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· INTRODUCCIOi'\: 

El hidroxido de., sodio en sol u e ión acuosa .concentrada 

es un solvente muy reactivo en cuyo seno se disuelven varios 

Óxidos metálicos (insolubles en agua y en medio 5cido) de~i­

do a que al disolver~e ~n este solvente, .forman iones carga­

dos negativamente. Ade~~s, como la solvatación de los io­

nes en este medio es d{terente a la del agua, muchas espe­

cies que no existen en ~oluci6n acuosa diluida o concentra­

da en ácido, pueden existir en él debido a que los valores 

de las constantes de los equilibrios ácido-base, óxido-reduc 

ción, complejos y solubilidad cambian de valor. Por todo 

esto, se puede vislumbrar la importancia que tiene el cono­

cer el comportamiento de las diferentes especies disueltas 

en este medio y las aplicaciones prácticas que pueden inferir 

se de ello. 

Desde el punto de vista de la acidobasicidad, exis.te 

una variación continua entre las soluciones de hidróxido en 

agua y los hidr6xidos fundidos. Por tanto, es posible defi­

nir una sola escala de acidez protónica. 1 

El par H20/0H es el "tamp6n" que limita la acidez 

para las soluciones acuosas y corresponde al extremo b¿sico 

de la escala de acidez protónica. Por otro lado, en los hi­

dr6xidos fundidos el par OH.:./0 2 - es el "tampón" que corres­

ponde al extremo ácido de la escala de actividad protónica 

en esto"' medios. 

Ambos extremos de la escala han sido estudiados por 

diferentes autores. Sin embargo, a la fecha el intervalo 



correspondiente a las mezclas agua-sosa (desde uno molal --­

]lasta la saturaci6n de hidr6xido en agua) ha sido poco estu­

diado. 

Una contribuci6n para el estudio de este 6ltimo, in~e! 

valo de la escala es determinar la variaci6n de las activida 
2- + 

des de los iones OH-, Q y H en las mezclas agua-sosa; es-

to nos permitirfr conoc~r el comportamiento de todas las esp~ 

cies cuya actividad se~ afectada por las actividades de los 

iones arriba mencionados. 

Para determinar la variación de las actividades de los 

iones OH , 0 2 - y H+, es necesario conocer las actividades de 
+ las especies H2o, NaOH, Na

2
o y Na en disoluci6n. 

En la literatura hemos encontrado las ecuaciones que 

nos permiten determinar las actividades de las moléculas H20, 

NaOH y Na
2
o en funci6n de la presi6n de vapor de agua en.-­

las mezclas. En este trabajo se determinari experimentalmen­

te la actividad del ion sodio, para lo cual se medirá poten­

ciometricamente la fuerza electromatriz producida por dos se 

mipi~.as cu~dadosamente elegidas. La actividad de las partí­

culas que influyen sobre la fuerza electromatriz serán contra 

ladas por polarografia. 

Este trabajo se limitará a determinar la actividad 

del ion sodio a la temperatura de 25°C, y el estudio a mayo­

res temperaturas se dejará para trabajos posteriores. 
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1) Definiciones de la acidobasicidad y de la oxoacido­

basicidad en hidróxido de sodio fundido. 

El hidroxido s6dico (NaOH) fundido se encuentra ioniza­

do en iones Na+ y OH-; éstos últimos partic.ipan en· el -· 

equilibrio de autodisociaci6n siguiente: 

el cual puede ser repre~entado en forma molecular como: 

cuya constante de equilibrio es: 

K(NaOH)~ .é(Né 2 o):·.P(H~O) 

a 2 (NaOH) 

(I-1) 

en donde ''K(NaOH)" es la constante de autodisociaci6n 

de la especie NaOH; "P(H
2
0)", la presión parcial de va­

por del agua en equilibrio con el lÍquido y, "a", la 

actividad con el cuerpo puro como estado estandar. 

Poranalogía con el equilibrio de autodisoaciación del 

agua, la especie H
2

0 en el equilibrio I-1 puede ser 

considerada como el prot6n solvatado por los iones OH-; 

por tanto, dicha especie es el ácido más fuerte que 

existe en este medio y, en consecuencia, es posible ca­

racterizar la acidez del hidr6xido fundido por medio de 

una escala de pH== -Lo.g~_a(H 2 0)*, análoga a la escala de 

*(Ver hoja siguiente) 
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pH de las elisoÍ~li:iones acuosas. Al mismo tiempo, la ba 

se m¿s fuerte que existe en este medio es la especie 
o2 ·· (Na

2
o) . 

Por otra parte, y al igual que en las soluciones -

diluidas en medio acuoso, se ha Verificado 1 que el agua 

como soluto, sigue la Ley de Henry lo cual significa q~e 

la presi6n parcial ele vapor del agua es proporcional a 

la concentraci6n de agua en la solución, es decir: 

_en donde k(H 20) es el coeficiente de proporcionalidad 

o de Henry. 

Además se ha mostr~do que al elevar la temperatura, 

se sigue verificando esta ley, a6n para mezclas agua­

sosa de composiciones mas ricas en agua. En esta for-· 

ma, a 367°C las soluciones ele agua en la sosa fundida 

tienen ya un comportamiento casi ideal (hasta una pre­

si6n m¿xima ele una atm6sfera). De lo anterior se dedu­

ce que es posible considerar una escala de actividad -­

prot6nica definida por el cologaritmo de la presi6n de 

vapor del agua (-log P(H20))*, siempre y cuando la Ley 

de Henry se cumpla. 

*Las escalas consideradas s61o difieren entre sí por el es­

tado estandar que se define como [H 20}=l mol/Kg para la e! 

cala pH= -log a(H 20), y como la soluci6n en equilibrio con 

H·2o puro (a la presión de una atm6sfera), para la escala 

- 1 o g P (I·I z O ) • 

·f •. 
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Es posible también definir una escala de basicidad 

utilizando el concepto de oxoacidobasicidad definido­

por Lux 2 y Flood~ Estos autores consideran que una ox~ 

base es un donador de la especie 0 2- y un oxo¿cido es 

un aceptar de la misma especie; por tanto, para 

la oxobasicidad se define una escala de pa(0 2-) 

medir 

2-
estado estandar es [O )~1 mol/Kg. 

cuyo 

Se puede tomar tam 

bi~n como estado estandar la especie Na 2o puro y expre­

sar la oxobasicidad por la magnitud pa(Na 2 o)~-log a 

(Na 20); a(Na 20) representa la actividad de Na
2

o disuel­

to con respecto a Na
2

o puro. 

2) Oxoacidobasicidad en las mezclas agua-sosa: 

Si los razonamientos anteriores se aplican para de­

finir una escala de basicidad en las soluciones acuosas 

fuertemente alcalinas, se-deduce que solamente puede 

ser utilizado el concepto de oxoacidobasicidad defini­

do por Lux y Flood, ya que en estos medios, nos encon­

tramos muy lejos de la idealidad de las soluciones. 

Por esta raz6n, se dificulta la determinaci6n de la 

acidez del medio si 6nicamente se conoce la concentra­

ci6n en agua a la presi6n parcial de vapor de agua (la 

desviaci6n a laidealidad implica el conocimiento de-­

los coeficientes de actividad del soluto y ello impli­

ca tediosas determinaciones experimentales). En estas 
. -

condiciones, estas magnitudes no son proporcionales a 

la actividad del prot6n como se admiti6 que lo eran en 

el caso en el cual el hidr6xido de sodio era el consti­

tuyente predominante (disolvente y el agua, el compone~ 

te disuelto. Por tanto, seria necesario regresar a la 

S -



definici6n de pH de las soluc1 ones acuosas,·· cuya medida 

en esas condiciones seguramente presentaria dificulta­

des considerables. Por lo contrario, la nocibn de oxo­

acidez sigue siendo v¿lida y permite caracterizar las 

mezclas agua-sosa cuando la escala de basicidad se esta 

blece utilizando la magnitud pa(Na 20) con respecto a su 

estado estandar (pa(Na 2o) cuando la mezcla agua-sosa 

está saturada). 

Las ventajas ele considerar la magnitud pa(Na 20) p~ 

ra fijar una escala de basicidad son: 1 

Esta magnitud se determina a partir de los valores 

de·p~esi6n de vapor de agua encontrados en la lite­

ratura; dichos valores han sido obtenidos experimen­

talmente con gran precisi6n; por tanto, los valores 

de pa(Na 2o) serán también muy precisos. 

A 25°C, se estableci6 que se dispone de una escala 

de basicidad de 15 unidades de pa(Na 20) (a partir 

de las mezclas agua-sosa cuya composici6n varia des 

de 1 molar hasta la saturaci6n de sosa). 

En la mezcla agua-sosa, la magnitud pa(Na 2o) se re­

laciona linealmente con la composici6n del hidr6xi­

do (fracci6n molar o molaridad) en el intervalo de 

concentraci6n de 2 a 19 molar (Figura 4 y 5 ). 

3) Determinaci6n de la act-ividad de la especie Na 2o: 

En las mezclas agua-sosa se tiene el siguiente 

equilibrio: 
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->-2 NaOH~H 2 0 + Na O .. 2 

Aplicando la ley de acci6n de masas se tiene: 

la expresión logarítimica de esta ecuaci6n es: 

pK(NaOH)= pa{Na
2
0)-log P(H

2
o)-2 pa(NaOH) 

Esta ecuaci6n muestra que para calcular pa(Na 20), 

a una co~posici6n y temperatura dadas, se requiere co­

nocer el valor de la constarite de quilibrio (K(NaOH)), 

la presi6n parcial de vapor del agua en equilibrio con 

el líquido (P(H 20)) y la actividad de la especie NaOH 

con respecto a la del hidr6xido puro considerado como 

estado estandar (a(NaOH)). 

El valor de pK(NaOH)= -log K(NaOH) se puede calcular 

utilizando la ecuaci6n termodin~mica siguiente: 

en donde "R" es la constante de los gases ideales 

(8.314 J. K-l (mol-g)- 1 ); "T", la temperatura en K y, 

"¡_¡ 0
", el ptencial quimico de los cuerpos en el estado 

estandar, el cual se identifica con la energía libre 

molar (G 0
). Por otra parte, como se tiene una presi6n 

de vapor de agua sobre la mezcla agua-sosai G0 (H
2
0) 

representa la energía libre del agua transformada en 

(> 
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vapor; por tanto la ecuaci6n anterior se pdede escri­

.bir: 

(I-2) 
RT 

En la literatura 4 se encontraron los siguientes valo­

res de G0 a 25°C: 

-1 
G0 (Na 20)= -90,000 cal-mol 

-1 
G0 (H

2
0, vapor)= -54.634 cal-mol 

-1 
G0 (Na0H)= -90,600 cal-mol 

Sustituyendo estos valores en la ecuaci6n (I-2) 

se obtiene: 

pK(NaOH)= 26.80 a 25°C 

los valores de la presi6n de vapor del agua P(H 20), 

en las mezclas agua-sosa, se encuentran en las "Inter­

national Critical Tables''. 5 En estas tablas se presen­

tan los valores de la presi6n de vapor de agua, a va­

rias temperaturas, para mezclas de agua-sosa de compo­

sici6n diversa. Debido a que en estas tablas no se en­

cuentran datos de P(H 20), a 25°C, fue necesario el tra­

zar los valores de P(H 20) vs. T, para diversas composi­

ciones dadas (Figura 1) y la interpolaci6n de estas cur­

vas permite determinar el valor de la presi6n de vapor 

del agua, a 25°C, en funci6n de la coiDID¡p·osición (Figura 

2) • 

(> 
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p 
vap 

(mm de Hg) 

150. o--

100.0 -

curva e 

50.0 
1 0.00 
2 10.00 
3 20.00 
4 30.00 
5 40.00 
6 50.QO 
7 60.00 
8 70.00 
9 80.00 

10 90.00 
11 100.00 

1 7 
40 60 80 100 120 Temperatura( OC) 

. Fig. 1 .- Presión de vapor en disoluciones de diferente composición 
de las mezclas agua-sosa en función de la temperatura. 
C = gr. de NaOH/100 gr. de agua. 
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Pvap 

(mm ele Hg) 

20.0 --

1s.o-

10.0 

5. o 

10. o 

; . . :· 

30.0 
r-------~r------~~ 

70.0 90.0 e 

Fig. 2.-Presi6n devapor en las mezclas agua-sosa, ele 

--~o~postci6n variable, en funci6n de la caneen-
--~ ... · c·~-F-

traci6n (C) (expresado comogr. ele sosa en 100 

gr. de agua) a temperatura de 25°C ref, 5 
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La a e t i vi d:a d . de 1 a b as e ( a (N a OH) ) s e puede e a 1 e u 1 a r 

por integracidn de la ecuaci6n de GibbsrDuhem. A tempe­

ratura constante y sin considerar el t@rmino debido a 

la actividad de la especie Na 2o, esta ecuacidn se expr~ 

sa:· 

N(I-1 20) d11 (l-I 20) + N(NaOH) dll (NaOH) =O 

y al despejar el t@rmino d11(NaOH), se obtiene: 

. , N (H20) d11 (H29) 
dll(NaOH)= "" 

N(NaOH) 

en donde d11 y N representan, respectivamente, la deri­

vada parcial del potencial ·químico y la fracci6n molar 
de la especie correspondiente, 

Si se considera que N(H 20l + N(NaOB}=1, la .ecuación 

anterior se puede escribir en la forma~ 

dll(NaOH)= .. 1·~N(NaOH) 

N(NaOH) 

Recordando los conceptos de actividad y fugacidad 

se tienen las siguientes ecuaciones} 

11(NaOH)= 11° (NaOH) + 2,303 RT log a(_NaOH) cr r 4) 

donde a (NaOH) y 11° (Na OH) , represen tan, respec ti vamen te, 

la actividid de NaOH a una composición dada y el poten­
cial qufmic~ en el estado estanda~ de dicha especie; 

- 11 -
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R1, 1 f. . . og 

en donde f y f 0 son las fugacidades de la especie H20 

en una composición dada y en el estado estandar, res-.• 

pectivamente. 

En la definici6n de la fugacidad de un gas se est~ 

blece que cuando la presi6n tiende a un valor de cero, 

la fugacidad toma el mismo valor que la presi6n de va­

por del gas y, en el e~tado estandar, fo es igual a 

uno; por lo anterior se obtiene la ecuación: 

(I'" S) 

Al derivar las ecuaciones (I-4) y (I~S) se obtiene: 

el~ (NaOH)= 2,303 RT dlog a(NaOH) 

el~ (H
2
0)= 2,303 RT dlog P (H

2
0) 

y, al sustituir ambas ecuaciones en (I'"3) ~ 

dlog a(NaOH) = ~ 1 ~N{NaOH) dlog P(H
2
0) 

N(NaOH) 

Finalmente, al integrar esta ecuaci6n entre los li­

mites Ns y N(NaOH) queda: . es 
log -a (NaOH) =\~ · . 1 .,-N(NaOH) cllog P (H

2
0) 

___ . - N (NaOH) 

-~.- o~ ., )N(NaOH) 

- 12 -
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donde Ns es lá:.:::rracci6n molar de la especie NaOH cuando 

la disolución está saturada (a(NaOH)=1). 

Al re}'>r::esentar gTáficamente ( 1 .... N(NaOH) /N(NaOH)) 

Vs log P(H
2
0) se obtiene una cuTva a paTtir de la cual 

es posible determinar el valor del término "log a(NaOH)", 

para una compasici6n dada de la mezcla aguarsosa, me~-· 

diante el área bajo la cuTva entre los límites Ns y 

N(NaOH) (Figura 3). 

Si se Tepresentan ~ráficamente los valores de 

pa(Na 20), obtenidos por el pTocedimiento anteTior, en 

función de la composición de la mezcla agua-sosa (frac­

ción molar, Figura 4 y ~olaridad, Figura 5) se observa 

que, en ambos casos, la 'variación de pa(Na 20) es casi 

proporcional a la composición~ 

-~---------

<'ir 
·1-· 
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1-
-2.50 

!: 
¡ ~: 

-2.00 -1.50 

~\ 

1-N(NaOH) 
N(NaOH) 

40.00 

- 30.00 

20.00 

10.00 

Fig. 3 - Variación de (1-N(NaOH))/N(NaOH) en función 
de log P(H20). Temperatura = 25oc. 
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Ul 

pa(Na20) 

40.0 

3 s. o 

30.0 

Fig. 4 

0.10 0.20 0.30 

Variación de pa(Na20) en función de la fracción rolar de NaOH. 
Temperatura = 25°C. 

.'::el:, ..... 

N(NaOH) 



? 

!-' 
0\ 

pa(Na20) 

40.0 

35.0 1 

"30.0 

-1 
5.00 10.00 15.00 NaOH 

Fig. 5 .- Variación de pa(Na20) en función de la concentración molar de NaOH. 
Temperatura = 25°C. 

7 ·,;,;·,,,.· 

.:.·. 

(mol/lt.) 



B.- Determinaci6n de la actividad del ion sodi6: 

+ 
Inter~s de determinar la actividad del ion Na 

(a(Na+)): 

Acabamos de ver que es ~asible definir una escala 

de basicidad en las mezclas agua-sosa mediante el em­

pleo de la magnitud pa (Na 20) y el cnncepto de oxoa'cido 

bas ic idad de Lux y Fl ood. Ahora bien, si se conoce 

la actividad de otras partfculas existentes en las mez-

1 1 OH " o2 '· + H+ .bl d f .. e as, ta es como · , , Na y , es posr e e rnrr 

otras escalas de basicidad o de acideR; por tanto, el 

siguiente paso a seguir será la determinación de dichas 

actividades. 

t" 2-Las actividades de las partfculas OH y O · pueden 

se~ determinadas mediante los equilibrios siguientes: 

y 

NaOH 

Na O 2 

+ + .. 
+ Na + OH 

"t 2Na+ + 0 2 .,.. 

Aplicando la ley de acción de masas a ambos equili­

brios se obtienen las siguientes ecua~iones: 

. (> 

+ __ a(Na ) . a(OH'") 
K(NaOH) 

a(NaOH) 

2 + 2 ;:::!. (Na). a'(O -) 

a (Na 20) 

- 17 -
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Puede observarse que, para conocer la variaci6n de la 
2- -actividad de los iones O y OJI , se requiere determinar la 

variaci6n de la activjdad de las especies Na 2o, NaOH y Na+ 

con respecto al estado estandar en el cual dichas especies 

tienen actividad igual a la unidad. 

De las dos ecua¿iones anteriores se ~uede deducir que 

para cualquier composici6n de la mezcla agua-sosa: 

a(OH 
-

)= K(NaOH) _<:_i]'1 a OI-I ) 
+ 

a(Na ) 

2-
K(Na 20) a(Na 2o) y a(O )= 

a 2 (Na+) 

y del mismo modo, para un estado "estandar": 

y 

a. (NaOH) 
as(OH-)= K(NaOH) s + 

as(Na ) _ 

as(Na 20) 

a 2 (Na+) 
S 

(I- 6) 

(I -7) 

(I-8) 

(I- 9) 

Por ser constantes, los valores de K (NaOH) y K(Na 20), 

se eliminan cuando se determina la actividad de los iones o2-

y OH con respecto al estado estandar, cuya actividad es 

igual a la unidad; ésto queda de manifiesto al relacionar las 

ecuaciones (I-6) con (I-8) y (I-7) con (I-9); 

log a(OH-) = log a(NaOH) 

as(OH-) · as(NaOH) 
(I-10) 

- 18 -



y 

- ·;c.. .-_: :.~·-. · ... 

log· 

En esta forma, es posible comprender la importancia 
+ de conocer la actividad del i6n Na ya que, si se conoce 

su valor pnra tma.nY0Zcla agua"sosa de composici6n definida, 

es posible rmediante las ecuaciones anteriores- determi 

nar la variaci6n de las actividades de los iones OH y 

0 2 ~ y, de esta manera, definir otras dos escalas de ba­

sicidad empleando las magnitudes pa(OH-) y pa(0 2 -). 

Para la determinaci6n de la actividad del ion Na+, 

se recurrirá a un método potenciométrico. 

2.) + 
Determinaci6n de la actividad del ion Na por pote~ 

ciometría :· 

La actividad del ion Na+ puede ser determinada por 

potenciometria mediante el empleo de dos semipilas 

~propiadas,, que deben cumplir con los requisitos indis­

pensables para aplicar el m§todo potenciom§trico, es 

decir, el potencial de una de ellas debe depender finica 

mente de la actividad del ion Na+ y de la partícula 

Na
2
o, mientras que el de la otra debe ser independiente 

de dichas actividades. 

Se escogieron las semipilas (a y b) que se descri­

ben a continuaci6n, Las ventajas que presentan dichas 

semipilas, al emplearse en el metodo~ se explicarán 

posteriormente. 
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La pr1mera, (a), corresponde al sistcm~ mercurio­

óxido de mercurio en la mezcla agua-sosa y su equili­

brio puede expresarse: 

-+ . + 
Hg + Na 20 + HgO + 2Na + 2e (a) 

'( 

' 
La segunda, (b), corresponde al sistema de los com~ 

·plejos de manganeso II y III con la trietanolamina (T) y la 

expresión de su equilibrio es la siguiente: 

Ivln T 3+ 
2 + 

-+ 
e + (b) . 

La reacci6n de la pila completa se obtiene sumando 

estos dos equilibrios~ 

Z+ 
+ 2 MnT 2 

Si se aplica la ley de Nernst a los equilibrios 

(a) y (b), para una temperatura de 25°C, se obtienen las 

··ecuaéiones siguientes: 

'0,0591 2 + 
Ea=E 0 + log ·a (Na· ) 

a 2 . 
a (Na 2o) 

·o\ os91 2 3+ 
y E =Eo + log .¡;t (Mn.T 2 ) 

b b 2 a2Ó.1nTz 2+) 

donde E; y E~ son los potenciales normales de los sistemas 
(a) y (b). 
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Al restar estas dos ecuaciones se obtien¿ la diferen 

cia de potencial de la pila que representa la f.e.m. 

de ésta: 

---·--
·' 

2 3+ .a.(MnT 2 .. ) lag 
a(Na 20) 0-.:0591 

2 
2 2+ a (Iv!nT 

2 
) 

2 + 
a (Na ) 

Puede observarse en esta ecuacibn que el potencial 

de la semipila (HgO/Hg) depende de la actividad del i6n 
+ . 3+ 2+ 

Na. , mientras que el de la semipila (MnT 2 /MnT 2 ) es 

independiente de dicha magnitud. Por tanto, la f.e.m. 

(~E) de la pila obtenida, a partir de estas dos semipi­

las, es una funci6n de las actividades de las especies 
+ Na. y Na 2o. 

La fuerza electromotriz de la.pila ser& determinada 

experimentalmente por polarografia; el valor numérico de 

dicha f.e.m. ser¿ funci6n de la diferencia de potencial 

existente entre los dos sistemas, en el momento en que 
3+ 2+ a(MnT 2 . )= a(MnT

2 
). En estas condiciones, la ecuacibn 

anterior se puede escribir: 

~E'=Eo-Eo + 0~0591 log a(Na 20) 
. . b .. a . -2----~--

2 a (Na ) 

(I-12) 

Esta ecuaci6n es válida para cualquier cbmposici6n 

en una mez¿la agua-sosa, a condici6n de que los iones 

MnT
2 

3. + y MnT
2 

2 + 1 . . . d d tengan a m1sma act1v1 a . 

Si se considera una composici6n que corresponda a 
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un estado "estandar", que será definido posteriormente, 

la f.e.m, de la pila estará· representada por la sigu:i.e!2. 

te ecuación: 

o:os91 
---- log (I"13). 

2 

¡·;· 

en donde el scibiridice 
+ 

por tanto, as(Na )==1, 

es conocida. 

"sn indica el estado estandar y, 

en estas condiciones, as(Na 20) 

Por otra parte,~ si se escogen adecuadamente los sis 

temas de las semipilas de manera tal que la diferencia 

Eb~E; permanezca constante a cualquier composición de 

la mezcla agua~sosa (la e1ecci6n de los sistemas se dis 

cute mas adelante), al restar las ecuaciones (I-12) y 

cr~13) se obtendrá: 

,o. o 5 91 
2 log 

2 + 
a\(N~2.~} as (Na ) 

as(Na 2o) a2(Na+) 

que representa la diferencia de la f.e.m, de la pila e~ 

tre una composición dada y la correspondiente al estado 

estandar. 

ma: 

La ecuación anterior puede ser expresada en la for-

+ a (Na ) 
'· 

L':.E 1 ~L':.E' 
S . 

log :;:: 
as(Na+) 0~0591 
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:7. 

De esta ecuaci6n se deduce que si se conocen los -p 

valcrrps de pa
5

(Na 2o) y pa(~a 2 0), determinados previamen 

te, es posible determinar tambi6n la actividad del ~on 
+ Na , para una composición dada, con respecto a la acti-

vidad del mismo iÓn en el estado estandar. Los valores 

de ~E' y ~E' se ~eterminan experimentalmente por pala-s 
rografía, 

'/ 

Sin embargo, antes de proceder a explicar el método 

polarográfico, es necesario justificar la elección cle 

los dos sistemas redox utilizados para medir la f.e.m. 

de la pila. 

3) Justificación de la elección de los dos sistemas 

redox utilizados en el m@todo} 

La determinación polarográfica de la f.e,m. de la 

pila ha conducido a considerar a la semipila (a), (HgO 

/Hg), como electrodo de referencia y, a la semipila 

(b), (Mrrr
2

3 +/Mnr 2
2+) como electrodo indicador cuyo po-

tencial se mide con respecto al electrodo de referencia. 

La justificación de la elección de estas dos semi­

pilas, cuya diferencia de potencial permite determinar 

la actividad del ion Na+, se basa en las siguientes -­

consideraciones~ 

a) Para que el electrodo de referencia (HgO/Hg) ex 

cogido pueda utilizarse en la determinación de la acti­

vidad del ion Na+, deben cumplirse las condiciones si-­

guientes: 
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El sistema iedox debe ser rápido. 

El potencial del sistema debe depender exclusivamente 
: . ..L .-

de la actividad de las especies Na' y Na 2o en diso-

luci6n. Si se mantiene constante la a(Na+), a(Na 20) 

y la temperatura, el potencial ele electrodo es inva­

riable y, por.tanto, a dicho electrodo se le confina el 
; 

car~cter ele electrodo ele referencia. 

Las especies oxidante y reductora (HgO y Hg) deben 

tener actividades conitantes. El hecho de que ambas 

especies tengan solubiliclades pequefias, en el iriter­

valo de composici6n de sosa utilizado, (por lo que se 

tiene a la forma s6lida en equilibrio con la disolu­

cibn) permite cumplir esta condici6n .. 

Para que el potencial normal E0 del sistema permane~ 

ca constante, la estructura química de las especies 

oxidante y reductora debe ser la misma en todo el in 

tervalo de composici6n de la mezcla. 

En todo el dominio de composiclon de la mezclas -

a~ua-so~a existe el 6xido de mercurio (II) que corres­

ponde a la molécula Hg0. 6 El mercurio metálico posee 

potenciales de ionizaci6n altos y, por tanto, se puede 

considerar en general que el mercurio es un elemento de 

actividad moderada. 

El electrodo de referencia no debe introducir un 

potencial de contacto liquido. 

Se sabe que el electrolito dentro del electrodo de 
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referencia est& separado del electrolito de la celda 

polarogr~fica por una pared porosa y, debido a ello, 

se origina un potencial de contacto en la interfase. 

Para hacer que este potencial de contacto tenga 

un valor insignificante, es necesario que los electro­

litas de dentro y fuera del electrodo de referencia 
+ -

coritengan los mismos iones (Na y OH ) , y en igual 

concentración. 

b) Para determinar potenciom§tricamente la acti 

vidad del ion Na+, se requiere que el sistema redox, 

elegido para establecer el potencial en el electrodo 

indicador de polarografia, cumpla con las siguientes 

caracteristicas: 

Debe ser un sistema rápido. 

Issa, el al 7 demostraron que, a 25°C el siste­

ma ~mr 2 3 +;Mnr2 2 + es casi reversible en el intervalo de 

concentración de sosa comprendido entre 0.2 a 3.0 mo­

lar. 

Por otra part~ las curvas intensidad-potencial ob­

tenidas en el desarrollo de la parte experimental de es 

te trabajo demuestran que en el intervalo de composi- -

ci6n de sosa en la mezcla comprendida entre 1 y 25 mo~ 

les/Kg, el sistema es casi reversible, puesto que.la 

pendiente obtenida al representar gráficamente el po-­

tencial de electrodo (Ee1) en funci6n de log [Ci- i (MnT 2 
3+)) 

/(i(MnT 2
2+)-iD tiene un valor promedio de 0.063 volts; 

este valor no difiere mucho del valor te6rico de 0.0591 que se ob-

- 25 -



tendria en el caso de que el sistema fuera totalmente 

reversible. 

Para que la actividad del ion .Na+ no intervenga en 

el potencial del electrodo, debe ser un sistema re­

dox sencillo, cuya 6nica partícula intercambiable , 

sea el electr6n. 

·'· 

Los componentes:del sistema deben ser lo suficiente­

mente solubles, en el intervalo de composicibn uti­

lizado, para que la corriente producida por la elec­

tr6lisis de dichos componentes sea medible. 

Al desarrollar el m~todo potenciométrico se admiti6 

que la diferencia entre los potenciales normales de 

los sistemas indicador y de referencia (Eb-E;) es -

constante cuando cambia la composici6n de la mezcla. 

El potencial normal del sistema HgO/Hg (E 0
) es cons a -

tante; por tanto, es necesario que el potencial nor-
. 3+ 2+ mal del s1stema MnT 2 /MnT 2 tenga el mismo valor 

en el intervalo de composici6n de 1 a 25 moles/Kg. 

Pleskov 8 y Strehlow 9 han investigado las propiedades 

que debe tener un par redox para poder ser utilizado e~ 

mo referencia pot~nciom~trica cuando se efectuan medi­

das de ftierzás electromotrices acompafiadas de cambios 

de disolvente, Ellos observaron que el par redox elegl 

do debe cumplir con lo siguiente: 

La variaci6n de la energía de solvatacibn de los 

iones que componen el par redox, en funci6n de la com­

posici6n de la mezcla, deb~ ser lo mis pequefia posible. 
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Esta última condicj6n se cumple cuando la estructura de~ 

los iones es prácticamente esf&rica y cuando·su radio 

es lo mayor posible; en esta forma el ibn se encuentra 

poco solvatado por el disolvente. Además, su estructura 

no debe variar al producirse el intercambio de electro­

nes. 

Nightingale 10 utiliz6 el m~todo espectrofotom~trico 

de variaciones continuas para demostrar que la f6rmula 

empirica del complejo, formado por el i6n manganeso (II) 

1 . 1 . M T 2+ / ·/ d y a tr1etano am1na, es n 
2 

y este es un 1on e táma 

fio grande. Tambi~n observ6 que el potencial de media 

onda 11 del sistema manganeso (III)/manganeso (II) es 

independiente de la concentracibn de trietanolamina; 

por tanto, el complejo formado por el ibn manganeso 

(III) y la trietanola~ina debe tener la misma f6rmula 

empirica, es decir MnT
2

3+ Se deduce, entonces, que la 

estructura de los iones complejos no cambia al produ-­

cirse el intercambio de electrones. 

Es necesario también que los iones del par redox es­

t~n dotados de una baja polarizabilidad, por lo cual es 

preciso recurrir a cationes. Por Último, la carga de 

los iones que forman el par redox debe ser lo más pequ~ 

ña posible. Esta condici6n no es obligatoria, ya que 

Nelson e I~amoto 12 propusieron como sistema de referen­

cia, el par formado por los complejos ferroso y férrico 

de la 4,7 dimetil-1,10 fenantrolina, cuyas cargas son 

+2 y +3 respectivamente. Ellos observaron que dicho 

par redox sirve como referncia potenciom~trica cuando 

se efectuan medidas de fuerzas electromotrices acompafia­

das de cambios de disolvente. 
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3+ 2··· 
Aún cuando el par redox 1'.'1nT 2 /MnT 2 ·· cumple con los 

requisitos antes mencionados, no se babia efectuado 

hasta la fecha ninguna experiencia de laboratorio que -

demostrase que la diferencia de los potenciales norma­

les de los dos sistemas inv¿lucrados (Eb0 -E 0
) permanecie a -

ra constante en todo el intervalo de composici6n de las 

mezclas agua-sosa. Los resultados obtenidos en este 

trabajo apoyan esta hip6tesis. 
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-. ~~· · .. 

A.- MGtodo polarográfico: 

1) Justificacibn del m~todo polarogr~fico: 

Antes de proceder al desarrollo del m~todo es ne­

cesario explicar la raz6n por la cual al f.e.m. de la 

pila (6E) se mide por polarografia y no por potenciome­

tría sencilla. 

Anteriormente se dedujo la ecuaci6n que a continua­

ci6n se indica, y que permite determinar poienciom~tri­

ca~ente la actividad del i6n Na+ en una mezcla agua­

sosa a cualquier composici6n: 

6E=Eb- E~ + 

2 3+ 
.a (MnT 

2 
. ) 

log ¿ 2+ 
a (MnT 2 . ) 

0.0591 

2 

y para el estado estandar: 

. 0.0591 

2 

Al restar estas dos ecuaciones y rearreglar los tér 

minos, se obtiene: 

+ .a (Na ) 
log + 

as(Na ) 

6E -6E 
S 

0.0591 

~E y 6E pueden ser medidos potenciométricamente; sin 
S . 

embargo, la potenciometría clásica no permite controlar 

la actividad de los iones Mn (II) y Mn (III) en disolu-
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ci6n (es decir, alcanzar el t6rmino II-1*: 
3+ 2+ 3+ 2+ . 

log[a(MnT 2 ) as(MnT 2 . )/as(MnT 2 ) a(MnT 2 )] a menos de que 

se auxilie por un m6todo de determinacibn de las actividades 

de dichos iones. En cambio, cuando ~E se mide por polarogra­

fia cl¿sica, se trabaja en condiciones tales que [MnT 2
2+] = 

[~1nT 2 3+] (Debido a que las mezclas agua-sosa tienen una fuer 

za ibnica muy grande y la concentr~ci6n del manganeso total 
- - 2+ 2+ es muy pequena, se cumple que: [MnT 2 ] ~ a (JvlnT 

2 
) y 

[MnT 2 3 +]~ a(MnT 2
3+)). En estas condiciones, el término II-1 

tiene un valor numérico de cero y entonces la actividad del 

i6n Na+ solo depende de la magnitud pa(Na
2
o), que ya ha sido 

calculada, y del valor de ~E que ser¿ determinado por polar~ 

grafía. 

2) 3+ 2+ Estudio polarográfico del sistema MnT
2 

/MnT
2 

. : 

El sistema redox Mnr 2
3

+ ~e t MnT
2

2
+ ha sido estudiado 

por polarograf~a 11 _en el interv~lo de composicibn de sosa -

comprendido entre 0.05-1 molar. En este trabajo se hará el 

mismo estudio en el intervalo de 1 a 25 moles/Kg. 

A 25°C el potencial (Eel) de un electrodo de gota de -­

mercurio, sumergido en una soluci6n de agua-sosa que contie-
. 3+ 2+ . . 

ne al s1stema MnT 2 -/MnT 2 . , con respecto a un electrodo de 

referencia de HgO/Hg/NaOH de igual composici6n (de potencial 

Ea antes definido), está dado por la siguiente ecuaci6n: 

*El i6n Mnr 2
2

+ reacciona fácilmente con el oxígeno disuelto­
en el medio, lo cual no pérmite conocer la composici6n de la 
disoluci6n en el momento en que se hace la lectura de po­
tencial.· 
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Ee1 =E~ + 0,0591 lag 

' 3+ '• . 
. [MnT.., • ] el 

1" 

2+· 
.tMn'f 2 Jel 

··Ea 

Durante la electrdlisis, cuando se alcanza el esta­

do de régimen seudoestaciorrario, la concentración de 

sustancia electrolizada en la superficie del microelec· 

trodo es constante y la corriente de electrólisis pue­

de ser expresada en la forma de una corriente de difu­

sión; 

donde C
501 

y Cel representan, respectivament~ la con­

centración de una sustancia electrolizable en el seno 

de la disolución y en la superficie del electrodo; ka, 

es el coeficiente de difúsidn e, i, representa la co­

rriente en microamperios, 

3+ 2+ 
En el caso del sistema MnT 2 /MnT 2 , la corriente 

para la oxidaci6n está dada por la ecuaci6n: 

. ( , 2+) [rM r· 2+]:· [' Mn·T 2+]. ] 
1 = k Mn 1 2 ~ ,n, 2. . s o 1 - 2 e 1 (II-3) 

y, para la reduccidn, por la ecuación: 

3 3 3+ -] i = -k ( Mn T 2 + ) [ U .. 1fl T 2 +] - I M'n T 2 J e 
1 sol 

(II-4) 

Las corrientes limites de oxidación o reducción se 

[
. 2+ 3+ 

alcanzan cuando f.1n.T 2 ;]el= ·O 6 [MhT' J'el== 'O respec-. 2 
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tivaQente, por tanto: 

2+ 2+ 2+ ' 
i (J-.1n T 2 ) = k (Mn T 2 ) (r'iln T 2 ]

5 0 
l 

y · e 3+J k e 3+J r· 3+ · i :tvinT 2 ==- I'-1n T 2 MnT 2 ] s 01 (II-6) 

Combinando las ecuac1ones (II~2), II-3), (II-4), 

(II-5) y (II-6) se obtiene: 

Eei= EG + 0.0591 log 
k (rvtn T 

2 
2 +) 

k (1'v1nT 
2 

S+) 
+ 0.0591 log 

3+ i ~ i (l'vfnT 
2 

) 
---.~--~- ··Ea 
i (MnT 

2 
2 . ) - i 

Si se representa gráficamente Eel en funci6n de 

1 ( · · e 3 +J. 1 e · e 2 
+ J · J cr r 7 J b · o g 1 - 1 Mn·. T 2 ) 1 l\t11T 2 - l ,.. , s e o t 1 en e un a 

línea recta (Figura 6) cuya pendiente (m) será igual a 

O, O 591 (a 2 5o C) en caso de que la reacci6n redox sea 

totalmente reversible. En caso contrario, y a medida 

que la reacci6n es menos reversible, la pendiente tien 

de a alejarse del valor 0,0591. 

En la ecuaclon anterior, se puede observar que 

cuando i= (i (MnT 2 
3+). + i (MnT 2 Z+)) /2, el término (I I -7) 

es igual a cero y el valor del potencial de electrodo 

del sistema indicador es igual al potencial de media 

onda y corresponde a la ordenada al origen de la linea 

obtenida. 

k (MrrT 
2 

2+) 

k(MnT 2
3+) 
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Fig. 6 .- Variación de ~~ fuerza e12~tromotriz de la pila (E) en función de 
log((i-i(MnT2 '))/(i(MnT2 )-i)). Temp. = 25°C. 
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Nuestro prop6sito es encontrar el valor de la fuer 

za electromotriz de la pila (~E') para una composici6n 
. ~+ 2+ . 

de sosa en la mezcla¡ cuando a(lv1nT 2 ' )= a(MnT 2 ) (en 

tal caso Eb=E~). Anteriormente se demostr6 que este va­

lor está dado por la ecuaci6n. 

¡_· 

en donde E~ y Eb son los potenciales normal y de equili 
3+ 2+ -

brio (cuando i==o) del sistema reclox IvfnT 2 . /MnT 2 y Ea 

es el potencial ele equilibiio del sistema HgO/Hg. 

que: 

Comparando las dos 61timas ecuaciones se deduce 

K(MnT
2

2+) 
log----=­

k (MnT 2 
3+). 

en donde, como se explic6 anteriormente, E 1 y m se de-
2 

terminan por análisis de los polarogramas. Para calcu-

lar ~E' solamente hace falta determinar el t~riliinó 

. . 2+ 3+ 
lag k(MnT 2 )/k(MnT 2 ) el cual se calculará a conti-

." nuaclon. 

3) 2+ 3+ Determinacibn de la relaci6n k(MnT 2 )/k(MnT 2 . ): 

En la celda polarográfica que contiene la mezcla -­

agua-sosa y trietanolamina se afiade el Mn (II) a par-­

tir de una disoluci6n ácida (pH=l) de sulfato de manga­

neso (II). La reacci6n que existe entre la trietanol­

amina y el Mn (II) conduce a la formaci6n del i6n com-
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plejo MnT 2
3

+ por·~~ci6n del oxigeno disuelto. 

Al d~terminar el dominio de electroactividad de -­

las me~clas, se observa que, en el intervalo de compo­

sición comprendido entre 1-10.6 moles de sosa por Kil~ 

gramo de disolvente, solamente se forman los iones com­

plejos de manganeso antes mencionados. Para mezclas de 

composici6n mayor en sosa se co~prob6 que, adem~s de 

estas especies quimicas, existe manganeso en solución 

en forma quimica diferen~e. Esta nueva especie de man­

ganeso no se ha estudiado pero, sin embargo, suponemos 

que corresponde al grado re oxidación (III). También­

observamos que la concent~aci6n de esta especie se in-­

crementa conforme crece la cantidad de sosa que consti­

tuye la mezcla. En cualquier caso, se comprobó que la 

presencia de esta especie .no interfiere en nuestras de­

terminaciones y, por tanto, el balance de concentraci6n 

relativa al manganeso puede escribirse: 

2+ 3+ 
[ Mn] t o t a 1 == [ Mn T 2 ] so 1 + [ Mn T 2 ] so 1 

Además, como la corriente de difusi6n de los iones 
2+ . 3+ 

MnT2 y MnT 2 está definida por las ecuaciones (II-5) 
2+ 

y (II-6) respectivamente, al despejar [MnT 2 ]sol Y 
3+ 

[MnT 2 ]sol de ambas ecuaciones y sustituirlas en la 

ecuaci6n anterior se obtiene: 

[Mn]total= 

-es-decir: 

i(Mnr
2

2+) 

k(Mnr
2

2+) 

i(MnT
2

3 +) 

3+ 
k (MnT 2 . ) 

-·- ·z +·~·--. ~ 
. 2 _+~-- k (MnT 2 ) . 3+ 
1(MnT 2 )= ·~~ , 3+- [1(MnT 2 )] 

~-· Í{(MnT 
2 

) 

2+ 
+ k(MnT 2 ) 
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Se puede ob$ervar en esta ecuaci6n que si se repre 

senta gr~ficamen~~ i(MnT 2
2+) en funci6n de i~MnT2 3 +) -

(valores que se determinan en el polarograma i=f(E) 

(Figura 7), obtenido para una composici6n de sosa en la 

mezcla) se obtiene una linea recta cuya· pendiente corres 

ponde a la relación k(MnT
2 
2 ·~)/k(MnT 2 3+) y cuya ord~nada-

al origen es igual a k(MnT 2
2

+) [Mn]to~al' Adem~s, cono- .• 

ciendo la cantidad total de manganeso introducido a la 

celda, es posible determinar los valores de los coefi-­

cientes de difusi6n k(MnT 2
2

+) y k(Mnr 2
3+). 

3+ 
b .d •/ 2+ "d De 1 o a que el 1on MnT

2 
se oxl a a MnT

2 
es ne 

cesario trabajar en condiciones tales que esta reacción 

sea lo suficientemente lenta para que, en el intervalo 

de tiempo utilizado para trazár un polarograma, la con-
2+. 

centraci6n del i6n MnT 2 . permanezca constante . 

. 
Para lograr este objetivo se aisl6 1~ celda polar~ 

gráfica del medio ambiente'y las experiencias se reali­

zaron con atmósfera de nitr6geno 6 hidr6geno. Al traba 

jar con atm6sfera de nitr6geno, la oxidaci6n del i6n 

MnT
2

2
+ no fué suficientem~nte lenta. Al cambiar éste 

gas por hidrógeno pudimos mantener una atmósfera lo su­

ficientemente reductora para evitar la oxidaci6n del -

i6n. Cabe señalar que, en los polarograrnas obtenidos, 

no se observo ninguna onda de oxidación del hidr6geno. 

Por lo anterior, todo el trabajo experimental se desa-· 

rroll6 en una atm6sfera de este gas. 

-·· ~---~--~== 

-~-
~ ... -
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Fig. 7.- Variaci6n de la corriente promedio (i) en funci6n del potencial 

aplicado (E) para el sistema Mn (II)/Mn (III) en disoluci6n de 

NaOH 1.0 M y trietanolamina 0.01 M. 

Temperatura= 25°C. 

1 

l 
! 
1 

! 
! 

.\=0.50 
1 

! 
i 
1 

\V 



:~--.~~ 
4) Determinaci6n de las constantes de difusión de los 

2::- · 3+ 
iónes HnT 2 y MnT 

2 
:, 

1 
La constante de difusión (Do), para un ion dado, ~p 

puede ser determinada empleando la ecuación de Ilkovic: 

Do= 
. 2 

(cm /seg) 

donde k es el coeficiente de difusidn del ion (~A.li/ 

mmol)~.n, el ntimero de electrones intercambiados; v, ve­

locidad del flujo de mercurio (mg/seg) y t, el tiempo de 

formacidn de una gota (~eg), 

La velocidad del flujo de mercurio y el tiempo de 

goteo se midieron para d~feTentes composiciones de las 

mezclas aguarsosa, lo qu~ peTmiti6 estudiar la variación 

de las constantes de difusi6n en funci6n de la composi~ 

ciéin, 

~ .... · 
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B.- Realizacibn def tiabajo pr~ctico: 

1) Material utilizado y preparaci6n de disoluciones: 

Material diverso: 

Electroscán 30 (Beckman) 

Milivoltimetro electrónico digital S6N (Tacussel) 

Electrodo de go~a de maercurio con un martillo 

Tacussel MPO 

Capilar CNM 20/57 (Tacussel) . 
Electrodo de referencia de HgO/Hg/NaOH confeccio­

nado en el laboratorio. 

Electrodo auxiliar (alambre de platino) 

Celda con chaqueta para termostato con bafio de 

circulaci6n de agua. El interior de dicha celda 

estaba recubierto de tefl6n. 

Agitador magnético 6298 (Tacussel) 

Bafio termostático (colora) 

Balanza analítica H54 AR (Mett]er) 

Microjeringa de 0.25 ml (Glenc.ID') 

Tanque de hidr6geno con man6metrro (Infra) 

Manguera de hule para conexiones . 

. -....... ----
··f··· 
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ReactivOs· 

Ilidr6xido de sodio R .A. (Productos quÍmicos 

Jvlon terrey) 

Sulfato de manganeso (II) monohidratado (Merck) 

Oxido mercúrico R.A. (Mallinchr.odt) 

Mercurio metálico puro (lavado con soluci6n de 

HN0 3 al 1 O %) 

Trietanolamina U.S.P. 

Biftalato de potasio R. A .. (Merck) 

Fenolftaleína R .. A. (rvierck) 

_Agua desionizad~. 

Preparaci6n de disoluciones: 

Sulfato manganosQ.- En un matraz volum~trico de un 

litro, se disuelven 6.91 gr de Mnso 4 . H20 (P.M.= 

169.01 gr/mo1) en. 950 m1 de diso1uci6n de ácido ní-
-2 

trico de concentraci6n 1.5 x 10 molar y se compl~ 

ta hasta el volumen con agua desionizada 

([Mn 2+]= 0.041 molar). 

Electrolito soporte.- Las disoluciones usadas son 

lo suficientemente iónicas para no requerir la 

adici6n de una sal adicional. Por tant~ se uti­

lizaron como electrolito soporte las disoluciones 

de NaOH de concentración variable que contienen, 

además, 1.49 gr de trietanolamina por cada litro 

de disoluci6n. 

--=-~. 

----~.-···~···- . 

.. -f. 
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Para su preparación, se disuelven cantidades de 

NaOH ligeramente superiores a las necesarias pa­

ra preparar un litro de disolución en la concen­

tración deseada; se afiade la trietanolamina y se 

completa hasta un volumen de un litro con agua 

desionizada, 

Para conocer la concentración, de las disolucio­

nes, asi preparadas, se utiliza cada una de ellas. 

como valorante de una alfcuota de 10 ml de bifta­

lato de potasio O,JOO molar (usando fenolftalef~ 

na corno indicador) 

Electrodo de referencia,~ Con 10 rng de 6xido 

mercúrico y o)s rnl de mercurio puro se prepara 

una mezcla que se deposita dentro del electrodo, 

de referencia (Figura 8} en el que se adiciona, 

además, solución de NaOH de concentración igual 

a la utilizada corno electrolito soporte (pero sin 

tr;ietanolamina}; 

Para impedir la mezcla de las disoluciones con­

tenidas en el electrodo de referencia y en la -­

celda, se recomienda que cuando el electrodo esté 

sumergido dentro de la celda, los niveles de la 

disolución de hidróxido de sodio ~dentro y fuera 

del electrodo~ sean iguales. No se requirió to­

mar estas precauciones cuando se utilizaron con­

centraciones de hidróxido de sodio superiores a 

4 molar; en este caso, las disoluciones son tan 

viscosas que no se observó, durante el experirne~ 
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Fig. 8 . - Electrodo de referencia.- A) alambre de cobre, 
B) tubo de vidrio (cerTBdo en la parte de abajo), 
C) tapón con rosca, D) vidrio esmerilado, 
E) contacto de asbesto, F) alambre de platino, 
G) depósito de vidrio donde se coloca la rcezcla de 
HgO/Hg/Na+ ( x molal) 
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to, ning6n flujo de la disolución del electrodo 

a la celda polarogr~fica. 

2) T~cnica experimental: 

Las figuras (9) y (10) representan, en forma deta­

llada, la celda polarográfica utilizada y su conexi6n 

con el resto del equipo. 

Una vez armada la celda polarogr~fica y conec·tados 

los electrodos al resto del equipo, en la forma mostrada 

en las figuras (9) y (10), se procede a seguir la t~cni­

ca siguiente: 

Se toma una alícuota de 10 ml de eiectrolito sopor­

te (soluci6n de hidr6xido de sodio a una composición dada 

y trietanolamina 0.01 molar) y se coloca en la celda po­

larográfica a trav§s del orificio correspondiente al tu­

bo de salida de hidr6geno. Mediante un baño termost~ti 

co se controla la temperatura del interior de la celda 

a 25 + 0.5°C y, posteriormente, se burbujea nidrógeno 

.-(previamente saturado con agua) en el electrolito sopor­

te. Este burbujeo es indispensable para eliminar el -­

oxigeno disuelto en la-disolución y para .. además, redu-
2+ 

cir la velocidad de transformaci6n del ión MnT 2 a 
•-' 3+ 1on MnT 2 

Durante el tiempo de burbujeo, se requiere comprobar 

que la parte interna de la celda est~ completamente 

aislada del exterior para prevenir cualquier fuga de hi­

drógeno que pudiera traer consecuencias peligrosas. 

Simultáneamente, se pone a funcionar un martillo que 
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G 

Fig, 9 - Celda polarográfica.- A) electrodo de referencia, 

(> 

B y C) entrada y salida de agua del baño termostático, 
1J) cubierta de teflón, E) vidrio sinteri:zado , 
F) electrodo de gota de mercurio, G) agitador mgnético, 
H) entrada p:tra burbujeo de hidrógeno, I) celda termo 
estable, J) electrodo auxiliar (alambre de platino)-
K) salida de hidrÓgeno, L) barra soporte. 
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1 1 
• • 

1 . .., 

1] 
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--------·------1 
------____ j B 
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~-- I 

Fig. 10.- Diagrana de conexión del equipo utilizado.-
A) tanque con hidrogeno, B) polarÓgrafo, C) electrodo 
auxiliar, D) electrodo de gota de mercurio, 
E) electrodo de referencia, F)salida del hidrÓgeno 
al exterior, G) celda terrroestable, H)baño terrrostático, 
I y J) entrada y salida de agua 
conexiones: 

---- alambre eléctrico. 
------- mmguera }Bm el hidrogeno. 

• - • - • - rranguera }BIB el agua. 
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golpea al capilar del microelectrodo de gota de mercu­

rio, con una periodicidad de un golpe por segundo. Di­

cho capilar debe estar situado en forma perfectamente 

perpendicular con respecto a la base de la celda para 

que, tanto la masa como el tiempo de vida de la gota, 

permanezcan constantes durante el experimento; de esta 

manera, se logra mantener los valores de los coeficien­

tes de difusi6n (k(MnT
2

2
+) y k(MnT 2

3
+)) constantes du­

rante el trazo de un polarograma. 

Después de haber burbujeado el hidr6geno durante 

20 minutos, se cierra la llave del tubo de burbujeo y 

del electrolito soporte. En estas condiciones se efec­

tua, con una velocidad de SO mv/minuto, un barrido de 

potencial en el int~rvalo comprendida entre -100 y -700 

mv que permite obtener la corriente residual. Es impor­

tante señalar que la solubilidad del oxígeno en el elec­

trolito soporte disminuye a medida que aumenta la con­

centraci6n de hidr6xido de sodio; de esta manera, cuan­

do [NaOH]= 25 moles/Kg, la solubilidad del oxígeno es 

tan pequeña que la corriente residual es la misma, an­

tes y después del burbujeo del hidr6geno. 

Pbr otra parte, y mientras se traza el polarograma 

de la corriente residual, se coloca e·n un tubo de ensa­

ye la soluci6n de Mn 2
+ y se burbujea cDn hidr6geno sa­

turado de agua, durante 10 minutos; en esta forma se 

elimina el oxígeno disuelto y se impide la oxidaci6n 

del i6n Mn (I I) en Mn ( I I I) . cuando sea adicionado al -

electrolito. 
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Una vez concluido el trazo de la corrieúte residual 

se toman, con la ayuda de una microjeringa, alícuotas 

1 1 ., 1 ., M 2+ 1· . d d ce la so uc1on ce 10n ~ . que se ac1c1onan entro e 

la celda estudiada; la solución se agita y se mantiene 

la atm6sfera de hidr6geno. En este momento se aplica, 

entre los electrodos, una di~erencia de potencial que 

corresponda a la meseta de la corriente de difusi6n de-

d d / d •/ 2+ ) bi a a la oxi acion el 10n MnT 2 (aprox. 200 mV . 

Se observa que, al agitar la soluci6n, la corriente 

de 

un 

so 

microelectrólisis 

momento en que se 

aproximado de 30 

a~menta gradualmente, hasta llegar 

mantiene constante durante un lap­

segundos y, pasados éstos, disminu-

y e lentamente. 

El aumento de la corriente ~e debe a que el i6n -­

Mn2+ inyectado no se disuelve inmediatamente porque, 

posiblemente, reacciona con los iones OH del electroli­

to soporte y forma un precipitado que se redisuelve du­

rante la-agitación formando el complejo MnT 2
2

+ Una -­

vez disuelto totalmente el Mn (II) en el electrolito, 

1 . ' M T 2+ . d d 1 d " e 1on n 2 es ox1 a o por as trazas e ox1geno 

(que seguramente provienen de impurezas en el tanque de 

hidrógeno) y se transforma en i6n MnT
2

3+; ésto trae 

como consecuencia la disminuci6n de la corriente en el 

sistema. Por estas razones, el electrolito se 

de agitar, una vez disuelto el Mn (II) y antes 

"d d . bl 1 •/ ~·t 3 + aparezca en cant1 a aprec1a e e 10n ¡vnT
2 

, 

cuando la corriente del sistema sea rn~xima. 

(> 
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Al dejar de agitar, se aplica entre los· electrodos 

una diferencia de potencial inicial de -100 mV y se lle­

va a cabo un barrido hacia potenciales más recuctores 

(hasta alcanzar -700 mV) lo cual permite obtener el po­

larograma completo del sistema MnT
2

3+/MnT
2

2 + (Fig. 7) 

{· 

·Al finalizar el barrido se vuelve a fijar una dif~ 

renci~ de potencial tal que corresponda a la corriente 

d d • f • / d b. d ] . d . / d 1 . / H ' 2+ ( e 1··us1on e 1 a a .a ox1 ac1on e 1on ¡vmf 2 aprox. 

-200 mV); se agita la soluci6n hasta que dicha corrien­

te ~isminuya lo suficiente para que, al trazar nueva­

mente el polarograma, la curva obtenida no coincida 

con la curva trazada anteriormente. 

Cuando la corriente ha disminuido 1~ suficiente, 

se suspende la agitaci6n de la soluci6n, se aplica en­

tre los electrodos una diferencia de potencial inicial 

de -100 mV y se lleva a cabo un barrido de potencial 

de -100 a -700 mV. Este procedimiento se repite cuan­

tas veces sea necesario hasta obtener a1 menos seis 

polarogramas por cada inyecci6n de soluci6n de Mn 2 + en 

.~1 ele~trolito soporte. 

Una vez obtenido el número deseado de polarograma 

se procede a investigar la posibilidad de existencia de 

otras especies de manganeso; para éllo determinamos el 

dominio de electroactividad en el electrolito a fin de 

tener la seguridad de que, o bien s6lamente existe el 
3+ 2+ / sistema electroactivo MnT

2 
/MnT

2 
o en el caso de -

existir otro,que éste no afecte en forma apreciable los 

resultados experimentales obtenidos. Para lograrlo, -
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se procede a hacer un nuevo barrido de potencial en el 

intervalo aproximado comprendido entre 0.000 a -1.800 

volts; el dominio de electroactividad está limitado por 

las siguientes reacciones: 

oxidación: 

Reducci6n: + Na. + Hg ~ + 

+ 

-+ 
e + Na (Hg) 

En el transcurso del trabajo experimental era impo~ 

tante recopilar los valore~ de las constantes de difu­

sión para conocer la variaci6n de los mismos en fúnci6n 

de la composici6n de las mezclas agua-sosa. Como las -

constantes de difusi6n son dependiente de la velocidad 

del flujo de mercurio, se calcul6 esta Última mediante 

la t~cnica siguiente: 

El microelectrodo de gota de mercurio se retira de 

la celda y, con el martillo aún funcionando, se sumerge 

dentro de un vaso de precipitados de 50 ml que contenga 

20 ml de electrolito soporte y que haya sido pesado pr~ 

viamente. En este preciso momento se comienza a medir 

·~1 tiempo y se retira el capilar de la soluci6n una vez 

transcurridos exactamente, 3600 segundos; se vuelve a -

pesar el vaso de precipitados que contiene la soluci6n 

y el mercurio y se determina la velocidad del flujo de 

mercurio (v) por medio de la siguiente ecuaci6n: 

v=(pesada final-pesada inicial)/3600 
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A.n Resultados y conclusiones~ 

a)_ + Actividad del ion Na ~ 

En la Tabla I se presentan los valores de los t~rmi 
.L 

nos necesarios para determinar el valor de log(a(Na')/ 

as(Na+)J, en funcidn de la composición de las mezclas 

agua.,.sosa. 

Como elestado estandar elegido es una mezcla de com 

posici6n tal , que la actividad del ion Na+ tiene un va~ 
lor igual a la unidad, para determinar el valor de di-~ 

cha composici6n, se har& el siguiente tratamiento: 

Se sabe que la actividad de los io~es Na+ y OH~ en 

soluci6n están dadas por las siguientes ecuaciones} 

Como los iones Na+ y OH.-;- provienen de la disocia-~ 
aci6n de la molécula NaOH, ambos iones se encuentran en 

igual concentración, y por tanto~ 

Además, por definición: 

y 
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TABLA I •.. 

CONCENTRACION 
·¡, .~!~:·:r· .\: 

Mol/Kg 1 . o l.45 2.0 3.9 6.0 8.3 1 o. 6 13:·. 3 17.3 24.3 

pa (N a2o) 40.3 39.0 3 8. 7 . 36.9 35.4 33.9 32.5 30.9 28.7 25.8 
\ \ 

E1/2 -375 -- -371 -1349 -3 57', -369 ..:386 -404 ,-40.5 -433 
(m V) 
--
m 

(m V) 64.9 -- 6 2.1 59 .. 3 61.2 62.2 6~. 8 65.7 75.2 63.4 

l< .,., 2+ 
(Mn 1 2 ) 

1 . o 0.63 0.27 o •. 36 0~73 0.33 2 . 1.4 1. 2 S 4. 1 
R(;:t T 3+) 

.. ,. .. 
~ ... 

m 2 
-

llE' 
(m V) -375 ~- -359 '"31 S -330 .-361 'C355 . -4 25 ~413 ,.-472 

-
'<l::,, 

(6E') 1 llE' 
'::0·.,;,. 

0.0 -- -o;· 007 -o .. 4 6 -o·. 39 0.03 -o. 21 0.70 -0.30 í. 67 -·-
m1 m 

.. ---
. ]_. (pa 1 (Na 2o)-

2 0.0 0.80 1 • 70 2.45 3.20 3.90 4.70 5. 8 o 7. 2 5 --
pa(Na 20)) 

--- --·- ·-·-· ----
a + 

loa (Na_)_ -o. :1 7 0.0 0.62 1. 08 1. 8 9 3.06 3.52 5.23 5.33 8.75 
1::> 

~(Na+) 

' 



en donde y± y a± son, el coeficiente de actividad medio 

y la actividad media, respectivamente, 

+ En las soluciones de baja concentración, a(Na )~ a 

(OH~l~ por tanto, la ecuación anterior se puede escri~ 

bir :, 

+ 
a (Na )"' a± :=: y ±(NaOHJ 

Por medio de esta ecuación y utilizando los valores 

de y± determinados por Robinson y Stokes, 1 3 se represen 

t6 gráficamente a± en función de la composición de la 

mezcla (molesiKg) (Figura :11} y por interpolación de la 

gráfica obtenida se encontró que la concentración de la 

mezcla en el estado estandar es igual a 1~45 mol/Kg 

Como a ninguna de las disolucione~ preparadas para 

llevar a cabo los experimentos le cor~esponde el valor 

de composición arriba citado, se determinó la actividad 

del ion Na+,- para una composición dada, con r-especto a 

la actividad del ion Na+ de la disolu~i6n de composi~~ 
ci6n igual a 1 ,O moles[Kg y, posteriormente se determi~ 

+ + n6 el valor de log(a(Na llas(Na ))wtilizando la si,.,..,. 

guiente ecuación~ 

+ 
log a(Na·-} = log 

as (Na l 

+ 
a(Na ] + log 
a

1 
(Na+] 

+ donde a
1

(Na )= y 1 ± y 

t·· 
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+ . a-

1.50 

1. 00 

0.05 

J5 
1 

1.0 

1 

11 i ~ 1.5 2.0 Na OH (l"bl/Kg) 

-------------tig.11 - Variación de la actividad media del hidrÓxido de 
-- ··- --·sodio (a±) en fllilción de su concentración. 

Temp. = 25°C.-- -· 

·-~· 
~ ...... 
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por tanto: 

+ 
a (1'-!E:__ _) == . log + 
as (Na ) 

(IIT"'1) 

De la figüt_a ii se deduce que y 1 ± tiene un valor 

de 0,667, cuando la composici6n de la mezcla es igual a 

1 :o mol/Kg. 

Para determinar el·valor del t@rmino log(a(Na+)/a 1 

(Na+)} requerido (III~1), utilizaremos la siguiente 
¡ 

ecuación, que fue defi~ida con anterioridad: 

+ . a(J:-Ia ) L1E 1 ~1'1E 1 '• 1 . . 
log = - .. ~--

+ a1 (Na l m 

en donde los términos (AE~:1'1E 1 )/m y 1/2(pa1 (Na 20)-pa 

(Na 20D ya han sido determinados. 

En caso de que el equilibrio redox del sistema 
3+ 2+ . 

MnT 2 /MnT 2 fuera totalmente revers1ble, el valor de 

m tendería a 59,1 mV~ En el intervalo de composición 

de las mezclas aguarsosa comprendido entre 1 .O a 24.3 

moles/Kg (con excepcidn de la solución 17~3 moles/Kg), 

los valores de m encontrados experimentalente varían 

entre 59:3 y 65,7 mV, lo que demuestra que el sistema 

redox utilizado se acerca bastante a la reversibilidad; 

no obstante, para la disoluci6n de concentración 17,3 

--------.~m9l_~~ !Kg, se obtuvo un valor de m promedio igual a 

--~--

·-~' 
--:r- .. · 
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3+ 
7 5. 2 mV. Dicho. valor indica que el sistema :MnT 2 /Hn 

2+. 
T2 se aleja de la reversibilidad y que la ecuación 

de Nernst no puede ser aplicada, Sin embargo, no exis~ 

te una raz6n lógica que justifique d~cha desviación 

(ya que tanto para valores de concentración superiores 

e inferiores a 17.3 moles/Kg, el valor de m nunca es su 
.• 

perior a 65.7 mV) y, por tanto, se decidió no conside-

rar el valor de m obtenido en este caso~ 

Como los valores de ~E 1 determinados experimental­

mente-tienen valores de m diferentes, se efectuó la si­

guiente corrección a 1~ ecuacidn crrr~2) ~ 

1 
a (Na+) 

og + = 
a 3 (Na )_ 

L1E' 1 
ml 

,.. ~-~·- (III-3) 
m 

Sumando las ecuaciones (III-1) y (III-3) se obtie-

ne~· 

+ 
log a(Na l 

as (Na ) 

+ log'Y 1-

L1J31 
;:: ___ . 

L.\E, 

-.-· 
m 

(III-4) 

Esta ecuación se ha utilizado para representar grá 

ficamente, en la Figura 12, la variación del término 

log (a(.Na+)/as(Na+))_ en función de la composici6n de 

sosa en la mezcla (con eliminación del término III-5: 

-------- (6E]!m 1 ) ... (L'IE 1 /m) (curva b) y - '~-......_.._.,. ___ _ 
sin eliminación de dicho 

térm.ino -(cürva a)-}.~--= 
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Puede observarse que, 

sa en la mezcla es baja, la 

quefia con respecto a la del 

cuando la composici6n de so 

magnitud de errr~5) es pe­

término e I I I ~ 6) : 1 / 2 epa 1 

eNa 20)-paeNa 20)) ~sin embargo, conforme aumenta dicha 

composición, aumenta también el término erri-5). Segu­

ramente este aumento se debe a que,para valor~s de com­

posición superiores a 13 mole~Kg, aparece en los polar~ 

gramas una segunda onda de reducción que demuestra que 

a partir de esa composición aparece un nuevo complejo 

de Mn (III], cuya concentración es pequefia pero no des­

preciable;- por tanto, la concentración total de mangan~ 

so es la suma de tres términos; 

en donde [Mn 111J. representa la concentración de la nue­

va especie de manganeso (III] que aparece a concentra­

ciones altas de sosa, Como al hacer la determinación 

d 1 1 . ó k e T 2 + ) /k e 3 + d . · .. " ["" I I I] e a r:.e acl n Mn 2 . _f.'fnT 2 ) se esprecH? l"fn ! , 

el error en el valor de la relación aumenta y, como con 

secuencia, el de (III-5) aumenta también, 

El hecho de que el valor de (III~Sl sea pequefio con 

respecto al de (III~6} en las soluciones de baja caneen 

tración de sosa (1 .O a 10 moles/Kg), sirve de apoyo a 

la hipótesis que se hizo para establecer las ecuaciones 

er~14) y (III-3) ~ dicha hipótesis sefiala que el poten­

cial normal del sistema redox indicador (Eb) permanece 

constante al variar la composición de la mezcla. 
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Para demostrarlo se hara el siguiente razonamiento: 

Si se tiene el equilibrio siguiente: 

Anteriormente se demostr6 que li actividad del ion 
2~ 

O está dada por la ecuaci6n~ 

~(O~."} ~JtJa,2 o.} 
+ 

log -- log ..,.2 log {lJNa .. ) 
.....-.....--_........-~ 

(02-c) a
5 

(Na 20) 
+ 

a.s . as(Na ) 

+ + 
o bien, al despejar el término log (a(Na )/as(Na ) se 

tiene:· 

O)) CIII.-.7). 

si se comparan las ecuaciones (III"4) y (III~7) se ob~ 

serva que:· 

fiE·1 S 
'-2 ' 

\ 'a'(O'· ;::~\' ::::.,1[21ocr .. 2 ~ b ':' 

as (O ) m 

Esta igualdad muestra que la actividad del ion o2
" 

permancece casi constante al variar la composici6n de 

la mezcla. 

Se puede demostra~, en forma cualitativa, que la 
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0... 1 1 o o2 '"' d l o 1 1 concentracl(H1 cte lOn no eJe var1ar mue 10 con a 

composición dela Nezcla, Para est6 se utiliza el si~ 

guiente equilibrj.o ;. 

y al aplicar la ley de acci6n de masas, se tiene; 

e 2"' 1 . a D . L p CH2Pv '. 
K~ ' , , 

- az(OI-1'1 .. 

que se puede escribir: 

Al aplicar el concepto de oxoacidobasicidad de Lux 

y Flood, se tiene que el iÓn OH~ es una oxobase y la -

molécula H20 un oxoácido que pueden, respectivamente, 

d z~ b onar y aceptar a la particula O . Co~o am as espe~-
-. 

cies se encuentran en concentraciones altas, no debe 

observarse gran variación de la actividad del ión o2
-

porque la solución está'~amponad~~n este ión~ Esta -­

consideracion coincide con la observada experimental~ 

mente al determinar la actividad de este ión, y, por 

tanto, es válida la hipótesis extrater~odinámica que se 

hizo acerca del potencial normal (Eh): 

t-. 
\./ - 59 -
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0
2 -· , OH + 2) Actividades de los iones y H : 

+ El conocimiento de la actividad del ion Na permite ob-
2-tener la de los iones O , OH- y H+. 

En efecto, si se consideri el equilibrio: 

-+ + 2-
Na 2o · + 2Na + o 

se puede escribir la siguiente igualdad: 

(III-8) 

De la misma manera~ la consideración del ~quilibrio: 

+ + 
N a OH · + N a + OH 

permite escribir: 

+ 
~ log a(Na l 

as (Na ) 

E1 estado estandar adoptado es el mismo que para el 

ion Na+, es decir, una solución de NaOH de concentración 

1.45 mol/Kg. 

Se puede también determinar el pH de la mezcla si se 

considera el equilibrio siguiente: 

H 0· 7+ H+ + OH 
2 

que permite escribir: 
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+ pH=== -:log a(H ) 

El estado estandar, para el ion H+, es el de una so 

lución de ácido fuerte en una concentración tal, que su 

actividad sea igual a la unidad, 

Las expresiones (III"S), (III"9) y (III<-10) permir~ 
2,- 2r 

ten calcular los valores de log(a(O )/as(O )), pOH y 

pH a partir de la presi6n de vapor de agua en la mezcla 
+ y de las actividades del ion Na y las partículas Na 2o 

y NaOH, Estos valores se encuentran en la Tabla II, 

La figura j3 presenta la variación de estas magnit~ 
\ 

des en función de la composición de sosa~ 

3} Constantes de difusión}· 

Por medio de la ecuación de Ilkovic (Ir~B) y con • 

los resultados obtenidos en los experimentos anteriores, 

es posible calcular las constantes de difusión (Do) de 
2+ 3+ 

los iones MnT 2 y MnT 2 ~ en la Tabla III se dan los 

valores encontrados, Es evidente que la constante de 

difusion de ambos iones debe disminuir conforme aumenr 

tala composicion de sosa en la mezcla. ya que,al aumen 

tar €sta, aumenta también la viscosidad (n} de la diso­

lucion; ésto trae como consecuencia que disminuya la 

velocidad de difusion de los iones y, por tanto, la cor 

rriente de difusión, 
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TABLA II 

Concentraci6n 
(Mol/Kg) 1.0 2.0 3.9 6.0 8.3 1 o. 6 13.3 1 7. 3 24.3 

Q 

·, 

2- . 
1 a (O ) -0.96 -0.96 0.0 ,.. o-~ 16 . -1.00 -::0.52 -2.32 2.07 4.28 ··~~ og 2 

a (O ) 
S 

\ . \' \ 

----

pOH o .. 87 0.29 -o. 1 5 ""o. 1 2 0.33 o . 11 1 . 1 3 1 . 2 o 2.42 

; 
'\ ·, ' ., ' . . .. · ...... ._ ........ .. \ ' \. '. . 

0\ 
N 

1 

pH 13. 1 5 13.74 14 ~ 21 14.24 13.87 14. 2 2 i3.38 13.54 1 2. 8 3 

\' 
-----

;:,·· 

·•. ·.,. 
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0\ 
~ 

CONCENTRACION 
mol/Kg 

Velocidad del 
flujo de mer~ 
curio (mg/seg) 

TABLA III 
·, \ 

\. ' ' \. . ' ' \, .. , . ' . ·. ' .. ' ' ' ' ' ' . ' ' . ' .. ' ' ·. ' \ .. ' •. ' ' ... ' 

1.0 2.0 ,3.9 ... 6.0 8.3 10.6 13:.3 17.3 24.3 
..... \-., • ' \ • ~. ' ' • 1 •• "\ '\ ... ' ' ' \ 

\ . \ 

,0.892 0,910 0.815 0,840 01782 1~648 0\785 J,170 0.829 
"-." \ . '\ \' ', ; \. ·, \ '· '\ .. \ \ \ ' ' \ . · .. \, •, ....... \ .,_ "\. ' \. \ ...... \ ·. \ ' '. ·. \. \. '~ ·. \ \ \ ' \ \ \ .... 

·--------------~~--~------~---

l<~·1n T 
2 

2 +) ( 1 Q 'C 
3 ) 

(amp-lt/mol) 

k~1nT 
2 

3+) (1 O"" 3 ) 

(amp-lt/mol) 

o 2+ 6 
~1n T 

2 
) ( 1 O - ) 

2 (cm /seg) 

Di1nT2 
3+)(1o" 6) 

2 (cm 1 seg) 

1,47 0~75 
\' ' 

n~26 o., 28 0' LI.Z 
• ' 1 

\ Qt35 

\ ' \ 

1 

0,28 \ 
0~38 0 .. 25 

\ 
'\.. ., ' . \... ' '\. ' ' ' ' . '\ '"'. ' " ., '\ ' ' .. "\ '\. '. \. \ ' \ \. " ' \. '· \ '\ •, ., ', \ ' ' ., ' . \ \ ' '· 

·,, 

1,47 1,20 o·~ 98 0~76 Q~57 J ~·06 O j. 2 <· O. ? 3 O o;o6 
' \ \' ', ' ... . . \ '\. '. . \ ' 

6.83 1 • 7 3 0.,24 0~27 o ·;66 o' 1 7.. o. 2 9 o~- 3 2 0.22 

., \ 
\,. ' '. . .... \,. ' ~ \ ' ·-.. ' ' \ 

3 ';42 J ·~ 9.8 
\ 

o~ 0.5 6.83 4.43 ~ ~ 22 j ~'57 0,20 o' o 1 

'- '· \ ' 
\ ' . . '. .. "' . \ \' ·. \ 

. ., 

.. ···~{ '• . 
........... ,.,, 
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Cuando las especies electroactivas no cambian de es 

tructura y tienen un tamaño grande comparado con el ta­

maño de las moléculas del disolvente, la relación de 

Stokes~Einstein nredice que la constante de difusión -

de dichas especies debe variar en forma inversamente 

proporcional a la viscosidad del medio~ ésto es, -· 

La Figura 14 representa la variación de la viscosiT 

dad de la mezcla 1 A en función de su composición. 
1 

/ 
En la Tabla IV es posible observar que el valor del 

no permanece constante al variar la com 

posición de la mezcla porque el error· en la determina~­

ci6n de la constante de difusión es muy grande. 

Algunas de las fuentes de error ya han sido comenT 

tadas anteriormente. A continuación se explicará otra 

importante causa de error~ 

Para @llo se utilizará la ecuación que fue ya defi~ 
nida con anterioridad) 

. 2+ 
1 (MnT 2 }= 

k (MnT 
2 

2+) 

k(MnT z_3+l 
3+ i (MnT 2 ) 

2+ 
+ k(MnT2 )/Mn/total 

En esta ecuacidn se puede ohservar que· la exactitud 

del valor de k (MnT 2 
2+) depende de la precisión en el va-

lor de la concentración total de manganeso en solución. 

- 65 -



.,-­
~ ... .-

o­
o-

1 
(poise) 

0.300 

0.200 

o .100 

Na OH (mol/Kg) 

1 l ·1 ·-
5.0 10.0 15.0 

Fig.14 .-Variación de.l~~viscosidad absoluta(~) de las mezclas agua-sosa en función 
de la composlclon de NaOH. 

'<.:.. 

·,·· 



0\ 
-..¡ 

CONCENTRACION 
(mol/Kg) 

1.0 

2,0 

3.9 

6,0 

8.3 

13. 3 

' 

/ 

TAB.LA IV 

' "' 
n ~ v--;;-

' (Po:tse ~ " 
' ' '\'' \. \ ' '. \' ' '\ '\' ' 

0.012 o' j 1 o 
'• '. 

3+ ~ D\~nT 2 
\, " •, .. ... ' ' ' ' ' \ \ .. \... '\ '\ \ '\, ·.., . 

\ 
2 '6J 

' \ 

V 2+ 
1 DoMnT 2 

1 ¡¡ o 2+ 
1 ~ n • D HnT 

2 
.., \ ' \ \, ' \ \ .. ' ' • '1 \ 

2 '· 61 0.29 

,., ·/, \._ \. '\,' / ,, ... ,,\'''''''' \'.1\' \ \ ' \. 

" 

1 1 .· o " .·· . 

1 

( n • D MnT z 

1 

j / 
/ 

0.29 

J ' -

O,O_JS 0,122 :1.73 2 .. 1 o \ O. ,,2J 0.26 

l 1 " 1 \ . . . - 1 . ~ . '-'. ' ' ... ' ..... ' ... '· .. ·. / . ' " ... ' . ' •, . '• ' . ' '· . . ·. ' \ ' \ \ ·¡ '•, ' 

1 0,08 1 0.29 

i ,· .. , . . ' 
' . ' ........ : . 
-· ~-.....:---

\ ,~,., \''\' 

' 

0,025 / 0~158 

' \ 
-..-

0,49 \ 
.1 "8 S 

\ \ 

0,043 0.207 0~52 L41 o • 11 o. 29 

\ \ . \ ( . ' '\ 

~ 

0.279 

... 

0.078 0.23 o;81 

' :1 

1 . 1 o 
\ .\_ ' 

.. ' ' .. \ . 

o. 31 

-
o,: o. 41 1 ~ 2 S 

\ ' 
. \ . 

o .225 0.474 0,54 0\22 
' 

0,26 

1 1 

17.3 1 1/ 1 -~___L 
1 1 ' 
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2+ Si se considera que la solución de Mn· fue adicio-

nada a la mezcla agua~sosa, con vol~menes que variaron 

entre 0,05 y 0.25 ml, y que estas adiciones fueron efec 

tuadas por medio de una microjeringa se comprende que el 

error cometido es grande. Afortunadémente, la relaci6n 
. 2+. 3+ 

k (MnT 2 )/k (MnT 2 l no depende de la concentración to""' 

tal de manganeso en solución y, por tanto, este error 

no afecta al valor de la actividad del ion Na+ cuya de~ 
terminación fu@ el objetivo de este trabajo. 

Para determinar el limite de confianza de los valo~ 

res obtenidos relativos al d~l t~rmino V , se D9 n 

hizo un tratamiento estadÍstico (Tabla Vl y se obtuvo un 

99% de probabilidad de que los valores se encuentren den 

tro de los intervalos siguientes} 

o.o.s <: V Dq(MnT 2 2+l~n <0,30 

O ~ l4 < V D Q (Hn T 2 
3 

+ l . 11 < O • 4 4 

en donde puede observarse que, en efecto, el error en 

la determinación del valor de la constante de difusión 

es muy grande, 
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TABLA V 

Determinación del limite d~·confianza: 

1) XI 1 =1.33/7=0.19 

2) Concentración: 
,. .. 

(mol/Kg) (XII~X'II)z· 
1 . o 0.0100 

2. o 0.0004 

3.9 0.0121 

6.0 0.0064 

8 •. 3 0.0016 

1 o. 6 0.0016 

13.3 0.0049 

'· 

3) 

4) Varianza 2 - 2 
(S )= l:(X-X) /n-1 

2 
S =0;0370/6=0.0062 . ·,. 

5) Desviación estandar (S)=~ 
' 

S=0.08 

6) Limite de confianza (99%) 

LC=x11~ 3.71s/ ~ 

LC=0.19.:':.. 0.11 

- 69 -

XIII= 2.00/7 = 0.29 

- 2 
(XIII-XIII) 

0.0000 

0.0009 

0.0000 

0.0000 

0.0004 

0.0289 

0.0361 

s 2 ~o.o663/6=o.o111 

S=0.11 
\' . 

LC=x11 ~~ 3.71s/ ~· 

LC=0.29~ 0.15 
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