg 

( n ).= 2d sen El ) • Los valores de d,asi obtenidus, se COID]lAra­

ron con loi; v11lores carÁcterísticos dd patr6n puro (LiOH), que 

se encuentran en las tarjetas correspondientes del"Powder Data 

File Cerds JCPDS"' • Como resul.tado de esta cou.paración se ob­

servó coincidencia de los valores de las distancias enter~la­

nares y de las intensidades relativas de los picos, entre los 

de la tarjeta correspondiente al hidróxido de litio puro y los 

determinados e i:perimental~ente. 

IV.3.2. Soluciones de L!OH.-

Para. preparar la solución saturada se disolvi6 la cantidad 

aducuada de litina en un vaso de precipitados aue contenía ae;ua 
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desionizada calirmte, se agit6 y se le hizo burbujear nitr6¡reno 

constantemente (dur1mte 30 minutos) para asegurar la scbresatu­

raci6n y evitar la redisoluci6n de co2 del aire; posterior.nan­

te, a fin de separar la fase s6lida y línuida, se de j6 reposar 

la. soluci6n durante un d:!a (tapadn con paraf'ilm y 1.m atm6sfera 

de nitrógeno). El líquido sobrenadante se utili?.6 para orepa­

rar soluciones de LiOH en concentraciones comprendidas entre 
-1 O. 5 y 5 mol Kg Para valorar las disoluciones de litina se 

utilizó ftalato ácido de potasio cou•o patr6n primario y fenol­

ftaleína como indicador. 

IV.4. Electrodos.-

El e:J,.ectT.Q.d.o __ d_e_ .r.e_ferencia se prepar6 de la si¡;uiente ma­

nera: ee hizo un"' mezcla de Aproxim8damente 200 me; de 6xido 

m.ereúrico con l ml de mercurio n.etólico y se introdujo en un 

tubo de tef'l6n; desnués se añadi6 la disoluciCn del hidróxido, 

en cc,ncentraci<'.·n igufll a la del medio, de tel mEtnera r¡ue el ni­

vel de 11:' disolución en el e1ectrodo sea el mismo auo e1 de la 

disolución contenida en la celda. El electrodo, as:! preparado, 

se introdujo en lR celda aue contenía la disolución 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 electrodo de referencia cr;n sus diferentes com­

ponentes. 

Como electrodos de trabajo se utilizaron un microelectro-
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do de aguja 

superficie 

de platino, un electrodo de disco de grafito de 
2 

S = 0.8 mm y un electrodo de gota de mercurio. 

El ~Jec1~.r2A.o. e,u_xi_l_i_ar utilizado en todos los experi ... entos fue 

un disco de platino de gran superficie. 

IV. 5, - Trazo de las curvas 1-E. -

IV.5.1. Calibraci(.n del equipo.-

El en,uipo polarofll"áí'ico fue calibrado por medio de la cel­

da simulada integrada DUMMY CELL. Se hizo un barrido de poten­

cial en un intervalo de 3 V y se comprob6 la ley de úhm. 

Las curvas de intensidad-potencial se trazaron, a la tempe­

ratura ambiente 25 .±. l ºe, mediante el conjunto vol tar.1perométri­

co PRINCETON A'PPJ,IED RESEARCH (PAR) descrito anteriormente. 

IV. 5. 2. Polarografía.-

Se tomaron aproximadamente 20 ml de la soluci(n de hidr6xi­

do de litio considerada y se introdujeron a la celda polarográ­

f'ica. Se hizo burbujear ni tr6geno durante 10 minutos para el:lllli­

nar el oxígeno de la disolución y se mantuvo sobre ésta uns at­

mósfera de nitr6,0:eno, A continuación Sf' seleccionaron, para el 

trazo del polarograma, las siguientes condiciones: sensibilidad 

50 uA, velocidad de barrido de potencial 5 mV/seg y un tie:opo. 

de goteo de una got F'. nor segundo. 
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IV.5.3, Voltamperometría con electrodos s6lidos,-

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 elec­

trodo de trabajo estacionario, sin agitaci~n de la soluci6n 

(donde no interviene ninr;ún fen6meno de convecciC:n); ( b) con 

un electrodo inm6vil, con agitación fuerte de la solue.i6n pe­

ro libre de turbulencia o bien, con un electrodo c:iratorio 

( en esta forma se hace intervenir la convección para tratar 

de acercarse al regimen de difusi~n estacicnaria). 

El sistema de los tres electrodos (trabajo, referencia y 

auxiliar) se s1.imergi6 en la celda ( fig.14) que contenía aproxi­

m.adamente 20 ml de la solución a¡rua-li tina y se burbujá6 ni tr6-

geno durante 10 minutos para eliminar el oxígeno de la soluci6n. 

Se selecci6n6 una sensibilidad de la corriente de 200 µA,cuan­

do se us6 el microelectrodo de platino, y de 500 µA cuando se 

empleó el electrodo de grafito. La velocidad de barrido de po­

tencial utilizadA í'ue de 2 mV/aeg en a~uellos experimentos nue 

se realizaron con agi taci6n de la solución o con el electrodo 

de trabHjo r;iral;orio. y de l mV/seg cuando se utilizó un electro­

do •·estacionario sin agi taci6n de la solución. El. potencial ini­

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

O V • Una vez establecidas todas lRs condiciones para cada caso 

particular, se registraron los voltamnerogramas. 
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Fipura 13: Electrodo.de referencia: 

(a) orificio, (b) contacto 

eléctrico, (e) tubo de tefl6n· i 
(d)aoluci6n LiOH y (e)mer-

curio-6xido mercdrico. 

b~ 

e 

a 

Fi¡rur~: Celda voltamper6métrica~ 
(a) celda de vidrio, (b)e­
lectrodo de referencia,(c) 
electrodo indicadcr(platino 
o grafitc),(d)electrodo auxi­
liar y (e) solución LiOH. 
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V, RESULTADOS Y DISCUSION,-

Los experi1~entos realizados en nusencin de convecci6n per­

mi tiercn. estmliar el mecanismo de los fenómenos electroauími­

cos nue ocurren en los electrodos de platino y de grafito du­

rante los barridos de potencial. Las experiencias oue se rea­

lizaron en condici6n de difusión estacionaria (voltametr!a con 

electrodos de r-rafi to y de platino) o seudo estacionaria ( pola­

rografía) permitieron determinar el dominio de electroactivi­

dAd del medio, en condiciones reproducibles, 

V .1.- Vol tametría con electrodos estacionarios 

y sin agitación de la disolución.-

v.1.1. Electrodo de platino.-

La figura 15 muestra un voltamperograma obtenido sollre e­

lectrodo estacionario de platino en nusencia de a":i tnción. El 

primer barrido cíclico de potencial se inició sn sentido anó­

dico. Puede observarse en ln fi,''llra aue ade111ás del do,.dnio de 

electroactividnd, aparee.en dos picos, A y B, 

El pico A podría atribui~se o bien a ln reducción de un 

óxido de platino ~ue se hubiera. formado dur¡mte el barrido a­

nódico o bien a ln reducción de una impureza o del oxígeno pro­

veniente de la oxidación del medio, 

La posibilidad de oue se tratara de una impureza nuedó des­

cartada, ya nue al efectuar el barrido cíclico de potencial en 
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ESCALA: O.IOOV=lcm 
20 uA:: 1 cm 

' . Figura 15: Vol ta:nneroc:rama tra?.ado .con micro-) 
electrodo de plPtino estacionarlo 
en ~na soluci6n de LiOH 1.16 mol 
Xe- . La flecha gruesa indica el 
sentido en el cual se inició el 
barrido de notenci~l, es decir a­
n6dico • 

la 1 uAl 

iclJJAl 
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sentido catódico el pico A no apareció; ásto permite deducir 

oue el pico A proviene forzosamente de la reducci6n de un 

compuesto formado durante el barrido anódico. 

Por otra pprte,~l realizar la electrólisis con un fuerte 

burbujeo de nitrógeno sobre el electrodo,se observa nue la 

~1 tura del pico A no varía, lo nue indica ~ue la sustancia 

reducida no es un gas. Por lo tRnto, se puede ad;11i tir que du­

rante el barrido an6dico el pl1ttino se ataca para formar un 

óxido de platino que podría ser Pt02 ( cowo lo han observado 

~remillon y Goret (15) en los hidróxidos fundidos); el pico 

A, entonces, correspondería a la reducci6n de Pt02 • 

El pico B puede atribuirse a la oxidaci6n del hidrógeno 

formado durante el barrido catódieo, a los potenciales de re­

ducci6n del disolvente; en efecto, un burbujeo fuerte de nitró­

gt:lno sobre el el.ectrodo de trabajo hace dis'Tlinuir la altura del 

pico, lo eme indica que '·ª sustancia que se oxida es un gas y, 

en tales condiciones, este gas no puede ser más aue el bidr6-

geno. 

V.1.2. Electrodo de grafito.-

Para poder explicar los fenómenos que ocurren durante el 

paso de la corriente, con el electrodo de grafito, se obtuvi e;·on 

5 vol tamperogramas , todos ellos en las diferentes condiciones 

que a continuaci6n se indican: 

(a·) Se realizó el barrido cíclico de potencial en sentido 
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anódico y se obtuvo el vol tamperogrruna representado en la fi­

gura l6a, donde se pueden ver tres picoss los dos primeros, 

E¡ Y E2 , a potenciales de aproximadamente 350 y 650 mV,respec­

tivamente, y el tercero E
3

, a un notencial próXimo a la oxida­

ci6n del disolvente, 

(b) Al efectuar el barrido cíclico en sentido catódico los 

picos E¡ y E2 no aparecen ~ fig, l6b). 

(c) Antes de trazar el voltamperogrnma, a la solución se 

le affadió carbonato sódico, y se efectu6 el mismo barrido que 

en (b) ; el vol tamo grama obtenido fue exactamente igual al re­

presentado en la figura l6b, 

(d) ~e agit6 la solución para redisolver el ox!p.eno del ai­

re y se efectuó el barrido en sentido catódico; se obtuvo el 

vol tamperogra:ua que está representado en la figura l6a. 

(e) Se hizo un barrido cíclico en sentido an6dico, mante­

niendo un burbujeo constE1I1te de nitrógeno sobre el electrodo de 

grafito, y se obtuvo una curva igual a la de la fi¡¡ura l6a. 

Los experimentos (a), (b) y (d) permiten concluir que los 

picos E
1 

y E2, riue se obtienen en los potencia1es catódicos, 

corresponden a la reducción· del oxígeno en dos etapas que ee 

pueden representar por las siguientes reacciones electroq\:f­

micas ~ 



+ 2e + 2li' o = 
2 

• 

E 2 

El experimento (e) indica que el oxígeno que se forma por 

la oxidación del disolvente debe ser adsorbido en el electrodo 

de grafito para posteriormente, reducirse en dos etapas en la 

región catódica. 

Esta reducción del oxígeno en dos etapas también se ha ob­

servado con el electrodo de pasta de carbono en las mezclas a­

gua-sosa y ar;ua-potasa (2 ). 

Todos los voltamperogramas inJican ln presencia de una co­

rriente de oxidación nue empieza a un potencial mi'is bajo (E
3 

l_ 
que el nue correspondería a la oxidación del disolvente, Por 

analogía a lo demostrado culombimétricmnente en las mezclas 

agua-sosa (16), esta corriente hn sido atribuida al~ oxida-

ción del elec~rodo en carbonato segón la reacción: 

4e 

El experimento (c) muestra aue el carbonato de litio no 

se reduce en lns :nezclas agu0-li tina. 
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V. 2. Dominio de e:iectroacti vidad,-

El dominic de electroactividad de las mezclas ague-litina 

se dete:rmin6 por polarografía y nor vol tametríe. con electro­

dos de platino y de grafito en condiciones de difusión esta­

cionaria. Las concentraciones de las mezclas variaron de 0.5 
a 5 mol Kg-1• 

V.2.1, Polarografía.-

Se trazaron polarogramas en las condiciones seliaJ.adas en 

el capítulo IV. La figura 17 muestra un polarogrnma trazado en 

una solución de litina de 1.16 mol Kg - 1 • El dominio de electro­

actividad experimental ha sido detenuinado considt:rrmdo loa po ... 

tenciales de oxidación y reducci6n que corres1ionden a corrientes 

de ± 10 p.A (ver tabla 7 ) • Los val9res de potencial 1 BFJÍ deter-

1nlnado s, se han coloc~do en el diagrama potencial-pa(Li20) (fig, 

18). 

En este diar:raina se µuede observar lo siguiente,: 

(a) El potencial de oxidaci6n corresponde a la oxidación 

del mercurio en óxido mercúrico y por tsnto coincide con la 

curva reprei,entati v~ del enuili bfio correspondiente a. la re­

ferenci8 expcri.:nentn.l lfgO/!fg, 

(b) El potanciMl dQ rctlucci6n expresa.a.o c~•n rer>¡1ecto al Gü.­

tema Li + /Li es independiente de 11:>. comnosici6n (y de pa(Li20)), 
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Fieura 17: polarograma tra7.ado pAra una ! 
soluci6n 1,16 mol l(g-1 de li- i 
tina, ¡ 

Hg-+ Ll20-2e-HgO+ 2u• 
io l µA) 

-EIV>~~-----------'-!r.:;0:- +E IVl 

icl uAl 

0.200V=lcm 
ESCALA=··· · -

6 i.iA = lcm 



__ concentraci6r 
_LiOH/mol Kg-

-· 0.47 

l.16 

l. 47 

l.94 
-· 

~ 
2.63 

~ 3.06 

1 
3.69 

.-, 4.04 
~ 

5.18 

· 1 

_j 

Tabla 7: Valores de JJOtencial correspondientes 
al dominio de electroactivi~ad experi­
mental (medidos 1J una corriente de 10 
¡.lA) para diferentes composicibones de 
l.a mezcla agua-litina. 

16.2 

15.8 

15.4 

14.9 

14.6 

14. -~ 

14.2 

13.8 

EHgO/Hg(V)/ E0 (V)/(Hg0/Hg) 
(Li+/Li) 

3,133 

3,094 

3.082 

3,070 

3.055 

3.046 

3.037 

3.034 

3.022 

2.080 

- 2 .040 

- 2.033 

- 1.995 

- 2.016 

2.010 

- 1.996 

- i.990 

- i.970 

---------------
1.045 

1.047 

1.042 

1.067 

1.0.'31 

J..037 

1.035 

1.038 

1.044 
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• 
+ Esto es debido a nue el ion Li se reduce pa.ra dar la amalga-

ma Li(Hg). En este caso se tiene la reacción electroauímica: 

+ e + Hg Li(Hg) 

cuyo potencial puede expresarse : 

E= Eº - /..log a(Li(Hg)) 

Este potencial es constante si la actividn.d del litio en el 

mercurio no varía y esto puede admi tiree cuando el potencial 

se mide nara corrientes penueñas. 

En las mezclas agu¡¡.-sosa y agua-potasa , F. Chouai b et al. 

(1) observaron oue el potenci8l de reducción es constante con 

respecto a los sistemas Na+ /Na y K+ /K y de manera an~loga atri­

buyeron 6ste fenómeno a la formación de a:ualgarnas de loe meta­

les alcftlinos. 

V. 2. 2. Vol ta:npero·netría con electrodo de platino.-

La fi~ra 19 muestra el voltamperograma obtenido con elec-

trodo de plntino 

iguel a 2.08 mol 

para una Golución de litina de ccncentraci6n 
-1 

Kg • 

El dominio ele electroactividad experi111ental se detern1in6 

towando los potenciales de oxidación y de reducción corresµon­

dientea a corrientes conBtantes de :!: 40 )lA• Los VRlores de po­

tencial,asl'. obtenidos, se muestran en la tabla 1 • 

En el dia¡rraina potencial-basicidad (pa(Li20»,representado 



1 • 
1 Figura 191 , Vol tampiirogr'•!lla trazado º"n mi-

O.IOOV:lcm 
ESCALA::·-2ouA= lcm 

cro electrodo de platino estacio­
nario y aeitaci6n en une solución 
de liti.m1 de concentraci6n igual 
a 2,08 mol Kg-1 , Barrido cíclico 
de potenci~l en sentido catódico, 

la l1JAI 

ic l1.1A> 



• 
en la figura 18, se puede observar 0ue la variación del potencial 

de oxidación y de reducción experimentales son pare1elos a los po­

tenciales calculados tennodinámicarr.ente. Por tanto, se puede afir­

mar que los fenómemos aue ocurren .en el electrodo son: (l) la oxi­

dación del disolvente 

40K;- - 4e = <>2 + 2H20 

con una sobretensión anódica de Aproximadamente 500 mV; (2) la re­

ducción del disolvente: 

2H
2

0 + 2e = •1
2 

+ 20H-
con una sobretensi6n catódica nula, es decir CJUe el sistema se 

comporta como revernible 

v.2.3. Voltaruperometr!a cun eiectrodo de grafit.o.-

El vol tamperograma aue se obtuvo c 0 n este electrodo está re­

presentado en la fie;ura 20. 

El dominio de e·¡ ectroacti vid ad experirnen1;Al. correspondien­

te a los potenciales de 0 xidaci6n y reducción fueron medidos a una 

corriente constante de ± 100 pA • Loa valores de potencial (table 

8) así detenninados se han colocado en el diagrama potencial basiT 

cidad (fig.18). 

En este diagrl'!.rna se puede observar que la variación <le los 

valores experia•entales de potencial de oxidación y reducci.6n del 

disolvente son paralelos a los calculados termodinániicarriente. Es­

to significa que los potenciales de oxidaciún y reducción corres­

ponden a las siguientes reacciones electroqu~micas: 



• 
2H

2
o + 2e = H

2 
+ 20H-

con una gran sobretensi~n an6dica y catódica, lo aue implicn un 

amplio dominio de e1ectroactividad ( aproximadamente 3 voltios), 

NOTA: Cerca de la saturación se nota que el potencial de reduc­

ción del di solvente es más ruto que los demás v:Uores corres1ion-
-l dientes a concentraciones menores n.ue 4 mol Kg • La recta de 

variación del potencial CJU'3 se t••azó ·~~ :unción de pa(Li20) no 

toma en cuenta etJtcs valores, 



.. 

• 

Figura 201 1 
Vol tamperop;ra na trazado con electrodo 1 

giratorio de grafito para una i;;oluci6n,' 
de LiOH 2,08 mol KR-1, Barrido cíclicol 
en sentido an6dico, 

ia(µA) 

20H~T Hz-2Hz0t 2e l icluAl 

ESCALA =-0~200 V:: 1 cm 
50 JJA-:. tcm 



~.a .. 8: Do~inios de e1ectroacLividad 
experimentales obtenidos con 
electrodos de platino y gra­
fito. • --·--- ·-··. - ....... ·--------

Concentraci6n 4
0 
85 3. 57 

LiOH/mq_l_K~tr_l __ _ 
2.08 l.OB 0.54 

pa(Li2~)-·----~-3·~ ... _ ~~:~ .. .. 12_·-3. .....• __ 16.3 ·. ·-" -· ~7.0 ___ _ 
EHgO/H¡('(Li+/L~) 3.025 3.039 
----· ··- ·- .. . . . . ·-- .... 

--------·-·· __ _:.1ectfodo. de .• rl~~\~~~~t~%~*:,,,,, .. ¿s!!;Jl)!:"::C::~. 
Ec (V)/ (HgO/Hg) -O• 9 40 "'.O ·.9 40;%l;~~~lgg~l~~&I~~~f ;¡_j\~;:;~p···.·· · 
Ec(V)/(Li+fLi) 2.085 .· 2.099 <k?i1!ó~}:(<'~~r~dF~;_·;/ ?~.J'.80 

".i ---:... .. ·-.· -·-·-· -.~-·~.·- ~: -~:·-~~---::_:; _;!:;:_7l.~'-:-.~~-; _:·~:~~:'}-~ .. - .... -
E (V)/(HgO/Hg) . a 0.120 

···.;:_.· ->::-:'~,;>.-:·~..:-.~, .... ,.<,';.· ·-:.:·: ·,·'. 

0.780 · · ·.·· o.fl2q,. .0;9;;0 ·· 
···------·-· 

-· E (V)/(Li +/ti 
a 3. 750 3.760 J. 846 .· 3• 910'. .. 4~~15~ •.· ''·' . , __ ._. -·-· .. - -------·· - - ... _____ .......;.;...._....;.......;.__.; 

Electrodo de grafito > '· · • . /i · · · 
. . . . ·. ·.-· <-:>·.-~:-··_·: /~ .;_.''>:.···-' .. 

--·····. -·. ·····---··- - ··-- ... __ -----···· ···-·---- --
- Ec (V)/(~O/Hg~:_ __ -1. 470 -1. 580 · -1; 58tl :. --~·:;~"tf8 . .'~~\.~;'.:i~~-·-

1. 560 

---- ••·----·-----w•~ 

Ea(V)/(HgO/Hg) ld40 

.. ~ .. -... 

_, 



ESTA TlSlS " 
SAL/f !JE No bCBE 

LA BJllUIJICJ 
• 

Después de haber presentado las propiedades físicas de 

las mezclas concentradas ap;ua-li tina, se hsn determinado las 

actividades de los diferentes iones y moléculas que constitu-

ye t l 25°c. s h d"d t , n es as mezo as, a e a oo i o mos rar aue las ac-

tividades del prot6n y del ion 6xido verían poco en función 

de la composioi6n de las mezclas ( y así se comportan como 

a•nortiguadores de estos iones), mientras riue la actividad del 

ion alcalino varía notablemente. En lo oue concierne a las 

especies moleculares, la actividad del a¡'.lln varía poco con la 

composici6n del medio, lo que no ocurre con les actividades 

del 6xido e hidr6xido de litio. 

Con el nron6si to de 11oder correlacionar las mezclas concen­

tradas 1 por un lado, con las disoluciones acuosas diluidas, y 

por el otro,con el hidr6xido fundido puro, se hn efectuado un. 

estudio comparativo de todas estas actividades, que ha. conduci­

do a considerar a la actividad del 6x:i.do de li tic co;ro repre•en­

tativa de las propiedades ácido-básicas de las mezclas aeua-li­

tina. 

La escala de basicidad,así ele~ida, ha sido utilizada para 

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

rrespondientes a lP. desco'l\posici6n del di sol vente. El intervalo 

de potencial correspondiente a esta descomposición füi sido de-
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terminado a 25°C con los electrodos más usualew (platino,carbono 

y mercurio); en esta fozma se ha podido conocer el dominio de po­

tencial real en el cual se pueden realizar expe1·imentos de elec­

troouímica ccn comnuestos introducidos en las mezclas ap;ua,li ti­

na utilizadas como medios reaccionales. Todo esto ha reouerido 

de la elección de un sistema de referencia de notencial; para 

evitar que la referencia dependa de la actividad de loe iones, 

todos los potenciales han sido co:nparaclos al del sisterna Li + /Li 

y la detern.inaci6n experimental de los potencial es ha sido rea­

lizada con respecto a un electrodo de"mercurio-6xido :nercúrico", 

cuyo potencial es fácib:ente calculable, 

Este trabajo podría ser complementad!) con un estudio de las 

reacciones nue ocurren en las mezcles concentradas a,;uA-litina. 

Para e:.to serífl necesario tomar como ejemplo el com9ortaniento 

11uírnico y electronuímico de un elemento y verificar así la va-
• 

lidez de las predicciones oue se podrían hacer a partir del es­

quema teórico nue se ha desarrollado. 
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A:N'EXO 
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ESTIMACION DE LA ACTIVIDAD DEL ION 
-- > > --- - • • --- ·--- M --·-- --·-

H+ BN LAS MEZCLAS AGUA - LITINA ··--···--··-----. ---·-·-·---

En esta parte del tr~b8jo se trata de medir el pH de las 

soluciones sgua-li tina de diferentes composiciones por 11oten­

ciometrí0 utilizando el electr(Jdo de vidrio, 

1,- Significado de una medida de pH.-

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

pH puede escribirse : 

pH - pH 
, X S 

(E - E )1 
X 8 

= --------
RT ln 10 

-~~~~-=-~~~21 
RT ln 10 

donde E y E een, respectivnmente, lat• f,e,m, de las solucio-x s 
n!ls x y s medidos entre un electrodo de vidrio y un el ectrod'o 

de referencia (generalmente calomel) y Ejx y Ejs representan 

los potenciales en el contacto entre las soluciones x y s y la 

solución del electrodo de referencia. F, R y T eon la constante 

de Faraday, la constante de los gases y la temperatura Rbsoluta 

respectivanente, 

Pare deteiminar el pH de una disolución (por eje11plo la di­

ooluci6n x), so neco::;ita cont1cer el pH de una disol1.!.~í6n dada 

llemada estándar (por ejemplo la dir<oluci6n s), el valor de 

(E - E ) (que se mide pcr potenciometr!a) asi'. como el de (E. -Ej ) • 
X S JX S 

Los valores absolutos de Ejx y Ejs no se pueden determinar 
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pero es posible 

logra cuando la 

lución estAndAr 

fuerza i6nica, 

minimizar la diferencia (E. - E. ) , Esto se 
JX JS 

solución-muestra ( x) ·es muy parecida a la so-

( s), sobre todo desde el nunto de vistR de la f~ 

2.- Medida del pH de disoluciones 

acuosas concentradas de litina.-

(a) Elecci6n de una disolución estandar.-

Para la determinación de pH de disoluciones altamente alca­

lin!rn, Tuddenham y Anderson (17) recomiendan el uao de una solu­

ción estándar conteniendo 0,2 M de cloruro de calcio y 2M de el~ 

ruro de sodio saturnd11 de hidr6xido de c>.1lcio, a la cuRl asie;nnn 

un pH de 11.82. En tal ctiso lA diferencie de notencial de w1i6n 

(E. - E. ) es mi'.nima, Hemos esco¡rido este. di•. oluci6n eat6ndnr 
JX JS 

parn la medida lle los pH de disoluciones acuosas de litina de 

concentraciones ent.e 0,5 y 5 mol l\g-1 . Se puede observar nue la 

fuerza iónicP de ln disoluci'on estándar es llel orden de 2. 5, un 

valor intermedio entre el intervalo de lns fuerzas i6nicas de 

las disoluciones de litina concentradas, 

(b) Error alcalino.-

En diseoluciones que contienen concentraciones de ic·nes H+ 

muy bajas ( pH· > 10), las mcmbram•s de vidrio responden nosola"Tien­

te a cambios en la concentración de iones hidrógeno, sino tam­

bién a la concentración de iones de metales alcHlinos, La fip;u­

ra 21 ( 18 ) muestra el error de un electrodo de vidrio en solu-
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Figura 211 Errores de electrodo de vidrio 
típico en soluciones Rlcalinas 
aue contienen diversos cationes 
a 25°c. 
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cienes acuosas a1cslinas rme contienen varios cationes, El 

sieno negativo del error significa ~ue el pH medido con el 

electrodo de vidrio es más bajo que el valor verdadeeo. 

(e) Tácnica exnerimental. -

- Preparación de solución ~stándar (pH = 11.82).-

A una soluci6n saturada de hidróxido de calcio se adi­

cion6 la cantidnd apropiada de c1oruro de sodio y cloruro de 

calcio para obtener una solución 2M en NaCl y 0,2M en CaC12 • 

La pureza del hid1·óxido de calcio se pudo comprobar por valo­

ración de la solución saturada utilizando biftalato de potasio 

como patrón priu;ario y fenolftaleína co:no indicador. La concen­

tración molar, así determinada, fue de 0.0204 + 0.0002 1 v.~or 

que· coincide nrácticew1ente con el 

literatura (0.0206) (17)• 

- Calibra,ción del potenciómetro.-

encontrado en la 

El equipo se calibró con la disolución estándar (pH 11TB2) 
o 

a la temperatura de 25 C. 

- Mediciones de pH.-

Unn vez calibrado el potenciómetro se hicieron las medidas 

de pH de las diferentes disoluciones de af,Un-li tina. 

(d) Resultados y discusión.-

Los valoree de pH medidos en función de la concentración de 
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litina están reunidos en le tabla 9 , A estos valores se les 

debe sumar e1 error alcalino para obtener el pH verdadero. Así, 

para una disolución de concentraci6n l M del ion Li +, el error 

alcalino es del orden de una unidml nara un pH de 12. 7, lo nue 

significa nue el pH verdadero debe acel'carse al valor 12. 7 + l = 
13. 7. Cuando la concentración del ion litio au::i~nta el error 

alcalino crece, lo que explica ciue a medida que all!aenta la con­

centraci6n de litina disminuye el valor de la lectura de pH. Si 

se suman valores crecientes de errores alcel.inos a los pH medi­

dos ' cuando eumenta la c~ncentraci6n de litina, se puede admi­

tir que se obtendrían valores reales de nH casi constantes y no 

1nuy lejos del valor de 13.7 correspondiente a una ccncentraci6n 

de l mol Kg-l • 

TABLA 9.. 

-------- ........... ··- ... ----------------------
-1 Concentreci6n LiOH/mol Kg 0.5 1,0 2.6 5.0 

-- ......... - -----·----- -·· ... ···-----
pH 12.ge 12.10 12.2e 11;e5 

. " . ' . . . ------- ----···- ___ ,, -------
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