Tema 4. Disoluciéons Ideais

Magnitudes molares parciais:

Ata o de agora os nosos sistemas non cambiaban de
composicion durante o proceso polo que non tifiamos que
especificar o numero de moles de cada un dos
compoiientes do sistema. Pero en xeral se a composicion
cambia as variables extensivas son tamén funcions dos
numeros de moles de cada compofiente. Para especificar o
estado do sistema non s teremos que especificar dias
variables intensivas (escolleremos a T e a P posto que a
maioria dos procesos que estudiaremos seran a T e P
constantes) senon tamén os numeros de moles de cada
sustancia do sistema. Temos asi que para unha propiedade
extensiva calquera Y esta e funciéon de T P e n; (i=1.....N)
onde N e o numero de compofientes do sistema: Se
definimos a propiedade molar parcial como:

Y- (ﬁ)
on,

enton

T,P,n/:,-

dY:[ﬂj dT+[ﬂj dP+>"Y, dn,
oT ),, oP);, ,.

No caso da enerxia de Gibbs:

dG:(a—Gj dT+(a—Gj dP+Y.G, dn,
or ), oP ), i

dG =-SdT +VdP+Y.G, dn,

Definimos o potencial quimico do compoiiente i nun
sistema de unha soa fase »; COmo:

2G

Hi =
o n;

1T ,Pnjy,

Podemos escribir dG como:

dG = -SdT +VdP+_ p, dn,

Se o sistema esta formado por varias fases: a, 3, ....
dG* =-S“dT +V“dP+ ) u’ dn!

dG’ =-SPdT + vV dP+ ! dn!

n° fases

dG= Y dG*

n° fases

dsS= Y ds®

n® fases

dv= Y dve

n° fases

dG =—SdT +VdP+ Y uf dn!

A condicion de equilibrio a T e P constantes implica
que dG=0 polo tanto

n° fases

2.2 mf dnf =0

Que ¢ a condicion de equilibrio material.

Esta condicion € independente das circunstancias polas
que se acadou o equilibrio.

Potencial quimico dun gas ideal

O potencial quimico dunha sustancia pura coincide coa
enerxia Gibbs molar da mesma, e se ademais tratase dun
gas ideal, tendo en conta a relacion:

) -
oP ),

obtense, para un cambio infinitesimal da sua presion:

RT
dG, =du =V dP = ?dP (gas ideal, T=cte)

e por integracion entre P°y P.

P
o_ .
u—pu°=RT IHF (gas ideal, T=cte)
nesta ecuacion, y representa o potencial quimico do gas
ideal & presion, P, e u° é o potencial quimico estandar, é
dicir o potencial quimico do gas ideal & presion estandar,
°=1 bar.

A ecuacién anterior require expresa-la presion, P, en
unidades de bar, para face-la relacion de presions, P/P°,
adimensional, e sirve para compara-lo potencial quimico,
M ¢ potencial quimico estandar, 4°, & mesma temperatura.

Potencial quimico dun compofiente nunha
mestura de gases ideais

Considérese unha mestura constituida por gases ideais,
a unha temperatura 7 e unha presion total P. O potencial
quimico de cada compoifiente en dita mestura variara coa
presion segundo a ecuacion do gas ideal deducida no
apartado anterior. Por outra banda, o comportamento da
mestura de gases ideais ven rexido tamén pola ecuacion

P=—> n, . Partindo desta ecuacion, despexando o

volume e derivando con respecto a n;, a T e P constantes,
obtense o volume molar parcial do compofiente i na
mestura

“\on, P

T~Pa”j=&i

7 oV RT



Sustituindo V; na ecuacion

% 0G: _7

op ), \oP) '
resulta:

RT

du, = ?dp (gas ideal; T=cte.)

Utilizando a lei de Dalton na forma da ecuacion p; =
yiP, podese facer un cambio de variable na ecuacion
anterior. Mantendo constante a composicion y; do gas,
temos: P = p;/y,, ¢ dP = dp/y; resultando:

RT
dp;, =——dp,
Pi
onde p; ¢ a presion parcial do gas dentro da mestura.
Integrando a ecuacion entre p,°= 1 bar y p;. obtemos:

(gas ideal; T=cte.)

M, = +RT Inp, (gasideal, T=cte.)

ecuacion formalmente idéntica & dun gas ideal puro na
que w° € o potencial quimico do compodiente i & presion
parcial de 1 bar, e p representa a presion parcial do gas
dentro da mestura, presion que tamén se debe expresar en
bar. A ecuacion anterior pddese expresar, substituindo p
polo seu valor en funcion da presion total, P, ¢ a
composicion y;, na forma:

=4 +RTInP+RTIny, =u +RTIny,
(gas ideal; T = cte.)

onde p* € o potencial quimico do compofiente i puro, a
mesma 7 e P da mestura de gases. o potencial quimico p é
igual 6 potencial quimico do compoiiente i puro a presion
estandar de 1 bar, e que se demostra facendo y; = 1 na
ecuacion anterior. Obsérvese que esta ecuacion permite
cofiecer tamén o potencial quimico dun compoifiente
dentro da mestura ideal cofiecendo unicamente a
composicion e o potencial quimico dese compofiente puro
4 mesma temperatura e presion da mestura de gases.

Disoluciéns ideais. Lei de Raoult

Unha disolucion é unha mestura homoxénea de dous
ou mais compofientes que constitien unha fase Unica.
Este capitulo adicarase as disolucions liquidas e
especialmente 6 caso mais sinxelo das mesturas binarias
de non electrolitos. Nembargantes, moitos dos resultados
do estudio destas mesturas se poden ampliar, sen
especiais dificultades, a mesturas mais complexas.

Na mestura liquida, o compofiente maioritario recibe o
nome de disolvente, mentres que o0s compoiientes
minoritarios son designados como solutos.. E frecuente
mante-lo termo xenérico mestura para se referir as
disolucions de dous liquidos, como auga e etanol,
mesturables en calquera proporcion.

A disolucion ideal é unha extrapolacion da realidade.
No estudio das mesturas liquidas reais, as leis
correspondentes as disolucions ideais non acostuman ser
axeitadas na practica, pero, en todo caso, as formulacions
termodinamicas para as disolucions non ideais vefien a ser

modificacions mais o menos sinxelas das que rexen para as
disolucions ideais.

A idealidade dun gas ou unha mestura gasosa implica
que as forzas intermoleculares sexan nulas e como
consecuencia, (OU /0V)r = 0, nunha mestura liquida ideal
non ¢ admisible ese mesmo suposto, xa que a propia
natureza do estado liquido require a existencia dunhas
forzas de cohesion que mantefian proximas unhas
moléculas a outras. A idealidade dunha disolucion
establecese, estructuralmente, sobre a base da
uniformidade completa entre as forzas intermoleculares.
Para o caso de dous compoiientes A e B, as forzas entre os
pares de moléculas desiguais A e B tefien que ser idénticas
as que hai entre os pares iguais AA o BB. Ademais o
tamafio ¢ a forma das moléculas A ¢ B ten que ser
suficientemente parecido. En consecuencia, os dous
compofientes deben ser quimica e estructuralmente moi
semellantes.

Cando se dan estas condicions, as propiedades das
disolucions liquidas reflictense nunhas leis formalmente
sinxelas que poden servir como base para un tratamento
termodinamico tamén sinxelo.
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FIGURA 4.1. Presions parciais e presion total da mestura 1,2-
dibromoetano + 1,3-dibromopropano a 358,15 K, en funcién
da fraccion molar de 1,2-dibromoetano. As lifias de trazo
descontinuo representan as presions parciais de cada
compofiente. A escala inferior corresponde a fraccion molar
de 1,3 dibromopropano.

Como unha propiedade moi importante no estudio das
disolucions ¢ a presion do vapor de cada compoiiente
sobre a disolucidn, resulta que unha forma vantaxosa de
definir unha disolucion ideal ¢ sobre a base da lei de
Raoult das presions parciais que establece a relacion:

P = P'x,

1 1

(T=cte.)

sendo

it a presion parcial do compoiiente i,

P;* a presion de vapor do compoifiente i puro, a
temperatura da disolucion e a presion de equilibrio



da disolucion e
X;: a sta fraccion molar na fase liquida.

Cando x —> 1, o comportamento do compoiiente i na
disolucién tende o previsto pola lei de Raoult. a
disolucién ideal, definese como a disolucion que cumpre
esta lei en todo o intervalo de concentracions.

Na figura 4.1 represéntanse a presion total e as
presions parciais en funcion da composicion, da mestura
1,2-dibromoetano + 1,3-dibromopropano a unha
temperatura de 358,15 K, unha das poucas mesturas que
se pode considerar ideal. O compofiente mencionado en
primeiro lugar é considerado o compofiente 1. Na figura
5.1 represéntanse no eixo de abscisas as duas variables, x;
€ X),.

A partires da lei de Raoult podese deduci-la relacion
do potencial quimico de cada compofiente e a
composicion da disolucion diluida ideal. Tendo en conta a
condicion de equilibrio material os potenciais quimicos de
cada compoiiente na disolucion tefien que ser iguais 6s
dos mesmos compofientes na fase vapor, e dicir:

H; (g)= H; (I) (T=cte)

Se a presion de vapor non € moi elevada este podese
considerar un gas ideal. Substituindo a expresion do
potencial quimico dun gas nunha mestura de gases ideais:

w (1) = p(g) = 17 (g)+ RT Inp; (T=cte.)

onde ;°(g) € o potencial quimico do compofiente i a
presion P°= 1 bar e a temperatura da mestura. Se a
disolucion ¢ ideal camprese a lei de Raoult e xa que logo:

4,() = 1,(8)= 4 () + RTIn P + RT Inx,

Para o compoiiente i en estado puro, e dicir, cando
x;=1 temos:

,u: (H)=w (g)+RTIn R* (compoiiente puro, T=cte)
Tendo esto en conta

w, (D= (D+RTInx, (T=cte)
Equilibrio liquido-vapor en disoluciéns ideais
Relaciéns presién-composicion
Posto que a disolucion ¢ ideal os dous compofientes
cumpren a lei de Raoult para todalas concentracions, polo
que: .
p=hHx
Py =bx,

(T=cte.)
(T=cte.)

A presion total sera:
P=p+p,=Bx+Px,=Fx +P(-x)=
=P +(R -B)x

que ¢ unha funcion lineal da fraccion molar dun dos
comporfientes na fase liquida, como se reflicte na figura
4.1.

Tamén nos pode interesar cofiece-la relacion entre a
presion de vapor total da mestura a composicion da fase
vapor (y; ou ). Aplicando a lei de Dalton 6 vapor ¢ a lei
de Raoult 4 disolucion temos:

"

y, = P _ P x,

1 - * * *
P P, + (P, — P,)x,

ecuacion que nos da a composicion do vapor en
funcion da composicion do liquido.

Resolvendo x; e substituindo na ecuacion da presion
total en funcién da composicion do liquido:

PPy
P =B =Py,

Ecuacion que nos da a presion total da disolucion en
funcion da composicion do vapor.

Na figura 4.2 amoésase o diagrama presion-
composicion (P-x) para unha mestura tolueno-benceno a
283,15 K. Representando a presion total en funcion da
fraccion molar na fase liquida do compoifiente 2 (benceno)
temos a lifia de burbulla ou vaporizacion, e representando
a presion total en funcién da fraccion molar do mesmo
compofiente na fase vapor temos a lifia de condensacion
ou orballo.
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Figura 4.2.Diagrama P-x da mestura tolueno-
benceno a 283,15 K.

Nas condicions de P, composicion (e T) do punto A a
disolucion existe s6 en fase liquida. Se modificamos P ata
a presion correspondente o punto B a mestura separase nun
liquido e un vapor para os que as suas composicions
determinanse trazando unha lifia horizontal que pasa polo
punto B e corta as lifias de vaporizacién e condensacion en
dous puntos L e V, as suas abscisas dannos
respectivamente a composicion da fase liquida (x,) e vapor
y,no equilibrio,



Diagramas T-x.

A maioria do traballo experimental realizase a P
constante, resulta axeitado polo tanto dispor de datos do
equilibrio liquido vapor en condicions isobaricas,
representando a temperatura de vaporizacion da mestura

P =101 33 kPa
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Figura 4.3 Diagrama T-x da mestura tolueno +
benceno a 101,33 kPa.

liquida en funcién da composicion a unha presion dada
constante temos o diagrama T-x. Para a mestura tolueno-
benceno a 101,33 kPa o diagrama se amosa na figura 4.3.
Do mesmo xeito que nos diagramas P-x, os diagramas T-x
tefien unha lifia de condensacion e outra de vaporizacion
pero neste caso con curvaturas contrarias posto que si P,"
>P; entén T yaps < T yap.-

A ecuacién de Gibbs Duhem

Recordando o teorema de Euler para funcions
homoxéneas sabemos que:

n°comp
G= Z Hin;
i
diferenciando
n°comp n°comp

dG = Z,ul.dnl.+ Z ndu,

Tendo en conta a ecuacion de Gibbs para os sistemas
dunha fase no que non hai equilibrio material

n°comp

dG =—SdT +VdP + Y udn,

que para un proceso a T e P constante €

n°comp

dG = z,uidn,.

1

(T e P ctes.)

Igualando as duas expresions temos que para un
proceso a T e P constante

n°comp

Znidui =0

Ecuacion de Gibbs-Duhem

(T e P ctes.)

Aplicando esta ecuacion a un sistema binario:

ndu, +n,du, =0
ecuacion que demostra que nun sistema de dous
compofientes s6 o potencial quimico dun deles varia
independentemente.

Disolucidns diluidas ideais. Lei de Henry.

Son moi poucos os sistemas que cumpren a lei de
Raoult en todo o intervalo de concentracions, sen embargo
cando a disolucion estd moi diluida o compoiiente
maioritario (ou disolvente) si cumpre a lei de Raoult. O
soluto, ou compofiente minoritario, incluso a altas
diluciéns, non cumpre esta lei se non unha semellante
denominada lei de Henry que di que a presion parcial do
soluto ¢ proporcional a sta fraccion molar. Temos
entonces que para o soluto:

pi =ky x; (x;-> 0, T=cte)

A constante k;;; non é igual a P;” (presion de vapor do
soluto puro) senén que ¢ unha constante dependente da
natureza do soluto, da temperatura e moi lixeiramente da
presion. Podemos entdn expresa-lo potencial quimico do
soluto que cumpre a lei de Henry:

(D) = u(g) = 1 (g)+ RT Inky, + RT Inx,

(x;-> 0, T=cte)
Imaxinemos agora que a lei de Henry se cumpre ata x;=1
(soluto puro), o potencial quimico desta hipotética
disolucion que denotaremos por g~ é:

u ()= u'(g)+RT Inky,

0 que nos permite escribir:

w, (D =pu ()+RTInx, (->0,T=cte)
ecuacion semellante en forma & obtida para a disolucion
ideal. Posto que nas aplicacions precisase unicamente
calcula-las diferencias de potencial quimico, a eleccion
dun estado de referencia ¢ irrelevante, de xeito que se elixe
aquel que simplifique mais as ecuacions matematicas
(ainda que non sexa un estado real, como neste caso).
Podese demostrar que se o soluto cumpre a lei de
Henry o disolvente ten que cumpri-la lei de Raoult, e dicir

*
P =B x, (x;->1 T=cte)

As disolucions que cumpren a lei de Henry para o
soluto e a lei de Raoult para o disolvente chamanse
disolucions diluidas ideais. Todas as disolucions reais
poden ser disolucions diluidas ideais se a dilucion e
suficiente.

Solubilidade de gases en liquidos
Para os gases pouco solubles en auga faise uso da
ecuacion de Henry: A solubilidade dun gas, expresada



como fraccion molar do gas, é proporcional a sua presion
parcial. Xa que logo:

X, = k' P, (T=cte)

A constante k' é a inversa da constante da lei de Henry
e ¢ unha medida da solubilidade do gas. E moi frecuente
tabula-la solubilidade dun gas nun liquido para unha
presion parcial do gas igual 4 presion estandar (1 bar),
temos enton:

x,(sat,p, =lbar)=1/k, ,  (T=cte)

En oceanografia ¢ comiin expresa-la solubilidade dun
gas en auga de mar mediante o coeficiente de Bunsen, que
se define como a cantidade de gas, medida en mL a 0°C e
1 atm que se disolven nun litro de liquido se a presion
parcial € 1 atm. Xeralmente dendtase por o e as suas
unidades son mL L™ atm™. Deste xeito a lei de Henry
pode expresarse:

[A] =a.p, (T=cte)

onde [A] ¢é a concentracion do gas no liquido
expresada en mL do gas (a 0°C e 1 atm) por litro de
liquido e p; a presion parcial do gas.

A grafica 4.4 amosa a variacion da solubilidade de
distintos gases coa temperatura. A solubilidade dun gas
dimintie coa temperatura (a temperaturas moderadas).
Son mais solubles os gases de maior peso molecular. A
solubilidade dimintie coa salinidade e aumenta coa
presion hidrostatica.
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propiedades 6 engadir o soluto depende principalmente do
nimero, mas que da natureza, das moléculas de soluto
presente. Estas propiedades son chamadas propiedades
coligativas. No caso de disolucions moi diluidas tefien un
tratamento termodindmico moi sinxelo baseado nas
ecuacions das disolucions diluidas ideais.

Descenso da presion de vapor

Para as disolucions ideais e diluidas ideais o descenso
da presion de vapor do disolvente € proporcional &
fraccion molar do soluto. Posto que nunha disolucion
diluida ideal o disolvente segue a lei de Raoult a diferencia
entre a sua presion de vapor e a presion de vapor do
disolvente puro é:

AP=F -p =F(1-x)=FRx,

Descenso crioscopico

(T=cte)

Esta diminucion da presion de vapor do disolvente ten
como resultados tamén unha diminucion no punto de
conxelacion do disolvente (supondo que este non forma
disolucidns solidas co soluto, e dicir que se separe puro 6
solidificar) e un aumento no punto de ebulicion.

Para o caso da conxelacion o disolvente se separa por
arrefriamento tendo o equilibrio:

Disolvente(s) << Disolvente (dis)

que implica a igualdade dos potenciais quimicos do
disolvente nas duas fases.

1 (s) = p,(dis) = 1 (I)+ RT In x, (T e
P=Ctes)

Reordenando
— lLll*(S) B lul*(l) - _ AfusGm,l
RT RT

In x,

Derivando ambos membros da ecuacion respecto a T
e tendo en conta e relacion de Gibbs-Helmholtz,
obtemos:

(alnxlj _A_ﬁAsHm,l
or ),  RT®

Onde A, H,k ¢ a entalpia molar de fusion do
disolvente puro. Podemos integrar a ecuacion, se
supofiemos A ; H | constante, entre o limite de
concentracion cero que corresponde a x;,=/ e T=T ’}m €o
limite x;, & que corresponde a temperatura de
conxelacion da disolucion, Ty, Temos asi:

Figura 4.4 Variacion da solubilidade de distintos gases
en auga de mar 6 varia-la temperatura.

Propiedades coligativas

Existen varias propiedades das disoluciéns que non
presentan unha dependencia importante das propiedades
do soluto e poddese comprobar que o cambio destas

A H 1 1
ln xl — Sus™ " m,l — —
R \Tw T
— Afusl_lm,l Tfus - Tfus —
R\ Tl
:_AfusHm,l ATC
R |\T,T

Sus ™ fus



Ecuacion que relaciona a composicion da disolucion
ca temperatura de conxelaciéon da mesma, ou o que é o
mesmo co descenso crioscopico AT,.

Se a disolucién é diluida podemos aproximar 75, T ff,,s
~ (T ffus)zs por outra banda podemos escribir /n x; en
funcidén das cantidades de soluto, n,, e disolvente, n;, o de
la molalidade do soluto, m e a masa molecular do
disolvente, M; en kg mol™:

—n
— ~ — 2~
Inx, =In(1-x,)=—x,=—"—~
n, + n,
n
~——2=-Mm
n

Substituindo esta expresidon na ecuacién anterior
temos:

AT, =k m
onde

*

_R(T,)M,
o A H

fus™ " m,1

¢ a denominada constante crioscopica que ¢é
caracteristica do disolvente. Para a auga, M;=0.018016 kg
mol™; T'=273.15 K y AgHpn = 6009.4 J mol™, resulta
ke=1,860 kg K mol .

Aumento ebuloscopico

Podemos establecer o aumento na temperatura de
ebulicion dunha disolucion dunha forma semellante a
seguida para a conxelacion. Consideremos o equilibrio
existente entro o disolvente na disolucion e a fase vapor

Disolvente(dis) <> Disolvente (g)

Supofiendo que o soluto non ¢ volatil:

1, (g) = p,(dis) = 1, (1) + RT In x, (T e P=Ctes)

e procedendo do mesmo xeito que no caso do
descenso crioscopico temos:
1 _ Avapl_lm,l 1 _ 1
S S
ebu

ebu

Tamén se pode obter unha expresion mais sinxela para
disolucions diluidas seguindo o mesmo procedemento que
para a temperatura de conxelacion:

AT, =T, —T

e ebu

=k,m
onde m é a molalidade do soluto e k, a constante
ebuloscopica que ven dada por:

* N2
kb:R(T )Ml

ebu

Avapl_lm,l

onde 4,,,H,,; € a entalpia molar de vaporizacion do
disolvente, T *gbu a temperatura de ebulicion do disolvente

e M; a masa molecular do disolvente en kg mol™. Para a
auga, T o, = 373.15 K; A,,H,,; = 46,656 kI mol™, k, =
0,512 kg K mol™.

Presion osmotica

Cando unha disolucién ponse en contacto cé disolvente
puro a través dunha membrana semipermeable que deixa
pasar as moléculas de disolvente pero non as de soluto, as
moléculas de disolvente difunden cara a disolucion.
Podemos chegar a unha situacidon de equilibrio
contrarrestando esta tendencia aplicando unha presion
sobre a disolucion. Esta presion € cofiecida como presion
osmotica , Il A figura mostra un esquema do dispositivo
para medila.

Considerando o equilibrio do disolvente a ambos lados

U

(1) £
Disclvente puro f
(1) L

- (11)
Disolucidn
(1+2)

da membrana, sometido a presion P no compartimento I e
a presion P+/7 no compartimento II, a condicion de
equilibrio é:

w!' (dis, P+T1) = 41| (1, P)

como

" (dis, P+T1) = p, (dis, P+ T1)+ RT In x,

resulta

RTInx, = ,ul*(l,P) - yl*(dis,P +I1)
Por outra banda
i (dis, P+T1) = g1 (I, P) =
P+I1

= [vyap=v, I
P

e combinando

RTInx, =V, I

m

ou:

IT= —glnx1

m,l

tendo en conta as aproximacions anteriores para
disolucions diluidas obtense:

RTn, o pp’_ ¢,RT

m, 1T 1

M=-
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