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d’activitat ionic mitja és sempre <1.

S’han proposat diverses correccions semiempiriques. La més emprada

S’han fet esforcos per trobar equacions més rigoroses basades en

simulacio.

Llei de Debye-Huckel de les dissolucions d’electrolits

Debye, P. J. W., and Huckel, E. A. A. J., “Zur Theorie der Elektrolyte. |. Gefrierpunktserniedrigung und verwandte Erscheinungen.
(On the theory of electrolytes. |. Freezing point depression and related phenomena)”, Physkalische Zeitscrift, 24 (1923) 185-206.

Els electrolits, en dissolucio o fosos, es dissocien parcialment en ions
carregats electricament: la carrega total sobre els ions positius és igual a la
carrega total sobre els ions negatius. La dissolucio en el seu conjunt és
neutra.

Els ions son els atoms o grups d'atoms que formen els radicals dels
electrolits, els quals resten sense modificacié en les substancies
quimicament analogues (grup SO4%~ en els sulfats, grup NOsz™ en els nitrats,
etc.). La carrega de I'i6 és igual a |la seva valencia i és negativa (anions) per
als no metalls i radicals no metal:lics i positiva (cations) per als metalls.

Els ions actuen entre ells i amb les molecules no dissociades de forma
independent. A més, constitueixen particules distintes amb propietats
fisiques i quimiques caracteristiques.

Antecedents: teoria de la dissociacio electrolitica de Svante A. Arrhenius

Svante A. Arrhenius
Premi Nobel de Quimica 1903

La dissociacio d'un electrolit és un procés reversible: els ions es poden unir de nou per formar les
molecules del compost corresponent. En diluir la dissolucid, els ions estan més separats, és més
dificil que es puguin unir per formar novament molecules, i, per tant, I'equilibri entre els ions i les
molécules no dissociades es desplaca en el sentit d’augmentar la proporcié d’ions. Unicament a

dilucio infinita I'electrolit estaria totalment dissociat.

Arrhenius, Svante A., “Uber die Dissociation der in Wasser geldsten Stoffe (On the Dissociation of Substances Dissolved in Water)”,

Z. Phys. Chem., 1 (1887) 631-648.

Interaccions electroestatiques i coeficient d’activitat

Per a una dissolucio en presencia d’especies ioniques, la desviacio de la idealitat es pot atribuir a les

interaccions del tipus io-io.

El potencial quimic d’'un component en una dissolucio diluida ideal (,uléd) i en una de real (u;) és:

ul = pu? + RTInc;/c® ; w; = pl + RTInyc;/c°

Per a una dissolucio de diferents electrolits, la variacio de I'energia de Gibbs

(AG) del procés per convertir una dissolucié diluida ideal en una dissolucié
diluida real, es pot expressar com:

AG = RTE nilny; aTip constants
i

Aix0 esta associat al procés de carregar els ions des de carrega 0 a la carrega

ionica, z;, corresponent. Per tant, es considera que de mitjana tots els ions
de la mateixa especie estan dins del mateix entorn electroestatic.

Aleshores, com la variacié de I'energia de Gibbs del procés (AG),aTip
constants, és el treball de carrega de tots els ions, W;, la relacio per a
cadascun dels coeficients d’activitat dels ions és:

Treball involucrat en la carrega d’un

¥; = coeficient d’activitat que dona la
desviacio de la idealitat

(I 4

(0

El treball necessari per carregar un i6 esferic dins de I'atmosfera ionica es pot trobar com el procés de

carrega de I'io dins de I'atmosfera ionica de 0 a la seva carrega ionica, z;e:

2,2

W; = fOZi ) Yidq; = — fOZi e {471Z:,er (1+’1Ccai)} By = 87ZTieier (1+’1Ccai)
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Aleshores, el coeficient d’activitat es pot In v — N,z e’ K
relacionar amb aquest treball: raS 8mege,,RT \1 + Kka;

Com que no es poden mesurar les propietats ioniques dels ions sols, s’han
de mesurar per parelles, i s’'introdueix el coeficient d’activitat ionic mitja

(V).

1/ N 2
ve= (0V2) Y —3 iy =z ()

8mege,RT \1 + ka

v =v,+Vv_, nombre d’ions +i - que té
un electrolit fort en dissociar-se

Limitacions del model

densitat de carrega
a distanciar i6 referéncia

ar=0

solucié (r — o0)

dipols de
molecules d’aigua

On s’ha fet servir la condici6 d’electroneutralitat: [z, v,| = |z_v_]| i suposantquea, =a =a

La dependéncia logaritmica és sempre negativa; per tant, el coeficient

El coeficient d’activitat és sempre una funcioé decreixent amb la forca
ionica.
La comparacio amb els valors experimentals només és valida per a

dissolucions diluides (0,005 M per a la llei limit i 0,1 M per a la llei
estesa). A partir d’un cert valor de la forca ionica, el coeficient

Debye-Hiickel values

Hipotesis del model de Debye-Hiickel

En una dissolucio d’electrolits, les uniques interaccions que es consideren son les forces
electroestatiques de tipus colombia (i6-id), no es consideren altres tipus de forces intermoleculars.

La dissolucio en el seu conjunt és electricament neutra.

Tots els ions d’'una mateixa especie estan envoltats per un mateix entorn, cosa que implica que el
potencial electroestatic a la seva superficie i, consegientment, el treball electric necessari per
carregar-los sigui el mateix per a tots.

Els ions es consideren carregues electriques no polaritzables.

Les carregues electriques segueixen la distribucio de Maxwell-Boltzmann.

El conjunt d’ions i molecules que envolten un i6 donat se substitueix per
una atmosfera ionica, que consisteix en una distribucio continua de O

carrega no uniforme de simetria esferica, igual en valor absolut a la O O

carrega de |'ié que envolta i de signe oposat. o) O O
La constant dielectrica de la dissolucio es considera la mateixa que la del O ©
dissolvent pur. ) O )

'energia electroestatica causada per les interaccions i6-i6 és molt més

petita que I'energia termica de les molecules. Atmosfera idnica al voltant
d’un io central
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Potencial de I’'atmosfera ionica

Equacid de Poisson-Boltzmann

Potencial de camp mitja creat per a una atmosfera ionica que segueix la distribucio de Maxwell-
Boltzmann.

1d/( ,dp()
r2dr dr

. Z; e l/)(r) p(r) = densitat de carrega
n; ziexp| —

& = constant dielectrica del dissolvent pur
kg T

7 n; = densitat mitjana

Quan l'energia termica (kg T') >> que la interaccid
electroestatica (z; e Y), el potencial electroestatic a una
distancia r, al voltant d’'un i6 determinat “i” de radi a; és:

(cerar) k! =longitud de Debye,
Y(r) = 4; eg exiu’i;:a-c)ll = > nizf relacionada amb I'amplada
T ‘ mitjana de I'atmosfera ionica

Electrostatic

Volume potencial, ‘¥,
element, dv

Potencial de I'atmosfera ionica a la superficie de I'ié, r = a; Charge density,
P,

(" )
Zl e K Cloud or atmosphere

_ of excess charge due
lp y — g to other ions
l Reference ion

A1tenE,- \1 + Ka;
. Ocr i y

Potencial de I'atmosfera ionica al voltant
d’una carrega eléctrica central

Llei limit de Debye-Hiuckel

. . ) ., i
en compte la quantitat de carregues en valor absolut a la dissolucio.

S’introdueix el concepte de forca ionica en escala de concentracions molars, que té [ = 1 2
i

La relacié entre la longitud de Debye i la for¢a ionica ve donada per:

2-103N e?l ,
= ¥ = =BV, B = (2 103NA82)

Eo&rRT €0&rRT

1/2 peraH,0a25°C

— (nm~1) = 3,288,/1/M

K2

En I'escala decimal, el coeficient d’activitat ionic mitja ve donat per la llei estesa de Debye-Huckel:

AJI/M N 4e? B
lo = —|z,Z_ A=

CRE: | i | 1+Ba+J1/M "’ 8megErRT In10 0.0
-0.14 extended Debye-Huckel
Per a dissolucions diluides ka; «< 1, i, per tant, Ba «< 1, 02
la llei limit de Debye-Hulckel és:

-0.34

0.4 limiting case

[log v: = —lz,z_|AJI/M ] os

00 02 04 06 08 10

A = 0,509 peraH,0a25°C j05

Comprovacio experimental

I

d’activitat assoleix un minim i comenca a créixer.

és I'equacio de Davies:

logy+ = —|zyz_| (1+“ 1/117M —0,3 I/M) validafinsal < 0,5 M

expansions del Virial (correccions de Pitzer) o amb metodes de
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Davies

Debye—Hiickel
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0.01 0.1 1

lonic strength (molal)

of the dissociation constants of some sulphates”, J. Chem Soc., (1938) 2093-2098.
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— Davies, Cecil W., “The extent of dissociation of salts in water. Part VIIl. An equation for the mean ionic activity coefficient of an electrolyte in water, and a revision

— Pitzer, Kenneth S., and Simonson, John M., “Thermodynamics of multicomponent, miscible, ionic systems: theory and equations”, J. Phys. Chem., 90 (1986) 3005-

Comparacio de la llei limit de Debye-Hlickel amb Coeficients d’activitat mitja en funcié de |la
I'equacido amb dades experimentals (a) i la concentracio per a alguns electrolits forts, aplicant
formula de Davies per a electrolits 1:1, 1:2i 1:3 la llei de Debye-Huickel (linia de color i

discontinua) i amb dades experimentals.
a)

: \\ : i N
-, LaCly, a=570 pm
Y : .

0,05 0,1 0,15 0,2 0,25 0.3 0 02

(Robinson and Stokes, 1959) (Robinson and Stokes, 1970)
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