ELECTROGRAVIMETRÍA Y CONDUCTIMETRÍA


Se trata  de dos técnicas muy diferentes en su concepto y aplicación:


ELECTROGRAVIMETRÍA ( Técnica con electrolisis total


CONDUCTOMETRÍA ( Técnica no basada en reacciones electroquímicas


ELECTROGRAVIMETRÍA: Pureza de un conductor metálico

PRÁCTICAS PREVISTAS  


Directa: Mineralización y residuo seco en aguas naturales


CONDUCTOMETRÍA 

Valoraciones conductimétricas: Determinación de ácido acético en un vinagre.

ANÁLISIS ELECTROGRAVIMÉTRICO
En el análisis electrogravimétrico, el analito se deposita electroliticamente

como sólido sobre un electrodo (electrodo de trabajo). El incremento de la masa del electrodo indica cuanto analito estaba presente.


Los requisitos fundamentales de un equipo para análisis electrogravimétrico se representan en la siguiente figura:


El circuito eléctrico es bastante simple. Una fuente de corriente continua un amperímetro y un voltímetro para poder vigilar continuamente las magnitudes de intensidad y voltaje.


El análisis electrogravimétrico sería muy simple si solo consistiera en la electrolisis de un solo analito presente en una disolución inerte. En la práctica pueden estar presentes otras especies electroactivas que interfieren por codepósito con el analito deseado. Incluso el agua cuando el potencial es suficientemente alto se descompone en hidrógeno y oxígeno.  La presencia de estos gases en la superficie del electrodo interfiere en el depósito de los sólidos. Debido a estas complicaciones el control del potencial del electrodo es importante.


Una de las aplicaciones más comunes de la electrogravimetría es la determinación de cobre. Supongamos que una disolución que contiene Cu2+ 0'20M y H+ 1'0M se electroliza para depositar Cu(s) en un cátodo de platino y liberar O2  en un ánodo también de platino.


Cátodo:
Cu2+   + 2e-
(    Cu0



E0 = 0'339v


Ánodo:
H2O             (     1/2 O2    +  2H+  + 2e- 

E0= -1'229v




--------------------------------------------------                ---------------




H2O   +Cu2+    ( Cu0  + 1/2 O2    +  2H+

E0 =-0'890v


Suponiendo para el oxígeno una presión parcial de 0'20 atm. el potencial requerido para la electrolisis de manera simplista sería:


[image: image1.wmf]

 EMBED Equation.3  [image: image2.wmf]

 EMBED Equation.3  [image: image3.wmf]
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Este será el potencial aplicado mínimo para que ocurra la reducción del Cu2+  se desprenda  O2. Si el potencial es inferior a 0’9v es de esperar que no ocurra nada. Sin embago se observa que la reacción comienza realmente en la proximidad de 2v.


¿Porqué es necesario aplicar un potencial considerablemente mayor  para que la reacción ocurra a velocidad apreciable?.


Fundamentalmente por dos factores:

a) La principal causa es el sobrepotencial (w)  necesario para la formación de oxígeno en la superficie de Pt (se observa que se rtequiere un potencial extra de  (1v para vencer la energía de activación del agua en un electrodo de platino, a fin de formar O2  como producto)

b) La caida de potencial óhmica debido a la resistencia de la celda electrolítica (iR)

Por lo tanto:

Eaplicado = Ecátodo- Eánodo- iR-w

Consideraciones:  Cuando una corriente circula en una celda galvánica,  La Eobservada es menor  que la que presenta en el equilibrio. Solamente Eaplicado = Ecátodo- Eánodo para una celda reversible y en condiciones de flujo de corriente despreciable. Para que una celda produzca trabajo o para efectuar en ella electrolísis, se requiere que circule una corriente significativa. Siempre que pasa corriente intervienen tres factores para reducir la tensión en los bordes de una celda galvánica o para incrementar la tensión aplicada que se requiere a fin de que prosiga la electrolísis. Estos factores se denominan:

· Caída óhmica  E= iR

· Polarización por concentración

· Sobrepotencial   E = w

Polarización por concentración:  Se dice cuando los iones no son transportados hacia o desde un electrodo tan rapidamente como se producen o se consumen.



                            

                                 
Cd2s+

                                      [Cd2+]o

Si la i de corriente es tan grande que los iones no pueden escapar tan rápido como se forman  [Cd2+]s > [Cd2+]o y como resulta que:
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Cuando [Cd2+]s ( [Cd2+]o se dice que existe una polarización por concentración.

Por  tanto la polarización por concentración hace que tengamos que aplicar un potencial mayor que el requerido en ausencia de polarización.

Para reducir la polarización por concentración se pueden llevar a cabo las siguientes acciones:

· Aumentar la temperatura

· Aumentar la agitación

· Aumentar la superficie del electrodo

· Modificar la fuerza iónica para reducir interacciones

Sobrepotencial:  La diferencia entre el potencial esperado (despúes de tener en cuenta la caida óhmica y la polarización por concentración)  y el potencial aplicado se denomina sobrepotencial. Cuanto mayor sea la velocidad de reacción de electrodo deseada, tanto mayor será el sobrepotencial que debe aplicarse.


El sobrepotencial que se requiere para vencer la barrera de energía de activación de una reacción (en este caso  la reacción de transferencia de un electrón desde el metal del electrodo a la disolución). El w depende de la composición del electrodo y tambien de cómo un reactivo dado interactúa con su superficie. El w disminuye al aumentar la Tª.


















   Energía del electrón fijado por H3O+




       Ea (para la transferencia de un electrón)






Energía del electron en el metal del electrodo

Volvamos a considerar la expresión:






Eaplicado = Ecátodo- Eánodo- iR-w


Si el Eaplicado y Eánodo son constantes y si iR y w disminuyen, entonces Ecátodo debe volverse más negativo para conservar la igualdad algebráica.


El valor de Ecátodo puede volverse tan negativo que ocurra la reacción:


H+ + e– (1/2 H2(g)

A veces, la liberación de hidrógeno debilita el depósito en el cátodo y hace que se desmorone o desprenda del electrodo. Para evitar este problema se añade a la disolución un despolarizador catódico, como el nitrato, el cual, se reduce más facilmente que el H+ y genera un producto inofensivo.
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A medida  que varia el Ecátodo puede ocurrir tambien que otros iones presentes en la disolución tales como Co, Sn, Ni, etc., se depositen. Por lo tanto la electrolisis a Eaplicado ó Ecelda constante no es selectiva.


Para conseguir una mayor selectividad tengo que emplear otro método electrogravimétrico en el cual se controla el potencial del electrodo de trabajo (cátodo ó ánodo dependiendo donde tenga lugar el depósito.


Los procesos electrolíticos en los que no se controla el potencial del electrodo de trabajo tienen la ventaja de poder utilizar equipos baratos y además no necesitan demasiada atención por parte del operador. 


En la siguiente Tabla se ofrece una lista de las principales apliocaciones analíticas de esta técnica.





TABLA

CONDUCTIMETRÍA
Introducción: Los métodos cunductimétricos figuran entre las técnicas más antiguas estudiadas por los fisicoquímicos para estudiar el comportamiento de disoluciones de electrolitos, para determinar Ka de ácidos débiles y Ks de sales muy insolubles.


Toda sustancia iónica disuelta contribuye a la conductividad de una disolución, y así las mediciones de conductividad no tienen la especificidad de otros métodos analíticos.


La aplicación de mediciones de conductividad directas al análisis es limitada a causa de la naturaleza no selectiva de esta propiedad. Los principales usos de las mediciones directas se reducen al análisis de mezclas binarias agua-electrolito, determinación de la concentración total de electrolitos (mineralización global) y salinidad del agua del mar en estudios oceanográficos. Estas mediciones son particularmente útiles como criterio de pureza del agua destilada.


Por el contrario, las valoraciones conductimétricas se aplican a la determinación de numerosas sustancias, fundamentalmente para reacciones en disoluciones muy diluidas o a sistemas en los que la reación es relativamente incompleta. Así, por ejemplo, la valoración cunductimétrica de fenol (Ka=10–10) es factible aunque el cambio de pH en el punto de equivalencia es insuficiente para un P.F potenciométrico o de indicador visual.


Es también una técnica muy satisfactoria para las valoraciones de ácidos débiles con bases débiles.


La técnica tiene sus limitaciones. En particular es menos precisa y menos satisfactoria a medida que aumenta la concentración total de electrolito.


Basicamente la conductividad de una disolución de electrolito se debe a la migración o movimiento de los iones cargados hacia el cátodo ó ánodo. Es evidente que para que una disolución conduzca electricidad, las especies iónicas en disolución han de tener existencia estable en el disolvente que interesa. Así, el KNO3  ó el KCl existen mayoritariamente como pares iónicos no disociados en un disolvente de baja constante dieléctrica, mientras que en el agua se encuentran disociados casi por completo. Varias propiedades del propio disolvente desenpeñan un papel importante en la conductividfad de una disolución, entre ellas la viscosidad y su estructura. Finalmente aumentos de temperatura elevan la conductividad de una disolución  porque con ello disminuye la viscosidad del disolvente. Las movilidades de iones aumentan (2% por cada grado centígrado.

Definiciones y relaciones fundamentales: Como en los conductores metálicos, la ley de Ohm es obedecida por las disoluciones de electrolitos.

C=1/R         R=( l/S         C=K S/l        K= C l/S
( = Resistencia específica

l  = Distancia entre electrodos (cm)

S = Superficie del electrodo (cm2)

C= Conductividad medida  (siemens (s))

K= Conductividad específica. Representa la conductividad de 1cm3  de disolución de electrolito (S=1cm2, l=1cm)


l/S=( Constante de célula


K = C(

En disoluciones acuosas diluidas de electrolitos fuertes existe una relación lineal entre K y concentración de soluto.




      K







        Conc.


En la conductimetría directa se necesitan valores exactos de la K y es necesario determinar con exactitud la constante de célula (. Para ello se mide la conductividad  C  de una disolución  patrón de K conocida.





( = K/C



La sustancia patrón empleada corrientemente es el KCl, puesto que se dispone de Tablas de K  de disoluciones de KCl a distintas concentraciones y temperaturas.

Conductividad equivalente: Es la conductividad de un equivalente gramo de disolución  de  electrolito, por tanto, a diferencia de la K  no depende de la concentración. 




( = 1000K/N

Sería la conductividad de una disolución que se encuentra entre dos electrodos separados 1cm y cuya superficie fuese tan grande como para albergar un volumen de disolución que contenga 1equiv. gramo. Por tanto, por definición  la ( es de esperar que no dependa de la concentración sino del tipo de electrolito. Sin embargo podemos ver en la siguiente gráfica que esto no es así:





C


C = Electrolito ideal








A


A = HCl


(




B


B = HAc



  0





Conc.






Dos fenómenos explican por lo menos el comportamiento de un electrolito fuerte como el HCl:

1. Efecto de atracción interiónica ó de atmósfera iónica



H+
 H+
           Cl–               Cl–
        c     

H+
  H+
                Cl–                 Cl–

Este efecto obstaculiza  la migración y hace que al aumentar la concentración baje la (
2. Efecto electroforético: debido a que la migración de cationes hidratados hacia el cátodo es retardada por el mivimiento de los aniones hidratados en la dirección del ánodo.

En el caso de electrolitos débiles hay un tercer fenómeno como principal causante de la bajada de ( y es que al aumentar la concentración de elctrolito débil disminuye la disociación de manera muy señalada. 


Si se extrapola a diloción infinita o sea concentración cero se obtiene la llamada  conductividad equivalente límite ((0) que representa el valor de la conductividad equivalente si el soluto tuviera comportamiento ideal.


En el caso de los electrolitos débiles no es factible la extrapolación, pero puede calcularse la (0 a partir de las conductividades equivalentes de los iones en los que se disocia. En este sentido, uno de los conceptos más importantes en la teoría de la conductividad iónica es el enunciado de que la conductividad total de una disolución que contiene un número cualquiera de electrolitos es igual a la suma de todas las contribuciones de todas las especies presentes por separado.

A dilución infinita, las atracciones entre iones se anulan ó desprecian y la conductividad total sería para un electrolito fuerte como el NaCl:
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Para un electrolito débil como el HAc sería:  
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Las diferencias que existen en la conductividad iónica equivalente de varias especies (TABLA) se debe principalmente a diferencias de tamaño y a su grado de hidratación.


La (0 (conductividad iónica equivalente) es una medida de la movilidad de un ion bajo la influencia de un campo electrico, siendo por tanto una medida de su capacidad para el transporte de corriente. Se observa que el H+ y el OH– son los que poseen las movilidades más altas. Por tanto, sería correcto decir que el HCl tiene una mayor conductividad que el NaCl. Estos aspectos son muy importantes para predecir el curso de una valoración conductimétrica como veremos más adelante.

A  (i, también se le llama movilidad



( = K1000/N;     K = (N/1000;    K = C(;     C( = (N/1000;



N = (i Zi Ci (Ci es concentración molar);   ( = ( (i





Medida de la conductividad: Una medida de conductividad requiere una fuente de energía elctrica, una celda que contenga la disolución y un puente apropiado para medir la resistencia de la cdisolución.


Las valoraciones conductimétricas al igual que las determionaciones absolutas implican siempre la medición de resistencia y como C = 1/R  la pieza mas importante del equipo será un puente de resistencia adecuado que suele ser un puente de Weatstone



     

        Rx      


Rv







       IIiII





       Ra
   Rb















C.A  1000Hz

I = Indicador de corriente nula (galvanómetro ó milivoltímetro)

Rx = Resistencia de la célula

Rv = Resistencia variable (graduable con el equipo)

Ra y Rb = Resistencias fijas


Se emplea corriente alterna para evitar la electrolisis en la cuba y polarización de los electrodos por lo tanto será un puente de impedancias no de resistencias.



Cuando I = 0 se cumple que:    Rx/Ra = Rv/Rb   


En la siguiente figura se representan algunas celdas típicas para la medida de la conductividad:






FIGURA


La celda de inmersión es la más cómoda pues se puede introducir facilmente en un vaso de precipitados que contenga la muestra deseada. Los electrodos (su superficie) se suele recubrir de una capa de negro de platino para aumentar el área superficial efectiva. Esta capa se deteriora si se deja secar por lo que los electrodos han de guardarse en agua destilada.

Valoraciones conductimétricas.

Consisten en medir las variaciones de la conductividad iónica de la disolución de un electrolito cuando se añade sobre ella otra con la que reaccione.


Se  necesitan tres o cuatro medidas antes y despues del punto de equivalencia para definir la curva de valoración.


Antes del P.E  las variaciones de conductividad dependen de la reacción química que tenga lugar. Despues del P.E, las variaciones de conductividad son producidas por el exceso de reactivo que queda sin rteaccionar y que aporta nuevos iones.


Si la disolución de analito se diluye de manera significativa con el valorante durante el curso de una valoración conductimétrica, la conductividad observada experimenta una variación indeseable, aparte del cambio esterado a causa de la reacción química. El efecto de dilución surge poque la conductividad de una disolución es función de la concentración de todas las especies iónicas presentes en ella. Habitualmente se corrige este efecto multiplicando cada lectura por el factor (V+v)/V donde V es el volumen original de la muestra y  v el volumen de valorante añadido. Para reducir al mínimo este problema en el trabajo práctico, la concentración de valorante habrá de ser 10 mayor que la de analito.


La mayoria de las valoraciones conductimétricas son en reacciones ácido-base y precipitación.


Con todo lo expuesto podemos predecir la forma de las curvas de valoración de la siguiente manera:

1.- -Acido fuerte/base fuerte:  HCl + NaOH




    C
       a

       b








VNaOH



a.- Desaparecen H+ y aparecen Na+;    b.- Aparecen OH–
2.- Ácido débil/Base débil:     HAc  +  NH3. H2O








b



  C
         a
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a.- Desaparece HAc (poco disociado) y aparece NH4Ac sal disociada

b.- Exceso de NH4OH poco disociado no hace aumentar la conductividad del  NH4Ac

3.- Acido débil/Base fuerte:




    C                                        b



            
a







VNaOH

a.- Conductividad del NaAc


b.- Exceso de OH– y por tanto gran aumento de la conductividad



C = (i Zi Ci (i /1000(





Rx = Rv Ra/Rb











           I
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