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Termodinamica de Soluciones

1. Soluciones

Una solucién se define como “una fase homogénea formada por una o mas sustancias
disueltas (solutos) en otra sustancia mayoritaria, denominada solvente”. 3 tipos:

¢ Soluciones Gaseosas: fumarolas volcanicas
(ej. solutos: HCI+CO2+SO0: ; solvente: HaO())

¢ Soluciones Liquidas: fluidos hidrotermales (aguas termales)
(solutos: K+, Ca2+, Cl-, COs2Z, SO42% ; solvente: H2Oq)

®* Soluciones Solidas: corresponden a las “aleaciones”, es decir, a aquellos
compuestos sélidos que no tienen composiciéon constante.

Aleacidn artificial: Bronce (Cu+Sn) Aleacién natural: Plagioclasas (Anortita-Albita)
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La composicion de una solucion tiene un efecto sobre las propiedades
termodinamicas de ésta, tales como la entropia, el volumen y, de mas
importancia, sobre la energia libre de Gibbs (delta 3)

* Minerales que forma soluciones so6lidas: muy importantes en Petrologia

Ejemplo: serie de la plagioclasas. Forma una soluciéon sélida binaria con 2
extremos: Albita (NaAlSi30s) el extremo soédico, y Anortita (CaAl2SizOs) , el extremo
calcico.

Si la plagioclasa tiene composicion AnsoAbso, tenemos que es una aleacion
caracterizada por un mismo numero de moléculas de Ab y An en la estructura
cristalina. Si uno de los 2 extremos prima sobre el otro (ej. An7Abs), entonces
podemos hablar e un soluto (Ab) disuelto en un solvente (An).




GL42A, MReich

2. Medidas de concentracion

2.1 Molaridad

Esta medida de concentracion se utiliza principalmente para soluciones
liquidas, expresa el nimero de moles de una sustancia disuelta (n) en 1 litro de
solucién (no un litro de solvente puro!):

M=n/V

Esta medida es 1util en laboratorio, pero tiene la desventaja de ser
dependiente de la temperatura y la presion.

2.2 Molalidad

La molalidad (m) de un componente en solucién corresponde al numero de
moles de dicho componente (n) respecto de 1[kg] de solvente puro [moles/kg]:

m=n/m

La molalidad se usa con frecuencia en Termodinamica, ya que es
independiente de la temperatura y la presion de la solucién.

2.3 Fraccion molar

La variaciéon composicional de una solucién o fase puede ser expresada en
términos del nimero de moles de cada especie disuelta, respecto del total de moles
presentes. Este parametro se denomina fraccion molar (X):

Xi = ni/2n
donde X; expresa la fraccion molar del componente “1”, para la soluciéon o fase en
cuestion y 2n = (n1 + n1 + ... + nj). La suma de fracciones molares presentes en

€

solucion debe ser igual a 1. Para “)” cantidad de especies, tenemos que:

2X1=1
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La fraccion molar es muy utilizada en Termodinamica, sobre todo en
consideraciones tedricas y para soluciones sélidas y gaseosas. Sin embargo, es poco
conveniente para soluciones liquidas.

Aparte de usarse como medida de concentraciéon sensu stricto, la fraccion
molar se utiliza para expresar la proporciéon de un componente en una fase.
Tomaremos como ejemplo la dolomita, de formula CaMg[COs]2; queremos calcular la
fraccion molar de CaO, MgO y COg2, que representan un 30.4, 21.7 y 47.9% de la
molécula, respectivamente. En 100 grs de dolomita, tenemos:

mcao = 30.4 [gr]
mmgo = 21.7 [gr]
mcoz = 47.9 [gr]

Entonces, el numero de moles de cada especie sera:

n = m/M

Mcao = 56.08 [gr/mol]
Mwgo = 40.32 [gr/mol]
Mcoz = 44.01 [gr/mol]

Nncao = 0.542 [mol]

nmgo = 0.538 [mol]

ncoz = 1.088 [mol]

2.168 [mol]

La fracciéon molar para cada componente sera entonces:

Xca0 = 0.250
Xmgo = 0.248
Xcoz2 = 0.502

1.000

Podemos notar que las fracciones molares de CaO y MgO son casi idénticas, lo que
ratifica que en la estructura de la dolomita la relacion Ca:Mg = 1:1. Esto indica que
el Ca?* esta presente en igual proporcion que el Mg2*.

2.4 Partes por millon

Otra medida de concentraciéon alternativa, usada principalmente en geoquimica,
corresponde al nimero de gramos de un componente en un millén de gramos de
disolucion (ppm). Esta unidad es tutil para expresar muy bajas concentraciones,
como por ejemplo el contenido promedio de Au en un yacimiento econémicamente
explotable: 1 [ppm] o 1 [gr/ton].
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3. Termodinamica de Sistemas de Composicion Variable

3.1 Potencial Quimico

Hasta este momento, hemos visualizado el estudio de la Termodindmica de
sistemas simples, con composicion constante: por ejemplo, juntar anhidrita + agua
para forma yeso. Todas esas fases involucradas tienen composiciéon constante. Ahora
bien, si queremos disolver una serie de componentes individuales en un liquido o en
un gas, la composicion del sistema variara, y por ende sus propiedades
termodinamicas.

Con el propésito de extender las ecuaciones fundamentales a sistemas cuya
composicion es variable, Gibbs definié el término potencial quimico (u), que
corresponde a la energia interna parcial molar, una propiedad intensiva
sumamente util:

wi = (0G/9ni)1,p,nj Wi = G =G/n

que expresa la variacion en la energia libre de Gibbs de un componente 1 (en una
fase o una mezcla o una solucién) con respecto a su numero de moles, a T, p y
numero de moles de otras especies “}” constantes.

El potencial quimico de una especie debe regirse por una nomenclatura

comun: por ejemplo el potencial quimico de la sal en agua en condiciones standard
seria: u°naci 2892, Recordando para condiciones de equilibrio:

AG =0 Greactivos = Gproductos

que es igual a decir:

Wreactivos = Wproductos

Por en contrario, para una reaccion espontanea, existe un desbalance de
potenciales quimicos entre las especies, lo que produce un “flujo quimico” que
produce la reaccion:

AG <0 Greactivos > Gproductos

lo que equivale a decir:

Ureactivos = Wproductos
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Considerando ahora que existe una variacion de las propiedades
termodinamicas (por ejemplo G) al variar el nimero de moles, debemos modificar las
ecuaciones fundamentales de la Termodinamica para todas las funciones de estado
que conocemos (U, H, Ay G):

n
dU = TdS — pdV + Zuidn;

i=1

dH = TdS + Vdp + Zuidn;

i=1

dA = —SdT — pdV + Zwidn;

i=1

dG = —SdT + Vdp + Zuidn;

i=1
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4. Soluciones Ideales y Reales

4.1 Soluciones Ideales

La solucién ideal es un modelo idealizado de solucién, que no considera las
interacciones entre las moléculas de los distintos componentes. Por ejemplo,
consideremos una solucién hipotética de dos componentes A y B, uno mayoritario
(solvente, A) y otro minoritario (soluto, B). La presion de vapor de cada componente
dependera sélo de su concentraciéon en la soluciéon (fraccion molar), y no de la
naturaleza quimica de cada componente. A pesar de su idealidad, es de gran
importancia ya que permite establecer un marco de referencia para visualizar la
“desviacion de la idealidad” de las soluciones reales.

Considerando el estado de concentracién de el solvente, y los solutos, una
solucion ideal puede presentar 2 comportamientos extremos:

Comportamiento de Raoult (solvente)
Existen 2 tipos de soluciones ideales <

(no consideran interaccién molecular) Comportamiento de Henry (soluto)

Presion de vapor: corresponde a la presion de las moléculas desprendidas de un
liquido o un sé6lido al escapar al vacio, en condiciones controladas:

o

vacio T ? T

liquido liquido

Pvapor

La presion de vapor tiene una relacion inversa con el punto de ebullicion (o
fusion) de las sustancias. Por ejemplo, una alta presion de vapor implica una alta
capacidad de “escape” del componente en la mezcla, lo que a la vez implica que el
componente tiene un punto de ebullicién o fusiéon bajo (requiere de baja energia para
cambiar de estado).
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(A) Comportamiento de Raoult

En soluciones ideales muy diluidas (Xsoto —> 0), el solvente cumple con la
Ley de Raoult en todo el rango composicional:

Psolv = Xsolv Psolv ©

donde psolv = presion de vapor del solvente en la solucién o mezcla
Xsolv = fracciéon molar del solvente en la soluciéon o mezcla
Psoive = presion de vapor del solvente puro en las condiciones dadas

Pvap A soluciones reales Pvap B
Ley de Henry B ley de Henry A
\) ///' \\\\ y .
Raoult B Raoult A
(100%A, 0%B) A X —» B (100%B, 0% A)
+«—Xa

(B) Comportamiento de Henry

En soluciones ideales muy diluidas (Xsouto —* 0), el soluto cumple con la
Ley de Henry:

Psolut = Xsolut h

donde psolut = presion de vapor del soluto en la solucién o mezcl
Xsolut = fraccion molar del soluto en la soluciéon o mezcla
h = constante de Henry para el soluto

En una solucién ideal diluida:

* el solvente se aproxima a un comportamiento descrito por la Ley de Raoult
* el soluto se aproxima a un comportamiento descrito por la Ley de Henry
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Podemos visualizar la diferencia entre ambos comportamientos si hacemos la
siguiente abstraccion: supongamos una solucién compuesta por agua (solvente), y
acetona infinitamente diluida (soluto). Si vamos a escala microscopica, veremos lo
siguiente:

* 1 somos una molécula de agua (solvente), veremos a nuestro alrededor casi
solamente moléculas de agua, y haremos caso omiso de las poquisimas moléculas de
acetona presentes. Como solvente, nuestra presiéon de vapor va a depender
solamente de nuestra fracciéon molar en todo el rango composicional.

* Si somos una molécula de acetona (soluto), veremos solamente las poquisimas
moléculas de acetona a nuestro alrededor, sin interesar como interactiian con las de
agua. Como soluto, a diluciéon infinita, nuestra presiéon de vapor dependera sélo de
nuestra fracciéon molar.

Propiedades Termodinamicas de la Solucion Ideal

Volumen de Mezcla

Si dos sustancias son inmiscibles (no se disuelven la una en la otra; ej. el
aceite en | agua) es obvio que el volumen total de las dos sustancias junta sera igual
a la suma de sus volumenes por separado. Pero si las sustancias son completamente
miscibles (se disuelven completamente una en otra formando una solucién), el
volumen total de la mezcla puede o no ser igual a la suma de volimenes separados.
La idea es saber el porqué de este fenomeno.

Si mezclamos mecanicamente arena blanca con arena negra, existe una
interaccion entre los 2 tipos de arena, y el volumen total (V) sera igual a la suma de
los voliimenes separados:

Va = VO b+ Von
o bien, si expresamos en términos de moles de arena:
Va = nbVO b + nnVOn

El volumen total molar de arena puede obtenerse dividiendo la expresién anterior
por los moles totales (ny+nn), donde Xy corresponden a las fracciones molares:

Va = XbVO b + XnVOn
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Si proyectamos en un grafico el volumen molar frente a la fraccion molar de cada
uno de los dos tipos de arena, obtendriamos una linea recta, denominada linea de
mezcla ideal. Esta corresponde a la mezcla mecanica de las 2 arenas:

Vob \ /\/ Va = XbVO b + XnVOn
Va ----------------------------------- \ Von
V[cm3/mol]
0 Xn —* 1

Claramente las relaciones anteriores no dependen de la interacciéon de las
particulas de arena, es una situaciéon ideal. Imaginemos ahora que podemos reducir
el tamano de las particulas de arena hasta que se transformen en moléculas de
arena blanca y negra, que interactian entre si (atracciéon blanca-negra). El volumen
de una particula BN sera menor que de una B o N por separado:

O O —
blanca negra blanca-negra

En este caso, en lugar de obtener una linea de mezcla ideal obtendremos una curva
coéncava:

Vob Va = XbVO b+ XnVOn

Va

V[cm3/mol]

O Xnﬂ 1

* La linea azul recta representa la mezcla ideal
* La curva concava roja representa la mezcla real
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Como vimos con el caso del volumen, podemos expresar una propiedad cualquiera
del sistema, denominada ®, como una propiedad parcial molar:

D = 2Xid; = X1 + ... + Xodp

y consecuentemente, para un proceso mezcla o disolucién tendremos un cambio en la
propiedad por efecto de la mezcla, denominado A®nix, que se sumara a la propiedad
parcial molar:

® = ZXi®; + ADpix

Teniendo en cuenta estas consideraciones, derivaremos las expresiones para calcular
los “delta de mezcla” para cada el V, H, S y G. Volviendo a los volimenes parciales
molares, tenemos que del grafico se deduce que para una mezcla ideal, el “delta V
mix” es cero:

AVideal mix = 0

Videal = 2XiVi+ 0 = 2XiV;

e (Cuando 2 especies puras se mezclan idealmente, no hay cambios positivos ni
negativos de volumen como resultado de la mezcla.

Para el caso de la entalpia es similar al volumen:

AHigeal mix= 0

Hideal = 2XiH; + 0 = 2X;Hj

e (Cuando 2 especies puras se mezclan idealmente, no hay calor emitido ni
absorbido producto de la disolucién (efecto de la no-interacciéon de las moléculas!).

Sin embargo, a pesar de no haber cambios de volumen ni intercambio calérico, si hay
variacion en el “estado de ordenamiento” del sistema, por lo que el “delta S de
mezcla” en condiciones i1deales es distinto de cero. Para una expansion de pl a p2, el
cambio de entropia es:

AS = Rln(pi1/ p2)
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El “delta S de mezcla ideal” sera la variaciéon en desorden para cada una de las

especies presentes:
ASideal mix = R2X; In(p1/ p2)

y reemplazando por Raoult:

ASideal mix = — R2X; InX;

Sideal = 2XiSi — R2X; InX;

Y finalmente para el cambio en la energia libre de Gibbs por efecto de la mezcla

AGideal mix = AHideal ix — TASideatix = 0 — T(— R2X; InXj)

AGidgeal mix = RT2X; InX;

Gideal = 2XiGi + RT2X; InX;

Entonces la grafica de energia libre de Gibbs para una solucién binaria A-B sera:

Ga=XaG° + XpG°B

Si la ordenada la expresamos MOLAR, tenemos una herramienta para encontrar
graficamente los potenciales quimicos de A y B en la mezcla, que corresponderan a
la interseccién de la recta segmentada con cada ordenada (Ga = pa, y G = un).

Para calcular ahora numéricamente los potenciales quimicos de una mezcla:
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(0G/lap)r =V

y transformando G en propiedad intensiva:

(ow/op)r =V

Considerando que la definicién de solucion ideal esta basada en la Ley de Raoult,
derivaremos las expresiones de potencial quimico a partir de la Ley de Gases
Ideales:

(dw/ap)r = RT/p

Integrando respecto de la presion, entre un estado inicial y final:

p p
Jaw = rrf(p)dp
p° p°

wP - u P = RTIn(p/po)

wP=u?" + RTIn(p/po)

Y reemplazando la Ley de Raoult:

Wi, ideal = Wi + RTInX;

Esta ecuacion es de gran importancia en Termodindmica de Soluciones y expresa
que el potencial quimico de una especie “1” en una mezcla a una presion “p”, es igual
al potencial quimico standard de la misma especie pero PURA mas RT log natural

de la fracciéon molar de las especie en la mezcla.
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4.1 Soluciones Reales

Soluciones Liquidas y Sélidas: Actividad

Hasta ahora nos hemos dado cuenta que el modelo de Solucion Ideal no
considera las interacciones entre particulas, pero el caso mas general va a ser aquel
en el que exista algin tipo de interaccion entre los componentes, dandose una
solucion real, en la que debemos esperar una desviacién del comportamiento ideal
como consecuencia de la interacciéon de las moléculas. Para ello, introducimos un
“factor de correccion” para la fracciéon molar que da una idea del grado de “idealidad”
de la disolucién, denominado coeficiente de actividad (y), aplicable a soluciones
liquidas y sélidas:

Wi, real = Moi + RTIn [Yle]

por lo que la expresion de concentraciéon “real” de un componente “i” en una mezcla
real ahora se denomina actividad (ai):

ai = viXi

La actividad corresponde a la “concentraciéon” para soluciones reales, pero ni
las actividades ni los coeficientes de actividad tienen unidades. Para el caso ideal,
tenemos que los coeficientes de actividad yi son iguales a la unidad

ai = Xj

El coeficiente de actividad puede medirse o calcularse teéricamente, o puede
ignorarse, haciendo que yi = 1.0. Podemos expresar ahora en forma general el
potencial quimico de una especie “1” en una mezcla real como:

Wi, real = Moi + RTIn aj

[1334]

Para un compuesto puro “’, a;i = 1.0, puesto que Xi = 1.0 y y; = 1.0, y de la
expresion w; — G% = RTInXjy;, wi = G°% para una sustancia pura
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Soluciones Gaseosas: Fugacidad

La mezcla de gases también son soluciones y de la misma forma como las
soluciones liquidas y sélidas se desvian del comportamiento ideal, las soluciones
gaseosas también se desvian de la idealidad. Para describir la composiciéon de los
componentes de una solucién gaseosa se utiliza la Presion Parcial (término
analogo a la fracciéon molar). Si una solucién gaseosa tiene una presion total (Piotal) ¥
los componentes gaseosos tienen fracciones molares Xi, Xg, Xs, ..., las presiones
parciales de los componentes se definen como

Pl = Xl 'Ptotal
P2 = X2 'Ptotal

Pn = Xn 'Ptotal
Recordando el potencial quimico para los gases:
wP=u?" + RTIn(p/po)

€« 0

donde “p” es la presion y “p°” es una presion de referencia.
Se define la fugacidad (f) de un componente gaseoso en una mezcla como una
medida de la “presion parcial real” de ese componente, y se define como:

fi=Npi

es decir, como una desviacion de la idealidad (representada por la presion parcial),
relacionada a través de un coeficiente de fugacidad (Ai). Se ha demostrado
ademas que la “actividad” de una mezcla de gases es igual a la fugacidad. La
fugacidad representaria una “tendencia de escape” del componente en la mezcla,
tiene unidades de presion (bar) y su potencial quimico sera:

Wi, real = Moi + RTIn fl

En condiciones ideales, el coeficiente de fugacidad es unitario, y la fugacidad es igual
a la presion parcial:
fi=pi

En Petrologia, en general se utiliza el término “fugacidad” para expresar la
b
presion parcial o “contenido” de un determinado componente gaseoso en magmas o
soluciones hidrotermales:
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Por ejemplo: - fugacidad de oxigeno (f O2) de un magma (del orden de 1017 bares!!)
- fugacidad de agua (f H2O) de un magma
- fugacidad de azufre (f Oz2) de un fluido hidrotermal

Existe una dependencia de la fugacidad de oxigeno en magma con la
temperatura y con la composicion. Esta ultima es controlada por reacciones
llamadas “buffers” que equilibran el contenido de oxigeno en los magmas. Este NO
se encuentra como “O2”, sino mas bien se transfiere como H20O, OH, Fe20s3, etc...

Soluciones acuosas

La unidad de concentracion mas comunmente utilizada para las
soluciones acuosas es la molalidad, por lo que la actividad para las soluciones
acuosas es

aj = mj YHi

donde m; es la molalidad de 1 y yni otro tipo de coeficiente de actividad, en esta
ocasion, basado en un tipo de solucién ideal de tipo Henryano.

De este modo, hemos visto como la actividad es un término que nos permite
relacionar la concentracion de cualquier compuesto en solucion con su energia libre.
La actividad tiene diferentes formas, en funcion del tipo de solucion. Podemos pensar
en la actividad como en un tipo de concentracion, ya que, de hecho, en todos los casos
es una concentracion multiplicada por un factor que nos indica las diferencias
existentes entre una solucion ideal y una solucion real.

A partir de ahora, cuando nos refiramos a las propiedades de estado de
referencia tabuladas para las distintas sustancias, nos estaremos refiriendo a
sustancias puras para solidos y liquidos, gases puros a 1 bar para los gases y a
solutos acuosos en solucion ideal tipo Henryano con una concentracion 1
molal. Estas son técnicamente hablando los estados estandar elegidos para los
varios componentes. Son valores tabulados en tablas de referencia y se
caracterizan por estar marcados con el superindice ° sobre el simbolo (por
ejemplo, u°, S°. Siempre estan tabulados en condiciones estandar (298.15°K y
1 bar), pero se pueden calcular facilmente para otras condiciones de P-T. Lo
principal en las expresiones de los estados estandar con es tanto P y T, sino el
estado fisico (so6lido o liquido puros, soluto ideal 1m, etc.).
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Volviendo a la definicion de soluciones henryanas o raoultianas, podemos
definir dos tipos de soluciones ideales en funcion de las relaciones entre la
actividad y la concentracion:

1.0
Ley de Raoult

solucién ideal (ai = Xi)

.

solucién no ideal (ai = yi-Xi)

aj

Ley de Henry (ai = ypi-Xi)

X

Conforme a la Ley de Henry, a muy bajas concentraciones (soluciones
diluidas) la X; es proporcional a la a;

ai = Xi'YHI
y conforme a la Ley de Raoult (valido para altas concentraciones)
ai = Xi'YRi
Las soluciones que obedecen a la Ley de Henry también se consideran
como soluciones ideales.

Calculo de los coeficientes de actividad

El coeficiente de actividad (yn) para un ién puede calcularse en condiciones de
concentraciones relativamente bajas a partir de la derivaciéon de la ecuacion de
Debye-Hiickel. Para ello, hay que definir previamente la “fuerza ionica” (I) como

I =% X(miz)?

donde m; es la molalidad de las especies 16nicas “i’ y z; es su carga. Para el caso de
especies i6nicas en muy bajas concentraciones (ley de Henry)

logy, = /1
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siendo A una constante (= 0.5092 a 25°C y 0.5998 a 100°C). Esto se conoce como la
ley de Debye-Huckel limitante, (o restringida), puesto que sélo es valida para
especies con concentraciones practicamente = 0.0 (mi < 0.0lm para iones
univalentes). Esta expresion da la pendiente de la ley de Henry. Para mayores
concentraciones, hasta m; = 0.1m, la expresiéon de Debye-Hiickel es

donde B es otra constante (= 0.3283 a 25°C y 0.3422 a 100°C, ver Table 7.3 del libro
de Norstom & Munoz) y 4 (medido en amgstrom —1 A =103 cm-) es una distancia
tedrica entre dos iones de carga distinta, pero en la practica es un parametro
ajustable, y los valores de & para varios iones se pueden encontrar en tablas de
libros de fisico-quimica.

Para concentraciones por encima de m; = 0.1m existen una serie de métodos
para calcular yu. La mayoria de ellos lo que hacen es que anaden términos (uno o
varios) a la expresion de Debye-Huckel. Una de las expresiones mas comunes es

2
logy, = —\/_i- Az’ 1

1+w/_

En esta expresion, el término “B&” del denominador se cambid por 1.0, en parte
porque esto es un valor aproximado y en parte porque es tedricamente despreciable
tener un término soluto especifico (4) en una ecuaciéon general de yn.



