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En general, las disoluciones no se comportan como disoluciones
ideales, solo en el caso en que la fraccion molar del disolvente tienda a
uno, disolucion diluida ideal, su comportamiento se puede asemejar
al de una disolucion ideal

En el caso de disoluciones no ideales el potencial
quimico es:

u =1 +RTIna,
\

Actividad=concentracion efectiva
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a = P/P? en el caso de gases ideales , siendo P? = 1bar

a = P, en el caso de gases ideales en una mezcla

a = 1 en el caso de solidos o liquidos puros, ya que por definicion

Mi=p°

a = X; en el caso de disoluciones ideales

i = Wt aRd ol oM

a = v; X; en el caso de disoluciones reales;
) Mg clidizdo, Xph =]

Vi — Wl S Cuigind.o X

el coeficiente de actividad, yi es una medida de la discrepancia
del comportamiento de |la sustancia i respecto a la idealidad.



Disoluciones de electrolitos fuertes

@ Sea un electrolito fuerte M, X,,_ tal que en disolucion:

My, Xy — vy M (dis) + v X* (dis)

Ny =vy n; n_ =v_n;
e Potencial quimico:
= (36 ) = (E)G )
_|_ f— S —
In. TP, on_ T.P.n_
dG = —-SdI+V dP+ ppdnp+ pt+ dny + p— dn_

—SdT +V dP + pup dnp + (vy py +v_ u_) dn;

oG N
. E f— Lf L,F'_ _ —
Hi on; TPy + H+ H- = Hsoluto




My, Xy — vy M (dis) + v X (dis)

@ Para el disolvente: pp = pp(T,P) + RT Invy pxp

@ Para los solutos (escala de molalidades): my =v,m
py = p§ +RT In(yymy /m°) p_=p2 +RT In(y_m_/m°)
m°® = Imol kg ™! vr =92 =1

y m; es la molalidad estequiométrica del electrolito: m; = n;/wp donde wp es la
masa del disolvente.



My, Xy — vy M (dis) + v X (dis)

@ Para el disolvente: pp = pp(T,P) + RT In~ypxp

@ Para los solutos (escala de molalidades):
py = p§ +RT In(yymy /m°) p_=p +RT In(y_m_/m°)

m°® = Imol kg ™! vr =92 =1

Como no es posible tener disoluciones solo de cationes o de aniones se
define el potencial idnico medio

Villy T V_lU_
v

Hty =

y m; es la molalidad estequiométrica del electrolito: m; = n;/wp donde wp es la
masa del disolvente. v=v.+v_




R — K sotuto

Ht+ =
- Vv Vv

uy =pu ,+RTLnay

siendo la actividad i6nica media a'; =a,’t a_'-=g

soluto

Usoluto =V U+ = .usoluto0 + RT Ln avi

pi = 7 +VRT In(veyem;/m”)



Demostracion
pi = vipy +ve RT In(yemy/m®) +v_ p? +v_ RT In(y_m_/m")
vy S+ S RT () (1) (my m) (m_ )]

de la definicion de v+ se sigue que:

ademas: My = Vy M m_ = v_ m;

(my /m®)"* (m_/m°)'— = (v mj/m®)"+ (v_ m;/m")"~
= )" ) (/)

= vL (mij/m°)"

ii = p; + RT In [Gﬁui (mi/m°)” |




Un ejemplo: el Al,(SOy4); en agua

"
Aly(SO4)3 — 2 A" (dis) + 3 SO~ (dis)

@ Si se disuelven nyy,(so,), moles de sal:

npp+ = 2 FLAL (S0O4)s ”SDE_ =3 FLALL(SO,)5

dG

—5dT +V dP + pp,0 dnyg,o + piap+ dnaps + Hso?- dﬂsﬂi_
= —S dT —|— V dP -|— _."_LHE{} dﬂ]-[zr,:} —|— (2 “AIR‘I‘ —|— 3 IELSDi_ :} dnhlg{SD.;];

oG

OnaLy(s0,);

HAL(S04); = ( ) =2 pap+ +3 Hso?-
T.P.ny,0



Un ejemplo: el Al,(SO4); en agua

o
2 piap+ +3 Hsor- = 2 ,u,gl;_ 4+ 2 RT In(ypp+mpp+ /m°)

+ 3 ;Lgﬂi_ + 3 RT ln(ﬂfsﬂi_msﬂi_ /m")
= 2 pQps +2RT In(ypps 2 map(so,), /m)
+ 3 ,[Lgﬂi_ + 3 RT ln(ﬂfsﬂi_ 3 mmg(sm);fmn)
= 2 ,u,gl;_ + RT In[":r"i|3+ 22 [mmj{sgﬂs,fmﬂ)z]
+ 3 ﬁﬂgﬂi— + RT l“[’l’éﬂi— 37 (maiy(so,),/m")’]

o

HAL(S0s)s = 2 [laps + 3 ﬁﬂggi— +RT In[y; s ’?’;{:ﬁ— ;i_f (MAl(50,):/m")]
Haty (5043 s .
@ De donde se deduce que: 74 = (’;ril_ur ’ygﬂi_ )1/3 Ve = {“im ugﬂi_)uﬁ




Calculo de y.. Teoria de Debye-Huckel (1923)

Estado inicial Trabajo de la interaccion Estado final
Con interacciones

Sin interacciones _ :
ion-ion ion-ion . AG, lon-ion

Para calcular Ay Para una especie tnica:
Tomamos un ion de referencia y AMI
SHpenemos Jiieles, el icogiem ol L I iy o T

estd cargado. Si W es el potencial

eléctrico en la superficie de este ion, el trabajo necesario para cargarle de 0
0

a un valor Ze, sera: -
W[' — J
0
Z: 8 Z: 8 %
fo Vion dq + fo Unube 4G = Wion + Wayse

Z:QO "‘z: Qo

wr:‘ dq i J (wion + lpnube) dq =



] ] ] ] ]
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W,., es la energia propia del ion y W_,. es la
energia debida a las interacciones entre el ion de
referencia y los demas iones.

Con W_ ;.. podemos calcular Apy :

App = N, W,

1ube

Calcular ¥, . que es el potencial
Objetivo | mwmmmmmmmmmn) | electrostatico producido por el resto de
los iones de la disolucién en la
superficie del ion (esfera de radio r;)



e 12 aproximacion:
e 28 gproximacion:

Dieléctrico continuo en
lugar de moléculas de agua

e 32 aproximacion:

Disolucién electrolitica

Otros iones
Moléculas de agua

Ion de referencia

Densidad de carga
neta debido a los
demas iones

Ion de referencia

Estas moléculas de disolvente proporcionan un
medio de constante dieléctrica ¢

Ion de referencia

Los iones que le rodean dan
origen a un exceso de
densidad de carga p,

Modelo de Debye-Hiickel



T — T — — T — T —

Hireal = ‘uOi + RT Ln x; + RT Lny;
Uireal = Hiideatr T RT Lny;
Ui real — Hiideal = HUieléctrico

El coeficiente de actividad es una medida del cambio de potencial
quimico que nace de las interacciones ion-ion

Uietsctrico = Qii—; = RT Lny;

(Zieo)*
2 o

Segun la teoria de D-H Ay;_; = —Ny

(Zieo)?
AN Ay

RT Iny; = —Ny

x'l espesor de la nube ionica
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El coeficiente de actividad iénico medio asi como el potencial quimico de la sal
son accesibles experimentalmente

' ¥ especie ibnica | ——— | clectrolito

TedricoD-H...._./ \..experimental. ./

Hsoluto =V U+ = /vlsoluto0 + RT Ln avi

1
v Hsoluto (exp) = U+ = Hio - R Lt i o Lid Y £(exp)

Vamos a poner 7y, (., en funcion de los coeficientes de actividad i6nicos y
sustituir yy,*y v, utilizando la teoria de D-H:

1
InY(exp)= 7 Ln(y,y-)



(Zieg)?
R Iny;=—=N
]/l A 2 EX_]'
@ Para disoluciones de electrolitos muy diluidas:
1 2 AL? | 2 ATY? iy
n — — n~s_ —= — =
T‘I’ 1 _|_ Xﬂ T I _I_ Xﬂ X m
a : radio i6nico medio; Y~ ': espesor de la nube iénica.
o2 3/2
A = (2mNapp)'/? '
(2mNapo) (4?TE{}E,,,D£{T)
B=¢ 2NAPD Uz
eo€r pkT
1
Iy = 5 Z zf m; Fuerza 16nica del medio

pp: densidad del disolvente



vy Inyy +v_ Inqy_

In =
= Vy + V_

@ Paraun clectrolito M, X,,_:
vy 2y +trv_z_- =0

@ Multiplicando la ec. anterior por z., multiplicandola por z_, sumando
ambos resultados y despejando:

vy i e =y vy tvl) =z o | (v )
1 o ALY?
ny+L — —I+ |4—
| + Baly/*



o Parael aguaa25°Cy | atm: A = 1,1744(kg/mol)'/2,
B = 3,2849 - 10°(kg/mol)/2 m~1.

@ Sustituyendo y pasando a logaritmos decimales:

(Im/nr“j”z
1 +0,3298(a/A)(1,,/m°)'/?

logjp 7+ = —0,510z4 |z_|

@ ley limite de Debye-Hiickel (disoluciones muy diluidas):

e = —z¢|e-|A L7 | loggrz = —0,51024 [e—| (In/m®)'/?

m




Equilibrio quimico en disoluciones de electrolitos: producto
10nico del agua

@ HEO + H20 — H30+ + OH~

(uy0* UoH-

2
HHED

K, =

wl

0 = “fx 10 YHo0

@ para disoluciones acuosas muy diluidas:

lim ap,o =1
IHED—}I

D
0O

w = [Ymmsor Musor /M) Ym0 Mou- /m”]

= YiMyor Moy (m°)?



Producto de solubilidad

o My Xy (s) =vy M +v_ X

o (@) (@ _ (remy/m®) (om_ )
alM,, X, _(s)] alM,, X, (s)]
Ve (my /m®)"+ (m—/m®)"
alM,, X,_(s)]

o A presiones no muy altas: a[M,_ X,_(s)] ~ 1

Kps =% (my)™ (m_)"-

@ Si la sal es muy soluble, la fuerza 1onica es grande y v4 no se puede
estimar bien. Ademas, en electrolitos que no sean 1:1, pueden formarse
pares 10nicos



Equilibrio quimico en disoluciones de electrolitos: acidos
débiles

e HX + H,O = H;07™ + X~

imssor Mo /1] Do /]
hm,Hx My /m°]
F}’i”f].[3g+ M- N ’}"ian30+ -

Ymgx Myx M° My M°

K, =

i

@ Grado de disociacion, a:

My Py 1
a=— = —
m My + My 1+ Mgy /iy

1
1 + ’}’i.*?il.[39+ /Kq




. 1l
Para electrolitos 1:1 Z, =|Z-|=1 F e >

Bt S A G

Ahora se puede calcular el valor del
coeficiente de actividad ionico medio (tedrico)
para un electrolito MA y compararlo con su
valor experimental para ver la bonanza de la

1 >

teoria de Debye-Hiickel.

[Ch+12 + Co-(-1)2] = C

~0,22

-0,25 -

\ Electrdiita 1,1 fHCN

[}

Elsctidlie 2,1 {(Pb Gl)

Electrilito 2.2

b e i e g [
@ " 4 B B T B & 1 12 15 14

/T um?
I I



 La ecuacion tedrica aproximada indica que el logaritmo del coeficiente de
actividad iénico medio debe decrecer linealmente en funcion de la raiz cuadrada de
la fuerza idnica o en el caso de los electrolitos 1:1 raiz cuadrada de la
concentracion.

* La pendiente no depende del electrolito ( NaCl, NaBr, KCI, CsF...) sino
unicamente de las cargas que posean los iones Z,Z_ La pendiente aumenta con la
carga.

* A dilucion infinita, cuando las fuerzas interidonicas son despreciables, | — 0;
logy,— 0; y,— 1 la disolucion del electrolito se comporta como una disolucion ideal
(no existen interacciones ion-ion ).

 Si se toman los valores experimentales de y, a concentraciones extremadamente
bajas de electrolito y se representa su logaritmo en funcién | = se observa que:
1. Son lineales.
2. Se agrupan de acuerdo con el tipo de valencia del electrolito Z,Z_
3. Las pendientes calculadas por D-H tiene un acuerdo excelente con las
experimentales, con un error del £0,5%.



Teoria de Debye- Hiickel

Ley limite de Debye-Hickel

logy, =—4 |z+z_| Ji

Sin embargo, si se examina la curva experimental a
concentraciones mas altas que a dilucion extrema, no es
una recta sino una curva. Ademas estas curvas dependen
no solo de la valencia sino del tipo de electrolito. Por tanto
la ley de Debye-Huckel es la tangente a la curva para
c<10-3 M para electrolitos 1:1 en disoluciones acuosas y se

llama ley limite de Debye-Huckel.



Teoria de Debye- Hiickel
Desviaciones

* MODELQO: Cargas puntuales con volumen nulo. Los iones y sus
capas de solvataciéon ocupan volumen finito: AUMENTO DE LAS
INTERACCIONES REPULSIVAS DE LOS IONES EN UN
ELECTROLITO RESPECTO A LAS PREDICHAS = AUMENTO DE
LA ENERGIA DE DISOLUCION.

* MODELO: Disolvente = medio dieléctrico sin estructura. ION
RODEADO DE CAPA DE SOLVATACION.

* APARECEN PARES IONICOS CUANDO CRECE LA
CONCENTRACION.

* LA SOLVATACION AUMENTA LA CONCENTRACION.



