Notas de clase Fisicoquimica.

GUIA 8. EQUILIBRIO DE FASES MULTICOMPONENTE. DISOLUCIONES IDEALES Y
REALES.

Competencias especificas
Entender qué es una disolucién ideal, y sus propiedades termodinamicas

Aplicar la ley de Raoult al equilibrio de fases liquido-vapor, de sistemas binarios, en disoluciones
ideales.

Entender el diagrama de fases P — composicion y T — composicion en el equilibrio liquido-vapor.
Aplicar la ecuacion de Gibbs-Duhem para disoluciones no ideales.

Definir las propiedades coligativas y las de cantidades molares parciales de las disoluciones no
ideales

SINOPSIS

El en apartado anterior vimos el equilibrio de fases de sistemas de un solo componente, los cuales
describimos a partir de diagramas de fases u — T y P — T, asi como la regla de fases de Gibbs. En
esta guia se estudia el equilibrio de fases liquido-vapor de sistemas de dos componentes, cominmente
denominados, “sistemas multicomponentes”. Primero se abordaran las propiedades molares de las
disoluciones ideales y no ideales. Luego se estudiara la termodinamica del equilibrio liquido-vapor
de mezclas binarias de compuestos volatiles con la Ley de Raoult, y finalmente la termodinadmica del
equilibrio liquido-vapor de una mezcla binaria de un compuesto volatil y otro compuesto no volatil,
donde se desprenden las propiedades coligativas de disoluciones acuosas.

Disoluciones ideales

Una disolucion ideal es aquella en la cual los componentes que la forman tienen estructura quimica
similar, de manera que las interacciones moleculares soluto-solvente, son de la misma magnitud que
la interacciones moleculares soluto-soluto y solvente-solvente.

Vamos a considerar disoluciones liquidas, entonces cuando 2 liquidos volatiles A y B se mezclan a
temperatura y presion constante y forman una disolucion ideal, la energia libre de mezcla viene dada
por la siguiente ecuacion:

AGezcia = RTZ n;Inx; = RT(nyInx, + nglnxg) (8.1)
i

Es la misma ecuacién vista en la guia 6, cuando se estudié la mezcla de gases ideales (ecuacion 6.14)
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Figura 8.1. Disolucion ideal a temperatura y presion constante.

La definicion de disolucion ideal a nivel molecular, es la formacion de una disolucion homogénea
ideal a partir de sus componentes puros a temperatura y presién contantes, donde las interacciones
moleculares de mezcla son de la misma magnitud que las interacciones moleculares de sus
componentes puros no mezclados.

Propiedades termodinamicas de disoluciones ideales.
De la definicion de disolucidon ideal podemos sacar las siguientes apreciaciones

Ya que las interacciones moleculares de mezcla no son importantes, entonces la transferencia de calor
de mezcla se anula gp = 0. Dado que la formacion y rompimiento de interacciones moleculares se
manifiesta por la transferencia de calor, entonces la variacion de entalpia de mezcla para disoluciones
ideales es cero, igual que la variacion de energia interna.

La variacién de entropia de mezcla siempre sera positiva, pues la ecuacion 8.1 indica que la energia
libre de mezcla siempre sera negativa, pues el logaritmo natural de una fraccion es siempre negativo,
AGezcia < 0. Asi la entropia de mezcla de disoluciones ideales se expresa igual que la ecuacion
6.16:

AGmezcia = AHmezcia — TASmezcia

ASmezcia = _(AGmezcla - AHmezcla)/T = _(AGmezcla - 0)/T

AG
ASmezcla = _%cla (82)

Entonces las propiedades termodindmicas de mezcla en disoluciones ideales se resumen como:

o AGmezcia < 0; Proceso esponténeo

o AS,.zc1a > 0; Proceso favorable, desde que la entropia aumenta.
o AH, 0010 = 0; Mezcla isotérmica de disoluciones ideales

o AUnezcia = 0; Mezcla isotérmica de disoluciones ideales

o AViezcia = 0; El volumen de mezcla es aditivo.

El hecho de que la variacion del volumen de mezcla sea cero, implica que si mezclamos 1 litro de
tolueno con 1 litro de benceno, el volumen de mezcla ideal son 2 litros, contrario a lo que pasa en
disoluciones no ideales, donde existen desviaciones positivas AV,,.,c1a > 0, Y desviaciones negativas
AVpezcia < 0. En términos termodinamicos, segun la ecuacion 2.12: AH = AU + PAV, entonces la
variacion de volumen de mezcla de disoluciones ideales es cero:

(8.3)
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AViezcia = (AHmezcia — AUmezcia )/P = (0 —0)/P =0

A partir de la ecuacion 6.10, se puede dar la definicion termodinamica de disolucion ideal:
prezela(r, p) = ui (T, P) + RT In x; (8.4)

En una disolucion ideal el potencial quimico de cada componente i, de la mezcla obedece a la
ecuacion 8.4 para un rango de temperatura y presion. Para una disolucion ideal u}, es el
potencial quimico del liquido puro a cierta temperatura, y se define a partir de sus condiciones
estandar, el superindice asterisco, denota que es el potencial quimico de una sustancia pura:

u0(T, P) = i (T, P) (8.5)

Hay algunos ejemplos de disoluciones binarias ideales, y que cumplen con las propiedades
termodindmicas antes mencionadas, por ejemplo, una disolucion benceno-tolueno, o hexano-
ciclohexano. Para este curso de Fisicoquimica solo se ven las mezclas binarias, en cursos posteriores
como equilibrio de fases, se ven sistemas multicomponentes ternarios.

LEY DE RAOULT

Para una disolucién ideal, compuesta por dos liquidos volatiles A y B, la presion parcial, P;, de cada
componente (i) encima del liquido se expresa mediante la Ley de Raoult:

Pi = xipi* (86)

Donde P;, es la presion parcial de cada uno de los componentes volatiles de la mezcla binaria, P}, es
la presion del disolvente puro a cierta temperatura, y x;, es la fraccion molar de cada uno de los
componentes de la mezcla.

Como es una disolucion binaria, i = 1,2 y la fraccion molar x;, de mayor valor en la mezcla se le
denomina disolvente, y la de menor valor de x;, se denomina soluto:

0<x; <1 (8.7)

Presion
" de vapor

| Liquido
o solido

Figura 8 2. Equilibrio liquido-vapor o sélido-vapor en un sistema cerrado.

El equilibrio liquido-vapor mostrado en la figura 8.2 obedece a la ley de Raoult, ya que vamos a
suponer que los componentes de la mezcla binaria A y B, son volatiles y miscibles en toda sus
proporciones.

Segun la ecuacion 7.7 el equilibrio de fases se alcanza cuando los potenciales quimicos de cada fase
se igualan:



Notas de clase Fisicoquimica.
'uDisoluci()n — HVapor (8.8)

La ecuacion 6.8 mostraba que el potencial quimico en una mezcla de gases ideales, era proporcional
al logaritmo de la presion parcial en la fase vapor:

P:
u P (T,P) = u°(T, P) + RT In (8.9)

Esta ecuacion expresa que el potencial quimico de la fase de vapor de la figura 8.2, esta en términos
del potencial quimico a condiciones estandar, u;°, y la presion parcial en la fase de vapor, P;.

Reemplazando la ecuacion 8.9, en la ecuacion 8.8:

o P
'uiDLsoluaon(T’ P) = u°(T,P) + RT Inp_; (8.10)

Para un liquido puro i, en equilibrio de fases con su fase vapor: u; pisorucisny = Hi (wapory = Hi €l
potencial quimico de la sustancia pura es el mismo, que en términos de la ecuacion 8.10:

p;
ui = u;°(T,P) + RT lnP—lo (8.11)
p:
Wi =i — RTlnP—‘o (8.12)

Reemplazando en la ecuacion 8.10:

*

. P; P.
’uiDLsolucwn(T' P) = (M;k —RTIn P_lo) + RT lnP_; (8.13)
. . P; P/
'ulplsoluaon(T, P) = u! + RT In— — In—% (8.14)
PO PO
'ulpisolucién = +RT ln% (8.15)
i

Donde P}, es la presion de disolvente puro y P; es la presion parcial de cada componente de la figura
8.2. Aplicando la ley de Raoult a la ecuacién 8.15:

*

xiPl-

‘ulpisoluci(m = u; +RTIn

*
i

MiDisolucién =i+ RT Inx; (8.16)

La ecuacion 8.16 relaciona el potencial quimico de un componente de una disolucion ideal, con el
potencial quimico de la forma liquida del componente i, y la fraccion molar en la fase liquida de dicho
componente en la mezcla. Esta ecuacion es valida para describir la termodindmica de las disoluciones
en las que todos los componentes involucrados de la disolucién son volatiles y miscibles en todas
Sus proporciones.
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Presiones parciales en mezclas binarias.
Considerando la mezcla binaria de la figura 8.2, y aplicando la ley de Raoult para este sistema:
PTotal = PA+PB = xAPX + .'X'BPE:.X'AP‘;{< + (1 - xA)PE = .’X’AP‘;{< + PE - .xAPék (817)

Donde se expresa todo en términos de las presiones parciales de los componentes de una mezcla
binaria A + B y la composicion del componente A en fraccién molar:

Protar = PE + (P,:lk - Pg)xA (8.18)

Una grafica de la presion total del sistema, en funcién de la composicion de A, a temperatura
constante da una funcion lineal Y = mx + b, donde el intercepto es la presion del disolvente puro del
componente B, Pz. En la figura 8.3 se muestra la grafica de la presion total en funcion de la
composicion de A, en la fase liquida. EI componente més volétil es A, debido a que a cierta
temperatura fijada, la presion de vapor pura es mayor a la presién de vapor puro del componente B,
P, > Pg. De manera que el componente A, tendra una temperatura de ebullicion menor al

componente B, T, 4 > Ty p.

P
Pa
p
Py
PB
PH
0 1 xA

Figura 8 3. Presion del sistema en funcion de la composicion del componente A, en la fase liquida.

La ley de Raoult también se puede expresar en términos de la composicion en la fase de vapor y;,
gue también es una fraccién molar, y se define a partir de la presion parcial de un componente volatil,
sobre la presion total del sistema:

g = (8.19)
' PTotal

Reemplazando la ley de Raoult y la 8.18, en la ecuacion 8.19, para el componente A:

_ P X4 Pa (8.20)
PTotal PB* + (R; _P};)xA

ya

Ecuacion que relaciona la composicion del componente A en la fase vapor, y,, con la composicion
en la disolucion x, y las presiones parciales puras de los componentes puros, P, y Pg. Despejando
la fraccién molar del componente A en la disolucion:

_ ya Pg (8.21)
P+ (PE - P,:)YA

XA
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Reemplazando la ecuacion 8.21 en la ecuacién 8.18, se encuentra la ecuacién que relaciona la presién
total del sistema con la composicion en la fase de vapor:
* *
P = PiPp (8.22)
Total — * * *
Py + (Pg — P)ya

Despejando la composicion en la fase de vapor:
* * *
_ PyProta1 — P4 Pp
Protal (P/ik - PE;)
Es decir que a cierta temperatura, la composicion de la fase de vapor de una disolucion ideal, se puede
calcular con las presiones puras de los componentes de la mezcla y la presion total del sistema. Las

ecuaciones 8.18, 8.20, 8.21, 8.22 y 8.23 son conocidas como las ecuaciones de Raoult para
disoluciones ideales.

Ya (8.23)

EJEMPLO 8.1. Aplicacion de la ley de Raoult.

Una disolucion ideal formada por dos liquidos volatiles A y B tiene una presion total de 0.900 bar, en
un sistema cerrado a 252C, donde la composicion en la fase vapor es y, = 0.450 y la composicién en
la disolucion es x, = 0.650. Calcule la presion de vapor de A y B puros a esta temperatura.

Solucion

Nos dan informacion de la composicién de la mezcla y nos piden calcular las presiones de vapor
puras de los componentes A y B, de manera que hay que usar las ecuaciones de Raoult, porque se
trata de una disolucion ideal. Con la ecuacion 8.20 es posible calcular la presion pura de A 0 B, y

., . _ Py x4 Py
luego 8.21, calculamos la otra presion pura: y, = Proat . PAT(PA—PE)ra
X4 Py Va Protar  (0.450)(0.900 bar)
= = P; = = =0.623b
Ya=p T fa ) 0.650 ar
Py 0.450 Pg
XA = 5% YA* £ * = 0.650 = * * *B

P;  0.650 (1—0.450)

- =227
P; ~ 0.450 (1 — 0.650)

Pp =2.27 Py = 2.27 (0.623 bar) = 1.414 bar

Una grafica de la presion total del sistema en funcion de la composicion en fase liquida y en fase de
vapor se muestra a continuacion:
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Figura 8.4. Presion del sistema en funcion de la composicion del componente A, (a) en funcidn de la fraccién molar en
fase liquida, x4, (b) en funcién de la composicion en fase de vapor , y 4.

La union de las dos graficas mostradas en la figura 8.4 es lo que da lugar a un diagrama de fases
presion-composicion:

Vapor
0 1 Zy

Figura 8.5. Diagrama de fases P — z. La linea azul es la linea de puntos de burbuja, y la linea roja se denomina linea de
puntos de rocio. En el area entre estas dos lineas se establece el equilibrio liquido vapor, donde se puede cambia de
fase aumentando o disminuyendo la presion.

En el diagrama de fases P — z, se muestran 3 areas importantes, que es la fase liquida, todo el area
por encima de la linea azul; la fase vapor, que es toda el &rea por debajo de la curva roja, y la zona de
saturacién ligquido-vapor, donde coexisten las dos fases en equilibrio. Este diagrama de fases nos
muestra que puede existir un cabio de fase sin variar la temperatura. Por ejemplo, si nos amos por la
linea vertical negra que esta marcada por los puntos habria un cambio de fase a temperatura constante.
En el punto a) tenemos un liquido puro a cierta presion, pero si se disminuye drasticamente esa presion
del sistema, llegamos al punto b) donde aparecen los primeros puntos de burbuja, y seguimos
disminuyendo la presién hasta el punto c¢), donde todo el liquido ya ha cambiado de fase, y en ese
punto tenemos los puntos de rocio, que es una linea de equilibrio de fases. Al seguir disminuyendo la
presion obtenemos una sola fase de vapor, marcada con el punto d). Todo el proceso descrito es lo
gue se denomina cambio de fase a presion reducida.

La composicion media, z,4 es la composicion total del componente A, en términos de la fase liquida
y la fase de vapor y se expresa mediante la cantidad total del componente A en la mezcla:

(8.24)
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Liquido Vapor
4. = MaTotal _ Ny Ty
A~ ~ _Liquido Liquido Vapor Vapor
Nrotar  n, T + ng ™% + 0, P07 4 n P

La composicion media se utiliza para calcular la composicion de la mezcla binaria en la zona de
saturacion liquido-vapor. En el diagrama de fases, la composicion media del componente arriba de la
linea azul, es la misma fraccion molar en fase liquida, z, = x,. Debajo de la linea roja, donde todo
es vapor, la composicion media es la fraccion molar en fase gaseosa, z, = y,. Pero en la zona de
saturacidn, la composicion de cada componente se calcula con la regla de la palanca.

REGLA DE LA PALANCA

La regla de la palanca se usa para calcular la composicién en la region de coexistencia de las dos
fases, es decir, se usa para determinar qué fraccion del sistema esté en fase liquida y queé fraccion del
sistema esta en fase vapor. Se expresa matematicamente de la siguiente manera:
Liquido __ _Vapor
nTotal (ZA - xA) - nTotal (yA - ZA) (825)

A la ecuacion 8.25 se le denomina regla de palanca, en analogia a un par de fuerzas que actdan
sobre una palanca, es una igualdad que relaciona la composicién media del componente A, z4; la
composicion en la fase liquida, x4; y la composicion en la fase de vapor, y,. Todo en funcién del

componente A, aunque como todas son fracciones molares, siempre se cumple que:

8.26
Zy +ZB =1 ( )

xA+xB:1

Yatys=1

De manera que en una mezcla binaria de dos componentes A y B volatiles y miscibles en todas sus
proporciones, con la regla de la palanca, las ecuaciones de Raoult, y la ecuacion 8.26 es posible
calcular la composicion en el equilibrio liquido-vapor.

EJEMPLO 8.2. Ecuaciones de Raoult y regla de la palanca

Una disolucion ideal formada por clorobutano y bromobutano, tiene las siguientes presiones de vapor
puras a 0°C, P%;,,-,=3790 Pay P;,,m,=1394 Pa. A estas condiciones se tiene una composicion
en la fase de vapor de y.;or, = 0.750.

a. Calcule la presion total si la disolucion estd en un sistema cerrado.
Calcule la composicion en la disolucién.
¢Qué valor debe tener z.,,, para que 4.86 moles de liquido y 3.21 moles de vapor tengan
una presion total, que corresponde a la presion calculada en el literal (a)? (Tener cuidado en
éste célculo, ya que la composicién es diferente a la del literal (a)).

Solucidén

a. Con las ecuaciones de Raoult, y la regla de la palanca (ecuacién 8.25) se resuelve el problema:

* * * * * *
ya = PyProtai — P4 Pp =y _ PtioroProtal = PeioroPbromo
A— * * cloro — * *
Protai (ch - PB) Protal (Pcloro - bromo)

De esta ecuacion se despeja la presion total del sistema.
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(3790 Pa)Pryiq; — (3790 Pa)Pyyom,

0.750
Protar (3790 Pa — 1394 Pa)

, B (3790 Pa)(1394 Pa)
fotal ™ (3790 Pa — 0.750(3790 Pa — 1394 Pa))

= 2651 Pa

b. Con la ecuacion 8.18 se calcula la composicidn en la fase liquida:

Protai — Poromo 2651 Pa — 1394 Pa
Total s + (Pj 5)X4 Xcloro * —Ppromo 3790 Pa — 1394 Pa

cloro

Xcloro = 0.525
Xcioro + Xpromo = 1 = Xpromo = 1 — X¢ioro = 1 — 0.525 = 0.475

c. Con laecuacion 8.25 se calcula la composicion media, z.;,,, a 0°C:

Liquido __ _Vapor
Nrotal (choro - xcloro) = Nrotal (YCloro - choro)

Vapor Liquido
_ Nrotar Yeloro + Nrorar Xcloro
Zcloro = Vapor 4 nLiquido
Total Total

n

(3.21 mol)0.750 + (4.86 mol)0.525

= =0.614
Zeloro 3.21 mol + 4.86 mol

Zcioro T Zbromo = 1 = Zpromo = 1 — Z¢ioro =1 — 0.614 = 0.386

Diagrama de fases temperatura-composicion

El diagrama de fases P —z, no es tan ampliamente usado como el diagrama de fases T —
z, temperatura en funcién de la composicidn, ya que el enriquecimiento de la fase de vapor sobre una
disolucidn en el componente mas volatil es la base de la tedrica de la destilacion fraccionada, una
técnica ampliamente usada en la separacion de compuestos quimicos y petroquimicos, su uso en la
industria quimica es muy amplio y resulta més conveniente usar diagramas T — z, que diagramas
P — z, porque la temperatura es mucho mas facil de medir que la presién.

El siguiente diagrama representa el cuerpo tedrico de las destilaciones fraccionadas, mediante una
secuencia de lineas marcadas desde a hasta k. EI vapor por encima de la disolucidén en el punto a esta
enriquecida en el componente A, si este vapor en el punto b se separa de la disolucion y se condensa
hasta llevarlo al punto c, disminuyendo su temperatura, el liquido resultante en ese punto tiene una
fraccion mas alta del componente A, que en el punto inicial a. Luego se sigue otra secuencia del punto
¢, hasta el punto e, y se sigue de la misma manera hasta separar completamente el componente A, del
componente B. Cada secuencia del diagrama se denomina plato teérico, y las columnas de destilacion
fraccionada tienen muchos platos teéricos, entre existan mas de ellos, se obtienen separaciones
muchos mas eficiente por destilacion fraccionada.
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Figura 8.6. Diagrama de fases T — z.Se representa la temperatura de ebullicion de una disolucion ideal de los
componentes A y B, frente a la composicién media del sistema, z,4. La curva superior representa la temperatura de
ebullicién en funcion de y,, y la curva inferior representa la temperatura de ebullicién en funcién de x,. El area entre
las dos curvas es la region de saturacion liquido-vapor.

ECUACION DE GIBBS-DUHEM

La ecuacion de Gibbs-Duhem permite determinar el potencial quimico de un soluto no volatil
solvatado en un disolvente volatil. Como vamos a tratar de una mezcla binaria miscible en la cual
Unicamente el disolvente es volatil, entonces no es posible cumplir con lo dispuesto en la ecuacién
8.8 sobre potenciales quimicos. De manera que para solutos no volatiles es imposible medir el
potencial quimico en una disolucién binaria, ya que no tiene presion de vapor propia, para poder
relacionarlo con la ecuacion 8.10 y determinar su potencial quimico.

Con la ecuacién de Gibbs-Duhem es posible calcular el potencial quimico del soluto no volatil, a
partir del potencial quimico del disolvente en funcion de la concentracion. A partir de la ecuacion
6.47, que expresa as variaciones infinitesimales de la energia libre de Gibbs, en funcién de la
temperatura, la presion y la composicion:

dG = —SdT + VdP + z u; dn; (8.27)
i

Para una disolucidn binaria a temperatura y presion constantes, dT' = 0y dP = 0, entonces en una

disolucién binariai = 1,2.

(8.28)

G = Z pidn; = pydng + podn,
L

Las variaciones infinitesimales de energia libre, van a depender entonces de la composicion de la
disolucion binaria. Al integrar los potenciales quimicos quedan inalterados:

G nq n;
0 0 0

8.30
G = ping + upny (8:30)

La diferencial total de la ecuacion 8.30 es:

10
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dG = d(uny) + d(uany) = pydng + nydug + ppdn, + npdu, (8.31)

Igualando la ecuacién 8.31 y 8.28 y teniendo en cuenta que en el equilibrio de fases las variaciones
de energia libre de Gibbs son iguales a cero, pues en el equilibrio no ocurre ningin cambio
espontaneo. G = 0, pues la transicion de fase es a Temperatura y presion constante:

nldﬂl + nzd‘uZ =0 (832)
La ecuacion 8.31 es la ecuacion de Gibbs-Duhem, que también se puede expresar en términos de
fraccién molar, para que sea una propiedad extensiva, dividiendo la ecuacion 8.31 sobre los moles
totales:

deﬂl + de‘HZ =0 (833)

De manera que la ecuacion de Gibbs-Duhem, establece que los potenciales quimicos de los
componentes en la disolucién binaria son dependientes uno al otro y dependen de la composicion del
sistema, si el potencial quimico de un soluto no volatil x4, no se puede calcular directamente con las
presiones parciales y aplicar la ecuacién 8.10, entonces la ecuacion de Gibbs-Duhem nos sirve para
calcular ese potencial quimico de un soluto no volatil, a partir del potencial quimico del solvente
volatil, u,.

n2di, (8.34)
n

dpy = —

PROPIEDADES COLIGATIVAS

El potencial quimico de solutos no volatiles se aplica a las denominadas propiedades coligativas de
disoluciones binarias

/U Gas puro

~

~ Solido puro
Liquido puro

1
1
1
1
I
I
~ . ..
: '‘Disolucion

Fasie Fase  Fase
solida :liquida | Gas

’ )
r Tp T, T,
—— —
Disminucion Aumento

Figura 8.7. Diagrama de fases u — T, donde se muestra graficamente como el potencial quimico de una disolucién que
contiene un soluto no volatil es menor que el potencial quimico del solvente puro, lo que genera una disminucion en el
punto de fusidn, y un aumento en el punto de ebullicion. Mientras que el potencial quimico del sdlido y gas puros
permaneces inalterados.

La adicion de un soluto no volatil a un solvente volétil, genera que el potencial quimico de la
disolucion resultante disminuya (ecuacion 8.34). Como lo muestra la figura 8.7, la disminucion del
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potencial quimico genera dos efectos importantes sobre las propiedades fisicoquimicas del disolvente.
Como la linea del sélido puro (linea roja) y la linea del gas puro (linea verde) permaneces inalteradas
la interseccion de las lineas, con la linea de la disolucion genera un punto de fusion menor, T', al
punto de fusion del disolvente puro, T;. Asi mismo, la interseccion con la linea de gas puro, genera
un aumento en el punto de ebullicién, T’} respecto al punto de ebullicion del disolvente puro, T;,.

Estos efectos sobre las propiedades fisicoquimicas del disolvente puro por la adicion de un soluto no
volatil, son las llamadas propiedades coligativas de las disoluciones. Son cuatro estas propiedades,
disminucion en el punto de congelacion, aumento en el punto de ebullicion, disminucion en la
presion de vapor y presion osmotica.

En este punto de la guia no es conveniente demostrar matematicamente cada propiedad coligativa,
simplemente se expresara la ecuacion que describe el comportamiento.

Disminucion en el punto de congelacion.

El diagrama de fases u — T muestra que con la adicion de solutos no volatiles, la temperatura de
fusion del disolvente disminuye. Desde cursos de quimica basica, sabemos que esa disminucion en la
temperatura de fusion, ATy obedece a la siguiente ecuacion:

ATf = Tf - T’f = Kf Mgoluto (835)

Donde Ty, es la temperatura de fusion del disolvente puro, T's, es la temperatura de fusion de la
disolucion, K¢, es la constante crioscépica del disolvente, y mgq;,¢0 €5 la concentracion molal del
soluto en la disolucion. La constante crioscopica es del disolvente, y como tal solo depende
de sus propiedades fisicoquimicas:

K. = R IVIdisolva2 (8.36)
4 AHfusi()n

Donde My;¢.1, €5 1a masa molecular de disolvente, R, es la contante universal de los gases (8.3145
J/mol'K) y AHpy5i6, €S la entalpia de cambio de fase, en unidades de kJ/mol.

Aumento en el punto de ebullicion

El diagrama de fases u — T, también nos muestra que con la adicion de solutos no volétiles, la
temperatura de ebullicion del disolvente aumenta. Sabemos que ese aumento en la temperatura de
ebullicion, AT, obedece a la siguiente ecuacion:

AT =Ty — Ty = Kp Mgoruto (8.37)

Donde Ty, es la temperatura de ebullicion del disolvente puro, T'y, es la temperatura de ebullicién de
la disolucion, K, es la constante ebulloscdpica del disolvente, y mg,.,¢0 €S la concentracion molal
del soluto en la disolucion. La constante ebulloscépica solo depende de la naturaleza del
disolvente, y como tal solamente depende de sus propiedades fisicoquimicas, donde M ;s
es la masa molecular de disolvente, R, es la contante universal de los gases (8.3145 J/mol'K) y
AHygporizacisn, €S la entalpia de cambio de fase, en unidades de kJ/mol.

12



Notas de clase Fisicoquimica.

R deisolva2 (8.38)

Kf ==
AH Vaporizacion

Como AHygporizacien > AHpyusion , €NtONCes Ky > K;, y de esta manera se explica porque la
disminucion del punto de fusién es mayor al aumento en el punto de ebullicién, para una misma
cantidad de soluto no volatil, disuelto en un disolvente volatil. Los valores tipicos de K, para
disolventes volatiles estan entre 0.5y 5.0 K kg/mol, pero los valores de Ky son mas grandes.

Disminucion en la presién de vapor

La presion de vapor generada por una disolucion compuesta por un soluto no volatil y un disolvente
volatil es menor que la presion de vapor del disolvente puro. Por ejemplo, en la siguiente figura se
muestra el efecto de la adicion de soluto no volatil en agua, por ejemplo una sal hidrosoluble, sacarosa,
0 glucosa. Cuando el agua pura esta en un sistema cerrado y se mide la presion de vapor por medio
de un mandémetro de mercurio, esta presion muestra una mayor altura en el nivel de mercurio que al
adicionar un soluto no volatil:

E o1 2 4 ’ R .’
Presion de vay or\ B Preiibndo \'apor\

Luego de adicionar (6= ‘l

soluto p
> /

Disolvente solo Disolvente + soluto

Figura 8.8. Esquema experimental para medir la presion del agua como disolvente puro y después de agregarle soluto
no volatil, donde se muestra una disminucidn en la presion de vapor de la disolucién acuosa.

Veamos como se ve afectado el diagrama de fases P — T del agua al agregarle soluto no volatil:

D
218 atnf ~~TF[ T T T TTToTToomooos ¢
A 1| Disolucion
7 1
. |
é_“ I
m l
=3 |
~
o latm 1 !
- l
l |
| I
| |
| |
! I
i |
! o,
T’ ST, e Ty T AR
Dlsmmucton Aumento

Figura 8.9. Diagrama de fases P — T del agua con presencia de un soluto no volatil, disuelto en ella. El diagrama no esta
a escala.
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En el diagrama de fases del agua se muestra una linea roja a trazos que corresponde a la presion de
vapor de la disolucion, lo cual genera una modificacion en el punto triple y en la linea de equilibrio
s6lido-liquido. Estas modificaciones en el diagrama de fases del agua generan una disminucion en el
punto de fusion y un aumento en el punto de ebullicion, de la misma manera que se explicd con el
diagrama de fases u — T.

Para saber qué tanto disminuye la presion en la disolucion, respecto a la presién de vapor del
disolvente puro, se usa huevamente la Ley de Raoult (ecuacion 8.6):

—_ *
Ppisotucion = XdisoentePdisoente (8.39)

Como se aplica la ley de Raoult, la presion de vapor de la disolucion siempre va a ser menor que la
del disolvente puro, debido a que esta en términos de fraccion molar del disolvente, y esté siempre
sera menor a uno cuando se forma una disolucién. Es decir, COMO X isowente < 1, €NtONces se puede
concluir que Ppisorucion < Pd*isolvente'

Presién osmotica, .

La presidon osmotica es otro de los efectos que produce una disolucién compuesta por un soluto no
volatil solvatado en un disolvente volatil. Las aplicaciones mas relevantes estan en el campo de la
biologia, la bioquimica y las ciencias naturales, donde el disolvente siempre es el agua. La presion
osmética, m, es la presion necesaria para evitar el proceso de ésmosis en procesos biolégicos.

La 6smosis es el flujo espontaneo de disolvente desde una regidn diluida hacia una regién concentrada
a traveés de una membrana semipermeable. La membrana semipermeable permite el paso de
moléculas de disolvente, pero no de soluto.

Luego de alcanzarel
equilibrio las concentraciones
se igualan

Solucién Solucién
diluida concentrada

La diferencia de presiéon 1 permite que
-— 22 deje de haber un flujo neto de solvente

La membrana semipermeable

» 2, :
permite el paso de moléculas de || ” el ‘. ‘P
solvente (agua). No permite el || © a’ ) E
paso de moléculas de soluto '\“ > I =2

Figura 8.10. Membrana semipermeable realizando el proceso de o6smosis. Moléculas de disolvente pueden
transportarse al lado derecho de la membrana, pero las moléculas de soluto no lo pueden hacer. En sistemas bioldgicos,
las moléculas de agua atraviesan las membranas hasta igualar la concentracion de soluto, pero la presion osmética
evita este proceso, por eso no ocurre un rompimiento de los tejidos o de las células (lisis celular).

Entonces, al ejercer una presion externa,, sobre la disolucion més concentrada se evita el flujo de
disolvente:
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Solucién Ejercer una presién
diluida externa

Figura 8.10. La presion osmética va en direccion de la flecha roja, impide que el sistema llegue a la misma concentracion
a los dos lados de la membrana semipermeable.

La presién osmdtica tiene la misma expresién matematica que la ecuacion de estado de los gases
ideales.

= (g) RTi (8.40)

Donde 7, es la presion osmotica, n, el nimero de moles de soluto, R es la constante de los gases
ideales en unidades de atm-L/mol-K y V es el volumen total de la disolucion.

DISOLUCIONES REALES Y DESVIACIONES A LA LEY DE RAOULT

En nuestras discusiones previas se han abarcado Gnicamente las disoluciones ideales, pero en realidad
la mayoria de disoluciones en la naturaleza son reales, es decir, presentan desviaciones muy grandes
a la idealidad expresada por la ley de Raoult. Esto se debe a que las interacciones moleculares en una
disolucion binaria soluto-solvente, son de diferente magnitud a las interacciones moleculares soluto-
soluto y disolvente-disolvente, lo que genera que las propiedades de mezcla en las disoluciones no
ideales sean diferentes a las expresadas al inicio de esta guia.

Si las interacciones moleculares entre soluto-solvente, son de mayor magnitud que las interacciones
moleculares soluto-soluto y solvente-solvente, se presentan desviaciones negativas a la ley de
Raoult. Por ejemplo el sistema acetona-cloroformo, donde se muestran las desviaciones negativas a
la ley de Raoult en la figura 8.11. Ahora, si las interacciones moleculares soluto-solvente son de
menor magnitud que las interacciones soluto-soluto y solvente-solvente, se presentan desviaciones
positivas a la ley de Raoult, como el sistema acetona y sulfuro de carbono. En la gréfica de presion
en funcion de la composicion cloroformo (x.p;) Yy la presion de un sistema binario en funcion de la
composicion de sulfuro de carbono (xcs,) se puede observar las presiones parciales de cada
componente de la disolucion, asi como la presion total del sistema, donde claramente se notan las
desviaciones positivas y negativas respecto a la ley de Raoult.
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Acetona + cloroformo Acetona + (§,
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0 X', 1 0 X'es, 1
(a) acetona-cloroformo at 35°C  (b) acetona-CS, at 29°C
Desviacion negativa Desviacion positiva

Figura 8.11. Diagrama de presion de disoluciones no ideales en funcién de la composicion de soluto. (a) Disolucion
cloroformo y acetona, donde se presentan desviaciones negativas a la Ley de Raoult. (b) Disolucién sulfuro de carbono
y acetona, donde se presentan desviaciones positivas a la Ley de Raoult.

Propiedades termodinamicas de disoluciones no ideales.

Como las interacciones moleculares son muy importantes al momento de definir una disolucion ideal,
entonces hay que definir sus propiedades termodinamicas. Debido a que estas interacciones no son
de la misma magnitud, existe una transferencia de calor al formar o romper interacciones moleculares
para formar una disolucion ideal. De manera que la variacion de entalpia y energia interna ya no es
cero, como en disoluciones ideales. Ahora, si se forma una disolucién, es porque se mezcla
espontaneamente, y la entropia aumenta. Las propiedades termodindmicas de disoluciones no ideales
se pueden enunciar de la siguiente manera:

o AGmezcia < 0; Proceso espontaneo

o AS;ezcia > 0; Proceso favorable, desde que la entropia aumenta.

o AH,e.c1a # 0; Mezcla isotérmica de disoluciones no ideales

o AUnezcia # 0; Mezcla isotérmica de disoluciones no ideales

o  AVyezcia # 0; El volumen de mezcla tiene desviaciones positivas y negativas

Asi como hay desviaciones a la idealidad descritas por Raoult, también hay desviaciones respecto a
la idealidad que se manifiestan en la variacion del volumen molar de mezcla, como vamos a ver en
el apartado siguiente, la variacion del volumen de mezcla no es igual a cero, como sucede con las
disoluciones ideales, por la misma razon, las interacciones moleculares soluto-solvente es que se
presentan dichas desviaciones. Entonces AV,,.,c1q, PUEdE Ser positivo 0 negativo, dependiendo de la
magnitud de esas interacciones moleculares.

La variacion del volumen de mezcla se debe considerar a partir de las cantidades molares parciales.
Volumen molar parcial, v; y cantidades molares parciales

El volumen molar parcial del soluto o el disolvente en la disolucidn, es el cambio de volumen de la
disolucion si se aflade 1 mol de soluto u otro componente a un volumen tan grande de disolvente,
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gue la composicion de la disolucion se puede suponer que se mantiene contante. Se expresa
matematicamente mediante la siguiente derivada parcial:

) oV
vl (Pr T) n]_l nZ) = (%)
1

P,T,le

De tal forma que el subindice 1, indica el soluto, y el subindice 2 el disolvente. En realidad es un
volumen molar en unidades de cm3/mol. Si se trata de una disolucién binaria, como es nuestro caso,
entonces despejando el volumen total de la disolucion, a partir de la derivada parcial:

Vreal = Tll \_/1 (P, T, nl, le) + nZ \_/2 (Pp TP nl! nZ) (842)

Como los volumenes molares parciales dependen de la composicién de la mezcla, entonces el
volumen total de la disolucion,V, también. EI volumen calculado mediante la ecuacién 8.42 queda
como propiedad extensiva, pero si dividimos toda la ecuacién sobre el nimero de moles totales,
podemos llegar a una expresion en términos de fracciones molares de soluto y disolvente, es decir,
como propiedad intensiva:

vreal = x, vy (P,T,ny,ny) + x5, V5 (P, T,ny,my) (8.43)

El volumen parcial es funcion entonces de presion, temperatura y la composicién de la disolucién, y
sirve para calcular las desviaciones a la idealidad. Pero primero se debe calcular el volumen de la
disolucion como si fuera ideal:

V2ot = ny Vi1 + npVima (8.44)

Con la ecuacion 8.44 se calcula el volumen total de la disolucién domo si fuese una disolucion ideal,
donde V1 Y Vi 2, SON los volumenes molares de las sustancias puras, que se pueden encontrar en
literatura a una temperatura de interés. Expresar la ecuacion 8.44 como propiedad intensiva, requiere
dividir toda la ecuacion sobre el nimero de moles totales:

yideal — X1 Vi1 + X2V 2 (8.45)

Las unidades del volumen ideal de mezcla de la ecuacién 8.44 son cm?, y las unidades del volumen
de la ecuacion 8.45, son cm3/mol. Una vez calculado este volumen de la disolucion, como si fuera
ideal, se usa para calcular la variacion de volumen en disoluciones no ideales, si consideramos el
volumen de la ecuacion 8.42 y 8.43, el volumen real de mezcla:

AVmezcla — Vreal _ Videal +0 (846)
AVm,mezcla = Vrrqeal - Vrrizdeal #0 (8.47)

En la ecuacion 8.46 se calcula la variacion del volumen total de mezcla, en unidades de cm?®y con la
ecuacion 8.47, se calcule la variacion del volumen molar total de mezcla, en unidades de cm3/mol.
Depende nuestros propositos, se puede usar cualquier ecuacion para el célculo de las desviaciones a
la idealidad con los volimenes de mezcla. Se pueden expresar las cantidades molares parciales
para las otras funciones de estado extensivas de un sistema (H, U, S, G y A). Todas se expresan con
un guion encima del simbolo, excepto la energia libre de Gibbs molar, que ya sabemos que es el
mismo potencial quimico para sustancias puras.
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Ley de Henry

La figura 8.11, se muestra una tendencia lineal cuando la presion parcial de la acetona esta a
dilucion infinita solvatada por moléculas de soluto, es decir, cuando el disolvente, que en ese
sistema es acetona se acerca al limite en el cual x4.0r0nq — 0. En este caso, las moléculas
de acetona estan solvatadas por el soluto, el cloroformo. De manera que las pocas moléculas
acetona en la region donde Xcioroformo F 1, €Xperimentan interacciones moleculares
diferentes a que estuviera a una concentracion en la cual la concentracion del soluto es menor.
De manera que en esta region esta la mayor desviacion a la ley de Raoult: Picerona =

xAcetonaPXcetona'

Sin embargo, existe una relacion lineal de la presion de la acetona, respecto a la composicion en la
region en la cual Xcioroformo Y 1, representado en la figura 8.11, la cual corresponde a la
siguiente relacién matematica:

— Acetona
Pyacetona = XacetonaKii Cuando Xacetona ™ 0 (8.48)

Donde K74c€t"@ se conoce como la constante de la ley de Henry de la acetona, es decir, para
nuestro sistema el disolvente. Su valor depende de la naturaleza del disolvente y cuantifica el grado
de desviacion de la ley de Raoult. Los valores de la constante de la ley de Henry se pueden encontrar
en literatura, y por lo que nos dice la ecuacion 8.48, debe tener unidades de presion. De esta forma
podemos formalizar la ley de Henry:

KI_LI)isolvente (8.49)

Ppisotvente = Xpisolvente

La ecuacion 8.49 se cumple Gnicamente en el limite en el cual la concentracién del disolvente tiende
a Cero, Xpisotvente Y 0

De acuerdo a esta ley, se puede definir la disolucién diluida ideal. Es una disolucion en la cual el
disolvente se describe mediante la ley de Raoult, y el soluto se describe, mediante la ley de Henry.
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ANEXO 1. CONSTATE UNIVERSAL DE LOS GASES R.

Valor 8.314 472 J/mol-K
Incertidumbre estandar 0.000 015 J/mol-K
Incertidumbre estédndar relativa 1.7 % 107"
Motacidn concisa 8.314 472(15) 1/mol-K
8.314472 1 mal-K
il kmol-K

Pa-m*mol-K
kPa-m fkmol-K
MPa-cm” fmol-K

g314x10™ bar-m” fmol-K
83.14 bar-cm’ /maol-K
0.08314 bar-L/mal-K
bar-nr/kmaol-K
82.057 atm-cm/mal-K
atm-Lfkmol-K
0082057 atm-L/mol-K
atm-m’® kmal-K
2314x10° erg/maolK
19872 cal/mol-K
kcal/kmol-E
ETU/Ibmol-R
U.C.C_flbmal-R
0.062361 mmHg-m” frmol-K
62364 mrnHg-L/ mal-K
Torr-Lfmol-K
62354 mmHg-cm” /mal-K
Torr-cnr fmol-K
0.08478 {kgrfom ™)L mal-K
1.314 atm-pie”/lbmol-K
358.9 mmHg-pie”/|bmaol K
Torr-pie”/lbmol K
555.0 mmHg-pie’/Ibmal R
Torr-pie’ /Ibmol-R
0.0007805 HP-h/lbmal-R
00005819 EW-h/1bmal-R
0.73024 atm-pie’/Ibmol-R
21.85 plgHg-pie” /lbmol-R
10.731 psia-pie” flbmol-R
{Ib/plg*)-pie” flomal-R
1545.35 (I pie”)-pie” flbmal-R
brpie/Ibmol-R

Fuente: The NIST Reference on Constants, Units, and Uncertainty (http://physics.nist.gov/cgl-
bin/cuu/value?r).
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ANEXO 2. CAPACIDAD CALORIFICA MOLAR Cpm, DE GASES EN EL INTERVALO
DE 298-800 K

Fuente: Engel Thomas, Reid Philip. (2006). Tablas de Datos. Apéndice B. Quimica Fisica (12
edicion, pp 998). México: McGraw-Hill
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ANEXO 3. DATOS TERMODINAMICOS DE COMPUESTOS INORGANICOS

Fuente: Engel Thomas, Reid Philip. (2006). Tablas de Datos. Apéndice B. Quimica Fisica (12
edicion, pp 1000-1005). México: McGraw-Hill
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ANEXO 4. DATOS TERMODINAMICOS DE COMPUESTOS ORGANICOS




