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El estudio de las soluciones electrolíticas ha ocupado siempre un 

lugar central en la Quúnica desde los estudios realizados por 

Arrhenius (1883-1887) y Van't Hoff (1887), debido princlpalmente a 

su intervención en un gran ru.únero de reacciones qufmicas. En el área 

de Ingenlerfa Qufmlca su Importancia ha ido en aumento confome 

evoluciona la industria. Actualmente los electrólitos juegan un papel 

muy Importante no solo en el diseño de procesos, sino también en 

contamlnaclón ambiental, principalmente por la creciente necesidad 

de reducir los niveles de contaminación en las corrientes acuosas de 

los procesos industriales. 

Para el manejo de las soluciones electrolfücas es necesario conocer 

las características y el comportamiento de estas, es decir, sus 

propiedades. Hasta ahora, los avances logrados en la predicción de 

propiedades han estado dirigidos hacia los hidrocarburos y sus 

mezclas, debido a su estructura sencllla, ya que se trata de 

substancias eléctricamente neutras que generalmente exhlben un 

comportamiento regular en sus propiedades y esto mismo ha llevado a 

la formulación de modelos cuya solución matemátlca es relativamente 

simple. No obstante, el motivo que ha propiciado su Investigación es 

el hecho de que constituyen hoy en día, la materia prima más 

Importante en la Industria petroqufmica a nivel mlD1dial. 

En lo referente al estudio de la predicción de las propiedades de las 

soluciones electrolrticas, el enfoque no es el mismo. En este caso el 

efecto de la presión, temperatura y concentración no se detecta tan 
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fácilmente por la presencia de fuerzas electrostáticas entre iones, ion 

molécula y molécula-molécula. Sin embargo los perfiles tomados 

desde el inicio han sido tan acertados que de Debye-Huckel a la fecha 

las aportaciones estan -orientadas sustancialmente hacia la 

simplicación matemática y a la obtención de ecuaciones que cumplan 

en amplios rangos de concentración y temperatura. 

No obstante la información publicada acerca del comportamiento de 

las soluciones electroHticas, aun persiste el interés de profundizar 

más en su estudio debido a la gran variedad de posibles 

combinaciones de iones y a que su estudio ha sido selectivo de 

acuerdo a su demanda a nivel industrial. 

Algunos factores que han retrasado el avance del estudio de las 

soluciones electrolíticas son los siguientes: 

- Falla de datos simples y confiables de propiedades de electr61itos 

fuertes y de'biles. 

- Métodos erróneos para la recolección de datos. 

- Falta de entendimiento de la termodinámica ele electrólitos con 

respecto a la necesidad de satistacer el equilibrio iónico y las 

expresiones ele electroneutralldad para las especies de interés, lo 

que ha causado la desaprobación de muchos métodos de diseño 

propuestos anteriormente 

- Falta de una estructura termodinámica conveniente para los 

electrólitos sobre un amplio rango de concentraciones y 

temperatl.D"'as. 

- Hasta recientemente, no había necesidad de reducir los niveles de 

contaminación a rangos de ppm. 
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Reconociendo este tipo de problemas presentamos este trabajo, el 

cual pretende cumplir con los siguientes objetivos: 

A. Mostrar, a grandes rasgos, el desarrollo evolutivo del estudio de 

las soluciones de eleclr6litos. 

B. Describir los métodos y ecuaciones que permitan la evaluación o 

predicción de las propiedades físicas, termodinámicas y de transporte 

de las soluciones de electrólitos fuertes. 

De los cuales el primero se cubre en el primer capftulo y el segundo 

en los siguientes tres. En el caprtulo 2 se dan los métodos para 

calcular las propiedades volúmenes molares parcial y aparente, 

densidad y tensión superficial, clasificadas como propiedades físicas 

ya que su predicción no depende de otras, además parque son básicas 

para la determinación de otras más complsjas. En el capítulo 3 se 

desarrollan las propiedades de transporte viscosidad y difusión. 

Finalmente, en el capftulo 4 las propiedades termodinámicas en 

exceso, entalpía, capacidad calorfflca y presión de vapor. 

En cada caso se plantean las ecuaciones o correlaciones involucradas 

en el cálculo, y se reportan datos de parámetros experimentales y 

calculados para los electrólitos más comunes, así como las gráficas 

correspondientes. 
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CAPITULO I 

DE"SARROlLO EVOLUfIVO DEL ESTUDIO DE SOLUCIONf.S DE 

ELECTROLITOS 

El papel que juegan las soluciones electrolíticas no sólo en la 

industria y en los laboratorios químicos, sino también en la 

naturaleza, tiene como consecuencia un especial interés en geologfa, 

electroquímica e ingeniería química. 

Su estudio formal se remonta al siglo XVIII, cuando se descubrió su 

peculiar capacidad para transmitir la corriente eléctrica. No obstante 

el gran número de datos experimentales medidos y reportados y la 

gran variedad de teorías propuestas, aún existe la necesidad de 

conocer modelos de fácil aplicación que cumplan en amplios rangos de 

concentración, temperatura y presión, con buena precisión, para una 

gran variedad de electr6litos. 

Los modelos y las teorías propu~tas, ruin ido evolucionando al mismo 

ritmo que los métodos matemáticos, la física y la fisicoquímica. Las 

primeras teorías son más bien descriptivas, los estudios estaban 

orientados a detectar el fenómeno de la conductividad eléctrica y a 

describir el porque de este fenómeno. Posteriormente, se aplicó la ley 

de Coulomb, de las interacciones entre partículas a grandes 

distancias, introduciendo factores de corrección, y finalmente métodos 

estadísticos que tienen como finalidad incluir todo tipo de interacción 

presente en solución. La diferencia que existe entre teoría y teoría es 

la precisión deseada, el estado físico propicio para la interacción y el 
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método matemático utilizado. 

La primera teoría sobre soluciones de eleclrólitos fue establecida por 

Arrhenius, al descubrir que ciertos solutos se disociaban en especies 

cargadas eléctricamente a las que denominó iones. Dicha teoría 

menciona que los electrólitos se disocian en partrculas cargadas 

_eléctricamente, de manera que la carga total de iones positivos es 

igual a la carga total de iones negativos dando como resultado una 

solución eléctricamente neutra. 

Lo desconcertante de esta observación , en aquel entonces, radicaba en 

los diferentes grados de disociación observados, por lo cual Arrhenius 

introdujo el parámetro de referencia "grado de disociación'', que indica 

el grado de disociación del salute con relación a su dilución Infinita. 

El grado de disociación lo obtiene de la relación: a= Ac /Aco·· Donde 

a es el grado de disociación del salute, Ac la conductividad de la 

solución a una concentración e, y /\
00 

la conductividad de la solución a 

dilución infinita. Esta teorfa forma parte de las llamadas teorías de la 

disociación incompleta, dadas a finales del siglo pasado. 

A partir de 1912, inicia con Miller, otra etapa del estudio de los 

electrólitos, la de las teorías de interacción iónica. Miller propone 

sumar las contribuciones energéticas de los iones contenidos en un 

elemento de volumen, sin embargo, aunque su estudio resultó 

trascendental, no se consideró funcional. Ghosh, continúa también con 

el estudio de las interacciones iónicas. 

Entre 1900-1921, Lewis estableció la termodinámica clásica (sin la 

tercera ley) considerando a los sistemas de electrólitos, a pesar de 

que desde 1876-1878 Gibbs había establecido las leyes básicas para 
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sistemas de composición v¡;¡riable. Para entonces, solo los qufmtcos 

utilizaban la termodinámica, aunque muy inexactamente. Fue Lawis 

quien introdujo los conceptos de fugacidad y actividad, los cuales 

fueron estrechamente relacionados a los ya familiares parámetros de 

presión y de concentración. Lewis y Linhart propusieron expresiones 

para los coeficientes de actividad y osmótico a partir de mediciones 

experimentales de solubilidad. 

En general, la contribución más Importante de Lewis y Randall en 

1921, fue la formulación de la "intensidad iónica", !, como la 

cantidad que determina los coeficientes osmótico y de actividad en 

mezclas de electro1itos de varios tipos de valencia, y la definen 

como: 

1 = ~}: m1e
2
1 

donde mi es la molalidad, ei la carga en unidades protónicas para la 

iésima especie de iones. Con el factor 2, l se hace igual a m para 

el ectróll tos 1-1. 

Bronsted (1922) también desarrolla una teoría de interacción lÓnlca 

específica, la cual es una teoría fenomenológica no estadística. Su 

primera y mejor contribución es el haber reconocido que las fuerzas 

de interacción entre las partículas existentes tanto en los no 

electrólitos como en los electrólitos, producían tm término lineal en 

la concetración ya sea para el coeficiente osmótico o para el 

coeficiente de actividad. Este término podrfa ser específico para el 

electrólito en particular, declarando así "el principio de interacción 

iónica", donde las interacciones entre iones se limita a las 

interacciones de iones de signo opuesto. La segunda contribución de 
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Bransted fue su conclusión de que el término electrostático especial 

no debe ser especffico de los electrolitos individuales sino que 

depende solamente de las cargas eléctricas. Propone también una 

expresión para el coeficiente osmótico. 

Otros investigadores de esta época fueron Harned y Owen (1920), 

quienes con base en un gran número de datos experimentales 

determinaron una ecuación para el coeficiente de actividad, similar a 

la ecuación de Bnmsted. 

En 1923 Oebye y Hückel presentan su teorfa de la interacción iónica, 

que viene a ser la primera teoría estadfstica de soluciones de 

electrolitos y la base de la mayoría de los estudios sobre las 

propiedades de las soluciones de los electrolitos aun en la actualidad. 

El modelo que desarrollaron considera una función de distribución 

radial simétrica y esférica de tipo Boltzrnam , para la distribución de 

los iones con el "transcurso del tiempo". Con esta distribución se 

calculó el potencial electrostático total en . términos de 

concentraciones, valencias de los iones, y propiedades del disolvente 

.sumando las contribuciones de: los iones gue rodean a un ion central 

elegido arbitrariamente, el propio ion central, y las interacciones ion­

ion. Para esto, el modelo supone que el ion central de referencia 

Influye sobre los iones de signo opuesto que forman una nube iónica 

alrededor de este, provocando un exceso de carga negativa alrededor de 

un ion positivo, y un exceso de carga positiva alrededor de un Ion 

negativo. La densidad de carga total resultante en la solución, es 

cero. 

Con el potencial electrostático se determinó la energía libre de Gibbs, 
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y mediante la elección de aproximaciones convenientes se obtuvo una 

ecuación para el coeficiente de actividad para electrólitos 1-1 para 

bajas concentraciones. Esta ecuación está dada por. 

ln y~= - A jz• z- 1 1~ 
donde y~ es el coeficiente de actividad iónico mola!, A el parámetro 

teórico determinado principalmente por el comportamiento dieléctrico 

y la temperatura del disolvente, z• y z- son las cargas positivas y 

regativas dadas por la valencia del elemento respectivo y la Intensidad 

tónica, I, dada por la expresión presentada anteriormente. 

Varios investigadores establecieron que esta ecuación, también 

llamada ley límite, es teóricamente exacta y dada la simplicidad de 

sus resultados tuvo una rápida aceptación como guía en la 

extrapolación de datos experimentales a dilución Infinita. 

Realmente la ley lfmite de Debye-Hilikel aplica muy bien y concuerda 

con datos experimentales hasta una intensidad iónica de 0.002 m, o 

hasta 0.05 m si se elige apropiadamente el diámetro de esfera 

impenetrable. de los iones. 

Teniendo presente que la interacción de dos iones de carga opuesta 

tienden a formar una molécula neutra, en 1926, Bjerrum postula su 

teoría de la asociación iónica. Esta teoría sugirió la posibilidad de que 

dos iones quedaran atrapados, cada uno en el campo coulombiano del 

otro formando un par iónico, lo cual permitiría estimar el número de 

pares de iones en una solución de electrólitos. Un par de iones se 

denot.ó como dos iones de signo opuesto cuya separación es menor que 

alguna d!.,..·,.ic1,;, arbitrarla. Se supone que este par no contribuye a la 
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conductividad eléctrica de la solución, en tanto que todos los iones 

desapareados contribuyen como iones libres. 

El primer gran defecto de la teorfa de Bjerrum, es precisamente el 

identificar como pares de iones a iones que no se encuentran en 

contacto físico, ya que cuenta al par como tal, siempre que el radio 

iónico es menor que la distancia m[nima entre los iones. No obstante 

lo anterior, se puede esperar que su teorfa aplique cuando se tengan 

bajas constantes dieléctricas para electr6litos cuyas distancias entre 

los centros de los iones que formen un par sean suficientemente 

grandes. 

Con el objetivo de aumentar el rango de aplicación a soluciones más 

concentradas, en 1933 Onsager da a conocer una teorfa que relaciona 

la teoría cinética de las soluciones electrolfticas con las propiedades 

termodinámicas. Lo relevante de esta teoría es la introducción de las 

interacciones de corto alcance producidas por el aumento en el número 

de iones en un elemento de valumen. Sobre estas teorías Rouss y 

Onsager proponen una función de distribución iónica diferente que 

explica una gran cantidad de datos experimentales de conductividad 

eléctrica. 

El inconveniente de estas tres u1timas teorías es el conocimiento 

exacto de la distancia de interacción atracción-repulsión. La distancia 

mfnima considerada ha sido, en los tres casos, igual al diámetro del 

·ion. Este se obtiene por difracción de rayos X o de neutrones. 

Posterior al establecimiento de las teorías mencionadas, los estudios 

sobre las soluciones electrolíticas tomaron por objetivo le derivación 

de las propiedades termodinámicas de estas. Para esto, se encontraron 
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dos procedimientos principales. Uno considera la evaluación directa de 

la "integral configuracional", y el otro calcula el potencial 

electrostático medio para un ion fijo vfa el método de Debye-Hückel. 

Los trabajos más sobresalientes sobre el primer procedimiento los 

realizaron los investigadores Kramers, Kirkwood, Mayer, Pourier, 

Outhwaite, y Cernuchi entre otros. 

Kramers (1927), estando en auge el estudio de las teorías de 

electrólitos, trató de reproducir la ley límite de Debye-Hückel 

mediante una función de partición modificada de la mecánica 

estadística para las propiedades termodinámicas, asf como con la 

ecuación diferencial de Poisson-Boltzman. Sus resultados al igual que 

los de Debye-Hückel cumplen en el lrmite de dilución infinita. 

· Kirkwood con base en la mecánica estadfstica clásica, calcula las 

propiedades termodinámicas de las soluciones de electrólitos, 

auxlliándose de las constantes moleculares polarizabilidad y potencial 

de ionización, para simplificar el tratamiento matemátlco y obtener 

una buena aproximación. 

Mayer, de acuerdo a sus. resultados experimentales, concluyó que es 

posible calcular un potencial promedio de un número dado de 

electn5lilos diferentes contenidos en un elemento de volumen a partir 

de una ecuación expandida con coeficientes viriales, similar a la 

Utilizada para el cálculo de la presión de \.D1 gas. Además, asume por 

la aproximación de superposición que el potencial promedio puede 

escribirse como la . suma de los productos de las funciones de 

distribución radial menos 1.D10, en los cuales utiliza el potencial de 

Yukawa, en lugar del potencial coulómbico, con lo cual obtiene la ley 
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lfmlte de Oebye-Híí::kel. 

Klrkwood y Pourler (1954) continuaron el desarrollo de la técnica de 

expansión de momento, introdoolda por Kirkwood en 1934. En este 

trabajo demostraron claramente el comportamiento oscilatorio 

físico esperado del potencial medi~ a altas concentraciones. 

Friedman (1962) propuso su teoría de la "solución tónica" tornando 

como base la teoría de Mayar. Posterior a esta, Rasalah y Friedmen 

en 196 7, aplicando los progresos de la rn~ánica estadística, 

derivaron relaciones más rigurosas entre el potencial lntermolecular, 

la función de distribución radial y el coeficiente osmótico de una 

solución de electr6Htos. El método de ecuación Integral que propone 

es una adaptación al método de Allnatt (1964). Los resultados que se 

obtienen son exactos para el modelo primitivo utilizado para una 
concentración mínima de 1 m. 

Oulhwaite (1969) también contribuye e la extensión de la teoría 

Debye-Hückel, al contemplar el caso de la evaluación de la Integral 

configuraclonal. La base de este trabajo es el modelo primitivo usado 

por Kirkwood (1934). La principal aportación de este trabajo es la 

demostración de cómo mejorar lógicamente la aproximación que 
Debye-Hückel hace acerca de reemplazar el potencial medio. 

Volviendo ahora al otro procedimiento para la derivación teórica de 

las propiedades termodinámicas, Cemuchi (1967) propone una 

modificación a la teoría de Debye-Hückel, de .orden local, que 

considera el potencial en cualquier punto en una solución electrolítica 

dependiendo de alguna forma de la distribución !Ónice. 
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El modelo de Cernuchi supone que una solución eleclrolflica es una 

estructura deformable de huecos que pueden ser llenados con Iones 

positivos o neutros o por parlfculas de solvenle que pueden ir de un 

lugar a otro. Considera el caso de eleclrólilos simétricos que pueden 

ser disociados complelamente. 

Concretando, podemos mencionar que el estudio de las soluciones 

electrolíticas ha sido orientado hacia la electroqu(mica, como se 

observa en cada una de las contribuciones para aumentar la precisión 

de los cálculos. En los primeros años, los trabajos publicados 

consislfan básicamente en correlaciones de conductividad­

concentración, adición de términos de corrección o reglas de mezclado 

a las tradicionales ecuaciones funcionales para soluciones ideales; no 

obstanle, como su aplicación se reducía a electrólitos específicos bajo 

condiciones de presión y temperatura fijos, éstas no tuvieron gran 

aceplación. Lo relevante de eslos primeros trabajos es que formaron 

las bases para estudios posleriores. El punlo crucial del estudio de los 

eleclrólilos viene con la formulación de la ley limilante Debye­

Hückel. De Debye-Hückel hasta nuestros días, todas las teorías 

incluyen esta ley más otras contribuciones, tales como las 

interacciones de corto alcance ion-ion, ion-molécula y molécula­

molécula presentes en solución. Todas las teorías linealizadas, 

posteriores a la de Debye-Hückel, cumplen para soluciones 

electrolíticas 1-1, 2-2, a concentraciones desde 0.002 m hasta 0.1 

m, presión atmosférica y temperatura ambiente. Si se desean conocer 

las propiedades hasta concentraciones 2 M, aún de electrólitos 1-1, 2-

2, las teorías propuestas desde Onsager hasta Friedman dan una 

buena precisión. Para concentraciones más altas, hasta 6M, las 
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teorías posteriores a Pitzer son bastante aceptables. Estas Últimas 

teorías presentan la ventaja de ser aplicables a mezclas tanto de 

electrólltos simétricos como asimétricos. De las teorías propuestas 

a partir de 1923, la de Friedman es ima de las más exactas, siendo 

su desventaja su elevado grado de complejidad. La teoría de Pitzer es 

la actualmente imperante en virtud de su simplicidad y gran 

aproxlmaci6n a los resultados obtenidos por Card y Valleau, quienes 

aplicaron el método de Monte Cario. 

Recientemente (1970-1986) se han publicado modelos para la 

predicción de propiedades termodinámicas y equilibrio líquido-vapor 

en forma muy completa y concreta, coma los propuestos por Pitzer, 

Chen, Planche, Renon y Cruz, los cuales serán tratados con mayor 

detalle en el capítulo IV. 
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CAPITULO II 

PROPIEDADES FISICAS 

El estudio de las propiedades físicas dentro de la ingeniería química 

es importante en el área de diseño de procesos, ya que son 

Imprescindibles para establecer balances de masa y energfa, el 

manejo y operación de equipos y procesos, etc. 

Inicialmente estas propiedades se obterúan experimentalmente, sin 

embargo a partir de 1900-1925, investigadores tales como Wagner, 

Ruby y Kawai, empezaron a proponer correlaciones que predijeran los 

dalos experimentales con una buena aproximación, proponiendo para 

esto, arreglos estructurales que describieran las Interacciones 

atracción-repulsión interiónicas responsables de los cambios 

observados. 

En esta sección se presenta un desarrollo evolutivo del estudio de las 

propiedades volumen molar, densidad y tensión superficial en función 

de la concentración, la temperatura y de las características del ion y 

del solvente. 
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2.1 VOLUMENES MOLARES PARCIAL Y APARENTE 

Resulta de interéS el estudio de los volúmenes molar-es parcial y 

aparente de disoluciones electrolíticas ya que proporcionan 

información acerca del estado molecular y de las interacciones que 

ocurren en disolución. Por ejemplo, el volumen molar parcial a 

dilución infinita es de gran utilidad en el estudio de las interacciones 

ion-ion y molécula-molécula, y en el ca1culo del efecto de la presión 

en el equilibrio iónico. 

Desde los tiempos en que se estableció la teoría de Arrhenius se ha 

intentado derivar la influencia ejercida por las cargas eléctricas de 

los iones sobre sus propiedades, para explicar el comportamiento de 

las disoluciones electrolfücas. Sin embargo, puesto que aún en la 

actualidad no se ha establecido una teoría que tenga validez general, 

resulta conveniente hacer un análisis de las teorías que se han 

postulado en diferentes épocas, indicando sus aportaciones y 
limitaciones. 

APORTACION DE MASSON (1929) 

El primer estudio formal para determinar los volumenes molares, fue 

realizado por lvlasson, quien en 1929 descubrió que para muchos 

electrólitos, el volumen molar aparente, rl>v' era una función lineal de 

la rafz cuadrada de la concentración, como se expresa en la 

siguiente ecuación: 

cp = <P 0 + S e~ v v exp (2.1.1) 
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donde Sexp representa la pendiente Debye-Hückel y Q>º v el volumen 

molar aparente a dilución infinita. De los resultados obtenidos 

concluye que la relación lineal prevalece para cualquier electrólito 

dado a concentraciones altas; pero que las pendientes resultan 

apreciablemente diferentes para electrólitos individuales del mismo 

tipo de valencia. 

APORTAClON DE REDLICH Y ROSENFELD (1931) 

En 1931, Redlich y Rosenfeld derivaron de la teoría Debye-Hückel una 

relación lineal entre la raíz cuadrada de la concentración y el volumen 

molar parcial de una sal disuelta. Esto dió una base teórica parcial a 

la regla de Masson de que el volumen molar parcial está 

estrechamente relacionado al volumen molar aparente. Las 

expresiones obtenidas son: 

cl>P2 = cl>pzº + 3/2 KWl12 c1 (2.1.2) 

o, (2.1.3) 

en las cuales <jlp2 es el volumen molar parcial del electrólito a una 

concentración e, cj>p2° el volumen molar parcial a dilución infinita, K. 

es un factor complejo que involucra la temperatura, compresibilidad, 

valencia del electrólito, a la constante dieléctrica y el cambio de 

presión. W está dada por 

(2.1.4) 

donde n. es el nÚmero de iones que forman un mol, y z. la valencia del 
l l 

ion. 

Establecen que el factor K puede evaluarse diferenciando la ley 
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limitante Debye-Hückel, para el coeficiente de actividad con respecto 

a la presión 

'K = n2 e3 (8rr/1000E3RT)t(aln E ;aP- {1/3) (2.1.5} 

donde n es el núinero de iones, e la carga del ion, e la constante 

dieléctrica, P la compreslbilldad del disolvente, R la constante de los 

gases, T la temperatura y P la presión. 

Para electrólitos de \.El solo tipo de valencia, W es constante y la ley 

limltante depende solo de la temperatura y de las propiedades ffsicas 

del disolvente puro. De lo anterlor sugieren qua la dependencia 

concentración-volumen molar aparente puede representarse por la 

ecuación 

cfi = q,D + S e% + b e 
V V exp V 

(2.1.6} 

en donde b es una constante de desviación empírica, y S = KW312• 
V e~ 

Al examinar los mejores datos experimentales concluyen que las 

Hneas se curvan a altas concentraciones, las pendientes tienden a ser 

las mismas para cada tipo de electrólito de Igual valencia a gran 

dilución, y las diferencias encontradas por Masson se deben a las 

desviaciones de la ley limitante a altas concentraciones, y 

consecuentemente la ecuación de Masson con pendientes empfricas no 

puede usarse para extrapolar a una concentración cero. En 1937, 

Wlrth llevó a cabo las determinaciones experimentales de los 

volúmenes·rnolares parcial y aparente de las disoluciones de KCl, KBr 

y KzS04 a diferentes concentraciones, y probó la relación encontrada 

por Redlich y Rosenfeld. En la tabla (2.1.i) se presentan valores de 

volúmenes molares para estas disoluciones. 

A partir del análisis de los resultados obtenidos, se concluye que la 
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TABLA 2. 1. 1 VOLUMENES MOLARES PARCIAL Y Af'b,RENTE 
DETERMINADOS EXPERIMENTALMENTE A ::=;•e 

CLORURO DE POTASIO 

¡Y> ~ d\i s."" 
0.00000 26.74 26.74 2 
o.19963 27.15 27.36 2 
(1, 39797 27.56 27.97 2 
o.59685 27.97 28.59 2 
0.80327 26. 40 29.22 2 
0.99749 28.81 29.81 2 

BROMURO DE f'OTASIO 

I'P. ~ d\i 5aJCp 

0.00000 33.97 33.97 2 
0.19957 34,;;.4 34.52 2 
o.40140 34. 71 35.08 2 
o. 6l)461 35.09 35.64 2 
0.81235 35.47 36.20 2 
1.00404 35.83 36.72 2 

SULFATO DE POTASiü 

1•12 ~ ~p s."" 
0.00000 l.2.~a 32.28 7 
0.21095 33.76 34.50 7 
0.41944 35. 22 36.69 7 
0.63719 36.75 38.99 7 
0.845:!5 28.21 41. 14 7 
o. 99934 39.29 J¡2.74 7 
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pendiente depende solo del tipo de valencia del electro'lito, Sexp tal 

como lo predice la teorfa de Redllch y Rosenfeld. 

APORTACION DE FAJANS Y JOHNSON (1942) 

En 194 2 Fajans y Johnson desarrollaron tm método para separar el 

volumen molar aparente de los electrólitos en sus componentes 

iÓnicos individuales, basados en el comportamiento de las disoluciones 

de NH4Cl a 35°. Estos autores suponen que de acuerdo al movimiento 

me~ánico de Lll1 ion libre, la densidad de la distribución de electrones 

disminuye asint6ticamente en función de la distancia de éstos al 

núcleo; por lo que no es posible asignar tm radio definido o un 

volumen a un ion libre. Sin embargo, encuentran que la contribución 

del volumen de un ion a un disolvente es una cantidad definida a 

condiciones dadas y es independiente del ion contrario. Estos autores 

establecen que el incremento del volumen aparente de electrólitos con 

la concentración se debe principalmente al rechazo de la acción 

electrost~tlca de los iones sobre el agua por La aproximación de los 

iones contrarios. De lo anterior se puede esperar que uno de los 

factores que determinan la pendiente de La L(nea de La curva rl>y vs c1 
sea la fuerza de electrostricción en disoluciones diluidas. 

Por otro lado también analizan la dependencia de la temperatura 

sobre el volumen molar aparente a dilución infi~ita, de donde 

concluyen: a) los iones al entrar en la estructura del agua, 

proporcionan un componente negativo al volumen aparente del ion. 

Este componente disminuye al aumentar la temperatura ya que dicho 

aumento favorece el rompimiento de la estructura tetrahédrica del 
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agua pura, b) existen casos en los cuales las fuerzas atractivas entre 

los iones y los dipolos del agua son suficientemente grandes que 

provocan la disminución de la expansibilidad térmica, anteponiéndose 

a la influencia de a), lo cual puede provocar una pendiente negativa en 

el cambio de volumen aparente con la temperatura. 

Al analizar la estrecha similitud de las propiedades de las 

disoluciones de NH4Cl con el agua, concluyen que a 35°C los iones del 

mismo entran en la estructura del agua lfquida y que el volumen 

aparente de cada ion es igual al volumen de una mol de agua, esto es, 

18 cm3/mol. 

APORTACION DE MILLERO (1971) 

En 1971 Millero llevó a cabo un análisis concerniente al uso de los 

volumenes molares de electr61itos para entender las interacciones 

estructurales. Para tal fin hace uso de los dalos teóricos y 

experimentales, del volumen molar, obtenidos por varios autores 

durante el período 1957-1970. De este análisis encuentra que las 

interacciones ion-ion pueden examinarse estudiando los volumenes 

molares parcial y aparente de electrólitos en función del tamaño, 

carga, temperatura y disolvente. En la tabla (2.1.2) se dan valores 

de las constantes de desviación para algunos electr6l!tos a 25°C. 

Para el análisis de las interacciones ion-molécula y molécula­

molécula establece que se cumple la igualdad cp2° = ipvº lo cual resulta 

apropiado para llevar a cabo el estudio de estas interacciones en 

virtud de que las propiedades volumétricas son fáciles de visualizar y 

relativamente fácil de determinar experimentalmente. En la tabla 
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TABLA 2.1. 2 COMSTANTf.S DE· CES\,,'¡;.;c10M oc: ,-".L(;lj;.il.):. ELE~:·:-i~c:...;~ns 
EN AGUA· A 25 ·e~ VALORES RECor:· ~LA!)Q;J ?OR !-!JLLEr10. 

Elcctrolito "· ~c_n\ 3 /mcit2 ) r~l.::-ctT:-Jl l -:-.r-. "• lc-m 3 .-.-:-. .:-1 2 
.' 

-... , -~ -. 
_:l :-(1:·» HCl RbCl (l. ~ ·; 

Lif. ·- j~ 
~--!-,>~ .· '• ,l. 1 ~Rt!L;r -f·.;'i, 

LiCl "· --~:- ~ -.; . ·-.·:. .:,~.36' Rtit -Ü.l
015 

L"i Br."., -C.5S RbF .:;.55 
Lil ";..· ..:o· .. ,6 CsCI (1. 1;; 
NaCl (1.02 Cs9r o. t19 

' NaBI~ :->: , ~0.22 CsI n. l I 
.NaI 

-,.,_ -0.39 CsF. (1,:;5 
NaF 0.54 NH•llr (J. 55 

-: _:-º uáof.t <-:~ o.-=i·~ Mea.:-1c: ... .;1 .:.._._¡ 

Na02CH 0.01 11~ .. 1..ier· -o. 79 
Na02CCHs .0.20 Me•Nl C.0(1 
Na02C!Clhl2CHJ (J.03 Et.NC\ ··\6.0 
Na2S01t 2.96 MeNHlPr -(;. ¡...,,:.. 
KF 1).52 Et• tm,· ··10.Q 
J(Cl o. 11 Et•l'll -5.6 
KBr -ü.Ob EtM~IJf~1· -•).9;:: 
1(1 -o.~.o n-Pr·11NCl -~3.8 

~'.NO> 0.7: n-r-·ra.NBt"" -15.(1 
i<Cl01 (1. 42 n-F·rNH19r -1 • . • 
KzSO• 5.17 n··f-'r1tNl -'l.: 
K>Fe<l:N>• -12.s n-Bu"NCl -35.S 
K• F<> <CNl6 -33.1 n-Bu1tl'JBr -~t.'¡ 

n-Eui1NI -18.0 L• <NO> lJ -1:.q 
n-DuNH3Eor· -1. 7 p,-r.13 -::.::.~ 

n-Pen1tNBr -30.5 NdSb -~c.s 
n-Pen"'JHl Br -1.<> N~ <NO>lJ -3Z.4 
n-He:.¡tJH1 Br -2.1 SmClJ -~8.4 
n-HepNHl Br -2.9 TbC}1 -3(1.1) 

n-OctUH3Br -...;. 1 :,.yC!3 -29.4 
MaE'Ph, -6.9~ HCJ•.:::13 -=4.:J 
Ph11AsCJ -!,, 75 Et~Cb -':'':;. ~ 
l'f3Cl2 --6.:::; E'r!t-.03h -~ t .5 
CaC~2 -i.:::; YbCl:s --:-o.o 
BaCb -3.21 Yo ltlQ3jz ··=::. 5 
LaCl2 -:'v.s CdCJJ -:::7.:5 
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(2.1.3) se dan valores de volumenes molares parciales para 

diferentes iones en agua para un rango da temperatura de O a 200oC. 

En este punto establece que resulta difícil obtener datos da cp0 que 

sean suficientemente exactos ya que muchos autores aún utilizan la 

ecuación de Masson, (2.1.1), para concentraciones relativamente 

altas, mayores de 0.1 m, para extrapolar a dilución infinita el 

volumen molar y obtener <P/, lo que puede derivar errores hasta de 

10 cm3/mol para electrólitos 4-1. 
' 

Por otro lado señala que existe dificultad al emplear los valores del 

tl>Pº de electr6litos para estudiar las interacciones ion-molécula, 

debido al problema de asignar volúmenes iónicos parciales absolutos. 

Debido a que el protón es el ión que se ajusta o estima por varios 

métodos resulta conveniente tabular cl>pº (ion) asignando a tj>pº(H') un 

valor de cero. Sin embargo el verdadero volumen parcial absoluto de 

un ion cl>pº(lon), de carga z, está dado por: 

<t>pº = cl>pº(conv) + zcj>pº (H~ (2.1.7) 

donde rl>pº(conv) es el volumen molar parcial convencional. Se han 

establecido numerosos métodos para estimar rj>pº(H'), sin embargo 

Millero encontró que los valores de <t>pº(H') difieren entre sf, 

dependiendo del método empleado para determinarlo. Los valores 

encontrados para rl>pº(H') se presentan en la tabla (2.1.4). 

APORTACION DE LEYENDEKKERS (1981) 

Recientemente Leyendekkers ha extendido el uso del modelo Tammann 

Talt-Gi bson {TTG) para evaluar el volumen molar parcial de 
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__ , • :- .. _z-.- :' ·' 

TAllLA 2.1.3 VOLUMENES MOLARESPARClALES DE:IDNES EN:AGUA EN 
UN RAMGO DE TEMPERATURA DE 0-200 ºC; l NFORMAC ION 

_RECOPILADA POR 11lLLER. 

TEMPERATUí<l'I Ó •e· 

~ <c;_rn' 1~~1 > 

H+ Ó.(;o -,-~E--i~t·•,NN: 89;59 .. 
Li+-· ,_~':"'l);.:45 · .. , 147. 4'7, 
Na+ ,,'":".3·~51. n:-Pr~Ñ+ 212.-53 
K+ -- 7/,17,-· - . . . n-Bu•rr 271. 10 

~~: ~t~:~~·. ; ~\. <~~~2As•_ :;::~~--
A9•· :; .. -.:~2-~ 14~,:·<- _-.. ,, ·-:_cat2 . - -.19.84 

-,NH•+.·· _.,.,., ¡7:;47,.:'·· ·-·-- - 'sr~-- -20. n 
:~<;¡..¡- - --~:, _:.:a'·~-3--- --- -.. ~---:. PhSCfa- ··:9:;;. a-
c10.- · ·40:1 -·::.cos~- · ·-_;,9.0 

H+ 
L.t 

-Na":-

.,~' Rb+ 
C.s+. 
Ag+ 
ClOJ 
cm,--

H+:_ 

Li~ 
N<:'+ 
I<+ 
R::t 

'' - .. ,,.f"h•:i- :270i67 

, _ .j ' : : ,_ '~. '.TEM.~ERATURA 

~'.Oo . -·.~~~; -

. ~¡:g··· ;,~~· 
. :.M¡,+2· -~ 

BrÓs' · 
HSO.~ 

'-1:2.0 
-21.17 
-:24.0 

"-24.0 
-21.6 
_,.24.70 
--11. 7· 

35.3 
.35.67 

TEMPERATURA 

·---·--0.t)O NH~ 19.2 
-1.:24 -----~1e-~-1..¡• 91-.2-
-t).3t) Et.N+ 151.6 

9.57 n-Pri.N+ 218.9 
14.71 n-Bu1tN+ 285.0 

25°C 

5o•c 

es• 22.2: Ph,A: + 309.82 
ar• 25.49 I- 37.52 

·l:JOj 39.3 r.:10.- 45.1 

Ion 

ªª+2 
.·L:a~~ 

. F-: 

Cl". 
sr­
¡­
ai-;:·· 

NOs-

<.Pr+s 
La+3 
Th+" 
p-
cr 
Br -
I-
Im 
HSeO.-

·+2 -
Mg+2 

-- Ca -
Sr +2 
8.:i+2 

p-

ci-
Ofr 
so .. - 2 

-·~z·.2i 
ih~ 45 

- ·23~06-
'33;57 
.;,;.'t,;9'c'c 
--26.6,_·. 

-42.53 
-39; 10 
-53.5 

-1.16 
17.83 
24.71 
36.22 
25.3 
31.1 

-20.9 
"'."'.18.22 
-17;69 
-11. 73 
-1.4 
16.0 
-4.35 
16.03 



TABLA 2.1.3 eONTI NUAeION 

TEMPERATURA 1s•c 

¡..¡• o.o Et•~¡+ 159.3 F- -3.1 
Li+ -1.0 n-Pr.,N: 227.5 c1· 17.4 
~k 

+ 
0.8 n-\l~•~l · 304.1' ar· 25.1 

I~+ 1(1. 3 2:·· -21. 7. ¡- 37.2 
es• 23.2 ·-19.1 OH'" -s.2 
tlH: 19.5 sr•2 -!ó.8 N01· 30.7 
Me1tN+ 95.8 Ba+ 2 

-7:1 · ClO•-' 4ó.9 
so-2 .. 13.8 

H+ M9:: 
Li+ ca., 
Na'!"· Sr ,.:2 .,~ 9.5 ªª• es• 23.0 OH + 
NH .. 19.S c1a. 

TEMPERATURA 

H+ o.o Ms:: -26.0 F- -,ó.4 Li+ -3.6 Ca -23.7 c1- 14. 1 
Na+ 0;9 sr•2 ~19.8 Br· 23.9 

·-=· 9.4 aa•2 
-10.s ¡- 37,5 

es• 23.2 OH-. NO':z 31.6 
NH,.+ 19.3 c10.- 48.ó so. ó.2 

TEMPERATURA 150'C 

H+ ·o.o M9:! -29.o· F• ··~· ~10;3 
Li+ ~4.7 Ca -25.7 ·ci-· ··11.2 
Na+ 1.2 sr•2 -22.4 e...- 21.5 
K:" 9.-3 ea•2 -11.9 ¡- ·ss.a 
es• :23~5 No.- 30.0 c10.- 46.2 
NH1: 19. 1 . sa,· 2 

..,o.7 
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TABLr'1 ·2. L:; CONTiliUACION 

H+ 
Li+ 
Na• 
K+ 
es• 
NH,+ 

H+ 
L'f+ 
Na• 
K+ 
cs1:-
NH.+ 

o.o 
-7.(1 
0.5 
7.8 · 

22.3 
18.8 

o.o 
',-8.1 
-(l. 1 
7,3 

23.L 
20.0 

''-34;0_ 
'-27.0 
'-25;5 
,:.15;0· 

175 •e 

. :'·20'.2·';,.'·.' 
- ~10._3' 

TEMPERATURA .. 

-37.4 
-30.7 
-29.0 
··17.0 

22.3 
-22.9 

.TABLA 2.1.4 DIFERENCIAS EN EL VALOR DE el>~ tH'> (CM 3 iMOL.) 
REPORTAUOS POR DIFERENTES AUTORES. 

el>~ tH+) (cm3 /mol) 

-3.8 
-5.1 
-0;2 
-7.6 
-4.5 
-0.9 
-2.B 

--2.6· 
-4.5 
-5.0 

AUTOR 

Darmois 
Wirth 
Fajans y Jchnson 
Stoi~es v Rob inson 
Mukerjeé 
Padova 
No yes 
Glueckau1 
l'.ing 
Millero 

TABLA 2.1;5 VOLUMENES MOLARES PARCIAL Y APARENTE OBTENIDOS 
MEDIAl\JTE~Ll(_ECU¡:\CJOJll 2.1.22 1 Y_ LA ECUACION DE MASSON. 

Elcctrolito 

NaCl 
NaBr 
M9Cl2 
Na 2SO• 
M9so, 

el>~ (TTG> 

16.591 
23.530 
14.760 
11.56(1 
-5.070 
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disoluciones electrolíticas. En este modelo se supone que el cambio 

de volumen del agua asociado con la disolución de un electrólito se 

debe a la compresión de las moléculas de agua más que a cualquier 

alteración en las propiedades del soluto debido a su descomposición 

en iones. La hipótesis de Tammann establece que en presencia de un 

soluto ionizable, el agua en una disolución acuosa se comporta como si 

estuviera sujela a una presión constante efectiva, Pe, adicional a Ja 

atmosférica. Gibson expresó estos cambios en forma cuantitativa, 

extendiendo la ecuación de Tait para líquidos puros, Ja cual puede 

escribirse como: 

-(V0(P) - V 0(Po)) = CT log (BT + P} /(BT + P0}) (2.1.B} 

El volumen de un gramo de disolución, que contiene x'1 ·:gramos de 

disolvente y x2 de soluto se puede representar por 

y(P) = x11Jt1(P) + XzlJt2(P) (2.1.9) 

donde ljt2 es el volumen específico del soluio puro (como líquido); ljt1 es 

el volumen aparente específico del disolvente en disolución y y(P} el 

volumen específico de la disolución. La adición de un soluto iónico 

(como líquido) a un gramo de agua pura, podrá causar la 

concentración volumétrica del sistema: y(P)_ l/Ji (P) • La relación 

entre ljl2 y Pe a cualquier presión, P, está dado por: 

-(ljl1 (P) - V 0 (P)¡ = CT log( (BT + P + Pe }/(BT + P}) (2.1.10) 

donde BT y CT son parámetros de Tait. BT esta dado en bares y puede 

calcularse para un rango de temperatura de O a 4SoC, de la siguiente 

forma: 

BT = 2671.B + 19.454 T - .27028 T2 + 9.798 · 10-4 Tª 
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Eliminando l}l{P) de las ecuaciones anteriores, obtenemos: 
(2.1.11) 

-v(Pl = x1Cr log (Br + P +Pe) - x21}12(P) - x1(Vo(P) + C7log(BT + P) 

(2.1.12) 

De acuerda a la ecuació'n (2.1.18), el último término del lado derecho 

desaparece cuando varfa la presión a composición constante, así: 

-(V(P) - y(Pol¡ = x1CT lag{( BT + P + Pe)/(BT +Po+ Pe)) -

,' X2(1/12(P) - l}l(Pol¡ (2.1.13) 

Diferenciando la ecuación (2.1.13) can respecto a P a temperatura y 

composición constantes, la compresibilidad de la solución a cualquier 

P, se obtiene de la siguiente manera: 

p<Ply(Pl = 0.4343 x1Cr l<Br + P +Pe) - x2 (Bl/12<Pl;aP) (2.1.14) 

A presiones y concentraciones moderadas, los términos que contienen 

1/12 son despreciables. 

Ya que BT y e¡. son constantes características del disolvente; Pe es el 

único par.ámetro que depende de las propiedades de la disolución, y que 

puede ev~liJarse de las mediciones de una cÓmpresión simple sobre 

cualquier rango de presi6n. Pe esta directamente relacionada al 

voll.lll1en parcial del soluto. De la definición, V1M1 = (BV/Bn1lp T , 
' ,n2 

la proporción x1/x2 = n1M1/n2M2 y la ecuación (2.1.8) se encuentra 

que: 
V1 (P) = x1x2(Bi/11 (P) /Bx1) + 1/11 (P) (2.1.15) 

Combinando esta ecuación con las ecuaciones (2.1.B) y (2.1.9) y 

derivando: 

Vz (P) - 1/12 {P) = 0.4343 X¡2 s /(Br + p + Pe) * a (Br + Pe)/Bx1 

-29-



{2.1.16) 

v}Pl - Mzl)Jz{P) = -434.3 S!lBr + p +Pe) * ª<8r + Pe)/Bm 

{2.1.17) 

La ecuación (2.1.15) muestra que la magnitud del volumen molar 

parcial del soluto está fuertemente influenciada por dos factores. El 

primero, Bl8r + Pe)/am, que describe la velocidad de cambio de la 

presión total interna con la concentración, está en función del 

disolvente y del soluto. El segundo, Cr/lBr + Pe + P), está 

relacionado con la compresibilidad del disolvente a la presión {P +Pe) 
y es independiente del soluto. 

En la tabla (2.1.5) se presentan los valores del volumen molar parcial 

a dilución infinita calculados a partir de la ecuación {2. 1.17) y 

extrapolado a una concentración cero, comparados con aql!Elllos 

obtenidos por la relación de Masson. 

De los modelos presentados el modelo TTG da una mejor aproximación 

que los anteriores, ya que considera el tipo de electrólito, la 

temperatura, concentración y lo más importante, la estructura del 

medio bajo la cual se llevan a cabo las interacciones ion-ion, ion­

molécula y molécula-molécula. Al igual que los modelos anterlores, 

este requiere el conocimiento de parámetros caracterfsticos para cada 

ion, de manera que su utilización depende de la información 

disponible. 
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NOMENCLATURA 

b parámetro de desviación (ecuación 2.1.5) 

B.r• CT parámetros de Tait 
e concentración molal 

e 

n 

ni 

ns 

"sº 
p 

Pe 

R 
T 
y(P) 

Vo(P) 

w 

f3 

carga del ion 

paráÍnetro de la ecuación 2.1.1 

peso molecular del disolvente 

moles de disolvente 

número de iones que forman un mol 

número de solvatac!Ón 

número de solvatación a dilución infinita 

presión 

presión efectiva 

constante de los gases 

temperatura 

volumen específico de la disolución 

volumen específico parcial 

parámetro de_la ecuación (2.1.1-) 

gramos de solvente y soluto, respectivamente 

valencia del componente i 

compresibilidad del disolvente 

constante dieléctrica 

densidad del disolvente 

volumen molar del disolvente 

volumen molar Intrínseco 

volumen molar parcial del componente i 
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volumen molar parcial del componente i a dilución infinita 

volumen molar solvatado 

volumen molar solvalado a dilución infinita 

volumen molar aparente 

voll.J!llen molar aparente a dilución infinita 

volumen especffko del soluto Ptrr¿ilt> 

volumen aparente específico del disolvente en disolución 
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2.2 CENSIDAD 

La densidad se define como la masa de una sustancia por unidad de 

volumen y se da en lllidades de g/cm3, Kg/m3, lb/~~. 

El estwio de le densidad se ha orientado preferentemente a las 

sustancias puras en eltos rangos de temperaturas, sin embargo en lo 

referente a soluciones electrolfücas, donde no solamente es 

importante la temperatura sino también le concentración, la cantidad 

de información desponible es menor, de mamra que si se requiere un 

dato de densidad fuera del intervalo estudiado habrá necesidad de 

obtenerlo experimentalmente. Para evitar esto, se han realizado 

trabajos que tienen como objetivo le obtención de ecuaciones que 
cumplen en amplios rangos de concentración y temperatura. 

En el caso de soluciones de mezclas de no electrólitos, la densidad 

puede calcularse sumando las contribuciones de los componentes de la 

mezcla. No obstante, para las solliliones de mezclas de electr6litos 

donde la densidad varía con el tipo de valencia y el rnÉnero de 

electr6litos presentes, el cálculo no es sencillo. En esta sección se 

presentan elgunos métodos de cálculo de densidades de soluciones 

electrolfücas con base en el volumen molar parcial, reglas de 

mezclado y polinomios obtenidos empíricamente. 

Se han realizado estudios de densidad en función de la 

concentración, temperatura y presión, sin embargo, debido a que el 

estudio de la densidad en función de la presión es muy reciente y se 

dispone de muy poca información, estudiaremos exclusivamente 

aquellos métodos que contemplan los cambios con la concentración y la 
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temperatura. 

METOOOS DE SONHEL, NOVOTNY Y SOLC 

Calculan la densidad de soluciones binarias de dos fonnas: una con 

base en el volumen molar parcial del electr6llto disuelto a d1luclón 

infinita, y otra, sumando los volumenes molares aparentes para una 

concentración dada. 

Método basado en el volumen molar parcial a dllmioo lrlinita 

De un tratamiento de datos experimentales, Sohnel, Nowtny y Solc 

ercontraron que la densidad puede expresarse muy bien mediante la 

siguiente ecuación, dentro de un 1"81"€º de temperatura de O a 100 oC 
hasta la concentración de saturación. 

p = p
0 

+ Ac + BcT + CcT2 + Dc3n. +fc31ZT + Fc312"f2 (2.2.1) 

Para darle un significado ffsico a las constantes, escrlbteron la regla 

de Masson del volumen molar en términos de la densidad como sigue: 

p = Po + ac - f1c312 
donde: 

{Z.2.2) 

(2.2.3) 

{2.2.4) 

siendo M el peso molecular de la solución y S la pendiente en la 
, ,. exp 

ecuacion de Masson, que es funcion de las caracterfsllcas de la 

solución .De acuerdo a la estructura de la ecuación propusieron las 

siguientes igualdades: 
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a=A+BT+cr2 

f3 = - (D + ET +FT 2) 

(2.2.5) 

(2.2.6) 

Tal que la ecuación (2.2.i) puede resolverse combinando las 

ecuaciones {2.2.3) y (2.2.5), para calcular rfiºv de las constantes A, B 

y e, y las ecuaciones (2.2.4) y {2.2.6), para determinar s de las exp 
constantes D, E y F. Posteriormente denotan rP\ por l/>ºv,exp' en virtud 

del ajuste de las constantes de la ecuación (2.2.1) para diferentes 

concentraciones, y obtienen r/Jº v por extrapolación de Ul1B solución 

diluida en el lfmite de dilución infinita. Si la pendiente de la 

relación tPv = r/Jv(c!) no cambia en el rango de dilución alta, entonces 
,¡,O - ,i.D 
'I' v,exp - 'I' v • 

A dilución Infinita los volúinenes molares parciales del componente 

disuelto obedecen la regla de mezclado: 

tPº )Mcf'bl = a <Pºv (~+) + b tPº v (Xª-) 

para una solución binaria formada por los cationes y aniones M y X, 

respeclivamente. Los valores de!/>º v para cada ion estan publicados .en 

tablas (Millero 1974). Si el sistema obedece la ley lfmite de Debye-

Huckel, la S será igual a S, , siendo St función de la exp .eor eor 
temperatura y del tipo de electr6lito y no una ftmciÓn de las 

propiedades del soluto disuelto. El valor de Steor para diferentes 

tipos d11 electrólitos se dan en Ja tabla (2.2.1). 

Metodo basado en el principio de adit.ividad 

El principio de aditividad en la forma 
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no esta restringido solamente a soluciones infinitamente dlluidas, 

sino que también aplica a cualquier otra concentración. Combinando 

la ecuación (2.2. 7) y la definición de volumen molar aparente, 

ecuación (2.2.8). 

obtenemos 
<Pv = M/p~ + (po - p)/cpo (2.2.8) 

p(MA) = p(MX) + p(NA) - p(NX) (2.2.9) 

donde las densidades de las soluciones MX, NA y NX, de M, N 

cationes y X, A aniones, deben tener la misma concentración molar 

que una solución MA a la misma densidad. 

Como las ecuaciones (2.2. 7) y (2.2.9) no consideran los cambios de 

volumen por la formación de pares de iones, sus resultados difieren 

un poco de los reales. 

La diferencia entre el !/lºv,exp calculado mediante los parámetros de la 

ecuación (2.2.1) y el <Pºv , obtenido de la extrapolación a dilución 

infinita, está definida por la relación: 

100 ( !/lº - <Pº l 8. = v v,exp (2.2.10) 

<l>ºv 

la cual no excede del 5% para electrólitos 1-1 · (excepto para 

fluoruros) y del 20% para los electrólitos 1-2 y 1-3. Estas 

diferencias son producto de que la ecuación (2.2.2) obtenida de la 

modificación de la regla original de Masson. 

<Py = cpO V + Sexp C2 (2.2.11) 
se considera válida en todo el rango de concentración. Las 

desviaciones positivas observadas a concentraciones altas se explican 
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que son producidas por la formación de pares de iones. y a la gran 

diferencia enlre los valores experimenlales reportados. 

La comparación de las densidades calculadas a partir del primer 

método, mostradas en las figuras (2.2.1), (2.2.2) y (2.2.3) para las 

soluciones allí indicadas, muestran que la aproximación entre los 

resultados experimentales y los calculados es mejor para electr6litos 

1-1, 1-2 y 2-2 que para electr6litos 1-3 y 1-4. Este método.está 

llmilado al requerimienlo de dalos experimentales a 25°C. 

En relación al segundo método, la figura (2.2.4) indica que la 

aproximación es mejm· que con el método anterior, sin embargo 

también está limitado por el requerimiento de datos experimenlales 

de soluciones binarias. 

METODO DE ZDANOVSKII 

Zdanovskil posluló que una solución de una mezcla de electrólitos de 

concentraciones mh m2 •••• m1 en esa solución, donde m1 denota la 

concentración mola! de cada electr61ilo en esa solución, será 

isopiéstica (de igual densidad) con cada solución binaria de 

concenlración m 01 , m02, ••• , mo¡ da cada electrólito dadas las 

fracciones molales isopiésticas 

a1 = m 1 /m01 

que ct.rrnplen la relación lineal 

a 1 +a2 + •.. +a¡=1 (2.2.12) 

cuando la actividad del agua, ªw' es constanle. Ei volumen total de la 

solución estará dado por la suma de los volumenes de cada solución 
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FIGURA 2.2.1 COMPARAC!ON DE DENSIDADES DE SOLUCIONES ACUOSAS 
BINARIAS DE ELECTROLJTOS 1-1, OBTENIDAS EXPERil''E:NTALMENTE 

A 25°C, CON LAS OBTENIDAS POR SOHNEL, NDVOTNY Y SOLC 
1: AgCl04; 2: AgF; 3: Li!; 4: NH4H2P04; 5: LiNO,; 6: LiCl 
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~~ 
1,B 
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' e 
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FIGURA 2 .2 .2 COMPARACION DE DENSIDADES DE SOLUCIONES ACUOSAS 
BINARIAS DE ELECTROLJTDS 1-2, OBTENIDAS EXPERJl'IENTALMETE 

A 25ºC, CON LAS OBTENIDAS POR SOHNEL, NOVOTNY Y SCLC 
1: Balzl 2: BaBr2; 3: BaCh; 4: FeS041 Be(N0,}2; 6: BeC!z 

1.B .. _; 
- 1.s 

"' ' 0 1.4 . 
o. 
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1 .o,_,,;;;_...._.....__.__._,...._._.._ ........... 
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FIGURA 2.2 .3 COPIPARACION DE DENSIDADES OBTENIDAS EXPERIMEN­
TALJ"ENTE A 25°C, DE SOLUCIONES ACUOSAS BINARIAS DE ALGUNOS 
ELECTROLITDS 1-3 Y 1-4 CON LAS OBTENIDAS POR SOHNEL, NDVOTNY 

Y SDLC 
1: ThCt.; 2: La(NO,),; 3: Fe(N0 3 ) 3 ; 4: FeCl,; 5: AlCl, 

1.6 

i 1.s 
g_ 
"' 

1 •• 

' o 1 ,J 
';; 

" ',2 

1,1 

1.0 

C (K~l/ml) 

FIGURA 2 .2 .4 CDl"PARACIDN DE DENSIDADES DE SOLUCIONES ACUOSAS 
BINARIAS OBTENIDAS EXPERIMENTALMENTE PARA ALGUNOS ELECTROLI­
TOS 2-2 Y 1-3, CON LAS CALCULADAS POR SOHNEL, l'(JVOTNY Y SDLC 

1: La(NO,),; 2: Fe(NO,),; 3: Znso.1 4: Mgso. 

2.0 ........... ....., ...... -.-.-..-.. ...... -..-.. ..... 
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lsopiésllca binada 

(m0• M1 + !000)a1 V= t 
Poi 

(2.2.13) 

lal que , la densidad de la solución eslará dada por: 

1000 + 2m1 M1 
p -

- (m¡ M1 + iOOO)a¡ 

~ Po¡ 

(2.2.1'1) 

donde el numerador indica la masa total y el denominador el volumen 

lolal corregido por el parámelro a. 

METODO DE LA FRACCION MOLAL A UNA FUERZA IONICA 

CONSTANTE 

En este método se asume que la densidad de una solución, obtenida de 

una mezcla de soluciones electrolfücas binarias a la misma 

Intensidad iónica, será la suma de las densidades de las soluciones 

binarias multiplicadas por la fracción mola! de cada componente ( Y¡ = 

m1 12 mi ) en la solución p = 2'. Y¡ P¡ • Para esle caso J =constante. 

Este método es equivalente al propuesto por Ruby y Kawai, quienes 

nolaron que sus resullados experimentales variaban muy poco de la 

regla de mezclado 

(2.2.15) 

Otra forma de expresar la densidad de una solución, bajo el mismo 

principio es: 

p=2v¡P¡ 
donde v1 es la fracción volumétrica 

-40-

(2.2.16) 



y V1 el volumen de la solución binaria. 

_ mo¡ yM1 
V¡ - P¡ 

METODO DE YOUNG Y SMITH 

(2.2.17) 

Young y Smlth encontraron que el volumel! molal aparente medio, Wv, 
de dos electr6litos presentes en una solución formada por una mezcla 

de dos soluciones electrolftlcas blnarias es la suma del volumen 

mola! aparente que presenta cada electrnllto en la solución binaria, 

Íf¡, {la intensidad iónlca de cada solución binaria deberá ser igual a la 

de la solución resultante). Es decir 

};n¡ ~1 
'Jv = }:n

1 
(2.2.18) 

tal que los volumenes molares aparente y aparente medio están 

relacionados a la densidad por: 

~ = 1000(p0..:__e)_ + _M__ 
v PoP m p 

(2.2.19) 

~. =1000{e0..:..Bl_ +!!'.!.¡ 
1 Pop mi p 

(2.2.20) 

METODO ISOPICNOTICO 

Este método es análogo al de Zdanovskii, presume una relación lineal 
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entre las molalidades de los solutos de soluciones acuosas binaria y 

la resultante a la misma densidad. Lo anterior se expresa como: 

~ !!!¡ = 1 
mo¡ 

{2.2.21} 

que implica que al mezclar dos soluciones binarias isopiésticas, la 

solución resultante será también isopiéstica, lo cual quiere decir que 

se desprecia cualquier tipo de interacción en la solución. 

Estos últimos cuatro métodos nos permiten calcular la densidad de 

soluciones electrolíl.icas en sistemas ternarios, a partir de datos 

conocidos de sistemas binarios. La figura {2.2.5) presenta la 

desviación de los valores experimenta~es. 

Las ecuaciones relacionadas linealmente con el volumen molar 

aparente de los electrólitos (ecuaciones 2.2.18 y 2.2.19 y 2.2.20}, 

dan una mejor aproximación que aquellas que permiten calcular la 

densidad exclusivamente en términos de fracciones molal es 

{ecuaciones 2.2.14, 2.2.15 y 2.2.16} ). Las desviaciones positivas 

observadas pueden interpretarse como el producto de la formación de 

complejos soluto-soluto, los cuales convertirfan un sistema ternario 

en uno cuaternario. 

METODO DE CELEDA 

Para determinar la densidad de una solución eleclrolfüca con el 

menor número de parámetros, Celeda toma el concepto de volumen 

molar aparente definido por la ecuacion (2.2.8), que involucra todos 

los cambios de volumen debido a la disolución de un soluto en un 
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FIGURA 2.2,5 COl'U>ARACION ENTRE LOS OATOS OC DENSIDAD CALCULADOS 
MEDIANTE LOS METODOS ISOPICNOTICO (•), DE LA INTENSIDAD IONICA 
(•),DE ZOANVSK11 (•), DE RUBY Y KAl!/Al (a), DE YDUNG Y Sl'IITH 
( • ) , Y AQUELLOS OBTENIDOS EXPERIMENTALMENTE (llnea con¿:lnual 
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solvente dado. Al despejar el parametro densidad, obtiene: 

P =Po+ (M - rl>v Polc {2.2.22) 

donde el término entre paréntesis es un parámetro molar que 
caracteriza el soluto a una concentración, temperatura y solvente 

De esta ecuación el Úlico parámetro desconocido es el volwnen molar 

aparente de los iones en solución el cual se obtiene de la regla de 

Masson definida por: 
'(2.2.11) 

que ha sido verificada con muchas sales altamente solubles hasta una 

concentración de saturación y donde el volumen aparente rp0 v 

extrapolado a dilución infinita puede dividirse en las contribuciones 

de los iones involucrados. Estas contribuciones son constantes 

características para cada ion independientemente de los iones 

positivos y negativos en el electr6lito. En trabajos anteriores Celeda 

encontró que el volumen molar aparente de las soluciones 

electrolíticas está determinado no solo por la concentración molar 

del soluto, sino por la concentración volumétrica del solvente, lo cual 

le permitió concluir que la dependencia del volumen molar aparente 

con la concentración no es producida por las interacciones 

electrostáticas, sino por una desviación en el equilibrio de 

hidratación producida por un aumento de los volumenes iónicos 

aparentes, definida como e/e', donde e' representa la concentración a 

la cual la fracción volum~trica .del solvente es cero. Si rpv' es el 

volumen aparente de los electr6litos a la concentración e', 

c'<Pv' = 1 (2.2.23) 
al lncorporar estas observaciones en la ecuación de Masson 
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obtenemos: 
<P = <Pº + (<fl ' - <Pº ) (e <P'J! 

V V V V 
(2.2.24) 

donde el valor <Pv' puede determinarse gráficamente de lá intei-Sección 

de cf>y = ct>vº + sexp e! y cf>y - 1/c. 

Si los iones considerados forman LD1 acuocomplejo con n moléculas de 

agua, será necesario restar el volumen de este complejo, e n M0/p0, 

del volumen de agua total. Así el volumen molar aparente de este ion 

será más grande, manifestándose al obtener valores de e' más bajos, 

Lo anterior demuestra que los valores de cpv' extrapolados, dentro de 

los límites de precisión de la extrapolación, tienen la misma 

aditividad que las contribuciones iónicas para el et> 0• 
V 

Si la aditividad de las contribuciones de los iones se aplica solamente 

a cpv' para el mismo grada de llenado de la solución expresado por la 

relación e/e', entonces al sustituir la ecuación (2.2.23) en la 

ecuación (2.2.22) y escribiendo la ecuación en función del coeficiente 

estequiométrico, 11., y considerando que cada ion alterará el volumen 
1 

molar aparente, la ecuación (2.2.22) se escribe corno: 

P =Po+ e 2111(M. - Poc/lº .) - c31Z Po2 11.{cp' . - c/lº 1){¿ 11.qi'} 
1 v,1 i 1 v,1 v, 1 v,1 

Introduciendo las constantes iÓnicas: 

ª1 = M¡ - Poc/lºv,i 
b. = Po (cp . - et>º .) 

1 v,1 v,1 

La densidad se escribe corno: 

(2.2.25) 

(2.2.26) 

. (2.2.27) 

P =Po+ e¿ 11.a. - c31Z Po¿ 11. W . - et>º .) {}: 111$' .)2 
1 1 1 v,1 v,1 v,1 

(2.2.28) 
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siendo $. ', independiente de la temperatura. El cálculo de las 
1 . 

constantes iónicas a. y b., M., <P • y <P ¡' debe ser en el rango de 
1 1 1 v,1 v, 

concentración considerado. Entonces, si 

M. = M. o+ nM0 1 1,n= 

$v,i = $v,i,n =O+ nMolPo 

ªi es igual a: 
ª¡ = Mi,n=O - Poc/Jv, !,n=O 

que demuestra que los términos para el agua se cancelan y a1 se 

calcula solamente para los iones deshidratados. En contraste, b1 es 

característico de los complejos acuosos. 

Las diferencias observadas de S para un mismo anión y diferentes exp 
cationes, dados en la tabla (2. 2. 2), le pemitió a Celada concluir que 

S no satisface Ja propiedad aditiva posiblemente debido al grado de exp 
llenado de la solución, ya que se observó que sexp es más grande para 

un ion grande que para uno pequeño, lo cual indica que no se puede 

definir para todas las sales de un ion dado. En vista de esto, el 

término e~ en la ecuación (2.2.25) se multiplica por un término que 

depende de la concentración del electrólito. 

Para establecer una comparación entre la densidad obtenida 

experimentalmente y la calculada, introdujo un término semicúbico de 

corrncción y la diferencia (pcalc - Pexp)' con lo cual determinó la 

densidad con una precisión de i - 4 %. Al determinar este término 

para haluros, nitratos y sulfatos de metales alcalinos, ver tabla 

(2.2.3), observó desviaciones positivas y negativas, que explican la 

formación de acuocomplejos iónicos y el arreglo de la esfera de 

hidratación respectivamente. 
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TraA 2.2.1 IW.alES DE snmm:os1 A :?S't(m'''lKglol"') 

TIPO DE ELECIB!l.ITD 1-1 1-2 2-2 1-3 H 

SCTEIJllCDI x 103 1.87 9.71 14,94 27.45 59.07 

TAlllA 2. 2.2 Se'i' lllH~ l'MA DI~ CATICIES Y EL K191l ANICJI 
( m "/l<gml' ) 

Sexp 
C.tial Br-1 Cl-1 Nh-1 F-1 111-1 51),-I 

Li 0.13 0.32 o.41 2.33 4,25 
111 0,2'1 0.47 o.94 1.29 2.75 5.03 
K 0.15 0.39 0.70 0.'18 2.35 4.69 
llb 0.16 0.51 0.96 l.33 
es 0.32 O.SS 0.'18 
NI 0.01 o.z; 0.02 1.74 4.48 

TABlA 2.2.3 0061Df«S DE 91'..!ClllES DE IW.LmS, NITRATOS Y SLl..FATDS 
DE IE!ltiS rt.trLlllJS, m>iINO DE amro:ICJI 5DllCIJBICD Y -
LA IJESl/11':1CJI DE Lll5 DATOS CtW.lMlS ElffRllEJITff.JETE. 

'ki Pcalc. -y 6p Pcalc. -y 6p Pea le. -y llp 
Csl C.tlh Cs,Sll. 

1 1.0065 o o 1.0061 o o 1.0071 1 6 
2 1,0145 o o 1.0137 l l 1.0157 2 8 
4 1.0308 1 o 1.0291 3 o 1.0332 6 11 

~6 1.0476 2 o 1.0450 5 o 1.0:113 11 14 
10 1.0029 5 o 1.0781 12 o l.OEIB9 26 13 
20 1.1820 18 2 1.1131 21 2 1.1941 94 Z! 
30 l.lOOb 42 2 l.2b36 162 12 
40 1.4449 84 1 
50 t.6242 158 1 

Rb9r llbH!h llb2SD• 

1 1.0063 o o 1.0058 1 1 1.0071 1 l 
2 1.0142 1 o l..0130 1 o 1.0157 3 2 
4 1.0301 3 o 1,0276 4 -l 1.0330 9 3 
6 l.0465 5 -l 1.0421> 8 -2 1.0508 17 4 

10 1.0BOB 12 -1 1.om 18 o 1.0878 39 e 
20 1.1762 43 -1 1.1591 61 3 1.1900 139 2B 
30 1.2800 100 o 1.3009 32'1 S2 
40 1.4236 1'18 1 
50 1.5876 367 -3 

KCI t:l(b K'5(1. 

1 1.0051 1 o 1.0049 1 o 1.0068 2 1 
2 1.0115 4 o 1.0112 3 o 1.0150 6 o 
4 1.0245 10 o 1.0239 7 -1 1.0314 lb -1 
6 1.0375 20 1 1.0368 14 5 1.0481 31 -2 

10 1.0641 45 2 1,0631 12 -3 l.OSZ! n -2 
20 1.1341 149 5 1.1335 108 -4 

p (l'cy'ctn'l -47-



En el caso de moleculas hidratadas y en tiocianatos, ver tabla 

(2.2.4), la variación es casi despreclable con los cambios de 

concentración. En cambio, en el caso de las moléculas que se hidratan 

considerablemente, la variación es considerable. 

Estos métodos nos dan una precisión comprendida entre el 1 y el 30% 

y su elección dependerá de la información disponible y de la precisión 

requerida. De los métodos expuestos, el más preciso es el de Celada, 

en virtud .. de que utiliza en sus cálculos parámetros estructurales que 

describen más cercanamente los fenómenos de interacción en la 

solución. Otra ventaja de este método es su aplicación a todo tipo de 

soluciones, desde soluciones simples hasta soluciones 

multicomp6nentes, con muy buena aproximación (1-4%) en lodos los 

casos. 

De los métodos presentados se puede observar que casi todos uti !izan 

como parámetro de cálculo el volumen molar parcial o aparente, por 

lo cual se puede concluir que el cálculo de la densidad está restringido 

al conocimiento de datos de cpv y ifivº exparimentales reportados. En 

la sección anterior se dan algtmos métodos de cálculo. 



ToUIA 2.2.4 llENSIMlS fE HUlll!llOOS Y TIOCIAHATOO 

11> Peal.e. -y Ap Pea le. -y bp 

R>Ol KCllS 

1 J.0078 1 -2 ¡,0030 1 1 
2 l,OITO 4 -4 1.0066 2 1 
4 l,OJSil 12 -11 l.0197 6 1 
6 l,OSSO 22 -19 1.02ll8 12 o 

10 1,0949 53 -38 1.0493 '11 -2 
20 l.20:i5 lf<? -97 1.1021 es -13 
30 1.3072 395 -148 1.1595 184 -23 
40 1.2204 325 4 

'° 1.2856 :¡¡s 7 
óO 1.3556 801 2 
l'O 1.4306 llSI -1 

IUIJl lll06 

1 1.0101 6 o ¡,0039 1 1 
2 1.0213 17 o ¡,0092 3 2 
4 1.005 49 o 1.0197 8 1 
6 1.0656 95 1 1.0303 H o 

10 l.1101 7:\1 3 1.os1e 33 2 
20 l.22ZI 971 21 t.1078 106 -3 
30 1,3345 2169 54 1.1673 225 -4 
40 1,1423 4599 109 1.2308 400 28 
51) 1.5409 9'72 141 1.2.642 514 ..¡¡ 

lllll Ni406 

1 1,0105 10 -1 1.0010 1 1 
2 1.0218 28 -3 1.0034 2 2 
1 1.0436 ti5 -6 l.0091 ' 3 
6 1.0645 165 -10 1.01'11 9 3 

10 1.1042 397 -39 l.0219 19 3 
20 1.0093 3 2 1.0445 'SI -3 
30 1.01'19 9 3 l.0669 112 -14 
40 l.()409 2'I 5 1.0993 192 30 
50 J,0622 SS 9 
60 1.1227 320 14 

p (Kgfao3 ) 



NOMENCLATURA . 

a1, b1 constantes !Ónlcas 

A, •• , F constantes de la ecuación 2.2.1 

e 

m 

m¡ 

mo1 
mo¡' 
Mo 
M 

M¡ 
MX, 
NA y 
NX 
n 

T 

concentración de la solución 

concentración mola! de una solución electrolítica 

concentración mola! del componente i 

concentración molal de una solución binaria 

concentración molal isopléstica del componente i 

peso molecular del agua 

peso molecular de la solución 

peso molecuak del componente i 

indican iones positivos (M, N) y iones negativos (X, A), 
nomenclatura para describir una solución electrolítica. 

número de moléculas de agua 

concentración % en peso 

constante caraclerfstica de los electrólitos en la ecuación 
de Masson (2.2.4) 

constante característica de los electr6litos obtenida a partir 
de la teoría de Debye-Hückel 

temperatura 

fracción volumétrica 

volumen de la solución 

fracción molar 

fracción molal 

coeficiente estequiométrico del componente l 

parámetro de asignación de la ecuación (2.2.5) 
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ª1 
fJ 
p 

Po 

P¡ 

Po¡ 

P¡,/ 

Po¡' 

Yw 
rl>v 
rl>v i 
rl> ~ 

V 

rl>v" 
f v 

fv,i 

fracción mola! isopiéslica 

paráínetro de asignación de la ecuación [2.2.6) 

densidad de la solución 

densidad del agua 
densidad del componente i 

densidad de la solución binaria del componente i 

densidad de una solución binaria i, cuya· intensidad iónica es 
igual a la de la solución resultante 

densidad de una solución binaria isopiéstica binaria a m0¡" 

coeficiente de actividad del agua 

valumen molar aparente 

volumen molar aparente del componente i 

volumen molar aparente a dllución infinita 

volumen molar aparente extrapolado a cero 

volumen molar aparente medio 

volumen molar aparente medio del componente i 
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2.3 TENSION SUPERFICIAL 

En general los líquidos adquieren una forme que tiende a minimizar su 

área superficial, de manera que un cambio de superficie requiere la 

realización de un trabajo proporcional al área de la superficie 

formada, expresada como 

dW= u dA 

donde CT el coeficiente de proporcionalidad es la denominada tensión 

superficial del material. Se da en unidades de dinas/cm, N/m , 

lbr!ft • 

Los primeros estudios de tensión superficial, r<>..alizados hacia 1910, 

se orientaron hacia el mejoramiento de las técnicas experimentales 

para la obtención de mediciones más confiables y al análisis de los 

resultados experimentales. Posteriormente, después de publicada la 

leorfa de Debye y Huckel, los estudios tomaron otro matiz, 

investigadores tales como Wagner, Onsager y Samaras y Buff y 

Stillinger entre otros, propusieron modelos matemáticos que se han _ 

Ido mejorando hacia la obtención de determinaciones matemáticas 

más precisas y sencillas. En esta sección se describen los modelos 

matemáticos y el fundamento teórico que enriquece el conocimiento 

de la tensión superficial. 
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PRIMEROS ESTUDIOS 

Los primeros estudios sobre la tensión superficial de soluciones 

electrolíticas fueron realizados por Heydweiller y sus colaboradores, 

quienes observaron que la tensión superficial de las soluciones es 

ligeramente superior a la del agua. Heydweiller explicó a este 

respecto, que este ligero aumento era producto de la atracción 

lnteriónica. De sus observaciones también encontró que la Ley de 

Quinque, expresada como, 

a e / a 0 = 1 + constante · e 

no es válida, ya que entonces la relación (CT!:.- rJ0)/CT0 e serra igual a 

una constante y sin embargo, encentro que para muchas sales esta 

relación disminuye en rangos muy diluidos ( abajo de D.2N), 

conforme aumenta la concentración, después pasa a través de . un 

mrnimo y finalmente aumenta lentamente a concentraciones arriba de 

2N. 

Al medir la tensión superficial en rangos de concentración más bajos, 

Schwenker obtuvo el mismo tipo de curvas (cr vs e), que Heydweiller 

no obstante, mencionó que este comportamiento se explicaba muy bien 

a través de la teoría de Lennard, que dice "la capa superficial del agua 

en una interfase aire-agua se carga negativamente, mientras que a 

mayor profundidad se forma una capa cargada positivamente". 

MODELO DE WAGNER 

Poco después de publicada la teorfa de Debye-Hückel, Wagner explicó 

que el aumento de la tensión superficial era producido por la presencia 

de una fuerza imágen cerca del límite entre dos fases de constante 
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dieléctrica diferente, cuyo efecto provocaba una deficiencia de soluto 

(iones) en esta capa interfaclal y por lo tanto una adsorción negativa. 

En relación a lo anterior, el trabajo de Wagner se orientó hacia la 

determinación de esta deficiencia de soluto, y para ello aplicó 

las ecuaciones de Polsson-Boltzmann y la de adsorción de Gibbs. 

Así, de acuerdo a los principios de cinética general, determinó que la 

concentración de soluto a una distancia x de la superficie del 

lfquido,(c(x)), depende del trabajo requerido (W1(x)) para llevar una 

molécula desde la superficie del líquido hasta esta distancia x. De esta 

manera, la relación entre la c(x) y el potencial ·de adsorción está dada 

por la ecuación de Poisson-Boltzmann como sigue: 

c(x} = e exp( - W(x} / k T) (2.3.1) 

donde e = c(oo) denota la concentración en el interior. En este 

caso,W1(x) se calcula para el modelo mostrado en la figura (2.3.1), 

· que muestra un ion de carga e en un medio de constante dieléctrica i:' 

= 1. El potencial electrostático <,/I en el medio conteniendo el ion 

será: e e - 1 e 
l/J : --e:-rl + E+l E • r.2 

(2.3.2) 

donde r 1 denota la distancia entre el ion e y el ion imágen, y r 2 la 

distancia entre el ion imagen y la interfase. El segundo término en la 

ecuación (2.3.2) representa la carga ficticia en el límite que ejerce 

el potencial, 

E - E' e2 E - 1 e2 
W(x) = e + e' 4ex = e + 1 4eX <2·3•3l 

Wagner señalo gue este potencial causaría un aumento infinito en la 
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tensión superficial si la cantidad de iones adsorbida es: 

r =e f (-1 + exp( -W{x)/kT) ) dx = -co {2.3.4) 

lo que se resuelve al considerar una distancia límite 1/K, donde: 

(2.3.5) 

El potencial electroslát.ico obedece la ecuación diferencial 

(2.3.6) 

Donde 112 depende de ~ , distancia desde la superficie a un punto x, En 
coordenadas cilíndricas se llene: 

'VI/! = ~z t~ + + -A: ( A ~t ) = kz (~) '4J (2.3. 7) 

donde para ~ > O, K2 ( ~ ) se obtiene de las ecuaciones (2. 3 .1) y 

(2.3.4), mientras que para ~ < O, K2 (~) = O. En~ = O, '41 es conlfnuo 

y 81}1/Bt =E. Para resolver esta ecuación Wagner supone: 

E'= Ü y 

que tiene una aproximación menor de 2/(e +1): Sustituyendo estas 

condiciones en la ecuación (2.3.3): 

·Ahora, si 

W (x) = ,.e2 
"lEX 

e2 
q= 2€kí 

la concentración de iones a una distancia t será: 

e exp (-q/2~ ) :S: e ( t ) (2.3.8) 

de manera que tan pronto corno ~ ~ q , K2 m es comparable a r ( o:> J. 
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De aquí también se deduce que si 

Kq < 1 
el rango de atracción-repulsión será de la misma magnitud que en el 

Interior de la solución. Suslltuyendo {2.3.B) en (2.3.4), la deficiencia 

de iones a una profundidad m/K, donde mes una constante comparable 

a la unidad, está dada por: 
m/K 

- r - C fi -1 + exp( -q/2x) ] dx = t C q in (m/Kq) 

Esta deficiencia es comparable a una capa de espesor. 

Ó - i q in (m/Kq) (2.3.9) 

donde aunque ó aumenta lt:igarítmlcamente, cuando rtq tiende a cero, ó 
disminuye mucho menos rápido que 1/K. El error de esta 

aproximación no es mayor que 8r /l. 

MODELO DE ONSAGER Y SAMARAS 

Proponen un modelo para simplificar el trabajo de Wagner. 

Determinan la deficiencia iónica en la capa interfacial producida por 

la fuerza imágen de los iones vecinos independientemente de la 

posición del ion bajo estudio. 

Al igual que Wagne.r, calculan el potencial de adsorción con las 

aproximaciones: 

e'= O y 

pero para el caso de iones puntuales con cargas e en (~ = x, .>. = 0) y 

(~ = -x, >..=O), tal que la solución de la ecuación diferencial (2.3.6) 

asume la fonna: 
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= e • exp( -11'.I.tl + e • exp( -K~ 
lj! E0r1 ¡;•r2 

(2.3.10) 

donde ..¡, es nuevamente el potencial electrostático del ion estudiado en 

la solución electroHtlca, y el segundo término de la ecuación el 

potencial ficticio que ejerce el siguiente potencial de adsorción: 

W( ) _ f 8W dx _ e2 ' exp{ -2KX) 
X - 8X - 4 E X 

(2.3.11) 

Combinando las ecuaciones (2.2.1) y la (2.2.11), 

úU _ [ - q [ exp { -2Kx } J 
e -exp 2x (2.3.12) 

se obtiene la distribución de la densidad energe't.ica En la figura 

(2.3.2) se muestra la relación c(x)/c para electrólitos 1-1 a 

concentraciones de 0.1 (curva superior) y 0.001 mol/! (curva 

Inferior). 

Considerando el ternaño de los iones y la distancia Oebye-Hückel, la 

ecuación para determinar el potencial de adsorción queda de la 

siguiente forma: 

W( x) = ª{~ (~~) e2e4'~2xKX) (2.3.13) 

Para el cálculo del aumento en la tensión superficial, Onsager y 
Samaras determinan la cantidad total adsorbida por un cambio en el 

área superficial mediante la relación: 

r = e u~xp [ -{ [- exp(Ka) )/(1 +Ka) ) { e2 I fo:Tx) 

exp { -2i:x)] - 1] dx (2.3.14) 

que se resuelve aplicando las funciones modificadas de Bessel,el 

tratamiento de Hankel y el teorema de expansión de Lagrange , para 
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FIGURA 2.3.1 DIAGRAMA PARA CALCULAR EL POTENCIAL ELECTROSTA­
TICO ENTRE UNA CARGA PUNTUAL e, V SU IMAGEN 

AIRE {(') 

FIGURA 2.3.2 DISTRIBUCION IONICA EN LA REGION INTERFACIAL 
PARA ELECTROLITOS 1-1. LAS CONCENTRACIONES SON 0.1 mol/l 

(CURVA SIJ'ERIOR) V 0.001 mol/l (CURVA INFERIOR) 

e~ -e-

(Distaneia en A) 
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obtener: 

donde: 

C10 n hn 
1 =*"- :¿l!n (ln (h) + g ) 

LJC n=l n. n. n 

n 1 
~ = In (n) + 1 + 2E - 2 ~ -

n=J n 

E = constante de Euler 

h = [ exp { K a } / ( 1 + Ka } ] Kq 

- .l!tl q - 2ekT 

(2.3.15) 

Por otra parle, si se Iguala la relación entre el cambio de la tensión 

superficial y el potencial de adsorción dado por la ecuación de 

adsorción de Gibbs, 
- acr 

í - RT a lñ Yt (2.3.15} 

donde R es la constante de los gases, y y 1 el coeficiente de actividad 

del soluto, el aumento de la tensión superficial queda como: 

()() n hn 
dcr = -RTdln y 1 *"Ji ~l"ñl {In h + gn } (2.3.17) 

donde y i se define por la relación, 

ln y.= 2 {In e+ ln Y+.) 1 _¡ 
(2.3.18) 

y el coeficiente de actividad medio, Y:p por la expresión de Debye­

Hückel 

(2.3.19) 

Si se supone Y+= O, para obtener cada término de la serle anterior en 
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forma más sencilla y se asigna y = k q = h, la tensión superficial 

para una solución conteniendo e moles de soluto por cenlfmetro 

cúbico, y para diferentes tamaños de lenes está dada por: 

kT kT 
t:.a = 16 7f q2 ( ye + y l+) = Ttilrif y (2.3.20) 

1 n+2 
(lny-n+l +gr)+~+ 2 (lny-~+~)} 

(2.3.21) 

En el lfmile, despreciando las contribuciones del coeficiente de 

actividad: 

Aa = - (~)e { ln (Kq) - 0.34557} (2.3.22) 

donde N es el número de Avogadro. Para electr6litos uni-univalentes, 

a = a 0 + (79.517/E) m log (1.143·10-13(«:1')3)/m) (2.3.23) 

donde m es la concentración en moles por litro. AlglD10S cálculos 

numéricos han mostrado que los valores para !:.a son prácticamente 

independientes de un valor exacto para y, entonces, si por conveniencia 

se considera, 
y=q y 

enlences la ecuación (2.3.20) queda como: 

~a= kT (Y '+Y 1 = ( kT ) Y' T6ii? e y IOJi? (2.3.24) 

donde 
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y . 

Yr'=jl,::-trr7~p<rly- ¡n{ In rfy +Y+ gn} dy 

Las ecuaciones (2.3.20) y (2.3.23) pueden escribirse en la forma: 

Y _ Y + Y __ 2x10-3 a0_E (ti a) =A tia 7--cyz Y - Ne2 ma0 -

donde h.a es el aumento en la tensión superficial por mol dlvidida por 

la tensión superficial del solvente, y 

2 _ 2 2 _ (1. 746x10 13) _ 
8 y - K q - (e T l3 m = m 

Los valores de ·Ada para electrólitos 1-1 en agua a concentraciones 

mayores de D.18 mol/l, calculadas con y sin relación a a se dan en 

la tabla (2.3.!). La contribución a Ali.a por el cambio de 

concentración y del coeficiente de actividad se tratan separadamente. 

En el caso del coeficiente de actividad, se adiciona el término f3c a la 

ecuación (2.3.19) La contribución al aumento en la tensión 

superficial a partir del término lineal {3c de la expresión del 

coeficiente de actividad, es: 

In y= - (1 t:a) + f3c 

donde {3 es una constante característica de cada electr6lito dada por: 

2RTB ro nn n ("ª n+2 { eKa } n 
tiaf3 = -ITT7if.JlV #-i nlntr3 Jo(Ka) r+ ici 

{ In 1 ~ªKa +Ka+ ln (q/a) + gn } d(1m) 

La contribución por cambios en la concentración se desprecia debido a 
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que a concentraciones más altas su efecto es muy pequeño, y las 

diferencias de este valor entre los electr61itos es despreciable. En 

la fig~ 2.3.3.se muestran los valores de AAa vs y2 para sales 1-1 

a 273°1< En ella se observa que a bajas concentraciones D.a disminuye.. 

rápidamente conforme aumenta la concentración. Las diferencias 

encontradas entre los resultados calculados y los obtenidos por 

Schwenker son posiblemente debido a errores experimentales y a 

otras fuerzas repulsivas no consideradas. 

Por ejemplo, la fuer'Za imagen de Coulomb, cuyo potencial es 

inversamente proporcional a la primera potencia de la distancia 

representa una atracción ion-dipolo. Las posibles correcciones 

lnvolucrarian efectos cuadripolos y dipolos de segundo orden, de 

manera que sus potenciales deben disminuir en al menos la tercera 

potencia de la distancia. 

Observaciones posteriores mostraron que en virtud de que la ecuación 

de Onsager Samaras considera solamente electr61itos 1-1, y dado que 

su ecuación no incluye parámetros que determinen el tipo de 

electr6!ito, los investigadores Grinnell y Wendell decidieron llevar a 

cabo una serle de experlmenti:s que les permitiera determinar la 

relación tensión superficial con las caracterfsticas de los 

electr61ltos, de los cuales concluyeron que el comportamiento de la 

relación tensión superificial-concentración es la misma para todas 

las soluciones electrolfücas, independientemente del tipo de 

electrólito, valencia, tamaño de los Iones y grado de hidratación, 

aunque si de magnitud diferente (ver figura 2.3.4) El error de la 

ecuación Onsager-Samaras es el considerar Idénticas las soluciones de 
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FIGURA 2,3,3 VARIACION TEORICA DE At.a PARA ELECTRDLITOS 
1-1, (CURVAS CONTINUA E INTERRUMPIDA), Y VALORES DE AAa 

OBTENIDOS A PARTIR DE DATOS EXPERIMENTALES 

J,O 

AAa 2.0 

1.0 

o.os 0.10 0.15 0.20 0.25 
8m 

FIGURA 2.3.4 CURVAS DE TENSION SUPERFICIAL CONTRA CDNCEN 
TRACION PARA 11 ELECTRDLITOS -
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electrólitos 1-1 y en no describir el mínimo observado 

experimentalmente a concentraciones diluidas {0.001N). Inicialmente 

pensaban que este mínimo observado podía ser un error experimental, 

entonces Grinnell y Wendell mejoraron sus determinaciones 

experimentales utilizando un método diferencial que los condujo a la 

aceptación de este como una manifestación característica de las 

soluciones electrolnicas. Una vez aceptado este comportamiento, 

diferentes investigadores publicaron una serie de ecuaciones que 

descrlblan la tensiÓ'1 superficial en solo determinados rangos de 

concentración, antes o después del mfnimo, las cuales combinadas 

podían describir Ja tensión superficial en todo el rango de 

concentración, sin embargo como el trabajo era muy complicado y 

dlffcll de resolver, no tuvo apl!cac!ón. 

MODELO DE BUFF Y STILLINGER 

Hasta ahora se ha visto gue el problema del cálculo de la tensión 

superficial se concentra en conocer la distribución iónica en el seno de 

un lfquldo. Para este propósito Buff y Stillinger aplican la mecánica 

estadística y la teoría molecular con el objetivo de obtener una mejor 

aproximación que Onsager y Samaras. Calculan el aumento en la 

tensión superficial a partir de los esfuerzos normal y tangencial, 

producidos por los electrólitos en la interfase aire-líquido. 

Para llevar a cabo este cálculo, Buff y Stillinger suponen un sistema 

formado por un solvente sin estructura de constante dieléctrica 

uniforme y especies ión!cas, tratadas como cargas pur.tuales, donde la 

determinación del potencial involucrado en el traslado de un ion desde 
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un punto dado hasta una distancia x desde la superficie depende de la 

posición inicial de este ion dado. Obtienen el potencial electrostático, 

l}l(RN), en un punto RN en un sistema osmótico de volumen fijo, V a 

partir de la ecuación diferencial 

'\72\jl : -(4ir/ e) U¡ (2.3.25) 

donde u es la densidad iónica definida como u = }'. e¡ ó (R •••• R1), 

sujeto a: 
(IJ!lx=o = (IJ!olx=o 

K • ('V~ - '\71}1olx=o = o 

K • (e 'VIJ! - eo 'V \}lo lx=o = O 

donde ó(R - RN) es la función delta de Oirac. En ausencia de una 

polarización iónica, la solución de esta ecuación es: 

N e¡ e - e0 N e. 

l}l(R) = l~l elR - R11 + e+ e0i~l elR - R: + 2lOC¡I 

de manera que 

(2.3.26) 

r 
N e.e e - e N e 2 

WJI 1 = 2 u l}I dV = }'. · TJ + -- }'. _!_ + 
i(j=1 ~ e+ eo i=l 4ex 

e - e0 N 
-2 
e+ eºi(j=1 

(2.3.27) 

donde k es un vector en la dirección x, el primer término es la 

interacción coulómbica, el segundo la conlribt.CiÓn al potencial 

imágen externo y el último el potencial imágen intermolecular. En 
esta ecuación, (e - e0)/(e + eol = 1, por lo que no se incluye. 
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A diferencia de Wagner y de Onsager-Samaras, Buff y Stillinger 

determinaron el diferencial de la tensión superficial (~al a partir del 

esfuerzo de corte tangencial T T' y los esfuerzos de corte normal y 

tangencial, T N y T T , como 

~a= J [rT(x) -rT(oo)] dx 

Considerando r-(x)=K(co)=K2 en tm sistema eléctricamente neutro, r T 
y T N , se determinan a partir de las ecuaciones 

donde: 

rr(x) = -2um(xikT + 2rfxl 

r¡(x) =-2ull>(x)kT + 2rfx) 

U= 2KX, y 

u u1= e exp{-.Be2[exp(-2KX)]/4ex} 

(2.3.30) 

{2.3.31) 

(2.3.32) 

donde 2 T(x} y }: N {x) representan la fuerza por unldad de área 

tangencial y normal respectivamente. Finalmente, ~a se calcula 

mediante: 
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donde l se refiere a Ja determinación de Aa exclusivamente en 

ft.n:ión del esfLErzo tangencial, y ll a la detennlnación de Au 

en función de ambos esftErzos, normal y langenclal 

n 
u(a) (y) = L (y) + ~ y [A (a) In y+ B (a)] 

~1 n! (n + 2)1 n n 

donde 

L(y) = -~ ln y - u + l 
A 1 = (n + i)n (n2 - 2)/2 - n" /6 · (Sn2 - ·Jn - 2 ) n 

(2.3.34) 

Bn1 = (n + 1)"12 · { (rt - 2)(ln(n + 1) + 1) - n (n + 1)1j!(n + 1) -

(n - i)(n + 2)1/l(n + 2) + 2(n + 1)1j!(n + 3)} - n"/6 { (5n2 -

-3n - 2) ln n + (5n2 + 3n - 2) + 2(n +1)(n + 2)1/l(n + 1) -

6n2 [ lj!(n) + lj!(n + 3) ] } 

(2.3.35) 
y= e2 K/2t:kT 

Anll = (n + 1¡n+l (n - 1) - 3nn+2 (2.3.36) 

Bnll = (n + 1)n+l { (n + 1) [!n (n + 1) + 1 - 1/l(n + 1) ] -

(n + 2)1j!(n + 2) + 31/J(n + 3) - 3nn+2{1n n + (n + 1)/n -

ljJ {n) - ljJ (n - 3) } 

n-1 
ljJ (n) = -E + }: 1/m 

m=i 

E= constante de Euler = 0.5772157 

(2.3.37) 

Para electrólitos unl-univalentes, la ecuación anterior .toma la forma: 
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M = 80/e · e { !og [1.i3 · 10-13 (e11 3) }/e 

donde c(mol/l) y a(dinas/cm). Cuando se sustituyen los mismos 

valores para las constantes físicas, la ecuación para electrólitos 1-1 

dada por Buff y Stilllnger es idéntica a la de Onsager-Samaras • A 

fin de ilustrar las diferencias e indicar la aplicabilidad de este 

modelo, óa se expresa en la forma: 

Mir= 7.868 · 10-12e2T3 u(y) 

f = 1.766 • 1-0 13 (eT)-3 e 

En la tabla (2.3.2} se resumen algl.D1os resultados para los casos' l y lI 

obtenidos a partir de las ecuaciones de Buff y Stillinger, los de 

Onsager Samaras, y los resultados experimentales de Schwenker. Allí 

se observa que la aproximación entre los resultados de Onsager­

Samaras y los de la aproximación I es muy cercana, aunque es mejor 

la II para las determinaciones experimentales más difíciles. Es 

importante mencionar que se obtendrían mejores resultados si se 

considera el tamaño finito de los iones, así como la variación K(x). 

MODELO DE NAKAMURA-TANAKA E IZUMITANI 

Prueban la autoconsistencia de las Interacciones iónicas en el 

agotamiento de los iones cerca· de la superficie aplicando el 

tratamiento WKB, el cual consiste en simplificar el cálculo 

matemático integral aplicando la función Bessel y las expansiones de 

Lagrange. A diferencia de Wagner, Onsager - Samaras, y Buff­

Stillinger, calculan la densidad iónlca en función de la posición, y de 
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TAlltA 2.3.1 FACTiJ! re C:OillrCCIOO PMA LA m~IOO 5Uffl!FICIAI.. 

lI 
y• Yc/y2 Yr¡l AA a y• Y'c/y' Y'r/Y' Ma 

o.0063 J.(148 ·0.07b 2.972 0.0378 2.3''6 -<•.107 2.2111 
0.01;> 2.747 -0.097 2.650 0,ú850 2.003 -0.125 1.878 
0.0189 2.5ib -0.111 2."465 0.1259 1.667 -0.132 1.735 
0.0315 2.3b7 --0.134 2.233 0.1963 1.718 -0.139 1.579 
o.o37e 2.2;5 -0.141 2.154 
0.063(\ 2.095 -O.lb3 1.m 
0.0'14-l 1.944 -0.184 l.7b0 
0.1259 1.840 -o.2f,i 1.bll 
0.1574 l.7b0 --0.217 1.543 
0.1839 1.697 -0.228 l.4b9 
0.2014 1.675 -0.232 1.443 
0.2266 1.634 -0.241 1.3'14 

TAlltA 2.3.2 CIK'AIMCIOO EKIBE LllS VALlllS PlrJ/2 
CALll.lAOOS IEl!ANTE LllS lllll€UIS 1 Y 
11 DE 1Jl51élffi·SA/1ARAS Y DATOS EXPE-
RIHENTALES 11€ SOl!lm<ER 

y• f'°51yl Fllyl Flllyl F txp Clool/11 
l)'I a IS'\: 

O.OObl l.48b 1.492 1.549 0.004b 
0.01:; !.325 1.333 1.405 0.0091 
0.0189 1.233 1.2•2 1,323 o.om 
0.0315 1.117 1.130 1.223 1.25 0.0228 
0.0378 1.on 1.090 1.189 1.22 0.0273 
O.OblO l.9b6 0.991 1.~s 1.IB 0.045b 
0.0'114 0.890 O.il9'1 1.023 1.14 O.ObSl 
0.1259 0.819 0.839 0.974 1.12 0.0911 
0.1574 o.m 0.794 0.937 1.06 O.lllB 
0.1889 0.735 o,;se 0.900 1.03 O.l:ll>b 
0.2014 o. 722 0.745 0.897 1.02 0.1457 
0.2216 0.697 0.722 0.879 1.00 O.!bl9 
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los efectos producidos por las atmosferas iÓnicas. Demuestran que la 

contribución del esfuerzo normal para el cálculo del aumento de la 

tensión superiflcal es igual a una constante. 

Para determinar la autoconsistencia de la distribución iónica, 

consideran el potencial electrostático debido a un ion de carga z¡q=e1 
en r = r 0, el cual en el electr6lito Debye-Hückel satisface: 

4rr 
\72~¡ - K

2 (x) o,j¡i = - ""f ª¡ Ó(r - ro) (2.3.38) 

K2 =et~ }:e¡2 n¡(x) 
donde 

{2.3.39) 

en el cual n1 (x) es la densidad iónica del ion !. Usando coordenadas 

cllfndrlcas, encuentran la solución de la ecuación (2.3.38) para un 

coeficiente de actividad r» 1, en la forma: 

o,Ji1(p,x) = f X(x,a) J(a,p)ada (2.3.40) 

donde J{a,p) es la función Bessel de orden cero, y X(x,a) la solución 

de la ecuación 
d2X e 
p - K2(x,a)X = -2 E Ó(x -x0) (2.3.41) 

K2(x,a) = K2(x) + a 2 

suponiendo un sistema de e)) 1, K(x) = K(x,a) y extendiéndose en la 

reglón O(x(co, es decir K2 (-x) = K2(x), las soluciones de la ecuación 

(2.3.38) son: 

o,jli lll(O,xo)= e¡lex:~;o { [exp { -K(xol lx - xol } K~~~ - lx _1 
xol} 

(2.3.42) 
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para el potencial debido a la atmósfera iónica y 

'411 (2) {0,xo) = e¡le f xp { -2 rK{x1 dx~ } K{~~) (2.3.43) 

para el potencial imágen. Entonces el potencial necesario para llevar 

lD1 ion i desde el interior de la solución a una distancia x de la 

:;;~~y { K I~ -K{~} } + ;:' ¡ "P {-2 ¡K{x1dx'} Kt; 
(2.3.44) 

El primer término a la derecha, es la contribución a la atmósfera 

iónica, y se prueba puesto que -(2€)-1(ei2K(x)) es el cambio en la 

energía libre de Helmholtz de tm ion. El segundo término a K{x) = 
K(co) es el potencial imágen determinado por Onsager Samaras. 

El aumento de la tensión superficial del agua, por la presencia de 

iones, lo calculan a partir de la ecuación de adsorción de Gibbs como: 

du = -r d µ 
que a diferencia de la ecuación {2.3.16), 

µ = 2k T (ln n(o:i) - h) 

con h e.~K(co) 
:-¡ EkT = qK(CO) 

(2.3.45) 

(2.3.46) 

(2.3.47) 

donde h es la contribución a la interacción interiónica y Í es la 

cantidad de Iones adsorbidos por Unidad de área: 

r = 0 n{x) - n(co) l dx (2.3.48) 

Para la solución de la ecuación (2.3.44), aplican la función de 
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dlstribix:ión: 

{2.3.49) 

surque como U1B primer aproximación utilizan la función de 

distribución dada por Onsager-Samaras, ecuación (2. 3 .12), expresada 

como: 

no(x) = n(ro) exp [-h exp{-2K{co)xl_ ] 
2K(o:i) x 

Sustituyen n(x) en la ecuación (2.3.44) en la forma: 

n(x) = 11o{x) + [n (x) - 11o(x) J 

(2.3.50) 

(2.3.51) 

y expande la expresión resultante con respecto a [n(x) - n(cx:i)]. Para la 

integración con respecto a a, cambian la variable de integración por: 

(r(co) + a)2 =u 

y después de algunos arreglos obtienen 

W(x) = W0(x) + W1 (x) + ••...• (2.3.52) 

W0(x) = q2/4ex exp(-2K(co)x) 

W1(x)=q2K(co)/2e [ 2G(2K(co)x) e-2K(o:i)x + H(2K(co)x) + ! E¡(-2K(co)x 

2K(co)x 

donde: 

. Ld ~~u) u du ] 

E1 (-u) = - f :-t t-1 dt 
u 
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G{u) = 1 - exp { -h{e-u /u) . } 

H(u) = 1 - exp { -h (e-u /2 u) } 

sustituyendo la ecuación (2.2.52) en la (2.2.49) 

n(x) : flo(X) [ 1 -~ + { ! ( ~.¡. )2 - 'ff} + .......... ] ·· .. (2.3.53) 

En la figura (2.3.S) se muestra que una corrección de primer orden da 

un mayor agotamiento de iones qLE la de orden cero. La contribución 

de la ecuación de segundo orden es en cambio muy pequeño. 

De esta manera, el cambio en la tensión superficial está dado por: 

\Ju= (Va) 0 + {Va) 1 + .........• (2.3.54) 

donde 

('\]a) 0 = kT/16m¡2 [2 - h1 dh' t~(u) du 

('\]a)¡= kT/16m¡2 rdh' (2 - h1 h' Gu exp (-h' e-u/u) l * G(u) e-u 

donde: 

u . 

+ H (u) + i fi [-u) L du' u' d~~'f) ] 

r¡ = cf / 2ekT 

Para determinar s~ la fuerza normal por unidad de área, 41, definida 

en la ecuación (2.3.31) por Buff y Stillinger, cambia a lo largo de la 

dirección x, Nakamura-Tanaka e Izumitan! escriben esta fuerza como: 
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~ = -F x (2.3.55) 

donde F x es la componente x de la fuerza normal por unidad de 

volumen. Ahora si, 

[ }N(x) - ~(co) J dx = · I: { ~-} dx (2.3.56) 

Entonces por simetría, 

-x ?fxN = -2qn(x)~x {4~x} + qn(x) Gx1 f f ;y1dz1qn(r11r) ~l~~i23 _ 
-(1) -(1) (2.3.57) 

donde el primer término a la derecha es el término de la fuerza 

imágen, y qn(r,rol la densidad de carga inducida por un ion en el punto 

r 0, dada por 

qn(r,r0) = - ,fi K (r) l}I (r,ro) (2.3.58) 

con l/J(r,r0) representando el potencial debido al mismo Ion. 

Considerando un campo eléctrico en la posición del ion de dos 

soluciones particulares de la ecuación (2.3.41), para f ))1 y O(x(co, 

se obtiene 

Ex=fe- ~'(x) + J:da { 2 + K(xp)_} exp {-2 G'(x'Jdx'} J 
donde K'(x) = dK/dx. De aqui: 

F =-nq~l. 
X 3(x) (2.3.59) 

donde '/J(x) se obtiene de las ecuaciones (2.3.42) y (2.3.43). La 
demostración de 

~=O 
se manifiesta recordando que el potencial qu(mico debe ser constante. 
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Si en lugar de la ecuación {2.3.46) se escrlbe 

µ = 2kT In n{x) + q l}l(x) (2.3.60) 

donde se observa la equivalencia daN/dx =O a dµ/dx =O. 

La determinación del aumento de la tensión superficial mediante el 

esfuerzo tangencial se hace sustituyendo: 

L 

¿T =2
1
L J ¿T dy 

-L Integrando parcialmente en y: 

(2.3.61) 

y sustituyendo (y1 - y) 2/lr1-rl 3 por: 

1 il'.1 - f2 + (z1 - z ) 2 
_ 1 { 1 (x1 - xl2 } 

2 r1 - r¡r--- 2 ir;-:rr- fr1 :rp- (2.3.62) 

debido a la simetrfa, tal que: 

2:r=i- { qh(x) ~(x) +x {~}} (2.3.63) 

Sustituyendo (2.3.62) y (2.3.63) en la ecuación (2.3.28), el aumento 

.de la tensión superficial finalmente queda como: 

'i/a = [3kT + ~ ql/J(co)] t~(co) - n(x)] dx - t:(co) n(x) dx (2.3.64) 

para 2:r(co) = ~(co) = -~ qn(co) l)l{wl 
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[x { ~ ~x = -2kT [[n(co) - n(x)] dx 

ecuación que implica CTN = constante. Usando la ecuación (2.3.52) y 

expandiendo 'ila, 

'VCT = [\7CT)o + ['ilCT] 1 + .....•.......... 

[ _ kT [[ ac1 'i!CT)o - 32ml ·h 
0 

(3 - h)G - h ah du 

('i/CT)¡ =3~!r¡2 "h [(2 - h)(! - G) + h~j~ du 

En la figura (2.3.6) se muestran los resultados calculados mediante 

estas correcciones, considerar n = n(x) y el esfuerzo normal constante 

en los modelos Onsager-Samaras respectivamente. Se observa que dan 

resultados muy aproximados a los obtenidos experimentalmente. 

MODELO DE CROXTON Y MCQUARRJE 

Determinan la tensión superficial de las soluciones eleclrolfücas en 

un rango de concentración más amplio que los autores citados 

anteriormente, entre O .1-1.SM, y para esto consideran un sistema 

formado por iones impenetrables contenidos en un medio de constante 

dieléctrica uniforme dividido a la mitad y contenidos todos estos en 

una de estas mitades a una distancia z = -0/2, de una placa 

impenetrable. Además, suponen que todos los iones tienen el mismo 

diámetro y que una mitad tiene carga positiva y la otra mitad carga 

negativa, a fin de fo!"7T1ar una solución eléctricamente neutra. 

Para tal modelo describen el potencial como la suma de potenciales 
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FIGURA 2.3.5 D!STRIBUC!ON IOIHCA CERCA DE V SUPERFICIE 
EN SOLUCIONES Acuos.1s. LA!" CURVAS MUESTRAN L~ CO~CENTRAC!Ot, 
IONICA FRACC!ONAL n(x)/n(m) COio() Ul<A FUNC!ON DE LA DISTAN­
CIA x DESDE LA SUPERFICIE. EL VALOR DE L~S CONSTANTES ES: 
K(m):l.03X10 7 Y h 2 = 0.127 PARA T=OºC, <=BB.16 Y n(m)=0.1 

mol/l PARA IONES MONOVALENTES, h=(q2 /2lkT)K(m) 

'·º 

o.e 

!: 0.6 

..!; . 
0.4 -;; 

0.2 

FIGURA 2.3.6 Al.Jf\lENTO DE LA TENSION SUPEAílCIAL COMO U~IA 
FUNCION DE h. LAS CURVAS SE MUESTRPN PARA (16nn 2 /kT)h- 2lly, 
DOMJE n =q2 (2 kT). LA LINEA oc PUNTOS y cl•:EAS l'IUESTRA LOS 
RESULTADOS DE DNSAGEA Y SAl'lARAS, LA L!NLA CONT!f;UA LOS CO­
RRESPONDIENTES A LAS CDRRECC !ONE S DE PRl~ER ORDEN, Y LA 
LINEA INTEAAUl'PIOA LOS RESULTADOS DE ORDEN CERO JE KlRKU(JOO 

Y BUFF 
o: Datos experimentales 

0.01 o.os h2 0.10 0.15 
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simples, \ji i m (r1) y pares 1/11 .<
21 (r¡, rz) expresados como la suma de 

J . 
las contribuciones electrostática y rango corto. 

l/lt'1'<rJ = lj!wall(zJ + '41¡ ª1(x1) (2.3.65) 

'41¡/'(rhrzl = l/llJHS(r) + '41¡/
1
(r,r1Ml [2.3.66) 

donde r 1M es la distancia desde el ion j-ésimo a la imégen del ion i­

ésimo. Los términos electrostáticos dados por Buff-Stillinger, en la 

ecuación [2.3.26), son: 

el( _ e - eo __!l 2 3 7 
1/1¡ Zi) - e + e

0 
4e(z + 10[ {2 .• 6 l 

\)! .• el[r,r M) = !l¡!lj- +e - Eo !l¡..9.¡ {2.3.68) 
lJ I er e + e0 Er¡M 

donde q. es la carga de un ion tipo i, 

i r = { {z¡- zz)2 + (y¡+ .rzJ2 +(z1 - Zz)2 }i 
rlM = { r2 + (2z + 0) (2z2 + O) } 2 

y los potenciales de corto alcance, producto de las interacciones entre 

la pared y el ion, por: 
'4iwa11(z1l = ..¡i• (z¡) + ..¡iHW(zJ [2.3.69) 

exp{-pl)¡HW[z1) ) = H(z¡) 

exp(-fil/JHS(r1) ) = H(r - 0) 

[2.3. 70) 

[2.3.71) 

donde H representa la función Heavyside y l/J*(z1) la interacción suave 

de un ion con una pared. Consideran que l/J* (z) debe ser una función que 

explique el arreglo necesario de la estructura del solvente para la 

aproximación de un ion a la interfase, tal como es una capa de 

hidratación de espesor w rodeando cada ion. Si el ion es puesto en 
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ESTA TESfS NO DEBE 
s~ua DE LA BlóLIOTECA 

z( w, tm cierto volumen de esta capa de hidratación se extenderá más 

allá de la pared impenetrable en z = -0/2. Entonces, suponiendo que 

..¡i• (z) es proporcional al volumen resultante. Partiendo de 

consideraciones geométricas: 

V= i7Th2( 3(0/3) + 3w - h) (2.3.72) 

donde h = max{O, w-z). Eligiendo la constante de proporcionalidad a 

para representar las unidades kT por volumen molecular de agua, se 

escribe: 
"·* () _ kTairh2(0/2 + w...:..l!Lfil 
Y' z - {irw 3/6) (2.3.73) 

donde w es el diámetro de una molécula de agua esférica. 

Bajo estas suposiciones de simetría de tamaño y carga, la función de 

distribución simple g1
111 (z) es la misma para ambos iones positivo y 

negativo, esto es, g1
111 = g2

12> = g m. Entonces la teorfa de la doble 

capa de Croxton y Mcquarrie se reduce a: 

ln g11> (z) = F(z) + 2irp f ?2 [glll {z~ - 1] K(z 11 z~ (2.3. 74) 

donde: 

F(z) = - ~ z ~ ¡ -~ h2{3 + 6w - 2h) + q.e. (m2 - 3m + 2) -
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K(z, z;J = (m2
2 - 1) + 

2 [dz1 [ (zl - z;Jh
5 

m (1,r' ruJ H(1 - lzl - z2 I J + 

2A J
00 

dr r { ~1....:.b + >.. ~1.±3.j:i} h '21 (r,r ) ] 
r" rIM d IM 

lz1-Zzl · 

(2.3.76) 

En las ecuaciones [2.3. 74)-(2.3. 76), 

hs c21 (r,rruJ = i [ g12 C2l + gil c21 - 2 J 

hd<2>(r,rM = i [ gl2c21 - g11t21 J 

donde glJ 121 es la función de distribución radial, lejos de la pared, 

dada por: 

g1/
1(rh rz) = g1}r) exp {->. { g1gJ / (ekT rruJ } 

donde.a r = O, 

exp (K r1Ml} 

m = min(z,1) 

m2 = min{1, lz, z21 ) 
Ml = max(O, z, -1) 

A=_&r 
q = 1 q1 1 = 1 qz 1 

p =e 03 
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El procedimiento consiste en calcular numéricamente F(z) y K(z, z2), 

usando las funciones de distribución radial g
1
/zl, a partir de la 

teoría de Olivares y McQuarrie, y la ecuación (2.3.74) por iteración 

directa. 

El aumento en la tensión superficial se calcula mediante las 

ecuaciones (2.3.28) y (2.3.29), identificadas por 'Va1 y 'Vall 

respectivamente. En el caso de la ecuación (2.3.29), Croxton y 

McQuarrie cambian el primer término para quedar como: 

Il d m z [ f 
co 

'Va = - 2: z 9!1!.¡dz ( ) p¡' 11 (z)dz + }'r(z) - 'N(z)] dz (2.3.77) 

Los componentes de los esfuerzos de corte, en este caso están dados 

por: 

•r(z1) = -kT ~ p.11l(z1) + ! :ff dr 2 [~1~ *~a! 1~+ <x1~1: * 
f=i 1 !j= 1 r r' rIM 

ª"' ,<21 a;~ ] P¡j 12> (r11ri) (2.3. 78) 

. 2 2 J 2 ª"' . (21 2 
'N(z1) = -kT 2: p 11l(z1) + % }: dr2 (k1~L * ....:J.L + k1 + z2L 

!=! 1 !j=í r ar rIM 

81}! . . m 
* ar~ ] P!j c21 (r¡, r2) (2.3.79) 

EStas ecuaciones son prácticamente las mismas que las de Buff­

Stillinger, excepto 'N que está ligeramente modificada por el hecho de 

que rIM depende del diámetro de la esfera y por el sistema de 
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coordenadas. 

En la figura (2.3. 7) se muestra una comparación entre la tensión 

superficial calculada por Croxton y McQuarrie (BGY) y la ley 

l!mltante de Onsager-Samaras y la de Buff-Stillinger. Lo más 

sorprendente en esta gráfica es la semejanza observada entre los 

aumentos de tensión superficial obtenidos a partir de este modelo. 

La aproximación de C::,a obtenida a partir de estas dos rutas 

termodinámicas es una medida de la consistencia de esta teoría. Se 

cree que los valores de Onsager-Samaras caen abajo de los de BGY 

debido a que no consideran términos de orden más alto. La 

inconsistencia de la teoría de Buff-Stillinger se debe a su 

aproximac:ión lineal a los valores más altos que obtiene, son 

probablemente debido a que utilizan un modelo lónico puntual. Esta 

interpretación se da en la figura {2.3.8), la cual muestra la 

dependencia del aumento de la tensión superficial con el radio iónico. 

El valor de f!.a no aumenta considerablemente con valores grandes o 

pequeños de D, dado que su efecto no es grande. 

En la figura (2.3.9) se ilustra el efecto de introducir la diferencia 

entre las constantes dieléctricas de las fases aire-solución 

electrolftica, que como se verá no difiere significativamente cuando A 

cambia de .975 a 1.0. 

En la figura (2.3.10) se da una comparación entre ks valores de ~p 

obtenidos experimentalmente por Johanson y Erikson, y los obtenidos 

mediante este modelo. En esta gráfica to.rnbi.en se muestra que la 

introducción de las interacciones de corto alcance, y la interfase 

solución electrolfüca-pared divisoria, permiten obtener una mejor 

-82-



FIGURA 2. 3. 7 TENSIOfl SUPERFICIAL DE urJA SOLUCION !DNICA 
CALCULADA A PARTIR DE LAS TECRIAS DE DNSAGER-SAMARAS, BUFF -
STILLIGER Y DE CRDXTON Y McQUARRIE, LAS CURVAS MARCADAS 
CON l Y Il CORRESPONDEN A UN CALCULO DE t;a CON LAS ECUACIO­
NES (2,3.28) Y (2. 3. 77), RESPECTIVAMENTE. SE UTILIZARON 

LOS DATOS: 0=3.5A, ~=1 Y T=25ºC 
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FIGURA 2,3,8 DEPENDENCIA DE 60 CON EL OIAMETRO IONICD. LA 
CURVA CONTINUA CORRESPONDE A UN CALCULO DE t;a CON LA ECUA­
CiílN (2,3.28) Y LA CURVA INTERRUMPIDA CON LA ECUACION (2,3. 

77). SE UTILIZARON LOS DATOS: C=0.5M, T=25°C Y 0=1.0 
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FIGURA 2.3.9 VARIACION DELIO cor¡ \=((C-fc)/(l+€g'. l.~ CURVA 
CONTINUA CORRESPONDE A !JN CALCULO CE .:i e ca~ LA t:uAClON 
(Z.3.28) Y LA INTERRUr•'PlDA CON LA ECUACION (2.:.77), ºfSl'EC 
TlVAl'IENTE. SE UTlLIZAROf'I LOS DAlOS: C=G.3r', '=25°C y r,2.s?i 
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FIGURA 2.3.10 COMPARAClOll 0E Llo CALCULADA A PAPllh DE LA 
TEORIA SGY y DATOS EXPEnIMENTALES. LOS VALORES ;:¡¡: ~o CALCU­
LADOS CON LAS ECUACIONES (2.3.28) y (2.3.77) SON lND15TiH-

GUl8LE5 
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aproximación que con los modelos descritos anteriormente. 

De los m~todos presentados, concluimos que el propuesto por Croxton­

Mcquarrie es el más preciso en virtud de que considera no solamente 

las interacciones electrostéticas coulombicas eino también las 

interacciones de corto alcance para un mayor rangeo de concentración 

(0.1-1.5)M. No obstante al igual que la densidad, el cálculo de la 

tensión superficial también estará restringido a la disponibilldad de 

información requerida. 

Es importante mencionar en esta sección que el desarrollo del estudio 

de la tensión superficial ha tenido una evolución similar al de las 

teorías electrolfticas. No se puede decir. que las primeras sean 

erróneas o que están muy restringidas, sino más bien gue todas han 

ido contribuyendo a la construcci6n de la actualmente aplicable, como 

se puede observar en estos modelos presentados. Los dos primeros 

consideran solamente las interacciones coulombicas descritas por la 

teorfa Debye-Hückel. Las siguientes dos, las mismas interacciones 

coulombicas, solo que distribuidas en esfuerzos normales y 

tangenciales a la superficie de la interfase lfquido-aire; lo más 

relevante de estos dos modelos es la aplicaci6n de la mecánica 

estadfatica y la teoría molecular a cargas puntuales. La Última y más 

importante es la teoría de Croxton-Mcquarrie, quien propone la 

existencia de interacciones interiÓnicas de corto alcance. 
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a. 
1 

e 

c(co) 

e 

y± 
h,h 

k 

m 

n, n¡ 

na 
q 

q 

r 

z. 
1 

N 

Na 

Ria 

RN 
R 

w 
W¡ 

woi l 

NOMENCLATURA 

coeficiente de actividad del componente i 

concentración de solulo a una distancia x 

concentración del solulo en el interior de la solución 

carga del ion, e= z1q 

coeflcente de actividad medio 

parámetro de asignación de variables 

constante de Boltzmann 

concentración mola! 

número de iones en solución, y número total de iones 
del componente i 

número de iones a en el punto RN 

parámetro de asignación de variables, indica distancia 

carga del ion 

distancia interlónica 

valencia del ion 

número de puntos a estudiar (modelo Buff-Stillinger) 

cantidad total de iones a en solución 

conjunto de iones a en el punto i 

cantidad total de conjuntos puntuales de iones 

constante de la ley general de los gases 

trabajo requerido para aumentar la superficie de contacto 

trabajo requerido para llevar el soluto i desde la 

superficie hasta una distancia x 

potencial promedio de los nv electr6lilos en los N punto 
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a,a tipo de ion y orden de aproximación respectivamente 

/J constante de asignaci6n de variables 

cr tensión superficial 

CT e tensión superficial a una concentración e 

rr0 tensión superficial del solvente 

ó espesor de la capa superficial deficiente de iones 

ó función delta Dirac 

E constante dieléctrica de la solución 

E' constante dieléctrica del aire 

K distancia límite para la interacción iónica propuesta por 

Debye~Hückel 

µ potencial químico 

Pa potencial químico del ion a 

v ru.únero de los diferentes tipos de iones presentes en la 

solución 

~ distancia desde la superficie a un punto x 

rN, t"T esfuerzos normal y tangencial, respectivamente 

u densidad lónica 

l}I potencial electrostático de la solución electrolnica 

r deficiencia iónica sup13rficial 
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C A P I T U L O III 

PROPIEDADES DE 1RANSPOR.1E 

Es bien sabido que el conocimiento de las Leyes básicas de transporte 

de cantidad de movimiento, energfa y malaria, es muy importanle en 

el análisis de procesos. Estas leyes definen a su vez, a las 

propiedades de transporte: viscosidad, en el movimiento de un fluido 

con un gradiente de velocidad; difusividad, en el movimiento de un 

fluido con un gradiente de concentración; conductancia, en el 

movimiento de un campo eléctrico. 

Las propiedades de transporte, denominadas de naturaleza 

macroscópica', por medio de modelos dan información acerca del 

tamaño efectivo de la partícula en movimiento en una solución, por 

ejemplo, para el estudio de la solvatación iónica. 

Estas propiedades son sensitivas a las interacciones fuertes ion­

disolvente, as( como a cualquier modificación en la estructura de los 

disolventes. En general, las propiedades de transporte pueden medirse 

a diferentes concentraciones. 

En el presente capítulo se han considerado solamente dos propiedades 

de transporte: viscosidad y difusión. La conducción se ha omllido ya 

que esta propiedad ha sido motivo de extensos estudios, mientras que 
en el presente trabajo se pretende reunir la información sobre 

aquellas propiedades en las que la ir.;-ormación se encuentra dispersa. 
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3.1 VISCOSIDAD 

SI lD1 esfuerzo cortante es aplicado a cualquier porción de un fluido 

confinado, el fluido se moverá produciendo lD1 gradiente de velocidad 

dentro de este con una ~elocidad máxima en el plO'lto donde el esfuerzo 

es aplicado. Si el esfuerzo cortante por unidad de área a cualquier 

punto se divide por el gradiente de velocidad, la razón obtenida es 

definida como la viscosidad del medio; su definición está dada por la 

Ley de Newton de la viscosidad. Visto de esta forma, la viscosidad es 

una medida de la fricción Interna del fluido, la cual tiende a oponerse 

a cualquier cambio dinámico en el fluido. Las unidades de viscosidad 

son por Jo tanto, de fuerza tlempo/longitud2 o masa/longitud-Uempo, y 

aunque ambos grupos dimensionales son utilizados, para trabajos 

científicos la viscosidad se expresa en paises, centlpolses y 

micropoises. 

Las primeras investigaciones sobre Ja viscosidad, o su recfproco, la 

fluidez de soluciones, fueron realizadas por Poisevllle en 1847. Con 

el desarrollo de la teoría de atracción interiónica, la determinación 

de viscosidad de soluciones de elect.r6litos y la interpretacion teórica 

de los resultados, atrajo la atención de algunos investigadores. Se 

cree que Gruneisen, en 1905, fue el primero en hacer mediciones 

exactas a altas diluciones, y mostró que la viscosidad no era una 
función lineal de la concentración en soluciones diluidas como se 

crefa; ya que tal comportamiento parecía general para los 

electr6litos. 

Janes y Dale en 1929, mostraron experimentalmente que las 
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viscosidades de electrólitos fuertes varian linealmente con la raíz 

cuadrada de la concentración a altas dlluciones. La ecuación emprrica 

que desarrollaron es 
[3.1.1) 

donde r¡ y r¡ 0 son las viscosidades de la solución y del disolvente puro 

respectivamente; e, es la concentración molar del soluta; y A y B son 

constantes empfricas para el sistema soluto-dlsolvente dado, y se 

determinan experimentalmente graficando (r¡/r¡ 0-1)/c~ contra et. 
De acuerdo a esta A y B son la ordenada al origen y la pendiente 

respectivamente. El parámetro A ha sido interpretado teóricamente 

de acuerdo a la tearfa desarrollada por Falkenhagen (1931-1932) 

para soluciones de iones de cualquier valencia y movilidad, utilizando 

el desarrollo que Oebye ( 1929) real!zó, para el dlculo te6rico de A 

a partir de la teoría de Oebye-Hückel , con lo cual A se puede obtener 

de la ecuacl6n [3.1.20) ya que r¡/r¡0=1+r¡*/rio· 

Con respecto al parámetro B no se tiene una interpretación teórica 

satisfactoria, no obstante, se cuenta con mayor infonnación y datos 

de este tal y como se presentar~ posteriormente. 

En esta sección se presentan, además del fundamento teórica de la 

viscosidad en base a su tratamiento como l.D1 fenómeno de transporte, 

algunas de las ecuaciones tanto teóricas como emp{ricas que se han 

desarrollado y que se consideran de mayor utilidad. 

TEORIA DE FALKENHAGEN 

Oiscusi6n preliminar de velocidad. La teorfa del cambio en la 

viscosidad de un medio electroHtico debido a la presencia de las 
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fuerzas de Coulomb entre los iones fue desarrollada por Falkenhagen, 

y con bastante éxito para el caso de electrólitos binarios. La 

descripci6n de tal teorfa se realizó de acuerdo al m~todo de Onsager 

y Fouss, con el cual muestra como las fuerzas electrostáticas entre 

los lonas influyen en la viscosidad, y estima aproximadamente el 

orden de magnitud de este efecto. Este procedimiento introduce los 

fundamentos de la teorfa dinámica de fluidos viscosos necesarios para 

el desarrollo de la teoría general. 

En la Figura (3.1.1) se considera una solución entre dos placas 

paralelas A y B, separadas h cm. A está fija y B se mueve con una 

velocidad constante v' en la dirección x. Se supone un gradiente de 

velocidad constan~e en la dirección y descrito por 

V = 0 y V = 0 z (3.1.2) 

Introduciendo al esfuerzo cortante por unidad de area t" xy' en la 

relación que define a la viscosidad, r¡, se tiene 

'["xy = r¡(avy/ax + avx/ay) = 
y para el caso de un flujo laminar simple 

'[" 
yx 

(3.1.3) 

(3.1.4) 

Esta ecuación expresa que ia viscosidad r¡ es el esfuerzo transferido 

por unidad de gradiente de velocidad por unidad de área, de cada capa 

de lfquido a la capa por debajo de esta, o la fuerza ejercida por la 

porción del medio por arriba del plano, sobre la porción del medio 

abajo del plano por unidad de área de separación. 

En una solución electrolítica, parte del esfuerzo es causado por la 
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FIQl!A 3.1.1 DIAGRAl'A R[PR[SOITATI~O 
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~onnaclón de la atmósfera iónica. En la solución quieta cada ion 

es rodeado por una atmóSfera de Iones de signo opuesto a una 

distancia promedio de 1/K. Esta distribu:!lón posee una simetría 

esférica, por lo qua un gradiente de velocidad en una solución, 

defonnará la atmóSfera de fonna esférica a una forma elipsoidal. 

Sin embargo, las fuerzas electrostáticas y el movimiento ténnico 

tienden a restaurar la forma original de . las atmóSferas. Como 

resultado de estas dos tendencias opuestas, y debido a qua el tiempo 

de relajación r es finito, persistiré una deformación estacionaria. Si 

la razón de defonnaci6n relativa es av¿ay, entonces una deformación 

permanente r:av.,¡ay prevalecerá. De acuerdo a la ecuaciÓÍl r: = 
f 1/K

2kT la deformación de las atmósferas ló'nicas est( dada por 

{3.1.5) 

las fuerzas entre dos iones de carga e a una distancia 1/K es rrK2/ff, 
y el total de la fuerza transferida entre los iones y su atmósfera es 

1/K veces esta canlldad, o e21</e. Esta cantidad multiplicada por el 

desplazamiento de la atmósfera ioÍiica, ecuaciÓn (3.1.5), da el orden 

de magnltu:I del esfuerzo transferido entre el Ion y su atmósfera. 

{3.1.6) 

Sustituyendo el valor de K2, e lntroducierdo un factor de 1/48011" 

. obtenido por la consideración general de la deformación exacta de la 

atmósfera iÓnlca, se obtiene la conlrlbuciÓn electrostática al esfuerzo, 
r• yx 

(3.1.7) 

Por otra parte, el esfuerzo entre las moléculas del disolvente está 
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dado por (3.1.8) 

Por consiguiente, la atmósfera iÓnlca contribuye a la viscosidad con 

(3.1.9) 

que es el resultado obtenido por Falkenhagen, con el cual verifica los 

resultados experimentales de Janes y Dole (1929) de que en 

soluciones diluidas r¡* es proporcional a la rarz cuadrada de la 

concentración. 

DescrlpciÓn de la solución general al problema de viscosidad. 

La ecuación general de movimiento de un fluido viscoso es 

(av;at)p +v·'Vvp = Fp -VP+i(r¡V''V·v) + r¡V·Vv (3.1.10) 

donde F es la fuerza por unidad de volumen y P es la presión. De 

acuerdo a la ecuación de continuidad, si el fluido es incompresible, 

(V·v=O) y la densidad p se toma como la unidad, la ecuación para 

razones de flujo constante es 

r¡V·V'v = \7P - F (3.1.11} 

Para el caso del movimiento general a un punto en un l(quido 

localizado en r, donde la velocidad v tiene los componentes vx, vy y 

v , el componente y del esfuerzo r por unidad de área transversal al 
z ' yx " plano perpendicular a x, esta dado por la ecuacion (3.1.3). Hay dos 

factores que contribuyen al esfuerzo: uno es la fricción de moléculas 

de disolvente sobre moléculas de disolvente, y el otro es la 

Interacción de las fuerzas electrostáticas entre los iones. Como un 

resultado, si r> es el coeficiente general para la matriz de mn 

-96-



esfuerzos para la fuerza transferida en el disolvente puro, y rmn l.a 

misma para el movimiento en la solución, entonces 

r - r 0 = r• mn mn mn 
(3.1.12) 

es la contribución de los iones al esfuerzo, y 

I} - l)o = r¡* (3.1.13) 

es el incremento en la viscosidad causada par la adición de soluto. 

Sustituyendo ésta en la ecuación (3.1.11) se obtiene 

r¡o'í/"''i/v = \7P + (F + r¡*V·Vv) (3.1. f4) .. 

Este resultado es impartante parque muestra que las fuerzas 

electrostáticas entre los iones pl.Eden interpretarse como una adición 

a la fuerza volumétrica. 

Mediante un desarrollo matemático apropiado y las consideraciones 

pertinentes, se obtiene la contribución electrostática de la viscosidad, 

r¡ • = (1/15Jzn .e .v·v~ .(Ol {3.1.15) 
j J J J 

La solución de esta ecuaci6n requiere la evaluación del término 

V·V~ /Dl, lo cual puede hacerse a partir de la ecuación de continuidad, 

y luego de un tratamiento matemático adecuado se obtiene, para el 

caso de un electrólito que se disocia en dos tipas de Iones 

KB { f fl L _ ( *) 2 1} V·V~.(0) = -L.k -4 ;r - (f. - - )-!L, -:z 
J 2€kT K J f 1 • {q*) :z K 

{3.1.16) 

donde: (3.1.17) 
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f2 = 
n1 e¡2 / wJ + ni&f / c.if 

n1ef + n20J 
(3.1.18) 

qª= 
nl e~w1 + nziiw2 

(ntei + n:;eD(wl + w2l 
(3.1.19) 

La ecuación (3.1.16) se utiliza entonces para obtener la contribución 

de viscosidad, I}ª dada por la ecuación {3.1.15) 

1 1( {t f2 - ~*) ~ } 
ri*=w"fnll'·"~/ºl= 4sorr +41.,-ri P¡qa)f =11-110 

(3.1.20) 

Esta ecuación, junto con las ecuaciones (3.1.17) a (3. 1.19), es 

conocida como la Ley Limite de la Viscosidad para una solu::ión con 

electrólltos de dos lipes de iones. En estas ecuaciones, e1 y e2 llevan 

el signo de la carga, por lo que para un electrólito binario, e1=-e2, y 

para convertir a unidades prácticas, se pueden sustituir para K y w i 

los valores. · 

_ ( 4 lf e2 N ¡i (O 2 _ 3S.S6x108 (rl ~ 
11 

- 1000ekT - (el14 {3.1.21). 

y {3.1.22) 

donde r:¿c1z1, Af es la conductancla iónlca l(mite, y lz¡I es la 

magnitud de la valencia. Por lo tanto, para la condición de 

electroneutralidad 

n1e1 = -nzE12 o ndzde = n2lz21e 

donde e es la carga electrónica, y n
1 

está dada por n
1
=c

1
N/1000. 

Aquí e¡ es la concentración del ion l en moles por litro de la solución. 
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Para electrólitos binarios, n1=n2, y lz11=1z21, y consecuentemente, 

q"'=1/2, F=(1/w1+wz}/2, y f2=(1/w~+1/~) /2. 

Volviendo a la ecuación (3.1.20), si el segundo t~rmlno de la derecha 

se omite, la ecuación se asemeja a la ecuacl6n (3.1. 9). Si 

w 1=w2= .•• w , Onsager y Fouss convierten la ecuación en . s 

r¡* = K/(480rrw) (3.1.23) 

Suslituyendo en esta ecuación el coeficiente de fricción f, dado por 

Stokes, 1/w = F = 6m¡r, donde res el radio del Ion, se obtiene 

r¡*/r¡ = Kr/80 = (r¡ - 1Jo)/r¡ (3.1.24) 

Esta ecuación muestra que, como primera aproximación, el 

Incremento relativo en la viscosidad es proporcional a la razón entre 

el radio del ion, y el de su atmósfera correspondiente. 

ECUACION DE THOMAS 

Considerando a la ecuación (3.1.1) de Jones y Dale, y al hecho de que 

no existe una teorfa cuantitativa para la determinación del parámetro 

B, se realiza una determinación cualitativa relacionando a las 

interacciones ion-disolvente. Ya que A/B((l, se desprecia el segundo 

término de la ecuación (3.1.1), y para el rango de concentraciones de 

0.002M(c(-0.1M, la ecuaci6n queda como 

r¡/r¡0 = 1 +Be (3.1.25) 

El coeficiente B se derivó emprricamente, considerándolo como una 

propiedad muy espedfica del salute que describe las interacciones 

solulo·disolvente, y puede determinarse para cualquier sal a partir de 
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las contribuciones Individuales de los iones constituyentes con la 

expresión B = }'.n.B. ¡ ¡ 
(3.1.26} 

Donde B¡, es el coeficiente de viscosidad B para las especies iÓnicas l; 

n1, es . el número de partículas de especies tónicas l. El 

coeficiente B¡ se encuentra tabul~do para la mayoría de los iones de 

interés en la Tabla (3.1.1). 

Einstein (1906-1911) desarrolló una ecuación similar a la ecuación 

(3.1.25), para la viscosidad relativa de suspensiones diluidas de 

esferas rígidas y macroscópicas. La ecuación es 

1j/1Jo = i + 2.541 (3.1.27) 

donde 'l y 'lo son la viscosidad de la suspensión y del medio suspensor 

respeclivamente, y il> es la fraccic:ÍÍ1 de volumen de partfculas. 

Ahora bien, durante los años 1957-1968, varios investigadores 

relacionaron las ecuaciones (3.1.25) y {3.1.27) estableciendo qua 

~= cV {3.1.28) 

donde V es un estimado del volumen molar de las moléculas del soluto 

en solución. Con ésto, el coeficiente B se relaciona a V por 

B = 2.SV {3.1.29) 

Las estimaciones de V con frecuencia están basadas en el radio del 

cristal o de hidrataci6n de los iones del soluto. Sin embargo, tales 

investigadores no lograron establecer, con claridad, el rango de 

aplicación {se cree que solo aplica para iones muy grandes, de radio 
)SA). 

Por otra parte, para la determinación, tanto teórica como empfrica, 
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de la viscosidad de soluciones concentradas de eleclrÓlitos, en 

1948, Vand present6 una ecuación de forma polinomial 

1J/1Jo = 1 + 2.5«i + 10.0S«i2 + k3«i3 + ... (3.1.30) 

Vand demostró que la adición de téÍminos ele segundo orden y mayores 

a la ecuación de Einstein, eran debidos a interacciones de parti"culas · 

de varios tipos. En 1965, Thomas hizo un análisis ele los datos 

experimentales, y con técnicas estad(slicas determinó los 

coeficientes ele la ecuación (3.1. 30) hasta el septimo grado, pero más 

tarde, demostró que una simple ecuación de segundo grado 

co!TBlacionari"a los datos en un 97 .5% para ~~0.25 

1J/1Jo = 1 + 2.5~ + 10.05~2 (3.1.31) 

Esta ecuación parece ser válida en soluciones altamente concentradas, 

ya que a «i:0.25, la separación de partfoula promedio es solamente 

0.35 el diámetro de la partfoula. 

ECUACION DE BRESLAU Y MILLER 

En 1970, Breslau y Miller estimaron la viscosidad ele soluciones 

acuosas de electrólitos con bastante exactitud tratando a las soluciones 

como una suspensión de part[culas esféricas macroscop1cas. 

Propusieron un modelo en base a las ecuaciones (3.1.28) y (3.1.31), 

tal que sustituyendo la primera en la segunda resulta 

1J/1Jo = 1 + 2.ScVe + 10.05c2Ve2 (3.1.32) 

donde Ve indica un volumen molar rfgido "efectivo". Resolviendo para 

Ve se tiene 
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V _ (-2.Sc + ({2.Sc) 2 - 4{10.05c2 )(1 - !J/IJoll ~ 
e - 2(10.05)C2 (3.1.33) 

Con est.a ecuación, se calcularon los valores de Ve y 'Ve, volumen 

molar r{gido "efectivo" y volumen molar rfgido "efectivo" promedio, a 

partir de datos de concentraci6n-viscosidad disponibles para 72 sales 

sobre un rango de concentración de 0.1M a -BM. 

El análisis de estos result.ados muestra que para cualquier sal hay 

cierta variación de Ve con la concentración, pero sin ninguna 

trayectoria definida; y al calcular 'Í/e para cada sal sobre el rango 

entero de concentración estudiado, se observa que el rango de 

variación en Ve es más pronunciado en las sales con Ve más bajo. Por 

lo tanto se puede decir que existe un único valor de Ve independiente 

de la concentración, ya que la variación detectada puede considerarse 

dentro del error experimental. Con los valores únicos de Ve así 

obtenidos, se procedió a la búsqueda de una correlación que 

relacionará a Ve y al coeficiente B de viscosidad, el cual también es 

mico, pero está basado en datos de baja concentración. De acuerdo a 

ésto se obtuvieron dos correlaciones, las cuales son, para sales 

univalentes 
B = 2.6t!Ve + 0.002 (3.1.34) 

y para sales di valentes 

B = 5.06Ve + 0.011 {3.1.35) 

Las gráficas que representan est.as ecuaciones se muestran en las 

Figuras (3.1.2) y (3.1.3). 

La diferencia en la pendiente de las correlaciones de sales univalentes 
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FIGURA 3.1 .2 REPRESENTAClON GRAFICA DE 8 PARA SALES 
UNIVALENTES 

0.22 
iie 

FIGURA 3.1 .3 REPRESENTAClON GRAF!CA DE 8 PARA SALES 
D!VALENTES 

• : Di..almtes-lhil<>lente;; •: lhival.eites-Oi.val<ntes 
a: Divalmtes-llivalsltes l •: Tri y Tetra.<llmtes 

o.a 

0.60 

º·'º + o .011 

B 

0.2!1 

o. 

~··-~~~~~~~~~~~~~~-
-a.06 -0.01 0.02 o.06 0.10 o.1a 0.10 0.22 

iie 
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y divalentes, está en el hecho de que la ecuación de Thomas y de 

Breslau y Miller, ecuaciones (3.1.31} y (3.1.32) respectivamente, 

Implican que a altas concentraciones la contribución más grame al 

Incremento de viscosidad se debe a un fenómeno estrictamente hidnx!i 

ná"mico, es decir, a la interacción de perturbaciones del disolvente. 

Este efecto debe ser totalmente independiete del tipo de carga. Por lo 

tanto, en la ecuación modificada de Jones-Dole, ecuación (3.1.25), se 

consideró que el rango de concentración es tal que, las perturbaciones 

del flujo del disolvente podrfan ser consideradas independientes y por 

ende, el incremento en la viscosidad es debido solamente a la 

interacción ion-disolvente. Esta interacción es totalmente substancial 

para un ion divalente en comparación con un ion .univalente del mismo 

tamaño, y se refleja en un incremento del coeficiente B, lo cual 

implica que para un valor dado de \i'e, las sales divalentes exhiben un 

marcado incremento en los valores de B. 

De acuerdo a las ecuaciones (3.1.32), (3.1.34) y (3.1.35) y para 

B)2.S'Ve, es posible estimar la viscosidad de soluciones concentradas 

de electrólitos con buena confiabilidad, conociendo s6lo el coeficiente 

B y bajo la suposición de que \i'e corresponde al de una partícula 

esférica macroscópica. Cabe aclarar que las ecuaciones (3.1.25) y 

{3.1.32} na aplican en el caso de que ~. ya que la ecuación a usar 

serfa la (3.1.1). 

Una comparación de las viscosidades calculadas contra las 

experimentales se muestra en la Figura (3.1.4). 

Desafortunadamente este procedimiento está restringido a una 

temperatura de 25oC, pues los datos de que se hace uso también se 
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FIGURA 3.1.4 VALORES CALCULADOS DE V!SCGS!O"!) RELAl!VA (r¡/r¡0 ) VS, VALQ 
RES EXPERIMENTALES, A DIFERENTES CO"ICENTRACIONES. 

•:11'1'1, a:2M, •:3M, e:4fYI, 11:5M. 

2.6 

2.• 

2.2 

2.0 

1 .a 

o 1.6 e: -e: 

1.4 ' .. 
1.2 

1.0 

o.a '·º , .2 1.4 1.s 1.e 2.0 2.2 '2.• 2•6 

(r¡/no) experimental 
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ercuertran a esa temperatura. 

Durante los años 1972-1974, Erdey-Gruz, Stokes y Milis, y Kay y 
Kell discutieron en detalle las teor[as y correlaciones empfricas de 

viscosidad de soluciones acuosas. Sin embargo ninguna contemplaba ya 

las teorías de viscosidad de soluciones diluidas debido a su rango de 

concentración muy restringido (0-0.1m). Con estos estudios se 

c:onfinnó la importancia de las Interacciones ion-disolvente en la 

formulación acertada en las teor(as de transporte de iones. 

i::EPE'NENClA CON LA TF.MPERATIJRA Y CONCENIRACION 

Ea.JACION DE LEYENDEKKERS 

Le~ers, en 1979, aplic:a el modelo Tamman-Tait-Glbson a la 

visc:osidad para desarrollar una ecuación aplicable en un rango de 

corx:ent.raciÓn desde cero hasta altas concentrac:lones (casi a la 

saturación), cubrierdo cambios en la temperatura y presión que 

pudieran extenderse a soluciones multlcomponentes, y para 

electrólitos de diferente tipo de carga. 

La principal hipÓtesis del moáelo TIG4 e5 que el efecto del tamaiío, 

forma y carga i6nlcos sobre ef agua, es equivalente al efecto de una 

presi6n aplicada (presión efectiva Pe), la cual cambia el volumen del 

. agua a un volumen "aparente", rPw· El efecto de la presión sobre el 

volumen de la sal en solución, $
5 

, es despreciable. Esta hip6lesis 

explica en forma simple las complejas interacciones ion-disolvente. 

Aplicando el modelo a cualquier propiedad de una solución, se calcula 

primeramente la contribuci6n del agua en soluciÓn a partir de la 
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función Pe y de dalos para agua pura bajo presión. La función residual 

de la propiedad de la solución se relaciona a la concentración y a las 

propiedades intrfnsecas de las sales. La función Pe es l.lJ1a función 

general que aplica a todas las propiedades de la solución, siempre que 

la función residual sea especffica a las propiedades individuales, y se 

ha encontrado que solamente son necesarios una o dos parámetros del 

modelo TTG para la función residual, a1 y a2 , los cuales caracterizan 

la propiedad de la solución desde cero hasta altas concentraciones. 

Leyendekkers establece que las ecuaciones para viscosidad de 

soluciones, tanto teóricas como empfricas, tienen la forma general 

In (r¡/r¡wid = f(m) (3.1.36) 

siendo la forma más conveniente para la aplicación del modelo TTG. 

r¡ y IJwis son las viscosidades de la solución y del agua en solución 

respectivamente, m es la molalidad y la función residual f(m) se 

puede tomar como 

f(m) = a1m + a2m
2 + ... (3.1.37) 

De la ecuación (3.1.36) se puede interpretar que a una temperatura 

dada la diferencia en volumen de la solución y del agua en solución es 

una función simple de la concentración. De acuerdo a esto, se puede 

esperar que los parámetros de f(m), los parámetros TTG, serán 

funciones simples de las propiedades del soluto, en este caso, el 

volumen TTG. El valor de r¡wis está dado por 

(P) _ (Pe+P) 
r¡wis-r¡w (3.1.38) 

donde r¡w es la viscosided del agua pura; P, es la presión externa; y 
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Pe, es la presi6n efectiva debida a la sal. El valor de Pe se calcula 

con 
(3.1.39) 

donde C es la concentración en g de soluto por g ,.\: solución, y h, son 

los parámetros en función de la temperatura pero independientes de la 

presión dados anteriormente por Leyendekkers5• La viscosidad del 

agua en función de T y P dada por la IAPS es 

r¡w=r¡oexp(Tff biJ [{f-1)¡{7-1)JJ] {3.L40J 

flo = {T/T'l2 [¿ '\(T*ínJ-1 

k 
con (3.1.41) 

donde T*=647.27ºK y p*:::317.763 Kg/m3• Los coeficientes b est.an 

dados en la literatura2• 

Pendiente Umite de Viscosidad. Esta se obtlene escribiendo la 

ecuación (3.1.36) como 
11 = 'lwts exp f(m) (3.1.42) 

la cual se deriva con respecto a m, se sustituye la ecuación (3.1.37) y 

finalmente se toma el lfmite cuando m-40, obteniendo 

Sustituyendo la ecuación (3.1.39) en la forma (BPe/Bm)m--+O = 
Mh110-3, así corno las ecuaciones (3.1.40) y (3.1.41), la pendiente 

de la viscosidad límite está dada por 
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(3.1.44) 

donde: 

8L =O log(l)w/IJol + [D/2.303p*Vw(1 - p*VwlJf'.JJ'u<f- 1)i 

X j (-.b:- - 1)j (3.1.45) 
p ·vw 

o= 0.315/CBr + 1) (3.1.46) 

8r = 2671.8 + 19.454T- 0.270281"2+ 9.798 X 10-4T3 (3.1.47) 
(bares) 

para O ~ T s: 45oC. 

En la ecuación {3.1.44), Mes el peso molecular de la sal;_ Yw, es el 

volumen especffico del agua a 1 bar. 

Solmiones rnulticarnpanentes. De acuerdo a los resultados obtenidos 

para otras propiedades Leyendekkers propone para la viscosidad de 

una soluc16n de electrólitos conteniendo r sales la ecuación 

donde 
r 

P' =P+ ~Pe. 
i t 

donde i representa a cualquiera de las sales y 

r 
F(m) = ~f(m.) 

i 1 

donde mi es la concentración rnolal de la sal i en la mezcla. 
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Los valores de TJ(Pe+l) /1] se calcularon para 20 sales con las w w 
ecuaciones (3.1.39) y {3.1.40). Los valores de r¡/r¡ se tomaron de la 

w Pe+!) 
literatura7 Por lo tanto los valores de ln{(r¡/r¡w)/{r¡w /r¡Jl 

o ln{r¡/r¡~e+ll¡, divididos por m, fueron ajust¡idos por mrnlmos 

cuadrados a m. Para Ja mayoría de los electrólitos sólo se 

requirieron dos parámetros, a1 y a2, . aunque para algunas tierras 

alcalinas se requirfo un tercer parámetro. Los valores de los 

parámetros están dados en Ja Tabla (3.1.2). 

Paramelros a1 y a2 TIG. El parámetro a1 se encontró como una 

función lineal del volumen TTG, Mcp , y se representó con la ecuación s 

(3.1.49) 

con una desviación estandar de ±0.018, donde Y= a1 para los haluros 

y Y=a¡-a1(HC1) para los oxlaniónes. El valor de X para los haluros 

está dado por Mrj>/q y para los oxianiónes por 2Mljl/q 

(Mcj¡/q )(HCl), donde q es la densidad de carga o (~z+z-n). Los valores 

de A0 y A1 son 0.5458 y -0.014355, respectivamente. Para cada 

electrólito el valor de a1 es cercano al coeficiente B de viscosidad de 

Janes-Dale, Jo cual es de esperarse, pues la expansión de la 

exponencial que involucra Ja ecuación (3.1.36) se aproxima a (1 +a1m) 

a bajas concentraciones. El parámetro a1 es también un componente 

de Ja pendiente límite de viscosidad {ecuaci6n (3.1.44)). 

Con respecta al parámetro o2, se encontró que está totalmente 

relacionado a la diferencial de temperatura del valumen TTG, y está 

dado por 

y= 0.053(dMcj¡/dl} (3.1.50) 
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TA!LIJ.1.1 llEFIClENTrS lll>IWS !E VlSC!lSltl<\ll 81 

'"" Jor. 

Li <+~ 0.147 co 1+2) 0.384 
lla (+11 O.OOb Ni (t21 0.:;84 
K (+IJ -0.001 Fe <+21 M!ó 
M! (+ll -{),007 c. (+31 O.ID 
lle (+21 o.:m Cl HI -0.007 
llg (+21 0.3l!5 1 HI -{),(\bq 

Ba 1·21 0.220 CIO.Hl -{).~ 

Pb (t2! 0.233 Cle>HI -0.0ll 
Zr. (•ZJ 0.370 ID>i-11 ll.J35 
~ :+2) º·'~ SIJ•l-21 0.21."l 

TA!l.A 3.1.2 C((FICIEJITES DE VISCOSIOAI) TIG a ::o·c !para f(ol =Op + o,; • o,.;) 

S.1 "~ J02
01 109

0.2 l030.1Rango de CCJ1C, 
fe•'> (Kg/OQJ) fa.)l/\g) 

ltl 23.0 S.1091 5.1 -{).31"..il 11-lb.3 
LiCl 28.2 14.9000 14.1 -s.ms O.l-056 . 0-10.1 

!MISO -2.om 
HoCI 30.6 9.1625 · I0.6 3.253() D-b.3'1 
llaBr 34.6 5.2428 4.9 7.1228 D-6.SO 
!el 38,4 -0.91Sl -0.6 4.1260 G-4.!0 
Kllr U.5 -4.551>() -6.4 9.l8ZS 0-5.60 
Jl¡}DJ3 ló.5 22.1000 12.JlóO C>-0.l'(i 
l\¡Cl2 46.0 41.7630 -21.04% •.'ISS1 ,j-4,:.J 

40.5620 -0.0llS 
C..Cl2 52.0 29.V940 l:i.7 -M,"'IO 2.3'é7 D-6.00 

'.lll.240C B.166: 
SrC1 2 52.0 :io.mo 29.7 -35.;s.IO l:.l76" :>-3.60 

28.7:'20 4.8S28 
RaCl2 57.0 2T.B97í• 27.S -91.1'99;) 4;,1t% 0-1.ro 

26.24~~ -!7.l~Q 

Nd:zC!l3 45.0 51.'l'..00 49.h 24.9::•) 1)-J,70 
X.:l:Ch 11).6 33.lVO 29.6 -:2.'1:•0 s.102.i 1)-4,50 

::.•400 -!4.IJ.01':• 
Y.2CrD1t ;s,; ;3,:;.::c :t.1 -~.~!º o-z.20 
t¿a~ .. Só.O .;J,!i(~,J 31.1 23.7~'50 0-1.~) 

KzSO• 75.0 11.mo 2M 1>:.2'lóo r:-v.;o 
H4itJ2'3G1t ~3.9 18.5480 17.2 1.or'" H.SO 
11¡sn, 44.4 M.479i: 60.B :ci.znc 0-2.w 
CJ.SJ .. 41,6 ~.99:'J 62.9 35, 7350 o-t.<O 
ZnSCtt W.E b>.= o:;,4 :::.n~o /)-1.20 
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donde Y depende de la carga de los electrólitos, tal que, para 

electr6litos 1:1, Y =4(02-0.002); para eleclr61itos 2:2, Y=a2, y para 

electr6litos 2: 1 y 1 :2, Y = 02-0.034. dMcp/áI" es equivalente a 

a(acj>w/811/Bm, donde cjlw es el volumen de agua en solución. Se 

interpreta que o2 surge de los cambios en la estructura microdinámica 

debido al incremento de interacciones ion-ion a altas concentraciones. 

Para la obtención de las pendientes límite, se utilizaron los valores de 

a1 dados en la Tabla (3.1.2), y se calcularon los valores de 

(1/r¡w)(Br¡/Bm)L de la ecuación (3.1.44). Los resultados se muestran 

en la Tabla (3.1.3), donde se puede ver que los valores son dominados 

por a1 a 20oC ya que BL es muy pequeño. 

Con base en el modelo TTG, el valor de la ecuación (3.1. 36) no es 

muy sensible a la presión, asr que despreciando algún cambio en f(m), 

la viscosidad de una solución a una presión P está dada por 

(P) ¡ (1) _ (P)1 (1) _ (Pe+Pl¡ (Pe+1) 
r¡ r¡ - llwis' llwis - llw r¡ 

(3.1.51) 

pero aparte del trabajo de Kestin3 no hay datos de viscosidad de 

soluciones bajo presión. 

Para soluciones multicomponentes se calcularon las viscosidades de 

tres sistemas utilizando la ecuación (3.1.48) y los coeficientes ele la 

Tabla (3.1.2). La ecuación de tres parámetros se utilizó para MgC1 2• 

Las concentraciones e (moles/l) se convirtieron a m (moles/Kg) para 

utilizarse en la ecuación (3.1.48) con 

m 1 = c1/p [1 - 0.001 (c 1cjl + c2cp l] 
W V¡ V2 

(3.1.52) 
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TABLA 3>i ;3 -PE~DJ~NTES LJMITE :DE VJSCDS!DAO A 20 •e 

sa·1 · •1oE.:.3~~~;¿ .e i1.n .. >Í:éln/drni.. ª'º 
. ª-b 

-c_' -o: oéi:i7 : 
: 

HCl. -~,, ,, 0.047 o.ose o.os 

,'_''( ~'-:-'" 0.06S 
LiCl :0~0090 ~- !i'' - 0.140 0.143 0.13 
NaCl --o:·o-n 7t:~- -- o;·oao 0.079 o.os 
NaBr· /-0;·0093· 0.043 0.02 
KCl - -o. 0096 - -0.019 -0.027 -0.02 

-~ 
:·,- -0.014 

iCBr _:0:0074 -~O.ÓS3 -0.049 -o.os 
l~aHCOs -0;0102 -0.211 0.10 
M9Cli _;o. 02s7 0.392 0.370 0.43 

0.371 
CaCl2 -0.0256 0.265 0.25, 
SrCl2 -0.0246 0.280 0.21 
BaCl• -0.0247 0.254 0.207 _-oi'-16. :· 
Na2C01 -0.0423 0.477 0.37 
K2C0> -0.0396 0.294 ·0;23 
t<2Cr01t -0.0296 0.154 o. 152' -- ·'"-'-~-·-.-

N@2SO• -0.0373 0.379 0.375 -- 0;24 

K250• -o. ((144 O; 146 
0.382.-: 
0.170 - o:ío 
0.194 

CNH •12 SO• -0.0221 0.163 
t19SO• +(1.(1384 0.606 0.597 o.57 
CuSO• -0.0420 O.S67 0.540 
ZnSO• -(1.0406 O.S93 

a Coeficientes de Jones-Dole, Ref. B. 

b Coeficientes de Hertz e partir da la teorla de Relajacl6n Plag 

nética Nuclear, Ref'. e. 
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despreciando cualquier efecto de mezclado sobre el volumen, y de que 

con la aproximación de que <flv en una mezcla a fuerza iónlca I, es 

Igual a <flv en una solución binaria a una I dada. Los subíndices 1 y 2 

se refieren a cada una de las sales, Pw es la den~idad del agua, y <flv 

es el volumen mola! aparente. _ Los valores experimentales y 

calculados de viscosidad se comparan en la Tabla (3.1.4). La 

aproximación se puede considerar como excelente ya que las 

desviaciones caen dentro del error experimental. 

En resumen, el modelo TTG considera que el efecto del soluto .en el 

agua (por carga, forma y tamailo del ion) se debe al cambio en la 

configuración molecular. Esto puede ser una deformación de enlaces de 

coordinación, o dlsmlnuc!ó'n de huecos vacantes, o cualquier otro 

cambio. Cualquiera que sea el efecto, hará que una molécula inicie un 

movimiento de difusión en la solución, lo qua provocará un cambio de 

volumen. Esto ocurr!r(a también con un incremento en la presión. 

Por otra parte, Leyendekkers considera que la ecuación TTG, es. 

superior a otros modelos anteriores, ya que puede aplicarse a otras 

propiedades de la solución, tiene menos restricciones, la ecuación 

(3.1.36) se extiende a concentraciones de cero, la pendiente de 

viscosidad límite puede describirse en términos de solo propiedades 

!Ónices, y la ecuación es compatible con las teorfas de Eyring1 y de la 

relajación magnética nuclear (NMR). 

ECUAC!ON DE SLAMA Y KODEJS 

También en 1979, Slama y Kodejs realizaron un estudio a fin de 

encontrar una relación funcional y simple entre viscosidad, 

-116· 



TABLA :;.1. 4 C0!1F'ARACION DE VISCOSIDADES CALCULADAS Y EXPERI­
MENTALES PARA SISTEMAS DE TRES COMPONENTES A :o·c 

Concentraciones 
(r.1oles/K9> (f'loles/ l J 

NaCl 
2. 0844 (2) 
1.3629 ( 1. 3) 
1. 2593( 1. 2) 
1.1971 Cl.14l 
1.1555(1.1: 
1.0516<1.0l 
1. 0100 (0. 96) 
0.8432(0.8) 
0.5269(0.5) 
o.o (O) 

M9Cl2 
l. 0218 (l. l~) 
0.7167(0.7) 
o. 6148 ((•. 6l 
0.5638!0.55) 
0.5332(0.52> 
o. 5128 co. 5) 
o. 4924 ((l. 48J 
o.4617co.45> 
o.o (0) 

CNH •>2 SO• 
o. 5159 (t), 5) 
0.4627(1).45) 
o. 41(1(1co.40) 
0.3315~0.325) 

0.2539(0.250) 
0.2025(0.20) 
0.1770((;.175) 
(l, 1515(0.151 
o. 1261(t).1:5, 
o. 1007 (1). 10> 
0.0754(0.075> 
o.o (<)) 

!•'Cl 
o (ú) 

o. 7339 (1). 7 J 
(•. 8395 W. 8l 
0.9030C0.86l 
(•. 9454 co. 9) 
1.0516!1.0l 
l. 0942 ( 1. 04) 
1. 2ó48Cl. 2) 
l. 5868 (l. 5) 
2.1303<2.0l 

f(Cl 
() (e)) ' 

o. 3071(•);3) 
o. 4099 co. 4) 
0.4613(0.45) 
0,4922C0.48l 
0.5128(0.5) 
o. 537-4 co. 52) 
0.5644(0.551 
l. 0315<1. Ol 

ZnSO• 
o (0) 

0.0514<0.05) 
0.1025(0.10) 
0.1785(0.175 
o. 2539 C0.25) 
0.3038(ú .. :;Q) 
(1, 3287 (1). 32) 
n. 35.::;4 co. 351 
o. 3782 co. 37) 
1),41)29(0, 40) 
0.427.!{G.42> 
0.5011 :(l,5) 

n tn 
E:~p~ Cal~. <100:..0-t,.)/o,;; 

1. 21 
1. 1:3 

!. ;:1 
1.12 

L12 ·i-.'11 
' 1. 11 1. 10 
.1.11 .. 1. 10'. 
1.09'' ' 1;09:·,_, 

::g~ ,}:Z~ 
~:~~ '/~. :/~':~~'. 

o.<1: 
0~52. 
0.49 
0;52 
0.56, 
0;5T--

... -'o. 60 
-.~:~(,.,, o-.-s4=·. ·-­.. ""•f. 30"' 

~-· ;:~·, ·"~-' '.~; ,._ 
'•-' 

1
1·.-3"91 >\:___ <\:i /4~f:'.·>.~ ·. ·:-.;)~_22. 

"',.'·\,·:;2·,.' -0;·64' 

~:;~"7 ~,Y::;rr.'"-'; :~:~~· 
r.22'' 1;23· ,,· i:-o;:n 
1.21 · "·.l.22· .,-0.]5 

1. 20 .. ' '.1 .•. 21::· .··.,· ... ·'· .. =oº.·• 4761 '· 
'1.19 ':c-' "1.-;19.. - ' 
0.99' ·0;9<> 

-·:•:r· .. ,-_, ... 

1. '¡¡ '</¡ ;.(;~.:i 1.1 o 
1.-13·_:,",'::,1 12 ,29:77,. 
1~·15·,., . .- "1:·JA""" 0;50: 
1. 19 · 1; 10 . o •. 42 
1.23 ".-"ú~2 ·-,, •0.29 
1.;~5 ·:--1~25·· (1 .. 17 
1.27 · ·:1~26,: 0.16 
1.20 ·:1.2s .. 0.1.; 

---1'.29· r;29·r":~·: 0;16-
t.31 1·.3!' 0.17 
L32 t.3: ú.25 
!.3" ¡',37 1.6') 

* Datos obtenidos por Tollert en 1939. 

-117-



temperatura y concentración de soluciones acuosas altamente 

concentradas en las regiones por arriba y por abajo de la l(nea de 

líquido (referido a un diagrama de fases), para comparar datos de 

viscosidad directamente sobre el diagrama de fases de un sistema, 

encontraron que en la regicfn subenfriada, la dependencia de la 

viscosidad con la temperatura puede aproximarse a la ecuación 

modificada de Vogel~Tamman-Fulcher (VTF) en la forma 

lru¡ =A' + ~lnT + OT0/(T- Tal (3.1.53) 

o por la ecuación todavía má"s simple 

lnr¡ = A+ B/(T - T0) (3.1.54) 

Los parámetros ernp[ricos A, A', B, D y T0 varían con la 

concentración. T 0 se ha Interpretado como una temperatura a 

movilidad cero, a la cual el volumen libre o la entropía 

configuracional de un lfquido desaparece. La dependencia de B y T 0 

con la concetrac!Ón se estableció como 

(3.1.55) 

(3.1.56) 

donde B1, Ti. B2 y T2 son parámetros, y x denota la fracción mol de la 

sal. Al sustituir en la ecuación (3.1.54) se tiene 

lru¡ =A+ (81 + B2x)/(T - T1 - T2x) (3.1.57) 

o en función de la temperatura para una viscosidad dada 

(3.1.58) 

Esta relación lineal para valores de viscosidad fijos, produce líneas 
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llamadas de isoviscosidad, tal y como se muestran en la Figura· 

(3.1.5) para el sistema Ca{N03)z-H20. Los parámetros de la ecuaci6n 

(3.1.57), se calcularon ajustando los datos experimentales por 

mínimos cuadrados, la Tabla {3.1.5) muestra lc1s parámetros para 

cuatro sistemas. Para probar la validez de esta ecuación se 

analizaron otros sistemas en la misma forma. 

La ecuación (3.1.57) propuesta para describir la dependencia de 

temperatura y concentración, facilita el cálculo de la viscosidad de 

soluciones subenfriadas, altamente concentradas satisfaciendo la 

condición de dependencia lineal de la temperatura de cristalización 

sobre la composición. Su aplicación puede ser ventajosa en el caso 

donde un corto periÓdo de inducción de cristalización no permite 

determinar experimentalmente la viscosidad. La utilidad de la 

temperatura de transición de cristalización, como una fuente 

primaria de información de un sistema metaestable, ha sido 

nuevamente confirmada. Con el uso de la ecuación propuesta es posible 

estudiar la relación entre viscosidad, a la temperatura de líquidos, y 

el diagrama de fases de un sistema. 

ECUAC!ON DE OUT Y LOS 

En 1980, Out y Los, presentaron los resultados de un estudio 

experimental sobre viscosidad de soluciones acuosas de electr6litos 

univalentes de 5 a 95oC, con el cual establecen que la viscosidad 

relativa, r¡/r¡0, de una solución con concentración c de la sal, puede 

representarse por una extensión de la ecuación de Janes-Dale. 

r¡/r¡0 = 1 + Ac~ + Be+ Dc2 {3.1.59) 
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FIGURA 3.1.S DIAGRAMA DE FASES DE Ca(N0 3 ), f'\OSTRANDO LAS 
LINEAS OE ISOVISCOSIDAD QUE SE OBTIENEN USANDO LA ECUAC!ON 

(3.1.S9) 
e: Datos experimentales de Bressel (1972) 

163 

143~~~~~~~~~~~~~~~~~~--..... 
0.03 0,06 0.09 0,12 0,15 0.18 0,21 0.24 0.2'1 

Xca(~0,)2 
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donde al incluir el termino extra en c2, la ecuación apllca para 1.0M 

en Ja mayorí'a de los casos. 

'El coeficiente A de la ecuación anterior que est5 determinado por Ja 

interacción ion-atmÓSfera y las movilidades iÓÍticas, puede calcularse 

teóricamente de acuerdo a la teorfa de Falkenhagen, como se 

mencionó al principio de esta sección. El coeficiente B , que ha sido 

relacionado al tamaiío y forma de los iones, y a las interacciones 

soluto-disolvente, muestra fuerte dependecia con Ja temperatura para 

el agua. El Último término de la ecuació'n (3.1.68), considera las 

interacciones soluto-soluto; sobre las cuales, Desnoyers y Perron 

desarrollaron algunos tratados realizados a 25°C. Por lo tanto Out y 

Los, extendieron las mediciones de viscosidad de algunos alcaloides y 

de dos sales de tetraalquilamonio de 5 a 95ºC, sobre un rango 

suficientemente amplio de concentració'n para determinar tanto a B 

como a C. Su primer interés es Ja dependecia de la temperatura de B 

en conexión con la teorfa hidrodinámica y estructural, no obstante, se 

esperan desviaciones de la teorfa hidrodinámica causadas por 

interacciones en la estructura del agua, las cuales decrecen a altas 

temperaturas, donde Ja esluctura del agua misma disminuye. Tales 

interacciones también pueden disminuir con el incremento del tamafu 

!Ónice, de aquf el interés de tratar con iones tan grandes como el 

. tetraalquilamonio, aunque debido a Ja dificultad experimental, tal 

grupo se reduce a metil y etil. 

Con respecto al tratamiento aplicado a los datos, por mfnimos 

cuadrados se determinaron los valores de B y D de acuerdo a Ja 

ecuació'n (3.1.59) en la forma 
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(3.1.60) 

y los valores de A se obtuvieron utilizando datos de conductividad. Los 

coeficientes se mtEStran en la Tabla (3.1.6) para siete electr6litos. 

De acuerdo a sus observaciones, Out y Los, discutieron sus resultados 

teniendo como antecedente el hecho de que, si bien el modelo de Ion 

atm6sfera permite una excelente predicción de los coeficientes de 

Jones-Dole, no existe un modelo para. la descripción cuantitativa de B, 

si se toma en cuenta que Bes una medida de: 1) ténninos mayores que 

no se imluyen en la ecuación del modelo de ion-atmósfera; 2) efectos 

de tamaiio y fonna; y 3) efectos en la estructura del disolvente. 

La contribución de los efectos ion-atm6sfera en los coeficientes B es 

pequeña comparada con los efectos de forma, tamafu y estructura. Dado 

que es casi Independiente de la temperatura, la variación que se 

observa en los datos de la Tabla (3.1.6) puede ser atribuida a 

Interacciones solut.o-disolvente, o discontinuidad en el disolvente. 

Por discontinuidad del disolvente se entiende como el efecto sobre 

cualquier propiedad de transporte atribuible únicamente a la 

estructura del disolvente, cuando existe una pequeña relación entre las 

dimensiones de partfoula del soluto al disolvente. No obstante, las 

teorí'as de discontinuidad no han tenido éxito en los electrólitos. 

Con respecto a los coeficientes O, Out y Los confirmaron que tampoco 

hay un modelo para la descripción cuantitativa de O, por lo que 

comparando con la relación de Thomas para una suspensión de 

partfculas esféricas acuosas 

l)/l)o = 1 + 2.Scl> + 10.0S!l>2 (3.1.31) 
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---
TABLA ::;.1;5 ~A~~~~:¡:~~; 

<viscosidad en' pa_..:...5,-. 
oesv. std . 

. ln.n -

-=~: i~-~ --. j~~~~il~z~;~~t:(-~~:x~,1~~1~,~~t~~~t~ _,,'.-f g;; ... 
···•,·'.·-·•··.···, · ... ···,·Ms <CHicooi2-:-H2o ,·,····-~•0_•./ 

-.9.937 ''-449.9 .• 4888.0 147.9 . .4~4 • .:. · 6:04! 
-9;103· ·•-'325;0-~·- 76-16~-o: ·- 15i:::·o· · • 335;·0.": ·o.'029 

<' .· ,,. :, ' :- ,. ~ ', ~. ~:.-:,.,-' c"j .-::., 
Ltc1-H2o •· ·'' ,._ ·-

~9-. 658 207~4 2556.o .154.4 -15s.5;\_ 
-10.122 ·530.s 369.2 i:.s.a ·2L {~ -::0;220· 

·o.440 

Ca<N01>2 :....caCll -H20, nc,I <z:-¡.,
1 
+ -~~,).',~_-··~~-~: 

-9.264 380.6 2289.0 123.0 ··425;'4- 0.043 

··:·¡;'; 

TABLA 3.1.6 COEFICIENTES DE JONES-DOLE~c1u:cúLAóós·. 
A (dm 1 /mol>, B (dm 1 /mol l, e <~rn' __ /mc>\>'•j_-.:r.<.•C),. 

· --.---e~ --k~~•····· -
<0:05~1.2 mol/K9> 

·_, --~~~;_,'_": ::·,a .. : o 

KCl 
<O. (15-1. O mol/Kgl 

A B D T 

5.0 o. 0047 -0.0821 -·0;022·. -- 0;0046; -0.1210 0.026 
15.0 0.0049 -0.0421 o;oü· -_,o.:Oi)48 -0.0775 0.016 
25.0 0.0051 -0.0141 .g:gg; :·•.0.0050 -0.0468 0.010 
35.0 0.0052 0.0083 _0~0052 ·-o. 0220 0.006 
45.(1 0.0054 0.0250 ·. º·ººº 0.0054 -0.0013 0.002 
55.t) 0.0056 0.0394 - o;ooo 0.0055 0.<)156 o.ooo 
65.0 0.0057 o. 0509 º·ººº 0.0056 0.0291 o.ooo 
75.0 0.0059 0.0599 0.001 0.0058 0.0405 0.001 
85.0 0.0060 0.0714 '-0.002 0.0059 0.0506 0.001 
95.0 0.0062 0.0788 -0;001 0.0060 0.0605 o.ooo 

desv. std. prom. 0.0010 0.002 0.0010 0.002 

Me.NBr EhNBr 
(0.10-0.5 mol/K9l <0.05-0. 5 moln<s> 

T A B D A B D 

5.0 o. 0059. ... O.M6_ 0,064 0.0070 0.368 0.2::9 
15.0 0.0061 0.060 ·0:01>9 o·.0072 o. 349 0.203 
25.0 o. 0063 0.076 0.059 0.0073 0.333 0,181 
35.0 0.0065 0.007 0.055 0.0075 0.3".:!2 0.160 
45.0 0.0067 0.095 0,054 0.0077 0.309 o. 156 
55.0 0.0069 0.105 0.047 0.0078 0.302 0.141 
65.0 0.0069 0.-112 0.046 0.0079 o. 297 ü.132 
75.0 0.0070 ().118 0.045 0.0790 0.292 0.112 
95.0 O.ú07! O; 122 0.•)49 o. (lt)81) 0.291 0.C87 
95.0. o. 0071 0.127 0.051 0.0<"31 0.292 0.088 

desv. std. prom. ú.'00.3 0:006 0.004 0.012 
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TABLA 3. 1.6_: CD_Nn_rlUA::ION 

l(I 

T 
-.--_ ~ éo. 05-:1: ~ mol/1<9> 

0 
_ 

l\!aCi 
co.10-1.2 mol/Kgl 

A . . B D: 

·0:0046 0.034 
<',,·,. 

5;0 ---o; 17oq -o·.044 l).(•057 - 0:024 
15;0 0;0"040, .-o. 1228 0.029 0.0059 0.06:;: 0.016--
25;0 0:0050 -0.0896 (1.021 0.0061 0.078. 0;023 
35.0 o. oos2· -0.0625 0.015 o. (1062 0.007 0 •. 01:: 
45.0 0.0054 -0.0416 0.011' 0.(106-4 0.094 _., 0.0_15·-· 
55.o' 0.,0056 -(1. 0270 0.013 o.0<:165 o. 1'11 ----o~ 014 
65.o 0.0058 -0.0124 0.012 o.006c; o. 108 ',:,c1 .013·· --

75·.o 0.0059 0.0010 0.011 0.0068 o.· 1fs · c1;·cl11· 
85.0 0.0061 0.0131 0.011 o. (•069 ''· 121 . 0.0_1_1 
95.(1 0.0063 0.0237 o.oii 0.0071 1).1:::!6 (1;011 

desv. std. Pr'º.~· 0.00!0 0.002 t~.01)~ 0.-004·. 

LiCl 
((l. 12-1. 2 mol/1<9> 

T A B o 

-5.o 0.()065 0.1246 0.0091 
15.0 _0.0067 0.1320 0.0091 
25.0 0.0068 0.1367 0.0097 
35".0 0.0070 o. 1391 0.0102 
45.0 0.0071 0.1416 0.0103 
55.o 0.-0072 o. 1446 0.0097 
65.0 0.0074 0.1476 0.0094 
75.0 0.0750 o. 1504 0.0089 
85.0 0.0076 0.1544 0.0083 
95.0 0.0078 0.1560 0.0088 

desv. std. prom. 0,(1003 0.•)005 

TABLA 3.1.7 PARAMETROS DE VISCOSIDAD 

T 
. ( º•<> 

273.0 
298.0 

--300.0 

-- -~ ~3:'1~ º-~ 

Rango de concent. 
(molcs/1(9) 

0.1:305-13.635 
0.1305-12.790 

·0.1305-20.251 
0.1305-12. 790 
··0;·1305-12. 79•) 

;~~:g: . ·g:~~:~=~:~;~; 
308;0 0:1145-5.987~ 
323.o 0:11.;s.,5;9en 

288.000 
298.000 
30B. oi::r:. 
323.000 

o."i 736~4~ 9-?1)1 
Oi173o-5.6S53 
o. t 7-36-5. '6853 
(1.1736-5.6853 

Oo bo 

Ca<NOsl2 -H20 
1.5225 0.2769 
0.8611 0.2813 
0.8711 0.2770 
0.7001 0.2898 
0.4127 0.3035 

>1gCl2 -H20 
1. 0480 0.3210 
(1,9356 0.3184 
0.7609 0.3126 
0.5931 0.3163 

N!Cl2 -H 20 
1.1617 (J,3506 
(J,9198 C.3574 
ú.7499 0.3581 
ú,5596 o. é\751 
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10E3Co Oesv.std. 
ln 11 

21.503~ 0.047 
11.5559 0.037 
11.4870 o.osa 
e.2131 o .. (J36 
!.2603 0.04¡ 

:;:2.3947 0.010 
21.3237 ·c..()\ 7 
20.2845 0.017 
16.3528 0,018 

18.6401 0.'C)20 
14.3925 0.-020 
:o.8796 0.020 
3.8760 ·- 0.018. 



de donde O = 10.05(irrR3)2NA' y sustituyendo el radio efectivo R 

utilizando la ecuaci6n correspondiente B = 2.5(lrrR3NA), se obtiene 

o= (10.05/2.52)0 2 (3.1.61) 

Esta ecuaci6n muestra que no puede haber valores negativos de O. Sin 

embargo, en un modelo macroscópico no se puede explicar una 

dependencia de temperatura de D, a menos que se use Ja ecuaci6n 

(3.1.61) suponiendo que a través de fuota, la dependencia de la 

temperatura de B es tranferlda a D. 

En cuanto a la discontinuidad del disolvente declaran que el valor de O 
será constante mientras el disolvente sea un contfuuo para las 

·partículas. Su distancia mutua es constante para la misma razón de 

esfuerzo, lo cual no ser-6 verdad cuando el disolvente es discontfnuo 

para las partrculas, y O se afectará en forma de una dependencia de 

temperatura por la razón de cambio de la configuraci6n de la parlfcula 

para todo el sistema. Para el agua este efecto es más prorrunclado a 

bajas temperatura, ya que a altas temperaturas la discontinuidad del 

disolvente es disminuida notablemente. 

ECUACION DE MAHLUDDIN E JSMALL 

Recientemente, en 1983, los investigadores aún continúan 

esforzándose por encontrar una expresión que describa la dependencia 

de la viscosidad con la concentración, y de las propiedades de 

transporte en general. Mahluddin e lsmall, realizaron un análisis 

experimental para electrólitos acuosos a altas concentraciones, 

considerando que aiID con los importantes avances logrados por Pitzer 

en 1980, la mayorfa de las ecuaciones que se han publicado, tanto 

-125-



emp(rlcas como tel'iricas, fallan al aplicarse a altas concentraciones, 

excepto aquellas que están basadas en la ecuación de Vancl. Sin 

embargo, aunque la ecuación de Varal describe empfricamente los 

datos experimentales a altas concentraciones, el concepto te6rico 

sobre el cual se desarrolla no es vá1ido a altas concentraciones. Por 

lo tanto, tratan de obtener una expresi6n para describir la 

dependencia de la concentración· de la viscosidad, midiendo 

experimentalmente las viscosidades de tres sistemas de electr6litos: 

(Ca(N03)z-H20, MgC12H20 y NiClz-H20} en funci6n de la temperatura y 
la concentración. 

Al graficar los valores obtenidos, se observó que a baja 

concentración hay un incremento gradual de viscosidad con la 

concentración, y la variación se hace más rápida a altas molalidades. 

Asf que la ecuación empírica propuesta para describir tal dependencia 

de la concentración es de la forma 

(3.1.62) 

donde a0, b0 y c0 son panúnetros constantes para un sistema en 

particular. Para comprobar la validez de esta ecuación, el análisis se 

aplicó a varios sistemas, resultando satisfactoria. En graficas de logr¡ 

contra (b¡,m+c0m2), tal como se muestan en la Figura (3.1.6), se 

observa que el ajuste lineal es exacto, y en la Tabla (3.1. 7) se 

encuentran los parámetros para los tres sistemas bajo estudio. 

Finalmente, no fue posible esclarecer la naturaleza exacta de la 

transición estructural que ocurre casi en la concentración crrtica, 

aunque parece ser que se presenta una transición por una estructura 

··casi cristalina. 
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FIGURA 3.1 .6 GRAFICAS DE log'I CO~TRA b 0 m + c0 m2 PARA LOS SISTEMAS 
Ca{NO >l2-H20, l'lj:b-H20 Y NiCl-H2D 

•Datas experimentales obtenidas 
•Datos experimentales de Angel y Bressel ( 1972) 

(3) 
(1) (4) 

2.0 

1.2 o.o 

0.4 

-o •• 

o.e l'lgCl2 - "il 

l 
0.4 

0.6 

-0.2 

0.5 , .o 1.s 2.0 2.5 
(b 0m + c0'"'2) 
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Concluyendo, el conocimiento que se tiene de la viscosidad de las 

soluciones de electr~litos es fundamentalmente empírico, ya que la 

teorfa cinética de los líquidos se ha desarrollado en forma parcial. 

Sin embargo dado que se presentan varias ecuacione,s para el cálculo 

de viscosidad, es posible contar con su determinación eligiendo la 

ecuación que se adecue a las necesidades de precisión y disponibilidad 

de información. 



NOMENCLATURA 

A,A constantes 

ao 1 2 .parámetros de viseosidad 

B', B' constantes 

b0 parámetro de viscosidad 

C,C constantes 

C concentración en g de solut.o/g de solución 

e concentración molar 

c0 parámetro de viscosidad 

D,D constantes 

e signo de la i::arga de los iones 

e carga electrónica de los iones 

F fuerza por unidad de volumen 

f coeficiente de fricción 

h parámetros de viscosidad 

fuerza iónica 

k constante de Boltzmann 

M peso molecular 

m molalidad 

N número de Avogadro 

n número de iones 

P presión 

q densidad de carga 

r distancia de separación entre iones 

r radio del ion 

T temperatura absoluta 

tiempo 
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V voltmen molar de las moléculas de soluto 

Ve vohmen molar rígido.efectivo promedio 

v velocidad 

v' velocidad constante 

x,y;z direcciones referidas a un eje de coordenadas x,y,z 

x fracción mol del soluto 

z magnitu:I de la valencia iÓnica 

E constante dieléCtrica 

Y± coeficiente de actividad medio ió'nico 

iI> fraccion de volumen de las partfoulas 

4>v volumen molar aparente 

r¡ viscosidad de la solución 

l"lo viscosidad del disolvente puro 

K constante de Debye-Hibkel {longitud inversa) 

p densidad 

'( esfuerzo cortante en un plano xy 
'( tiempo de relajación 
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3.2 DIFUSION 

En el aralisis de las propiedades físicas de soluciones de electrólitos 

se han establecido las interacciones de un ion presente en una 

soluci6n, con su ambiente de moléculas de disolvente y con otros 

iones. Ahora bien, vamos a dirigir nuestra atención sobre el 

movimiento de los iones a través del ambiente en que se encuentran. 

Existen dos aspectos de los movimientos iónlcos. Primero se tiene el 

aspecto individual. Esta concierne al comportamiento diramlco de los 

Iones como individuos: las trayectorias que trazan en el electr6lito y 

las velocidades con que las recorren. Estas movimientos son 

fundamentalmente al azar en cuanto a su sentido y dirección. En 

segundo lugar, los movimientos iónlcos tienen un aspecto de 

comportamiento de grupo, que es de particular importancia cuando 

son más los iones qua se desplazan en ciertas direcciones que en 

otras, dando asf origen a un arraste o flujo de iones. Este arrastre 

liene importantes consecuencias ya que un ion posee una masa y 

transporta una carga. En consecuencia el flujo de iones en una 

direcclon preferida, da como resultado un transporte de materia y 

flujo de cargas. 

Algunos ejemplos de las aplicaciones de la difusi6n de especles 

iónicas se encuentran en el intercambio iÓnico, extracción de metales, 

reactores electroqwmicos y en membranas de separacl6n. 

De forma análoga a la viscosidad, la difusividad D AB de un sistema 

binario se define con la Ley de Fick de la difusión 

(3.2.1) 
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Esta ecuaci6n establece que la especie A se difunde (se mueve con 

relaci6n a la mezcla} en la direcci6n decreciente de la fracció'n molar 

de A, de la misma forma que el calor fluye por conducción en la 

dirección de temperatura decreciente; es decir la difusión de A en un 

sistema de A y B tiene lugar debido a la existencia de un gradiente de 

concentración de A. Las LITTidades en que se expresa el coeficiente de 

difusi6n son de área por LITTidad de tiempo, y normalmente se da en 

cm2/s. 

Los procesos de transferencia de masa en sistemas de electrólitos 

diluitlos son normalmente descritos con las ecuaciones de Nenrst­

Planck, y para sistemas concentrados las ecuaciones 

generalizadas de Maxwell- Stefan resultan ser las más convenientes 

según Krishna (1987). A continuación se describe brevemente el 

fundamento teórico de difusión y la Ley de Fick para soluciones ·de 

electrólitos; as! como algi.inas de les ecuaciones desarrolladas para la 

predicci6n del coeficiente de difusión de estas solu::iones. 

LEY DE FICK 

Consideremos que en una solución electroHtica la concentración de una 

especie varia en la dirección del eje de las x, pero permanece 

constante en las direcciones de los ejes de las y y de las z . 

. Si se transfiere lITT mol de la especie i desde una concentraci6n inicial 

ci en xi hasta una concentraci6n final de ºf a xf' el cambio de energfa 

libre, o potencial químico, del sistema (suponiendo que la solución se 

comporta idealmente) es igual a: 
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(3.2.2) 

El gradiente de potencial químico conduce a un movimiento neto, o 

transferencia de la especie l desde lJJ1a regi6n de elevado potencial 

qufmico a un potencial qufmico bajo. Este flujo neto de la especie 1 a 

lo largo del gradiente del potencial químico es una difusión, y por lo 

tanto, el gradiente del potencial qufmlco puede considerarse como la 

fuerza causante de la difusión F0. Por lo tanto, puede escribirse que 

(3.2.3) 

Considerando que la fuerza de difusión produce un flujo de difusión J, 
que es el número de especies de la especie i que atraviesa cada 

segundo la unidad de área de un plano normal a la dirección de flujo, y 

suponiendo que, cuando se esta produciendo una difusión, la fuerza 

motriz F0 y el flujo J, alcanzan valores que no cambian con el tiempo 

(cuando el sistema ha alcanzado un ~gimen permanente). En este caso 

la relación entre el flujo de difusi6n J y la fuerza de difusión F 0 se 

puede representar de manera general mediante una serie de potencias 

(3.2.4) 

en la que A, B, C, etc., son constantes. Mediante las consideraciones 

apropiadas, la ecuación (3.2.4) se reduce a 

J = BF0 (3.2.6) 

Se ha indicado que la fuerza motriz que actua sobre 1 mol de iones es 

igual a -dµ/dx (ecuación (3.2.5)). Por lo tanto, si se conoce la 

concentración, c1 moles por unidad de volumen de la especie que se 

difunde en un punto adyacente al plano de tránsito, la fuerza motriz de 

este plano será -c1{dµ/dxl. De aquf se obtiene a partir de la ecuación 
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(3.2.5) 
J = -Bc1dµ¡ldx 

Suponiendo un comportamiento ideal 

µ = µ0 + RT ln c1 

(3.2.6) 

(3.2.7) 

en donde µO es el potencial químico a condiciones estandar, T es la 

temperatura absoluta y R es la constante de los gases. La ecuación 

(3.2.6) se tra: 0 fonna en 

(3.2.8) 

La ecuaci6n (3.2.8) expresa la proporcionalidad que existe entre el 

gradiente de concentración y el flujo por difusión correspondiente al 

régimen permanente. Esta proporcionalidad también está expresada en 

Ja primera Ley de Fick para la difusión en régimen permanente. 

J =-O dc¡ldx (3.2.9) 

en la que D es el llamado coeficiente de difusi6n el cual puede expre­

sarse, para soluciones ideales, por medio de la ecuación de Nemst­

Hartly corno sigue 

(3.2.10) 

donde AA y /\8 son las conductanclas equivalentes de los iones, Fes 

la constante de Faraday = 96493 Coulombs/equivalente, y z A y z8 son 

las valencias de los iones de la sal AB. 

Igualando los coeficientes de dc1/dx en la ecuación (3.2.8) con los que 

aparecen en la Ley de Fick (ecuación {3.2.9)) se tiene 

BRT=D (3.2.11) 
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Ahora bien, la ecuación (3. 2.11) se obtiene suponiendo que se trata 

de una solución ideal. Sin embargo, en los casos en que la solución no 

se comporta idealmente, la expresión equivalente se obtiene partiendo 

de la ecuación (3.2.6) con µ=µº+RT ln y.e., donde y. es el 
1 1 ! 

coeficiente de actividad. Por lo tanto, 

O= BRT(1 + dlny1/dlnc1) (3.2.12) 

Si se analiza la ecuación (3.2.12) se obtiene que el coeflciente de 

difusión no es exactamente una constante, ya que depende de la 

concentración. En la Tabla (3.2.1) se presentan los coeficientes de 

difusión de algunas soluciones acuosas de electrólitos a diferentes 

concentraciones a 25ºC. 

Sin embargo si la variación de los coeficientes de actividad no es 

significativa para la diferencia de concentraciones que es causa de la 

difusión, entonces (c¡lr¡HBy/Bc¡l«1, y por lo tanto, para fines 

prácticos O se puede considerar constante. 

Por otro lado se tiene que la ecuación (3.2.9) nos dice que relación 

existe entre el gradiente de concentración y el flujo en condiciones 

estacionarias, pero no dice nada acerca de como pasa el sistema desde 

el ria equilibrio, hasta un estado estacionario, cuando se introduce una 

fuente en el interior del sistema o en el lfmlte del mismo. Esto es, no 

dice nada acerca de corno varia la concentación con el tiempo a 

diferentes distancias de la fuente, por lo que ahora se plantea la 

variación de la concentración con el tiempo, cuando se produce 

bruscamente un gradiente de concentración en un electr61ito que se 

encuentra al inicio en un estado de equilibrio. 
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Variación de la concentración con el tiempo 

COf.lSiderando lDl paralelepípedo, como el que se observa en la Figura 

(3. 2 .1), de área una unidad y longitud clx. Los iones se difunden de 

manera que se introducen en el palelepfpedo por la cara izquierda y 

salen por la cara derecha. Se supone que la concentración de los Iones 

que se difunden son una función contfnua de x. Si c es le corcenlaci6n 

de los Iones en la cara Izquierda, la concentració~ en la cera derecha .. 
sera 

e+ (dc/dx.) dx (3.2.13) 

La ley de Fick {ecuación (5.3,9t! permite expresar el flujo que entra 

y el que sale del paralelepfpedo, Así, el flujo de la cara izquierda, 

JL = -Ddc/dx. 

y el flujo de la cara derecha saliente es 

JR = -D d(c + (dc/dx) dx.)/dx. 

El flujo neto de salida del paralelepfpedo de volumen dx., es 

JL - JR = D (cflc/ dx2) dx. 

(3.2.14) 

(3.2.15) 

(3.2.16) 

Por lo tanto, el flujo de salida de iones por unidad de volumen y por 

unidad de tiempo es D(cflc/dx.2). Pero este flujo neto, es. en realidad 

la variación de la concentración con el tiempo, dc/dt, que ·se ha estado 

buscando. Al introducir esta variación en la ecuación (3.2.16) se 

obtienen derivadas parciales, ya que la concentración depende tanto del 

tiempo como de la distancia. De aquí que 

(3.2.17) 

Esta ecuación se conoce con el nombre de segunda ley de Flck, la 
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FIGURA 3.2.1 ESQUEl'IA REPRESENTATIVO 

Flujo de iones 
entrantes 
JL • -°tBi CARA l ; 

Ccrcentracián ,,'~------ .. ----- .... 
ibilca e ___ ...., 

/' 
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cual describe todas las caracterrsticas generales de los problemas de 

difusión, sin describir los detalles completos de un proceso de 

difusión en particular. Por lo tanto, resulta necesario contar con las 

condiciones inicial y final y e la frontera del problema en particular 

de que trate para resolver esta ley. 

Para simpllficar le solución de la segunda ley de Fick se puede hacer 

uso de las transformadas de Laplace, y entonces adopta la forma 

pe - e (t = 0} = DrfZ c/rJxZ (3.2.18) 

donde p es una cantidad positiva y e es la transformada de 

Laplace de c. Esta ecuación es una diferencial total, ya que 

únicamente contiene la variable x que se puede resolver 

fácilmente que aquella en le que aparecen derivadas parciales. 

ECUACION DE WISHAW Y STOKES 

, 
mas 

Wishaw y Stokes, en 1954, llevaron a cabo mediciones experimentales 

de coeficientes de difusión de las soluciones acuosas de NH~03, 
UN03 y (NHJ:¡S04 a 2SoC. Estos datos se presentan en la Tabla 

{3.2.2), y en la Figura (3.2.2). 

Con el estudio de estos datos presentaron una ecuación teórica para el 

coeficiente de difusión de soluciones de electrólitos 1: 1, en el cual se 

considero a un electrólito 1: 1 a una concentración e, en la forma de 

iones llbres a concentración ac en equilibrio con pares de iones a 

concentración {1-a)c. Se considera también gue las velocidades del 

anión, v A; del catión, v 8; de un par anlón-cati6n, v AFÍ' y total, v; son 

iguales {debido a la condición de electroneutralidad). Finalmente se 

·13B-



TABLA 

TABLA 3.2.1 COEFICIENTES DE DIFUSION 

cx103 lmol/mll So luto Dxto5 <c,;,sl 

º· 01 
0;10 
1~CÍO 
0;01· 

.. o.·10. 
1.00 
0.01 

.0.10 
1.00 
0.01· 
0.10 
1.00 

Hamod y °""'" (1958). 

NaCl 
NaCl 
NaCl 
LiCl 
LiCl 
LiCl 
HCl 
HCl 
HCl 
&aCl2 
BaCl2 
BaCl2 

1-547 
1.485 
1.484 
1.312 
1.268 
1.302 
3.182 
3.0.56 
3.453 
1.239 
1.106 
1.179 

3~2.2 COEFICIENTES DE DIFUSION EXPERIMENTALES A 25 CC. 

e (moles/ll o )( 105 <cm2 /s) 
NH•NO• 

0.0507 1. 791 l. 785 
0.1011 1.769 
0.2024 1. 750 1. 747 
0.4050 1.731 l. 731 
l. 0010 1.695 1.685 
2.0260 1.638 t .633 
3.0000 1.576 
4.0000 1.522 1.522 
5.1040 1.469. 1.470 
6.0400 .1.418 1. 422 
7.6280 1.338. 

LiNOs 
0.7100 1.240 1.243 
0.1279 1.240 1.240 
1).2081 1.247 1.247 
0.5989 1.267 1.264 
1.0140 1.294 1.293 
1.5730 1.320 1.319 
2.5290 1.335 1.337 
3.2830 1.326 1.323 
4.3500 1.276 1.276 
5, 1270 1.230 1.227 
o.4040 l. 117 l. 117 

!NH•l2SO• 
0.0525 0.800 0.805 
0.1002 0.825 0.825 
0.2059 0.869 0.869 
0.3824 0.915 0.917 
(1.5621 0.950 0.95() 
1.1550 1.027 1.025 
2.3930 1.086 1.082 
3.5940 l. 1:::6 1.124 

Los valores de D se encueritran por duplicado 
ya 9uc se efectuaren dos corridas p2ra loi\S 
mism~s condjciones 
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FIGURA 3.2.2 COMPARACION DE COEFICIENTES DE DIFUSION EXPERIMENTA­
LES (o), CON LOS CALCULADOS CON LA ECUAC!ON (3.2.31) (LINEA 

CONTINUA) 

Para NH.Cl, LiCl, LiN03 : a = 1 
NH4NO,: Cl(áe Tabla 3.2.3) 
NH.Cl: .n = 0.6 
NH4 N0 3 : n =O 
LiCl: n = 2.8 
L-iN03: n ;:: 2.5 

2.0 
(q1/2 

(""les/1)112 

-1l(J-

3.0 



hace uso del tratamiento que para difusión de mezclas lfquidas 

binarias desarrollaron Harthey y Crank2 , para obtener el coeficiente 

de difusión de electrólitos l: 1 hidratados y asociados. La expresión 

resultanle es 
dlny+ 2DtJ 0 D = (1 + m dm - )(! - 0.018mn) [1+0.018m(~ - nl] 

(3.2.19) 

donde D" ABes el coeficiente de difusión del agua, el cual se considera 

con valor de 2.43x10-5 cm2/s, m y Y± son la molalidad y el 

coeficiente de actividad medio rnolal, respectivamente. n es el número 

de hidratación, es decir, el número de moles de agua transportados 

con los iones de l mol de soluto como parte de las entidades de soluto 

difundiéndose. r¡º/r¡ es la viscosidad relativa de la solución, [Jl es el 

coeficiente de difusión límite de Nernst, ~A y .6.8 son pequefus 

correcciones de concentración, y D AB es el coeficiente de difusión de 

un par iónico separado. a es el grado de disociación de los pares de 

iones. 

Para el caso del NH.J'j03, en la ecuaci6n (3.2.31) se sustituyeron los 

siguientes valores: n = O, 00 = 1.928x10-5, O AB = 1.Sx10-s, OHP = 
2.43x10-s y para a se utilizaron valores obtenidos a partir de datos 

de conductancia, los cuales se muestran en la Tabla (3.2.3). 

Los coeficientes de difusión calculados se aproximan muy bien a los 

determinados experimentalmente hasta una concentración de 6M 

(B.6m) con una variación de solo 2%, tal y como se puede observar en 

la Figura (3.2.2). 

En la Figura (3.2.2) los coeficientes de difusión experimentales son 
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TA!llA 3.2.3 ctm;ll!AC!!Jl CE LA Ectl'C!Cll IJ.2.311 PAAA SOl.Lt!OIES tt: tfl.,NO,. 

I+ 
e • 11/llo a• ,,b 1ld!n'j±/d1I D x I05calc, D x lcf•'l'· 

(moles/!) (males/Kg) (an2/s) (cm2/s) . 

0.1 Ó.1007 o.m 0.'181 2.9. 0,879 1.750 1,769 
0.2 0.2025 0.994 0.970 J.I O.B51> l. 733 1.749 
0.5 0.5139 0.'185 O.'t.:-0 3.5 0.810 1.709 1.724 
1.0 1.055-0 0.97Z 0.923 ,;,5 0.7bb 1.691 l.69il 
¡,5 1.6230 0.960 0.1!'16 J,J 0.120 1.671 l.blil 
2.0 2.2240 0.955 0.970 3.1 0.686 1.61>2 1.633 
2,5 2.6590 0.958 0.953 3.1 O.bli2 1.642 1.605 
3.0 J.5330 0.970 0.641 J.I 0.631 1.óOS 1.b7B 
4.0 5.ooeo 1.009 0.924 3.2 0.573 1.496 1.524 
s.o 6,0870 1.oos 0.907 3.3 0.549 :.452 1.472 
6.0 B.0170 1.147 0.803 3.S 0.531 1.3'13 1.421 
1.0 10.9600 1.255 O.BOb 3,9 D.511 1.312 1.J19 
e.o 13.:IJOO 1.396 0.913 1.5 0.484 1.202 1.320 

a: Grado da disociacion de pares de iones a partir de conductiv~d3des 

b: Ccrishnte de dis.x1acioo de pares de iones ~ es.cala 11t1lar 
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comparados con los que predice la ecuación {3.2.19), desarrollada 

para nitratos y cloruros de litio y amonio. Las datas de (Nl-1.¡)zSO~ no 

fueron analizados en detalle, ya que no se disponía de una teoría 

adecuada del efecto electrofarético en sales asimélricas. 

ECUACION DE NERNST-HASKELL 

Para la difusión de soluciones de sales simples muy diluidas, Reid, 

Prausnitz y Sherwoad (1977), proponen a la ecuación de Nemst­

Haskell como la más conveniente 

{3.2.20) 

D 
donde D AB es el coeficiente de difusión a dilución infinita, basada en 

la concentración molecular {cm2/s), y las valores de conduct.ancia 
D D 

tónicas limite {a concentración cero), /\A y A8, se encuentran 

tabulados para varios iones de interés a 25 oC en la referencia 4 de la 

bibliograffa base. Si se necesitan valores de conductancia a otras 

temperaturas se puede utilizar el factor de corrección T/334qw, 

donde 'lw es la viscosidad del agua {en cp) a la temperatura T. 

ECUACION DE GORDON 

Esta ecuación es obtenida empfricamente por Gordon2 (1937) y 

recomendada por Reid, Prausnitz y Sherwoad (1 977), y es aplicable 

hasta concentraciones de 2N. 

{3.2.21) 
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En algunos casos, el producto p 
5 

4i 
5 

es cercano a la unidad, as{ como la 

relación r¡0 /r¡. Cuando no !\e dispone de valores de y± y /\° a T,se 

calcula D AB a 25oC y se multiplica por (T/298){(r¡ a 25oC)/(r¡ a 1)}. 

Si es necesario puede considerarse que la relación de viscosidad a 25° 

C es la misma a T. 

Como se ha podido apreciar, actualmente se carece dé datos de 

difusión para la mayor parte de las mezclas que tienen mayor intere'S 

en la ingenier(a. Por lo tanto, se han estado utilizando valores 

estimados o extrapolados de D AB' pero en la mayoría de los casos se 

ha preferido utilizar valores experimentales. No obstante el presente 

estudio puede proporcionar una guia para la obtenci6n de coeficientes 

de difusión de sales simples o se muestran directamente algunos 

valores. 
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NOMENCLATURA 

A constante-

B constante 

e constante 

e concentración molar del soluto '\ 

constante 

Coeficiente de difusión 

D 

D 

F 

Fo 
J 

constante de Faraday, 96'!93 coulombs/g-equivalente 

fuerza de difusión 

M 

m 

N 

n 

p 

R 

T 

V 

X 

flujo de difusión 

peso molecular 

molalidad 

n&nero de Avogadro 

rnfuiero de hidratación 

presión 

constante de los gases, 8.314 J/gmol 01{ 

temperatura absoluta 

tiempo 

velocidad 

fracción mol 

x,y,z direcciones referidas a un eje de coordenadas x,y,z 

zA,B valencia de los iones A y B 

a grado de disociación de pares de iones 

y coeficiente de acllvidad 

Y± coeficiente de acllvidad medio iÓnico 
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µ. 

Ps 

volumen molar parcial del disolvente. 

volumen molar parcial de las especies i 

viscosidad de la solucl6n 

viscosidad del disolvente 

conduclancla equivalente de los iones A y B 

conduclancla l!mile equivalente 

potencial químico 

densidad del disolvente. 
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CAPITULO IV 

PROPif.DADES TERMODINAMICAS 

En comparación con el estudio de las propiedades ya descritas, las 

propiedades termodinámicas han sido estudiadas más profundamente 

tanto teórica como experimentalmente. La razón de este creciente 

Interés es su extensa aplicación para el diseño de procesos, en 

geologfa (análisis de procesos de transferencia de iones), etc. 

Hasta ahora todos los modelos que se han ido planteando tienen como 

objetivo describir lo más fielmente posible el comportamiento de las 

soluciones electrolíticas. Tal comportamiento incluye la desvlaci6n a 

la idealidad producida por las fuerzas electrostáticas presentes en la 

solución, la cual se ha representado mediante el coeficiente de 

actividad lónico medio y las funciones tennodinámicas en exceso. De 

estas alternativas, el coeficiente de actividad tiene mayor aplicación 

por su esencial Interés para la determinación de la distribución de 

componentes entre dos fases o en la reacción química de un 

componente en solución. 

Desde principios de este siglo se ha propuesto una gran variedad de 

modelos de interacción entre partículas iÓnlcas para determinar las 

propiedades termodinámicas de las soluciones electrolíticas. Uno de 

los planteados inicialmente es el de van Laar, quien tomando de base 

la ecuación de Van der Waals, para gases, Introduce el concepto de 

volumen de exclusión formado por solvatación iónica. Dolezalek 

atribuye que toda desviación de la idealidad, es producto de la acción 
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qufmica. Ambos modelos surgen de la observación del comportamiento 

de los resultados experimentales y del entonces imperante concepto de 

gas Ideal. 

El estudio de las propiedades termodinámicas de las soluciones 

electrolfticas toma otra orienteci6n cuando Lewis propone los 

términos fugacidad y actividad. Junto con Randall, obtiene una 

ecuación para el coeficiente de actividad iÓnico medio en función de la 

Intensidad IÓnica que considera cumple para todos los sistemas de 

soluciones electrol[ticas. No obstante, Bransted encuentra que 

también depende del tipo de valencia. La contribución de Bransted es 

el "Principio de las interacciones específicas", que surge de 

reconocer que las fuerzas entre partrculas electrolrticas y no 

electrolrticas producen un término no lineal con la concentración para 

los coeficientes de actividad y osmótico. Este término es específico 

para cada electr6lito en particular. 

Retomando el trabajo de Lewis y Randall y de Bronsled, Debye y 

Hi.ickel le dan un valor al término exponencial de la ecuación de Lewis 

y Randall, la rearreglan, y asf dan a conocer su famosa ley límite 

que es tomada como base en todos los estudios en cuanto a soluciones 

electrolfticas se refiere. Desde la publicación de esta ley limitante, 

en 1923, el estudio de las soluciones electrolrticas ha estado 

orientado hacia la adición de nuevos términos a la ecuación da Debye­

Hückel, con el fin de obtener una ecuación que represente una mayor 

variedad de soluciones electrolfticas en amplios rangos de 

concentración, temperatura y presión. 

El origen de estos términos adicionales ha estado vinculado a la 
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publicación de nuevos métodos de cálculo matemático, nuevas teorfas, 

como se observará a continuación en este capftulo. En las primeras 

etapas de estudio, investigadores tales como Friedman y Guggenheim, 

obtuvieron polinomios que relacionaban la energía libre en exceso en 

~rminos de coeficientes de interacción binarios, no obstante, como 

para su cálculo requerfon un gran número de datos experimentales, no 

tuvieron gran aceptación. Posteriormente, Scatchard, Pitzer y 

Bromley dan un tratamiento un tanto diferente. Todos ellos dividen el 

efecto total observado en contribuciones Oebye-Hückel, diferenciá'ndose 

el trabajo de cada uno de éstos precisamente en las segundas. De 

éstas tres aportaciones, la más relevante y actualmente aplicada, es 

la de Pitzer, quien propuso un modelo de fácil solución y alta 

precisión. Se han publicado otro tipo de trabajos, como es el de 

Meissner y Kusik, que a pesar de que no dan aproximaciones inuy 
buenas, son bastante completos, sencillos y para cálculos rapidos se 

recomienda su aplicación. Durante la ú"ltima decada se ha estado 

estudiando un nuevo modelo, el modelo de compcisiciÓn local, el cual 

utiliza las herramientas matem.!íticas más recientes, tales como el 

modelo NRTL. 

En este cap[tulo se desarrollaran las propiedades tennodinámicas 

energfa libre de Gibbs, coeficientes de actividad y osmótico, entalpía, 

capacidad calorífica y presión de vapor, profl.IJ1dizand:i m&s en las tres 

primeras, incluidas en la sección llamada funciones termodinámicas 

en exceso, en virtud de que a partir de éstas se pueden derivar las 

demás. 
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4 .1 FUNCIONES TERMOOINAMICAS EN EXCESO 

MODELO DE FR!EDMAN (1960} 

Electr6litos simples. 

Determina las propiedades termodinámicas de las soluciones 

electrolfticas con base en las funciones en exceso propuestas por 

Scatchard, y Scatchard y Raymond. Define las propiedades 

termodiramicas partiendo de la definici6n de potencial qufmico para 

cualquier soluto, 

(4.1.1) 

donde µ ¡ es el potencial químico del soluto i; µ i 0 el potencial químico 

del soluto en el estada de referencia a la misma temperatura y 
presión que la solución ; m1 la malalidad de la especie i en la 

solución. Relaciona la molalidad del soluto con el potencial químico 

del solvente mediante la siguiente ecuación de Gibbs-Duhem: 

! = 1, 2, .... 

(4.1.2) 

donde µwº es el potencial químico del solvente puro a la misma 

temperatura y presión que la solución; Mw es el peso molecular del 

solvente, y rjl el coeficiente osmótico, dado por: 

1 Jm 
<P = i + m °Zrn¡ d ln Y¡ 

o 
{4.1.3) 

-153-



La energía libre parcial del solvente expresada por kilogramo, es: 

G = G 0 - RT m Q> w w {4.1.4) 

Como el objetivo es expresar la energfa libre en exceso de una 

solución eleclrolític:a producida desde un estado de referencia 

representado por 

Hasta lD1 estado definido, entonces: 

ex • RT 1 -µi = µi - µ¡ = n Y¡ 

G ex = G - G • = RT m (1 - $) w w w 

para el solvente, y 

=RTm (1-Q>+~x¡ lny¡) 

para la soluc!6n electrolftic:a, donde: 

x1 = m1 /m 

(4.1.5) 

(4.1.6) 

{4~L7) 

·. (4~'LB) 

(4.1.10) 

es la fracc!6n del soluto de las especies i. Si por conveniencia se 

.define una cantidad de salute medio 

Y+=}:x. Y. 
- l 1 

donde Y¡ corresponde a cualquier c:anlidad de so luto mol al parcial, la 

ecuación {4.1.10) queda de la siguiente forma: 
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Gex = RTm {1 - 4> + In y~) {4.1.11) 

la cual es válida en general y puede usarse para calcular la energía 

libre en exceso de cualquier solución simple a partir de 4> y Y+ 

conocidos. 

En las figuras {4.1.1-4) se ilustra el comportamiento de las 

propiedades en exceso G, H, V y S, para diferentes sistemas de 

electrÓlitos simples. El comportamiento de estas propiedades, 

Diamond lo explica como producido por una hidrÓlis!s localizada que 

se lleva a cabo cuando ima molécula de agua entre dos iones de carga 

opuesta es fuertemente polarizada. La disminución en la energfa libre 

observada en estas gréficas, se considera debido precisamente a esta 

interposición. 

Mezclas de elec:trólitos 

Para mezclas de electr6litos expresa Ja G8x como: 

(4.1.12) 

donde G8"(1,l} es la energfa libre en exceso de una soluc!6n A 

formada por los iones 1-3, y G8"(0,l} para una solución B pura 

fonnada por los iones 2-3; D.mGex es el aumento en la energía libre 

en exceso de la mezcla, y representa una medida del cambio en las 

interacciones !Ónices en el proceso de mezcla. Cada término de la 

ecuación pertenece a una soluci6n de la misma intensidad iÓnica, 

termperalura y presión. 

La energía libre en exceso en términos de la composición para cada 

una de las soluciones A y B, es: 
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FIGURA 4. 1 • 1 FUNCIONES TERl'lOD !NAMlCAS EN EXCESO PARA SOLU­
C IDNES DE LiCl A 2s•c. LA LINEA PUNTEADA SE CALCULO MEDIANTE 
LA RELACIDN -2Rns/k 2 PROPUESTA POR FRlEDMAN ANALOGA A LA 

ENERGlA UBRE EN EXCESO 
(La_ escala para el volumen en exceso está en la ordenada 
a la derecha y para las demás propiedades a la 

izquierda) 

900 

600 ... 
o 
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"' 

FIGURA 4.1. 2 FUNCIONES TERMIJDINAl'IICAS ES EXCESO PARA SOLU­
CIONES DE NaCl A 25ºC. LA CURVA PUNTEADA SE CALCULO MEDIANTE 
LA RELACION -2RT A6/k 2 , ANALOGA A LA ENERGIA LIBRE EN EXCESO 
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FIGURA' 4.1. 3 FUNCIONES TERl'IJDINAMICAS DE EXCESO PARA 
SOLOCIONES ACUOSAS DE Nal A 25ºC. AL IGUAL QUE EN LAS 
FIGURAS ANTERIORES, LA LINEA PUNTEADA SE CALCULO MEDIANTE 
LA RELACION -2RT AB/k2 , EN ANALOGIA CON LA ENERGIA LIBRE 

EN EXCESO 

o 
E -" ... 

o • E u -" . -u . . .. 

FIGURA 4.1. 4 FUNCIONES TERl"ODINAMICAS EN EXCESO PARA 
SOLUCIONES ACUOSAS OE BaCt, ~ 25ºC 
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GAex(y,I) - GAex(i_,J) = -2.303RT }:aAn f1 (1-y)n 
Gaex(y,J) - Gaex(O,J) = -2.303RT }'.aBn ¡n ¡ 

n = 1, 2, •.• 

p =o, 1, 2, ..... 

(4.1.13) 

(4;L14) 

(4.1.15) 

donde los coeficientes a An' ªBn y ~ son ÍLD1CIÓn de la intensidad 

iÓnica, temperatura y presión. Además, representan las interacciones 

entre pares !Ónices. La ecuación que relaciona a An , ªBn y ~· es: 

donde ( ; ) es un coeficiente binomial. Los coeficientes ~ la ecuación 

anterior deberan obtenerse a partir de datos experimentales de los 

componentes que forman la soluolón. 

MODELO DE GUGGENHE!M {1956) 

Trabaja al igual que Friedman, a condiciones de temperatura y 

presión constantes, también plantea su modelo termodinámico en 

términos de la energía libre en exceso. 

Considera un sistema formado por n n~ero de Iones, donde M y N 
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representan a los cationes y X y Y a los aniones. Identifica las 

molalldades !Ónlcas por mM , mN , mx y my, tal que la molal!dad 

total, m, es: 

(4.1.16) 

Define la energfa libre en exceso de las soluciones electrolfi.icas como 

aquella energía producida por las interacciones iÓnicas coulomblcas, y 

la representa por un polinomio de grado n, para la concenlraci6n, 

como sigue: 

Gex/RT = {MXJmMmX + [MYJmMmY + (NX)mN"?< + (NY}mNmy + 

% (MM)mM2 + 2 (NN)mN2 + 2 (XX)mx2 + 2 (YY)my2 + (0)m3 

(4.1.17) 

donde (MX), etc. denotan los coeficientes independientes de la 

composici6n, pero sí de la temperatura; (0)m3 representa términos 

de mayor orden y potencias de m. 

Simplificando la ecuaci6n (4.1.17) para bajos valores de m, el 

Último término será cero. Ahora cambiando por conveniencia la 

notación de los coeficientes como sigue: 

AMX = 2 (MM) + (MX) + 2 (XX) 

AMY = 2 (MM) + (MY) + 2 (YY) 

ANX = 2 (NN) + (NX) + 2 {XX) 

ANY = 2 {NN) + (NY) + 2 (YY) 

óMN = (MN) - ~ (MM) - 1 (NN) 
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óxy = (XY) - 2 (XX) - 2(YY) 

La ecuaclÓn (1.1.1 7) queda finalmente: 

(4.1.18) 

Esta ecuación implica que se desprecian las interacciones entre 

trlpletes iónicos y iones del mismo signo y cumple hasta una 

concentración 2m. Este modelo solo considera interacciones entre 

pares de lonas. 

MODELO DE GEORGE SCATCHARD (1968) 

En sus primeros estudios sobre soluciones electrolíticas (1934), 

George Scatchard propuso determinar las propiedades termodinámicas 

a partir de unas funciones en exceso, expresadas como una serie de 

potencias para las molalidades de los salutes. Eslas funciones en 

exceso contemplaban todos los factores responsables de la desviación a 

la idealidad detectados en las soluciones electrolrtlcas. 

Posteriormente, en 196 7, decide hacer una clara dlferenclacl6n entre 

las contrlbuciones no electrolftlcas y electrolfücas, para lo cual 

considera que : 

1. No debe haber una solución de un electr6l!to simple a causa de que 

cada electrólito de catión debe estar balanceado por un equivalente de 

anión. 

2. La energfa libre por mol de soluto, el coeflclente osm6tico y los 
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logaritmos de los coeficientes de actividad .::ontienen términos en las 

rafees cuadradas de Ja intensidad iónica, que no pueden ser 

representados por series de potencias enteras para Ja concentración. 

Scatchard determina la energfa libre en exceso a partir de dos 

contribuciones: un término Oebye-Hückel, GDH, y un término no Debye­

Hückel, Gn, obtenidos cada l.IJ10 a partir de las interacciones entre 

pares, tripletes, etc. iónicos. 

La energía libre no Oebye-Hückel la define para cada tipo de 

interacción como sigue: 

{Gn/RTW)z= f f m/mk' bjk = (}:m/2)2 j'.fªJk xJ xk 

con BJk = {2bjk - bjj - bkkl 

Si zj zk) O, y Bjk = {2bjk + bJJ + bk¡J 

si Zfk < 0. 

(Gn/RTWh =};}:}: m .'mk'm¡ djkl 
j k l J 

(d1/RTW) 4 =}:}:}:}: m.'m .'mk'm¡'f. ºkl 
i j k l ¡ J !J 

{4.1.19) 

(4.1.20) 

(4.1.21) 

(4.1.22) 

(4.1.23) 

donde los salutes en general se denotan por los sub[ndices !, j, k, l, 

los cationes por a, b, e, d y los aniones por e, f, g, h. Por 

.conveniencia, Scatchard expresa la cantidad y la concentración de un 

ion en equivalentes de la siguiente manera: 

n¡' = n¡ lz¡ 1 

m¡'=m1 lz¡I 
La relación que permite convertir de concentración a intensidad iÓnica 
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y viceversa es: 

m¡'= 2 I/lz¡I 

y la relación que da la fracción equivalente: 

La energfa libre Debye-Hückel la expresa como: 

GDH/RT = WS z l. X/a' 
i t 

(4.1.24) 

en la cual S es la pendiente Debye-Hückel para el In Y• de un 

electr6lito uni-univalenle, es función de la temperatura y p~ión; 11 = 
mtiz(l/2; X representa las Interacciones entre pares lónicos, está 

dada por: 

X= x2 - 2x + ~ln(l + x) 2 [ x/3 - x2/4 + x3/S - x4/6 + .. ] 4.1.25 
X 

donde x = "ª = a'J( El valor de a' para electrólitos 1-1 se ha 
lomado Igual a 1.5. 

Para una mezcla, el término GDH, es: 

GDH/RT = WS}: ¿ m 'mt (jz ¡¡¿ m '+ lzrll ~ mb1 Xa.rfaa/ 
af ª ªg g b 

Esta ecuación depende de la suposición: 

ªar' = (Zaaf + ªaa + ºrr" 141
2 

ªab' = (Zaob - ªaa - ªbb)" 1412 = O 

(4.L26) 

El modelo de Scalchard cumple para una solución electrol!tica de 

cualquier número de electrólitos de cualquier valencia. También 
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cumple para concentraciones altas. A diferencia de la ecuación de 

Guggenheim, considera las interacciones entre cualquier tipo de ion, 

sin importar la carga, escribe el t~nnino Debye-Hückel como una 

expansión en series de potencias para la intensid~·l iÓnica, e introduce 

terceros y cuartos coeficientes viriales. A pesar· de que se aproxima 

muy bien a los valores experimentales, su desarrollo matemático 

resulta un poco complicado. 

MODELO DE REILLY Y WOOD {1969) 

Presentan un tratamiento para determinar las propiedades 

termodinámicas de mezclas de electrólitos simétricas y asimétricas, 

el. cual requiere el conocimiento de las propiedades de los electrólitos 

puros y de las mezclas con un ion comÚn. 

Definen la energfa libre en exceso de mezclado, 13.mGex, para una 

mezcla con un ion com&i formada a I constante a partir de y 

kilogramos de solvente, con electrólito 1-3, y (1-y) kilogramos de 

solvente con electrblitos 2-3, como: 

D.mGex = RTl2 y(1-y) [ g0 + (1-2y)g1 ] (4.1.27) 

donde g0 y g1 son constantes caracterfsticas de Ja mezcla. Para 

obtener los valores de estas constantes Reilly y Wood consideran el 

enunciado de Friedrnan, que dice: "La energía libre en exceso está 

gobernada por el cambio en las concentraciones de los pares y 

tripletes de iones en el proceso de mezclado". Entonces, introducen 

estos efectos relacionando la Gex con una constante característica, 

Bu, de las especies u, y con el cambio en el producto de concentraci6n, 

t3.mC1, de las especies u cuando se forma la mezcla, tal que: 
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l::i. Gex = RT ¿a l::i. C1 
m J u m 

(4.1.28) 

Donde el producto de concentració'n, ci, se determina multiplicando la 

concentración de los iones en las especies, por la m"sa de solvente en 

la solución. t::i.mC1 se evah'.ía al restar las condiciones iniciales de las 

finales. En la tabla {'1.1.1) se dan las concentraciones para una 

mezcla de soluciones binarias con un ion común. 

Para una especie u= 002 {donde los dos primeros drgllos representan 

callones y el 6ttimo aniones) en una mezcla de dos soluciones binarias 

con un ion comÚn, el t::i.mé1, es: 

De la misma forma se calcularfan los demás cambios en el producto 

de concentración para las dem~s especies lÓnicas presentes, es decir: 

u= 200, 020, 011, 110, 101. 

Aplicando la ecuación (4.1.28) a Amé1 calculadas para gases iÓnicos, 

la energfa libre en exceso llene la forma: 

donde 

l::i. G ex = RT/2y(l-y}g 
m pares pares 

(4.1.30) 
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TASI,¡\ 4.l.l CONCENTRACIONES DE MEZCLAS DE SOLUCIONES 

. Masa de 
Concent. de Concent. de Caneen t. de solvente 

ion 1 ion 2 ion 3 (Kg) 

Solución 21 -21 inicial 1 z1 (z,-z,) o 
~ Z1 (z1;-Zl) 

y 

Solucilm 21 · ;:;2r 
inicial 2 o 

~~'.cz1:.:z,r · l. - y 
z1(z~:.-z'1) 

Solución rr (l-¡}21 { · .:.!2I · 
final z -z,) zi(z,-z,) zs(z1-z1) 

-fl-xl2I ) 
zi(z,-z,) 
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(z1-zz) B1º1 (z1-zzl 8 011 

- Z¡Z3(Z¡-Z3) 2(zz-Z3) + ZzZ3(Z¡-Z3) (Zz-Z3) 2 (4.1.31) 

El efecto de la formación de tripletes es más complicado, dado que en 

general intervienen en más de un pará'metro, es decir contribuyen 

tanto para g17 como para g0• Los valores aproximados para estos 

4J (-z1+3zz-Z3) 8201 (3z¡-Zz-2Z3) BDZI 
par:metros son: [ 

&o= gpares + z3{z1-z3){z2-z3) z 1
2(z1-z3)2 + z2

2(z2-z:¡) 2 

(z1+z2-2z3) 8 111 {z1-zz) [ (z1+3z2-4z:¡) B102 

Z¡Zz(Z¡-Z3) (zz-Z3) + Z3(Z¡-Z3) (Zz-z3)2 Z1(Z¡-Z3) -

(3z1+z2-4z3) 8
012 l } 

Zz(Zz-Z3) (4.1.32) 

4J(z¡-zz) ( 9201 so21 8111 

g¡ = Z3(Z¡-z3} (z2-z:J Z¡2(z,-z3) 2 + Zz2{z2-Z3) 2 - Z¡Zz(Z¡-Z:¡) (Zz-Z3) + 

z,(z,~~~zJ [ z,(~:::.: >;(~:·:,) ] ) (4.1.331 

Experimentalmente se ha encontrado que las interacciones entre pares 

1Jnicos son mucho ma"s importantes que entre trlpletes. Omitiendo 

éstos Últimos se simplifica considerablemente el cálculo de la energía 

libre de Gibbs. As[, la energ(a libre de Gibbs para una solución 

conteniendo m~moles de catión M. con carga z.M, m
1
Xmoles de ani6n 

ix i i 
XJ con carga zj, etc., en cada kilogramo de solvente, es: 
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donde: E¡M=z¡Mm¡M 

X X X 
E¡ = -z1 m1 

¡ M _J X 
E=~ Ek =¿E¡ 

k=l !=! 
_ M X 

zkm - zk - zm 

i M M 1 X X 
2f = ~ zk Ek - ~ z¡ E¡ 

k=l !=1 
o . Xm Mk 

GM M es la energía libre de M 1xm puro; gM M y gX X son los 
l m k l l m 

valores de g0 para el mezclado de Mk y M1 en presencia de Xm; y del 

mezclado de X¡ y Xm en presencia de Mk. 

Esta ecuación predice correctamente la energía libre en exceso para 

las interacciones entre pares iÓnicos en cualquier mezcla de 

electrólitos. Para mezclas que contienen solamente una clase de 

electn5litos simples, todos los tripletes, excepto aquellos formados 

por tres iones de la misma carga, se predicen correctamente. Para 

otro lipo de mezclas, los tripletes solo se explican parcialmente. 
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Las presentes ecuaciones difieren de las de Scatchard-(1934) en que 

las propiedades de los electrÓlitos puros no se representan por una 

serie de potencias y además, los componentes de las mezclas se 

especifican en el primer término de la ecuac'-Ín (4.1.34). Este 

término especifica la cantidad de cada componenle en la mezcla. Al 

escribir los parámetros de la ecuación de Scatchard en términos que 

representen las propiedades de los electr6litos puros para una mezcla 

binaria con un ion comán, obtenemos la ecuación presentada por 

Reilly y Wood. 

La ventaja de esta ecuación es que para entalp[a y volumen de 

mezclado, se escribe directamente en términos de cantidades 

obtenidas experimentalmente. 

Al analizar cuatro soluciones de electrólitos formados con dos 

cationes y dos aniones, se encontrÓ que la suma de la energfa libre en 

exceso de las cuatro soluciones es igual a la suma de las energías de 

las mezclas que no tienen ningún ion común, es decir, cumplen la 

regla cruz-cuadrado. Esta observación indica que la carga de cada ion 

debe tomarse en cuenta. 

Para cuatro soluciones de electrÓlitos simples con la misma cantidad 

de solvente y a la misma intensidad iÓnica, la energía libre en exceso 

obtenida al mezclar por pares estas soluciones es: 

1. Soluciones con un anión común X (MX-NX) 

~mGex= ~ RT ¡z ~N X 

2. Soluciones con un anión común Y (MY-NY) 

~mGex= ~ RT ¡z gXYM 
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3. S6luc!Ón con un catión comlÉI M {MX-MX) 

~maex= ! RT ¡z gxy M {4.1.37) 

4~ Solución con un catión comtÉl N {NX-NY) 

fi.mGex= ! RT ¡2 gXYN {4.1.38) 

De la ecuación (4.1.34), la energía libre de mezclar las soluciones 

MX-NY, es: 

NYº MYº NXº MXº 
{z -z )GMX + {z -z )GMY +{z -z )GNX +{z -z )GNY 

G= M N X Y + 
2{z + z - z - z ) 

RT/2 {z -z )gMN +(z -z )gMN +(z -z lgxy +(z -z lgxy . 

[

NXX MYY MYM NXN] 

4(zM + zN + zX + zy) 

(4.1.39) 

La energfa libre en exceso de mezclado se determina de la diferencia 

entre la energfa libre en exceso y la energfa libre de los componentes. 

Para la mezcla formada por las soluciones MX '/ NY: 

MXº MYº NXº NYº 
-(z -z )GMX +(z -z )GNY +(z -z )GNX -{z -z )GNY 

M N X Y + 
2(z + z - z - z ) 

(

NXX MYY MYM NXN 
RTJ2 (z -z JgMN +(z -z JgMN +(z -z JgXY +(z -z lgxy 

4( M N X Y, z +z -z -z; J 
Para la mezcla formada por las soluciones MY-NX (4.1.40) 
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M X D M y D N X D N y o 
t. Gex= (z -z )GMX -(z -z )GMY -(z -z )GNX +(z -z )~y + 

m 2 (zM + zN - l -z y) 

+lzN-,Yl~ ~ 

(4.1.41) 

Estos calcules ilustran como obtener la energfa libre en exceso de una 

mezcla de soluciones si se conocen las propiedades de soluciones 

binarias con un ion común. 

Sumando la energ{a libre en exceso de las mezclas MX-NY y MY-NX, 

obtenemos la energfo libre en exceso total de la mezcla formada por 

las soluciones binarias MX-MY-NX-NY. 

{ [ 
[ 

MXYM NXYN 
(2z -z -z )gXY + (2z -z -z )gXY 

zM + ~+zX+ zy 

l + 

l l 
(4.1.42) 

La regla cruz-cuadrado solo cumple cuando se tienen electrólitos de la 

misma clase, es decir, 1-1, 2-1. 
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MODELO DE PITZER (1973) 

Con el objetivo de obtener una ecuacldn compacta, simple, precisa y 

con un mínimo de parámetros con significado ffsko; Pitzer junto con 

Brewer lleva a cabo una revisibn bibliográfica de lo cual selecciona el 

modelo de Guggenheim , publicado en 1955, como el mejor sistema 

disponible en ese tiempo, que aplicaba solamente a soluciones diluidas 

y con algunas modificaciones hechas por Scatchard, tarnbi~n a 

soluciones concentradas. 

Pitzer, retornando la ecuación de Guggenheim y los avances publicados 

hasta 1972, propone un buen tratamiento serniernpfrico que es el que 

se describe en esta sección. 

La contribución de Pitzer al mejoramiento de la ley limitante Debye­

Hückel, es la inclusión del efecto cinético del nucleo impenetrable a la 

energfa electrostática de la soluci6n electrolftica. Para ello torna de 

base la ecuación para la presl6n osmótica que relaciona el potencial 

interrnolecular y la función de distribución radial iÓnica con las 

propiedades terrnodlra{micas. Ésta se escribe de la siguiente manera: 

íl - ckT = - 1/6 2 2 c. cj f ~BU¡ g.j 4 7rr3 dr 
i J ! r ! 

(4.1.43) 

donde rr es la presión osmótica, c. y e. las concentraciones de las 
l J 

especies 1 y J ; e = 2 c1 es la concentración total de la solución, uij 

el potencial interrnolecular, y giJ la función de distribución radial. 

El potencial interrnolecular puede tomar diferentes valores segúíi la 

distancia lnterlÓnica, r, estos son: 
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r(a (4.1.44) 

r~a [4.1.45) 

z., z. representan las cargas respectivas en unidade>'· eieclr6nlcas. 

I~troa'uciendo el valor del potencial electrostático en la ecuación 

(4.1.43) 

fI- ckT = t 2}: c. cj z. z. ~.j (r) 4 7í rdr + 
E i j z z J Uz 

(4.1.46) 

donde el segundo término involucrando la función de distribución radial 

en la superficie externa de contacto, g(a), constituye el efecto cinético 

del nucleo impenetrable. En esta ecuación se asume que lodos los 

Iones son de Igual tamaño. 

La distancia Debye-Hückel esté definida por: 

y la función: 

2 47!'e2""' 2 
K = kT¿.z. c. 

E ¡ l Z 

Z¡ Z. e2 

q¡}rl = i:kT(1 +Ka) r 

(4.1.47) 

{4.1.48) 

La distribución radial de iones alrededor de un ion dado, se obtendrá', 

al igual que en la derivación Debye-Húckel, a partir de la ley de 

distribución de Bollzman: 

g¡/rl = exp (qi}rl l (4.1.49) 
con la energfo de interacción dada por el producto de la carga de un 

-172-



Ion 1, y el potencial eh~ctrico promedio alrededor del otro Ion J. La 

suma de las contribuciones de todos los iones da la densidad de carga, 

P¡ = 2 CJ ZJ e exp( -q¡/r)) = r Cj Zj e -

2 e. zj e q . . (r) + 2 2 e. zj e q .. 2(r) + .... 
J J !J J J !J 

{4.1.50) 

la cual despues de linealizarla, se substituye en la ecuación de Poisson 

para determinar el potencial el~ctrico. 

Tanto la ecuación {4.1.50) como la de Boltzman, se pueden aproximar 

a tres términos para simplificar matem.Sticamente. A<Ín con este 

truncamiento a tres términos, se obtiene una buena aproximaci6n. 

El coeficiente osmótico tomando esta base de tres términos, es: 

u -113 [ 2rra3 1 114a ] 
lj> - 1 = Cl(f- 1 == 24 rr c(i + im) +e ~+ 48rr c2(1 +11a) 2 

{4.1.51) 

si todos los términos son~ 

lj> - 1 = 6 (-1 ~1~a) + e [ 
2iª3 

+ 3(1az_;;:¡2 ] (4.1:52) 

donde 11 = ( 47T l) 2 z et y l = e2 /E l<T. En estas ecuaciones el primer 

término representa la energfa electrost&tica, y el segundo el efecto 

cinético del nucleo impenetrable. De los términos involucrados en el 

segl.Uldo término, solo el segundo depende de la concentraci6n, y tiene 

un comportamiento como el presentado en la figura {4.1.5). 
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El modelo presentado por Pilzer se reduce a la ley ll.milanle Oebye­

Hückel cuando "ªse desprecia. En la figura (4.1.6), se ilustra la 

aproximación de los datos cp - 1 vs ¡i obtenidos medianle la ley Debye-

. Hi.ickel y por Pitzer con el lratamlento de datos experimentales de 

Monte Carlo. Esta gr~fica muestra que el tratamiento de Pitzer a 

pesar de estar truncado a tres términos, es tan preciso como el 

m~todo de Monle Carlo, el cual sigue un tratamiento muy riguroso. 

Una de las limitaciones de este modelo es la consideración de un radio 

IÓnlco t'.Ínlco. El efecto de la variación del radio, Pllzer la obtiene de 

la diferencia en los coeficientes osm6ticos para electr6lltos 

slm~tricos. Obtiene la siguiente relación: 

(4.1.53) 

donde a1 y a2 representan las sumas de los radios IÓnlcos en dos 

soluciones electrolfticas binarias, que presenta el mismo 

comportamiento mostrado en la figura (4.1.5). Lo más importante 

de este modelo es que las propiedades de los electrólitos se pueden 

expresar como la SLDTla de un tfu..mlno electrostático y una serie de 

coeficientes virlales que dependen de la intensidad IÓnica de la 

solución. 

En tfu..minos generales, la ecuación que describe la energ[a en exceso 
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FIGOOA 4.1. S DIFERENCIAS DE COEFICIENTE OSl'IOTICO PARA 
DIFERENTES ELECTROLITOS, C!A'ARAOA A AQUELLA DEL RbNO, 

Fll;l.llA 4.,. 6 COEFICIENTE _osronco PARA EL POOELO DE DE-
BVE-HUCKEL (••4.2SA, SOLOClON ACUOSA A 25°C) 

• : Valores calculados con el l"létodo Monte Carla 
·-1 Valores obtenidos can el !'iétodo de Pitzer 
-: Valares obtenidos con la ecuacicn de 0-H 'i Pitzer 
• 1 Valore& experimentales para al H8r· 

D,2f----.----r-. 

-0,1._ __ _.._ __ ......... 

o 0.5 1.0 
1º·' 
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de Gibbs para una solución que contiene "w kilogramos de solvente y 
n1 y n J moles de soluto de las especies i, J, es: 

Gex/RT = nwf (ij + 1/nw a: >,.ilijn!nj + 1/nwz Úkµ!Jk "¡ºfk 

(4.1.54) 

donde f (ij es una funciÓn que expresa las fuerzas electrostáticas de 

largo alcance; >..iJ(ij las fuerzas elec~ticas de corto alcance, 

depende de la intensidad i&uca; y µljk las interacciones entre 

tripletes iÓnicos. 

Los coeficientes de actividad y osmÓUco se obtienen derivando la 

ecuación para la erergfa libre en exceso de Gibbs, tal que: 

3~µljk mr1c (4.1.56) 

donde Í= df/dJ, X'iJ /di, y m1 = n/nw • 

Para electrólitos MvM XvX (v expresa las moles de cada ion en 

disolución), el coeficiente de actividad es: 

In y - ZM zxf '+ 2YM 2vx 
~ 2 vM + vx f >..MJmJ + vM+vx 1>..xJmJ + 
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lzMzxl , 3vM 3vx 
--r-j\rjmk+vM + vxJlMJkmjmk+vM + vxfrµXjkmjmk 

(4.1.57) 

Para un electrólito MX, los coeficientes de at:tividad y osmótico se 

reducen a: 

lzMzxl , m ( , 2 
In y=-2- f + v 2vMvX(2)'MX + !AMX) + vM (2XMM + 

"MMI + "x 12'xx + "Xxl} + 9vM:Xm' (vMµMMX''xl'..xxi 

[ 

(4.1.58} 
lzMzxl f 

ct>-l= -z-(f '-T) + '; ZvMvX(XMX + °'Mxl + vM2(XMM + 

J>.MM 1 + vx'i>xx + "Xxl ) + ''M;xm' lvMi'MMX + . 

(4.1.59) 

En estas dos ecuaciones se han despreciado los terceros coeficientes 

vlrlales que describen las interacciones entra iones semejantes, 

µMMM, µXXX· 

Las ecuaciones anteriores se pueden escribir en forma más simple 

reuniendo todos los segundos coeficientes vlr!ales en un solo término. 

stx(I) = XMX + JAMx + (vM/2vxl (XMM + °'MM) + 

<vx/2v~<Xxx+ l.hXxl (4.1.60) 
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h•x/2vM) (2AMM + IXXx) 

J 

Bl'.ixfJ) = stx(J) + ·c1/J) tstx(x) dx 

cPMX = [ (v;xJ Í ] [ vMµMMX + vXµMXX ] 

cl.JX = 3/2 Cl'MX 

fP= 1 (r- !f/J) ¡ 

f Y: 1 f' 

(4.1.61) 

{4.1.62) 

(4.1.63) 

(4.1.64) 

(4.1.65) 

(4.1.66) 

en estos ~inos, la3 propiedades del elect.r61ito simple toman la 

forma: 

r/> !ji [ 3/l ] ...tb r/¡-1= lzMzxlf + m(2vMvX/v) BMX + m2 2{vMvxl /v 1...1.1>< 

(4.1.67) 

ln y= lzMzxlf y+ m(2vMvX/v) Bk + m2 [2{vMvX)
3
n /v] ctx 

(4.1.68) 

(4.1.69) 
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El siguiente paso en el planteamiento de estas ecuaciones es obtener 

las funciones que describan los tJnninos electros~ticos, f, y los 

segundos coeficientes viriales. Estos se detenninaron a partir de los 

datos experimentales reportados por Robinson y Stokes, quedando de la 

siguiente manera: 

G 
f X= - Aq, (41/b) ln (1 + b ¡2) (4.1.70). 

f rp= - Arp 12¡¡1 + b ¡2) (4.1. 71) 

f Y: - Aqi ( ¡2/(l+b/2) + (2/b)In (l+b/2)) (4.1.72) 

Gx ID> U> 2 2 l\,OC= /3MX + ( 2f3MX /a2/) (1 - {exp(-a/ ) ) (1 + a I ) ) (4.1.73) 

r/J ID> U> i 
B ~ PMX + /3MX exp(-a I l (4.1.74) 

ID> U> i i 
B'tix= 2/3MX + (2/3MX/a2/ )(1 - (exp(-a/ ))(1 +al - ;azl) ) 

(4.1.75) 

(4.1. 76) 

~=3/2 ctrx (4.1.77) 

donde Acp representa la constante Debye-Hückel; a, p<0>, pw son 

parámetros ajLSlables para cada soluto. En relación al valor de b, se 

hicieron una serie de cálculos tal que tomara un valor constante para 

todos los sistemas de electrÓlitos, este se fijo en b = 1.2. La 
magnitud a correspondiente a este valor es de 2. La desviaciÓn que se 

obtiene con estos valores, para soluciones hasta de una concentración 

2M, es 0.0015. Los valores de p<0>, pcu y c4' para una gran variedad 
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de soluciones electrolfticas se dan en las tablas (1.1.2-10). 

Al buscar una relación entra los segundos coeficientes vlriales, p, 
Pitzer encuentra que al graflcar pm vs p10> (ver figuras 4.1.7-10), 

todos caen en una sola región , y que la dispersión de éSt.os aumenta a 

medida que aumenta la carga iÓnica. Estas dispersiones las explica 

como la capacidad del ion para formar o romper la estructura del 

disolvente. Si es un catión pequeño, tendrá la tendencia a formar una 

estructura, y el valor de p 101 aumentará", si es un ani6n grande, a 

" "'~ " romper la estructura del disolvente. Esta no es una teori.a muy valida, 

ya que se han encontrado iones con lll comportamiento intermedio, que 

dan valores altos y bajos de 13 101 , dependiendo del otro ion presente en 

solución. 

El efecto del diámetro i6nico se puede observar en la tabla (4.1.11) 

en la cual sa observa que para una suma de radios constante, ~+R..), 

al pasar de iones de igual a diferente ternario, pto> aumenta, y p11> 

disminuye. 

En el caso de electrólitos 2-2 o de mayor valencia, es necesario 

agregar un término a p!fi como sigue: 

$ 10) !11 .lo 121 i 8Mx = PMX + PMX exp(-a1 f6J + PMX exp(-a2 I l 

para electrólitos 2-2, a 1 = 1.4 y a2 = 12. 

· · En estos términos el coeficiente de actividad para 

electrólitos es: 
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TABLA 4.1.2 ·-ELECTROL !TOS INORGANICOS TIPO 1-1 

B'" ff'' e$ m a 
máxima 

HCl .0.1775 0.2945 0.00080 6 a 
Her- 0.1960 0.3564 0.00827 3 a 
HI ·0.2362 0.3920 o. 00110 3 b 
HCJO, 0.1747 0.2931 0.00819 5.5 .002 
HNOi 0.1119 0.3206 0.00100 3 .001 
L!Cl 0.1494 0.3074 0.00359 6 .001 
LiBr o. 1748 0.2547 0.00530 2.5 .002 
LiI 0.2104 0.3731) 1.4 .006 
L!OH 0.0150 0.1400 4 e 
LiClO• 0.1973 0.3996 0.00080 3.5 .002 
LIN02 0.1336 0.3250 0.00530 6 .003 
LiNO, 0.1420 0.2780 -0.00551 6 .001 
NaF 0.0215 0.2107 1 .001 
NaCl 0.0765 0.2664 0.00127 6 .001 
NaBr 0.0973 0.2791 0.00116 4 .001 
Na! 0.1195 0.3439 0.00180 3.5 .001 
Na OH 0.0864 0.2530 0.00440 6 b 
NaClO> 0.0249 0.2455 0.00040 3.5 .001 
NaClO• 0.0554 0.2755 -0.00118 6 .001 
NaBr03 -0.0205 0.1910 0.00590 2.5 .001 
NaCNS 0.1005 0.3582 -0.00303 4 .001 
NaN02 0.0641 0.1015 -0.00490 5 .005 
NaNo, 0.0068 0.1783 -0.00072 6 .001 
NaH2PO• -0.0533 0.0396 0.00795 6 .003 
NaH2AsO• -0.0442 0.2895 1.2 .001 
NaB02 -0.0526 o. 1104 0.01540 4.5 .004 
NaBF• -0.0252 0.1824 0.00210 6 .006 
KF 0.08089 0.2021 0.00093 2 .001 
KCl 0.04835 0.2122 -0.00084 4.8 .0005 
KBr 0.0569 0.2212 -0.00100 5.5 .001 
KI 0.0746 0.2517 -0.00414 4.5 .001 
KOH 0.1298 0.3200 .00410 5.5 b 
KClCb -0.0960 0.2481 0.7 .001 
KBrO• -0.1290 0.2565 0.5 .001 
KCNS 0.0416 0.2302 -0.00252 5 .001 
KN02 0.0151 0.0150 0.00070 5 .003 
KN03 -0.0816 0.0494 0.00660 3.8 .001 
KH2P01t -0.0678 -0.1042 1.8 .003 
KH2AsO. -0.0584 0.0626 1.2 ,003 
KPtF& -0.1630 -0.2020 0.5 .001 
RbF 0.1141 0.2842 -0.01050 3.5 .002 
RbCl 0.0441 0.1483 -0.00101 5 .001 
RbBr 0.0396 0.1530 -0.00144 5 .001 
Rbl 0.0397 0.1330 -0.00108 5 .001 
RbN02 0.0269 -0.1553 -0.00366 5 .002 
RbN01 -0.0789 -0.0172 0.00529 4.5 .001 
CsF 0.1306 0.2570 0.00430 3.2 .002 
CsCl 0.0300 0.0558 0.00038 5 .002 
CsBr 0.0279 0.(1139 0.00004 5 .002 
CsI 0,0244 0.0262 -0.00365 3 .001 
CsOH 0.0150 0.3000 b 
CsN01 -0.0758 -0.0669 1.4 .002 
u precisión altat b: precisión intermedia t Ct precisión baja 
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TABLA 4, 1,3 ELECTROLITOS 1-1 DE ACIDD CARBOXILICO 

a<ol au1 c4> m o 
m&xima 

Li Acetato 0.1124 0.2483 -0.00525 4 .001 
Na Formato 0.0820 0.2872 -0.00523 3.5 .001 
Na Acetato 0.1426 0.3237 -0.00629 3.5 .001 
Na Propionato 0.1875 0.2789 -0.01277 3 .001 
NaH Malonato 0.0229 0.1600 -0.00106 5 .002 
NaH Succiona to o. 0354 o.1606 0.00040 5 .001 
NaH Adipato 0.0472 0.3168 0.7 .001 
K Acetato o. 1587 0.3251 -0.00660 3.5 .001 
KH Malonato -0.0095 0.1423 0.00161 5 .004 
KH Succiona.to 0.0111 0.1564 0.00274 4.5 .002 
KH Adipato 0.0419 0.2523 1 .001 
Rb Acetato 0.1622 0.3353 -0.00551 3.5 .001 
Cs Acetato 0.1628 0.3605 -0.00555 3.5 .001 
Tl Acetato 0.0082 0.0131 -0.00127 6 .001 

TABLA 4.1.4 HALUROS DE TETRA ALQUILAMDNIO 

a<o> a<11 c4> m o 
m&xlma 

Me.NF 0.2677 0.2265 0.0013 3 .002 
Et.NF 0.3113 0.6155 0.0349 2 .002 
Pr•NF 0,4463 0.409 0.0537 2 .002 
Bu.NF 0.6092 0.402 -0.0201 1.7 .005 
Me.NCI 0.0149 -0.083 0.0057 3.4 .005 
Et.NCI 0.0336 -0.1:53 0.0084 3 .002 
Pr.NCl 0.1065 -0.354 0.0098 2.5 .002 
Bu,NCl 0.2058 -0.464 -0.0588 2.5 .001 
Me.NBr -0.0363 -0.201 0.0084 3.5 .004 
Et,NBr -0.0457 -0.448 0.0135 4 .001 
Pri.NBr 0.0108 -0.826 0.0078 3,5 .003 
Bu,NBr -0.0558 -0.579 -0.0010 4,5 .007 
Me.NI 0.0345 -0.585 0.3 .003 
ET.NI -0.1930 -0.599 -0.0401 2 .007 
Pr NI -0.2839 -0.863 0.5 .005 
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TABLA 4.1.5 ELECTROLITOS 1-1 YACIDOS SULFONICOS 
IAS=AC. SULFONICO; S=SULFONATOSl 

Metano AS 
Li metano S 
Na metano 5 
K metano S 
NH-.metano S 
Me"N metano S 
Et1t N metano S 
eu .. N metano S 
Etano AS 
Li etano S 
Na etano 5 
K etano S 
NHi. etano S 
Me"N etano S 
Et"N etano S 
Bu,.N etano S 
Benceno AS 
Li be-nceno S 
Na benceno S 
p-tolueno AS 
Li p-tolueno S 
Na p-tolueno S 
K p-tolueno S 
2,5 Me2benceno AS 
Li 2,s Me2benceno S 
Na 2,5 Me2benceno S 
p-Et benceno AS 
Li p-Et benceno S 
Na p Et benceno S 
Mesitileno AS 
Li 1nesitileno s 
Na meaitileno S 

0.1298 
0.1320 
0.0787 
0.0581 
0.0661 
0.1458 
o.1548 
0.2145 
o. 1536 
o. 1799 
0.1316 
0.0965 
0.1142 
0.1796 
0.1805 
0.1027 
0.0526 
0.1134 
0.0842 

-0.0366 
0.0189 

-0.0344 
-0.0985 
-0.0965 
-0.0098 
-0.0277 
-0.1736 
-0.1438 
-0.2240 
-0.2209 
-0.1998 
-0.2018 

0.629 
0.271 
0.274 
0.165 
0.191 
0.168 
0.090 
0.235 
0.341 
0.319 
0.374 
0.250 
0.179 
0.083 
0.075 
0.445 
0.445 
0.466 
0.351 
0.281 
0.399 
0.396 
0.45::: 
0.141 
0.361 
0.228 
0.435 
0.804 
0.895 
0.248 
0.871 
0.767 

0.0052 
-0.0030 
-0.0024 
-o. 0046 
-0.0041 
-0.0043 
-0.,,0034 
-0.0392 
-0.0056 
-0.0118 
-0.0082 
-0.0074 
-o. 0114 
-0.0116 
-0.0040 
-0.0374 

0.0036 
-0.0075 
-0.0181 
0.0137 
0.0046 
0.0043 
0.0122 
0.0210 
0.0039 

0.0383 
0.0317 
0.0355 
0.0432 
0.0456 

m 
máxl.oa 

4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
4 
5 

. 4.5 
2.5 
5 
4.5 
4 
3.5 
4.5 
3.5 
1 
2 
5 
2.5 
2 
2 
1 

a 

0.002 
0.002 
0.001 
0.002 
0.004 
0.003 
0.002 
0.010 
0.002 
0.005 
0.007 
0.010 
0.010 
0.010 
0.004 
0.003 

TABLA 4.1.6 ELECTROLITOS ORGANICOS 1-1 

Cloro Cl 
Cloro Br 
Me,BzNC! 
Me3BzNBr 
Me20EtBzNC! 
Me20EtBzNBr 
CHOC2H, h NF 
CHOC2 H•h NBr 
Me>SC! 
l1e3SBr 
Me,51 
Bu,SC! 
BuJSBr 

a'" au• c4> m o 
0.0457 

-0.0066 
-0.0821 
-0.1517 
-0.0879 
-0.1518 
0.0938 

-0.0474 
0.0314 

-0.0228 
-0.0601 

0.0726 
-0,0803 

-0.196 
-0.227 
-0.178 
-0.545 
-0.343 
-0.778 
0.128 

-0.259 
-o. 184 
-0.245 
-0.604 
-0.245 
-0.616 
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0.0008 
0.0036 
0.0162 
0.0187 
0.0134 
0.0177 

-0.0030 
0.0106 
0.0023 
0.0044 
0.0006 

-0.0099 
0.0053 

máxina 
6 
6 
3.5 
3 
4 
3 
4 
3 
6 
6 
3 
6 
6 

.004 

.004 

.01 

.01 

.01 

.01 

.001 

.002 

.005 

.004 

.01 

.01 

.01 



TABLA 4.1.7 ELECTROLI~OS INORGANICOS 2-1 

(6~(0) W:llau1 (2/J""lc<I> m a 
"'x!ma 

l'lgClz 0.4698 2.242 0.00979 4.5 0,003 
l'lgBn 0.5769 2.337 0.00589 5 0.004 
1'19!, 0.6536 2.4055 0.01496 5 0,003 
119 1c10.i, 0.6616 2.678 0.01806 2 o.oo~ 

1'19 <N0.>2 0.4895 2.113 -0.03889 2 0.003 
CaC12 0.4212 2.152 -0.00064 2.5 0.003 
CaBrz 0.5088 2.151 -0.00485 2 0.002 
CaI2 0.5839 2.409 -0.00158 2 0.001 
Ca <Cl0.>2 0.6015 2.342 -0.00943 2 0.005 
Ca<NO>h 0.2011 1.879 -0.03798 2 0.002 
SrClz 0.3810 2.223 -0.00246 4 0.003 
SrBr, 0.4415 2.282 0.00231 2 0.001 
Sri, 0.5350 0.480 0.00501 2 0.001 
Sr (ClO• 12 o.5692 2.089 -0.02472 2.5 0.003 
Sr(NOJ12 0.1795 0.840 -0.03757 2 0.002 
BaCb 0.3504 1.995 -0.03654 1.a 0.001 
BaBn 0.4194 2.093 -0.03009 2 0.001 
BaI2 o.5625 2.249 -0.03286 1.8 0.003 
Ba<OHlz 0.2290 1,600 0.1 
Ba <ClO,>, 0.4819 2.101 -0.05894 2 0.003 
Ba <NO ,> 2 -0.0430 1.070 0.4 0.001 
l'lnCl, o. t363 2.067 -0.03865 2.5 0.003 
FeClz 0.4479 2.043 -0.01623 2 0.002 
CoClz 0.4837 1.967 -0.02869 3 0.004 
CoBn 0.5693 2.213 -0.00127 2 0.002 
Coh 0.6950 2.230 -o.ooaeo 2 0.010 
Co<NO, )z 0.4159 2.254 -0.01436 5.5 0.003 
NiCl2 0.4639 2.100 -0.00702 2.5 0.002 
CuCh 0.4107 1.835 -0.07624 2 0.003 
Cu <NO,>, 0.4224 1.907 -0.04136 2 0.002 
ZnCb 0.3469 2.190 -0.16590 1.2 0.006 
ZnBrz 0.6213 2.179 -0.20350 l. 6 0.007 
Znh 0.6428 2.594 -0.02690 o.a 0.002 
Zn 1c10. >2 0.6747 2.396 0.02134 2 0.003 
Zn <NO, >2 o. 4641 2.255 -0.02955 2 0.001 
Cd <NO, >2 0.3'!!20 2.224 -0.04836 2.5 0.002 
PB <ClO• lz 0.4443 2.296 -0.01667 6 0.004 
Pb <NO> 12 -0.0482 0.380 0.01005 2 0.002 
U02Ch 0.5698 2.192 -0.06951 2 0.001 
U0 2 (ClO,)z 0.8151 2,859 0.04089 2.5 0.003 
tJO 2<N0,> 2 0.6143 2.151 -0.05948 2 0.002 
Li 2so. 0.1817 1.694 -0.00753 3 0.002 
Na2S01t 0.0261 1.484 0.00938 4 0.003 
Na2S203 0.0882 1.701 0.00705 3.5 0.002 
Na2Cr011i 0.1250 1.826 -0.00407 2 0.002 
Na2C01 0.2530 t.128 -0.09057 1.5 0.001 
Na2HPO .. -0.0777 1.954 0.05540 1 0.002 
Na2HAS01t 0.0407 2.173 0.00340 1 0.003 
K,so. 0.0666 1.039 0.7 0.005 
K2Cr011 0.1011 1.652 -0.00147 3.5 0.002 
K2Pt (CNI• O.OBBI 3.164 0.02470 1 0.001 
K2HPO• 0.0330 1.699 0.03090 1 0.001 
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TABLA 4,1,B ELEeTROLITOS ORGANieOS TIPO 2-1 
<AS=AeIDO SULFONieO¡ S=SlJLFONATOl 

(41~(0) (4/3)1!(1\ 2/J512c4> m 
m.\xlma 

a 

m-Bencenedi AS 0.5611 2.637 -0.(14!·~ 1.6 0.004 
Li2 m-Bencened i s 0.5464 2.564 -0.06-:':! 2.5 0.004 
Na2 m-Bencened i s 0.3411 2.698 -0.0419 3 0.004 
4,4 'bibenzyldi s 0.1136 2. 432 0.07(15 2 0.010 
Lii. 4,4'bibenzyldi s 0, 1810 1.755 0.0462 1.2 0.007 
Na2 4,4'bibenzyldi s 0,0251 1.969 0.4 0.010 
Na2 fumara to 0.3082 1.203 -0.0378 2 0.003 
Na2 malea to 0.1860 o. 575 -0.0170 3 0,004 

TABLA 4.1, 9 ELEeTROLITOS 3-1 

(312)1!'º1 (3/2)8 111 J/2312t4> m a 
mádma 

Al eh 1.0490 a.767 0,0071 1.6 ,005 
Srel, 1.0500 7,979 -0.0840 1.a .005 
ve¡, 0.9599 8.166 -0.0587 1.a .007 
Lael, 0.9158 8.231 -0.0831 1.a .007 
eeel, 0,9187 a.221 -0.0809 1.a .010 
Pre!, 0,9030 8.181 -0.0727 2 .006 
Ndel, 0.9175 8.104 -0.0737 1.8 .007 
Smel, 0.9330 8.273 -0.0728 1.a .010 
Euel, 0.9370 a.385 -0.0687 1.a .007 
ere!, 1.1046 7.883 -0.1172 1.2 .005 
er (NO.>> 1.0560 7,717 -0.1533 1.4 .004 
Ga 1e10. h 1.2381 9.794 0.0904 2 .ooa 
Inel, -1.6800 -3.850 0.01 
Na,Po. 0.2672 5.777 -0.1339 0.7 .003 
Na3As01t 0.3582 5,995 -0.1240 0.7 .001 
K,PO• 0.5594 5.958 -0.2255 0.7 .001 
K3P 3 0• 0.4867 9,349 -0.0886 o.a .004 
K>AsO, 0.7491 6.511 -0.3376 0.7 .001 
K>Fe <eNl• 0.5035 7.121 -o. 1176 1.4 .003 
K,eo<eNlG 0,5603 5.815 -0.1603 1.4 .008 
ea <en!, e13 0.2603 3.563 -0.0916 1 .003 
ea <en» <Na ,i, 0.1882 3.935 0.3 .010 
co<en>. <c10,i, 0, 1619 5.395 0.6 .007 
ea <pnl• <elO• » 0.2022 3.976 0.3 .003 
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TABLA 4.1.10 éLECTROLITOS 4-1 V 5-1 

Soluto 4-1 (B/S)B a , (B/s)B 1 (16/5)C4> m- -a 
m.lxima 

ThCI, 1.622 21.33 -0.3309 1 .006 
Th rno, >. 1.546 18.22 -o.5906 1 .010 
Na .. P2Ch 0.699 17.16 0.2 .-010 
K .. P201 0.977 17.88 -0.2418 0.5 - .010 
K, Fe <CN>e 1.021 16.23 -0.5579 0.9 .008 
K•Mo<CN>e 0.854 18.53 -0.3499 o.a • Ol'o 
K, W <CN>e 1.032 18.49 -o. 4937 1 .005 
Me .. NHo.(CN> 8 0.938 15.91 -0.3330 1.4 .010 

Soluto 5-1 (S/:$8 a (5/J)il' s13"c4> 

NasP3010 1.862 36.10 -1.630 0.4 .010 
KsP1 010 1.939 39.64 -1.055 0.5 .015 

TABLA 4. 1.11 POTENCIALES ESTANDAR DE CELDAS 

Celda E' 

H2 1 HCI (m) AsCl, As 0.2224 
0.2232 

H21 HCI <m> Hs2Cl2, Hg 0.2681 
H,I HCI <m> Hg2Ch • Hg 0.1392 
Hz: HBr <ml AgBr, As 0.0710 

0.0709 
Hz: HI <m> 1 Agl, Ag -0.15:?2 
Zn, Hs 1 ZnCh <ml 1 AgCI, Ag 0.9845 
Zn, Hg 1 ZnBr> <m> 1 AsBr. Ag 0.8333 
Zn, Hg 1 Zn!, (m) 1 As!, Ag <•. 6097 
In 1 InCl, <m> 1 AgCl, As 0.5600 

TABLA 4. 1. 12 MODELOS DE LA ESFERA IMPENETRABLE 

IR++ RJ IR+- RJ a<•> BU> 
( A ) < A ) 

2.90 1.64 0.1043 0.0200 
2.90 o.oo 0.0773 0.0497 
2.76 0.86 0.0734 0.0188 
4.60 o.oo 0.32:?1 0.1431 
4.60 1.00 0.3506: 0.-1063 
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FIGURA 4, 1, 9 RELACION DE P 
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t ~ mcmc, [e ce' + IB~c' + ~ ma')' ~e' a] + 

22;,mªmª, [ eaa' +le~ª-+ 2 me l/icaa' l 
a a e -

(1.1.79) 

donde 2 mz = 2 m z = 2 m z ; e, e', a, a' son !ndices que abarcan e e a a · 
todos los cationes y aniones, respectivamente. En esta ecuación, el 

primer té'rmino entre parentesis en el término Debye-HÜckel, el 

segundo comprende el segundo y tercer coeficientes viriales para 

electrólitos puros, y los dos restantes las diferencias entre los 

segundos y terceros coeficientes viriales de iones semejantes y iones 

diferentes, ambos del mismo signo. Los segundos y terceros 

coeficientes viriales simplificados, para mezclas de electrólitos, 

están definidos por: 

(4.1.80) 

f)' MN = dfJMN/d! = X' MN - (zN/2zM)>,' MM - (zM/2zN)X' NN 
(4.1.81). 

(4.1.82) 

La ecuación que define el coeficiente de actividad para electrólitos 2-2 

y de mayor valencia para cualquier mezcla de soluciones electrolfllcas 

ln YMX = izMzxl f Y+ (2vM/v) 2 ma L 8Ma + (¿mz) CMa + 
a 

(vx/vM) ªxa J + (2vx/v) f me [ Bcx + (}: m z) CcX + 
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(vM/vxl 9MC] + f.~ mema { 1zMzX1 8ea' + 

v-1[ 2vMzM Cea + vMiJiMea + vx!Ji caX J } + 2 }: 4_ meme' 
e e 

[ (vx/v) iJiee'X + lzMzxl 9~e'] + % }: ¿ mam , • 
a o' ª 

donde los coeffoienles Bea y B~a están dados por: 

{U) (1) { % % } l\.Jx= PMx + (2PMX /a21l 1 - (1 + a I )exp(-a 1l 

BMX = (2P~~ / a2I2l {-1 + (1 +ali+ %a21) exp(-al2) } 

l\.Jx= 8Lx -stx 
ªMx = (2Btx - Bkl I I 

~ = c<l>MX I (2 lzMzxl% l 

(4.1.83) 

(4.1.84) 

(4.1.85) 

{4.1.86) 

Para una mezcla de dos eleclrÓlilos asimétricos con un ion común, la 

ecuación {4.1.84), queda como: 

ln YMx = z2 fY + m { (2 - yl8M>< + (1 - y)IBMX +y ~ +IB' Nxl 

+ m [ {3/2 -y) ctx + y c<l>NX ] + y (9MN + 2m iJi~ + 

y (1 - y) ( {m/2) iJiMNX + I eMN]} (4.1.87) 
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En esta ecuación I = m z2 y C/' = 2z C. 

En la tabla (4.1.12) se muestra el efecto de incluir los segundos y 

terceros coeficientes viriales en mezclas de soluciones binarias con 

un ion común a la máxima concentración permisible. La importancia 

del método presentado por Pitzer es que permite determinar las 

propiedades termodinámicas con un m[nlmo de parámetros y en caso 

de no disponer de datos suficientes, pueden determinarse directamente 

a partir de datos de electrólitos puros, ya que no existe una diferencia 

considerable entre la desviaclÓÍ1 mostrada en las columnas cuarte y 

quinta para la desviacibn cuadrática media, obtenida de la diferencia 

de t.rj¡ y t.ln y entre los d¡¡tos experimentales y los calculados 

mediante las ecuaciones (4.1.79) y (4.1.83). 

MODELO DE MEISSNER, KUSIK Y TESTER (1972) 

Proponen un m6toclo corto. para determinar el coeficiente de actividad 

de electré'litos puros fuertes a ura intensidad iÓnlca da 20M, a 2SoC. 

Este método consiste en interpolar en una gráfica de loglo r: vs [ (ver 

figuras (4.1.11-12), trazada a partir de los datos experimentales 

reportados por Hamed y Owen y Robinson y Stokes, siempre que se 

disponga de un dato del coeficiente de actividad i6ntco reducido, r:, 
del electr6lito puro a 25°C. La ventaja da introducir el tfu.mino r~ ' 
definido por 

r~ = y1/z.¡Z_ 

es eliminar la variable carga iÓnica. 

Para determinar el efecto del cambio de temperatura en el coeficiente 
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FIGURA 4.1.11 GRAFICA GENERALIZADA DEL COEFICIENTE DE ACTIVI 
DAD IDNICO REDUCIDO CONTRA INTENSIDAD IONICA EN UN RANGO OC 
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de actividad iÓnlco medio, Y!> utilizan la ecuación para la presión de 

vapor, 
ªw = p / pw 

donde ªw es la actividad del agua, P la presión dr: vapor de la soluci6n 

y P w la presión de vapor del agua en esa soluciÓÍ1, y la ecuación G!bbs 

-Duhem, tal que: 

d In r~ = -d In m - {55.5/vm) d In a - w 
{4.1.88) 

los valores de y! calculados a partir de esta ecuación a diferentes 

temperaturas se muestran en la figura {4.1.13), en la cual los 

valores de r! que caen sobra la lfnea plD1teada son independientes de la 

temperatura. Tomando de referencia esta curva, todo dato de r! a 

2SoC localizado arriba de esta curva, disminuir5 a medida que 

aumenta la temperatura, hasta llegar a la curva llmitante, mientras 

que todo dato de r! a 2SoC, localizado abajo de esta curva, aumentará' 

conforme aumente la temperatura, es decir, la tendencia con el 

aumento de temperatura será a llegar .a la frontera formada por la 

lfoea punteada. La máxima temperatura alcanzad~ hasta esta lfuea es 

de 250oC. 

Para t.D1B solución de cualquier electrólito fuerte, también encontraron 

qua el logr! es una función ÚÍ1ica de 1ogí! a 25ºC y que a lD1B relación 

constante esta relacidn es una lfoea recta, como se ilustra en la 

figura (4.1.14). La ecuación que describe estos datos, es: 

log (í T) l=iO = (1 - 0.0050 {T - 25) ) log (f' 25oe; l l=i 0 (4.1.89) 

La aproximación obtenida al usar estas gnrflcas es de alrededor de un 

20%, porcentaje que disminuye a medida que disminuye la temperatura 
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FIGURA 4. 1 .13 LINEAS ISOTERl'IICAS GENERALIZADAS DEL COEFICIENTE 
DE ACTIVIDAD CONTRA INTENSIDAD IONICA. LA LINEA PUNTEADA PASA 
A TRAVES DEL PUNTO 001.0E r ES CERO, E 1:1 D SEPARA LA DEPENJEN-
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en el caso de la varlaclÓn de r con le temperatura, y de 

aproximadamente un 10% para la relación lag r vs l a temperatura 

constante. Esta desvlaci6n también disminuye sl se interpola bajo 

pequeños rangos de intensidad iÓnica, es decir, a lJl18 intensidad lÓnlca 

menor de 10. 

Aplicando el principio de le interacción iÓnica de Bnlnsted, Meissner 

y Kusik obtuvieron ecuaciones que nos permiten calcular el coeficiente 

de actividad iÓnlco reducido para mezclas de soluciones binarias de 

electrólitos. 

En términos generales, la interacción entre un catión (1), y todos los 

aniones (2, 4, 6, .•• etc) presentes en la solución y un anión (2), y 

todos los cationes (1,3,S, ••.. etc) presentes en soluciones, es como 

sigue: 

1. La energfa de interacci6n Fi. entre el catión 1 y los aniones, está 

definida por: 

(4.1.90) 

donde Y2 es la fracción an!Ónica definida por: 

Y2 = ; m2 z2
2 

/ la 

I
0 

la intensidad anl6nica y, n2 , q 4 , los coeficientes de actividad 

!Ónices reducidos de los electr61itos puros. 

2. La energfa de interacción F2, entra el anión 2 y los aniones 

presentes, est! definida por: 

(4.1.91) 

-195-



donde X1 es la fracción cal!Ónica, expresada como: 

X1 = 2 m1 z1
2 /le 

e le, la intensidad cal!Ónica. 

3. El coeficiente de actividad i6nico reducido en la mezcla, esté 

entonces dado por: 
(4.1.92) 

El calculo de r para los otros electrólitos se hace de la misma 

manera. 

Este método puede aplicarse tanto a disoluciones saturadas como no 

saturadas para dar una desviaci6n menor del 10%. En la tabla 

(4.1.13), se mu:stran los datos calculados para mezclas binarias con 

un ion común, CI , y con ·un anión com&i, Na . 

MODELO DE BROMLEY (1973) 

La contribución de Bromley al mejoramiento de la ley limilante Debye 

-Hückel es la posibilidad de calcular el segundo coeficiente vlrial a 

partir de cada contribución de los iones de la solución electrolftica. 

Asimismo, introduce un término que involucra una transición entre los 

términos Debye-Hüekel y lineal, para sales fuertemente disociadas, 

como se indica en la siguiente ecuación: 

A lz.,.z_¡ J! (Bo - B)J ~ 
log y~ = - y ! + + B l + C I 

1 + p l (1 + al)n 
(4.1.93) 

donde los valores n = 2, p= 1 y o!z.,.z_¡ = o[(:2: m¡z¡2J/¿ m¡ J = 1.5. 

los obtuvo a partir de los datos experimentales reportados por 
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TA!lA 4.1.13 YIL!Jll:S ElPfRltEMTl>L.ES 11€ Y ElPfRllEMTAl.IS Y Cl<lll.lAOOS 

c1-c010 1nicÍ1 cOIÚn 

12 32 Y1º2 y:2 
Y12 

cale. 
Y,, 

cale. exp. exp. 

ICl LiCl 2 1.009 o.921 0.986 o.96 0.96 
ICl NaCl 2 1.009 0.688 O.B78 0.11'1 0.82 
ICl l(Cl 2 1.009 o.ro 0,7Sl 0.76 0.76 
ltl C.tl 2 1.009 0.496 0.641 0.71 0.71 
ICl CaCb 0.3 0.5811 0.320 0.578 0.58 0.334 0.34 
KICl 119c12 3 o.m 0.5b9 0.770 0.73 0.636 0.54 
IW:l CaCb 6 o.965 o.m 0,935 0.93 0.116 
NaCl sn:12 3 0.714 0.465 0.70S 0.70 0.536 0.49 
ICl Al Ch 3 1.318 0.330 o.eso 0.'15 M50 0.87 
ICl AIC!, 12 7.250 3.370 3.960 3,30 
ICI LaC!, 0.809 0.211'1 0.655 0.7l 0.256 0.38 
ICI ThCJ.. 1.318 0.140 o.8'15 0.90 0.65 

NI+ CDIO citicñ e~ 

12 14 y~2 ~. exp. Yi 2 cale. eip. yh Cilc, 

NaCI "'511, 6 0.'185 0.154 0.620 0.62 0.39 
llaCI MaSOo. l 0.655 0.310 0.600 0.60 0.36 
IW:l Na Acetato 3 0.714 0.'190 0.833 O.B4 0.84 
NaCI Nallh 6 0.985 0.370 o.610 0.60 0.60 
NaCl NaCLO, 6 0.'185 0.675 0.815 0.11'1 0.82 
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Roblnson y Stokes (1968) y Wu y Hamer (1969). Al tercer coeficiente 

virial, Bromley le asigno el valor de cero al notar que no tenfa una 

relación consistente con B, y que los valores de C determinados 

individualmente daban una d!slribuci6n probabilislira normal alrededor 

de C= O. 

La relación entre B0 y B, la obtuvo para una temperatura de 25°C, 

introduciendo el término lz+Z-1 como sigue: 

80 - B 
i-=-=-r = 0.06 + 0.6 B 
l"'+"-1 

(4.1.94) 

esta ecuación es independiente de la temperatura en el rango de 0-

100 ºC. 

Sustituyendo la ecuación (4.1.94) y las constantes n, p y a en la 

ecuación (4.1.93), 

A lz+Z-lli (0.06 + 0.6 ) lz+Z-1 I 
log y.¡.= - y + l 5 [ 2 + B I (4.1.95) 

1-pl2 (1+. l lz+Z-1 
En la tabla (4.1.14), se dan valores de B a 25°C para una I = 6. La 
aproximación al usar estos valores en la ecuaci6n (4.1.95) es del 

5.1%. 

Como se menciona al inicio de esta sección, B puede obtenerse a 

partir de la contribución de cada uno de los diferentes iones, y su 

aproximaci6n puede incrementarse adicionando un término que 

representa la interacción catión-anión, asr: 

(4.1.96) 
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TAKA ~.!.14 VALCR!:S 11€ ¡ A ~C :'fTE"J1!1111i!OS 1""" "lNilllS Cl.l1DfiAOCS 00. UE Y 
A l=6, B 5C CAi.CU.O C\N liJS ~105 ElPEillHE.~7;,(.~S ~~TA.?00 P!I\ 
lil y tMR (19b9l, R!lí'll·~ l STD.ES ll1ó51, IAlJIE!I ms:i y P!T-
ZER. ES LA D€SVl'l!Oll ESTAN!:M llEl. LOO y, 

Eloctro!Ha o Eltctroiito o 
Kslocl l<g/.,: 

~ Ha< c.w:: ~1.(~CO 
!Q i.:··:a~: ('.Q!~.: j, ))& 

!>;11lJ --0.0028 o.m "a4zrisi:i. --\',(.:-i: :::.~ 
, C"-' CJ.:21:: C.J~(i f¡.;,42:í~ ·Q.~6C o.w; 

tsBr --O.Cil39 c,·,:s ~:a11 a:n~a:~ o.V4a: ;,001 
CsCI 0.002: c.ut7 NJH aelcna.tu -C.r'.~U ;).001 
Csf' C,09% ·J.O(~ !;aH SJCc:r,¡t::. ~.,t3! O.M 
C•I ·0,0JB9 O,(}t.)~ t•? t.~talatc -·~.i)4~7 C.006 
Cslt1ls --O.ll73 o.~• Na: (.•,,JYS4 ú,OOZ 
CslJl 0.12'1'1 O.OC3 Nali\J'1 ·0.0128 O.OlZ 
fmc Q,lnl 0,X4 lúi)i 0.07'7 o.otc 
IC! o.t4l3 o.~ Sil pa!,;r~o--at<J -o.:~140 Q,/l&) 

ftlD• 0.1639 0,019 Ha propi<1:1UD o.1325 o.oca 
HI ::;.~~54 ~.o;-t ~;,; :el ·1,JWJ (',011 
lt()3 G.Onb Q,019 Na valer.ato o.mz J,'f.;) 
r.Ac O.l!Ba ),00'1 lf/~." ·O.C<M ~.~;3 
J(Jlr o.o:2'1b Q.003 ?n-tlf.';l ·it')~OO ··.·)(15 
J(Jlr(l3 -O.CW4 •l.(>OJ ·~:~.a. -.:i.w.;·) ',;.:l! 
i:r; o.c-::10 (J.fH.15 t-61 .. ; "·(•210 •J,Úl)A 

1.::103 -v.c1:9 0.003 Nri.itl• -o.o:isa · ;,ou 
mo. -0.16!7 O.lX>J R>Ac ( .• !::'=' :.:<)6, 
;·:.\3 o.o;:; 0,(t~7 RtE'r t.cu: ...... <4 
¡¡ 0,()565 o.·::.Jc ;.t¡CJ 0.01~; Mes 
1:)1,;.sO. ·0.~795 o.~.~J ::~r ¡,o;."() (J. )Jb 
lúl:b-P\J1t -{), 1JJ4 ú.0C0 Rb! o.01oa \1,.))5 
1:)1 ad1pa!o 0.1)29/, 0.001 RtHO, -().~:; 0.02~ 
tlt 11elonato -0.0Zi.) O.OOb n;ac --0.Ji=J 0.0!4 
ilí suc:cinato -fJ.OOlS o.0o:1 T}Cl 0.0,;'7: o.o¡: 
Kl 0.()4'9 o.ooe Tltl~ .. -V.!Jl!l (,,()~ 

003 -o.cm 0.0:3 1100¡ -?.2340 c.:-J~ 
r!Ji 0.:::1 0.01! 
Ktol -Q.~!i ·:..01;¡ s.1 .. 1·: !• :.-. 
LiAc o.onz o.w.; 
UB.- 0.1:111 0,0)7 Cs2;.o .. -0 .. ),:.~2 Q,:)µ 
l1CJ o.1m O.OO'I H,SO., 0,0;;lb O.li5 
li~lG1 /.!442 0.004 l::zC!]¡ 1.rim ·),l)J5 
!..iClt~ J.17/IZ 0.006 ~·2cr~" ~),(<)/)) 0,(');, 
Li[ O.IBIS O.wl K2'>\sD., ~.1)2'16 .). :.¡5 
liNth o.om 0.01~ k2rPO .... -0,((,1b 0.006 
LHR -o.c.m 0.022 K,SO, -O,;)J20 o.~15 
litol Q,i'.iZ:O 0.00) l:SO. o.·:i~o1 (,,QOl 
llaf<: C.104! C.!XR >~1:31 o.eo:q; 0.('<)6 
f;a?:" Cl.G?ll; ~.0009 i<a2Crll. O.i!ilil (,.)j~ 
1lc.PrD1 --O.GZ79 0.00~ Na2 luAara!:: ~ .. >~.~ O.Oll 
~;a ':iu~rrato 0.?-174 t,,021 N.i2t'hsO,. o.;.~:z C.Olb 
ha :c.prat: _,,4:'~ l),·:•'l'{ ~l~rHtt -0.~1Z6!' º·''ll tia:a?r:iatc ),(14¡¡.; o,.¡.r:- 11~2 l:i!iECt:: -o.ov:~ "·e:: 
~•a :;¡:'"'!; ~!'.: .... ).l4H ,:-.':ito .ltii~lt -1),0~4 (.0)9 
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~AKA t,1.14 CC.\il:;t:.:i.:¡~t,, 

EJec~rclita B ·o - -EIKtrr.!ito " _, o 
t::toól _.1:3,~Jl 

Sales :-3 I= ~111 Srt!2 o.~~'' {:.~\\: -
o.0051 ,(;,¡)~ 

si<ctr11'2 -~ ~\1:::.; . o.:·~= 
r:~!se,.. ·Srlz 0,l'.::' .),005 
i(1=e.lr:l!6 .-~-~~_q15~, ,;o.·~~< Sr:l~1~i ~.~1::s e.r-~: 
K3i'u• .t:.CiJ4' ~;o::.-. uo:ie:2 - ~.11;7 ~.e:: 
~u~s:i.· t·~;;;¡~; ·.;;o::!: i..t2'1tlüttl2 o.::,~ ~ .... 
tJa3::!11 

0

(1~1)1}43: ·.o:@. 002•~312 ''·~Z':t; [ .. : l ~· 

~-~~· ti~·>-f.: __ ·, Tria ... ; •• (ICll\ ~/·:~ 
SaleS í-4'-: __ 1nCt2 ~.~:s.: ),,~:-

. ~.OC'! 
Zn!ClC1:tl2 0.1755 ú.Wi 

tJ.i=':?(CN16 ·:'.•)0$5 Znl2 o. !!41' :o,v¿:. 
l<,Hal0i>8 o.o u o o.o: a ZnlNO>J2 0.1<-'1: 0.1\'0 

Sales 2-1 l= Jo s.i .. 2-2 J= ~. 

E'aA:.2 º·º'57 M!S ~~SD1t -~.030! u.:!~ 
Balir2 0.065, 0,()().1 Cd5C• --0.o:m 0.0..'4 
;aci. o.oi.;a 0,00) Mil• --0.03ó4 O.Obó 
a.1c10,>, 0.09~ 0.012 h;SO• --0 .. ns:- 1")51 
!ala 0.!~4 0.C-03 N1;C1t -~.(l~b o.~ 
llaiOO,l, -{.054: 0.001 lr.Sll1t -!l.~~ ~.04b 
;,100;2 --O.Cl40 ú.003 
CiBr2 o.1m 0,009 s.1 .. 3·1 l•!.o 
CaC12 ~'.\i9•a o.cvs 
i:alClO•l2 0.1457 O.OOl AlCb 0.10.,'9 O.Ot5 
~iii2 0.1440 o.:m ::ál3 o.oeis j, ~10 
C3 1f¡j3\2 O.O·HO o.rm totenn Ci1 -O.V~: c., cu~ 
CGer2 -o. :701 o.::' CrCb 0.1· .. ::. 0.015 
i'.:dCl2 -J.t.:49 .j,!8') CrOCJ111 O.ír.:t? ~ .. ~JO 
Cfü -o.:4•' O.:E3 f'.!C!l •).~~7 ·~.('(fi 
Cdll.ll,12 o.~m 0.017 Galt:O .. )J ú.16!7 0.0:9 
Co6r2 0.1~1 0.-01: .. aC!1 o.:i:::: O.Vil 
CoCl2 Q.1-016 o.o.;.; la1".l1 Q,O!il;S 0.034 
Col2 O.l!ó1 !)J;: NdCh ~.•'.>8!5 •i.O:l: 
Collll3l2 0.0912 o.oc: Fr:l1 Q,,;oos ?.00'1 
Ci..{!2 O.N~ (1,)17 5cC!1 ~·.09~'; :.Olb 
Cul00,12 ( ... ;111 OoJJ: S.Cll C.e&:a .,,O:(• 
ree;2 (!.Vi61 0,(-0.: 1:11 ú,O@; 1),(1!.: 

·11911<2 (l,1)~JY ó,OIS 
1199":! o.111q ~.Ji: ~a les .. ¡;:. 1:~ 
:i;Cl2 <),u:¡ D.~lú 
ll;ICl0.'2 o. mo 0.00'1 A!2<SC..h -./,C(';I J:~::1 
P1?i2 0.16~ !),~1.; Cr2\S.J1tiJ 1),0tü O.l:• 
~Ul~3:2 (i, ~ 1; 14 O.M 
ft!Clz Q,(10h9 ú.<m ~ J= !lk 
HiCb 0.1,;39 ü.007 
PblClO•l2 o.c;~1 0.(~3 roer. a~:n~ o.~~ 
F!i !~.'J1}2 -0,(,601 o.r1:4 í!'!r-.(]3; .. 0.02'1" (•, ~7= 
5rh2 . (i,¡:1:3a ü.C!i~ 
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Los valores individuales de B y ó, se dan en la tabla (4.1.15). La 

varlacit!n del término ó está relacionado con la afinidad prot6nica de 

los iones, es decir, los ó de los aniones tienden a ser negativos y 

positivos los aniones. La precisión del cálculo de B mediante esta 

ecuación es de aproxlmadamente un 10% para una intensidad iÓnlca de 

6. 

El efecto de la temperatura sobre el coeficiente B, se obtiene a través 

de la siguiente ecuaci6n. 

B = B • In { T -:¡43 l + -!¡1 + 82 + ~ In T (4.1.97) 

e• B 
B = T _ 230 + -f-+ B2 + B3 In T (4.1.98) 

en donde B*, Bi. B2 y 8 3 son constantes que se determinan a partir de 

datos experimentales. La desventaja de obtener B en función de la 

temperatura a partir de esta correlación, es que se necesita de un 

gran número de datos experimentales. 

Para sistemas multicornponentes, Brornley reune las contribuciones de 

los segundos coeficientes viriales al igual que Meissner, ver 

ecuaciones (4.1.90) y (4.1.91), solo que en función de los 

coeficientes de actividad iÓnlco medios, yº!. As(, para un cati6n 1, 

tenernos: 

F1 = Y21 log Yº12 + Y41 log Yº14 + Ys1 log Yº1s + .... + 
A ¡i 

__:r.__,_ [ z1z2 Y21 + z1z4 Y41 + z1zs Y51 + ........ ¡ 
1 + ¡~ 
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;ABL\ 4.1.15 'ilt.ül'!:S DE LOS lll!IES DE B Ell 50LU:101¡¡:5 At!IJSAS A ~S'C 
e=. B+ • ¡_ i Ó+Ó-· .. 

Caticn a~-., .&. AniOn ¡_ Ó-
(K9ieoi) (¡:¡·:::) 

~· ·o;l'J75 G.!\13 ~- ~.029! ~·o,:3c · 
u+ o.om o.1:;a cr ~.t)M: -t.(!07 
l'i .. o.cm c,o;a sr- o.~:-.i1 o.~i4 
¡;+ -(1,(~~2 -0.01; 1- •l.Qal O.!ló 
Rt+ -O.V537 -0.100 Cla3- o.~:'5 0~4~) 
• + -0.071 ·1.!39 ::rn11- o.oo; 0.790 . " lfh.+. -0.1)42 "\l,02() sr0,- -0.032 0,140 
n• -o.1::s -'l.020 10,- l-0.041 !01 
1r¡• -il.058 !01 NO,- -0.025 0.210 
ee-• 10.tl 10.21 H,f11,- -0.052 0.200 
r;• 0.057 0.157 h2;.,s~- -o.v:c 0.(50 
ea• 0.0374 0.119 ci.s- 0.071 0.160 
Sr+ 0.0245 O. l!C< lJr 0.076 -1.000 
p,+ o.oi:22 o.coa F'orcato iC 11 0.072 l-0.71 
111• 0.037 l0.:11 l.cetatc lC2I 0.1C4 -0.7:~ 
Fe+ o.oo l0.211 Propionato !C3i 0.152 l-il.71 
lll+ 0.049 0.210 Buterato 1c .. 1 0.167 l-0.71 
Ni+ 0.054 t0.21) Valeralo !Csl 0.!42 l-0.71 
cu• 0.022 0.300 C.iproato IC6 l 0.069 l-0.71 
?I\+ 0.101 0.0'10 ~ept:.:lato ((7) -0.027 l-0.71 
ec• 0.072 (0,(111 Caprilato !Cal -0.122 l-0.71 
!'ti+ -o. (04 o.z:0 ?el il1"9onato IC9) -0.:&I l-0.71 
w,+ o.01q 0.190 Carrato iC:Dl -0.459 l-0.71 
cr• O.Oóó 0.!50 H t!alonato ((3\ 0.0-05 -o. 220 
A!+ 0.052 0. !20 H Succinato IC..1 0.021 -0.210 
Se+ O.Olé iC.2) H Adipato lCsl 0.053 -0.260 
y+ 0.037 l0.21 Toluato -0.022 -O.lb\! 
La' 0.03ó 0.270 Crü."" 0.019 --0,3:0 
c.• 0.03, :o.:m so .. -- o.ooo -0.4~ 
?r+ 0.034 10.:11 SM-- 0.019 l-0.71 
Nd+ 0.035 10.271 ff'Q,- -0.010 -c.570 
s.• c.o:l'I !C.271 HAsll,- 0.021 -0.670 
eu• 0.041 w.:m ro,-- 0.026 -0.670 
- + o.ooo lO.~I Fctarato {t,.ari; c .. 1 0.0""..6 l-0.71 º' Cotcn1

3
+++ -o.ose: !01 Maleato l~is C,.i ().017 l-0, 71 

Th++++ 0.062 0.1% PO .. -- 0.024 -(f,700 
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Y para un anión: 

Fz= X12 log yº12 + X32 log y032+ Xs2 log Yºsz+ '" "" + 

(4.1.100) 

donde: 2 + 2 
- Z12m2 -{Z1 Z2} m2 

Y21--7-- -2- -¡-

z212 m1 
X12=---¡ -

La contribuci5n de ambos iones en la solución multicomponente, es: 

A lz1z2! ¡! 
log Y12 = - y i 

1 - I 

z1z2 l F1 F2 J +--- -+-Z1 + Zz Zt Zz 

Para una solución compleja de JI iones en solución: 

Ay !2: Jl¡Z¡2/J1) ¡2 2 Jl.r. 
log Y+= - - i + __ 1_1_ 

1 + I JI 

(4.1.101) 

(4.1.102) 

La comparación entre Jos valores de y pare mezcles de soluciones 

binarias obtenidas a partir de la ecuación (4.1.93), y los valores 

experimentales reportados por Robinson y Stokes, y los valores 

obtenidos por Meissner se dan en la tabla (4.1.16). En ella se 

observa que los coeficientes de actividad !Ónlco medios calculados por 

Bromley son más precisos que los obtenidos por Meissner. La 

aproxlmacló'n para sistemas multicomponentes es igual que para el de 

sistemas simples en los mismos rangos de concentración y 
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temperatura. 

La asociación iÓnica se ha observado solamente en los sulfatos 

metáhcos y en los haluros de cadmio. Cuando estos Iones estan 

presentes en soluciones abajo de O.lM, se debe adicionar a la 

ecuación (4.1.95), el siguiente ténnlno: 

2 m (v- 1) 
2.303Kv 

en donde K es la constante de disociación. Para concentraciones más 

altas, se han propuesto las siguientes ecuaciones: 
\, 

Para eleclrÓlitos simétricos (1-1, 2-2): 

log y~= ecuacibn (4.1.95) - E a li [1 - exp (-ali) ] (4.1.103) 

Para electrÓlltos asimétricos (2-1, 1-2) 

log y~= ecuación (4.1.95) - E In (1 + a2 l) (4.1.104) 

Los valoras de a obtenidos son 1 y 70 para sales 1-1 y 2-2 

respectivamente. Los valores de B y E obtenidos por Pitzer para un a 

= 7 O, se dan en la tabla ( 4 .1.1 7). Es importante mencionar que 

aunque se trabaje a concentraciones hasta 4M (J = 16), se obtiene una 

mejor aproximación incluyendo este término de asociación. 

MODELO DE CRUZ Y RENON (1978) 

El modelo que ahora se analiza se basa en la teoda de atmósfera 

i6nica de Debye-Hückel, la contribución del modelo de Born y, las 
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TAPLA 4.1.16 Clil'l'AMClllff ElffF.E LOS Vll!.OllES Dé Y CAWJLA!lllS POR 
llROHLEY Y 11E!SflER. 

Yu y,, 
Cate. Cale. Cale. Cale. 

¡' 32 Y12 Y32 E•p. Bromley tbtsnar E'.1?. Bromiey Meisner 

llCI c.,ci, o.3 o.538 o.m o.s1s 0.57 0.58 0.3J4 0.32 o.34 
NaCl ll¡C!A 3 o.m o.5b9 0.110 0.77 0.73 0.611 0.59 o.54 
liaCI CaCl.2 b 0.%5 0.790 o.935 0.97 0.9~ o.91 0.1!6 
ffaCl SrClz 3 o. 714 0.465 o. 714 0.10 0.10 O.Slb O.SI o.49 
llCI AlCb J 1.310 o,;¡¡1¡ o.eso o.as 0.95 o.450 0.69 o.67 
HCJ AJCl3l2 7,250 3.370 3.91>() 3,09 3.30 
llCI LaCb l O. 809 0-282 O. 655 0.72 0.73 0.25b 0.37 0.38 
HCI ThCI• 3 1.3ie o.;.;o o.ffi5 º·ª' 0.90 o.106 0.65 

Tl\l\LA 4,l, 17 su.FATOS IETll!.!COS B!Vll!.EN!ES. CIJNSTA~ES 
DE LA ECLAC!llN CALCW\DOS A PH/;lIR DE LllS 
DATOS DE Y RfFllRTADOS P!lll F!TZER. l • 16, 
a • 70 Y O LA DESV!ACIO~ ESTANDM. 

Elet\rolito a K1{Piher) 

a.so. O.l3B5 0.00654 0.045 V.0034 0.0022 
11¡504 0.1042 O.M464 0.009 0.0048 0,0042 
e.so. 0.4463 0.01143 0.002 0.0019 0.0036 
lilSO. 0.1226 O.OOS99 <M27 O.C037 0,0045 

=· 0.1244 o.00498 0.006 0.0044 0,0049 
mso. 0.1056 0.005~4 0.006 0.0042 0.0045 
C!JSO, 0.1295 0.00640 0.008 0.0035 0.0040 
znso, O.!OVB o.oo~s; 0.009 0.004! 0.0050 
CdSIJ• o.o'líla 0.00526 0.014 0.0012 0.0040 
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composiciones locales del modelo NRTL. Es aplicable a sistemas 

binarios en un amplio rango de concentraciones utilizando ecuaciones 

analfticas para los coeficientes de actividad en la fase lfquida. incluye 

las contribuciones de las interacciones ion-ion, ion-molécula y 

molécula-molécula a la energía libre de exceso, donde un electrólito 

esta parcial, o totalmente disociado en un disolvente. Es válido en todo 

el rango de concentraciones para todo tipo de electrólitos con un 

limitado número de parámetros ajustables, y si es necesario toma en 

cuenta la constante de disociación. El modelo también puede ser 

extendido a sistemas multlcomponentes. 

La termodinámica clásica proporciona el méítodo riguroso para la 

obtención de coeficientes da actividad de acuerdo a la ecuación de 

Gibbs-Duhem con la apropiada diferenciación de la función de la 

energfa de Gibbs da exceso del sistema, pero el problema principal es 

construir la función que considera las interacciones mencionadas. La 
expresión enalftica propuesta para la energía de Gibbs da exceso 

permite la conexión entre las ecuaciones de Debye-Hü::kel para la 

disociación total y las ecuaciones NRTL en ausencia de alguna 

disociación. 

La energfa de Gibbs de exceso se supone como la suma de dos 

términos, uno relacionado a las fuerzas de largo alcance entre los 
.Iones Gex,dh + Gex,b y otro para las fuerzas de corto alcance 

Gex NRTL ,. 
' , expresada por la siguiente ecuaclon: 

Gex(nAB,nA,nB-,ns,T,P) = (Gex,dh + Gex,~ + Gex,NRTL (4.1.105) 

ContribooiÓn Debye-Hii::Kel 
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La primera contribución se torna como el trabajo eléctrico total 

necesario para cargar todos los iones en un volumen total V. Si el 

disolvente tiene una constante dieléctrica Os, la expresi6n para 

el ténnl.no completo de Dabye-Hiickel. 

E
2N(n z~2 + n z 2) { } 

A Ds 8 - ~[Ha'11)2 - a'N. + ln(i+a'N.)] 

(4.1.106) 

donde, BEZNrrI ' " = [: 10ooo5kt ] 

y 

Generalmente se utiliza un valor promedio de 4x10-e cm para a' para 

electrÓlitos en agua a 298.15 K. 

Contribooion del modelo de Bom o de Debye-McAul.ay 

La exprasi6n anterior desprecia el efecto que produce la disml.rn.ci6n 

de la constante dieléctrica promedio de la soluci6n cuando se 

incrementa la concentración del electr6Uto. La elevada constante 

dieléctrica del agua es~ relacionada a la polarl.zabl.lidad de las 

moléculas del agua de manera que el campo eléctrico cerca de un ion 

pequeño es bastante fuerte como para orientar a las moléculas de 

agua de alrededor:; de esta saturación dieléctrica resulta una 

reducción en la constante dieléctrica macrosc6pica O, de la solución. 

Este efecto puede ser atenuado si se considera un trabajo eléctrico 

neto necesario para transferir todos los iones desde un disolvente de 
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constante dieléctrica Os a un medio de constante dieléctrica D, por 

medio de las teorfas de Bom o de Debye-McAulay. Esta constribuc!Ón 

queda también Incorporada en la contribución de largo alcance. 

Gex = Gex,Debye-Huckel + Gex,Bom {4.1.107) 

con 
2 [n z~2 n z 2 ] Gex,b = e N [ 1 _ 1 ] A + B -
2 15 1Js -¡::--;-- -;;-r-A B 

{4.1.108) 

donde rA' y ra' son los radios efectivos de las esféras cargadas 

positivas y negativas transferidas entre las dos soluciones, o también 

son el radio ~e las cavidades (r1) alrededor de los iones. Estos 

panl'metros se pueden estimar a partir de la teoría de cavidad 

saturada de Onsager, definida como un volLDTien de soluci6n que rodea 

a un ion en el cual las molooulas del disolvente pierden su 

polar!zabllidad orientaclonal. Estes cavidades son introducidas es lD1 

medio dieléctrico contfnuo. 

Suponiendo una cavidad esférica en agua, a 298.15 K, se tiene 

r
1
' = 0.735(v1c); = 1.Sló11; (4.1.109) 

donde {4.1.110) 

y ó1 la depresi6n iÓnica de Hasted.En la Tabla {4.1.18), se dan los 

valores de , ól' as! como r 1' obtenidos a partir de ór El valor de la 

constante dieléctrica D se espera prÓx!mo al valor promedio de la 

constante dieléctrica macroscópica de la solución, pero como 

generalmente se desconoce, una ecuacion emp(rica para la variaci6'n 

de D con la concentraci~n del electr6lito es: 
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Aol~OOó - (DAB - Ds)]wAB(1-wAB) 
AB D = Ds + wAB(D AB - Ds) + ----r:--2-0-00_cl' _____ ] __ _ 

"'ABL~- {DAB - Ds) + Ao 
AB 

(<!.1.111) 

donde DAB y ~O son los parknetros ajustables, "'AB es la fracci6n de 

volumen aparente del elec::tró'uto. La depresión dieléctrica media ó, se 

calcula como 
ó = i(v+á~ + v_ó_) (4.1.112) 

donde se utilizan los valores individuales de Ó¡ dados en la Table (4. 
1.18). La contribu::i6n de la ecuación (4.1.108) puede despreciarse a 

altas diluciones del electr6lito, ya que solo es predictiva si se 

conocen los valores de deprasic!n de Hasted ór El para'Ínetro A0 se 

requiere solamente a altas concentraciones del electr6Hto. 

Las expresiones para las interacciones iÓnicas suponen una convención 

de asimetría para la definición de coeficientes de actividad. Para las 

especies no disociadas como AB y el solvente, s, el estado de 

referencia ideal es el lfquido puro a una presión y temperatura de 

equilibrio de referencia; MfB las especies iÓnicas, es la dilución 

infin!.la (denotada por (*)) en el disolvente puro a la misma presión y 

temperatura. Por lo tanto, los coeficientes de actividad obtenidos por 

la derivacion parcial de Gex,dh+ Gex,b tienen los siguientes valores 

l!mite 

y*A--+ 1 cuando xA--+ O y y AB --+ 1 cuando xAB --+ 1 

r*s-+ 1 cuando xA-+ O y y
5

----+- 1 cuando x
5 

____. 1 

xA-+ O significa que: x
5

--+ 1, xAB = O y x8 =O 
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Conlrlbu::lÓn NRTL 

La aplicaclcfo del modelo NRTL a fute calculo, se ellglÓ porque 

permite: representar las propiedades de equilibrio de sistemas 

fuertemente no ideales de no electr6litos, reducir el número de 

parámetros ajustables, y porque la generalización de las ecuaciones 

NRTL a sistemas multicomponentes requiere solamente parámetros 

binarios. 

En este modelo se define una fracció'n mol local verdadera "ki de Ja 

molécula k alrededor de una moloowa central i como: 

(4.1.113) 

donde ckl es un par;fuietro de energía y ªkl un paráínetro relacionado 
a la aleatoriedad de la distribt.elÓn de los componentes . k e i 

alrededor de una molécula central i. Su valor múumo normalmente 

cae entre 0.1 y 1.0, pero se ha encontrado Cj1.EI un valor de 0.2 es 

adecuado para una bLEM repi esent.aci&n de datos lsotfunicos. Y un 

término Zkl para la energ!a de Gibbs de exceso de una mezcla 

multkomponente. 

(4.1.114) 

con (4.1.115) 

En este modelo electrolftico, se considera: 

1) Que los pares de iones son moléculas de AB no disociadas. 
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z~ z- r 
2) Que los lones libres A y B esten rodeados principalmente por 

moléculas de disolvente, y consecuentemente las fracciones mol local 

verdaderas del disolvente s alrededor de iones libres se aproximan e 

1.0. Este estructura de solución implica que las moléculas de AB no 

disociado están rodeadas por moléculas de AB y s solamente. 

Estas suposiciones pueden ser irreales si se aplican e altas 

concentraciones de eleclr6lito, ya que el número de moléCulas de 

disolvente puede no ser suficiente para rodear completamente e los 

iones. Por este razon, se debe tomar en cuenta una dlsociacion parcial 

e fin de incrementar le relación de Iones: disolvente/iones llbres, 

para altas concentraciones· de electrólito. 

La ecuación resultante, que por convención, debe ser asimétrica igual 

que les contribuclones de largo alcance, se normaliza por coeficientes 

de actividad a dilución infinita con le expresión 

Gex,NRTL* = Gex,NRTL _ RT[nAllmxA~(!nyA NRTL¡ + 

(4.1.116) 

Si se toma en cuenta le electroneutralided macrosc6pica · y le 

definición de zki' finalmente se obtiene la expresión 

Gex,NR TL"= n [ n sz s,AB ] +n [ n A z±s + n ABZ AB,s ] 
AB "sGs,AB + n AB 5 "A G±s + n ABGAB,s + "s 

(4.1.117) 

JI 

donde Z±s y G±s son: Z±s = Z A,s + 11: ZB,s 
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G±s = GA,s + v: ªs,s 

Cuando se supone disociación completa, la ecuaciÓn (4.1.117) se 

reduce a 

(4.1.118) 

Si se supone que no hay disociación, se recobra la ecuacidn NRTL para 

no eleclr6litos. 

0 ex,NRTL* = n [ "szs,AB ] + [ "AB
2

AB,s J 
AB[ "Ps,AB + "AB "s "ABGAB,s +nJ 

(4.1.119) 

En el caso de disociación parcial, la ecuaci6n ( 4 .1. i17) requiere 
' cuatro parametros ajustables: Z+ , G+ , CAB , C AB; y cuando se 

-S -S ,s s, 
supone disociación total la ecuacicfn (4.1.118) requiere solo dos 

parámetros: Z+ y G+ . Para la ecuación (4.1.119) en caso de no 
-S -S 

existir dlsoclaci6n, se necesitan dos para'metros CAB y C AB" ,s s, 

La ecuación asim~trica para la energfa de Gibbs de exceso total de un 

sistema de cuatro componentes esté dada por la 5l.llT1a de la ecuaci6n 

(4.1.106), (4.1.108), en la cual O se sustituye por la ecuación 

(4.1.111) y por la ecuación (4.1.117). 

(4.1.120) 

Para disociación parcial, teo'ricamente se necesitan seis parámetros 

ajustables: dos de la contribucio'n de Bom y cuatro de la contribución 

NRTL y para disociación total cuatro. Los nÚmeros verdaderos de los 

componentes j, n j' se obtienen a partir del n&nero de moles de 
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electrÓllto nºAB y ele disolvente nº 
5 

cuando la disoclac!Ón es 

completa; pero para disociacio'n parcial, se debe calcular un 

coeficiente de disociación a a partir de un valor de la constante de 

disociación de equilibrio K"mfn normalmente disponible en tablas de 

constantes y dado por la ecuación: 

{ *l V V v• J.cl t -1 l l -ll 
Y• ª v. v_ xAB v [ 1000 J v 

K*m{T) = Ms 
y*AB(1-a) [axA8 (y-1l +!) 1v- 11 

{4.1.121) 

EleclrÓlilos completamerte disociados 

La expresión del coeficiente de actividad medio !Ónice se deriva de las 

ec\JaclÓn (4.1.h.16) y la definición de energ{a libre en exceso, 

RT In Yj = [~ex J -
j T, P, "t=j 

(4.1.122) 

quedando de la siguiente manera: 

donde vA se calcula de la derivación parcial de V = nºABvO AB + 
n° 

5
v0 

5
• Como la mayor{a de los datos de literatura esttn dados en 
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escala mola!, el coeficiente de actividad iÓnico mola! medio se 

obtiene como: 

Zny"±m = lny*± - !n(i+0.001M
5
m\avl (4.1.124) 

Similarmente el coeficiente de actividad verdadero del disolvente 

~' lny' = ·~jt· 1" {fo:,)' [ "2 + ln{i +o',¡. 211~:. ~ n ~~'i,") 
e2 v,z-2 v _ z 

0 
v s aD 2±sG±si\ 

+~-,:-;-+~e ABwABurfür<aw-lT+ RT(x G +x 2 
A B AB A±s s 

(4.1.125) 

La representación de datos de literatura con este modelo se logra 

bastante bien para electrólitos comunes, aunque en el caso de 

poll~cidos (HzS(J4, H?Q.J hay ciertas discrepancias ya que se 

presentan los problemas de disociación parcial, poseen 2 y 3 pasos de 

disociación respectivamente. Estas especies poseen un bajo valor de 

t.0• La representación ele datos a altas diluciones puede mejorarse si 

se toma a a' como lD1 parámetro adicional. 

La figura {4.1.15), muestra las contribuciones de las Interacciones 

de corto y largo alcance a la expresión de lny*+N Cl a 298.15"K a - a ,m 
bajas fracciones mol. Para altas diluciones, el término más grande 

es para la contribución de Debye-Hückel; es una contribución negativa. 

La contribución del modelo de Bom es positiva y se vuelve el término 

más grande cuando se incrementa la concentración del electrólito. El 

t~rmino NRTL es una contribución negativa. Los dos últimos efectos 

se representan aproximadamente lineales con respecto a las 

fracciones mol aparentes del electrólito. 
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Electrólitos paroialmerte disociados.. 

El coeficiente de actividad iÓnico medio, en la escala de molalidad 

está dado por 

lny*±m = - €d:~-I { 2(1+~'K) + (:.K)3 [- ª{ + ln(i+a'K) 

a'K J vA8c
0
ABª} E2 ~ v..z._2 Í, 1 1_1 - 2{1+a'i:)j 1000 +¿¡;j(J'"{ r A, +v) L{ 15- Os 

o -
a cABvAB BD ] .J } - "02"(1- 1000 )wAB{aw.Jt - l .. l1+0.001MsmºAB[a(v--1)+1] 

v..xs[xABGAB,s(Z±/RT-•As,P±J+xsZ±/RTl] v~±s 
+ v{xAG±s + xABGAB,s + x2) -¡;;¡u-

(4.1.126) 

La ecuación para el coeficiente de actividad verdadero de las 

mol~ulas de AB no dlsoclado es 

(4.1.127) 

Por consistencia termodinámica estos coeficientes deben satisfacer la 

ecuación de equilibrio de disociación. Generalmente las constantes de 

equilibrio dadas en la literatura, corresponden a K * m (T). El estado de 
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referencia elegido para las moléculas de AB no disociado es a menudo 

a dilución infinita en el disolvente puro a la presión de referencia y a 

la temperatura de equilibrio. Esto hace-que 

y•AB -t- 1 cuando "AB ~O {x
5 
= 1, xA y x8 igual a cero) 

y•AB es obtenido fácilmente de la ei:uaci6n (4.1.127) 

!ny\8 = lnyAB - l!mxAB-tO(ZnyAB) 

= !nyAB - 's,AB - 'AB,sGAB,s 

En la misma forma para el disolvente puro se tiene 

{4.1.128} 

2 2 2 cºABav wAB + e (~ + v..z_ ) s O x2gG • ( a l + A s,AB s,AB 
2kTD2 r ' r ' 1000 A B awAB T (xPs,AB + XAB)2 

+ xAZ±/RT + xABGAB,s'AB,s - x xAZ±/RT + xABGAB,s'ABi5 
(xAG±s + xABGAB,s + x~ 5 (xAG±s + xABGAB,s + x~ 

(4.1.129) 

El coeficiente de actividad aparente y\ exp que normalmente se 
-m 

reporta en la literatura no es el coeficiente de actividad lÓnico molal 

medio verdadero en el caso de disociación parcial. Por lo que 

lny•±m cal se tiene que corregir can l.lll término de !na agregado a 

lny•+ dado por la ecuación (4.1.126). Si K* (T) se conoce, un -m m 
m~todo iterativo da el coeficiente de disociación a resolviendo la 
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l;!<; 

~¡¡.,_• .. !.18 t=i\?I~~~:; 1w1iN !~Iv:~L;...E3 

fa' Ó\' . v.• ioter,• · :·:::ari· 1"-tll•-
1:··~~11 t:~3:~~· '., k~~ _ (cf.i -:,:ri 

ti+ -u cb • .'; -·-~.IC 3,:¡ 3.S:-
Na• -;.o· ,-e.e: l'.liS ·1.v~ ::.::· 
K• ·ei.·e -\3,ó ·:·-1;-l;'· :.s: :.:.: 
R!J• -5.b a.1 .1 • .ia '2.éO : .. :e 
Cst -4.l · IS.• l.69 :.40 3.2'1 
~ .. +' -4.B 13.Ó. _, l•_4S _ ·_z.53 J;J! 
F~ ~2.S - _4.2 !t3ó·- 2.11 - :-3,5¡-
Cl- -J;o · -·23,2 :.01- -2.29 3.3~-

Br- -4:1- -; 30.t'··- MS.- 2.40 3.3Q 
,- -4,q '41.b 2.lb' 2.55 3.11 
H+ -lb.4 -S.4 l.SI 
(Jl- '13.0 1;4 3.53 
t'3+'2 -22.e -32.0 O.bS ·. 4.~ 4.:s.· 
lia+2 --20.s -'3.3 - l.:;5 4.13 4,04 
Ca+2 -21.4. -28.b O.'l'l 4.2C 4,12 
L1+3 -36.S -SS.3 l.15 l,'l'i 4,52 
lllr -4.4 34.5 2.4" l.35 
Hi!lo.- -4.4 3'.5 2.41> 
tSJ .. - -u 41.! 2.5l 
ClO..- -s.2 41.5 :.59 J.!a 
so.-2 b.O 24.B ¡, 73 J, 79 

Tl\llA 4, !.19 P!fí<ESE!ITil:ll'I Da Ell\lllil>.10 Ll~IOO Ytr!F. 
ia Sio'tfM ~,J-li:l A 2'18°1', 

? • r { • ' r o • 

·~ to<·ibo 'AB CAB.s ÓP/F Óy 
(l:J/KSo<Jli 

cs,AB 
tKJtrstoll 

'Z),2:2; J.t:,7;) -0.6°a48 :·J.155 -1'.7"..S 12.AiS i.1: C.3$ 
1b.~ t. bi11i0 -o. 7?3i2 10.103 ~to.1111 11.~~ Ci.T= ~.!4 
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FIGURI'. 4.1. lS CONTRIBUCIONES AL COEFIC!Ei':TE DE ACTJVIOA[l MEDIO 

ION!CD PARA LA .r•<:ZCLA H 20-NaCl 

FIGURA 4.1.16 EQUILIBRIO LIQUIDD-'JAPOR nn S!STE)IA H ál-HCl SuPON!EN-

00 OISOCHCION PARCIAL 

xl-4 e 1 
• Datos de Hase y colaboradores 
• Datas de '!ega y Vera 
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ecuación (4.1.120). 

El modelo fue aplicado como ilustración al sistema Hz()-HCl a 298.15 

K, utilizando como datos experimentales los obtenidos por Haase 

(1963). Las resultados de ajuste se muestran en la figura (4.1.16) y 

los parámetros calculados de acuerdo a los datos de Hasse, Vega y 

Vera, se dan en la tabla {4.1.19). 

MODELO DE CHEN, BRlIT Y EVANS (1982) 

Este modelo fue desarrollado para representar la energ!a libre de 

Gibbs de exceso de sistemas de electrcflltos, basado en el concepto de 

composición local. Puede aplicarse a una amplia variedad de sistemas 

de electrólitos tales como mezclas de electrólitos, mezclas de 

disolventes y electrolitos parcialmente disociados, para todo el rango 

de concentración y un emplio rengo de temperaturas, además puede 

aplicarse a sistemas que involucran precipltacl6n de sales, fases 

lfquidas lnmlsclbles y soluciones de sales fundidas. 

En esta secci6n se anal!zará un sistema disolvente-electrólito simple 

completamente disociado, a fin de enfatlzar en el desarrollo del 

modelo, la interpretación ffslca de los parámetros y las suposiciones 

del modelo. Las dos suposiciones fundamentales son: 

1) La composición local de cationes alrededor de cationes es cero, y 

simllar para aniones, es decir que existe una repulsión de iones 

semejantes. 

2) La distribución de cationes y aniones alrededor de una molécula 

central de disolvente es tal que la carga iÓnlca total neta es cero. 
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en este modelo, la formula extendida de Debye-Húckel propuesta por 

Pitzer (1980) se tLilizÓ para representar las contribuciones de largo 

alcance de las .lnt.eraociones ion-ion, y el concepto de composición 

local, a través del modelo NRTL para las inl&cacclones de corto 

alcance de todo tipo- En este caso ambas ecuaciones se pueden 

conjuntar en vista de que son consistentes en el sentido de que para 

considerar la aleatoriedad introducen composiciones locales a través · 

de factores de Boltzman. El modelo de composición local, a pesar de 

qm se desarrolla como un modelo simétrico, basado en un disolvente 

puro y un electrólito completamente disociado, en donde el estado de 

referencia del electrolito puede ser hipotético o existir como una sal 

pura fundida, es normalizado introduciendo coeficientes de actividad a 

dilución infinita a fin de hacerlo asimétrico. La expresión resultante 

de sumar estas dos contribuciones para obtener Gex, es: 

ex• Gex• pdh Gex* lc 
G /RT= RT +~ 

Similarmente para el coeficiente de actividad 

lny ¡ = lny ¡pdh + lny /c 
Cortriliu::ión de Pitzer-Debye-Hilikel 

(4.1.130) 

{4.1.131) 

Para la contribución de las interacciones de largo alcance, la 

ecuación de Pitzer-Debye-Hi.ickel normalizada por fracciones mol a la 

unidad para el disolvente y cero para el electrólito es 

(4.1.132) 
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donde la suma incluye todas las especies idnicas y moleculares. 

es el pa~metro de Debye-Hückel, 

_ [ 2rrNd ] ! ( e2 ] 312 
A<P - ; 1000 1Ji<t 

s 
(4.1.133) 

Ix es la fuerza lÓnica con base en la fracción mol. 

I = i:):z.Zx1 (4.1.134) 
X i t 

b es el parámetro de "aproximación". El valor de b depende del 

electrÓHto asr como de la expresión utilizada para representar las 

fuerzas de corto alcance. A fin de mantener la simplicidad en las 

ecuaciones para sistemas de electr61itos más complejos, es deseable 

que b tenga un mismo valor para una amplia variedad de sales. 

La expresión para el coeflciente de actividad de cualquier especie se 

deriva de la ecuación {4.1.132), tal que: 

1nyr1h* = -[ 1&°sª :¡2 A<P{r
2:i2

]1n(1+bt}l + 

(z z¡ i - 21 312)/(i+b/ !¡} 
l X X X 

Contrlbuclon NR1L 

. (4.1.135) 

Para las contribuciones de las interacciones de corto_ alcance, se 

eligió el modelo NRTL para sistemas de no electrólitos por las 

siguientes razones: a) Los sistemas de electrólitos se caracterizan 

por tener calores de mezclado extraordinariamente grandes, por Jo que 

comparándolos con la entropla no ideal de mezclado, ésta es 

despreciable, lo cual es consistente con la suposición básica del 

modelo NRTL; b) Además , el modelo de composición local resultante 
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es algebraicamente simple y aplicable a mezclas que exhiben 

separaclc'ín de fase lfquida; e) Por otra parte, no requiere de datos de 

área o volumen especfflco como el modelo de composición local 

UNIQUAC (1975). 

Las fracciones mol locales x Ji y X¡¡ de las especies J e i, 

respectivamente, es el espacio Inmediato a una especie central ! se 

relacionan por 

donde GJi = exp{-aJi t:Ji) 

t:j! = (gjl - g¡¡l!RT 

{4.1.136) 

xj = xf j (cj = zj para Iones y cj = 1 para mol~as. 

Las cantidades gJ! y g!i son, respectivamente, energ(as d~ lnteraccicfo 

entre los pares ile especies J-i e H, y son inherentemente simétricos 

(g Ji = gi}. El factor a Ji que es un factor de aleatoriedad, tamblfu se 
le da un valor de 0.2 y además también se considera asimétrico. 

La derivación que a continuación se expone se puede generalizar para 

manejar todo tipo de sistemas de electrÓlitos, pero en este caso se 

contempla un sistema de electrólito Hquldo simple ca completamente 

disociado, en sus cationes e y en sus aniones a, y un disolvente 

simple, s, suponiendo que hay tres tipos de celdas, tal y como se 

muestran en la Figura (4.1.17). Un tipo de celda consiste de una 

molécula de disolvente central con moléculas de disolvente, aniones y 

cationes en el espacio inmediato, por lo que la suposición de 

electroneutralidad aplica a este tipo de celda. Los otros dos tipos de 

celda se basan en la suposición de repulsión de iones semejantes y 
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tienen ya sea un cati6n o un anión como especie central, y en el 

espacio inmediato contiene moléculas de disolvente y iones, pero solo 

de carga opuesta; es decir xcc = xaa = O. Se debe notar que la 

suposici6n de repulsión de iones semejantes equivale a suponer que 

gcc y gaa son mucho mayores que cualquie1· otra energfa de 

interacción. Las fracciones mol locales se relacionan por 

xcs +xas +xss = 1 (celdas de disolvente central) 

"se +x
8
c = 1 (celdas de catlon central) 

x
58 

+xa = 1 (celdas de anion central) 

(4.1.137a) 

(4.1.137b) 

(4.1.137c) 

Para los tres tipos de celdas hay tres relaciones diferentes de 

fracción mol locales: x /x , x /x , x lx y x /x • es' ss a ss sd ac sa ca 

Combinando las ecuaciones (4.1.136) y (4.1.137) se pueden derivar 

las expresiones para las fracciones mol locales en términos de las 

fracciones mol totales. 

x!s = x1G1/(x8 Gas + xcGcs +x5 Gs.J (i=c,a,s) 

"ac = xa/(xa + xsGsc,ad 

xca = "c/ (xc + "sGsa,ca) 

(4.1.1~Ba)-

(4.1.13Bb) 

(4.1.13Bc) 

A fin de obtener una expresión para la energfa de Gibbs de exceso, g , a 
ge y gs se definen como las energlas por mol residuales de celdas de 

anión, catión y mol~culas de disolvente centrales, respectivamente. 

Estas energfas de Gibbs se relacionan a las fracciones mol locales 

como: 

(4.1.139a) 
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ge= zc(XS<J.sc + xacgad 

gs = xa~as + Xcsf.es T Xssf.ss 

{4.1.139b) 

{4.1.139c) 

Para la cleterminaci6n de las energ(as de Gibbs del estado de 

referencia, se ha establecido que el disolvente puro es el estado de 

referencia .para el disolvente, y el electrólito lfquido puro 

completamente disociado es el estado de referencia para el 

electrólito. Por lo tanto, las energfas de Gibbs ps:ir mol de referencia 

son: r 
ge : Zrflac (4.1.140a) 

r 
ga = z~ca (4.1.140b) 

r 
gs = gss {4.1.140c) 

Ahora es posible derivar la energfa de Gibbs de exceso molar sumando 

los cambios en la energfo de Gibbs residual que resultan cuando x
5 

moles de dlsolvente se transfieren desde el estado de referencia del 

disolvente a sus celdas en la mezcla, y cuando xa de aniones y xc 

moles de cationes se transfieren desde el estado ele referencia del 

electrólito a sus respectivas celdas en la mezcla. La expresión es 

G ex, le = xs(gs - gsr) + xc {ge - gcr) + xa {ga - gar} {4.1.141) 

en la cual al sustituir las ecuaciones (4.1.139) y (4.1.140) se 

obtiene: 
ex Je G ' /RT = x x r + x x r + x x z r s es es s as as e se e sc,ac 

+ x
8

x
58

z
8
rsa,ca (4.1.142) 

Aplicando la suposición de electroneutralidad local a las celdas de 
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moléculas de disolvente central se puede decir que 

(4.1.143) 

La sustituci6n de la ecuación (4.1.134) en esta rnlación conduce a la 

igualdad 
Gas =Ges (4.1.144) 

Dado que las energfas de interacción son simétricas con tal resultado 

se puede inferir que 

ras = res = rca,s 

r = r = r sc,ac sa,ca s,ca 

(4.1.145a) 

(4.1.14Sb) 

As{ los parámetros binarios r y r se convierten en los Únicos ca,s s,ca 
dos parámetros ajustables para un par binario de electrólitos simples 

completamente disociados y disolvente simplé. En lo sucesivo se 

referirá a ellos como los parámetros de sal-molécula y molécula­

sal respectivamente. 

Para combinar la ecuación (4.1.142) con la formula de Pitzer-Debye­

Hückel, se debe normalizar al estado de referencia de dilución infinita 

para los iones: 

Gex• ,lc/RT =Gex,lc/RT- x lnY.* - x lny* 
c e a a 

(4.1.146) 

Utilizando la ecuación (4.1.142) para obtener lny'c y lny*
8 

y 

sustiluyendo en la ecuación (4.1.146) se obtiene la expresión 

asimétrica final: 

Gex•, le /RT = xs(xcs +xas)rca,s + xcxsczcr: s,ca + xaxsazars,ca 

(4.1.147) 
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Las expresiones para el coeficiente de actividad de las tres especies 

presentes son: 
le* 

lnyc = xs2i:csGa/( xcGcs +xaGas + x:)2 

- z i: - G i: e se es es (4.1.148) 

- z i: - G i: asa asas (4.1.149) 

(4.1.150) 

Las ecuaciones (4.1.147) y (4.1.132) se combinan como en la 

ecuación ( 4 .1.130) para obtener, finalmente, la energía de Gibbs de 

exceso del modelo de composici6n local total. Similarmente las 

ecuaciones (4.1.148) para cationes, (4.!.149) para aniones, o (4. 

1.150) para especies moleculares, y la ecuación (4.1.135) se pueden 

combinar para obtener el coeficiente de actividad para el modelo de 

composición local completo. 

Para la aplicación del modelo, como ya se menciono', es deseable que 

tanto ben la expresión de Pitzer-Debye-Hückel, como a en la expresión 
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de composición local tengan un valor fijo, por lo gue para el tipo de 

sistema que aqu( se considera, se utilizaron bs valores de i 4. 9 para 

b (Pitzer, 1980) y 0.2 para a. As{, el modelo se aplic6 a 133 

sistemas de electrólitos acuosos 1-1, 1-2, 2-1, 2-2, 3-1 y 3-2, a 

298 K; y a 7 sistemas de electrólitos con disolvente metano!, con 

molalidades de 6 máxima, para la obtención del coeficiente de 

actividad iÓnico medio. Los parámetros resultantes del ajuste se 

encuentran tabulados en la referencia (3). Para algunos sistemas en 

particular, el modelo no es superior a otros, par ejemplo el de 

Pitzer, sin embargo tales modelas na han sido diseñadas para 

aplicarse a gran variedad de electrÓlitas can diferentes tipos de 

disolvente y amplio rango de concentraciones. 

Dado que el modelo de composici6n local aquf descrito está bajo la 

suposición de que los sistemas binarios son una mezcla de disolvente y 

electr61ito completamente disociado, no se considera ni formación de 

iones complejos ni equilibrio qu{mica entre las especies moleculares 

y iÓnicas. Para tomar esta en cuenta rigurosamente el sistema de 

electr6litas debe tratarse coma un sistema multicomponente. 

Al analizar el modelo es pasible justificar las supcsiciones que toma 

el modela. Con respecto a la suposición de rnpulsiÓn de iones 

semejantes, es bien sabido que las fuerzas de repulsión entre iones 

del mismo signo san muy fuertes; y en cuanto a la suposición de 

electroneutralidad local, la cual sugiere que para cualquier sistema de 

electrólitos, la carga iÓnica local neta alrede:dor de una molécula de: 

disolvente central es cera, es decir, que la energfa de interacción 

entre catión y moléculas de disolvente es igual a la que hay entre un 
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anión y una molécula de disolvente, implica que las energías de 

interacción anión-molécula y catión-molécula no son observables 

independientemente, quedando establecido con las ecuaciones 

(4.1.144 y 145). Además, los coeficientes de actividad del catión y 

del ani6n son iguales para cualquier sistema de eleclr6lilo simple 

simétrico con disolvente simple. Esto es consistente con el hecho de 

que en este tipo de sistemas solo los coeficientes de actividad medio 

iÓnicos son observables. 

En cuanto a los parámetros binarios ajustables se ha observado que 

son en cierta manera indicadores de la forma de asociación iónlca que 

se presente en la solución. Son también funciones débiles aunque no 

independientes de la temperatura, observándose en todos los casos de 

sistemas de electr6litos. Esta caracter(stica es importante y 

deseable·para el modelo de composición local. 

Por otra parle, es también observable que la contribución por 

interacciones de corlo alcance dominaré a alta fuerza iÓnica, y en tal 

caso no es tan importante tomar en cuenta con mucha exactitud, la 

contribución por interacciones de largo alcance. Una comparación de 

las contribuciones por interacciones de corto alcance basadas en el 

concepto de composición local, y de las contribuciones por 

interacciones de largo alcance basadas en la ecuación de Pilzer-Debye­

Hücke 1 se da en la Figura ( 4 .1. 12) para los coeficientes de acli vi dad 

iÓnico medio del sistema acuoso de NaCl a 298 K. Las primeras se 

incrementan linealmente con el incremento de la fuerza iÓnica, en 

tanto que las segundas, se incrementan rapidamente en la regi6n de 

mayPr dilución. 
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FIGURA 4 .1. 17 TRES TIPOS DE CELDAS DE ACUERDO A LA SUPDSICIDN DE 
REPULSION DE IONES SEMEJANTES Y LA SUPOS!CION DE ELECTRONEUTRAL!DAD 

catión al centro 

antón al centro 

molécula al centro 

FIGURA 4. 1. 19 COMPARACION DE LA CONTR!BUC!ON DE CORTO ~LCAMCE Y 
LA CONTRIBUCION DE LARGO ALCANCE DE LOS COEFICIENTES DE ACT!V!D~D 

MEDIO IONICDS DEL SISTEMA NaCl-H2D A 25"C 

,... 

-2.0 

- 3·:t.......-->fo • ...--,,.,,.."--,¡-,....-,,.,, _ _,,,,, 
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MODELO DE BALL, FURST Y RENON {1985) 

Una ecuación para la energía libre de exceso de Gibbs, derivada a 

partir del modelo de Cruz y Renon (1978), es propuesta por Ball, 

Ftrst y Renon en 1985. Incluye el mismo t~rmino NRTL pero 

solamente se necesitan dos parámetros ajustables para la 

representación de las propiedades de los electrólitos fuertes hasta 

concentraciones de 6m, y fácilmente se puede extender a mezclas de 

electrólitos sin parámetros adicionales. 

La modlficación se plantea debido a que el modelo anterior posee dos 

caracterfsticas no deseables en algunos casos:a) incluye cuando menos 

cuatro parámetros ajustables para la representaci6n de sistemas 

binarios disolvente-sal; b) la extensión del tratamiento a mezclas 

introduce nuevos parámetros, lo que se debe principalmente a la 

forma de calcular la constante dieléctrica, de ahf que sea el término 

de Debye-McAulay el que se modifica substancialmente. 

Cortrlb1dfu de Debye-HOOkel 

Esta contribución es similar a la que utilizaron Cruz y Renon (1978), 

excepto por la introducción de las molalldades m .• 
1 

{4.1.151) 

donde K = ( 4rr~~~T )~ = 1.59146x10 1º{l'/DsT)i 

f{X) = { ~2 

- X+ 1n(l+X})/X3 
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1' = iC~:m¡z¡2>/(-1-+ ~m1ii1) Ps 2 

donde v1 es el volumen molar parcial iÓnico a dilución infinita. Sl. el 

par~metro a llene un valor de 4x10-i0m se tiene 

"ª' = 6.3658(1'/0sn~ (4.1.152) 

Contribución de Debye-McAulay 

De acuerdo a Debye y McAulay se propone le siguiente expresión bajo 

la misma base y teoría que Cruz y Renon exponen en su modelo de 

1978. 

(4.1.153) 

La constante dieléctrica se estimó con la expresión de Pottel (1973} 

1- w 
D = Ds i+w)2 (4.1.154) 

El ti!nnino wc es la fracción volumétrica de las cavidades saturadas 

dieléclrlcamente. Reemplazando wc por Y, la cual está dada por 

Y-~ 3/V - 3 ··~m{¡ 1 
1 

donde V. es el volumen de la solución por Kg de disolvente: 
1 

1 "" -V.= - + ¿,m1v. 
z Ps í 2 

(4.1.155) 

(4.1.156} 

En cuanto a la determinación de los valores del radio i6nico r 1, dado 

el carácter empfrico de la contribuc!6n de Oebye-McAulay y a la falta 

de datos relacionados a los efectos dieléctricos, hay cierta 
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incertidumbre con los valores del radio iÓnlco, por lo que se han hecho 

varios cálculos de prueba. Aqu[ se utilizó el radio de Pauling, el cual 

se conoce para un gran nÓmero de iones. En el caso de los iones en que 

se desconoce este valor, se utilizan los valores: rN
03 

= 2A y rso
4
-2 

= 2.4A. 

ContribtniÓn NR.1L 

De acuerdo a las bases ya expuestas y a la definición de fracción mol 

local, dada por la ecuación (4.1.112), la ecuación de energ[a de Gibbs 

de exceso desarrollada para una mezcla de cationes e, aniones a y 

especies no disociadas ca, en un disolvente s, con componentes puros 

como estados de referencia, esté dada por 

Gex,NR TL n G r + ~n , G , r , 
-----=,,,_- = ¿n r + ¿n r + ¿n s s,ca s,ca c!é'ca ..:+ ca ,ca ca ,ca 

RT a asa c se ca n +n G + 2flca•Gca' ca c ca ca s s,ca ca' , 

n (}:n .G . r . 1¿nkGk 1 
S j J JS js' k s' 

(4.1.157) 

donde j y k incluyen a todas las especies en solución y ca representa a 

lo solulos no disociados. 

Dos parémetros binarios A y B , se definen para cada sal ca: ca ca 

z 
Aca = Gcsrcs + zGasras 

a 
z 

(4.1.158) 

B = G + -4J (4.1.159) ca es za as 

Como una convención de asimetría para la contribución electroststica, 

el término NRTL debe ser normalizado al estado de referencia de 
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dilt~ción infinita para los iones; para lo cual se utiliza la ecuaci6n 

{4.L1Í5). Finalmente combinando las ecuaciones (4.1.i'57a 159) y 
normalizando se obtiene 

NRTL* (n G r + ~11 ,G , r , ) 
Gex, /RT = "'"n s s,ca s,ca 6!i ca ca ,ca ca ,ca 

~ca n +nG +)P , n . 
ca ca s s,ca ca' ca ,ca ca 

f"';,"n ~n z A + l~n G , r l (~n z ) ] 
~ c4r a a ca 'cfi' ca ca ,s ca,s' "fi' a a 

~n (~n z A ) 
"'éc"fi'a a ca 

¿n z a a a 

(4.1.160) 

En el caso de electrólitos fuertes, la ecuación (4.1.160) se reduce a 

una expresión involucrando dos parámetros binarios A y B para ca ca 
sistemas de sales simples, sin parámetros adicionales para mezclas 

de soluciones. 

A partir de las ecuaciones (4.1.151), (4.1.153) y (4.1.160) se 

pueden calcular los coeficientes de actividad en la escala de fracci6n 

mol de acuerdo a la ecuación (4.1.121) y también el coeficiente 

osmótico de acuerdo a: 

<P = - M ~ ln(a ') (4.1.161) · s m. s 
i ¡ 

En el caso de electrólitos fuertes en solución acuosa, Ja ecuación 

(4.1.122) conduce a las siguientes expresiones para los coeficientes 

de actividad en la escala de fracción mol: 

€z { za 2 K 7rN { 3V - "'" •¡ 
lny a= 47rE

0
0skT - 2(1+GK) +V 2(1-Y\2 r · - v ¿m .r · i , a ¡ a i J J 
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2 -

x~(m¡z12/r1) + ;: (gs -1)}+ 8;~a3 {(]1(+ 1 ~0K-2ln(1+0K)} 
¡ a 

+ z
8 
{s1 [_S2

2 + 2x 
5
S2S3 - x 

5
S32(¿x cBcal]/S3/(S2 + x 5S3) 

- S2~xcAca}/SJ!(S2 + x 
5
S:J (4.1.162) 

z 211. 
_ é { c TrN 3 - ..;;;" 3 

lnyc- 4irE00skT - 2(l+C111.) +v.2(1-Y)z(rc Vi-vcL,rfJ) 
¡ ¡ 

z 2 v 
xf(m¡z¡2/r¡l + 2~ (~ -1)} +~ {(11( + l~OK -2 ln(l+OK)} 

- {x S 1(¿x z B )/(S2+x S:J +S2(¿x z A )/S3}/(S2 + x S:J s 
8

aaca s 
8

aaca s 

(4.1.163) 

. De estas ecuaciones, se pueden calcular los coeficientes de actividad 

ionlca en la escala de molalldad, Yp de acuerdo a: 

y. = y./(1 + Ms¿m.) (4.1.164) 
1,m 1 i 1 

Para el coeficiente osm6tico se tiene la siguiente expresión: 

con S 1 = 2x~aZaAca 
c 

S2 = 2x~xaZaBca 
c 
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S3 = ~"aza (4.l.166c) 

Las fracciones molares se calculan a partir de las molalldades con: 

x = 1/(1 + Ms¿m1) s ¡ 
{4.1.167) 

x1::: Msm¡l(l + Msfm1) (4.1.168) 

La Tabla (4.1.20) muestra los datos obtenidos del ajuste de datos de 

coeficientes osmóticos de soluciones acuosas de electr&!itos a 25°C. 

Comparación con los modelos de Pitzer (1973) y Chen (1982): 

Los valores de los parámetros del modelo de Pltzer (p 10> y pm¡ y del 

modelo en cuesti6n (< , < , A , B ) se evaluaron mediante un ca,s s,ca ca ca 
análisis de mfnimos cuadrados para la misma serie de datos, 

electr&litos acuosos fuertes a ZSoC. Este análisis muestra ligeras 

diferencias de exactitud en la representación de los coeficientes 

osmóticos de sales 1-1. Para otros tipos de sales, la desvlaci6n de los 

valores calculados a partir de los valores experimentales es mayor, 

especialmente en el caso del modelo de Chen. En general el mejor 

ajuste se logra con el modelo de Pitzer. 

Las figuras (4.1.19) y (4.1.20) ilustran, para el sistema H20-HC1, 

las diferentes contribuciones para el coeficiente osm6tico derivadas a 

partir de los modelos de composición local. Es de notarse la tendencia 

opuesta de las contribuciones NRTL en cada figura. La contribución 

NRTL derivada a partir del modelo de Chen, es un t~rmlno de 

repulsiones de corto alcance, lo cual es consistente con la estructura 

celular descrita en el modelo de Chen, en donde declara que los Iones 

pueden estar en las cercanfas inmediatas de los iones de signo 
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TABLA 4.1.20 ~:U..T~OOS 00... :i.Jl.'ST~ tlE DATOS VC CWICIE1i7E 
llSlllTICJ o.; amro.11ll5 AO.m.'l A :S'c A 

Sol. acuosa • Desv, 
de sal ..Úiaa Ato e •• 1000.¡, 

llaCI o. 2301b Z.05076 ¡,3 
N;&r 0.07797 2.96Z~:r 0.1 
Noll 3.5 o.ome ~.cms CJ.b 
NaF 1 :.:2550 ~."400.,cr 0.02 
h'tl •.e :.O:;.Jlb J,,:t:Q.l.7 :i.1 
l<Br ., :.m;-a. :. 344¡~ 0.1 
~¡ 4.5 b.cmb 1.0:.:11 ~. l 
RtCI 5 :!.lbii78 4.Cll;;a 0.1 
llllBr 5 3.:?Sm 3.100'11 ú.3 
lllll 5 3.518'13 3.50119 0.4 
Cstl b 2,03936 4.T51l7 o.a 
111.Cl b 3;m;r¡ 1.91302 0.3 
lfl.HC1 ),¡J;ss 2.~m: ~.b 
AgNíb 9.!MB35 2.6'1254 0.9 
IW<01 b 7.42037 1,95;:,.¡ 0.1 
l(Jlb 3.5 1.12925 3.72!l90 0,b 
LíCl b B.97235 2.10011 1.21 
LiBr b 11.105:0 2.1673:i Ü,bt 

Lil 34.~ 0.1223:\ 1.21 
LiNh 3,5 lll.34334 0.2bb75 0.21 
Na(JJ b --0.70024 1.04930 ú.9 
r1Jt b -7.n454 0,BIJ3U> 0.9 
ltl b 4.110594 1.15371 0.2• 
HBr l 3,451Bll 3.l09'J1 0,41 
Hl 3 2.Bb::ao o.:;¡:gc¡ ·:·. 7• 
lfl'j3 3 ll.W'19 o. 7511)) (J.3• 
ICIO.. b ll,(1'1451; 3.231i!! e.e• 
C.Cl2 b C.04l0ó 2bt.~.)) s.o 

2.5 0.266Qt) 29.1753C 1.: 
CaBr:z b -1.9,i5b50 c.moo 11.C 
c.12 2 0,3C0)9 1q,s2~5ij l.:.' 
P!<]Clz 5 0,:'9'".;r;:; 30. 7Vt7) l.& 
r~Brz 5 .0.43744 57.b5170 3.(1 
llglz 5 l.3'-670 42.S:l9J s.c 
ltaCl2 5 7.15;;)2 3.SSllb !,4t 

l\g9'2 5 7.l107b 3,qn11 :.:1 
l'tgb 5 7,S:<ll :,.UlfB2 LS• 
S·:I2 1 O,~Q.!5~ 19,5:,60 l.ú 
... :12 :.e 5.CC 1!t .!.1%:~ t.:! 
f'lllCIO•lz te. 7l:ii0 i.bó74.! l.5 
~2SJ1t IB.11182 (l.liJJ-0: 1.: 
(t.c1i+12Sü .. 14.SWJ• :.~"'1: 2.3 
11ss:i.. "'19,CllOC \•.1'.~2 t,4 
tHC!:s !.S -).396.:'.j ¡, 7¡~:-1 ~.= 
Lac;, 7:";'.44i00 [:.i.¿,~; .. 
CrClJ ... :Se;. 46(((• O.CZ7al 2.5 

"'A ;.:rt:r o;: c~;:3 :e k-:::isct'• ·' :t:Ji'cs'1?17r);, 
•=:l?S-'Jlta::;s O:~fl'·i.Oé.;; l.i:1:?;.;r:.:::1c ~!i~r~; =~ ··::::: 
:at:,.::::c !~1~ O:Ut•'.·.!':.!:r"+: .i.l~~;r.t:'= ::,!:!) 
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FlGUllA 4, 1 • 19 CONTRIBUCIONES OEL MODELO OE CHEN AL COEFICIENTE OSl'JO­
TICO PARA EL SISTEMA HlD-HCl A 25'C 

1.0 

-e o.s 

Concentración de electro U to {m) 

•Puntos experimentales 
OContribucidn de Oebye-Huckel 
6Contribución NRTL 

FIGURA 4 .1. <D CONTRIBUCIONES OEL l'\OOELO OE CRUZ l'\OOIFICAOD AL COEFI­
CIENTE DSMOTICO PARA EL SISTEl'\A H>D-HCl A 25°C 

Concentración de electrolito (m) 

•Puntos experimentales 
OContr ibución de Debye-Huckel 
4Contribución NRTL 
aContribución de Debye-!11cAulay 
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opuesto, tal qt.e además de las interacciones ion-disolvente, la 

repulsión i&úca es lomada en cuenta también. Por el contrario, el 

término utilizado por el modelo de Cruz modificado, se basa en la 

suposición de que los iones está'n rodeados principalmente por 

mol&ulas de disolvente. Aunque las interacciones de corlo alcance 

están bajo esta contribución, se da mayor importancia a la hidratación 

IÓnica, a través de los parámetros ion-disolvente, por lo que el 

término resulta ser de atracción. 

En general, el modelo de Cruz y Renon modificado presenta cierla 

dificultad en cuanto al tratamiento de datos. Los parámetros están 

fuertemente coJTelacionados, lo cual a menudo conduce a la 

Incertidumbre. Al parecer es característica típica de los modelosde 

composición local. No obstante los tres modelos que aqu{ se comparan 

han tenido éxilo en la representación de las propiedades de exceso 

utilizando varias contribuciones, las cuales algunas veces se 

compensan unas con otras. Esto proporciona cierta flexibilidad, aunque 

como se trata de ecuaciones simples, los efectos de las contribuciones 

se traslapan en forma empírica. 

MODELO DE CHEN Y EVANS (1986) 

El modelo más reciente presentado en este estudio es el de Chen, 

Britt y Evans en 1982, quienes proponen un modelo de composición 

local para representar la energía de Gibbs de exceso de soluciones de 

electrÓlitos con cualquier número de componentes, y cuyo propásito 

es examinar su comportamiento y eficiencia en aplicaciones 

Industriales. 
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Chen y Evans en esta segunda etapa, confirman y generalizan las 

ecuaciones (4.1.130-168), anteriormente planteadas para electrólitos 

binarios para aplicarlas a disoluciones de cualquier nJmero de 

electrólitos. En esta generalización no Introducen nuevas suposiciones 

en virtud de que trabajan bajo las mismas bases y condiciones. 

Adoptan el estado del componente puro como el estado de referencia 

para la energfa de Gibbs de referencia de las moléculas y la mezcla 

homogéneamente hipotética, y una mezcla de electrÓlitos l(quldos 

completamente disociados como el estado de referencia para los 

electrólitos. Las energ[as de Gibbs de referencia por mol son 

entonces: 

(4.1.169) 

(4.1.170) 

(4.1.171) 

La expresión para la energía de Gibbs de exceso se deriva siguiendo 

el mismo procedimiento que para sistemas de eleclrólitos binarios, 

es decir 

(4.1.172) 

Derivando apropiadamente esta ecuación se pueden obtener las 

expresiones para los coeficientes de actividad de todas las especies. 
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Para las especies moleculares está dada por 

('l.1.173) 

para los callones 

x "S:'x G r x G l "'x G t" J _!_¡n le-}; a'-1<" k kc,a'c kc,a'c + ¿ s es t" _ -í' k ks ks 
z Y e - , 2'.x ,,2jkGk , }:xkGk es }:xkGk e a 

8
,,a k c,a e s k s k s 

x ,x G , [ ~xkGk ' rk • ] + ¿ ¿ e a ca,c a t" _ + a,c a a,c a 
a e' ~xc,,¿xkGka c'a ca,c'a 2xkGka c'a 

e' k ' k ' 

('l.1.17'!) 

y para los aniones: 

('l.1.175) 

Aplicando la suposición de electroneutralidad local y la suposición de 

interacción de dos cuerpos del concepto de composición local, se 

obtienen las siguientes relaciones: 
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(4.1.176) 

G = ~x G .j'':i,x , as e e ca, c'c 
(4.1.177) 

Una regla de mezclado mola! promedio adoptada para los factores no 

aleatorios a es 

(4.1.178) 

(4.1.179) 

La variable 'is se puede calcular a partir de Gis" Además las 

variables •sa,ca y 'sc,ac ae pueden obtener a partir de •¡s· 

y 

'sa,ca = (gsa - gca)/RT 

={gsa-gsd/RT+(gss-gaa)RT 

=t: -· +t: as ca,s s,ca 

t: =t: -t: +t: sc,ac es ca,s s,ca 

(4.1.180a) 

(4.1.180b) 

(4.1.180c) 

(4.1.181) 

Los factores no aleatorios; a , a ,, a , y a ,; y los , ,. ca,s ca,ca ca,c a ss . 
parametros de energ1a: t: , r , t: ., r , , r , , < , , ca,s s,ca ca,ca ca ,ca ca,c a e a,ca 
r , y r , son los parámetros binarios ajustables para el modelo. En 

SS SS 

este trabajo, a menos que se indique otra cosa, todos los factores 

aleatorios se han fijado a 0.2. 

< , y < , pueden correlacionarse con las siguientes relaciones: ca,c a e a,ca 
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•ca c'e = ~'e - ircal/RT 
' 

(4.1.182a) 

(4.1.182b) 

(4.1.182c) 

lo cual se debe a que se supone que gca y Cc•a son cantidades de 

electrÓlitos puros,. y en verdad se· encontró que estas relaciones 

.satisfacen varios .sistemas de electrólitos examinados por Chen. 

Similarmente, • , y t" , se pueden correlacionar con ca,ca ca ,ca 

•ca,ca' = •ca',ca (4.1.183) 

Parámetros binarios: 

Una ventaja de los modelos basados en el concepto de composición 

local es que los parámetros binarios de un sistema multicomponente y 

los parámetros binarios de sus sistemas binarios constituyentes son 

los mismos y no se requieren para'inetros de orden superior. Por lo 

tanto, los parámetros binarios para los pares disolvente-sal de un 

sistema multlcomponente se pueden obtener a partir de correlaciones 

de datos de sistemas binarios sal-disolvente. En la Tabla (4.1.21), 

muestran los parámetros de energ{a para 43 pares agua-sal. Como se 

puede observar en esta Tabla, el modelo da una representación exacta 

.de las propiedades termodinámicas de electn5l.itos. Para algunos de 

los sistemas de electrÓlitos muestran valores de error relativamente 

altos, reflejan lo inadecuado de suponer disociación completa. Los 

datos de coeficiente osmótico y de actividad iÓnico medio son 

cantidades inherentes a la suposición de disociacio'n completa. 
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TAELA 4,1,21 Rf~l.mOS oa AAJ5TE óE DATOS DE COCF!ClE~TE IJSl\'.lllCO 
DE El.ECTR!l'..!TOS ll(:ios:JS A 25": DJI a = 0.2" 

Sol. acu05a • "Ct-.• ~ .... l)esy, 

de sal Jlxtaa 100041 

NaCI 6 -4.5>16 9.0234 ¡, 2 
HoBr 4 -4,61)7') a.9288 0.6 
Na! 3.5 -U'l20 9.l!llO o. 7 
Naf 1 ~~. 7493 7.432! o.o 
Nal«ls 6 -3.6151 7.2886 0.2 

r.cI 4.8 -4.1341 a,1;54 0.2 
i:&r 5.S -4.1i07 B. lb99 0.3 
Kl 4.5 -4.1217 1.ma 0.2 
LiCI 6 -5.1737 10.12•2 2.• 
LifllJ 3.5 -4.6136 a.1s,;5 V.4 

A9NO• 6 -3.l!i9il 7.0619 o. 7 
Kl«l• 3,5 -3.2747 1.212a 0.6 
RbCl 5 -4.1358 B.2-053 0.2 
RbE• s -4.0399 a.0151 0.2 
Rbl 5 -4.0916 a.1419 0.1 

CsCI 6 -i.'3726 a.42311 o.• 
~..Cl 6 -4.0!ll 7.8599 0.1 
lil,1()3 ó -3.6132 6.am 0.5 
fil 6 -5.22a1 10.ma 1.9 
HBr -5,,194 9.i746 o.a 

Hl 3 -5.2039 9,7714 1.0 
Hl(J3 3 -4.3663 8,722J o.s 
LIBr 6 -5.3626 10.5393 2.a 
Lil 3 -5,0Gal 9,5925 1.s 
tt:lO. 6 -5.4365 10.101a 3.3 

Nolll 6 -4.7893 9.4200 2.3 
Klll 6 -5.0644 9.ms 1.s 
cac12 6 -S,2549 0.512& 9.0 

2.5 -4.861a 9.3732 2.5 
CaBr2 6 -5,4801 11.oo;a 13.0 

tab -5.1151 9, 7214 2.4 
119ci, -5.3583 10.66111 9.0 
11gar::i -5,5307 10.9725 9.0 
11912 -5.7064 - 11.3459 11.0 
SrC12 -4.'1537 9.7230 s.o 

aaCb 1.a -4.20éa 7.9145 1.z 
PbiCl0,12 6 -1.1308 10.1330 1.0 
Na2SO, 4 -3.a760 7.9756 2.2 
ilft.1250• 5.5 -3. 7671 7.7970 o.a 
Hsso, -4.1796 a,ZSJl !i.O 

Al Ch 1.a -5.231J6 I0.0495 b.O 
LaCI> 2 -4.5893 1.mo 5.0 
CrC13 1.2 -~.ns• e. m1 3,5 

"'A pa!'tir ~ti dates ·fa Rc!iii1Ulil j s;c~ro:'!1::i1o;, 
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Este modelo es aplicable a sistemas de electrcflltos acuosos con 

rangos de concentraci&i desde l(quldo molecular hasta sal fLU'ldlda, 

considerando solamerte parametros binarios. 

Los panfuietros de eoorg!'a aun:¡ue débiles, dependen fuertemente de la 

temperatura.. Utilizando la siguiente furción de temperatura, sugerida 

por Clarkc y Glew {1966), el modelo se ha utilizado 

satisfactoriamente para correlacionar la entalp[a de exceso de 

mezclado y capacidad calorfi'ica de mezclado ffecnolog[a Aspen 

1984). 

"t"=a+b(+-~ +c{c 6
..¡:T¡ +ln<fl} {4.1.184) 

Ya que los datos para sistemas binarios sal-sal no estañ disponibles, 

la forma de evaluarlos es solamente a través de correlacioo de datos 

de sistemas ternarios disolvente-sal1-sal2• Estos parámetros binarios 

sal sal tienen efecto significativo sobre la no idealidad de los 

sistemas binarios. 

El efecto de los par.fuietros de energ(a sal-sal en el coeflclenle 

osm6tico del disolvente se ilustra en la F'igira (4.1.21). El 

coeficiente osm&'tico de un sistema NaCl-LlCI-Hz() molalidad total 

constante es comparado a 2 mola! con diferentes fracciones mol de 

LiCl en la mezcla de la sal. La curva A de la Figura (4.1.21) 

mi.estra la interpolación lineal del coeficiente osmótico del sistema 

NaCl-HP y del sistema LiCl-HP, el cual representa los resultados 

del tratamiento de Guggenheim de soluciones de mezclas de 

electrÓlitos con un ion comik. 

El efecto de los parámetros de energía sal-sal sobre los coeficientes 
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de actividad iónico medio se ilustra en la Figura (4.1.22). Los 

coeficientes de actividad !Ónice medios de un sistema molal total 

constante NaCl-KCl-H20 (4 molal) están mostrados como funciones de 

la fracci6n mol de KCl en la mezcla de la sal. Las curvas A, B y C 

represenlan los coeficientes de actividad iÓnicos medios con 

'(NaCl,KCl = -'(KCl,NaCl = O, O.S y 1, respectivamente. Es notorio 
que todas las curvas son casi lineales y la predicción del modelo 

asemeja a la regla de Harned: el logaritmo del coeficiente de 

actividad i6nico medio de un electrólito en una mezcla de una 

molalidad total constante es direclamente proporcional a la molalidad 

del otro electrÓ!ito. 

Hasta ahora, aqu[ se ha supuesto una disociación completa de 

electrÓlitos. La supasicid'n de disociacicl'n completa no es una parte 

inherente del modelo, se ha introducido para simplificar el 

tratamiento de correlación de datos y esto resulta, casi siempre, 

cuando la reacción iÓnica entre varias especies se vuelve significante, 

o la disociación está muy lejos de completarse. La suposición de 

disociación completa puede conducir a resultados insatisfactorios, 

como en el caso de los sistemas NaOH-H20, CaBr2-H20 y HC1-H20 de 

la Tabla (4.1.21). 

La consideración de un equilibrio iÓnico es esencial en la 

representación de datos de elquilibrio líquido-vapor de ~cides fuertes 

acuosos con la estructura termodi.rulínica molecular. Por ejemplo, el 

HCl molecular existe en una fase acuosa como un resultado de la 

disociación parcial del HCl. 

HCl +-- W + c1-m ---i. 
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FIGURll 4, 1, 21 PREDICCto'I DE COEF"ICIENTE OSMOTICO DE UN SISTEl'IA 

0.2 

NeCl-LiCl-HzO A 2s•c 

o.• o.s 
x'uc1 

o.e 

As 4' • 4>!1c1X1uc1•4l1.ac1x'Nat1 

Bt lNaCl,liCl • - llltl ,NaCl e O 

Ci TNaCl,llCl • - lNIC.l,LlCl • 1 

O: 1NaCl,UCl ª - 1NeC1,LlCl • 2 

FIGURA 4.1, 22 PREDIC~ION DE COEFICIENTE OE ACTIVIDAD "EDIO lONICO 
DE UN SISTEl'IA NaCl-KCl-H>O A 25 •c 

E .. ,.... 
"' o 

-0.2 

log y NaCl 
logY KCI 

...... ...... .... 
..... ol ...... ......... 

---------t----=:~ .... ..... 
. ;. .. ---­

-O.l~o~--=o~.2:---'!a~.~,~~0.~6~-o~.~B~--' 
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COmo se muestra en la Tabla (4.1.22), los datos del equilibrio 

l(quido-vapor para el sistema HC1-H20 estuvieron bien correlacionados 

ajustando los parámetros de energ[a del par HCl-H20 y la constante de 

la ley de Henry del HClm en solución acuosa. Los otros parámetros se 

tomaron como cero y la concentraci6n máxima del electrdlito es de 

42% en peso del HCI. 

Aplicaciones industriales 

El modelo NR TL ·de electróUtos proporciona una estructura general 

con la cual los datos experimentales de slstemas de electr6litos 

industriales se pueden representar satisfactorlamente con solo dos 

parámetros binarios. Se ha utilizado con bastante éxito como modelo 

en muchos sistemas de electrólitos import.antes industrialmente tales 

como: el sistema de remosión de carbonato, el sistema agotador de 

agua ácida, el sistema de desulfuración de gas, etc. 

Concluyendo, los modelos de composición local que se han presentado, 

establecen el rango de aplicación más amplio, lo cual los pone en 

ventaja respecto a los modelos anteriores. Los cuatro modelos 

propuestos pueden ser aplicados a sistemas binarios, sin embargo, el 

ultimo modelo propuesto por Chen puede ser aplicado además, a 

sistemas con cualquier número de componentes. El modelo de Cruz es 

propuesto también con la posibilidad de extenderse a sistemas 

multicomponentes, aunque en el presente aná'lisis no se contempla aW1 

tal desarrollo. Dadas las situaciones que tanto el modelo de Cruz como 

el de Chen pretenden cubrir, este Último parece ser el má's ambicioso. 
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TABLA 4. l. 22 RESULTADOS DEL AJUSTE DE DATOS FARA EL EQUILIBRIO 
LIQUIDO-VAPOR DE SOLUCIONES ACUOSAS DE HCt 

T<Kl 

273. 15 -32. :iba 
293.15 -32.bB! 
298. 15 -32• 784 
313,15 -32.604 
333. 15 -33. 13(1 
353 .. 15 -34.8bl 
373.15 -34.968 

~.Ktl 
b5.b94 
b4.5bB 
64.278 
b3.03b 
67.735 
62.610 
61.538 

!n~ Oesv.a; 

15.322 
15.352 
15.363 
15.934 
15.957 
15.214 
IS.706 

o. 010 
o.~)17 

0.•)14 
0.(112 
0.017 
o. (116 
0.057 

•A partir de da tos de Perry y C.hi l ton ( 1973> • 
• ªtcJ.,tt20 = o. o~, P~ = -3. s. 
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En general, la estructuracit5n de la ecuación de energía de Gibbs de 

exceso que cada modelo propone es similar y se encuentra bien 

fundamentada, por lo que la recomendación de algtmo de ellos está en 

función de la información necesaria y disponible para algfu sistema en 

particular. 
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NOMENCLATURA 

Aq, parámetro de Debye-Hückel. 

a' distancia entre iones de signos opuestos. 

ªAs' actividad verdadera del electrólito AB no disociado. 

a' s 
b 

cki 

CoAB 
o 
Os 
f dex 
Gki 

gi 

actividad verdadera del disolvente. 

parámetro de aproximación de la ecuación de Pitzer-Debye­

parámetro NRTL, Cki=gk(gii' J/gmol. 
molaridad estequimétrlca del electrólito AB, gmol/l. 

constante dieléctrica macroscópica de la solución. 

constante dieléctrica del disolvente l(c¡uldo puro. 

fugacidad de la especie J, N/m2• 

energ(a de Gibbs de exceso total en escala de fraci6n mol, J. 
parámetro NRTL. 

energfa de Gibbs por mol residual de celda de i central. 

g.. g.. parámetros de Interacción entre los componentes j-i e H. JI, ¡¡ 
I fuerza iónica, grnol/l. 

!' fuerza iÓnica utilizada en el modelo de Cruz modificado. 

Ix fuerza iÓnica en escala de fracción mol. 

K(11 constante de equilibrio de disociación. 

k constante de 8oltzman 1.380541x10-23 J/K (molécula). 

M peso molecular, g/gmol. 

Ms peso molecular del disolvente, g/gmol. 

m .0 molalidad estequlométrica de la especie j, gmol/Kg disolv. 
! 

N nifuiero de Avogadro 6.02252x1023 moléculas/gmol. 

n . rakero de moles de j en el volumen total V. 

nJ nifuiero inicial de moles. 
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P presión, N/m2• 

R constante de los gases, 8.3143 j/K-gmol. 

r 1• radio de la cavidad iÓnica saturda alrededor del ion !, cm. 

r 1 radio iÓnico. 

rt, r¡N radios io'nicos de Pauling y de Nightengale, cm. 

T temperatura absoluta, K. 

V volumen total del sistema, cm3• 

a 

volumen de la solución por Kg de disolvente, m3• 

volumen molar de la cavidad saturada alrededor de los iones, i 

cm3/gmol. 

volumen molar del componente J puro, cm3/gmol. 

volumen molar parcial del componente j, cm3/gmol. 

fracci6n mol local efectiva de la especie j alrededor de i en 

los modelos de Chen. 

fracción mol aparente de la especie j en la fase lfquida, 

"Jº/2,n.º . . ¡ 

fracdián mol en la fase l[quida verdadera de la especie j, 

lÓnica o molecular, nj/2,n .• 
. ¡ 

fracción mol de la especie j es la fase vapor. 

parámetro NRTL, J/gmol. 

valor absoluto de la carga iÓnica de la especie J. 
carga y signo de la carga de los iones. 

coeficiente de disociación. 

para'inetros NRTL de aleatoriedad. 

coeficiente de actividad. 

parámetro de no idealidad dieléctrica. 
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µ 

depresiones de Hasted, l/gmol. 

pennitividad eléctrica de espacio libre, 8.854x10-12 F /m. 

carga del electrcfn, 4.B029Bx10-1º ues-cgs. 

longitud inversa de Debye, cm-1• 

potencial. qu(mico, J/grnol. 

ruñieros estequiométricos de iones en la ecuación de disocia­

ción, V= V~+ 11-

padmetros NRTL de interacción binaria. 

densidad del disolvente puro, Kg/m 3• 

coeficiente de fugacidad de la especie j. 

fracción de volumen aparente de j en la fase líquida, w AB = 
nº ABvº AB/V. 
fracci6'n voh.1márica de las cavidades saturadas dielectrica­

mente. 

superfndices 

.. se refiere al estado de diluoión infinita, o que la expresicl'n es 

asimétrica. 

a aparente. 

se refiere a la fase l(quida. 

r se refiere al estado de referencia. 

s saturado. 

v se refiere a la fase vapor. 
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sub indices 

AB se refiere a un electrólito AB. 

a se refiere al anión de un electro'l.ito ca. 

e se refiere al catión de un electrólito m. 

i,j,k, .. se refiere a las especies presentes en una solución. 

m se refiere a la escala de rnolalidad. 

s se refiere al disolvente. 

w se refiere al agua. 

± medio i6nico. 
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4.2. PROPIEDADES DE MEZCLADO 

Una de las metas de la investigación de las propiedades de mezclado 

de soluciones de elecr6litos, es la predicción de pre.piedades a partir 

de tan pocas mediciones como sea posible. Este es el caso del calor 

de mezclado por ejemplo, que tiene corno objetivo desarrollar y 

mejorar los m~todos para la estimación de coeficientes de actividad 

de las soluciones de electr6litos. Este tipo de propiedades fundamenta 

su estudio en reglas aproximadas o reglas de mezclado. 

Las propiedades que aquf se presentan son el calor de mezclado y el 

calor de dilucl6n 

CALOR DE MEZCLADO 

El calor de mezclado es posible definirlo corno el cambio de entalpfa 

{L!.Hm) que tiene lugar cuando se mezclan dos o más substancias para 

formar un gas o una solución líquida. Comunmente se dice que se 

absorbe o se desprende calor durante el mezclado. 

Para el estudio del calor ele mezclado de las soluciones electrol{ticas 

se presenta el aMlisis de los siguientes casos de mezclado: 

Calor de mezclado de soluciones de electróiitos 1-1 

La determinación de los calores de mezclado de soluciones de 

electr6litos con tipo de carga 1-1, la realizaron Wu, Smith y Young 

(1965), confirmando además, la regla de Young. 
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Se consideraron cuatro soluciones acuosas de electr6litos, las cuales 

están indicadas en las esquinas del cuadrado de la Figura (4.2.1). Si 

0.5 moles de LiCl se mezclan con 0.5 moles de UBr (cada una en 

una soluci6n 1m a 25°C), el calor absorbido son 0.81 cal/mol de 

electrollto, como se indica en el lado izquierdo del cuadrado. El 

mezclado de 0.5 moles de LiCl y 0.5 moles de NaCl está acompañado 

por la absorción de 21.25 cal/mol, y lo mismo indican los valores de 

las otras dos caras del cuadrado para la mezcla de las soluciones 

correspondientes. 

LiCl Tu NaCl 
1 

21.15 

Tl- 0.81 0.79 - Tr 

20.61 

LiBr f b NaBr 

Figura.4.2.1 Calores de mezclado de cuatro pares de 

electrólitos. 

Tu representa a la mitad de Ja solución ternaria producida por el 

mezclado de las soluciones de LiCl y NaCl. Esta contiene 0.25 moles 

de Li\ 0.25 moles de Na•, 0.5 moles de c1- y 500 g de agua; por lo 

cual se representa, en la Figura (4.2.1), a la mitad del lado superior 

del cuadrado. De igual forma, Tb, en el lado inferior del cuadrado 
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representa una mitad de la solución formada por la mezcla de las 

soluciones de LiBr y NaBr. Esta soluci6n contiene 0.25 moles de U+, 

0.25 moles de Na+, 0.5 moles de Br- y 500 g de agua. El hecho de 

que el calor de mezclado de los iones c1- y Br- en presencia de u+ 

(0.81 cal/mol) difiera muy poco del calor de mezclado de esos 

aniones en presencia de Na• (0. 79 cal/mol), sugiere que el calor de 

mezclado de los iones c1- y Br- en presencia de una mezcla equimolal 

U+ y Na• debe ser ~0.8, la media de 0.81 y O. 79. 

Denotando la diferencia entre la actual L\Hm y 0.8 por E, se tiene 

Tl + Tr---+ Qmez (t.Hm = 0.80 +e) (4.2.1) 

donde Qmez designa a una solución conteniendo cantidades iguales de 

los cuatro iones (es decir, cantidades iguales de los cuatro 

electrólitos) en una solución acuosa de fuerza iÓnica igual a 1. Lo que 

ahora se ha formado con los cuatro electrólitos y el agua se puede 

considerar como una mezcla qufntuple. 

Por otra parte el calor de mezclado de los iones u• y Na• en 

presencia de c1- (21.15 cal/mol) difiere también muy poco del calor 

de mezclado de los iones u• y Na• en presencia de Br- (20.67 

cal/mol). Es probable, por lo tanto, que el calor de u• y Na• en 

presencia de una mezcla equimolal de c1- y Br- se aproximaría a 

20.91, la media de 21.15 y 20.67 cal/mol. Definiendo entonces a E' 

se tiene 
Tu+ Tb---+ Qmez (D.H'm = 20.91 +E') (4.2.2) 

Las mezclas qufntuples que se han producido en los dos procesos son 

idénticas. Los dos procesos tienen los mismos pasos en los dos 

caminos, cada uno de los cuales comienza con 0.25 moles de cada uno 
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de los cuatro electrolitos y finalizan en una soluci6n qu[ntuple. Las 

cantidades de calor absorbido a la largo de los dos caminos 

necesariamente son iguales. De aquf que 

%{21.15 + 20.67)+ 0.BO +e= HO .81+0.79)+ 20.91 +e' (4.2.3) 

De acuerdo a esto e=e'. La magnitud de e para cada serle de cuatro 

electrólitos puede determinarse experimentalmente. El método más 

directo puede ser la medición calorimétrica de las calares absorbidos 

ya sea de la mezéla de Tu y Tb a la mezcla de T r y TI, sustituyendo el 

incrementa de entalpía observada t.Hm en la ecuación (4.2.1), o 

t..H~ en la ecuación (4.2.2). 

Hay un tercer camina por el cual la misma solución qufntuple se puede 

obtener a partir de una serie idéntica de cuatro soluciones iniciales. 

El mezclado de 0.5 moles de L!Br y 0.5 moles de NaCl produce la 

misma solución qu{ntuple producida en los procesos 1 y 2. De forma 

semejante el calor de mezclado de 0.5 males de UCl y 0.5 moles de 

NaBr producen la misma solución. Estas das mezclas se representan 

por las diagonales del cuadrado de la Figura (4.2.1). Para distinguir 

tales mezclas de las mezclas de ion comÚÍ1, se referiré' a ellas como 

las mezclas en cruz. As[, el tercer camino mencionado es un medio 

de la suma de las dos mezclas en cruz. Por la tanto, un medio de la 

sLDTia de los dos calores de las das mezclas en cruz, debe ser igual a 

cada una de las sumas indicadas en la ecuación ( 4. 2. 3). Cada una de 

estas sumas puede ser descrita como e, m~s un media de la suma de 

los cuatro calares de mezclas de ion corn&i mostradas a los lados 

respectivos del cuadrada, la cual se representa por 2JJ. La suma de 

los dos calores de mezclas en cruz serán representados por :¿x. De 
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aquC se tiene 

(4.2.4)' 

ya que E a menudo es muy pequeño nos conduce a 

(4.2.5) 

esta ecuación es la que se ha denominado como la regla de Cruz­

Cuadrado. 

Regla de Cruz-Cuadrado: 

En el diagrama superior de la Figura (4.2.2) están los valores de 

AHm a x:i=O.S, para las seis mezclas posibles de los cuatro 

electnSlitos representados en las esquinas del cuadrado de la FlglJ['a 

(4.2.1). Es de notarse que i2P es 2t.71 cal y r~:x es 21.645 

cal, por lo que la diferencia E es -0.065 cal. 

En la f!glJ['a (4.2.2) estén cuatro diagramas que ilustran la operación 

de la regla de cruz-cuadrado. Para los tres primeros sistemas, E es 

sorprendentemente pequeño, quizá' m~s que la lncertidLUTibre 

experimental. 

La desviación del cuarto sistema es considerablemente más grande. 

Esto se debe probablemente a Interacciones especiales, y 

relativamente grandes, entre los iones alcalimetillcos y el Ion 

nitrato. También es posible que se deba a error experimental. 
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FIGURA 4.2. 2 CDl'PARACION DE CALORES DE f'JEZCLAS EN CRUZ 
CON CALORES OC l't:ZCLAS CON ION COMUN A x3 = 0.5 (cal/mol) 

NaC KCl 

NaSr K8r 

NaC KCl 

tlaNO, KN03 
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Calor de mezclado de soluciones de electrólitos que contienen un ion , 
comun 

El estudio de este tipo de soluciones de electrólitos también lo 

realizaron Wu, Smilh y Young, y aunque en la sección anterior de 

electrólitos 1-1 se consideraron también las soluciones con ion comm 

ahora se presenta un tratamiento diferente para la determinación de 

calores de mezclado. 

Wu, Smith y Young (1965) midieron los calores de mezclado de 24 

pares de soluciones acuosas im a 25ºC conteniendo un ion com~, lo 

cual les permiti6 establecer las ecuaciones que predicen los calores 

de mezclado de estas soluciones. Consider-aron como antecedente el 

hecho de que en dos soluciones acuosas de dos electrólitos fuertes que 

se mezclan, tienen cambios en el volumen y en la entalp[a del sistema 

muy pequeños o definitivamente cero, siempre y cuando las dos 

soluciones que se mezclan y la tercera que se produce, sean de Ja 

misma fuerza iÓnica y además, que ésta no sea tan grande. 

El cambio en el volumen de exceso o en la entalp[a de exceso durante 

el mezclado es el incremento en el volumen total o en la entalpía 

total, denotándose como /::i. V m y /::i.Hm respectivamente. Para mezclas 

de electr6litos a fuerza i6nica constante con tipo de carga 1-1, /::i.Hm y 

/::i. V m se pueden representar por simples ecuaciones de series de 

potencias. Para /::i.Hm se tiene 

/::i.Hm/x2x3 = a+ bx3 + ... (4.2.6) 

f=iÓn explícita de las fraciones mol de soluto x2 y x3• As[ x3 

representa la fracción mol n3i{n2+n3) de uno de los solutos, n2 y n3, 
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etc., son los n&neros de moles de los solut.os respectivos. Los 

símbolos a, b, etc., denotan constantes empíricas. 

Una ecuacltin alternativa es 

t..Hm/XzX3 = a + (J(Xz - X3) + ... (4.2. 7) 

la cual ofrece la ventaja de que la primera constante empfrica, a, se 

relaciona en forma simple a una característica geométrica de la curva 

que representa la ecuación; esto es cuatro veces la ordenada a 

xz=O.S=x3. 

Electr6litos 1-1: 

Las constantes de la ecuacicfn ( 4. 2. 7) para los 2 4 pares de 

electr6litos 1-1 se muestran en la Tabla {4.2.1). La columna cinco 

lista los valores de a/4 que es t..Hm a xr:0.5; la Última columna 

muestra la abscisa de cada .6.Hm mirximo o mfuimo, x3 denota la 

fracción mol del solut.o de los electrólitos de mayor peso molecular. 

Con los datos de esta tabla se pueden determinar las constantes para 

la ecuación (4.2.6} de acuerdo a 

a=a+{J 

b = -2{1 

Mezclas de NaCl-Na~4: 

{4.2.8) 

(4.2.9) 

Dado que tarnbilfu se midieron los cambios de entalpía de mezclas de 

NaCl-Na2S04, a fuerza iÓnica igual a 1, se derivaron ecuaciones para 

obtener el calor de mezclado. La ecuación (4.2.10) muestra la 

relación de calor absorbido en calarlas por unidad de fuerza iÓnica, 
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I.u. 
ll.Hm/yzY3 = -27 .1 + 3.0(y2 - y3) cal/[u 

donde la fracción de fuerza iÓnica, y3, se define como 

y3 = 3n3/(n2 + 3n3) 

(4.2.10) 

(4.2.11) 

La ecuación (4.2.12) es la relación de calor absorbido en calorfas 

por equivalente 
(4.2.12) 

donde la fracción de equivalente, y~, (o fracción de normalidad) se 

define como 
y; = 2nv(n2 + 2n:¡) (4.2.13) 

Para ilustrar la aplicacio'n de estas ecuaciones se escogió la siguiente 

mezcla: 0.2 moles de NaCl (lm) y 0.1 moles de Na2S04 ('m). En esta 

soluci6n ternaria hay SOOg de agua y 0.3 moles de NaCl. 

Sustituyendo en las ecuaciones (4.2.11) y (4.2.13) pero en funci6n 

del soluto 2 , NaCl, se obtiene la fracción de fuerza iÓnica, y2, con un 

valor de 0.4; y la fracción de equivalentes, yi, con un valor de 0.5. 

Yz = nz/(nz + 3n3) = 0.2/(0.2 + 3(0.1)) = 0.4 

Yz = nz/(nz + 2n3) = 0.2/(0.2 + 2(0.1)) = 0.5 

Para el soluto 3, NazSQ4, cuya fracción mol es de 0.333, su fracción 

de fuerza iÓnica, y3, es 0.6, y su fracción de equivalente,3y', es 0.5 

(sustituyendo en las mismas ecuaciones) 

)'3 = 3(0.1)/(0.2 + 3(0.1)) = 0.6 

A= 2(0.iJ/(0.2 + 2(0.111 = o.s 
Sustituyendo en las ecuaciones {4.2.10) y (4.2.12) los valores 
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correspondientes se obliene 

l:IHm = -6.6 cal/I.u. 

t.Hm = -8.3 cal/Equiv 

Regla del ion com&i: 

Seg~ los estudios de Young, Wu y Krawetz (1957) el calor de 

mezclado del Cl- y Br- es casi siempre el mismo, si es que el 

mezclado se hace en presencia de Li\ Na+ o K+. Esto es importante ya 

que sugiere que las interacciones entre un par del mismo signo de 

carga son relativamente poco afectados por un ion comtm, como puede 

observarse en la Tabla (4.2.2). 

Diferencia H'; u+: 

El calor de mezclado de varios electrólitos al mezclarse, tal como el 

HCl o LiCl, tienen una diferencia muy regular entre ellos, pues vadan 

de 11.4 a 14.6 cal/mol. Por ejemplo, el calor de mezclado del HCl 

con el NaCl a x3=0.5 es 32.52 cal/mol, y para la mezcla UCl-NaCl 

el calor de mezclado es 21.15 cal/mol. La Figura (4.2.3) muestra 

esta variación para cinco electrólitos. 

Oependeocia con la temperalura 

Otro estudio para la determinación de los calores de mezclado de 

electrólitos acuosos con un ion com~, lo realizaron Anderson y Linda 

Petree {1969), con el fin de determinar la dependencia del calor de 

mezclado con la temperatlJT'a. El ion común considerado es 

espec[ficamente el anión, y su trabajo esté apoyado en las 
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TABLA 4 •. 2. 2 

r;At.f'JF.'=-~:; , DF. :11F.7.CI. ADO DE ELECTG'OL l T()J 
1-1 CCit~ ION COMUl"J 

(I=:-1.·o, T;;25°C, AHm=cal/mol> 

Elect~olitoS NO. de 
plintos B 

Hm 
a x.i'=O. 5 

P~res con aniones comunes 
HCJ-LtCl 2 
flC1-;1ac1 4 

HCl-KCl 10 
HCl-RbC! 2 

-HCl-CsCl 10 
LiCl-NaCl 12 
LiCl-l<CI 4 
LiCl-RbCl ., 
L iC1-f::C1 2 
NaCl-l~CI 12 
NaCl-RtCl : 
NaCl-CsCl 2 
KCl-libCI 2 
KCl-CsCl 2 
RbCl-CsCl 3 
Li8r-·NaBr ., 
LiBr-J~Br 2 
NaBr-KBr 2 

IJ"N°> -l(NCJi 2 

Pares can 
L\Cl-Lilk 2 
NaCl-NaBr 2 

l(Cl-KBr 2 
NaCl-NaNCJi 2, 

KCl··l<NCJi 

·s2.o -2.0 13.01 
130. 1 13. 3 32. 52 
-15. o l. 7 -:;; 74 
-8?.2 -1.6 --'.21).55 

-136.•Y -15;9 -34.01. 
84.6 6.6 21.15 

"-ó4~·2 ...;3;0.' ::-16.05 
-135.3 -10.6.' -:-33.83' 
-194.6 ..:a.·q .. ' :: . .,,4s;6s 
-38. 3 0.5 '-9.58.· 
-49.5 .·3;3· -~=12~3~-
-34.8 .,.0.2 :.,e.69 . 

. 9.6 1.2>·" ·2.40 

6
1 

•• ~· -'0.1 .··••.< 01~ •• 53 9
8

_ •. ·.·.·· ~ ''0·:3·~-=,-, 

82~7·- ;:~7~·5·~ 20067 
--6a;.z­
.,-37•7 
,-5_0;3 

--·- "--_.=.:~:::~-~ ~ ,;;_~·17-~ 05=-. .- ;_~ 

. -~-'"1" 29 
.•• 

4s3
7·:·· :-1;7 

;:: ~ ' ! -· '.'-

C El ti o ne s · comL:t.~'e.S\~·~ ·· · .--.. _._ 
:3;2 "O;T ·- o:sl 
:3.2-- ;:· _:ca;1 _·,:0.79· 
· 3;2 :•1;0 ·a.so 
12;4 "¡-'.4 .' .. "" 3.10 
.1.4 .:.O.b·· 0;34 

EFECTO SOBRE EL CALOR DE MEZCLADO POR LA VAR!ACION 
. DE . UN ION COMUN 

<I=t.9, T~25oC, ~Hm=cal/mol) 

HP.tcroiones 

A n i' 6 n 
Li+ - Na+ 
Lí+ - Na+ 
Li+ __ -.K+ 
Li+ - K-4:: 
Nci+ K+ 
Nat- - •<+ 
N~+- - t<-+ 

I en .-::omLir· 

~·s e.o mu n ~ s 
Cl- 21.15 
Br-" 

_ ..... Cl­
Br.:; 
Cl­
Br­
NO,-

20.67 
-lb.OS 

·0.017;05 
-9.::;5 
-9.43 

. -12.57 

C ~ t i o n a s. e o m u n a s 
Cl- - Br-· L:• 0.Sl 
Cl- - Br- Nu+ O. 79 
r.;1- - Br- :~+ 0.81) 
::'.!- - bO¡~ Nea.+. :: • i.0 
Cl- - NO,- f'< O. ::04 
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FIGURA 4.2.3 CALOR DE MEZCLADO DE CLORUROS A 2s•c (! 1.0, 
.. = 0.5) 

Línea superior: calor de mezclado de HCl con cloruros alcalimetáli ... 
cos 

Línea.media: calor de mezclado de LiCl con cloruros alcalimetálicos 
Línea inferior: ordenadas de la línea superior (para HCl) menos 

las ordenadas de la línea media (para LiCl l 

o 
~ 
o -10 

~ 
$ -20 

,!-
-30 <l 

-•o 

tCl L!Cl NaCl KCl RbCl CsCl 
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investigaciones de Wood y Smlth (1965). 

En la mezcla de dos soluciones acuosas a fuerza tónica constante, I, de 

acuerdo a 
MX(l) +NX{l) --+mezcla (1) 

se tiene la ventaja de cancelar los efectos debidos a la atmosfera 

iÓnica. Ademés, en la presencia del anión común, X, se cancela el 

efecto debido a las interacciones de pares cagados opuestamente, as[ 

que uno solo observa el fenómeno debido a las interacciones de pares 

con carga semejante y de orden superior. Por otra parte el trabajo de 

Young, Wu y Krawetz (1957) en el que se dice que para mezclas con 

ion comilil, el signo del calor de mezclado puede predecirse 

clasificando los iones en dos grupos: cuando los iones de clasificacio'n 

semejante se mezclan, el calor de mezclado es endotifrmico; y cuando 

los Iones de clasificación no semejante se mezclan, el calor de 

mezclado es exote'rm ico. Anderson y Wood ( 196 7) afirman que tal 

clasificación se basa en relaciones estructurales Ion-agua, donde un 

Ion se clasifica ya sea como constructor de estructura o como 

destructor de estructura. 

Ahora bien, Anderson y Petree tratan de obtener Información ma's 

especffica acerca de la naturaleza de las interacciones soluto­

disolvente, pues hasta ahora se encuentran discrepancias en cuanto a la 

naturaleza de las interacciones iÓnicas espec(ficas. Hay quienes 

defienden el principio de interacción iÓnica espedfica de Breinsted, 

como Scatchard (1961); y hay quienes lo refutan como Friedman 

(1960), Wood y Smith (1965). Anderson y Petree parten del hecho de 

que si la estrur:!tura del agua es fuertemente dependiente de la 
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temperatura, la dependencia del calor de mezclado con ésta debera' 

aclarar en mucho, el papel que tiene el agua en la determinacio'n de· la 

naturaleza de las interacciones i~nicas. 

Para la experimentación utilizaron cinco soluciones regulares 

aproximadamente Sm de NaCl, LiCl, KCl, HCl, y (CH3)~Cl a 

temperaturas de 40, 60 y BOºC. 

Los valores de calor de mezclado experimentales se ajustaron por 

mfnimos cuadrados a la ecuaclo"n 

f.Hm = RT/2y(i -y) [h0 + (1 + 2yJhJ (4.2.14) 

donde .ó.Hm estrf dedo en cal/Kg de disolvente, I es la fuerza iÓnica 

total molal, y es la fracción mol del componente que tiene el peso 

molecular mifs grande, ho es la magnitud de la interacción y h1 es la 

medida de la asimetr(a de la relación cuaddlica con respecto a la 

fracción mol. Estos parámetros se encuentran en la Tabla (4.2.3), 

observándose. que RTh1 es muy pequeño comparado con RTh0• 

Este tipo de mezclas ya ha sido estudiado a zsoe, observéndose que en 

el rango de concentración 0.1-i.Om, la magnitud de la desviación del 

término RTh1 es muy pequeña. De igual forma en este trabajo los 

resultados indican que aquellas Interacciones que contribuyen a dicha 

desviación no aumentan de manera importante con la temperatura. 

Esto significa que las interacciones triples involucrando interacciones 

de iones cargados semejantemente o interacciones de orden superior, 

no ganan importancia con temperaturas altas. Luego entonces ya que 

los calores de mezclado no cambian dramáticamente con la 

temperatura, las interacciones solamente cambian en grado y no en 
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tipo. 

Estructura soluto-disolvente: 

La dependencia con la temperatura de los calores de mezclado se 

observa en la Figura (4.2.4). Para tres de las mezclas (LiCl-KClH20, 

LiCl-(CH3) 4NCl-H20, KCl-(CH3JNCl-H:Pl los calores de mezclado son 

constantes dentro del error experimental, lo que significa que cada 

una de las energ{as libres de exceso de mezclado para estos tres 

sistemas son una función lineal simple de la temperatura, y que se 

puede representar como 

(4.2.15) 

lo cual sugiere que las interacciones esl.ructurales agua-soluto o de 

mezclado son independientes de la temperatura para tales sistemas, 

indicando que las energ[as de interacción son mayores que la energ(a 

tJrmica disponible. Las tres mezclas involucran iones muy 

diferentes, el u• es 1J11 ion pequeiio constructor de estructura, el K• es 

un ion de tamaiio medio destructor de esl.ructura,.·y el (CHJ].¡N• es lD1 

ion grande destructor de estnx:tura. De ácuerdo a estas diferencias, no 

es lógico pensar que la falta de dependencia del calor de mezclado con 

la temperatura sea accidental. 

Se han hecho interpretaciones de los calores de mezclado de 

soluciones de electr6lltos a 25ºC haciendo uso del modelo constructor 

de estructura y destructor de estructura de Frank-Evans-Wu (1957) 

para iones en agua. Este modelo supone que los iones están 

inmediatamente rodeados por una región de estructura hecha (agua 

fuertemente asociada con el ion, es decir, la primera esfera de 

-268-



FIGURA 4 .2.4 PARAJIETROS DE CALOR DE MEZCLADO 
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hldrataclÓnJ, seguida por ma regiÓn de agua de estructura rota, que 

esta ertra el ague de estnrl.ura hecha alrededor del ion y el agua en 

si. 

Con base en este mOdelo se pueden explicar los resultados obtenidos 

por Anderson y Petree, si se supone que las interacciones específicas 

observadas en el mezclado involucran interacciones ion-disolvente en 

la primera región de hidrataci&i, suponiendo adem~ insensibilidad de 

esta primera esfera de hidrataciÓÍ'I a la temperatura. Sin embargo, se 

ha reconocido que la es~tura de un wiumen dado de agua es 

sensible a la temperatura. Por ejemplo, Bonner y Woolsey (1968) 

han estimado que la cantidad de agua desestructurada (mono'mero del 

agua) se incrementa en ~50% en el rango de temperaturas de 25 a 

BOoC. 

La razón para sugerir que las interacciones probablemente ocurren en 

la interfase entre las regiones de estructura hecha y estn.clura rota, 

se basan en los resultados de las mezclas de HCl-NaCl-H20, UCl­

NaCl-H20 y NaCl·KCl-H20, ya que éstas muestran una dependencia con 

la temperatura fuera del error experimental, tal y como se aprecia en 

la Figura (4.2.4). En dos de los sistemas la dependencia es grande, 

aunque no parece haber tendencia de ir a cero dentro de un rango 

razonable de temperaturas. Las tres mezclas contienen el ion Na+, el 

cual se ha considerado como un ion indefinido en cuanto al esquema de 

claslficaciÓn: constructor ele estructura o destructor de estructura. Es 

posible que la interfase entre la reglón de estructura hecha y de 

estructura rata esté menos definida y susceptible a los cambios de 

temperatura, lo que puede ser reflejado en los calores de mezclado. 
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Calores de mezclado de solu::iones acuosas de electrólitos: haluros de 

alcaliroteÍTeos. 

Sobre este tipo de electrólitos Wood y Anderson (1965) midieron los 

calores de mezclado en un rango de concentración de 0.1m a 2.0m a 

fuerza iÓnica constante y a 25oC. 

En este trabajo se tomó en cuenta el trabajo de Young (1~57-1955), a 

fin de probar la generalidad de las conclusiones que se e~trajeron de 

los estudios de electrólitos 1-1; pero ahora en soluciones de 

electrólitos de haluros de tierras raras considerando la teoda de 

mezclas de electrólitos de Fr!edman. 

Los datos obtenidos en fonna experimental se ajustaron a la ecuación 

~H =RT12x (1-x) fho + (1-Zx) hLil m -
{4.2.15) 

donde x es la fracción mol de la sal con el mayor peso molecular. Los 

resultados se muestran en la Tabla (4.2.4). 

Anteriormente con Wood y Smith (1965), se habfa concluido que RTh0 

para las mezclas de ion comÜn de haluros y nitratos de alcalimetales 

no mostrabah fuerte dependencia con la concentración, debido a que se 

interpreto que las interacciones triples y de orden superior son 

relativamente pequeñas, pero para los sistemas en cuestión, RTh0, 

disminuye notablemente con la disminución de la concentración, lo 

cual indica que las interacciones triples son más importantes en estas 

sales, que a su vez, son resultado del incremento de carga en los 

cationes. Se obser.-6 también que los calores de mezclado de los 

cationes de tierras alcalinas son en promedio mucho más pequeiías que 

los calores de mezclado de los cationes de metales alcalinos. 
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l.Q"C 
RTro RThi 

l1CHCl 1.0 -b4.2 -63.'l<-0.7 -J,j+J,0 -l.3.W.3 -;.9'-0.5 -61. 1'!.b -4.7+2.~ 

liCHOJ1l,M:I M -!6().9 -m.1+1,9 _:0.5+2.a -161,¡+1.s -1..6'2. ! -162.B+I, S 
kt:HOl¡~ te! 0.5 IJB,9 119.4+1.0 111.Jt),l m.m.s 
NaCHCl 1,0 -'!S.l -36.6+0.1 -35.1.0,3 -31.2+0,b 
liC!-NaCl 1.0 94.0 b4.:li0,3 3.9'0.4 44.5'-0.4 2.4+0.6 I!.o+1.1 
11:1-Jlatl 1,0 m.o 112.li-0.6 B.ll+!,O 15.5+1.t 5.6+1.4 92.M.I 3.6•1.5 

TARA 4.2.4 PP.IWETR!JS C€ = llf ~;c:.ADO 
~:=:a Rn-0 f(l~, 4hl; y-0.5 

lcal-K;l>ei'lluh ¡/0012¡ lcal/Kgl 

"9C1>-C.Cla l.O l.55>-0.04 0.09•0.04 l,50 
llJClz·SrC!z 3.0 3,94+0,05 0.12+0,0J S.bS 

2.0 l.bl<-0.0J 0.17 l.bl 
1.0 3.Yl+0.20 º·™·=· 0.82 
O.b 3.10,..~.5') o,:; 

l'lgCl2-!laCJ, 3.0 8.Zó+O.re 0.0090.04 19.5'l 
z.o 8,00+0,06 O.Bo+0.10 9,00 
J,0 6.70<0.3() 1.67 
0.6 4,:;o.(1.50 0.11 
0,3 5.00•l.00 0.12 

CaCt.,-SrCl, 3,0 O.ZS<-0.01 O.M 
C.Cl,-BaCl2 3.0 ... 3.l••0.10 0.10+0,:.'0 8.07 
SrCl2·8.!Clz l,0 1.47+0.05 o.oo+o.04 3.3: 
tl¡Br2-C.lr2 ~.o 1.z:+0,i;.c 0.11.0.c.1 ;,;9 
11gCJ,-l\¡Br2 l,0 1.Blt0.03 O.OS!-0.0l 4,00 

2.0 1.57+0,03 1.57 
eac12-ra>.., 3.0 l.%•0.03 4.4Z 
ll9Cl2-c.Jlo, :r.o 9.29+0,07 0.21+0,03 :B.611 

2.0 7.30<0.06 o.2•+0.00 7.30 
1.0 5.BO+C.40 1.44 
O,b l.lo+~.::o 0.46 

tfsS!;-C.C!z 3,o) -1,71);{),Ql O. l·h\\Ol -~63 
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Se detennlnÓ que el calor de mezclado de los cationes de tieITSs 

alcalinas en presencia de LD1 anlÓn com~ fueron todos endotérmlcos, 

de acuerdo a la clasificación de tamafio de los cationes de Young, Wu y 

Krawetz (1957), con la que predijeron el calor de mezclado. Los 

callones de tierras alcalinas son todos pequenos (iones constructores 

de estructura). Por lo tanto, la predicción del signo del calor de 

mezclado de acuerdo a la correlación de Young, puede extenderse para 

incluir los cationes de las tierras alcalinas. 

En las mezclas de ion común se observÓ que los calores de mezclado 

son relativamente independientes del ion com~ y as( lo muestran por 

ejemplo los iones c1- y Br· en presencia de los iones comunes Mg~2 y 

ea~2• Sin embargo, en mezclas con KN03, por ejemplo, que es una sal 

con un fuerte caráéter ion-par, no se observa este comportamiento. 

Para corroborar esto se compararon los calores de mezclado de 

mezclas Cl-Br en presencia de los cationes comunes alcallmetállco y 

alcalinotérreo, suponiendo que las interacciones de par son las 

principales. 

De esta comparacio'n se obtiene que, a fuerza itnica constante 
2.l 4 l.I 

6Hm = g-Afim (4.2.17) 

As[ por ejemplo, se tiene que para la mezcle MgC12-MgBr2 (mezcla 

con ion comfu alcalinoté'rreo), se predice con esta ecuación, un 

i:lHm=0.36 cal/Kg disolvente, ya que para la mezcla de iones Cl"-Br· 

con ion común alcalinote'ÍTeo se tomó un valor de 0.80 cal/Kg 

disolvente. 

Se confirmó aclem:fs, que las interacciones de par son las de mayor 
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contribución al calor de mezclado. En la mayor(a de los casos un 

cambio de anión (aun con diferente carga) no cambia las interacciones 

más allá de un 10%, y en el caso de las mezclas Cl-Br, las 

interacciones son las mismas en presencia de ya sea Li\ Na\ K\ 
Mg+2 o ea•2 dentro del 10% de variación. 

Con este estudio se derivo' una ecuación general para la entalp{a y Ja 

energfa libre de exceso de cualguier nÜmero de electr6litos con un 

mismo tipo de carga. Estas ecuaciones se basan solamente en el 

conocimiento de las propiedades termodinámicas de las mezclas de ion 

comán y de soluciones de electrólitos puros. Las mezclas se suponen 

formadas por mezclas a fuerza !Óníca constante y que Ja solución 

resultante contiene 1 Kg' de disolvente. 

La ecuación general para la entalp(a es 

t.Hm=RTI2 l¿xR xR xR hx~hR1 +}:xx xx xR t 1x xk] t h!J lkl J 
(<l.2.18) 

A partir de esta ecuación se puede mostrar que la regla de cruz­

cuadrado es un caso especffico de e'sta. Considerando una mezcla 

recfproca de MX-NY a fuerza iÓnica total constante y con xMX = xNY' 
se tiene 

}:D=}:x (<l.2.19) 

donde: 

}:x = t.H {MX+NY) + AH (MY +NX) m m (<l.2.20) 

}:O = t.Hm (MX+NX) +.6Hm (MY +NY) + Ll.Hm (MX+MY) + 

C.Hm(NY+NY) (4.2.21) 

Finalmente, la regla de cruz cuadrado se verificó para una mezcla de 

electrÓlitos 2-1. La mezcla a que se aplicó fue MgClz-CaBr2 
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produciendo 

20 = t.Hm (MgClrCaClzl + t.Hm {CaC12-CaBr2) + t.Hm (MgBr2-CaBr2) + 

t.Hm{MgClz-MgBrz) = 14.76 cal/Kg disolvente 

~ x = t.Hm (MgC1 2-CaBr2) + t.Hm (MgBr2-CaCl 2) = 
14.83 cal/Kg disolvente 

Dentro del error experimental se concluye que dicha regla es válida 

para este sistema 

Calor de mezclado de solu::lones acuosas del par rec[proco de sales: 

Mg•z, Na•¡¡ci-, Br-

La investigacio'n de los calores de mezclado de las mezclas que 

resultan de este par recíproco de sales, lo llevaran a cabo Reilly y 

Wood en 1972, con el propÓsito de establecer la validez de la regla 

de Cruz-Cuadrado de Young para mezclas de cargas asimétricas, es 

decir, mezclas conteniendo especies de diferentes tipos de cargas, y a 

altas concentraciones. Para esto se realizaron mediciones 

experimentales de todas las combinaciones posibles del par rec(proco 

de sales Mg•2, 2Na •112cr, 2Br- ; a fuerza iÓnica molal constante, I, y 

a equivalentes por kilogramo de disolvente constante, E. 

La reacción a I constante está dada por 

(4.2.22) 

donde una solución se caracteriza por la cantidad de fuerza iÓnica del 

agua de la solución A, y fuerza iÓnica de la sal B. El cambio en la 
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entalp{a para este proceso, 6.Hm' se representa por la ecuacio'n 

ó.Hm I I 
nwMw = Y AyBI2[RTho + (y8 - y A)RThi) + ... (4.2.23) 

donde y A es la fracción de fuerza iÓnlca de la sal ;\, y8 es la fracción 

de fuerza iÓnica de la sal B, les la fuerza iÓnica mola! (I=f.~:.m 1z. 2), 
1 ! l 

y n Mw es el peso del agua en Kg. La cantidad RTh0 es la medida de 
w I 

la magnitud del calor de mezclado a y= 0.5, y la cantidad RTh1 es la 

medida de la desviación en el calor de mezclado. El superfodice I en 

los coeficientes h0 y h1 indican que el mezclado es a fuerza ibnica 

constante. 

Una mezcla a E constante está dada por la ecuacibn 

(4.2.24) 

donde E es la concentración en equivalentes por kilogramo de 

disolvente (E=2~m¡lz¡ll; y_A y y'B son las fracciones equivalentes de 

las sales A y B, respectivamente, en la mezcla final. El cambio de 

entalpfa en este proceso est.i{ dado por la ecuacio'n 

(4.2.25) 

En electrcflitos del mismo tipo de carga lll1 mezclado a constante 

también es un mezclado a E constante, pero tratándose de mezclas de 

cargas asimétricas ésto no se cumple. Con este antecedente, Wood y 

Ghamkkar (1962), sugirieron la conveniencia de una escala de 

concentración de E para altas concentraciones para este tipo de 

mezclas. 
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De las mediciones experimentales de las mezclas del par de sales en 

cuestión, se verificó que los calores de mezclado a E constante son 

menores que los calores de mezclado a / constante para mezclas de 

cargas asimétricas, tal como se puede ver en la Tabla (4.2.5) donde 

se muestran los resultados. 

Para las mezclas a f=E=6 los resultados fueron tratados en la 

siguiente forma: si la ecuación (4.2.23) se reordena en forma tal de 

poder graficarla se tiene 

[ 
12 - I I t:.Hm/ A(! - yA)rnwMwj = R"fhO + (1- 2yA)RTh1 + ... (4.2.26) 

donde y8 se sustituye por (1-y A). Si se grafica el lado izquierdo de 

la ecuación (4.2.26) contra (1-2yA), la pendiente de la línea es 

RThÍ,, y la ordenada a 1-2yA=O es RTuÍ. La gráfica obtenida no es 

estrictamente una recta, sin embargo las desviaciones son muy 

pequeñas. En la Tabla (4.2.6) se dan los valores de la pendiente y la 
I I ordenada a 1-2yA=O, es decir RTh1 y RThó, tanto para E como para I 

constantes, E=f=6. 

En la Tabla (4.2.6) también se dan los resultados para f=E=1 y 3. 

Los valores de RTh0 se calcularon con las ecuaciones (4.2.23) y 

(4.2.25) despreciando la contribución de RTh1, (los seis valores que 

están por duplicado son valores obtenidos en otras investigaciones, 

por lo que se puede ver que hay buena aproximación entre ellos). 

Recordando que todas las mezclas de un par recfproco se representan 

por el diagrama 
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T•BLA 4.2.5' ENiHl.PIA DE EIC~ liE MEZCLJ\liü ClJ:IC UllA FlltlllN iiE y A 
FL~!A ICtllCA V EWll'ALEtiTE DE b. 

l = ó E.: ó 
Par de sales Y, Mt1111y•ll-y41P;¡_l\.l t.111/ lyÁ 11-yÁ IÉ' n..1\.1 

« lcahKstool' 1 lcal'f¡laof 1 
ligt~-NaCl O.blló 69.49 0,665 16.96 

o.m 66.35 0.596 14.&I 
o.~ 59.07' '0.591 14.32 
0.342 s;;21 0.3'12 9.58 

o.m 8,Bó 
0,328 8.32 

~9!"z-tla&r O.ó!B 71.bS O.óS2 7.l'I 
0.608 68.71 0.665 6.BB 
o.m 63.21 ·CQ,612 5.0S 

º·™ 61.13 0.406 -O.IS 
0.357 -0.83 

NiBr-tlaCl 0,654 3.70 
O.SS! 3.67 
0.392 3.7~ 
0.355 3.BS 

tl¡Br2-11¡Cl2 0.653 2.01 0.058 3.65 
0.565 2.04 0.591 3.71 
0.39B 2.os 0.388 J.89 
0.32'1 2.10 0.32 3.'12 

t'¡Br2-NaCI 0.676 59.41 0.671 !.B7 
0.599 56.33 0.591 Q.41 
Q.415 49.15 0.405 -3.03 
0.353 47.52 0.347 -3,82 

NaBrll!jCl2 0.635 75.99 0.655 19.87 
0.571 n,n 0.616 20.70 
0.368 BS.94 0.392 27,11 
0.311 88.Sl 0.335 28.78 
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F u e r z a i o n i e a 11 o 1 a l e o n s ~ a n te <U 
l=l !=3 l=b 

Par do sales YA Rrtl, 
ca:-k9/1<1i' 

YA Rnb RTI\, ly=O,SI Rfhl 
caH9/ooi' cal-k9/00¡2 caH9looi' 

~1,-~aCl 0.510 171.8, 1'.'Z,5 ~.513 tt.f.1 1 113.6 ó2.1 -1a.1 
119Br;-Hallr o.511 168.2 O.S\q !IB.2 l>S.l -15.9 
HaB~aei, O.SOb l.7, l.2 o.sos 4.5, 4.3 3.71 0.2 
11<¡Br -"9Cl O.SOb 1.8 0,S'JI> :.9, 1.a 2.05 0.1 

345.I 238.2 132.b 

"9Br;-ffaCl o.:m 172.4 O.SIS 107.3 52.2 -!M 
Hallr-/lsCl2 0.4!18 174.l o.m 127,4, m.1 80.4 IB.b 

llb.5 231.7 .132,b 

1.4 -3.S o.~ 

Equivale tes por kg. de agua constantes IE) 

E• 1 E•3 E= b 

Par dt sales y;p R~ ~· R~ RTilily--0.SI R~ 
lcal-K9/1al21 

A 
lcaH5100J2llcal-K9/rol'llcal-K9/lloP 1 

11<¡'12-ttaCI O.S!O 105.1 O.SIS 53.9 12.0 -12.3 
HsBr¡z-NaEr 0.509 92.4 o.sis 4b.4 !,9 -12.0 
IW:r-tiaCl 0.506 -3.7 0.5')5 4.5 ~.71 0.2 

. HgBr2-119ci, 0.506 ~.9 0.504 4.b :.11 Q.4 
'.Xi5.1 109.4 21.• 

M¡or;-NaCI o.soa 108.S 0.510 4•·' -1.4 -!.B 
NaBr-1!sCl7 0.4aq 97.é 0.481 62.: 23,i; 14.l 

206.l tea.e 22.S 

1.0 --0.b 1.1 
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NaCl~NaBr 

MgC12 ~ MgBr2 

que representa a la regla de Cruz-Cuadrado de Young, para el par de 

sal redproco en cuestión se tiene 

RTt (MgBr2 - NaCl) + RTht (NaBr - MgClz) = RThJ (MgC12 - NaCl) 

l 4 1 6 + RTh0 (MgBr2 - NaBr) + 5 RTh0 (NaBr - NaCl) + 5 RTh0 x 

(MgBr2 - MgClz) (4.2.27) 

As[ que de acuerdo al resultado de la Tabla (4.2.6A) se observa que 

esta ecuación se obedece muy bien dentro del error experimental, 

hasta fuerza ió'nica de 6 mola!. 

Para mezclas a E constante del mismo par de sales, la regla de Cruz­

Cuadrado es 

RThf (MgBr2 - NaCl) + RThf (NaBr - MgC12) = RThf (MgC1 2 - NaClJ 

+ RThf (MgBr2 - NaBr) + RTtif <NaBr - NaCl) 

E + RTh0 (MgBr2 - MgC12) (4.2.28) 

Los resultados de la Tabla (4.2.68) también muestran que la regla de 

Cruz-Cuadrado a E constante es exacta dentro del error experimental. 

En general, el hecho de que el calor de mezclado en las mezclas a E 

constante conteniendo un ion común son normalmente más pequeiías que 

las mezclas a I constante, indica que si el término de RTh0 se 
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desconoce, la ecuación a E constante dar[a resultados más exactos, ya 

que los términos RTh0 despreciados serfan más pequeños. Por otra 

parte esto también puede dar una aproximación muy pobre a bajas 

concentraciones (más o menos O.im). 

Calor de mezclado de soluciones acuosas del par recíproco de sales: 

Na+, u+ 11c1-, so¡2 

La determinación de los calores de mezclado de las mezclas de este 

par de sales fue realizada por Wood, Smlth, Chen y Thompson en 

1975. 

Este estudio se llevó a cabo con el propÓslto de verificar la ventaja 

relativa del uso de la escala de concentración de E cuando están 

presentes fuertes Interacciones lon-an!ó'n. El antecedente y base de 

este trabajo es el anterior realizado por Reilly y Wood para el par de 

sales Mg+2, Na•11c1-, Br-. 

El tratamiento de los datos experimentales obtenidos tanto a I y a E 

constante fue el mismo que para el estudio anterior. Los datos se 

ajustaron por mfnimos cuadrados a las ecuaciones (4.2.23) y 

(4.2.25), y los resultados se muestran en la Tabla (4.2. 7). Con esto 

se comprobó que no son necesarios t~rminos superiores en estas 

ecuaciones para obtener un buen ajuste de datos. El rango cubierto por 

YA fue de 0.1 a 0.25 y de 0.75 a 0.9; y para YÁ el rango cubierto fue 

desde 0.25 a O. 75. 

En los resultados se puede observar que para las mezclas NazS04-

NaCl y LizS04·LiC1, los valores de RTh0 a E constante son del mismo 
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TAaA 4.2. 7 OOIU'IA IE IElllAOO A A.ERZA liJUCA Y EllJIWWITES COOSTMTES 

Ai f u e r z a.' i o n i e ~ 1 o 1 a 1 constante 111 
1 = I ool/l'.9 I = 3 ool/l'.9 !=600!/1:9 

Par de sales R1i{, R~ NTJ:! ¡,ni RTit R~ 
(cal-K9/00J2 I lcaH9/111l'I lcaH9~111I'I lcaH9/1111' 1 lcal-l:9/l1o1' 1 lcal-K911'<>l21 

~-Li2Sllo 40.7 '·º :l4.4 5.9 20.0 5,0 
NaCl-liCI 92.5 6.0 5'1.0 13.0 :l4.0 14.0 
Jli,!;ll-NaC! -'21>.6 +2.1 -13.7 •4.9 -7.2 +4,5 
Ll2SO.·~iCI -26.0 tB.O -26.0 +!.l -:14,4 +M 

7'2.0 49.0 to:o 
NaM-LiCi 61.6 -6.0 6.0 3.4 -22.9 B.O 
UtS!li~an 10.; -11.0 43.0 -B.O 41.2 -1.2 

so.o m 1IT 

B1Eq\i.lva!entcs por K 9 de disolveAte constantes 
E= 1 rol/K9 E= l 1111/Xs E= 6 111!/l'.9 

f'ar de sales o.¡¡ij Rn!i ~ R~ Rll§ RTtli 
(cal-K9l10l2J lcal-i(g/1111' 1 lcal-K9/00P l lcaH9/10J2I !cal-![J¡/11o~I <ca!-1:9/~<>121 

Na,50.-l i2ilo 106.0 14.0 49.5 12.0 :14.0 B.O 
NaCl-liCI 92.5 6.0 5'1.0 11.0 :14.0 14.0 
Na25Qo-N>CI -21.7 2.0 -1.0 1.0 17.0 2.0 
Li2SO,-L!CI .;,7 l.O .JM 1.0· 19.9 0.1 

m.o 115.0 ~ 

Na,~-LiCl_ 2511.0 12.0 127.0 22.0 71.0 5.0 
Li25!<-U.CI -n.o -29.0 -10.1 -!B.O 32.0 -7.0 

Tal.O Ttb.O i03.0 
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orden de magnitud que RTh0 a I constante. 

Aplicando la regla de cruz-cuadrado de Young a las mezclas de par de 

sales recf proco aquí tratado se tiene 

RTh~(LiCl-Na;¡SO.J + RTh~(NaCl-LizSQ.J = R~(NaCl-Na2 SO.J + 

RTh~(LiCl-LizSQ.J + i RThJ(NaCl-UCl) + ~ RTh!(Na:¡S04·LizSO.,J 

(4.2.29) 

Los resultados en la Tabla (4. 2. 7) muestran que la regla de cruz­

cuadrado es totalmente exacta a !=3, aceptable a I=l, pero 

definitivamente falla a !=6 mol/Kg. 

Para las mezclas a E constante la ecuación es 

RThf (LiCl-NazSO.J + RThf (NaCl-LizSO.J = RTuf (NaCl-NazSO.J + 

RThf(LiCl-Li;¡SO.J +RThf (NaCl-LiCl) +RThf(Na.;i04-Li;¡SO.J 

(4.2.30) 

de acuerdo a los resultados de la Tabla (4.2. 7) se determina que la 

regla de cruz-cuadrado es totalmente e>:acta a E=3 y 6, y aceptable a 

E=l mol/Kg. 

Estos datos, aunque muy limitados, indican que la regla de cruz­

cuadrado de Young a E constante es obedecida a concentraciones 

mayores que para [ constante, no obstante que se esperaba que dicha 

regla fallara, ya que en el sistema en cuestión se suponen 

interacciones principalmente de fuerzas de atracci6n entre los iones 

u• o Na• y S0¡2• 

En general, no obstante que los datos generados son limitados, parece 

ser que tambie'n en este caso, resulta más ventajoso un proceso de 
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mezclado a E conslante para altas concentraciones. Para el sistema 

tratado, las mezclas de ion comÚn no tienen un calor de mezclado 

mucho ma's pequeño a E constante, pero la regla de cruz-cuadrado 

cumple a altas concentraciones en mezclas a E cor:·:tante. 

Calor de mezclado de soluciones acuosas del par rec{proco de sales: 

Na\ Mg'211c1-, S0¡2 

En base a los estudios de los pares redprocos de sales anteriores: 

Na', Mg•211c1-, Br-y Na\ u-¡¡c1-, S0¡2; ambos a E e I constantes, en 

los que la regla de cruz-cuadrado aplica aÚn a E = 6 rnol/Kg, Srna y 

Wood (1975) llevaron a cabo las mediciones de calor de mezclado de 

todas las soluciones acuosas resultantes de la combinaciGn del par de 

sales Na+, Mg•2¡¡c1-, S0.¡2, a 25 °c. El objeto de tal investlgaclGn fue 

verificar la aplicabilidad de la regla de cruz-cuadrado en sistemas 

con dos iones dlvalentes y con interacciones mucho más fuertes entre 

esos dos iones, Mg'2 y S0.¡2• El interés desde el punto de vista 

préctlco en este sistema es que precisamente sus componentes son 

los que el agua de mar contiene en mayor proporción. 

El tratamiento de los datos fue similar al de los casos antedores, 

solo que las ecuaciones para representar el cambio de la entalp!'a 

requirieron t.D1 término cuadrático. El cambio de entalp(a para el 

mezclado de dos soluciones a I conslanle esté dado por 

(4.2.31) 

y para el cambio de entalpfo del mezclado de dos soluciones a 



E constante, está dado por 

Los resultados obtenidos del ajuste por m(nlmos cuadrados se 

muestran en la Tabla (4.2.B). El te'rmino RTh2 en estas dos 

ecuaciones, el cual indica que las l{neas que representen las· 

ecuaciones no son rectas, solo fue necesario para el ajuste de datos de 

mezclas de Ion comilil, para E = 3 mol/Kg de NazSQ4-MgS04 y pera 

E=1 mol/Kg de MgC1 2-MgS04; y en las mezclas sin ion comúii, se 

requirfo para el ajuste de nueve de las doce concentraciones, tal y 

como se observe en la Tabla (4.2.B) y en las Figuras (4.2.5) y 

{4.2.6). 

La regla de cruz-cuadrado con los factores de ponderacio'n para el 

presente sistema es 

l l 5 l RTho (MgS04-NaCl) + RThó (NazS04-MgClz) = 6RTh0 (NazS04-NaCl) 

7 I 5 l 7 l 
+~Tho (MgS04-MgCl2) +6RTh 0 {MgCl2-NaCl) + t;RTho (MgS04 -

NazSQJ {4.2.33) 

y para las mezclas a E constante la regla de cruz-cuadrado, en la cual 

no se necesitaron factores de ponderación, es 

RTtlf (MgS04 -NaCl) + RTh~ (NazS04-MgCl;z) = RThf (NaiS04-NaCl) 

+ RT!if (MgS04-MgClzl + RThf {MgCl2-NaCl) + RThf {MgS04-NaiSO~ 
(4.2.34) 

Sin embargo al utilzar los valores dados en la Tabla (4.2.8) y 
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1!!1.A4.2.B ENTrtPlAS DE '<EIQ.AIXI OO. SlSTEllH !la+, llg+21c1-, S!f-" ~·e 
AlFuerza ion i e a 1 o l a l e o ri..s t a. n te 111 

1 = 1 IOl/K! 1 = 3 "°1/Kg 1 = .6 wl/Kg 

Par de sales "'lfi R~ -~ RTr~ R7~ RTl!z .~nt, Rnl, -~ lcal-K9/ool' 1 lcal-K9/11d 1 fcal-Kg/.Ól2 J 

Na,SQo-NaCl -26,9 2.0 -13.0 4.9 ···-1.2· ·4,5 
l\¡SIVsCl o.o -1.4 -7.9 -0.4. ' ' ~ ' ; :~:_:,:1 .7,1 • .. . i.o 
ttgCJ2-11aCl 172.2 -12.0 113.6 -1e.o 

~.· 
. 62.0 -!B.O 

"'2¡¡¡.-11:ro, 18.6 b.O ..1º'1.. 9.0 . • ··--™- 1.0 
230.2 157.0 : 87.4 . 

Ms50.-NaCl 58.2 -12.0 -•.o 73.0 -17.0 2.0 5l.O -1~.o -u.e 
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FIGURA 4 .2. 5 CALOR Rt:OUC!OD DE MEZCLADO CONTRA FRACCION 
DE FUERZA IONICA D FRACCIO~! DE EQUIVALENTE DE MgSD4 

PARA LAS MEZCLAS DE MgSD 4-NaCl 

123•156709 
y (MgS0 4 ) 

FIGURA 4.2. 6 CALOR REDUCIDO DE MEZCLADO CONTRA FRACCION 
DE FUERZA IONICA O FRACCION DE EQUIVALENTE DE Na 2 50 4 

PARA LAS MEZCLAS DE Na2so, -MgC12 



sustituyendolos en las ecuaciones anteriores, se observo' que la regla 

de cruz-cuadrado no aplica en ningtm caso ni para mezclas a E 
constante ni para I constante. La diferencia es de -20% para 11,1s 

primeras y de -10% para las segundas. 

La explicación mas probable de la falla de la regla de cruz-cuadrado 

para este sistema es la presencia de graneles fuerzas de atracción 

entre algunos iones, tales como la5 soluciones de MgS04, para las 

cuales se ha encontrado una fuerte asociación iónica. 

Por lo tanto, luego de un nlisis de los efectos obtenidos con la 

aplicacio'n de modelos de apareamiento iÓnico, Sma y Wood 

responsabilizaron a las fuerzas de atracc:i6n entre el Mt2 y S0¡-2 de 

la inaplicabllidad de la regla de cruz-cuadrado para · el presente 

sistema. 

Calor de mezclado de solmiones acmsas de tres sales da carga 

asimétrica: LiCl-NaCl-MgC12 

En base a los estudios de las mezclas tratadas anteriormente, Wood y 

Falcone (1975), llevaron a cabo una prueba de las ecuaciones a E 
constante para mezclas de tres cationes: Li\ Na• y Mt2; con lD1 

anión coml.Úi, c1-• 

. Los calores de mezclado de las soluciones de dos sales a E constante, 

se representaron tambián con la ecuación (4.2.25), y los valores de 

RTh0 y RTh1 obtenidos por mínimos cuadrados se presentan en la 

Tabla (4.2.9). En la Tabla (4.2.10) se reporta el cambio de entalpfa 

por Kg de disolvente, LlH/W, cuando una solución de MgC1 2 se mezcla 
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con una solución conteniendo NaCl y LiCl para formar 1..D1a solución 

final que contiene las fracciones de equivalentes de Li\ Na• y Mg•2 

iguales a Yu'. >'Na', y >'Mg'- Todas las soluciones contienen E 
equivalentes por Kg de disolvente. 

Los valores de ó.H/W calculados, son los calores de reacción 

predichos por Rei!ly y Wood para la entalp(a de mezclas a E 
constante, y la ecuación utilizada es 

donde HM,X es la entalp[a en exceso de una solución de MX puro a una 

concentracio'n E, yM' es· la fracción de equivalente del catión M (yM' = 
mMlzMl/l2:mNlzNi)), las sumas están sobre los cationes M y N con 

N . 
los aniones X y Y, y una suma a con M<N significa que cada término 

hes tomado solamente una vez; es decir, ya sea h~N oh~ X pero 

no ambos. El término hM,N es justamente h0 para la mezcla de MX 

con NX a E constante. 

Para aplicar la ecuacic'n ( 4. 2. 3 5) a los datos obtenidos 

experimeritalmente de la Tabla {4.2.10) se dice que 

(4.2.36) 

donde 
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YMg'GMgc1/Wl (4.2.37) 

ya que la solucicfo inicial de LiCl y NaCl contiene Yu '+YNa' Kg de 

agua y tiene fracciones de equivalente de Yu' /(yu'+yNa'l Y 

YNa'/(yu'+yNa'), respectivamente. El primer término en la ecuación 

anterior es para la mezcla LiCl-NaCl y el segundo te'rmino es para la 

solución inicial MgC12• Similarmente la ecuación (4.2.35) se utiliza 

para calcular Hr y posteriormente ambas Hr y Hie se sustituyen en la 

ecuación (4.2.36), obteniendo finalmente 

(4.2.38) 

Esta ecuación muestra que el calor de mezclado de tres sales se 

predice a partir de las propiedades de las tres mezclas conteniendo 

. dos sales. La comparación de las entalpfas calculadas y 

experimentales se da en la Tabla (4.2.10 ). Se observa que a baja 

concentración, f=1 mol/Kg, las entalp!'as predichas son -10% 

menores que las experimentales, indicando que aunque las ecuaciones 

no son exactas son muy útiles. A f=3 la discrepancia es mayor 

(30%), y a E =6, las entalpfas predichas son mayores por un factor de 

7, por lo que las ecuaciones ya no son aplicables a esta concentración. 

Finalmente, después de presentar la detenninación del calor de 

mezclado de diferentes casos de soluciones de electrólitos, 
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clasificados segfu su tipo de carga, se puede decir que esta propiedad 

es relativamente simple de obtener, dado gue obedece ciertas reglas 

de mezclado, como la de cruz-cuadrado. Se presentan además, las 

ecuaciones desarrolladas de acuerdo a la aplicación de las reglas 

mencionadas, as! como los datos necesarios para su directa 

utilización con solo la ubicación del tipo de solucio'n a manejar. 

CALOR DE DILUCION 

El calor de dilución es definido como el calor que es transferido desde 

o hacia el medio ambiente cuando se agrega disolvente adicional a una 

solución. Éste depende entonces, de la concentración original de la 

solución y de la cantidad de disolvente añadido. 

El cambio de estado que tiene lugar cuando una solución de electrólito 

es diluida a presión y temperatura constantes se puede describir como 

n2Bn~A(soluciÓn) + (nf - nbA(l(qu!do) :: n2BnfA(solución) 

donde n1 y n1 son los nÚmeros inicial y final de moles del disolvente 

A, n2 es el nmnero de moles del soluto B en la solucio'n. Se dice que 

el calor absorbido durante este cambio de estado, es igual al cambio 

en la entalp{a de exceso He de la solución. La entalp{a de exceso por 

mol de salute, H8 /n2, se conoce como "calor molar aparente relativo 

del soluto. 

Entre las primeras ecuaciones desarrolladas para el cálculo de calor 

de dilución de electrólitos fuertes, se encuentra la Regla de Robinson 

y Frank (1934), basada en la Regla de Akerlof (1934) sobre los 
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coeficientes de actividad. Sin embargo esta ecuación no presentó un 

significado muy claro y además su utilidad se vlÓ muy limitada por el 

hecho de no aplicar a otras temperaturas diferentes de 25oC y por su 

incertidumbre a bajas molalidades. 

Posteriormente Young (1932), Guggenheim (1954) y Gibbard Jr 

(1969) presentaron algunos métodos para la determinación del calor 

de dlluci6n, no obstante, fueron superados por los m~todos analfücos 

que a conllnuac!Ón se presentan. 

Método de Baf-e 

Bahe {1972) aplicando la termodinámica clásica a la expresl6n de la 

energfa libre determina el calor de dilución y las entalp(as molares 

parciales relativas. 

Del trabajo de Harned y Owen (1958), se establece que la energfa 

llbre de electrólitos 1-1 est;( dada por 

C2 = G~ + RTlnx2 + RTlnl'f {4.2.39) 

donde G2 es la energfa libre de Gibbs molar parcial, x es la fracción 

mol iÓnica media, y f ± es la fracción mol media del coeficiente de 

actividad iÓnico. Al dividir entre T y derivando con respecto a T, 

siendo P y composición constantes, se obtiene 

- -º 
a{{G2 a~zl!T) = - (A2 - A;JífZ = 2R(alnf ±/aTJP,n 

De acuerdo a tm desarrollo anterior de Bahe 

lnf± = -2.3026Ac1 + 2.3026Bc 
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donde e es la concentración molar. Derivando con respecto a T 

[ lnf 1 [ Be;] 1 .3A1 [ ac J 
a oT±j P,n= 2·3º26 [A ar- P,n - e JarJP,n + B Cff. P,n + 

e[~ JP,n] (4.2.42) 

Relacionando las ecuaciones (4.2.41) y (4.2.42), y considerando 

bajas concentraciones se tiene 

[ aznr+, _ [[aA_,] i 
2R aT --:ip,n - 2(2.3026)R[ ar :.i P,nc (4.2.43) 

d d . A _ (N(Mad)z2é/(2*2.3026)R) ((2N/1000) !L 
an e. - DT (4.2.44) 

en donde (Mad) es la constante de Madelung. Derivando e5ta ecuación 

con respecto a T, y evaluando para el agua a 298.15ºK se obtiene 

1 g; IP,n = 3.56547x10-4 

Combinando las ecuaciones (4.2.2. 7) y (4.2.2.6) 

A2 - A~= [.2 = 2(2.3026)RT2(8A/BT)p e; ,n 

(4.2.45) 

(4.2.46) 

donde L2 es el calor molar parcial relativo de la sal. Sustituyendo la 

ecuadÓn (4.2.45) 2SºC en la ecuación (4.2.46) 

- -º ; Hz - Hz :::: 290.0Sc (4.2.47) 

De acuerdo al desarrollo de Hamed y Owen, se tiene que 

(4.2.48) 
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de dende: 4>L = -t.H0 = ~~(290.0S)m~ = 211.1sé ('1.2.49) 

donde q,L es el calor molar aparente relativo y ~HD es el calor de 

dilucio'n. 

Esta ecuaciÓÍi indica que a bajas concentraciones, una grafica de lf'L = 
-~HD contra e~ da una lfnea recta con pendiente 217 .S. Puesto que los 

'Jalares de 41L se obtienen por extrapolaci&'n usando la ra!z cuadrada de 

m, la lfoea podrfa no pasar por cero, por lo gue se requerirfa de un 

tármino constante que se agregar~ a la ecuación (4.2.49) para 

corregir tal extrapolación. De acuerdo a esto, para concentraciones 

cercanas a cero, Bahe ajusta la ecuación como: 

q,L = 217.Sc~ - iPt (4.2.50) 

siendo !fJl_ la constante para corregir la extrapolación. La figura (4.2. 

7) muestra la grfüca de <PL contra é para NaCl, los valores 

experimentales fueron tornados de los reportados por Hamed y Owen1• 

Aplicando a estos datos un tratamiento de mínimos cuadrados, la 

pendiente obtenida es de 217.0 y la ordenada al origen de -9.4. En 

conclusión los datos experimentales y los resultados predichos esláÍl 

en excelente acuerdo. 

Método de Snipes, Manly y Ensor 

Este método fue presentado en 1975 y se desarrolló a partir de una 

serie de mediciones experimentales para determinar el calor de 

dilución de electrólitos acuosos y su dependencia con la temperatura. 

Se consideró un rango de concentración de 0.005-2.0rn, temperaturas 

de 40-80°C, y electrólitos de tipo 1-1, 1·2, 2-1 y 2-2 

-295-



FIGURA 4,2,7 VAR!ACION DEL CALOR DE D!LUCJDN DE NaCl CON LA 
AAIZ CUBICA DE LA CDNCENTRAC!DN MOLAR A 25ºC A ~·1uv BAJAS CDNCEN 
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(principalmente aquellos contenidos en el agua de mar: KCl, MgC1 2, 

MgS04 y Na2SO,J. 

El tratamiento para la detenninaciÓn del calor de mezclado de los 

electr6litos surgió como una extensión de un tratamiento similar para 

coeficientes osmótico y de actividad de NaCl, (la descripción del 

experimento se da en la literatura fuente que se reporta en la 

bibliograffa). 

El calor de dilución desde una concentración inicial hasta diluci6n 

infinita, el cual es igual pero de signo opuesto al calor molar relativo 

aparente, <I\.• no es una cantided directani.ente medible, por lo que el 

calor experimental medido fue un .ó.<Pi_, o sea, el calor involucrado al 

ir desde una concentración inicial hasta una concentración final finita. 

Para extrapolar los datos a dilución infinita se utilizó una extensión de 

la ley l(mite de Debye-Hückel de la fonna 

ij>L = fAHiz~z-¡r%[¡1+12¡-i - a(I~] + BI + CP12 

donde: a(I2) = 3(12)-3 [1 + ¡2 - 21n(1 + ¡2 - 1/(1 + ¡2))] 

(4.2.51) 

(4.2.52) 

La validez de esta ecuación fue comprobada por Jongenburguer y Wood 

(1965) para electr6litos 1-1, 2-1 y 1-2 a concentraciones mayores 

de 0.1m para los dos primeros casos y a concentraciones menores de 

0.05 para el Último caso. Para los electr6litos 2-2 no se tenía la 

seguridad aunque se cre{a que la obedecían a concentraciones menores 

de 0.5m. 

Los datos obtenidos de ll<PL junto con la apropiada pendiente de Debye­

Hückel tomada de Lewis y Randall (1961), se sustituyeron en la 
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ecuación (4.2.'19); y por tratamiento de m(nirnos cuadrados se 

determinaron los valores de B y C, los cuales se muestran en la Tabla 

(4.2.11). El valor de rlt de todas las concentraciones finales 

experimentales se evaluó utilizando los valores apropiados de B y C en 

la ecuación (4.2.51). Este valor se agrego al il!f>¡_ determinada 

experimentalmente y se obtuvo el rlt para esa concentración inicial 

en particular. 

Posteriormente los datos de <fit. para todas las sales a cada 

temperatura se ajustaron a la ecuación polinomial 

ij>L =a+ bm~ + cm + dm312 ••• (4.2.53) 

Los coeficientes de esta ecuación se muestran en la Tabla (4.2.12) y 

se utilizó para el ~!culo de los calores molares parciales relativos 

l 1 y l 2 del soluto y del disolvente respectivamente, y posteriormente 

para el cálculo de coeficientes de actividad y osm6tico. 

Los métodos presentados son simples y sus resultados son buenos por 

lo que su aplicación es confiable si se trata de sistemas de 

electrÓlitos 1-1, 1-2, 2-1 y 2-2 hasta un rango de cocentración de 

2m. 

El método de 8ahe se desarrolló para una temperatura de 25oC 
mientras que el método de Snipes considera un rango de 40-BOºC, lo 

cual hace más flexible su utilización. 
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NOMENCLATURA 

a distancia aproximada al ion central. 

D constante dieléctrica del disolvente. 

E· energía libre. 

E concentración en equivalentes por Kg de disolvente. 

I fuer-za iÓnica. 

Ge energfa libre de exc:eso de Gibbs. 

ce energfa libre de Gibbs molar parcial del so!uto. 

H entalpfa. 

He entalpía de exceso. 

A1, 2 entalpfa molar parcial del disolvente y soluto respectivamente 

AY, 2 entalpfa molar parcial estandar del disolvente y soluto respec­

tivamente. 

ho 1 2 parámetros para la determinación de calor de mezclado. 

L1, 2 calor molar parcial relativo del disolvente y soluto respecti--­

vamente. 

m molalidad. 

n número de moles de las especies de salutes i, J, k respec-i,j,k 
livamente. 

N número de Avogadro. 

P presión. 

R constante de los gases. 

T temperatura. 

V volumen. 

W1 peso del disolvente. 

x fracción mol iÓnica media. 
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Xi ; fracción mol de los solutos 2, 3, •.• ; cuyo orden va de mayor 

a menor peso molecular. 

y fracción de fuerza iÓnica, cuyo orden va de mayor a menor 

peso molecular de los solutos. 

y' fracción de equivalentes {sigue el mismo orden que y). 

f± coeficiente de actividad iÓnico medio. 

D.H0 calor de dilución. 

D.Hm calor de mezclado. 

carga del electrón. 

ti>¡_ calor molar aparente relativo. 

1/K espesor de la atmósfera del ion, o longitud inversa de Debye. 

p1 densidad del disolvente. 
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4.3 CAPACIDAD CALORIFICA 

Una fonna de conocer las propiedades tennodlnámlcas en función de la 

temperatura es mediant~ la capacidad calor{fica, definida como la 

cantidad de calor absorbido por un gramo de sustancia para elevar su 

temperatura un grado cenllgrado. Esta propiedad se puede determinar 

tanto a partir de las contribuciones de los distintos tipos de 

interacción, para una temperatura dada, como a partir de datos 

experimentales y a diferente temperatura. Por la importancia que 

tiene para la determinación de otras propiedades, su estudio se ha 

orientado más frecuentemente a Ja obtención de correlaciones de datos 

experimentales, para el caso de electrólitos simples, y a la 

introducción de tetrminos de corrección en estas correlaciones para 

mezclas de electrólitos. Este segundo método presenta la ventaja de 

absorver las desviaciones a la idealidad por el cambio de 

concentración, as[ como por el tipo de interacción presente en la 

solución. 

En esta seccio'n se darén Jos dos métodos antes mencionados, aunque 

profundizando m~s en el segundo. 

CALCULO DEL Cp A PARTIR DE ECUACIONES TERMODINAMICAS 

Asf como la entalp{a y la energfa libre de Gibbs se obtienen por 

integración de l.JJ1a correlación del calor espec{fico, tambi~n la 

capacidad calorfüca se puede obtener por derivacidn de estas, solo que 

a una temperatura dada. La elección de la ecuación a derivar, depende 

de la información disponible y de la precisión requerida. En esta 
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sección se partiré' de las ecuaciones propuestas por Pitzer (1983) y 

no de las publicadas más recientemente, en virtud de que además de 

ser muy precisas, son de fácil aplicación. 

Reescribiendo la ecuación (4.1.54) en te'rminos de los segundos y 

terceras coeficientes viriales B, e y C, 1/1 para electrólitos simples y 

mezclas de electr6litos respectivamente, 

Gex/nwRT = fW + 2 2 2 [Bea + (2 mz) Cea] + 2}: mee' [ ecc' 

+ 2 ma l/lcc'a 12 ] + 2 2 ma ma, [ 6aa' + 

{4.3.1) 

y derivando dos veces esta ecuación en función de la temperatura, 

obtenemos el Cp en exceso, como sigue: 

Cpex /nwRT2 = {Aj J/RTb) In (1 + b I~) - 2 22mc ma [Bjca + 

( 2: mz l Cj ca J - 2 2 me me, [ eJ ce' + 

donde: 

2 ma~cc'a /2 ] - 2 2 mama' [ 61aa' + 

2 me ~cea' /2 J (4.3.2) 

sJ = 82 B!BTZ + (2/T) (88/BT) 

cJ = a<c;arz + {2/TJ ¡ac;an 

eJ = a2e;ar2 + (2/Tl cae;an 
-303-

('1.3.3) 

(4.3.4) 

(4.3.5) 



(4.3.6) 

Las ecuaciones que describen los coeficientes B, e C y '41 son 

(4.1.73), (4.1.80), (4.1.76) y (4.1.82), respectivamente. 

F~ledman (1962), aplicando el método de lntegrac!Ón de grupos 

propuso la siguiente ecuación análoga a la energía libre en exceso, 

A
9
"/VRT = -ic3/12ir + ~~ C¡ CJ [ (2irz¡ zj l)/r Jij (K, zi' ZJ' ••• )] 

(4.3.7) 

para determinar los coeficientes viriales, que incluyen solamente 

interacciones entre pares de lenes de diferente carga y signo. esta 

sltuacio'n permite evaluar el efecto de las fuerzas electrostáticas en 

los segundos coeficientes viriales eMN, sin hacer lD1B suposición 

detallada de las fuerzas de corto alcance. Así, eMN se obtiene como: 

(4.3.8) 

donde el primer término a la derecha se obtiene de los efectos 

combinados de las fuerzas de corto alcance que actiful directamente o 

a través del solvente, del uso de molalidades en lugar de 

concentración, y de la diferencia del termino Debye-Hückel entre las 

ecuaciones (4.3.1) y (4.3.7); y el segundo, a partir de los tfuninos 

correspondientes de la teorfo de integración de grupos con la omisión 

de las fuerzas de corto alcance. De la definicio'n de eMN, ecuación 

(4.1.80) 

(4.3.9) 
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con las substituciones: 

y= Kr 

q = - (x/y) exp (-y) 

(4.3.10) 

(4.3.11) 

(4.3.12) 

(4.3.°i.3) 

J(x) ~ x-1 J7(1 + q + 2 q2 - exp(q) y2 d y . 7 (4~3.15) 

Si x1J = 6 zizj Arf¡ ¡2 

ªeMN = ( zMzN/4 JJ [J ("MN) - 2 J (xMM) - 2 J (xNN)] (4.3.16) 

El correspondiente valor de eMN para la capacidad calorffica es: 
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(4.3~ 17) 

AJ es el parámetro Debye-Hückel, y es función de la temperatura y la 

presión. Esta ecuación tiene la misma precisión que las ecuaciones 

termodinámicas de las cuales son derivadas. 

CALCULO DEL Cp A PARTIR DE CORRELACIONES SEMIEMPIRICAS 

A pesar de la gran cantidad de datos experimentales reportados de 

capacidad calor{fica de soluciones electrolf t!cas, existe aun gran 

intere's para la obtención de correlaciones semiemp(ricas debido al 

gran nÜrnero de combinaciones concentración-temperatura posibles 

para cada solución. 

Las correlaciones propuestas van desde las más sencillas, que 

Incluyen parámetros de correlación sin significado f(slco, hasta las 

más complejas, que aplican flD1ciones de distribución, interacciones 

entre Iones, leyes electrostéticas, capas de hidratación, etc. estas 

últimas son más Importantes en virtud de que tienen una aplicaci6n 

m<l's general. 

En casi todos los casos, se ha relacionado la variación de la capacidad 

calorffica, por los cambios de temperatura o concentración, con la 

hidratac!6n iÓnica en vista de que ésta se puede determinar 

directamente si se conocen las prcpledades de los Iones y del solvente. 
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Para las soluciones electroHtlcas diluidas, Abraham y Marcus 

(1986) han probado la adillvidad de las contribuciones iÓnicas, 

obtenidas de graficar la capacidad calorffica molal aparente contra 

m~. El cumplimiento de esta regla se asegura siempre que la 

diferencia de Cp para dos aniones consecutivos, previamente 

seleccionados y tabulados, sea constante. Los datos ·de Cp para 

algunos electrólitos se muestran en la tabla (4.3.1). 

La capacidad calorífica molal aparente se calcula, a partir del calor 

especff!co medido experimentalmente, (Cp(T,m)), como: 

lj> 1000(Cp{T,m} - Cpº1(T)) 
Cp(T,m) = M2 Cp(T,m) + m (4.3.18) 

Para soluciones a una concentración mayor, 0.1 mol/Kg., proponen la 

siguiente ecuación empfrica: 

(4.3.19) 

donde S(lj>Cp) es la pendiente teo'rica Debye-Hückel para electról!tos 1-

1 y b una constante de ajuste empfrica. 

La capacidad calorffica iÓnica, cp00
, la calculan de acuerdo a la 

suposición: 
-o:i • -o:i -
Cp ( Ph? , aq) = Cp (Ph4B , aq) (4.3.20) 

que nos dice que la capacidad calorfüca del catión, es igual a la del 

anión estando ambos en solución acuosa. En la tabla (4.3.2), se dan 

valores de cp00
• 

Calculados los c¡,o:i, la capacidad calorÍfíca estandar de hidratación se 
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TA!lll 4,3,1 VALCJ!ES DE t:¡,« Plilll OBT!IER LA C001\lllx:llll llll!CA Slll'LE 
ILDS VAl.IJ1ES OOllí PMOOESIS ESTM !'ASAJX6 EN El.EC!Rll.ITOS 
Sllf'USI, EN J/K-!O.. A m.t5'k. 

Electroli to obs. Cilc. Elettroli ros. Cl}t. 

IF -llb Et.NI 392 m 
LiF -54 Pn.Nl OO. 902 
NaF -75 -73 Bu•Nl 1218 1218 
KF -(04 -103 lllh -n -72 
RbF -125 -125 Lil(h -10 
CsF -lló -139 Nal(IJ -2'1 -2'1 
ltl -127 -127 ~l()J -6/J -5'1 
Litl -ó5 -ó5 RbNh -BI 
Natl -SI -84 C.t()J -'15 
KCI -114 -114 lfi\11)3 -2 -2 
Rbtl -lló -lló l!gllll,I;, -100 -160 
Cstl -119 -150 CalillJl> -170 -171 
tfüCI -57 -'JI ?nUlhli -ló5 -166 
lle..N:I 100 110 CdlillJ!i -152 -152 
Et.11:1 3S'1 lB7 l'lnlNJ1l2 -156 -156 
P,..11:1 19b 796 Collll1l2 -170 -171 
Buo,11:1 120'1 1212 Hitllh12 -187 -lllb 
Pe..N:I 11517! Collll1l2 -lbl -lbl 
Bu.J'Cl 11255! Allllhh -ns -335 
l'h.Ptl 1005 1005 !CID• -27 -25 
l'h,/lsCl 1112 tlll2t LiClO, 'S1 
ll¡Ch -2b9 -270 lúCll>. 17 18 
CaCh -282 -2!!1 KCIO, -12 
SrCl, -2!!9 1-28'1! litJCto, -34 
llaCl2 -JI)() 1-lOOl CsCIO, 49 
lnCh -21b 111..Cto, 47 45 
CdCl2 -m lt<¡ICIO,J, -bó -bó 
ll\Cl2 -2bb t.llCIO,i, -77 -77 
CoCI> -279 -2!!1 lnlCIO..l, -1) -n 
Hitb -2'14 -2'1b CdlCI0,12 -57 -se 
Cl:JCl2 -274 ltl1Cl0•l2 -62 -b2 
Alct> -4'19 -500 r.o1c10 .. 12 -01 -77 
H!lr -m -m NilClOJ2 -~l -'17 
liBr -b9 -69 ClllC!Q,¡, -n -70 
Nalir -ro -B8 llJt -140 -140 
kllr -tia ·118 li(Jj -78 -78 
RbBr -1'3V -14') Na!Jl -97 -'17 
tsBr -155 -154 llli -116 -127 
ltiJlr -61 -61 IU'll2 -51 (-51! 
lle,N!lr 107 106 l:ltlO, l lll 
Et.,Nl!r 300 J83 NaReQ, 37 l'S7l 
Pr,NBr 7'1Q 792 Haff'h, lu:I :11rn 
fA11tNBr 1210 1208 HalHSI -51 1-51! 
Pe<.tlBc 1543 11543! NallOhl -9 -10 
O..,FBr 1251 112511 YllOhl -40 -40 
Pl>.PBr 1001 1001 Nath'SO,l 34 32 
f'hi+AsBr 1108 ~0&'.)l) 1 2 
Hl -121 Na2SOi. -192 -194 
Lil -59 ia9Ji. -:?S:i -254 
Na! -11 -7B IWC!IJ -215 !-215! 
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Tibio 4.J.Í COOIU.Cl(lj 

Csl -14S -144 111Bri)3 -SI -49 
111.1 -51 l:Bril• -77 -7'1 
llt,NI 117 116 HIO> -15 
NalD> -29 -29 222111• 109l 110931 
KID> -59 -59 mi:• 1031 llOlll 
Na(lbl'l)o,I 9 (91 222Rb+ '161 ('1811 
111,of'll,1 -168 1-1681 mea•• BS4 1115.\1 
Na:i'D• -:567 1-:5671 msr+> m (9981 
HIHSIJ.,J 22 1221 222&1+:! 9l9 193'11 
K>f•fDfl• -213 (-2131 UCb -4óS -':IJ1 
K.,FelOflt; -471 1-4711 PrCb -541 -546 
tlllk -41 -42 ld:h -s:s:s 
ICD;H+ ..g:¡ -65 SICI> -531 -530 
ClhClhlu 68 69 Et.Ch -'!1!1 -519 
Ol,aJ¡¡¡++ 27 26 Gcl:h -479 -49'1 
C2H.:02Na 158 156 TbCh -498 -soe 
C,H,al¡H+ 112 113 li)i:h -:502 
Ci;lf.:0¡/I¡ 253 253 lilCh -':/Jl -':IJ1 
Ci;lfsllliH+ 210 210 Eri:h -520 
o-Kl:<.liolll>Na 23S (2351 T.Cll -491 -':IJ4 
~IMlbNa 200 (2001 YbCh -SIS 
p-llX,.H.,lll,rt. 197 11971 Lt.Ch -496 -soe 
n-C,Jl¡Ol,!lio,N IS':IJ llS':IJI LO.Ch -234 -237 
n-C7'illll2Na 594 604 1..o11«h1J -347 -342 
n-C1Hálhlll•N 1910 1900 PrlNhb -354 -381 
n-t.iw:o,Na 770 (7701 lldlND>i> -341 -370 
~- -7 -1 SllND>IJ -lSS -:565 -..e• -6 l7l EulND>h -354 
Et!ti,CI 62 11011 GdlND>IJ -m -334 
n.MbBr 3 131 Tbll«hh -32'1 -343 
Elltl,ilr' 97 1971 il)llND,J, -325 -m 
Prlt!:ill' 188 111161 lt>ll«hh -m -342 
l\Jlfl,llr' 270 12701 Er1ND,J3 -349 -lSS 
Pdti:ill' 3S6 13561 T1UllJ>3 -339 -339 
JexllbBI' 44S 14451 'tlsll«hh· -lSS -353 
lleputbBr SJ2 ISJ21 LulND>h -343 -343 
CktllbBI' 622 16221 W2{NJ2>3 -129 -127 
Dalecillfi¡Br 1003 110031 ulCIDoJ> -:m -201 
c-l'rq>i INH,Br 135 tl351 PrlCIO•b -272 -240 
t-l'E!ltilNHi!ll' 263 12631 lldlCID•h -258 -22'1 
c-ttexilltlJl!r 335 13351 SllClD"ll -254 -224 
c-iieplilNHlllr 392 13921 EulCIO•I> -225 -213 
c--Oc:lilNH,Er 4SS 14SSI GdlCIO•I> -m -193 
c-DodecilNHlllr 702 !7021 Tb1CID"1> -226 -202 
Et3Nllll2lltEt>llr2 S48 15481 ~ICIO.h -200 -196 
Et,NICl!,1,NEt,Br, 62S 16251 lt>ICIO.,J, -211 -201 
Et3NICfi216NEhlir2 834 18341 ErlCIO•I> -220 -214 
Et,NICH20 NEt,!11'>1034 tl0341 T1ICID"1> -211 -198 
E!3NICH2lxilft39r, 1187 111371 lblCIOo,J, -230 -212 =· 919 19191 LulCIO,>, -215 -202 
222H,'' 746 17461 
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i(i(:~ ~.1.2 a:wnuru:iü:: !ütac;. ~~~a 'Ef:4<~1lliF•;*ª\m E""i, 
EN Jil!'.-"1.1,; ?l'S.15"i. EJ. ~..IER!l [E ru:crnc:.nc;; 
W.P.:tr. El Lf.i t€iEh."'ilf«lC:t¡ 5t M EN L~ ;:MER ro..~. 

len '•l:ir "·ª 1.-. ~·a111r tk11. 

- ,+ -7! t\1+3 -:-01 17 
,¡ ... -l • +3 -:;;;1 "7 ··+ ;~+3 
~ -.. : 

"+i 
-341) " ' -~ 

~·· 
·:::l' 17 

;.b+ -a.;· -:m B 
- + -9' • Er+3 -"15: "+ ... .... -1 5 ;; -SJli ~j r.....,.• 10:. 3 Yb .. -35.) :s 2 
E.t11:1• m 3 .. ·310 13 3 Lu p,.... .... iiS2 3 mn• 919 
""JI+ 12bll 3 'Ul.ff.~2 m 
p~~: 1603 ~· lil93 
¡;,.; 1311 WI( IOJI 
I':>.,?+ 1111 222íi::i+ 'llil 
"h.,15+ 1168 =a+> 554 

~ 6l 222Sr+2 m 
El1"'3 157 222Ba .. 939 
p~j 218 fl'.J- ·b9 
ll>~liJ· :13(1 F- -45 
f'e..'H1: 41~ ¡:¡- ·51> 
rieii:tJ-l3 + !IS llt" ·00 
rlo;>:'lfo• 5'12 ¡- ·SO 
~~N!-IJ+ 682 Nlh- ·Zl 
L'od~1ltf'J+ 1COO t:ilr ·: ! 
c·Pr*fl+ 1'5 C1Gr !3 3 
c-;:.:-~1• 32; 1 B!"()r -~: 3 
c-Hel!~J+ ll5 1 10,- ·1 J 
:-iir¡:tlfl1+ :.52 1 c10.- 4ó 1 
c-C.:u~,+ 51~ l ~ 65 
c-üc.1Ki\t.Jt3+ 762 1 ~.- 59 ,.,,. -15€ 3 HO -Zl 
ca• -168 3 H503- bO 
Er -177 'lSD. 93 
Ba -168 1<\'.i3 IB 
Zn -11'4 ~ 37 
ce -ISO Pllo.B llll 
tt. -154 IOJ1 -14 
Co -lél Cl!>C02 91 
~fi ·104 CzHsCQ2 16.\ 
Cu -:ó2 r,-C,H;O:lz :ir. 
~. -1~ n-{7tb.silb m 17 
Et>N10lzi>'i0b ;;a n-C9H19C02 798 
E.~1Nttr2: .. t.¡:,, i~5 tG"t5:ra ~l 
Eh~lCH116téb 'l5'I 0-~~2 i~: 

Et1t<:íC~la'.f:tJ 11~..& f!l-!<(&1'-..C02 Z:é 
Et1~fC>i2'u:l.f~1 r:.t.1 p-KDHr.Ci2 z::: 
~l -37~ C"'"..a -:5; 
La -:~Y . ;c. -:JJ 
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obtiene de: 

(4.3.21) 

Para los iones monoatómicos el Cpº(g) es igual a la capacidad 

calorffica traslaclonal del gas ideal, 5/2 R. Para iones poliatómicos 

se obtiene adicionando las contribuciones rotacionales, R para un ion 

lineal y 3/2 R para uno no ideal, y vibracionales. 

(4.3.22) 

Para cada frecuencia vibracional, fv, gi es la degeneración y 

u1=1.43B8 fv¡IT. La suma se extiende para todos los grados 

vlbracionales de libertad 3n-6, donde n es el námero de átomos en el 

ion. En iones donde la rotación interna de una parte poliatómica ocurre 

libremente con otra poliatómica, el modo vibracional se transforma en 

uno rotacional, contribuyendo entonces en ~ R al Cpº(g). En la tabla 

(4.3.3), se dan valores de C¡i°(aq), Cpº(g) y llh Cpº calculados por 

Loewenschuss y Marcus (1984). Debido a que en este cálculo no 

interviene el signo de la carga IÓnica, se espera que al graficar Cp 

contra el radio iÓnico, los calores de Cp lanto para aniones como para 

cationes caigan sobre la misma curva. Ver figuras (4.3.1) y (4.3.2). 

El término 6.hCp0, se obtiene de las contribuciones de los efectos 

estructurales (N), eleclrost~ticos (E) y otros (C), como: 

(4.3.23) 

El primer término N, también llamado término neutro, se calcula 

como la capacidad calorffica de hidratación de una molécula neutra 

del mismo tamaíio que el ion, ya que genera una molécula neutra al 
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:illllA 4.3.l ~:.C!Dti) CA!.OR:~:CA PO.Mi E)TA1i:iHi\ DE hH1fum;c¡~" 
;c ... ic~ EM J/lK·l'tl..l ~ m.1s>,,. 

fon rt1"11) fF«1a1 C:Ot51 6.;.rf' lar. (li·ll Cf«t.11 ~:;.· r..,cf 
li+ (1,05:; _; " -3(1 ,- j, 1;3 -.;s :1 -;,, 
Na+ c..10: -:e .. -49 c1- o.:a1 -5:: -· ~· o.1:sa -sa 21 -JQ er- ( .. ~% -:::.:: :1 -61 
Í'J)+ 0.119 -:r. 21 -10: 0.220 -5() ll -71 
es• 0.170 -94 21 -115 üll- o.m -61 29 -;a 
~,o± ~.130 -71 35 -1(16 Sil- O.Ni -:; ::9 -~= lti: 0.146 -1 35 -lb N(l¡- o.179 -1 4' -lb 
"9+2 o.on -158 21 -179 c10.- O.:x>.1 ll 53 -•s 
c." 0.100 -lb9 21 -190 BrCI- o.m -21 6(1 -61 
Sr+2 0.113 -177 21 -196 ¡¡¡,- 0.191 -4 bZ -bb 
s." O.lló ·IBS 21 -:1N cio.- 0.240 lb ;2 -lb 
ln" 0.075 -104 21 -185 "10.- o.:?SV !O 72 -1:? 
co•2 0.~ -:~v 2! -171 Re!!•- o.:w r5 '" -:~ 

~,::(1,?8~ -154 .. -175 ICU•- 0.156 \8 s: -.. 
-119 ~I -19(• MSül- 0.110 bO ·-\.O 0, •. ,w ;. 

N1 +z U.Cb9 -194 ., -2'.'5 tGj .. - o. !Q~) q; 7: :2 
~ +2 ú.073 -lb:! 21 -111: ~1~0.- 0.200 ~1 ,¡ -Zb 
llb•2 0.=1c -ll'l 49 -174 C!b ... u. i76 -¡~q 11 -2('; 
La+! 0.105 -3:~ 21 -M 5();2 ~.:10 -1:a o: ·:00 
?r+3 ú.!(;.) -376 :¡ -:~ f'f'¡,,-2 1°1,i:'1>": -··- '° -!3:."" 
N1+l o.~1;c -'!.b:' 21 -!66 F)t-l :j,:::a -:s; .~ .:µe 
s..•, c,,oqc --:o: 2: -:sJ tel~Nl6-1i.44l· -;.: .. , -::s. 
Ei;+l ~.~:qs -351 21 -TI':! Fe¡~:..4-i.~~.: -::1 :!1 -~~" 
6d +3 "-014 -::1 ~l -35Z "'411" .).:9(1 !be "1 él 
Tt+'l 0.092 -:~o :1 -l61 Et:i.~ 0.:.:1 U3 :9; ·-· ~+l Q,')'11 -33-1 21 -l5~ 1 ... 11" !),:rn s:: :al 519 
i.t;+3 0,(·T(; -339 21 -3"0 ~&iN+ Í,1,41~ !:"5 j75 ,.~ 

Er +3 '),009 -:s:? 21 -~73 Fe'tN+ (•.~3 i:'•3 '"' llló 
¡,+>o.ose -!36 21 -:'SI fb.t-+ 0.4~' j ~' 1 ;.¿¡:; m 
.,b ... 3 •),(ii!; -~-O 21 -371 ?t"tAs+ (;.4~ lio<! ,._ iftb 
Lu+3 O.o& -::.;e 21 -361 [,¡;~ 0,42(1 ~1'~ ~7 174 
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FIGURA 4,3, 1 CONTRIBUCION ESTRUCTUR~L A LA CAPACIDAD CALORIFICA 
MOLAR ESTANDAR DE H!ORATAC!Oll IONICA, C1. 

o Cationes univalentes¡ •: Cationes divalentes 
a Cationes trivalentes; •: Aniones univalentes 
& Aniones divalentes; •: Aniones trivalentes 

o . 
"' "' 

•: Iones tetraalquil y tetraaril 

500 

1 

\ 
\. 

-seo,___.._ ___ ,_ ___ ,__ ___ .._ ___ .._. 
o., 0.2 0.3 

r( nm) 
o.• o.s 

FIGURA 4.3.2 CONTRIBUCION ESTRUCTURAL A LA CAPACIOAD CALORIFICA 
~lDLAR OE HIDRATACIDN IDNICA C1, SON SUS COEFICIENTES DE VISCOSIDAD 

{Los símbolos tienen el mismo siqnificado Que en la 

-;; 
• ' 
"' "' 

.;-

600 

•oo 

200 

Figura 4.3.1) 

Constn.ctores de 
estructura 

-•oo L--o-'.-o---o"'.'-s----,,'-o---.,J,,s 
et dr=t. 3 /mol} 
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enlazarse las moléculas polarizadas del agua con los iones. Los 

efectos electrostáticos, E, se calculan mediante la teoría del 

contínuo en la cual el solvente se caracteriza por su constante 

dieléctrica y las derivadas de ésta con la te1r+,;ratura. Como las 

interacciones restantes no se pueden determinar independientemente, 

se agrupan en un término configuracional C. 

Abraham y Marcus (1986) calculan el /:lhCpº a partir de un método 

general basado en un modelo de hidratación iÓnica en el cual se 

supone que al t.hCpº contribuyen dos sumas. En este modelo el ion 

está rodeado de una primer capa de solvente, por una segunda capa 

transicional y finalmente por el resto del solvente. 

En la primer suma el término neutral N se calcula a partir del AhCpº 

para gases raros, de la siguiente manera. 

N1 = -55 + 1380(r/nm) (4.3.24) 

El rango de radios del gas raro esta entre 0.13 y 0.205 nrn. Esta 

ecuación excluye efectos hldrofÓbicos. 

El término electrostático E1 se calcula a partir del modelo de 

solvatación de una capa, propuesto por Abraham y colaboradores, a 

través de la ecuación: 

(4.3.25) 

donde e0 es la constante dieléctrica del solvente, e1 la constante 

dielectrica de la primer capa de hidratación de espesor (b - r), y r el 
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radio !6nlco. Los valores de la constante diel~ctrica y sus derivadas 

con la temperatura son: € 1= 1.87; Eo= 78.36; Bi:¡/BT = -1.6·10-3 K-1; 

BE0/aT = -0.3595 K-1; a2i; 1;ar2 =O; a2i;ofoT2 = 1~553· 10-3 K-2; {b -

r} = 0.15 nm; A= 69454 J/mol nm a 298.15 °K. 

C1 se obtiene de restar E1 y N1 de la ecuacio'n (4.3.23). La figura 

(4.3.1) da el valor de el en función del radio. El término el también 

se puede relacionar con la fluidez de la solución, el coeficiente de 

viscosidad B y el coeficiente de relajación prot6nica, como se muestra 

en la figura (4.3.2). En esta figura se observa que los iones 

hidrofÍlicos caen en dos diferentes cuadrantes dependiendo de su 

cara'cter como formador o rompedor de estructuras. Para los iones 

hidrofÓbicos no se hace una diferenciación similar, ya que son 

característicos formadores de estructuras. 

La segunda suma incluye los efectos hidrofÓbicos al calcular b.hCp de 

solutos hidrofÓblcos. N2 se calcula como: 

N2 = 1 + 1814( r/nm )3 

para valores de r ~ 0.25 ron. E2 se evalúa de la contribución 

electrost.Át.ica de las moléculas de solvente que no están en contacto 

con el Ion, es decir, a un radio r + 0.28 nm. donde 0.28 es el radio 

de una molécula de agua. Entonces: 

E2 = A z2 T [ { ~ ) ( ~j.° l 2 + { ¿-) ( ~ºl 1-+ {1.3.26) 

con b = {r + 0.28) nm. 

En la figura (4.3.3) se graflcan los valores de Czl lzl vs r para 

cationes simple, doble y triplemente cargados, y para aniones de carga 
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simple. Esta l!nea est1' representada por la ecuación: 

C2/lzl = 15 - 1350 (r/nm) 

que tiene LD'la desviación de ! 20 J/Kmol. 

De los métodos presentados en esta sección, el de Abraham y Marcus 

es el más relevante por su significado f{slco, precisión y simplicidad. 

A diferencia de los anteriores, en el planteamiento de este modelo 

existe LD'1 mayor intere's por entender describir y reproducir los 

fenómenos i~teractlvos entre partfculas en el seno de la solución, lo 

cual es omitido totalmente en los generados de correlacionar datos 

experimentales. 

SI se desean conocer las propiedades de algÚn electrólito, y ~te fue 

usado para la obtención de alguna correlación para la Cp, es más 

recomendable utilizar dicha correlación para el cálculo. No obstante, 

para determinado electrÓl!to de lntere's, el método de abraham dá una 

buena aproximación. 
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conlribucio'n a los efeclos no definidos, ecuación (4.3.23) 

conslanle de ajuste 

calor espedfico medido experimentalmente 

capacidad calor(fica parcial del componente i 

capacidad calorffica mola! aparente 

capacidad calorffica iÓnica 

capacidad calor{fica estandar de hidratación 

efectos eleclroslátlcos, ecuación (4.3.23) 

peso molecular del soluto 

rn'.ímero de <ftomos en el ion 

efectos estructurales, ecuación (4.3.23) 

radio IÓnlco 

pendiente Debye-Hückel 
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4.4 PRF.SION DE VAPOR 

La presión de vapor definida como la presión a la que coexisten las 

fases lf quido vapor es importante en ingenier[a qu{mica para el 

dlculo de bombas, determinar el equilibrio líquido vapor, diseñar 

intercambiadores de calor, etc. Sus estudios datan desde 1878, 

cuando Dühring propuso su regla de la correlación de temperaturas 

(que se mencionará más adelante). 

Las presiones de vapor de las soluciones electrol{ticas se pueden 

calcular a partir de datos de: temperatta-a de ebullici6n, presión 

osmótica, actividad del agua, coeficientes de actividad iÓnicos, 

elevación del punto de ebullición y depresión de la presión de vapor; 

los procedimientos de célculo pueden ser tan senci.llos como es la 

sustih.don de datos en la ecuacio'n de una línea recta o complicados si 

se introducen ecuaciones termodinámicas. En ambos casos los 

procedimientos incluyen métodos gráficos y anal!ticos, de los cuales 

los primeros presentan la desventaja de ser lentos y estar sujetos a 

errores de apreciación, mientras que los segundos en algunos casos 

utilizan ecuaciones matemáticas tan complejas que su solución 

complicada los hace poco prncticos. 

Independientemente del m~todo elegido, al igual que para el cálculo de 

las otras propiedades, es necesario el conocimiento de parámetros de 

cálculo y en algunos casos al menos un dato experimental. 

En esta sección se estudiaran solamente métodos analíticos que 

utilizan correlaciones de datos experimentales y datos de coeficientes 

de actividad y osmótico. 
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PRESION DE VAPOR MEDIANTE CORRELACIONES DE 
DA TOS EXPERIMENTAL.ES 

Al estudiar las curvas de presion de vapor contrn concentracion, se 

eiicontro que todas tenían la misma fonna, como se observa en la 

figura (4.4.1). Basandose en esta observacion, en 1878 Duhring 

desarrollo la siguiente regla, bajo la suposicion de gue las curvas 

nunca se cruzan, que dice: "si la temperatura de saturacion de una 

substancia A, se grafica contra aquella de B, para los mismos valores 

de presion, el resultado es aproximadamente una linea recta". La 

expreslon para la pendiente de Duhrlng es: 

(4.4.1) 

donde los sublndlces 1 y 2 indican datos de temperatura de ebullicion 

a las presiones P1 y P2, respectivamente. En esta ecuacion B se toma 

como la substancia de referencia (agua). Para gue se cumpla esta 
l 

regla, A y B deben ser químicamente similares. Zdanovskii (1939), 

encentro que esta regla varia entre 8 y 11 °c, en un rango de 

temperatura de 150-135°C, por lo gue solamente se recomienda para 

calcules aproximados. La ecuacion semiempirica propuesta por este 

autor es: 

t.Pv = t.P w(l - exp{2148.9/{T- 273.15) -5.7611)) 

En esta ecuacion la temperatura esta dada en oC. 
2 

(4.4.2) 

La ecuacion propuesta por Othmer y colaboradores (1968) bajo el 

mismo principio es: 

log P = A log P w + B (4.4.3) 

donde P es la presion de vapor de la solucion electrolitica, P w la 
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presión de vapor del agua y A y B coeficientes caracter{sticos del 

electrólito disuelto, a temperatura constante. Para la evaluaci6n de A 

y 8, se deben conocer al menos dos datos de presión de vapor de la 

solución o un dato y el calor de vaporización de acut:rdo a: 

(4.4.4) 

donde t:IH es el calor de vaporización del agua pura, 6 V cambio de v,w 
volumen de la solución debido a la vaporizaci6n del agua, :¡ 6 V w 

cambio de volumen del agua pura. Puchkov y colaboradores (1978) 

encontraron que.. la aproximación de esta ecuación es del 2·4% para 

soluciones de LiOH y KOH, siendo inaplicable para soluciones de 

NAOH. 

Tratando de eliminar la dependencia de la presión de vapor con la 
4 

substancia de referencia, Haas (1971, 1976), propone la siguiente 

ecuación: 1.zs 
e w2 e Y In P = e0 + (e1/z) + {e2w/z) + 1 * 10 3 - 1 + e4 * 10 5 (4.4.5) 

donde w==z2 -e5 

Y== 647.27 - Tw 

z==Tw+0.01 

Los datos de e0, •• ., e6, están dados por Haas (1976). El error 

calculado por esta ecuación es de 0.32%. 
5 

Bencowitz y Hotchkiss (1926) encontraron que la relación de la 

disminución de presión de vapor a cualquier grado de saturación (L!.P J 
y ta disminución de la presión de vapor de una solución saturada 

(t:IP t), es independiente de la temperatura y una función del grado de 
sa 
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saturación (SJ, como se escribe a continuación: 

tJ> / M' sat = s!f (4.4.6) 

donde h = K (a/b) = Blog ilPv /alog Sd, y a, b, K son constantes. 

Relacionando la presión de vapor a la temperatura absoluta, obtienen 

la siguiente expresión: 

logti.P v = K (1/T - a(! - log) (S/bl ) (4.4. 7) 

En 1969, McMullin desarrolla algoritmos para detenninarla presión 

de vapor del agua en soluciones acuosas de sales inorgánicas. Expresa 

la presión de vapor en función de la temperatura (ºC), concentración 

(p % peso de la sal / % peso del agua), y la cafda de presión molar 

relativa (k) como: 

_p = {1 - k p) p w {4.4.8) 

si la concentración de la solución es menor del 15% sal, k toma un 

valor constante a cualquier temperatura. La desventaja de este método 

es que es necesario conocer datos experimentales para obtener la 

dependencia k = k(T, p). 

PRESIONES DE VAPOR A PARTIR DE LOS COEFICIENTES DE 
ACTIVIDAD Y OSMOTICO 

La actividad del agua en una solución acuosa está' definida por: 

ªw = f/fw - y?!y.F' (4.'1.9) 

donde f y f w son las fugacidades del vapor de agua sobre la disolución 

y agua pura, respectivamente. En este caso para conocer P, es 

necesario buscar la lnformaci'cm necesaria en literatura, o bien aplicar 
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las ecuaciones dadas en la sección 4.1 {para determinar los 

coeficientes de actividad). A presiones moderadas, la presión de vapor 

se comporta tan idealmente que la fugacidad puede reemplazarse por 

la presio'n de vapor, tal que: 

ªw = P/P w {4.4.10) 

En virtud de la importancia de esta propiedad, en esta. sección se 

darán algunos planteamientos de cálculo. 

Introduciendo las siguientes igualdades en la ecuación de Bromley 

(4.1.95), 
Bo - B = (0.06 + 0.6B) !z.z-1 

n=2 

a= 1.5/lz.z-1 
e= O 

p=l 
5 

Rastogi y Tassios (1980) detenninaron la presión de vapor para una 
temperatura de 25"C e I = 6. Las ecuaciones para los coeficientes de 

actividad y osmótico resultantes son: 

logy+ = -Alz~_.u_i + (0.06 + 0.68) lz~-.U + B 1 
1 + I~ [1 + (1.5J/lz.z_llJ2 

y 1 - tP = 2.303A !z.z-1 a(p!!) 12 - 2.303 (0.06 + 0.68) 

I lz.z-1 [IJ!(a J)/2] - 2.303 B{l/2) 

donde l}l(al) = (2/al) (1 + 2al)/(1 + al) 2 - ln{1 + al)/al 

a(p!2) = (3/(pI2) 3)[1 + pl2 - 1/{1 + pl2) - 2ln(1 + p!2)] 

Conocido <P y si el vapor del solvente es ideal, la presión de vapor de 
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la solución electrolftica, P, puede calcularse a partir de la siguiente 

ecuación: 
$ = { 100~ } In {Ew -(P - P wl.} 

v m2 w p w 
(4.4.11) 

Si su comportamiento es real, 

$ = { 1000 }in {Ew} + 1000(P w - P) Bw (4.4.12) 
vm2 Mw p vm2 MwRT 

Los valores de Bw dados en esta Última ecuación, pueden obtenerse de 

una correlación de <P a 100°C. La dependencia de B con la 

temperatura, está dado por la siguiente ecuación para el rango de 

temperatura 25 - 100°C. 

BT = B* T !n ( (T - 243)/ T) (4.4.13) 

Valores para Ben el rango (25 - 100)ºC son reportados por Rastogi y 

Tassios (1980), para diferentes electrólitos. 

Uno de los métodos más recientes y de carácter general, es el 

propuesto por Partwardhan y Anil Kumar (1986). Estos autores para 

obtener la presión de vapor de las soluciones electrolfticas aplican la 

definición de actividad del agua (4.4.10) y la ecuación de Gibbs-Duhem 

para una mezcla de soluciones electrolíticas a T y P constantes. La 

ecuación de Gibbs-Duhem para estas condiciones es expresada como: 

(4.4.14) 

Ahora, considerando un proceso transitorio, la actividad global de la 

solución electrol[tica (a*) está dada por: 

d log a*= z x1 d log a1 (4.4.15) 
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escribiendo ªw en términos del coeficiente osmótico, cp: 
log ªw = -(M~2.303)1f>mr (4.4.16) 

sustituyendo las ecuaciones (4.4.15) y (4.4.16) en la ecuación 

(4.4.14): 

d log a•= dij>/2.303 + qi d log mT 

Dado que: ªw" =y'* m* 
Entonces: d log mT = d log m* 

a x1 = constante: 

d log y•= dip/2.303 + (rp-1) d log mT 

Sustituyendo (4.4.15) y (4.4.18) en la ecuación (4.4.14), 

dlog ªw = -(Mw/1000) mT (dlog y•+ d logm*') 

(4.4.17) 

(4.4.18) 

{4.4.19) 

(4.4.20) 

(4.4.21) 

donde el coeficiente de actividad de la solución, y*, y la molalidad m*, 

para X¡ = constante, están dados por: 

d lag y*= {21/m) d log r• (4.'1.22) 

obtenida de la ecuación de disociación de una mezcla de electrólitos y 

la ley de Debye-Hückel. Y por: 

d log m* = dmr/(2.303 mr) 

obtenida de la regla de mezclado: 

(4.4.23) 

lag m* = 2 x1 log m1 (4.4.24) 

Sustituyendo las ecuaciones (4.4.22) y (4.4.23) en la ecuación 

(4.4.21): 
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{M /500) fI log r• d I 
w o 

(4.4.25} 

Soll.clones acuosas de mezclas de electrólitos 

Para una solución de mezclas de electnStitos, si m j es la molalidad de 

una solll!iÓn conteniendo solamente el electrólito j, y aºw • , la 
,J 

actividad del agua en esa misma soluci6n, la ecuación (4.4.25) puede 

escribirse como: 

log a . = - (M mJ vJ)/2.303 - (M I Log rJ )/500 + 
W,J W W , 

l 
M /500 f log r . d I 

w o J 
(4.4.26) 

Ahora si m j es la molalidad del electrólito J en la solución de 

mezclas de electrólitos, entonces: 

1=2,m
1

e
1

=m1 e
1 

para toda j (4.4.27) 

donde mj = yj mj 

y (4.4.28) 

En la figura (4.4.1), se muestran curvas de logr• vs l para diferentes 

sistemas de electro! itos acuosos. En esta gráfica se observa que los 

valores del log r caen entre aquellos para los electrólitos simples que 

fonnan la mezcla, para una misma intensidad iÓnlca total. En la 

figura (4.4.2), se observa que el log r• cambia linealmente con la 

concentración a I = constante, tal que para una solución de más de dos 

· eleclro'litos: 

log r• = 2: y. log r j {4.4.29) 

Por similitud con la ecuación (4.4~29} , la actividad del agua se 
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FIGURA 4.4.1 lcg r' CONTRA I PARA SOLUClONES ACUOSAS DE ELEC­
TROLlTOS Sll'IPLES Y MEZCLAS OE ELECTRCLlTJS 
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puede escribir como: 

log a = ~y log a . W W,J 
(4.4.30) 

ecuación que cumple para amplios rangos de concentración y 

temperatura con una precisión de : 2%. Para soluciones de electro'lltos 

simples y mezclas de electrolitos, ver figura (4.4.3). 

METOOO ANALITlCO A PARTIR DE DATOS EXPERIMENTALES 

De los dos métodos propuestos por Partwardhan y Kumar, este es el 

más sencillo. Consiste en seleccionar dos electr6litos como 

electro11tos de referencia y fijar la posición de la curva log r vs I 

para cualquier otro electrólito en relación a las líneas de referencia, 

mediante un pará'metro simple. La figura (4.4.1) muestra diferentes 

graficas de (!og r - log r il vs (log r ¡- log r il donde todos los r se 

refieren a la misma intensidad lÓnlca, y los sub(ndices 1 y 2 a las 

soluciones de referencia LiBr y NH.¡N03 respectivamente a 2SoC. En 

esta gráfica se observa que los electr61itos dan l(neas casi rectas, de 

manera que su pendiente permite obtener un par~metro simple para la 

representación del coeficiente de actividad de cualquier electrólito. Si 

k es la pendiente de cualquier línea en la figura (4.4.1), 

log r = k log r1 + (1 - k) log rz (4.4.31) 

Si mT = vm y m = I e, la ecuación (4.4.25) puede ser escrita como: 

I log r* + r11og r• d I = - (500/M ) log a - (500/2303) V I/9 Jo w w 

Escribiendo esta ecuación para el LiBr y NH 4N03 , 

(4.4.32) 

log a = k log a - (1 - k) log a 
W W¡ Wz 

(4.4.33) 
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Ahora, de la ecuacio'n (4.4.32) a I constante: 

log a = k log a + (1 - k) log a + (36 f/2303) (1 - ó) 
W W¡ Wz 

(4.4.34) 

donde la a , a y a están dadas a la misma intensidad iÓnica y ó = 
W W1 Wz 

11/(29). En la tabla (4.4.1) se observa que la precisión promedio de la 

presión de vapor de agua es de 1.5%. . 

Variación de k con la temperatura 

Se ha observado que los datos de presión de vapor del agua medidos a 

25°C vsrian de aquellos a 1 OO°C, tal que es comÚn observar que para 

una solución dada, una gráfica de In P vs 1/T de una lfoea recta 

representada por la siguiente relación: 

ln P = A+ BIT (4.4.35) 

donde A y B son constantes. Dado que a = P /P , la diferenciación w w 
de la ecuación (4.4.34) da: 

dk (d log aJ / d(l/T) 
d(l 'T) = (4.4.36) 

1 log (a /a ) 
W1 Wz 

Sustituyendo en la ecuación (4.4.36), 

dk B- 8w 
(1/T) = m{a /a ) (4.4.37) 

W¡ Wz 

En esta ecuación se observa que el segundo miembro es una constante, 

lo que indica que k es lineal con 1íf. El cálculo de k a cualquier 

temperatura es~ dado por las relaciones: 
dk -d ( l /T) - constante 

-330-



TABLA 4.4.1 RESUMEN DEL ANALISIS DE DIFERENTES 
TIPOS DE ELECTROLITOS EN SOLUCIONE 
ACUOSAS A 25'C. 

Tipo de Num. total de Num. total 
electrolito electrolitos de puntos o 

1-1 63 341 1.31 
2-1 o 1-2 55 385 l. 47 
3-1 o 1-3 11 6::! 0.74 
2-2 B 48 0.41 
2-3 o 3-2 2 12 1.10 
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k - k1 (1/T) - (1/T1) 

""i(:"T¡ = (1/T2) - (1/T1) 
(4.4.38) 

Conociendo k, la actividad del agua se calcula mediante la ecuación 

(4.4.34). En la figura (4.4.4) se muestran los rEsultados de tales 

cálculos para seis electr6litos diferentes; estos presentan una 

precisión del 1.6%. 

Soluciones acuosas de mezclas de electrólitos 

En analogfa con la ecuación (4.4.31),. la ecuación que describe el 

comportamiento de mezclas de electrólitos, es: 

(4.4.39) 

donde km = ¿ y J k J , que indica que km puede calcularse a partir de 

los valores kJ para soluciones simples; 

Similarmente con la ecuación (4.4.33), la actividad del agua en 

mezclas de electrÓlitos se calcula a partir de la ecuación: 

log a = k log a + (1 - k ) !og a + (36 l/2303)(1 - }: yJ ÓJ) w m w1 m w2 

(4.4.40) 

As{, si se conocen las k para los diferentes componentes se puede 

calcular km y por consiguiente la ªw y la presión de vapor de la 

solución. 

De los dos métodos propuestos, el segundo es más completo, ya que 

permite conocer la presi6n a diferentes temperaturas. Tiene una 

desviación del 2 %. 

De los métodos presentados en esta sección, se recomienda aplicar los 

obtenidos a partir de parémetros termodin~micos, en vista de que 
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FIGURA 4.4.4 ACTIVIDAD DEL AGUA OBTENIDA EXPr-ºiMENTALMENTE Y 
CALCULADA PARA SOLUCIONES ACUOSAS DE ALGUNOS ELECTRDLITOS A 

TEMPERATURAS INTERffDIAS 

-O.A -o.s 
log o.,.experimental 
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requieren infonnacl6n más general, como es la estructura de la sal 

(carga iÓnica) o las caracter!sticas de la solución (concentración, 

intensidad iónica). La consideración en estos métodos de información 

contenida en tablas y monogramas, les da la caracter{stica de tener 

una aplicación práctica y generalizada. Los primeros métodos 

presentados, dan una mayor variación si no se aplican para los rangos 

de temperatura y concentración para los cuales cumplen, y están 

limitados a la disponibilidad de datos experimentales. 
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constantes de Bromley 
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calor de vaporización del agua pura 
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concentración global 

.. 

concentración molal de la solución electrolítica 
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Presión de vapor de la solución electrol!"t.ica 

disminución de presión de vapor de una solución saturada 

Disminución de la presión de vapor 
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y• coeficiente de actividad global 

e j intensidad !Ónlca de una mezcla de electr6litos 

<I> coeficiente osmótico 

r* coeficiente de actividad iÓnico reducido global 

.. ·:; 
",,."·".!\.. 
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CAPITULO V 

CONO...USIONES 

Para el desarrollo del presente trabajo se realizó una extensa revisión 

bibliográfica en la cual se observó el gran número de estudios 

realizados sobre electrólitos específicos. La informaci6n de carácter 

general realmente es poca, as( corno lo es aquella que aporta 

conocimientos trascendentales que permitieran cambiar la línea de 

estudio. A ciencia cierta esto solo se presentó con Debye-HUckel, de 

manera que las ecuaciones aquf presentadas son todas derivaciones o 

extensiones de su famosa Ley Límite. 

No solo se han incluido los Últimos trabajos publicados, sino también 

trabajos anteriores que descnben a las soluciones electrolfticas con 

buena aproximaci6n, de manera que se tenga la opción de elegir las 

ecuaciones de acuerdo a l5s necesidades y a la información 

disponible. 

Para cada propiedad se incluyeron algunos de los métodos (o 

ecuaciones) de cálculo publicadDs desde t 950, ya que éstos no han sido 

modificados sustancialmente ".~sta ahora, el significado f{sico de cada 

uno de los parámetros que ias forman, y gráficas o tablas de los 

parámetros para las sales más comunes, requeridos en los cálculos. 

Por las caracter(sticas de Este tipo de soluciones, se convino en 

incluir, adem!Ís de las ecuac1cnes, la descripción de los fenómenos 

electrostáticos presentes en el seno de la solución con el fin de dar 

una visión más clara del Ft·que no se ha obtenido una ecuaci6n 
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general que describa cada propiedad. 

Haciendo un balance entre los objetivos planteados al inicio de este 

trabajo y lo realizado, consideramos que los objetivos se cumplieron 

satisfactoriamente. 

Las ecuaciones, datos y modelos que aqu( se pre:sentan, son lo 

suficientemente confiables como para utilizarse en determinaciones de 

equilibrio lfquido-vapor, absorción química, intercambio iÓnico, para 

el diseño de equipo de transferencia de calor y en general en todos 

aquellos cálculos que involucran la caracterización del fluido a 

manejar. 

Es importante señalar que este estudio no comprende todas las 

propiedades. de las soluciones de electrólitos dada la falta de 

información al respecto, debido principalmente a que se han ido 

estudiando de acuerdo a necesidades inmediatas segt.ITT se observó 

durante la revisión bibliográfica, a que el tema es muy complejo, y a 

la herramienta matemática entonces disponible. 

Hasta ahora no existe un modelo el cual se haya verificado para todas 

las soluciones electrolfücas más comunes, o bien comparado la 

precisio'n de varios modelos para un determinado tipo de soluciones, 

debido a que en su mayor(a el rango de aplicación es diferente. La 

precisio'n de estos solamente se ha comparado contra datos 

experimentales reportados en las fuentes confiables más conocidas 

(Robinson y Stokes y Hamed y Owen). 

Por lo anterior se recomienda hacer ;m estudio que complemente 

aquellas propiedades de las cuales hay poca informaci6n, as[ como la 

-346-



comparación de los m~todos para cada una de las propiedades 

publicadas hasta ahora. 

Es evidente que este no es el 6nico enfoque de estudio, ya que depende 

mas bien de los requerimientos e intereses individuales. En este caso 

las perspectivas planteadas están dirigidas para la ampliación de este 

trabajo. 
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