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9.1 Caracteristicas generales Tema 9. Disoluciones de electrolitos

Electrolito: sustancia que, en disolucion, se encuentra total o parcialmente
disociada en iones (positivos: cationes; negativos: aniones)

Electrolito fuerte: si la disociacion es total

Electrolito débil: si la disociacion es parcial

se debe a

/'
\

apoyos
experimentales

Arrhenius
Teoria de la disociacion electrolitica

conductividad electrolitica
propiedades coligativas

Valores experimentales y calculados* de la presion osmoética de diferentes disoluciones:

sacarosa KCl BaC'l; It (KCI) = 2
concentracion | 1072M | 1073AM | 1072M | 1073M | 1072M | 102 M Mexe/Tlea )
Mowic/arm | 0,224 | 0,0224 | 0,224 | 0,0224 | 0,224 | 0,0224 |  Mexp/Meat (BACI) = 3
ewp/atm 0,224 0,0224 | 0,435 | 0,0442 | 0,612 | 0,0648 Se cumple mejor
Merp/Meate 1,0 1.0 1.94 1.97 2,73 2,89 cuanto mas diluida

* Ecuacidon de van 't Hoff; T = 298 K

sea la disolucion



9.1 Caracteristicas generales Tema 9. Disoluciones de electrolitos
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Propiedades coligativas de electrolitos: factor de van "t Hoff,

A\ /4
/

= nUmero de moles (moléculas neutras o con carga eléctrica) que resultan
de la disociacién de un mol de soluto.

AT, =1K.m
AT, =1K.m
IT = wcRT

Osmolaridad: numero total de moles de todos los solutos, incluyendo los
resultantes de las posibles disociaciones, por litro de disolucidn.

Ejemplo: una disolucion 0,1 M de KCl es 0,2 osmolar (disociado en 2 iones)

Si se tienen electrolitos débiles en la disolucion, es preciso conocer sus grados
de disociacidon para poder calcular la osmolaridad.



9.2 Actividad ionica media. Coeficiente de actividad

e - . i . Tema 9. Disoluciones de electrolitos
ionico medio. Molalidad ionica media

Caso mas sencillo: “electrolitos fuertes”

Sea el electrolito: A4, B, — v A"t +v_ DB
- \ ., H
1”: disolvente

Regla de aditividad: G = Gy + G, = nyl; + Ny, (1) “2": soluto

Cada mol de electrolito da v, moles de iones positivos y V. de iones negativos:

G =G, + G, =n3Hy +n e+ n =gy + np(vipy FVp) (2

.

—

Comparando (1) y (2): |H = Vil + V| (3

Problema: no es posible medir coeficientes de actividad de iones aislados =
se define el potencial quimico ionico medio, Y., del electrolito, como “el valor

promedio aportado al potencial quimico del electrolito, u,, por cada uno de
los iones presentes, con independencia de su naturaleza y signo”



9.2 Act_ividad i(_')nica me_dia. F,oe_ficiente_de actividad Tema 9. Disoluciones de electrolitos
ionico medio. Molalidad ionica media

Sillamamosv=v, +v. (4 = Uy = U/ V= [Hay = VH 1| (5

Sustituyendo en (3): VH 4 =V, U, + VL

— I/+/u+ + V_,U_
o= (6)

Potenciales quimicos para electrolitos:
Hy = (T, P) + RT Inay(m) )
M, = 1, (T,P)+RTIna, (m) > a, = actividad idnica media del electrolito
U, = ,u:(T, P) + RTIna,(m) a, y a_ = actividades idnicas individuales
(=1 (T,P)+RTIna_(m) |

f

escala de molalidades

e Relacion entre a, y a,, a_ : sustituimos las expresiones de los potenciales
guimicos en (5)

1L,(T,P) + RT Ina,(m) = vz, (T,P) + VRT Ina, (m)



9.2 Actividad ionica media. Coeficiente de actividad

e - . i . Tema 9. Disoluciones de electrolitos
ionico medio. Molalidad ionica media

ComoHy = Vs = i, =V, — RTInay,(m) =vRT Ina, (m) — a,(m) =a;(m)

a=a,| (7

Analogamente, a partirde v, =v U, + VL ,ec.6
v, (T,P) +VRT Ina, (m) =v, 4, (T,P) +Vv,RT Ina, (m) + v_z_(T,P) + v_RT Ina_(m)

v, (T,P) +VRT Ina, (m) = (v, 4, +v_)(T,P) + RT (v, Ina, (m) +v_Ina_(m))

4 V. AV

donde vy, =v,u, +v. . = a, =a,a | ¥

e La actividad esta relacionada con la concentracidn a través del coeficiente de
actividad, por lo tanto:

a, =Jy.Mm, v. Y m, = coeficiente de actividad idonico medio y molalidad
a, =y.m, ionica media

a =y _m. Y., Y., Y m,, m_, = coeficientes de actividad idonicos y molalidades
idnicas de los iones individuales



9.2 Actividad ionica media. Coeficiente de actividad

ey . 3 . e, . ] Tema 9. Disoluciones de electrolitos
ionico medio. Molalidad ionica media

Sustituyendo actividades en funcidon de factores de actividad en a'+_/ = aZ*aE- (8)
A VN VN VS 7
yivmi - V'J: m, yE m

Igualdad que requiere:

Vi =Viys

=

e La molalidad idnica se puede expresar en funcion de la molalidad del
electrolito si se tiene en cuenta que: m, =y, my m. =v_m

Sustituyendo en la media geométrica de las molalidades:

m, = (V) Y m




9.3 Potencial quimico en disoluciones de electrolitos Tema 9. Disoluciones de electrolitos

La expresidon para el potencial quimico del soluto en funcidon de las

magnitudes idnicas medias, Unicas que se pueden determinar con rigor, se
pueden obtener asi:

1o = i + RTna,

Hy = i, + RTInal = g4, + RT In(y/m{)

Hy = p + RT In[y (Vi vl )m']

U, = 1, + RTInWY v ) + RT Inm+VRT Iny,

definiendo: v¥ =y’ "

1, = i, +VRT Inv, +VRTInm+vRTIny,

V.. determinable experimentalmente



9.4 Fuerza ionica Tema 9. Disoluciones de electrolitos

“'Las desviaciones respecto al comportamiento ideal en una disolucion

se deben fundamentalmente a la concentracion y a las interacciones
electrostaticas entre iones”

Definicion de Fuerza i6nica: [ =1/2) ;2

C; = concentraciones de los iones presentes en la disolucidn
(molalidad o molaridad)

z, = cargas respectivas de los iones



9.5 Ecuacion de Debye-Hiickel Tema 9. Disoluciones de electrolitos

Peter Debye y Erich Hiickel (1923): teoria que permite calcular coeficientes
de actividad de iones aislados o coeficientes de actividad idnicos medios de

electrolitos
- teoria aproximada: desviaciones del comportamiento ideal debidas Unicamente

a las interacciones electrostaticas (y = 1 para moléculas neutras)
— valida sdélo nara disoluciones diluidas

v
1 + BaVI

A, B = f (T, naturaleza del disolvente) Ejemplo, para agua a 25°C A = 0,509

logyve = —A I<0,1M

L=

a = distancia media de aproximacidn entre dos iones con carga opuesta

2’-+3_\\/F hasta I=0,01 M.

Ley limite de Debye-Hiickel: logf‘}-'i — A
(Baw/l <<1)

Aplicada al calculo de coeficientes de actividad de iones individuales:

logy; = —Az? i



