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‘ENIIRALIDA'DHI;

Las propiedades de las soluciones electroliticas fueron interprg
tadas claramente por voz primena por Svante Arrhenius 1 suponiendo

que las moléculas de un electrolito se hallan disociadas en mayor o

menorgrado en particulas eléctricamente cargadas llamadas iones.

La interpretación del coeficiente "i" de Van't Hoff 2 fué uno de

los primeros triunfos de la teoria de la disociación electrolítica.

La buena concordancia obtenida para el grado de disociacióneL calcu
lado por métodos tonométricos (presión osmótica, crioscopía y ebu

lloscopia) y por medidas de conductividad interpretadas según Arrhg
nius y Planck 3 suponiendo la movilidad de los iones independiente

de la concentración fué la primera comprobaciónexperimental cuanti

tatiVa de la teoria de Arrhenius. Debe destacarse sin embargo,que
existe entre los valores de‘i.calcu1ados con ambosmétodos diferen

cias sistemáticas que no puedenatribuirse a errores experimentales.

Ademásestas diferencias son tanto más netas cuanto mas se aparta

cl eloctrolito del tipo simple uniunivalente.
Los métodos experimentales citados permitieron conocer un gran

númerode electrolitos cuyod.era vecino a l (electrolitos fuertes),
otros cuyou.generalmente era menosque 0,1 (electrolitos débiles)

y finalmente un reducido númerode electrolitos intermedios entre

los de los dos grupos citados.

La teoria de Arrhenius admite que existaailas soluciones electrg
liticas un equilibrio'quimico entre los iones y las moléculas no di
sociadas que sigue la ley de acción de masas de Guldberg y Waage.4

La aplicación de esta ley al equilibrio químico citado conduce a la

llamada "ley de dilución de Ostwald" 5 que expresa la variación de
la conductividad de los electrolitos con la concentración.



Por otra parte Nernst 6 considerando a) que en una solución satu

rada de una sal poco soluble sc establece un equilibrio físico en

tre 1a sal dieselta y la sal sólida v un equilibrio en la solución

entre las moléculas no disociadas y los iones productos de la diso

ciación electrolítica y b) que la concentración de las moléculas no

disociadas tiene un valor constante (a temperatura constante) depen
diente de la tensión de vapor del sólido,deduce que el producto de

las concentraciones de cada ión elevado a una potencia igual al nú

mero de iones que da cada molécula al ionizarse, es una constante

para cada temperatura llamada "producto de solubilidad“.

Los resultados experimentales mostraron que las previsiones de

la teoria de la disociación electrolitica se cumplenbastante bien
para los electrolitos débiles, pero en cambiopara los electrolitos
fuertes se obtienen notables discrepancias sobre todo en soluciones

diluidas. Unaexposición de las discrepancias entre la experiencia

.y la teoria clásica de Arrhenius en el caso de electrolitos fuertes,
puede verso on el capitulo IV do "Electrclytoa' de Hans Falkenhagen;
Resulta de estas observaciones experimentales que la carga eléctris‘

oa de los iones. despreciada en 1a teoria clásica. influye poderosa
mente en el comportamientode los electrolitos fuertes.

Ahora bien, las propiedades de las soluciones diluidas cuando no

existen cargas eléctricas o cuando son de influenC1a despreciable

se deducen de la teoria de las soluciones ideales de Planck 7 y

puesto que hay que atribuir principalmente a la carpa de los iones
las anomalías termodinámicas en soluciones diluidas de los electro

litos fuertes, se plantea el problema de saber comodebeimodificar

se las fórmulas de la teoria de las soluciones ideales para que re

produzcan los valores experimentales de las soluciones reales (eleg%‘



trolitos fuertes). Ello pue c logre"eh ya sea asregandoala expre
sión de una proeiedad de las soluciones ideales (la energia libre F

por ejemplo) un tórmino umoirico que medirá la imperfección de la

solución; o bien agregando e la expresión de F de la solución ideal

la variación de energia libre correspondiente al proceso de descar

ga en forma reversible de los iones de la solución real.8 El primer

método es puramente formal e independiente de toda hipótesis fisica

y fue adoptado por G. N. Lewis aplicando la noción de actividad in

troducida en el lenguaje quimico por él. El segundo método fué em

pleado por P. Debyey E. Hückel 9 en su teoria física explicativa

del comportamientode los electrolitos fuertes.

Ambasformas de encarar el problema llevan a un resultado común:

para soluciones diluidas de electrolitos fuertes se obtienen fórmu

las que reproducen los valores experimentales si se substituyen en

las expresiones de las soluciones ideales las concentraciones por

las actividades,o sea si se multiplican las concentraciones por los
llamados coeficientes de actividad. Vamosa estudiar las soluciones

de electrolitos fuertes desde el punto de vista adoptado por Lewis.

Gilbert NewtonLewis en una serie de trabajos introdujo los con

10 y actividad ll que son la medida enceptos formales de fugacidad

unidades de presión o de concentración,de lo que llama "escaping

tendency".12 Las propiedades de estas funciones y los métodos expg

rimentales utilizados para su medida pueden verse en lmalibros"Ther

modynamics and free energy of chemical substances" de G.N.Lewis y

M. Randall (1925) y H.S.Taylor "A treatise ou physical Chemistry"

2a. edición 1931,tomo l, capítulo 12,página 754. Dada la naturaleza

de estas ÍUnciones resulta que todas las fónnulas en que fisuren

concentraciones siempre serán válidas cuando se substituyen por ac

¿N



tividades las concentraciones. Por lo tanto, si en la teoria clási

ca la consideración del equilibrio de disociación ionica de un elec
c,.c_trolito binario conduce a la expresión ñ:K donde cr y c_ son

respectiVamente,las concentraciones de los iones positivo y negati
vo y c la concentración del electrolito no disociado, ahora, de

. a .aacuerdo con Lew1s se debe escribir * —-=K1. Ahora bien, puesto
que no se tiene ningún método para determinar los valores por sepa

rado de a*, a_ y a, Lewis hace por convención a+.a__=a es decir,lla
maactividad de un electrolito binario al producto de 1a actividad

de sus iones. Para estos electrolitos, a dilución infinita,las act;
vidadee del anión y del catión son las mismas e iguales a su molali

dad, es decir a,=a__: aá m%.A cualquier otra concentración no pue

de saberse en que relación se hallan a+ y a_)pero si puede conocer

se el valor de la media geométrica de las actividades de los dos ig

nes pues (a+.a_)%: azzaÉ. La actividad media de los iones af dividi

da por la molalidad del electrolito binario da una cantidadxlllama
da coeficiente de actividad estequiométrico 13 o también grado ter

modinámicode disociación. Cuandoel electrolito considerado no es

binario sino que se disocia en V =4°-+of iones entonces es
O. o 4I.)

-u* Q" : a. , (1+: c7
Puesto que el coeficiente de actividad por hipótesis, debe ser

igual a 1 a dilución infinita no puede escribirse para esos electro
a

litos Xzfï. Para cumplir con esa condición debe hacerse 6:—_L
m . o 9- 4/“ "1’

siendo rn:= n: -‘“- la llamada molalidad media de los iones. Ade—

más como rh+2 0+n1 Y "Itexfl siendo m la molalidad estequiométrica

del electrolito resulta rn,='“(3:ñ‘Q-)/Égual resultado se obtiene
introduciendo el coeficiente de actividad individual de los iones

definido por el cociente de la actividad y la molalidad estequiomé
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\,/ 'V :9- "/v’
trica de cada ion. Resulta "si ’ r ( 8, X )

Obsérvese que Lewis emplea comoexpresión de las concentraciones

las molalidades cue expresan moles dc soluto por 1000 gramos de sol

vente. Esta forma de indicar las concentraciones elimina la influeg

cia de la temperatura en cuanto se refiere a la expresión numérica

de la composición de una solución.

La determinación experimental de estos coeficientes de actividad

constituye el tema de muchosarticulos publicados principalmente en

The Journal of the American Chemical Society.

Reglas empíricas. Comoresultado de estas investisaciones se ob
tuvieron diversas reglas empíricas, por ejemplo las siguientes:
a) El coeficiente de actividad de un electrolito en solución dilui

da (m<0,01) depende de la concentración de acuerdo a la fórmula

en (X '_' -V.¡?'.(__:4_¡_1‘,:n: ut)
31

que resulta de aplicar la regla de Lewis y Linhart 14-Jzfllmu
a

15.d yi’sondonde J:l-g,siendo g el llamado coeficiente osmótico
constantes carïctoristicas dc cada electrolito. Para electrolitos

uniunivalentes u es próximo a 0,5 de manera que en primera aproxima

ción es szm%. Substituyendo J en (a) y desarrollando en serie se
obtiene para soluciones muydiluidasg= 1-5 m¿,o sea que a alta dilu
ción el coeficiente de actividad de un electrolito es una función

lineal de mÉ.

b) J.N.Br6nsted encontró que para electrolitos uniunivalentes en 83

luciones muydiluidas es fcidíz -39,c% donde c es la concentración
en moles por litro y a es una constante cuyo valor es 0,52 a O°C.

Cuando1a concentración aumenta el coeficiente de actividad de un

electrolito uniunivalente nu sigue la simple regla de Brónsted sino

que presenta discrepancias que en primera aproximación pueden expre
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sarse por un término propovcíonal a la concentración o sea

,8)? ._\;: - 50._c'1+2bc
siendo b una constante positiva dependiente de la naturaleza del

electrolito.
c) AdemásBrónsted observó que a bajas concentraciones el logaritmc

natural del coeficiente de actividad de un ion es proporcional al
cuadrado de su valencia.

Hipótesis de Lewis.

Merced a un conjunto de observaciones experimentales de diversos

16 pudo establecerse que en solución diluida de unainVestigadores

mezcla de electrolitos fuertes del mismotipo de Valencia el coefi»
ciente de actividad de cada electrolito depende únicamente de la

concentración total. Este resultado experimental debe considerarse

nada mas que comouna ley límite que alcanza completa validez a di
lución infinita.

Lewis y Randa11121estudiar los coeficientes de actividad en meg

clas de diversos tipos de electrolitos obserVaronque los resultaá

dos experimentales les permitían efectuar una generalización simiq

lar a la anterior, pero que la dependencia deXru>era respecto a 12

concentración,sino a una magnitud que llamaron "fuerza iónica" def;
4 z

nida por la expresión / :2- ZÍ'“¡Át'4

donde m es la molalidad estequiométrica de cada ión y zi su valen.i
cia. Ia generalización de Lewis y Randall puede enunciarse asi:

"En soluciones diluídas,e1 coeficiente de actividad de un electrolg
to es el mismoen todas las soluciones de la misma fuerza iónica"

Además Lewis y Randall18 manifiestan que la generalización anteriox

dificilmente se cumpliria si no existiera la mismadependencia en

tre la fuerza iónica y el coeficiente de actividad de los iones.



Esta suposición los conducea emitir la siguiente.hipótesis:
“En solución diluída el coeficiente de actividad de un ion depende

solamente de la fuerza iónica total de la solución" (Hipótesis de

la independencia de los coeficientes de actividad de los iones).

La primera generalización de Lewis y Randall conocida con el nombre

de Principio de la fuerza iónica fué objetada teóricamente por

Bronsted. la objeción de Brbnsted19 fué contestada por Lewis y Ran

dall‘?’oseñalando el carácter de ley límite que tiene el Principio
de la fuerza iónica.

Estudiemos mas de cerca la hipótesis de la independencia de los

coeficientes de actividad de los iones. Lewis y Randall emplean la

frase vaga "solución diluída" para indicar que la hipótesis en cueg
tión se aproxima a 1a completa validez a medida que la dilución au

menta indefinidamente y esperan que su hipótesis sea correcta para

el mismointervalo en que vale el Principio de la fuerza iónica, es

decir hasta/«:O,l o :0,01 según la naturaleza de los iones presen
tes. Debeseñalarse que la teoría de la atracción interiónica de

Debyey Hückel en su expresión válida para soluciones muydiluidas

contiene la hipótesis de Lewis y Randall pues se llega a la siguien
I 1 _ e 7. qt L '17

te fórmula: j? X1?"Ïfiifiñ ¡.(Z/Q ï- n¿¿f‘k ‘

donde F]: ¿Éï-Zïïñ-‘ï- siendo zi la valencia
del ion, D la constante dieléctrica del disolvente y T la tempera
tura absoluta.

Es interesante pues. estudiar experimentalmente el comportamien
to del coeficiente de actividad de un ión en soluciones diluídas en

presencia de electrolitos de diferentes tipos de valencia.

Tal ha sido el objeto de la presente tesis.
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Este trabajo de tesis consistió en la detenninación del coefi

ciente de actividad del ión hidrógeno en soluciones acuosas dilui

das de SO4H2en presencia de electrolitos de diferentes tipos de va

lencia (ClId, Clgca, ClzLag Cl4Th, 504mg, (SO4)3 Lag y (804)2 Th)

por medidas de F.E.M. de pilas

H2(p'l atm.)!SO4H2(m).Sal (m1) {01 K ClZng Hg
¡ ¡sol.sat. y

a 25°t 0,03°C.

my m1 representan respectivamente.las molalidades del SO4H2y de

1a sal presente en cada solución. En todas las soluciones la molall
5

1
dad del SO4H2fué mantenida aproximadamente constante en m = 2.10
y la fuerza iónica total de la solución Varió desde 6.10"3 a 1.10
Las soluciones empleadas se prepararon en el momentode utilizarse

por doble pesada a r 0,001 g a partir de soluciones de composición

conocida obtenidas por disolución en agua de conductividad de los

electrolitos usados. Ia composiciónde estas soluciones se determi

nó por duplicado aplicando métodos analíticos apropiados: argentomg

tría (método de Mohr) para las soluciones de Cltd, Clgca y ClsLa;

gravimetría (precipitación y pesada comoSO4Ba)en el caso de las

soluciones de SO4H2y (SO4)3 Laz y precipitación del Th4+ al esta

do de Th O(OH)4, calcinación y pesada de Thoz 21,en la solución de

(SO4)2 Th. La composición de las soluciones de 014 Th y 804M? se

calculó en base a los pesos de sus componentes obtenidos por pesada
directa.

El agua de conductividad se obtuvo por bidostilación del agua

destilada,en presencia de HnO4Kalcalino,en un aparato de destila
ción construido totalmente de vidrio Pyrexgz, teniendo en cuenta
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las precauciones habituales. El zgu» así obtenida,tenia una conduc

tividad especifica de l - 2.16"6 mhos . cm -1 a 25°C que se determi
25nó con el aparato de conductividad de Leeds y Northrup utilizando

la célula de Ostwald24.

Las drogas utilizadas eran de la siguiente calidad y procedencia:

0111 hidratado “pro analysi" The British Drug Houses

Clz Ca “pro analysi“ Merck

013 La "pro analysi" The B*itish Drup Houses

Cl4 Th puro Teodoro Schuchardt (GBrlitZ)

504 Mg.7HZO puro Schering Kahlbaum

(504)5 Laz puro The British Drug Houses

(804)2 Th purisimo Teofioro Schuchardt (Gürlitz)
La pila utilizada es una adaptación de la empleada por Hitchcock

25 y se halla constituida por un electrodo de hidrógeno, uny Taylor

electrodo de calomel saturado y un puente salino de solución satura
da de Cl K. En la zona de contacto: solución saturada de Cl K - so

lución de 304 H2.se coloca una válvula de vidrio con mercurio que

sirve para reducir los disturbios por convexión en la unión liquida

citada. Para la preparación del electrodo de calomel saturado se

utilizó mercurio purificado por varios lavados con N03Hdiluido y

posterior destilación a presión reducida de acuerdo a las indicacig
nes del método de HUIetth, cloruro mercurioso "Merck" y cloruro de

potasio "pro analvsi". El electrodo de'hidrógeno se halla constitui
do por un alambre de platino platinado sobre el que llega una co

rriente de gas hidrógeno a la presión de una atmósfera. y parcial

mente sumergido en la solución acuosa de 804 Hg. El alambre de plg

tino es de forma espiralada, de 2 cmde longitud y está unido a

otro de cobre de 15 cm de largo,mediante una soldadura de plata. El
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alambre de cobro se halla contenido en un tubo de vidrio de 4 mmde

diámetro y 12 cmde longitud cuya parte inferior obturada con vidrio
está atravesada por el alambre de platino citado; la perte superior

se halla_cerrada con “Oementite A" (gasta inalterable por los agen
tes químicos habituales) a través de la cual pasa el extremo del

alambre de cobre para hacer el contacto.

La espiral de platino limpia (lavada con mezcla sulfocrómica ca

liente, enjuagada con agua destilada y puesta al rojo con la llama

de un mechero) se platinaba en el momentode usarla,utilizándola cg
mocátodo en la electrólisis de una solución acuosa de ácido cloro

platínico con una diferencia dc potencial dc 2 volts durante un mi
nuto.

El gas hidróveno utilizado SÜpurificaba por pasajes sucesivos a

través de soluciones acuosus frescas dc N03 Ag (5%), Mn04K alcali

no (2%), pirogalol alcalino (4%) y SO4H2n(2%) contenidas en sendos

frascos lavadoras,y por último se hacia burbujear en la mismasolu

ción de SO4H2emplcïda en la pila antes de llepvr a ésta.
La termostatización se efectuó con btño dc arma a 25°r 0,03°C

utilizando un termoreyulador de Clarok.27

Las determinaciones de F.B.ï. se llevaron a cabo con un potencié

metro Leeds y Northrup tipo 22€ utilizando comopila tipo la pila

Westoncuya fuerza Llcctromotriz ticnc el valor internacional 1,018?

volts a 20°C adoptado por el Con.rcso Internacional de chidss y 7Q
troncs Eléctricos rcunido en Londres en 1908. Sc utilizaron dos pi

GOlas Weston: una , con certificada n? 7615 del Burcnu of Standards

y otra,construidu de acuerdo a las indicacioncs del Boletin n? 17

dal Instituto de InVEFtiFFGIOHCSchnolóricás do San Pablo.

La F.E.H. de estas pilas ur: controlada periódicamente.
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Se empleó el sistema de escala y espejo,usando una regla de un

metro de lar<o graduada en milímetros , situada a 1.3 m de un galvs
nómetro dc pared D‘Arsonval 31 de las siguientes características:

Sensibilidad;125 mm/Amperea un metro de distancia; periodo 9 se

gundos; resistencia del hilo:125 ohms.

Las operaciones efectuadas para obtener los Valores de E para cg
da pila fueron las siguientes' (en orden sucesivo):armado de la pi

la según el esquemaadjunto y colocación en el termostat0¡ circula

ción de gas hidrógeno por los frascos lavadores y el recipiente que

contenía la misma solución de SO4H2que Ia pila con la menor sobre

presión necesaria para dar una corriente lenta, durante unos minu
tos para desalojar el aire; pasaje de hidrógeno por la pila durante

20-30 minutos. conexión de sus polos al potenciómetro y finalmente,
determinación de la fuerza electromotriz.

La experiencia ha mostrado que el electrodo hidrógeno estabiliza

su potencial a los diez minutos do burbugeo de hidrógeno cn la solg

ción de SO4H2;por ello,las lecturas de E se efectuaron después de
15-25 minutos de circulación de hidrógeno y durante los 5 minutos

subsiguientes. En la gran mayoria de los casos las lecturas sucesi

vas eranconoordentcs a: 0,1 milivolt,y sólo sc tuvieron cn cuenta
las determinaciones para las cuales el valor do E respondía a ese

comportamiento.

Los datos experimentales obtenidos un esta forme figuran en el

cuadro adjunto.
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mso4H2.1oó

2,81
5,65
5,76

11,1
16,9
19,2
22,7
28,4
52,0

5.10
/ASO4H2

5,61
5,25
5,04
4,61

/hSO4H2'105

6,54
6,15
6,51
6,24
6,45

/“SO4H2.103

6,16
6,28
6,25
6,22
6,50
6,52Ph

ÍDÏEÏ. ii: - :"if LÉÏALVS

I! 'v O'Z,/' o 1 . l "
80412

8,45
16,89
17,28
55,5
50,7
57,6
68,1
85,2
96,0

1 3fLClLi'lo

25,4
55,7
68,1

100,5

,/ÑClgCa'103

10,4
7

E (en voltios)

0,5845
0,5666
0,5665
0,5500
0,5598
0,5568
0,5541
0,5299
0,5275

E (en voltios)

0,5920
0,5940
0,5949
0,5974

É (en voltios)

0,5879
0,5885
0,5889
0,5890
0,5880

E (en voltios)

0,5910
0,5955
0,5958
0,5940
0,5944
0,5965
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f so4:32.10

6,04
6,26
5,98
8,98
8,96
6,17
6,07

8
/”SO4H2.10

6,17
6,18
8,92
6,89
6,08
6,24

[804145103

6,17
6,21
6,24
6,89
6,26
6,26

Í

/*804H2'105

6,19
6,24
6,1‘
6,18
6,2“
6,80

a “5
/ Cqua°l“l)

11,8
22,2
88,7
44,7
55,2
78,1

llt

{/LSO¡Mg°loü

16,6
82,9
48,8
66,4
73,7

¡K r)u,“

E (en voltios)

0,8699
0,8884
0,8897
0,8898
0,8894
0,8886
0,8893

E (en volt

0,8920
0,8960
0,8987
0,8991
0,4008
0,4022

E (en volt

0,8906
0,8920
0,8928
0,8984
0,8941
0,8948

F (en vol:

0,8881
c,8874
0,8862
0,8882
0,8887
0,8828

ios)

ios)

ios)
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CA' ULOS

La determinecióc del coefici(nte de actividad de un ión en solu

ción está ligada al calculo de la diferencia de potencial que sc og
tablece en la zona de contacto de dos soluciones diferentes.

El potencial entre dos soluciones de un mismoelectrolito es

constante y reproducible,mientras que entre dos electrolitos diferen

tes depende de la manera de hacer la unión,y a vecesltambién del

tiempo.32 Por lo tanto,solamente puede tener solución teórica el
cálculo del potencial en la unión líquida entre dos soluciones de
un mismoelectrolito a distintas concentraciones. Nernst53 fué uno

de los primeros investigadores que trató de resolver este problema)

pero su fórmula'deducida de acuerdo a la teoría clásica de Arrhe
nius y utilizando concentraciones iónicas obtenidas por medidas de

54
conductividad,sólo es válida para soluciones muydiluidas. Planck,
fundándose en la teoria clásica,dedujo una fórmula para el cálculo

del potencial para cualquier unión líquida, pero los valores calcu

lados con esa fórmula difieren de los obtenidos practiCamente. Pos

teriormente)P.B.Taylor55 dedujo una fórmula para el cálculo de la
fuerza electromotriz de pilasde concentración con unión líquida.

que habitualmente se la emplea para la determinación dc números de

transporte a partir de medidas de fuerza electromotriz dc pilas con

uniones líquidas y sin ellas, La concordancia de estos datos con

los obtenidos con el método de Hittorf es muybuena.56 Henderson57

deduJo una expresión del potencial de una unión líquida que compren

de comocaso particular la fórmula de Nernst mostrando además’que

ésta es válida comoley 1ímite,en soluciones muydiluídas. Lewis y
38

Sargent modificaron la fórmula de Henderson¡y en base a la hipótg
sis de que el ión comúnde las dos soluciones en contacto tiene: 1a



mismaactividad,decujeron un: vórmula aplicable a uniones líquidas

de electrolitos uniunivzlnntes/cuyor resultados concuerdan,en solu
BSciones diluidas,con los d tos prácticos

Las medidas de estos potenciales de contacto entre soluciones de

4‘u-4l) efecHCl, ClNa, Gli, ClLi y ClNII4a distintas concentraciones

tuadas mediante dos métodos diferentes/muestran que la fórmula de

Lewis y Sargent da resultados quelprobablemente,no tiene un error

mayorde l milivolt,en soluciones muydiluídas.
En la imposibilidad de calcular el valor absoluto del coeficien

te de actividad de un ión dada la inseguridad que introduce la apli
cación de las fórmulas citadas para cualquier unión liquida ha re

sultado conveniente adoptar une definición arbitraria que puede no

tener valor teórico o significado fisico)pero que resulta útil para
los cálculos numéricos. Tal métodoarbitrario fué introducido por
Harned42en la siguiente forma. Dado que no es posible conocer el

coeficiente de actividad absoluto de un ión puede referirse éste a
un dado estado de referencia. A este hipotético estado de referen

cia le impuso la condición de que respecto a él los coeficientes de

actividad de los iones K'*y Cl" del ClK scan los mismosa cualquier

concentración. Debe destacarse,sin embergo,que fué Mac Innes43 al

enunciar la hipótesis de la actividad independiente de los iones,

quien tuvo en cuenta los valores muy semejantes de los pesos atómi

cos y de las movilidades de los iones Cl” v K+ v postuló aquella

condición. Fundándose en esta convención,Harned mostró que los valg

res de los potenciales de contacto observados)concordaban con los
calculados,en el caso de la suma¿e uniones del tipo

01M (m),HCl (m1) ClECsat. cm (m1)Í

I

l

!
01K (m),MOH (m1) ClK sat. HON (m1)

-J
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para intervalos de concentleciones b¿st¿nte grandes.

Ahorabien, los intentos efectuados para eliminar el potencial

de contacto en las uniones líquiCas han consistido en interponer en

tre ellas una solución muyconcentrada de un electrolito uniunivale

te (01K. NogNflg, Nogï) cuyos iones tengan números de transporte muy

próximos. El uso de la solución saturada de ClK (m=4,8)‘cuyos iones

tienen los siguientes números de transporte ’L;O,504 y "?50,496,prg

senta la ventaja sobre toCos los otros electrolitos citados/de tenei
n1.= KK+porconvención. La introducción de esta igualdad en las fóg

mulas antes citadas y especialmente,en la expresión general de P.B.

Taylor44 hace que el valor del potencial de contacto entre dos solu

ciones,cuando se usa como ouente salino la solución saturada de 01K,

resulte practicamente nulo?5 Debedestacarse que esto resulta por

haber adoptado un postulado arbitrario. Por otra parte Fales y Vos

burgh46 determinaron prácticamanto la diferencia de potencial entre

una solución saturada de ClK y otra de ClH Nao ClH N/lO y obtuvie

ron el valor 0,0 milivolt
Planteado así el problema de] cálculo del coeficiente de activi

dad de un ión en solución,se comprende que las medidas de fuerza

electromotriz de pilas con unión líquida de solución saturada de

01K permiten el conocimiento de K aplicando análoga fórmula que pa

ra el caso de Xun electrolito,o sea

E -E:331n a.¿n° nF l

En las soluciones acuosas,los valores del szzloa —l—han sido cx—ra
presados en esa escala arbitraria4 7 y pmflen obtenersc por medidas
de F.E.M. de-pilas del tipo

H2 I H+l 01K sol.sat.,C]2H2'2 f Hg

mediante la expresión pHïz-log a +:-log mïr. If: que resulta d(H ï E
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la fórmula E°—L:%ïln am; ïï ln Kw.n¿" A 25°C,siendo R:8,316 Joule

T=298,1, F:9b.494 Coulomby Jn ath3,303 log aH+ resulta

230-13: 0,053916 logóvaHt (l)

Esta es,pues,la fórmula a aplicar en este trabajo de tesis.

Para el cálculo de E°,se ha seruido c1 método empleado por David

I. Hitchcock y Alicia Tuylor%8 De (1) resulta

E°-o,05915 lor yH¿E+o,05915 103 mH
Además. de acuerdo a la teoría de Debye y Hückel es

+
71.’ 2

loa X¿:-A z¡/A+B 

siendo B/hun término de corrección de la ley limite de Debve y Hü
o J . .. 49 ,1 28.212106

ckel’que tiene en cuenta el diámetro ionico ,y A.—47——-Fñ-——DT

A T3298,l siendo D:78,8 y 21:1 resulta A:O,5027 y por lo tanto
n h

log i¿«0,0027/U +B/*
Introduciendo este valor en (2) se obtiene

7

E°-o,05915 B/L=E+O,Ob915 log mm-o.02973 EE"
la representación gráfica de E" en función de permite, por extra

'/

polación alfl30,calcular EO. El tráfico de E" en función de/fl'íoman
do mHi: 2m,no permitió efectuar una buena extrapolación. Se recurrió
al método utilizado por Joseph Shrawder (h) e Irving Cowperthwaites,O

cuyo fundamento es el siguiente: Puesto que el SO4H2es un electro

lito medianamentefuertc,cuya disociación electrolítica se efectúa
en dos ctapas,como se ha demostrado por el estudio del espectro Ra

53152153
, y admitiéndosé 1a completaman de sus soluciones acuosas

54 es necesario conocer el valor deionización del primer hidrógeno ,

la constante de disociación del ión SO4H'para calcular mHt
W.J.Hamerbbhace una crítica a los métodos empleados hasta enton

ces para medir KSO4H—,ymediante determinaciones de F.E.M. calcula
los valores de la constante de disociación del SO4H' de O°Ca 60°C



2()

con intervalos de b°c. El valor 1,?0,10’2 obtenido a 25°C,está de
56acuerdo con c] valor nue ootuvieron Shrrril y Noyes mediante un

método de cfilculo diferente.

Se ha adoptado entoncea el valor 1.20.10‘2 de K
a n o. 0 : m g . n») *

SiendoKcoH_: —-.áe._'__u_LW“ 4 >01 JS OqH‘ msoqu' _
=8H*para valores bajos de por ser coeficien

-a 25°C.
SO4H

y considerando 83W”.
tes de actividad de iones univalcntea, resulta

- so; mgo; mp
K504H'_ msoqrr '

El valor de X80; se obtiene considerándolo igual al coeficiente de
actividad de un sulfato bivalente,y se calcula por el uso de la tag
ría extendida de Gronwall, La Mer y Fandved empleando como tamaño

iónico 5,64 Ki Este valor de "a" se eligió comoconsecuencia dc 1a

concordancia obtenida al cmplenrlo,aplicando la teoría cxtondida,a

SO4Cd y 804Zn?7‘58

Se obtiene finalmente
_ II;l¿m_&5md-nígmid

504w mU-dÍ 4- fx

y por lo tanto,para cada valor de m (molalidad del SO4H2))conocien

do(soi',es posible calcular el coeficiente de disociación o¿del
SO4H'. En esta forma se construyó la curva de cion función de mPen

base a los datos de Shrawder y Cowperthwaite. Utilizando este prat;

co puede calcularse mH+para cada m pues mem (Ind).

El valor de mHnasÍcalculado)es el que se introduce finalmente

en la expresión de E")que queda entonces así

E": E+0,05915 log m(1+ï) -o,0297a}¿h;:no+o,05915 afin
El gráfico de E" cn función de/uwdió‘mediante una extrapolación no

muy segura,Eo=O,2456 volt. Teniendo en cuenta que el valor de 3°

para el electrodo de calomel saturado a 25°C es 0,2458 volt 5? se

ha adoptado para los cálculos el valor E°:C,2456 volt
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Deacuerdo a le notación de stis,el coeficiente de actividad

de un ión está dado por la relación entre su actividad y su molali

dad estequiomótrica; por lo tanto, del valor de aH+obtenido mediana

te la expresiónv Eo-E:0,05915 log aH¿,debe calcularse &vdividiendo
aH+ po} 2m‘siendo m la molalidad del SO4H2)pues 2m representa la mg

lalidad estequiométrica. Résulta finalmente

10‘38 ;_O.L3É..5.É:ÉÏ ..
W 0,05215

Con Ésta fórmula se han calculado los valores de los ,, +- n.

cuales se ha construído el siguiente gráfico
x’

2a 8 '/3 H‘ ’x‘“/'(r,m/
K9"' /

..-< -..._..A nowf \‘ ., "wm-ww

ce‘ïï“
.«—-—._.___a...

U" C



COHCLUSIONÏS

Del examendel gráfico resulta:

a) que en las condiciones en que se cftudió experimentalmente

el coeficiente de actividad del ión hidrógeno, la hipóte
sis de Lewis y Randall (Independencia ¿e los coeficientes

de actividad de los iones) no se cumple.

que en presencia de ClQTh¡la hipótesis se cumple aproxima
damente bien.

c) que el coeficiente de actividad del ión hidrógeno del

SO4Hglenpresencia de (804)2Th,aumenta con la concentra
Ción de éste.

d) que’excepto el 804Mg)todoslos otros electrolitos utiliza

dos aumenten el coeficiente de actividad del ión hidrógeng
a la mismafuerza iónica total. A este respecto,es notable
la influencia de los cloruros dc litio,calcio y lantano y
del sulfato de torio.

Agradezco a la Asociación Argentina para el Bro
greso de las Ciencias por el subsidio que se me
acordara para la compra de drosas,y a los doctou
res Reinaldo Vanossí y Ramón D.Somoza por su colaboración eficaz en los detalles técnicos de la
parte práctica.
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