Practica 3 — NUmero de Transporte

FACULTAD DE CIENCIAS
LABORATORIO DE ELECTROQUIMICA FUNDAMENTAL

Verificacion de la Ley de Faraday y Determinacion de los NUumeros de Transporte para

los iones del Acido Sulfarico por el Método de Hittorf.

Los sistemas bioldgicos utilizan en alguna medida el transporte activo de iones a través de una membrana
para la generacion de energia. Un caso de particular interés es la reduccion de O y sintesis de ATP acopladas
al transporte de H* en la mitocondria.

A medida que los electrones

fluyen por la cadena respiratoria
los protones son bombeados Membrana externa M
a través de esta membrana S 3 mitocondrial smbrana
Matriz
" H,0 ATP A ADP
elevada [H'] embrana interna A I +
mitocondrial e~ P,
0, — s
— Espacio intermembrana
+ + + 4+
W
Matriz H*
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Figura 1.- Representacién del transporte de protones a través de la membrana mitocondrial

Esta practica pretende mostrar a nivel global dichos conceptos de transporte de iones, a partir de un simil
fisico de un sistema biolégico, para una mejor comprension del fenémeno.

1. Leyde Faraday
1. 1. Introduccién

Todos los conductores, ya sean metalicos o electroliticos, poseen la capacidad de transportar electricidad
mediante unidades llamadas portadores de carga. En el caso de los metales estos son electrones, mientras que
en el caso de los conductores electroliticos, son iones. Uno de los puntos de estudio de la Electroquimica es el
cambio de la naturaleza de los portadores de un metal en contacto con un electrolito. En este caso, se observa
una acumulacién de carga de un lado y otro de la interfase metal/electrolito. Esta acumulacién produce un
pasaje de corriente a través de la interfase cambiando el tipo de portadores (de electrones a iones o viceversa).
Este pasaje de corriente relacionado con el cambio en la naturaleza o tipo de portadores tiene lugar por medio
de una reaccidn electroquimica. Una reaccion electroquimica es aquella que permite el cambio del nimero de
oxidacion de una sustancia a nivel de una interfase conductor electrénico/conductor iénico. Por ejemplo; la
transformacion de i6n Fe?* en idn Fe** o de idn Cr,07% en i6n Cr®* en determinadas interfases. La sustancia
transformable también puede ser el mismo conductor electronico, como por ejemplo, la formacién de Ag a
partir de Ag*, o la formacion de Cu?* de Cu metalico. De la misma forma para el caso de metales inertes como
por ejemplo Pt y Au, el contacto con un electrolito puede producir la formacién de O, o H, por
descomposicidn del solvente.

1. 2. Reacciones Electroquimicas

Las reacciones electroquimicas fueron estudiadas por primera vez por Michael Faraday en 1830, quien utilizé
reacciones quimicas ya conocidas en las que tenfa lugar un cambio en el estado de oxidacién de la especie
reaccionante dentro de una solucién electrolitica. Estas reacciones se conocen actualmente como reacciones
redox (reacciones que tienen lugar en una misma fase). Faraday hizo circular una corriente conocida desde
una fuente externa de poder a través de un circuito simple como el de la Figura 2.

En el circuito se indican dos vasijas equivalentes, ambas conteniendo una chapa de plata metalica en una
solucién de nitrato de plata. Las vasijas estan unidas por un puente con la misma solucién, de una longitud tal
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gue no tenga incidencia el campo eléctrico creado entre las dos chapas de plata. Faraday conocia muy bien los
fendmenos eléctricos porque era fisico y tenia conocimiento de los trabajos de Volta de 1799 con pilas de
Ag/Zn. Le resulto interesante estudiar lo que sucedia cuando la corriente era impuesta desde el exterior.

Para racionalizar las observaciones experimentales denoming separadamente al electrolito y al polo eléctrico
metalico. La solucion en contacto con la chapa de plata unida al terminal negativo de la fuente fue
denominada catolito y al polo correspondiente catodo. De la misma manera anolito y anodo al electrolito y
metal unido al terminal positivo, respectivamente.

- + Fuente

-

Catodo (-)

AgNOs3

Figura 2.- Circuito eléctrico con una fuente de corriente continua (pila) y dos vasijas conteniendo nitrato de
plata con chapas de plata unidas por un puente con el mismo electrolito.

Las celdas electroquimicas a traves de las cuales fluyen corrientes netas son clasificadas como:

a) Celdas Galvanicas: en donde las reacciones ocurren espontaneamente en los electrodos cuando estan
conectados externamente por un conductor. Se emplean frecuentemente para convertir energia quimica en
energia eléctrica. Ejemplos: pilas y celdas de combustible.

b) Celdas Electroliticas: en donde las reacciones estan afectadas por un potencial externo, mayor al potencial
reversible de la celda. Se emplean frecuentemente para llevar a cabo reacciones quimicas deseadas a expensas
de energia eléctrica suministrada. Ejemplos: sintesis electroquimicas, produccion de Cloro y Aluminio,
electro-refinacion de cobre, electroplatinacién. En una celda electrolitica, el catodo es negativo con respecto
al anodo, es decir, que se encuentra a menor potencial.

Cuando se trabaja con celdas electroquimicas, las variables a tener en cuenta pueden considerarse de la
siguiente manera:

- Variables de electrodo: material, area de superficie, geometria, condicion de la superficie.

- Variables de solucion: concentracion de las especies electroactivas en el seno de la solucién, concentracion
de otras especies, solvente.

- Variables de transferencia de masa: modo (difusion, conveccion), concentraciones a nivel de la superficie,
adsorcion.

- Variables eléctricas: potencial (E), corriente (l), carga (Q).

- Variables externas: temperatura (T), presion (P), tiempo (t).

1. 3. Ley de Faraday

Las primeras experiencias de Faraday con electricidad fueron realizadas con el sistema de la Figura 2.

Los principales hechos experimentales encontrados fueron los siguientes:

i) Luego de que circulara por un tiempo apreciable la intensidad de corriente impuesta, se observa un

aumento del volumen de plata metélica del catodo, conjuntamente con una disminucién del tamafio de la
chapa de plata del anodo.
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ii) La valoracion quimica de las soluciones luego de ese tiempo en el anolito y en el catolito eran diferentes
entre si y con respecto a la solucion original.

Faraday analiz6 detenidamente dichas situaciones y encontré que:

a) La diferencia entre la concentracién de ién Ag* en el anolito y la inicial de la solucién original era
idéntica pero de signo opuesto a la diferencia en la concentracién de ién Ag* entre el catolito y la inicial.

b) La masa de plata metalica ganada en el catodo era igual a la perdida en el anodo.

Evidentemente se habia Ilegado a una conclusion interesante. Desde el punto de vista quimico se conservaba
la masa pero se transformaba en otra sustancia. Igualmente existian otras preguntas ;qué sucedia desde el
punto de vista eléctrico? y ;,como era posible dicha transformacion?

El andlisis desde el punto de vista eléctrico requiere del estudio fisico de la transformacion quimica que tuvo
lugar en el sistema. En ambos casos existi6 un cambio de fase, de plata metélica a ion Ag* disuelto y
viceversa. Ese tipo de reaccion la podemos escribir como:

Ag(ac) + e (metal) > Ag(metal) U] catodo

Ag(metal) — Ag*(ac) + e (metal) (1 anodo

En las propias palabras de Faraday: “el pasaje de una corriente eléctrica desde un metal a un electrolito, o
viceversa, se encuentra acompaniado por una reaccion electroquimica”. En el catodo ocurre la reaccion (I)
que llamamos de reduccion o electronacién (ganancia de electrones) y en el anodo la reaccion (I1) que
Illamamos de oxidaciéno de-electronacion (pérdida de electrones). En ambas reacciones se indica entre
paréntesis que los electrones usados son los de la superficie del metal, que son aportados por la fuente de
corriente continua. La energia eléctrica aportada desde el exterior fue utilizada por la celda para transformar
sustancias, es decir, esta se transformo en energia quimica.

En estas condiciones es posible contestar la pregunta sobre las transformaciones eléctricas a nivel de la
interfase metal/electrolito. Esto fue analizado por primera vez por el mismo Faraday en 1833. Se realizaron
diferentes experiencias, siempre bajo intensidad de corriente constante, pero con circuitos diferentes.
Haciendo pasar la misma intensidad de corriente sobre diferentes interfases metal/electrolito se observaban
efectos similares, pero no se conseguia una relacién eléctrica de equivalencia con las magnitudes quimicas.
Solamente cuando se mantenia fijo el tiempo de aplicacion de la corriente era posible llegar a conclusiones
razonables. En ese momento no existia una diferencia precisa entre el concepto de cantidad de electricidad y
energia eléctrica por lo que la observacion de Faraday indicaba que:

i)  Los efectos quimicos del pasaje de una corriente eléctrica son directamente proporcionales a la cantidad
de carga que se acumulo.
ii)  Estos efectos quimicos tienen lugar de la misma manera en cualquier interfase metal/electrolito.

La magnitud que finalmente fue acordada como la responsable de estos hechos fue la cantidad de electricidad
0 carga eléctrica. Sin embargo, es bien sabido ahora que el potencial eléctrico también tiene incidencia en el
avance de una reaccion, por lo que la energia eléctrica (considerada como producto de esa cantidad de carga
eléctrica y el potencial eléctrico) también debera ser evaluada.

Faraday también analiz6 la magnitud quimica que permitia establecer esa equivalencia entre la carga eléctrica
y la cantidad de sustancia quimica transformada. Se llamé a esa magnitud quimica “equivalente quimico de un
elemento”. Lo importante es que como en esa época no existia el concepto de mol, se estudié ademas, la
dependencia del valor del equivalente quimico con la naturaleza de la reaccion.

Por ejemplo, si se estudia la reduccion de iones ferroso, Fe*2al Fe’:

Fe*?(ac) + 2e” (metal) — Fe(metal) (111)
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se observa que el cambio de electrones es igual a 2, por lo que el equivalente quimico para el hierro en esta
reaccion es la mitad de su masa atémica (27.92 gramos). En cambio para la reduccién del ién férrico, Fe*3, a
ferroso, Fe*2:

Fe*3(ac) + e (metal) — Fe*?(ac) )

El cambio de electrones es igual a 1, por lo que el equivalente quimico para el hierro para esta reaccion es
igual a su masa atomica, 55.84 gramos.

Por otro lado, surge otra pregunta con respecto al valor de la cantidad de electricidad que equivale a la masa
atémica de un elemento. En el mismo trabajo Faraday establecio el valor de esa carga eléctrica. Debido a la
naturaleza fisica de esa magnitud se defini6 posteriormente como unidad de medida el Coulomb [C]. Como
los primeros estudios que realizé Faraday fueron en la reaccion de deposicion de plata metélica, se utilizé la
misma para analizar la equivalencia entre la cantidad eléctrica y la cantidad quimica.

Ag*(ac) + e (metal) - Ag(metal) )

En dichas experiencias se realizaba lo que se conoce como electrogravimetria a corriente constante, es decir,
se hacia circular una corriente fija por un circuito que contenia una solucién de iones Ag*y se pesaba el
catodo de plata a diferentes tiempos. Cuanto mayor era la intensidad de corriente 0 mayor el tiempo de
aplicacion, la masa del depdsito aumentaba. Cuando la masa depositada igualaba a la atdmica de la plata, se
observé un valor determinado de carga eléctrica, 96486,70 C. Ese valor era repetible con otras sustancias
transformadas considerando su equivalente quimico. Como dijimos anteriormente el aumento de la cantidad
de plata metalica depositada en el electrodo era igual a la cantidad de iones Ag* perdidos en la solucion, por lo
que el proceso podia ser seguido también mediante valoracion quimica.

La vinculacion entre la carga eléctrica acumulada (Q) y la intensidad de corriente (1) era simplemente el
tiempo de aplicacién. Sin embargo, es necesario recordar que para Faraday se cumplia esa simple relacion
debido a que trabajaba a corriente constante. En caso contrario es necesario considerar que:

Q= [Idt (Ec. 1)
Donde la unidad de intensidad de corriente fue tomada posteriormente como el Ampere [A].

En funcién de estas consideraciones podemos enunciar la Ley de Faraday como:
“La masa de un elemento o compuesto (m) que se descarga en un electrodo es directamente proporcional a la
cantidad de carga acumulada (Q) en el mismo”.

La relacion entre m y Q se mantenia, siempre y cuando se considerase el nimero de electrones requeridos
para mantener la electroneutralidad en la reaccion. Asi Faraday enuncié su segunda ley:

“Si la misma cantidad de electricidad (Q) se acumula en diferentes materiales metalicos, la masa del
elemento o compuesto (m) que se descarga en el electrodo sera directamente proporcional a la masa
atémica-molecular de la especie y a el nimero de electrones requeridos para descargar una misma cantidad
de la especie, independientemente del tipo de electrodo”.

1. 4. Valor de la Constante de Faraday

De acuerdo a lo que explicamos anteriormente, el valor de esa cantidad Q podria calcularse teéricamente. Un
mol de electrones se genera por la acumulacion de F=96486,70 C. Esa cantidad de carga a su vez se
corresponde con un mol de sustancia transformada siempre que la estequiometria asi lo indique. El valor de F

puede calcularse estableciendo el producto de la carga del electron (e = 1.608 102° C) y el nlimero de atomos
o0 moléculas que estén contenidos en un mol de ellos, o sea, el Nimero de Avogadro (Nay = 6.022 10%).

F = eNAV (Ec. 2)

Para una cantidad Q de carga se cumplira que.
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Q =sF (Ec. 3)
Donde s es el nimero de moles de sustancia quimica transformada o generada.

Como un mol de sustancia contiene la masa equivalente a su masa atdbmica o molecular (PAM) podemos
calcular la cantidad de sustancia (m) que fue transformada por el pasaje de la carga Q.

m = PAM. 3 (Ec. 4)
Si ademads se intercambian n electrones en la reaccion la equivalencia eléctrica sera:
m = PAM. 2 (Ec. 5)
nF

Una consecuencia de la naturaleza dual (eléctrica y quimica) de la Ley de Faraday es la posibilidad de aplicar
las leyes que rigen a ambos campos de la ciencia. Es asi que a titulo de ejemplo, una de las experiencias
finales del trabajo de Faraday consistio en la demostracion experimental de la equivalencia de
transformaciones quimicas en circuitos en serie. Se utilizo el circuito de la siguiente figura.

- |+ Fuente
|
1
) (+) ) (+
Ag g Cu Pt Pt i
AgNOs3 - cusoqd -4 H2S504 - - -

Figura 3.- Circuito eléctrico en serie con una fuente de corriente continua (pila) y tres sistemas (celdas) de
diferente naturaleza. La primera corresponde al sistema plata/nitrato de plata,
la segunda a cobre/sulfato de cobre y la tercera &cido sulfurico entre alambres de platino.

Con un circuito como el de la Figura 3 Faraday demostré que la carga eléctrica acumulada en cada una de las
celdas era la misma y quedaba determinada por la ecuacién (3), con la transformacion de una cantidad de
moles equivalentes en cada celda. Esa cantidad de moles quedara balanceada con la reaccion que requiera el
mayor nimero de electrones para transformar una minima cantidad de producto. Estas aseveraciones se
pueden comprender mejor mediante la explicacion de la experiencia de Faraday.

Las reacciones para un mol de Ag*transformada en la celda de plata son:

Ag*(ac) + e (metal) - Ag(metal) )
Ag(metal) - Ag*(ac) + e (metal) (1

Las reacciones para un mol de Cu*?en la celda de cobre son:

Cu*?(ac) +2 e" (metal) — Cu(metal) (V)
Cu(metal) — Cu*?(ac) +2 e~ (metal) VD)

Y finalmente para la celda de acido sulfurico tenemos la descomposicion del agua debido a que el ién sulfato
no reacciona sobre el platino:
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2H*(ac) + 2e” (platino) — H> (vin
2 H,0 — O, + 4H*(ac) + 4e” (platino) (v

Asi, el mayor nimero de electrones requeridos para lograr un mol de producto es para la celda de acido
sulfarico. Debido a ello todas las reacciones quedaran balanceadas con ella.

4Ag*(ac) +4e (metal) — 4Ag(metal) )
4Ag(metal) — 4Ag*(ac) + 4e” (metal) )

2Cu*2(ac) + 4e” (metal) — 2Cu(metal) V)
2Cu(metal) — 2Cu*?(ac) + 4e” (metal) (v

4H*(ac) + 4e" (platino) — 2H; (v
2 H,O — O3 + 4H*(ac) + 4e (platino) (Vi)

De esta manera tendremos en cada punto del circuito la circulacion de la misma intensidad de corriente con la
consiguiente acumulacién de la misma carga eléctrica en cada celda. Sin embargo, de acuerdo con la Ley de
Faraday se transformara la cantidad de sustancia definida por la ecuacion (5) a n=4.

Otra problematica importante es el caso en el que sobre una misma interfase metal/electrolito ocurre méas de
una reaccion. Un ejemplo tipico es la deposicién de cinc de una solucion acida de iones cinc. En este caso se
observa lo siguiente:

Zn*?(ac) + 2e” (metal) — Zn(metal) (1X)
2H*(ac) + 2e" (platino) — H- (VI

Lo que dice la Ley de Faraday para este caso es que la suma de los moles transformados (nimero total de
moles) es proporcional a la carga eléctrica acumulada. No se cumple evidentemente la relacion de
proporcionalidad para cada reaccién por separado. Es asi que la ley de Faraday no nos brinda informacién de
cada reaccion por separado sino de la reaccion global en su conjunto. Para el caso de la deposicién de cinc, la
carga acumulada seré proporcional al nimero de moles depositados de cinc (Szn) ¥ al nimero de moles de
hidrégeno liberados (sk2) :

Q= (szn + SHZ)F (Ec. 6)

En este caso se puede aplicar la ley de Faraday para cada reaccion solamente si se conocen las eficiencias
(porcentaje relativo) de corriente utilizado para cada reaccion. Esos valores dependen mucho de las
situaciones experimentales y muchas veces se debe recurrir a determinaciones previas. Por ejemplo para el
caso del cinc desde soluciones de sulfato de cinc 0.10 M de pH = 4.0, la eficiencia de deposicién de cinc es
practicamente 100 %. Si el pH se disminuye en dos érdenes (pH = 2.0) la eficiencia cae al 50 %, lo mismo
cuando la concentracién de cinc se disminuye en dos drdenes de magnitud (0.001 M).

1. 5. Determinacion de la carga eléctrica

Como vimos anteriormente, las ecuaciones (3) y (4) permiten la determinacion de la constante F. Sin
embargo, en el siglo XIX no se disponia de instrumentos eléctricos de precision para poder determinar
cantidades de electricidad pequefia, por lo que Hittorf utilizé la ley de Faraday para calcular cargas eléctricas
indirectamente por valoracion quimica de las sustancias antes y después del pasaje de la corriente. A estos
dispositivos se les llamo coulombimetros quimicos o simplemente coulombimetros. La condicion principal
que debian cumplir era que las reacciones de oxidacion y reduccion en cada electrodo fueran Unicas y
conocidas de forma de poder aplicar la ley de Faraday sin tener que considerar la ecuacion (6). La propiedad
practica requerida es que el reactivo o el producto sean estables y susceptibles de ser determinados con
precision por (electro) gravimetria o valoracion quimica. En ese siglo, los coulombimetros que respondian a
reacciones con una precisién del 0.01 % eran los de plata y iodo. En el coulombimetro de plata, la formacion
catddica de plata era determinada por electrogravimetria de chapas de plata (99.996 % pura) en nitrato de
plata recristalizado y disuelto en agua de resistividad mayor que 8 MQ cm (Agua de Kohlrausch). En el
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coulombimetro de iodo, la formacion y consumo de iodo de una solucién de ioduro de potasio purisima en
atmdsfera libre de oxigeno tenia lugar sobre electrodos de platino (99.999 % puros). El iodo formado se
valoraba con solucion de 6xido arsenioso en medio &cido.

Un coulombimetro se utiliza conectandolo en serie con la celda de nuestro interés. Si por ejemplo estamos
investigando una reaccion nueva y deseamos saber la cantidad de sustancia formada podemos aplicar la Ley
de Faraday. Asi, conoceremos la cantidad de carga eléctrica acumulada en el momento de la medida. Como el
circuito esta conectado en serie podemos usar esa misma carga para la celda con las reacciones nuevas de
estudio.

La utilizacién de un coulombimetro tiene ademas otra ventaja. Como la carga eléctrica en un circuito en serie
es la misma en todos sus puntos, se puede comprobar que la cantidad de sustancia transformada es la misma
en la vasija anddica que en la catodica. Esta es una manera ademas, de verificar que la experiencia estuvo bien
realizada y no hubo problemas de manipulacion.

En muchos casos resulta sencillo utilizar el llamado coulombimetro de agua, siempre que se disponga de agua

de muy alta resistividad. Aqui lo que se determina es tanto la cantidad de gases liberados (oxigeno e
hidrégeno) como la acidez y/o basicidad de los electrolitos antes y después de la experiencia.

T

H2 Oz

|
-I Elect}ol_ito I—ﬂ
Figura 4.-Coulombimetro de agua y electrodos de platino. Cada una de las vasijas contiene dos valvulas,

una de ellas sobrenadante al electrolito para recolectar el gas formado y
la otra en el fondo de la vasija para extraer el electrolito a valorar.

Las siguientes soluciones acuosas pueden ser usadas como electrolitos en el coulombimetro de agua: sulfato
de potasio o de sodio saturado, &cido sulfdrico al 10 %, hidréxido de sodio al 10 %, etc. EI coulombimetro de
agua mas utilizado es el primero, el cual trabaja a pH neutro. Las reacciones electroquimicas en el anodo y
catodo son respectivamente:

2 H,O — O + 4H*(ac) + 4e (platino) (VD
2 H,0 + 2¢" (platino) — Hz + 2 OH(ac)(X)

El coulombimetro de agua fue estudiado a principios de siglo determinandose los volimenes de hidrégeno y
oxigeno desprendidos en funcién de la carga eléctrica acumulada en la celda. Para una solucién saturada de
sal se puede calcular la carga eléctrica por valoracién quimica del proton generado en el anolito y el oxhidrilo
producido en el catolito. El valor de la carga eléctrica puede ser obtenido a partir de las ecuaciones (3) y (5).

2. Mecanismos de Transporte

Como se menciono anteriormente, la interfase metal/electrolito esta compuesta de un conductor electrénico y
uno idnico. La circulacion de corriente tiene lugar por electrones en el primero e iones en el segundo y la
conversion de uno en otro se realiza por medio de la reaccion electroquimica. La fase electrolitica esta
constituida principalmente por dos tipos de entidades; soluto y solvente. Las particulas de soluto de una
solucién constituyen especies cargadas, siendo generalmente iones,en el electrolito se pueden encontrar dos
tipos de iones, los cargados positivamente (cationes) y los cargados negativamente (aniones). Al moverse, los
iones tienen la propiedad de establecer fuerzas de interaccion entre si (interacciones i6n-ién) y con el solvente
(interacciones ion-solvente) de naturaleza quimica y fisica diversa, que estan basicamente regidas por fuerzas
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electrostaticas y térmico-estadisticas. El balance de fuerzas entre ellas determina el movimiento de las
particulas en el electrolito. En electroquimica existen tres tipos fundamentales de mecanismos de transporte.

2.1. Difusion

Se define como el transporte de materia que surge cuando una particula se encuentra dentro de un gradiente
de potencial quimico. Esto significa que se origina una alta probabilidad de transporte de particulas desde el
punto del electrolito donde hay mayor concentracion al de menor concentracién (o de mayor a menor
coeficiente de actividad).

2.2. Conveccién

Se define como el proceso de transporte de masa resultante de la accion mecanica producida por el
movimiento de una porcion macroscopica del electrolito. Las fuerzas que pueden originar ese movimiento
masivo pueden ser de naturaleza mecanica (conveccion forzada) y/u originada por la accién de la fuerza
gravitatoria en porciones del electrolito con diferentes densidades (conveccion natural o libre). Esta misma se
puede originar por transferencia de calor entre puntos diferentes del electrolito. La conduccién térmica es un
proceso de transferencia de calor que se realiza entre moléculas del electrolito a diferentes temperaturas.

2.3. Migracion

Se conoce como el transporte de masa y carga debido la accion de un campo eléctrico. Generalmente, este
campo eléctrico es aplicado externamente mediante una fuente de poder, aunque también puede ser el
originado internamente por una pila. El fendmeno de migracion provoca un movimiento cuya direccion queda
practicamente determinada por la geometria del electrodo. En el caso mas comun de un electrodo plano
(chapa), las lineas de campo son perpendiculares a la superficie del mismo. Los iones se dirigiran al electrodo
de polaridad opuesta siguiendo la misma direccion de las lineas de campo (cuando no se consideran efectos de
borde).

Las reacciones electroquimicas afectan a los procesos de transporte, ya que resultan en la formacién y
desaparicion de los componentes de una reaccién, ademas en el aumento o consumo de energia eléctrica.
Debido a ello es necesario establecer un balance de masas apropiado teniendo en cuenta dichas reacciones.

3. Migracién lonica.

Se conoce como flujo de migracion para el componente i-simo de un electrolito (Ji) al producto de la
concentracion de la especie i en el seno de la solucién (C;) y su velocidad de transporte en ese medio (vi).
Tanto el flujo como la velocidad de transporte son vectores que estan caracterizados por la misma direccion y
sentido, definidos por el campo eléctrico.

]i = Civi (EC. 7)
La velocidad del movimiento i6nico, entonces, ser4 proporcional a la intensidad del campo aplicado.

Consideremos, como dijimos anteriormente, que los electrodos son planos y que la coordenada perpendicular
a la superficie del metal es y. La intensidad del campo seré:

Ey =-— (%) (Ec. 8)

donde ¢ es el potencial en la solucion electrolitica y el signo negativo indica que el ién se mueve en sentido

contrario al del campo aplicado. La velocidad de movimiento o transporte del i6n i serd directamente
proporcional a la intensidad del campo eléctrico (v o E):

= —u(2) €9
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donde el factor de proporcionalidad se define como u; movilidad iénica, es decir, el factor que caracteriza la
naturaleza de cada i6n y sus propiedades conductoras. El significado formal de u; corresponde a la velocidad
de transporte por migracion bajo campo eléctrico unidad. Esta magnitud se expresa en [V-m?Zs?].
Sustituyendo:

o0
Jimig = —uiC; (5) (Ec. 10)

Segun la Ley de Faraday se puede vincular el flujo de transporte por migracion (Jimig) con la intensidad de
corriente que transporta dicho ion i (Ii) segun:

Ii = ZIFAII (Ec. 11)

Donde A es el area del electrododonde tiene lugar la reaccion, F es la constante de Faraday y Z; es el valor
absoluto del nimero de oxidacion del ion.

Para evitar problemas en la determinacion del area del metal, se define una magnitud alternativa; la densidad
de corriente, ji del componente i-simo como el cociente entre la corriente transportada por el ion iy el area A
del electrodo.

. L
Ji =3 = LiF]; (Ec. 12)

Considerando que existen n iones en el electrolito, podemos calcular la densidad de corriente total circulante,
j, como:

=21 =FXZ) (Ec. 13)

Para el caso del flujo exclusivamente por migracion, ji sera:
. 09
i = —ZiFuiCi (5) (EC. 14)

la cual representa la densidad de corriente de migracion de i cuando se aplica un campo eléctrico de
intensidad (gl &y). Entonces para la densidad total de migracion:

. a9
ji = —F X1 Zi uiC (a_y) (Ec. 15)

Es importante hacer notar que el cociente entre ji y la intensidad del campo (dd/dy) posee unidades de

conductividad, ¥ [S m™], por lo tanto se cumplira:

Jmig = =X (%) (Ec. 16)

Esta ley es analoga a una Ley de Ohm para soluciones electroliticas (I = V/IR = VG).
4. Namero de Transporte.

Se define como nUmero de transporte de transferencia, tj, para un ion j a la fraccion de corriente migratoria
transportada por ese i6n respecto de la total. Esta magnitud depende de la naturaleza del ién y del contraion,
de la concentracidn del electrolito, de la naturaleza del disolvente y de la temperatura.

Ij

i = Z_Ik (Ec. 17)
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Si la densidad de corriente es constante durante la experiencia, podemos establecer:

Q
ti==— Ec. 18
Yk ( )
Si la corriente no es constante debemos calcular la carga integrando la corriente medida en funcién del tiempo
de experiencia.

Por otro lado, se puede utilizar la ley de Faraday y calcular el nimero de transporte simplemente dividiendo
por ZF en ambos términos del cociente:
Qj
tj = T (Ec. 19)

ZyF

donde Z es el estado de oxidacion del resto de los iones del electrolito. Como 1 mol de iones se activa o
descarga con una carga igual a Z;F, para la carga Q; tendremos n; iones activados, entonces:

t == Ec. 20

J 7 2ng (Ee. 20)
En este caso pasamos de una relacién de cargas a una relacion de cantidad de sustancia que es justamente lo
que se puede hacer aplicando la Ley de Faraday.

Como dijimos anteriormente Hittorf encaré el problema de determinar los valores de la carga eléctrica a
través de la medida experimental del nimero de moles de las sustancias en cuestion (en esa época definidos
como equivalentes quimicos). La Figura 5 muestra un dispositivo electroquimico esquematico que permite la
medida y el posterior célculo del nimero de transporte de un i6n por el llamado Método Analitico de Hittorf.
Como se ve en la Figura 5, se separaron las porciones de electrolito cercanas a los polos eléctricos, es decir,
cerca del polo positivo (anolito) el electrolito se transforma en forma diferente que la porcién cercana al polo
negativo (catolito). Estas porciones de electrolito se mantienen homogéneamente distribuidas por medio de
las paletas de agitacion indicadas en la Figura.

i’uent?

)
GFELAL [P O
A e
oY Q¥

Transporte Coulombimétrica

Figura 5.- Disefio esquematico de una celda de transporte y una coulombimétrica para la determinacion del
namero de transporte (Método Analitico de Hittorf).

El nimero de transporte de varios cationes fue determinado mediante esta metodologia, y los datos obtenidos
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a diferentes concentraciones estan enmarcados en la Tabla 1.

Tabla 1: Numero de transporte de los cationes de distintos electrolitos y
a diferentes concentraciones molares, medidos a 20 <.

Electrolito 0 0.01 0.05
HCI 0.8209 0.8251 0.8292
KNO; 0.5072 0.5084 0.5093
NH4CI 0.4909 0.4907 0.4905
KCI 0.4906 0.4902 0.4899
KBr 0.4849 0.4833 0.4831
Kl 0.4892 0.4884 0.4882
Y%Na;S04 0.386  0.3848 0.3829
Y2K2S0,4 0.479 0.4829 0.4870

En esta Tabla se puede observar que el nimero de transporte de los cationes disminuye al aumentar el tamafio
y el estado de oxidacién del mismo excepto para el proton. En la mayoria de los casos lo observado es un
comportamiento parabélico (concavidad positiva) con la concentracion.

A continuacion ilustraremos el razonamiento para calcular el nimero de transporte del H* y CI- en el HCI

S

—> ClI ——
Hz C|2

(+

H* CI
<+ H <—

catolito compartimento anolito
central

usando el método de Hittorf para una corriente aplicada pequefia.

Figura 6.- Esquema del movimiento idnico y de las reacciones electroquimicas en el anolito, catolito y
compartimiento central para una celda de transporte de HCI.

Cuando la corriente aplicada es pequefia solamente ocurren dos reacciones electroquimicas. Hittorf tomo
como contactos metélicos alambres o chapas de platino para evitar la reaccion del metal con el medio, o que
su posible descomposicion electroquimica interfiriera en el anlisis. Entonces, sobre metales inertes, en el
catolito ocurriré la reaccion de electrorreduccion de H* a Hz y en el anolito la electrooxidacién de Cl- a Cls.
Esas reacciones se indican en cada compartimiento con flechas curvadas pues el producto se desprende de la
solucién en forma gaseosa.

Por otro lado, considerando que el Gnico mecanismo de transporte es la migracion, debemos plantear el
balance de masas en el catolito y anolito. Esta suposicidn es valida en el caso de soluciones diluidas (ausencia
de conveccidn natural) y para corrientes y tiempos de electrélisis pequefios (ausencia de difusién). Por otro
lado, si la corriente aplicada es alta pueden ocurrir otras reacciones electroquimicas (como la formacién de
oxigeno molecular en el anodo) que impiden la aplicacion directa de la Ley de Faraday (la formacion de cloro
gaseoso no es 100 % eficiente a altas corrientes).
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Asi en el catolito tenemos la pérdida de protones para originar el H y, debido a la polaridad impuesta la
migracion del proton desde el anolito al catolito. El balance de masas sera entonces:

Ny elect = ZnF (Ec. 21)

donde nuerect €5 €l nimero de moles de protones que desaparecen por reaccion electroquimica (el signo
negativo indica consumo o desaparicion).

tHQ
nH'mig = ZH_F (EC 22)

donde nw mig €s el nimero de moles de protones que aparecen (signo positivo indica su aparicion o generacion)
por migracion hacia el catolito.

Asi, el nimero balanceado de moles de protones (moles finales) durante el transcurso de la electrdlisis en el
catolito (Nw final) SEr4;

Q
Ny fin = Ng° — (1 — tH)ﬁ (Ec. 23)

donde ny° es el nimero de moles de protones en la solucién original. El valor de ny° es igual al producto del
volumen del catolito y la concentracion del H* en el seno de la solucion. El valor de la carga eléctrica Q
indicada en la ecuacién (23) puede ser determinada a través de la ley de Faraday y es la misma en todo el
circuito.

Simultaneamente se puede realizar el mismo balance para el anolito. En él, se observan dos procesos
diferentes; la reaccion de electrooxidacion de Cl- a Cl, en la que se pierden iones cloruro para originar el gas
correspondiente y, la migracion del Cl-desde el catolito al anolito. El balance de masas sera entonces para el
cloruro:

-Q
Nclelect = Za|F (Ec. 24)
_ tle
Nclmig = Za|F (Ec. 25)
n = °—(1-t 2 Ec. 26
cifin = Na® = ( c) ZotIF (Ec. 26)

donde nci° es el nimero de moles iniciales de CI- en la solucién original, ncisin €s el nimero de moles de CI
balanceados en cualquier momento de la electrdlisis, ncieiect €5 €l nGmero de moles de Cl- que desaparecen por
reaccion electroquimica y ncimig €S €l nimero de moles de Cl- que aparecen por migracion desde el catolito.
Nuevamente el signo negativo indica el consumo, y el positivo indica generacion. Es importante sefialar que
el valor de nc® es igual a ny°.

Tomando /Zci/= Zw = 1, tenemos que la variacién en el nimero de moles de cloruro, Ancy protén, Any,
serén:

Ancl = —(1 - tCl)% (Ec. 27)
Ang = —(1—ty) 3 (Ec. 28)

Ya que podemos valorar cuantitativamente la cantidad inicial y final de cloruro y proton, lo que queda del
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problema es determinar el valor de Q para calcular tciy ty.
Para determinar la carga eléctrica por el método de Hittorf usamos la celda coulombimétrica de la Figura 5.
Esta celda se conecta en serie a la celda de transporte, la cual permite en forma simple determinar el valor de
Q, mediante la valoracién del cambio quimico producido y vinculando ese valor a la carga, mediante la ley de
Faraday.
Para el caso del acido clorhidrico nos conviene usar el coulombimetro de agua. Esta celda contiene una sal
inerte como nitrato de potasio, sulfato de potasio o de amonio (electrolito inerte o soporte). Es necesario
analizar las reacciones electroquimicas en el anolito y el catolito de esta nueva celda.
En el anodo ocurrira el desprendimiento de oxigeno:

2 H,O — O3 + 4H*(ac) + 4e (platino) (Vi)
En el catodo ocurrira el desprendimiento de hidrdgeno desde el agua por estar en medio neutro.

2 H,0 + 2¢" (platino) — H, + 2 OH (ac) X)
Observar que estas reacciones establecen una alcalinizacion del catolito respecto de la solucién original, y en

el anolito una acidificacién. Por lo tanto valorando tanto una porcién como la otra antes y después de la
experiencia podremos determinar el valor de la carga eléctrica acumulada hasta el tiempo final de experiencia.

) ¢+

H> i

0O,
NOsy —> /
He S KD i

catolito compartimento anolito
central

Figura 7.-Diagrama de flujos de migracion ionica y reacciones electroquimicas en el anolito, catolito y
compartimiento central para el caso de un coulombimetro de nitrato de potasio saturado.

Analicemos el balance de masas en el coulombimetro de agua.
Los iones potasio y nitrato son los Gnicos que experimentan migracion pues inicialmente la solucién es neutra

(pH ~ 7). Si ademas se supone que el tiempo de experiencia no es largo, no existird migracion de los protones
y oxhidrilos generados por electrolisis, por lo que se cumplira que:

-
Ny elect = ZuiF (Ec. 29)
’ Q
NoH,elect = ZonlF (Ec. 30)
Como |Zpyl=Zn = 1.
Q
Nyelect = NoH,elect = 7 (Ec. 31)
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O sea que tanto de uno como de otro compartimiento es posible determinar a través de la concentracion de H*
0 de OH- el valor de Q.

Tomando las ecuaciones (27) y (28) y sustituyendo en la (31), tendremos:

Ang = -(1- tCl)(nCLelect)coulomb (Ec. 32)
Any = —(1- tH)(nH,elect)coulomb (Ec. 33)
Despejando:
A
tog =1+ o (Ec. 34)

(ncypelect) coulomb
Any

ty=1+ (Ec. 35)

(nHy,elect) coulomb

Mediante estas ecuaciones es posible calcular los nimeros de transporte de los dos iones del &cido clorhidrico.
Como la variacion en el nimero de moles tanto para cloruro como para protén es menor quela generacion de

protones en el &nodo del columbimetro, los valores de tc y th Serdn menores que la unidad. Ya que la carga
acumulada es la misma en ambas porciones de la celda, la suma de ambos nimeros de transporte sera:

tH + tcl =1 (Ec. 36)
Esta propiedad aditiva y unitaria no es un caso particular del acido clorhidrico, sino una propiedad general.

En este apartado vamos a generalizar dicha relacién para el caso de un electrolito que contenga k iones
diferentes.

Ytk =1 (Ec. 37)
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5. Protocolo préctico
5.1. Objetivos

e Comprender los mecanismos de transporte idnico en una solucién y el concepto de migracion i6nica.

e Relacionar la ley de Faraday con el nimero de transporte.

e Definir la relacion entre cantidad de carga acumulada en un circuito y la transformacién de una
sustancia quimica (Ley de Faraday).

e Comprender el significado fisico del nimero de transporte, determinar el mismo para H* y SO4?en
una solucion de HzSO..

5.2. Materiales

Fuente de Corriente Continua

4 Vasos de Bohemia de 250 cm?

4 puentes de vidrio con vastagos de goma y pinzas de Hoffmann
4 electrodos de platino

2 probetas de 100 cm?, una bureta de 25 ¢cm®

Solucion de Acido Sulfdrico aproximadamente 0,05 M

Solucién de Sulfato de Potasio Saturado

Solucién de Hidréxido de Sodio aproximadamente 0,5 M
Solucidn de Fenolftaleina al 0,1%

5.3. Diagrama del circuito

)
/|

Fuente

) ()

Pt Pt Pt Pt

] ] ]

Céatodo Anodo Céatodo Anodo
Celda de Transporte Celda Coulombimétrica
Solucion de Acido Sulfdrico 0,05 M Solucién Saturada de Sulfato de Potasio

5.4. Procedimiento experimental

1) Se transfiere a los vasos de la Celda de Transporte, 100 cm® de solucion de Acido Sulfdrico 0,05 M
medidos con probeta.
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2) Se transfiere a los vasos del Coulombimetro, 100 cm3 de solucién de Sulfato de Potasio Saturado
medidos con otra probeta.

3) Se colocan dentro de los vasos los electrodos y los puentes, los cuales deben estar bien sumergidos en las
soluciones.

4) Armar el circuito del diagrama, con el interruptor abierto

5) Rellenar los puentes con las soluciones, absorbiendo cuidadosamente con la pera de goma hasta que el
nivel de la solucion alcance el vastago superior, ajustando entonces las pinzas.

6) Verificar que los puentes no pierdan o bajen de nivel.

7) Seenciende la fuente y se aplican 100 mA durante 1 hora, teniendo en cuenta que los valores de potencial
aplicado son de aproximadamente 100 V.

8) Controlar que la generacion de burbujas no afecte los puentes.

9) Transcurrido el tiempo de la electrdlisis, se interrumpe la corriente y se retiran los puentes y los
electrodos.

10) Se valoran los dos vasos de la Celda de Transporte, el Anolito del Coulombimetro y 100 cm? de la
solucién madre con Hidroxido de Sodio 0,5 M, empleando como indicador 2 gotas de Fenolftaleina,
agitando siempre con varilla.

5.5. Conceptos generales y reacciones
En el Coulombimetro de Agua, con sulfato de potasio saturado:
CATODO / REDUCCION / POLO NEGATIVO 2H,0 + 2e— 20H" + H;

ANODO / OXIDACION / POLO POSITIVO 2H,0 — 4H* + O, + 4e

Asumiendo la neutralidad de la solucién inicial y en funcién de las reacciones que se producen con la
electrolisis aplicada, en el Coulombimetro se obtendrd un medio basico en el Catolito y un medio &cido en el
Anolito. Con respecto a la forma de la celda electrolitica es importante especificar que los compartimientos
catddico y anddico estdn separados fisicamente en dos recipientes diferentes unidos por un puente. Esto
permite la valoracion de ambos compartimientos, separadamente, luego de la electrolisis.

La valoracién del Anolito del Coulombimetro nos indicara la carga que circuld por el sistema,
independientemente de las variaciones de intensidad que ocurran vy circulen por él.

En este caso no se considera el transporte aportado por los iones generados ya que la migracion estard dada
esencialmente por los iones de la sal en mayor concentracion (solucién de sulfato de potasio saturada) que no
participa de las reacciones.

Gnaon-Mnson = moles de H* generados en el Anolito = moles de e que circularon = Q/F

1 mol de e = 96500 Coulomb

En la Celda de Transporte de Acido Sulfarico 0,05 M:

CATODO / REDUCCION / POLO NEGATIVO 2H* + 2e— H;

ANODO / OXIDACION / POLO POSITIVO 2H,0 — 4H* + O, + 4¢

En la Celda de Transporte el medio acido inicial cambiara ligeramente en funcién de los iones generados en la
electrolisis, su reaccion o no en el medio y la migracidn de los mismos. Como en el Coulombimetro, los
compartimientos catddico y anddico estan separados fisicamente en dos recipientes diferentes unidos por un
puente. Esto permite la valoracion de ambos compartimientos, separadamente, luego de la electrdlisis. Los
iones contribuyentes al transporte por migracion seran los propios iones del soluto (4cido sulfirico), por lo
cual se podra medir su nimero de transporte o a partir de datos teéricos del mismo calcular la constante de

Faraday.

5.6. Balance de masa para el protén y calculos
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Balance de Masa en el Catolito de la Celda de Transporte

Gasto de NaOH (Gnaon) X Concentracion de NaOH(Mnaon) = moles de H* remanentes (o finales)
moles H* finales = moles H* iniciales — moles H* perdidos Electrolisis + moles H* ganados Migracién
moles H* perdidos por Electrdlisis = Q/F

moles H* ganados por Migracion = ty. Q/F

moles H* consumidos = moles H* iniciales - moles H* finales = (1 - tn:) Q/F

moles H* consumidos = moles OH" generados

Balance de Masa en el Anolito de la Celda de Transporte

GnaonMnaon = moles de H* remanentes

moles H* finales = moles H*iniciales + moles H* generados Electrolisis - moles H* perdidos Migracion
moles H* generados por Electrélisis = Q/F

moles H* perdidos por Migracion =ty Q/F

moles H* generados = moles H* finales - moles H* iniciales = (1 — ty+) Q/F

Balance de Masa General de la Celda de Transporte

moles H* generados en el Anolito = moles H* consumidos en el Catolito

moles H* finales Anolito - moles H* originales = moles H* originales — moles H*finalesCatolito

G anolitoMnaoH — Gsol Madre MNaoH = (l'tH+) Q/F = Gsol Madre MnaoH - GcatolitotMNaoH

Sabiendo del Coulombimetro que Q/F = GcoulombMnaon Y Sustituyendo en la ecuacion anterior obtenemos:
Ganolito - Gsol.Madre= (1'tH+) Gcoutomb = Gsol.Madre - Geatolito

Lo cual es independiente de la concentracion de la soda utilizada

De esta forma evalUo los nimeros de transporte como:

(1'tH+) =tsos- = (GAnoIito - GSoI.Madre) !/ Geoulomb = (GSOI.Madre - GCatoIito) / Geoulomb

Se consideran a los volimenes utilizados como exactos, por lo que pueden ser considerados para los célculos
de nimeros de moles. Por lo tanto podremos calcular los nimeros de transporte como:

(1-th+) = tsos- = (Ganalito - Gsol.Madre) / Gcoutomb = (Gsol.Madre - Geatolito) / Gcoulomb

Si la forma de trabajo fue adecuada y se cumple la Ley de Faraday, en ese caso también se cumplira que:
Ganalito>Gcatolit)y que (Ganlito - Gsol.Madre) = (Gsol.Madre - Gcatolito)

Ndmero de Transporte Teorico de H* en solucion de H,SO,0,05M a 20 °C = 0,818
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Practica 3: Numero de Transporte

Objetivos:

Esquema del dispositivo experimental:

Escriba las reacciones electroquimicas que ocurren en el Coulombimetro de Agua:

Anodo:

Céatodo:

Escriba las reacciones electroquimicas que ocurren en la Celda de Transporte:

Anodo:

Catodo:
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¢, Cuédl es el valor aproximado de la carga acumulada en el sistema? Describa brevemente
como la obtiene.

Complete la siguiente tabla con los valores obtenidos en la practica:

Vaso NO°/descripcion Gastos en
ml| NaOH (0,5 M)

Anolito Coulombimetro
Anolito C. Transporte
Catolito C. Transporte

Solucion Madre (H,SO4 0.05M)

Formule el balance de masa para ambos compartimientos (catolito y anolito) de la Celda de
Transporte para obtener ty*y tsos™2.

Los nimeros de transporte obtenidos para los iones del H,SO4 son:

Balance de masa - CATOLITO CT

+—
th'= tso.=

Balance de masa - ANOLITO CT

+—
th'= tso.=
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Luego de haber realizado la practica, ¢podria decir que la ley de Faraday se cumple en las
condiciones experimentales? Explique brevemente.

Bajo las condiciones experimentales, ¢cudl/es son los mecanismos de transporte que
estamos suponiendo que transcurren? Justifique brevemente.

En el transcurso de la experiencia, usted observa que la corriente sufre variaciones en su
valor. ¢ Le afecta este hecho a efectos de la practica? Explique brevemente.

Explique co6mo podria obtener los nimeros de transporte para los iones del &cido sulfarico
si el anolito de la Celda Coulombimétrica no pudiera ser valorado.
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