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Resumen

La termodindmica de las disoluciones es una rama donde se relacionan la fisica y la quimica,
encargada de estudiar el equilibrio termodindmico y la variaciéon de energia, que normalmente se
expresa en forma de calor, cuando se produce una disolucién. Estos cambios energéticos estan
sujetos, principalmente, a la temperatura, la presion y la composicion molar de los componentes.
En las Ciencias de la Tierra, es esencial entender por qué ocurren estos cambios energéticos y
gué sucede en las disoluciones como resultado. Por esta razon, este trabajo tiene como objetivo
introducir al estudiante a este tema. A través de una investigacion exhaustiva, se han desarrollado
temas esenciales sobre este asunto donde se exponen los conceptos termodindmicos, se define
lo que es una disolucién y los factores que favorecen su formacién, como la solubilidad. Ademas,
se discute el comportamiento de las mismas como reales o ideales. También se hace referencia
a las leyes de Henry y Raoult, junto con sus respectivos coeficientes de actividad.
Especificamente, se ha generado una sintesis introductoria del tema de la termodindmica en
disoluciones que ayudara a comprender algunos procesos geoldgicos, como los que suceden en
la formacion de depdsitos de minerales e hidrocarburos. También permitird al estudiante entender
por qué ocurre la inmiscibilidad y la exsolucion, cuales son los estados estandar y la importancia

del potencial quimico en las disoluciones.
Abstract

Thermodynamics of solutions is a branch where physics and chemistry are related, tasked with
studying thermodynamic equilibrium and the variation of energy, which is usually expressed in the
form of heat, when a solution is produced. These energy changes are mainly subject to
temperature, pressure, and the molar composition of the components. In Earth Sciences, it is
essential to understand why these energy changes occur and what happens in solutions as a
result. For this reason, this work aims to introduce the student to this topic. Through thorough
research, essential topics on this subject have been developed where thermodynamic concepts
are presented, what a solution is and the factors that favor its formation, such as solubility.
Additionally, the behavior of solutions as real or ideal is discussed. Reference is also made to
Henry’s and Raoult’'s laws, along with their respective activity coefficients. Specifically, an
introductory synthesis of the topic of thermodynamics in solutions has been generated that will
help understand some geological processes, such as what happens in the formation of mineral
and hydrocarbon deposits. It will also allow the student to understand why immiscibility and
exsolution occur, what the standard states are, and the importance of chemical potential in

solutions.




1. Introduccion

La termodinamica de disoluciones explica los cambios de energia, expresados en forma
de calor, que ocurren en mezclas fluidas de diferentes especies. Esta variacion
energética puede observarse graficamente con apoyo de diagramas de equilibrio donde
se correlacionan las diferentes variantes que interactian en un sistema durante los
procesos termodinamicos, como son la presion, la temperatura y la concentracion molar
de las especies. Un ejemplo de estos diagramas son las series de Bowen, que relacionan
la temperatura y la concentracion de las familias minerales en la disolucion fundida,

sefalando el punto de equilibro donde estas especies cristalizan.

En Ciencias de la Tierra es trascendental comprender los cambios de energia que
ocurren en las disoluciones, para entender procesos geoldgicos esenciales como, por
ejemplo, la formacion de yacimientos de hidrocarburos. Al conocer todos los factores que
coadyuvan en la termodinamica de disoluciones, podremos dar respuesta a la génesis

geoldgica de minerales, rocas e hidrocarburos, entre otros.

En este escrito se pretenden mostrar los principios y procesos fisicoquimicos,
concernientes a la termodinamica de disoluciones y que, el conocimiento adquirido pueda
extrapolarse y aplicarse a cuestiones de la vida cotidiana; por ejemplo, las leyes que
ilustran el comportamiento de una gaseosa cuando esta explota, son las mismas que nos

permiten discernir como suceden las erupciones gaseosas en lagos de origen volcénico.

Con base en una investigacion minuciosa, y analisis de la informacion recolectada, se
pretenden exponer conceptos claves para descifrar los sucesos quimicos que van de la
mano con los procesos termodinamicos ocurridos en disoluciones que dan explicacion a
ciertos eventos geologicos; refiriendo esta area de estudio como una extension de la

geoquimica.

Grosso modo se busca que lector estudie, analice y comprenda la informacion presente
en este trabajo. Apoyandose de los conceptos y definiciones, expuestos a continuacion,
con el fin de entender el desarrollo de férmulas, graficos y diagramas que explican los
procesos termodinamicos ocurridos en las disoluciones, para dar sentido a la importancia

de conocer la termodinamica de disoluciones aplicada en Ciencias de la Tierra.




Capitulos
2. Definicion y caracteristicas generales

Una disolucién esta definida como una mezcla homogénea de dos o mas sustancias.
Conceptualmente el término “sustancia” esta referido a los componentes de la disolucion,
las cuales pueden ser elementos, compuestos u otras disoluciones. Su estado fisico
depende directamente de sus componentes y de sus propiedades. De manera general

se reconocen seis tipos de disoluciones. A saber (Tabla 1).

Componente 1 Componente 2 | Estado resultante de la disolucion
Gas Gas Gas
Gas Liquido Liquido
Gas Solido Solido
Liquido Liquido Liquido
Sdlido Liquido Liquido
Sélido Sélido Sélido

Tabla 1. Tipos de disoluciones con dos componentes (Raymond Chang, 2013).

Una disolucién esta compuesta por un agente diluyente, es decir, un disolvente, y por uno
0 mas solutos; es notorio que el disolvente siempre se encontrara en mayor cantidad, que
los solutos, por ello, este determinara el estado fisico de la disolucion; es decir, el estado

fisico del disolvente sera el mismo que el de la disolucién final (V. Torres, 1989).

Las disoluciones pueden ser clasificadas conforme a la concentracion del soluto y en la
capacidad de disolucién del disolvente. Asi encontramos tres grupos: disoluciones

saturadas, disoluciones no saturadas y disoluciones sobresaturadas.

Las disoluciones saturadas hacen referencia a la cantidad maxima de soluto que puede
disolverse a una presion y temperatura constantes; las disoluciones no saturadas
contienen una cantidad de soluto por debajo del maximo que puede disolverse a presion
y temperatura constantes y las disoluciones sobresaturadas rebasan el maximo de
soluto que puede ser disuelto, para que este exceso de soluto pueda ser disuelto es
necesario de un incremento en la temperatura de la disolucion. Es relevante indicar que
las disoluciones sobresaturadas presentan cierto grado de inestabilidad, ya que, en caso
de disminuir su temperatura, el exceso de soluto se separa del disolvente mediante de

un proceso llamado cristalizacion, tal como ocurre en la formacién de yacimientos




minerales relacionados con actividad hidrotermal, los cuales, al disminuir la temperatura,

cristaliza silicio (Si) con presencia de oro (Au), plata (Ag), plomo (Pb), zinc (Zn), etc.

Las disoluciones se forman en virtud de la atraccion molecular que existe entre sus
componentes. Esto es, cuando se acaece una disolucién ocurre una sustitucion de
moléculas entre las sustancias que integran la mezcla: las moléculas del soluto habitan

espacios antes ocupados por moléculas del disolvente.

En ambientes naturales, como los océanos, advienen disoluciones que, debido al nivel
de saturacion, la temperatura (que esta en funcién del climay la profundidad del agua) y
la presion hidrostatica (que se relaciona con la profundidad y la densidad del agua),
propician la precipitacion de algunos minerales como la calcita, el yeso o la anhidrita,
entre otros, cuando ocurre sobresaturacion. Por esta razén se han configurado grandes
secuencias de rocas carbonatadas formadas por precipitacion quimica, a partir de
disoluciones sobresaturadas de CaCOs, constitutivas de rocas quimicas (calizas) de
decenas o centenas de metros de espesor durante largos periodos de tiempo geoldgico.
En el caso de México, las secuencias de carbonatos mas abundantes fueron integradas
durante el Jurasico Superior y durante el Cretacico, tanto en condiciones de ambientes
sedimentarios de alta, como de baja energia. Citamos a las calizas de las formaciones
geoldgicas San Andrés, Tamaulipas, El Abra y Tamabra, ubicadas en el centro este de
nuestro pais, las cuales son de gran trascendencia, porgue en sus poros se han

descubierto importantes yacimientos petroleros, minerales y acuiferos.

La capacidad que posee una molécula de soluto para sustituir a una del disolvente esta
en funcion de la fuerza con que interaccionan las moléculas de cada compuesto. De esta
forma distinguimos tres tipos de interacciones:

@ Interaccion disolvente- disolvente

@ Interaccion soluto-soluto

® Interaccion disolvente-soluto

Cuando se genera una disolucion, como en toda reaccion fisicoquimica, ocurre una
liberacion de calor (proceso exotérmico) o absorcion de calor (proceso endotérmico).
Esto sucede en tres etapas (Fig. 1). La primera y segunda comprenden la separacion de

moléculas del disolvente y la separacién de moléculas del soluto, respectivamente; en la




tercera ocurre la union de moléculas del disolvente con moléculas del soluto (las
moléculas del soluto habitan espacios antes ocupados por moléculas del disolvente). La
energia total involucrada en el proceso corresponde a la “entalpia de disolucion” la cual

es definida como:

AH gisorucien = AHgtapa1 + AHgtapa 2 + AHgtapa 3
AH isorucion < 0 = Reaccion exotérmica
AHgiso1ucion > 0 = Reaccion endotérmica
“La entalpia de disolucion es el calor generado o absorbido cuando cierta cantidad de
soluto se disuelve en cierta cantidad de disolvente” (Chang, 2013, Pp. 260).
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Figura 1. Etapas de la disolucion. Etapa 1, comprende la separacion de moléculas del disolvente. Etapa 2,

separacion de moléculas del soluto. Etapa 3, unidon de moléculas del disolvente con moléculas del soluto.

Asimismo, dicho proceso de reaccion tiende al desorden al momento de ponerse en
ejecucion. Antes de que la disolucion se efectue, el disolvente y el soluto poseen cierto
ordenamiento, pues acatan el acomodo molecular propio de cada uno; pero al llevarse a
cabo la mezcla el orden de cada una desaparece, tendiendo al disturbio. Esta evolucion

hacia el desorden favorece la solubilidad de las sustancias.

La solubilidad es definida como la cantidad del soluto que puede ser disuelto en un
disolvente bajo ciertas condiciones de presion y temperatura. Con relacion a la solubilidad
de liquidos existen los conceptos de miscibilidad e inmiscibilidad, los cuales se refiere




a que “dos liquidos son miscibles si son completamente solubles entre si en todas

proporciones” (Chang, 2013).

A continuacioén, se muestran ejemplos de los estados de la materia en sistemas naturales

asociados a diferentes procesos geoldgicos comunes en la naturaleza (Tabla 2).

Estado de la materia en el
sistema
Solo liquido

Liquido + gas (vapor)
Solido + liguido
Solido + liquido + gas (vapor)
Solo gas (vapor)
Sdlido + gas (vapor)

Solo sélido

Tipo de proceso
geoldgico
igneo

igneo

igneo

igneo
Volcanolégico
Metasomatico

Metamorfico

Estado resultante de la
solucion resultante
Liquido

Liquido
Liquido
Liquido
Gas (vapor)
Sdlido
Solido

Tabla 2. Estados en los sistemas geoldgicos. A. Toselli (2010). Elementos basicos de petrologia. INSUGEO

(Modificado).

2.1 Concentracion de las disoluciones

La solubilidad representa un parametro fundamental para conocer qué tanto un soluto es

disuelto; sin embargo, aunado a la observacion cualitativa es imprescindible conocer

cuantitativamente las proporciones de soluto y disolvente que participan en el proceso.

Para ello nos valemos de diferentes unidades de concentracion, de las cuales las mas

comunes se enlistan a continuacion.

- Concentracion Molar [mol/L] o Molaridad [M]

- Fraccion molar [Xi]

- Porcentaje masa/masa [%m/m]

- Partes por millon [ppm]

2.1.1 Concentracion Molar o molaridad (M)

La concentracién molar de un soluto es definida como la cantidad de materia, expresada

en mol, que esta disuelta en un litro de disolucién. Es decir:

moles del soluto [mol] _ n

- molaridad [M] =

Volumen la disolucion [L] %4




donde la cantidad de sustancia, en mol, es obtenida a partir de la masa del soluto, de la

siguiente manera:

masa del soluto [g] m
- moles del soluto (n) = . 91 mMm
Masa Molar del soluto [m MM

Nota: por convencion, nos referiremos a los moles del soluto, o nimero de moles, como
a la cantidad de sustancia; es decir que moles de soluto [n] es cantidad de sustancia [n]

Analicemos el siguiente evento:

Si tenemos 32 g de cloruro de sodio, NaCl, disueltos en agua, y requerimos saber cual
es la concentracion molar [mol/L] al preparar 500 [mL] de disolucion, procederemos de la
siguiente manera:

Con ayuda de la tabla periddica calculamos la masa molecular (MM) a partir de la suma

de las masas atomicas de cada uno de los componentes.
MM del NaCl= 58.43 [g/mol]

Na = 22.98 (1) = 22.98

Cl = 35.45 (1) = 35.45

Asi, obtenemos la cantidad de materia del soluto (mol)

32
n= i = 0.5476 mol de NaCl

5843 =)

Finalmente, aplicamos la definicion de molaridad y obtenemos su valor:

B 0.5476 mol NaCl
B 0.5L

= 1.0953 [mol]
= 1. T
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2.1.2 Fraccion molar (X;)

Se define la fracciéon molar como el nimero de moles de un componente (i) dividido entre
la cantidad de sustancia de todos los componentes que conforman la disolucién. Se

expresa matematicamente de la manera siguiente:
n;

2ily

Xi=

n; : cantidad de sustancia del componente i

Z n; : cantidad de sustancia de todos los componentes presentes en la solucion
i
Siendo ésta la expresion de una fraccion, la suma de las fracciones molares de los

componentes presentes debe ser igual a la unidad; es decir,

D Ki= Z(zlnl

Puesto que la fraccion molar sélo puede tener valores entre cero y uno, si X; = 0,

entonces, el componente i no forma parte de la disolucion, pero si X;=1, la disolucion esta

constituida en su totalidad por ese componente.

Veamos:

Si un olivino (disolucion solida compuesta por Forsterita y Fayalita (Mg, Fe)2SiOa),
contiene 70% de forsterita en masa, ¢tendra un 30% de fayalita? Determinamos las

fracciones molares de cada componente:

Forsterita (Mg2SiO4): MM = 140.6 [ﬁ]

Fayalita ((Fe?*)2SiO4): MM = 203.7 [ﬁ]

Para consumar el calculo de las cantidades de materia de cada componente es menester
el establecimiento de una masa de muestra base. Para el presente ejercicio, proponemos

100 g de olivino.

Si el 70% en masa del olivino es forsterita, en 100 g de olivino hay 70 g de forsterita y 30
g de fayalita.

11



Consiguientemente las cantidades de materia de cada componente son

Nforsterita = —[L = 0.4979 mol de forsterita
1406 |-]
30
Nfayalita = L] = 0.1473 mol de fayalita
203.7 [ =

La cantidad de sustancia total es

Neotal = Nforsterita T Nforsterita = 0.4979 [mol] + 0.1473 [mol] = 0.6452 [mol]

Ahora debemos sustituir cada término en la definicién de fraccién mol

¥ o Nforsterita _ 0.4979 [mOZ] =0.77
forsterita Neotales 0.6452 [mol] .

Por cuanto que la suma de las fracciones mol de todos los componentes es la unidad,

entonces

Xrayatita = 1= Xrorsterita =1 —0.77 = 0.23
El esquema préximo (Fig. 3) representa la concentracion de cada uno de los
componentes, en fraccidbn mol. Hacia la derecha esta el 100% de Forsterita y hacia la

izquierda el 100% de Fayalita.

0.0 Fa g 23 Fog 77 4.0

: | . 1

Figura 2. Esquema que representa la totalidad del olivino, la fraccion molar de Fayalita (Fa) y de Forsterita
(Fo). Imagen tomada de V. Torres (1989, Pp. 86).

2.1.3 La masa del componente representado en porcentaje (Y%om/m)

La unidad de concentracidbn masa/masa representa la masa del soluto que forma parte
de la materia de la disolucién (es habitual representarla en porcentaje), y es calculada de

la siguiente manera:

masa de componente

%m/m = (100%)

masa total de la disolucion

Recordar que tanto la masa del componente como la masa de la disolucion deben tener

las mismas unidades.

12



Analicemos lo siguiente:

Un andlisis de bronce arrojo los siguientes resultados: cobre (Cu), 87%, estafio (Sn), 5%,
cinc (Zn), 4% y plomo (Pb) 4%. Determinemos el contenido en kg de cada elemento en

el bronce.
Se establece como base una masa de 100 kg de bronce.

De la ecuacién %m/m se despeja la masa del componente

%m/m
100%
Calculamos la masa de cada componente

masa del componente = (masa total de la disolucion)

87%

masa del Cu = 100% (100 [kg]) = 87 [kg] de Cu
5%

masa del Sn = 100% (100 [kg]) = 5 [kg] de Sn
4%

masa del Zn = 100% (100 [kg]) = 4 [kg] de Zn

0,
masa del Pb = TO(‘))/O (100 [kg]) = 4 [kg] de Pb

2.1.4 Partes por millén (ppm)

Esta unidad se refiere a la cantidad de unidades del soluto que hay por cada millén de
unidades de la disolucion. Esta unidad es analoga a la del porcentaje, sélo que, en este
caso ho es partes por ciento sino partes por millén, como su nombre lo indica, significa
gue los miligramos [mg] de soluto presentes por cada kilogramo [kg] de muestra. En

disoluciones diluidas es equivalente a miligramos/Litro [mg/L]:

_ mgsoluto
ppm = kg de disolucion
mg soluto
ppm =

" L de disolucién

Un ejemplo en Ciencias de la Tierra corresponde al agua de formacion que se encuentra,
junto con los hidrocarburos, en los yacimientos petroleros de la regién sur de México.
Generalmente es agua con salinidad entre 50,000 ppm y 99,000 ppm, misma que, al fluir
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por las tuberias tienden a formar incrustaciones de carbonato de calcio (CaCO3) y sulfato
de bario (BaSOa), los cuales obstruyen el paso de los hidrocarburos al precipitarse. A
medida que los fluidos de yacimiento son producidos, la reduccién de presion puede
originar la liberacién de gas a partir de la solucion, con la consecuente precipitacion y
depositacion de solidos en los poros del yacimiento, sobre las paredes de la tuberia de
produccion y en fondo de pozo. Cuando se reduce la presiéon del yacimiento, debido a su
explotacion, el agua de formacion libera gas COz, el pH del agua se incrementa y la
solucién se satura con carbonato de calcio (CaCOs). Este incidente causa la depositacion
de incrustaciones en la pared de la tuberia de explotacion impidiendo el flujo, ya que

reduce el diametro de los ductos, llegando en casos extremos un bloqueo total.
Otro ejemplo ilustrativo es el siguiente:

El hierro (Fe), es un elemento esencial para el metabolismo de animales y plantas,
naturalmente, para los seres humanos. En aguas subterraneas suele encontrarse en

concentraciones de 0.1 ppm. Calculemos el volumen de agua que contiene 1 [g] de Fe.

Consideremos que la densidad del agua = 1025 [%]

Primeramente, debemos convertir un gramo de Fe a mg

1000 [mg]
A

1[g]

En la ecuacion de ppm es preciso despejar el volumen de la disolucion

) = 1000 mg de Fe

mg soluto 1000 [mg]
o[
= 10 [m3] de aguas subterraneas

l de aguas subterraneas = = 10000 L

2.2 La solubilidad en funcién de la temperaturay presion

Una de las maneras de explicar la solubilidad de una sustancia, es a través de su
temperatura. Por ejemplo, en disoluciones sobresaturadas para disolver el exceso de
soluto es menester el aumento de la temperatura de la disolucién. Tal es el caso en las

disoluciones sdélidas, puesto que, el incremento de la temperatura aumenta la solubilidad.

Es importante mencionar que la solubilidad de una disolucion depende de diferentes
factores, como el cambio de temperatura de la disolucion, los cambios de presién y de

14



causales ligadas al potencial de hidrogeno (pH), al potencial redox (Eh) y a las
concentraciones de sales disueltas; sin embargo, solo nos enfocaremos a los cambios

de temperatura y presion.

Por ejemplo, en metalurgia, las aleaciones son consideradas disoluciones soélidas de, al
menos dos elementos metalicos que forman un compuesto, tradicionalmente llevado a
término el calentamiento y fundicion de los materiales hasta hacerlos liquidos, luego
mezclarlos y finalmente dejarlos enfriar en una disolucion sélida. Hoy dia, una alternativa
es la pulvimetalurgia, procedimiento que convierte los componentes en polvos para
luego mezclarlos y fusionarlos mediante una combinacion de alta presion y temperatura.
Cualquiera que sea el método empleado, es obligatorio aplicar calor a los componentes
para lograr la solubilidad. El bronce, verbigracia, es una aleacion de cobre (Cu), como

disolvente y estafio (Sn), como soluto.

Por su parte la presion esta ligada de manera proporcional al incremento o disminucién
de la temperatura de una disolucion liquida con componentes gaseosos. Es decir, el
incremento de temperatura de una disoluciébn con gases disueltos aumentara
proporcionalmente la presion del gas (toda vez que acrecienta la energia cinética de sus
particulas) que el decremento de su temperatura provocara mengua en la presion dentro
de la solucion. Aunque la temperatura amplifica la presién del gas, atenta su solubilidad.
En vista de que la temperatura altera la solubilidad en una disolucién, e igualmente,

modifica la presion, inferimos que la presion también influye sobre la solubilidad.

Es conveniente sefalar que el incremento o disminucion de la temperatura para modificar
la solubilidad de una disolucion no esta ligada directamente con la entalpia de reaccion.
Es decir, una disolucion en proceso puede ser exotérmica o endotérmica; sin embargo,
una vez que este proceso concluye, al aumentar la temperatura sélo se estaria

modificando la solubilidad.

Otra derivacion de la solubilidad, causada por la modificacion de la temperatura en la
disolucion, es la cristalizacion fraccionada. “La cristalizaciéon fraccionada es la
separacién de una mezcla de sustancias en sus componentes puros con base en sus
diferentes solubilidades” (Chang, 2013, Pp. 529). llustran este aserto las series de
reaccion de Bowen, correspondientes a dos secuencias que describen el orden de
cristalizacion de los minerales del grupo de los silicatos: al ir enfriAandose los magmas de

tipo basaltico en el interior de la Tierra, ocurre cristalizacién fraccionada.
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Un caso atinente de la cristalizacion fraccionada efectivamente ocurre, en los magmas,
al momento de enfriarse. Arrancamos del hecho de que este fendmeno, a temperatura
muy elevada, es una mezcla homogénea de diversos cristales fundidos; o sea, es una
disolucion liquida. Cuando esta disolucion registra una disminucion en su temperatura,
inicia la separacion de sus componentes con relacidén a sus distintos puntos de fusion; la
solubilidad del magma decrece. Lo anterior es apreciado en la serie de Bowen (Fig. 4)
donde, sin importar la composicion del magma, la cristalizacion sigue una secuencia al
descender la temperatura del fundido. La cristalizacion de los minerales, durante el
enfriamiento de un magma, se puede subdividir en dos grandes grupos: la denominada
rama discontinua (minerales ferromagnesianos) y la rama continua (plagioclasas).
Ambas convergen en un tronco comun, correspondiente a la cristalizacién de feldespato
potasico vy, finalmente, a la formacion de cuarzo, siempre los ultimos en cristalizar
(Bowen, N. L. 1928).

Composicion

Series de reaccion de Bowen (tipos de rocas,  ¢48i0,
intrusiva, extrusiva).

Regimen
de temperatura

Altas temperaturas

: Olivino
(primero
en cristalizar) X
' Rico en
calcio
© =
£ Piroxeno &
g &
£ s 'o‘,° Mafica
g % S, Anfibol éa 5"-;5 (Gabro / Basalto)
2 o e &F
. S ISR
5 %8, £ &8
2 %%, Micabiotita & ¢ &
© 2 (3
= e 2 & & K Intermedia
s g (Diorita / Andesita)
Rico en
sodio
Feldespato potasico
Mi it Félsica
Icamoscovita (Granito / Riolita)
Cuarzo -+

Figura 3. Reaccién de Series de Bowen (modificado). Tomado de: Tarbuck (2005). Ciencias de la Tierra.

Pearson.
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3. Leyes de Henry y de Raoult

3.1 Ley de Henry

El efecto causado por la presion sobre una disolucion que contiene uno o varios gases
es descrita a través de la Ley de Henry, la cual postula que “la solubilidad de un gas en
un liquido es proporcional a la presion del gas sobre la disolucién” (Chang, 2013); su

expresion:

c =kP
donde c alude a la concentracion molar [mol/L] del gas de interés presente en la
disolucion; P es la presion medida en atmésferas [atm] y k es una constante, la cual es
diferente para cada gas, a cierta temperatura. Sus unidades son [mol/L * atm]. Si en la
disolucién se encuentran interactuando varios gases, P es la presion parcial de cada uno
de ellos (Chang, 2003).

Un gas es disuelto en una disolucién acuosa aplicando presién sobre el gas mismo y la
disolucidén. Visualicemos un recipiente cilindrico sellado, en la que dos terceras partes
estan ocupadas por las particulas de un gas, el resto por un liquido, o una disolucién
acuosa. Las particulas de este gas se encontraran interaccionando sobre las paredes del
contenedor y la superficie del liquido. Ahora contemplemos la aplicacion presion al
receptaculo de modo que la tapa recorra una tercera parte del recipiente, ahora el liquido
y el gas ocupan dos tercios del recipiente, esto es, un tercio cada uno. Al ejercer esta
presion, la energia cinética con la que las particulas del gas rebotan sobre las paredes
del cilindro y sobre la superficie del liquido, aumenta, provocando que algunas de ellas
atraviesen la superficie del liqguido quedando atrapadas o disueltas, aunque algunas
logrardn escapar. Al incrementar ain mas y mas la presién, la concentracion del gas
disuelto en el liquido también acrecentara (Fig. 5). Este principio aplica en ciencias de la
Tierra cuando estamos ante yacimientos de hidrocarburos liquidos (aceite), donde es
frecuente que la trampa petrolera (recipiente) no esté llena de aceite y el gas se encuentra
disuelto, presentacion comprobable al ejecutar el desarrollo de un yacimiento que

produce hidrocarburos liquidos y gaseosos.
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AUMENTO
DE
PRESION

Equilibrio dinamico Presion del gas Equilibrio dinamico
aumenta

Figura 4. Efecto de la presion en la solubilidad de un gas en un liquido. Imagen tomada de Gabriel Bolivar

(modificado).

Cuando las particulas de gas escapan en la misma fraccion en que son atrapadas,
afirmamos que la disolucion se encuentra en un equilibrio dindmico, esto es que la
concentracion del gas disuelto en el fluido es constante. Cuando es alcanzado este
estado de equilibrio, la temperatura y la presion en la disolucion son constantes, cabe
destacar que las particulas del gas atrapadas en el fluido no reaccionan quimicamente

en la disolucion.

Epilogamos admitiendo que la Ley de Henry permite explicar como es el comportamiento

de un gas dentro de un fluido.

Esta ley es aplicable en la circunstancia de las personas que practican buceo: entre mas
se sumerjan mayor sera la presion a la que su cuerpo estard sometido y, por ende,
también los fluidos corporales. Ya que a mayor profundidad disminuye la temperatura, y
aumenta la presion, los gases dentro del organismo del buzo comenzaran a disolverse
en mayor proporcion dentro de su sangre (Fig. 6). Una vez que el buzo se dirija a la
superficie, debera hacerlo de manera lenta y controlada, ya que, si lo hace de manera
precipitada, los gases disueltos en su sangre haran que esta se sobresature (ocurre una
descompresion subita), causandole una embolia gaseosa. Conocido como el mal del

buzo.
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Profunzdidad / Presion

10 metros= 1atm
20 metros= 2atm
30 metros= 3atm

40 metros = 4atm

Figura 5. Representacion de la cantidad de gas inerte en forma de burbujas en el cuerpo humano debido
al gradiente de presion en un medio de alta presion atmosférica. Dicha enfermedad es conocida como el
mal del buzo (Enfermedad descompresiva) y por la disminucidn de temperatura a mayores profundidades,
dichos gases aumentan la solubilidad en sangre y tejido periféricos. Imagen tomada de https://encrypted-
tbn0.gstatic.com/images?q=tbn:ANd9GcSNmiAUzIutTzhyfUefQZ700HT0O8et9Y G6JA&uUsgp=CAU
(modificada).

Otro ejemplo es, cuando las bebidas gaseosas son agitadas y destapadas hay
efervescencia. Esto se debe a que existe en ellas una mezcla saturada de dioxido de
carbono (CO2) y vapor de agua, a una mayor presion que la del ambiente, causando que
los gases sean liberados cuando la presion disminuye (Fig. 7). La efervescencia sera
mayor si se agita la botella antes de ser destapada, debido a que se estaria aumentando
la energia cinética de las particulas del gas.
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Particulas de CO2
y vapor de agua, respectivamente.

Figura 6. Representacion de la Ley de Henry en un refresco; la solubilidad del gas sera proporcional a la
presion del envase cerrado, mayor a la atmosférica. Al abrir el sistema (a) la presion tiende a igualarse con
la ambiental y, por ello, la solubilidad del gas disminuye. Cuando el refresco es agitado, las particulas son

cargadas de enérgica cinética lo que provoca que al abrirse la liberacion de estds sea més violenta

generando efervescencia (b).
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El lago asesino

El 21 de agosto de 1986 en Camerdn, un pais del oeste de Africa, el lago Nyos exhal6
de forma subita una densa nube de dioxido de carbono, la cual llegé rapidamente a un
poblado cercano, asfixiando a alrededor de 1700 personas y una cuantiosa cantidad

animales.

Sin embargo, esta situacion habia ocurrido un par de afios antes en un lago cercano
llamado Monoun. La erupcion gaseosa del lago Monoun cobr¢ la vida de al menos 37
personas. Aungque en ese momento se desconocia el motivo de las muertes, fue hasta
que el lago Nyos expulsé CO2 gaseoso que se supo la causa, muerte por asfixia debido

al dioxido de carbono (Ngenyam Bang, 2022).

El lago Nyos, y el lago Monoun, son acumulaciones de agua dentro de un crater de origen
volcanico. El lago Nyos se formé por erupciones hidromagmaticas, y se compone de flujos
y depdsitos piroclasticos de caida (Rodriguez-Gonzalez, 2015). Esté Lago se compone
de capas de fluidos inmiscibles entre si, formando una especie de barrera que, por
densidades, mantiene separada el agua potable de la superficie y el agua del fondo, esta
altima formada por una densa disolucion que contiene minerales y gases disueltos, entre

los que se encuentra el CO2

El CO2 gaseoso resulta de manantiales de aguas carbonatadas del subsuelo que llegan,
por percolacion, al fondo del lago formado en un crater volcanico. Debido a que la presion
del fondo del lago es mayor, la concentracion de CO2 se acumula en forma gradual hasta
un nivel peligroso, de acuerdo con la ley de Henry. Se desconoce lo que provocé la
liberacion del CO2, pero se teoriza que un terremoto, algun deslizamiento de tierra e
incluso fuertes vientos pudieron haber alterado el fragil equilibrio del lago, generando olas

gue mezclaron las capas de agua.

Al producirse esta mezcla de aguas, provocando que el agua del fondo emergiera, el CO2
disuelto se separo de la disolucion, similar a lo que ocurre cuando se destapa una botella
de bebida gaseosa, liberandose hacia la troposfera. Debido a que el COz es mas pesado
que el aire, este gas viaja cerca del suelo y por ello extinguio la vida de un pueblo que se

encontraba aproximadamente a 24 kildmetros de distancia.

En la actualidad, los cientificos consideran que la concentracion de CO:2 en el fondo del

lago Nyos esta alcanzando nuevamente un nivel de saturacion alarmante. Para evitar

21



otra tragedia se ha decidido bombear el agua del fondo para liberar el CO:2 disuelto,
aunque este método, ademas de ser muy costoso, provoca una liberacidn incontrolable
de CO:2 hacia la superficie. Mientras tanto, esta bomba de tiempo de la naturaleza sigue

su marcha.

B)

CO:z de chimeneas volcénicas subterrdneas

se disuelve y se concentra
en el fondo del lago

Un terremoto desencadena un deslizamiento de tierra, que altera las capas de agua del lago.
Las aguas méas profundas suben a la superficie y el CO: estalla.

Mas pesado que el aire, el CO: fluye por el costado
del volcan y hacia los valles

Flujo de CO: ( Deslizamiento de tierra

Figura 7. A) El Lago asesino. Bombeo de CO: a la superficie Tomado de: R, Chang. (2013, pag. 533).
B) Esquema sobre lo sucedido en el la Nyos en 1986, tomado de internet
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3.2 Ley de Raoult

Otro efecto generado por la presién de un gas disuelto en una disolucion es descrito en
la Ley de Raoult, la cual, a la lectura, dice: “la presion parcial de un disolvente en una
disolucion esté dada por la presion de vapor del disolvente puro, multiplicado por la
fraccion molar del disolvente en la disolucion” (Chang, 2013, Pp. 534). A diferencia de la
Ley de Henry, la Ley de Raoult solo es aplicable en disoluciones ideales, en sustancias
donde no existen fuerzas intermoleculares o donde la fuerza intermolecular entre
moléculas muy parecidas es la misma que existe entre moléculas diferentes (M. White,
2003).

La ley en cuestidon describe una propiedad coligativa, es decir que no interesa la
naturaleza de las particulas del gas dentro de la disolucién, sino que interesa la cantidad
de estas particulas (Chang, 2013). La formula que explica la Ley de Raoult es:

P, = X;P?

donde i es el componente de interés, Pi es la presion de vapor del componente i, Xi es la
fraccién molar del componente i y P® es la presion de vapor del componente i puro, en
condiciones normales. Adicionalmente, considerando que la presion de vapor de la
disolucién es igual a la suma de las presiones parciales de los componentes conviene

establecer las siguientes relaciones:

Py = X P} Py = XpPy
b = anrg
Pr=P,+Pz+:+P, = Pp=X4P) + XgPP + -+ X, P

La Ley de Raoult, como ha sido asentado, solamente aplica para disoluciones ideales,
caracterizadas porque en ellas el calor de reaccion de la disolucion (4H jiso1ucisn) €S igual
a cero (Chang, 2013).

Los estudiosos han instituido que, la mayoria de las disoluciones no se comportan como
disoluciones ideales, puesto que en ellas acaece un intercambio de energia en forma de
calor (energia de reaccion). Para exponer qué sucede, o como es que conlleva la Ley
de Raoult, este tipo de casos, Chang (2013) sustenta dos casos generales en los que se
ven involucradas las fuerzas intermoleculares de los componentes dentro de la disoluciéon

de dos sustancias volatiles:
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Caso 1. Si las fuerzas existentes entre las moléculas del componente A y B son mas
débiles que las habidas entre las moléculas de cada componente, las moléculas tienden
a abandonar la disolucion, a diferencia de una disolucion ideal. Resulta entonces que la
presion de vapor de la disolucion es mayor que la suma de las presiones parciales
predicha por la Ley de Raoult para la misma concentracién. Este comportamiento se dice
que se tiene una desviacion positiva, llamada asi porque el calor de reaccion de la
disolucién es positivo (el sistema absorbe energia) o sea, ocurre un proceso endotérmico
(Fig. 9 A, A)).

Caso 2. Si las fuerzas intermoleculares entre los componentes A y B son mayores que
las identificadas entre las moléculas de cada componente, la presion de vapor de la
disolucién es menor que la suma de las presiones parciales predicha por la Ley de Raoult.
En este episodio ocurre una desviacion negativa, en la cual la energia de reaccion en
forma de calor de la disolucién es negativa; es decir, que el sistema expulsa energia, por

tanto, el proceso es exotérmico (Fig. 9. By B’).

Presion
Presion

0 0.2 04 0.6 0.8 1.0
Xa
A:Caso 1. Desviacién Positiva. La presién total  B:Caso 2. Desviacion Negativa. La presion total
(curva roja) es mayor a la predicha por la ley (curva roja) es menor a la predicha por la ley
de Raoult (linea negra) de Raoult (linea negra)

Calor

« ¥ 0

i 4=

515

A*Reaccion endotérmica. El sistema (la B:Reaccién exotérmica. El sistema (la

disolucién) absorbe energia en forma disolucion) libera energia en forma de
de calor calor

Figura 8. Desviacion positiva y desviacion negativa de la Ley de Raoult. También ilustracion de reaccion
endotérmica y reaccion exotérmica. Tomado de: R. Chang (2013). Quimica. Mc Graw Hill. Pag. 536.
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Veamos el siguiente ejemplo:

La presion total de vapor en una disolucion al 4% en mol de amoniaco diluido en agua a
20°C es de 50 [mmHg]; la presién de vapor del agua pura es 17 [mmHg] a esta
temperatura. Aplicamos las leyes de Henry y de Raoult para calcular las presiones
parciales de cada componente y la presion total de vapor de una disolucion al 5% en mol

de amoniaco.

Por la ley de Raoult, la presion parcial del agua debe ser 0.96 x 17 [mmHg] = 16.32
[mmHg], ya que la presion total de vapor de la disolucion es 50 [mmHg]. La presion de
vapor del amoniaco vale (50 - 16.32) [mmHg] = 33.68 [mmHg].

Si consideramos 1 mol de la disolucién, la constante de la ley de Henry, para el amoniaco,
es:

0.04 [mol]

= ———— — = 1.188x103 [mol / mmHg]
33.68 [mmHg]

Para la disolucion al 5% en mol de amoniaco, la presion de vapor del agua vale 0.95 x
17 [mmHg] = 16.15 [mmHg], y la del amoniaco es:

0.05 [mol]
= =42.09 [mmH
1.188x10-3[ mol ] [ al

mmHg

De esta manera la presion total de vapor de la disolucién es,

(42.09 + 16.15) [mmHg] = 58.24 [mmH(g]
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4. Potencial quimico de las disoluciones. Disoluciones reales e ideales.

Antes de establecer qué es el potencial quimico en las disoluciones, por cuestiones
didacticas juzgamos relevante discernir algunos conceptos basicos de quimica y
termodinamica, tales como trabajo, energia, entropia y energia libre, entre otros.

Unicamente seran citados a manera de repaso.

Sistema. Es aquella region del espacio seleccionada para llevar a cabo un analisis
de tipo termodindmico o fisicoquimico, se presenta separado de sus alrededores

por una frontera.

Los sistemas son catalogados en tres grandes grupos, considerando su

interaccion con el medio ambiente a través de sus fronteras:

= Sistema abierto. Existe intercambio de energia y masa con los alrededores.

= Sistema cerrado. Solamente existe intercambio de energia con los
alrededores, no hay intercambio de masa.

= Sistema aislado. No existe intercambio ni de energia, ni de masa con los

alrededores.

Fase. Es una regién del espacio en la que todas las propiedades fisicas de un

material son esencialmente uniformes (V. Torres, 1989).

Estado. Término que. desde el punto de vista termodinamico, alude al conjunto
de propiedades que caracterizan a un sistema en un instante determinado. Aunque
este término también est4 referido a la estructura fisica de la materia dentro del
sistema de interés. El estado de una disolucion esta intimamente ligado con el

estado de sus componentes.

Energia. Es una medida de la capacidad de un sistema para efectuar un trabajo
(v. Torres, 1989). La aplicacion de energia a un sistema puede originar 0 no

cambios de estados o cambios de fases.

Trabajo (W). En mecanica clasica, una fuerza realiza un trabajo cuando propicia
un desplazamiento del centro de masa del cuerpo sobre el que se aplica la fuerza,
en la direccion de la fuerza misma; es decir, dW= F * dl. Desde el punto de vista
termodinamico, es usual que el trabajo sea expresado en funcion del cambio de

volumen que sufre un sistema al aplicarle cierta presion (J.M. Smith, 1996).
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Vy
dW = —P xdV - Wz—f P xdV
Vi
Calor (Q). Es energia en transicion que se manifiesta cuando dos o mas cuerpos
a diferentes temperaturas interaccionan entre si. El cuerpo de mayor temperatura
cede calor al de menor temperatura y el resultado final es un estado de equilibrio

térmico.

Energia interna (U). La energia interna de un sistema surge como consecuencia
de los movimientos de las particulas que lo conforman. Tales movimientos pueden
ser de rotacion, de traslacion, de vibracion e interacciones de los &atomos,
moléculas, iones, etc. El conocimiento del valor de la energia interna absoluta de
un sistema es muy dificil de lograr, por ello es mas asequible determinar la
variacion de energia interna de un sistema en un proceso determinado. Para un
ciclo se cumplen las relaciones siguientes:

YAEi =0 — Energia del sistema

$dW =¢dQ ($ expresa integrales cicliclas)

$(dQ —dw) =0

YAEi =$(dQ — dW) = 0 Para que este en terminos de diferencial, entonces
d Y,AEi = (dQ — dw)

Esta energia del sistema también es conocida como energia interna, y por

convencion, se expresa de la siguiente manera:

dU=dQ—dW - AU=Q-W

Teniendo en cuenta que el trabajo (W) es la diferencia de volumen de la materia
del sistema, multiplicado por una presion aplicada, entonces:

Vs

AU=Q—| PxdV - AU =Q—PAV

Vi
Entalpia. De manera general, la entalpia es el flujo de energia en forma de calor
gue ocurre para cualquier reaccion o proceso termodinamico en un sistema. Con
base en la formula anterior, teniendo presente que se mantiene una presion

constante (V. Torres, 1989) muestra que:

AU = Q — PAV
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AQ=AU+PAV - AH= AQ

Tomando en cuenta que la entalpia es la variacion de energia en forma de calor:

AH =AU +PAV - AH = (U;—U;)+P(V; - V)
Reagrupando términos
AH = (U + PV;) — (U; + PV;) > AH = AH; — AH;
que se expresa como AH = Hy — H;

En quimica, la entalpia de reaccion queda de la siguiente manera:
AH = Z n AI'If(productros) - Z m AI_Ii(reactrivos)

donde n y m son los coeficientes estequiométricos de reactivos y productos
(Chang, 2013).

Entropia. En termodinamica, la entropia (simbolizada como S) es una magnitud
fisica que mide el grado de organizacién o desorganizacion de un sistema. Es una
funcion de estado, lo cual significa que, independientemente del proceso que se
lleve a cabo, la diferencia de entropia entre dos estados termodinamicos es
siempre la misma. La entropia, a diferencia de la energia, puede crearse en un

proceso y, en un caso limite, permanecer constante.

El cambio de entropia en un proceso puede ser calculado como se indica:

Tde Tde
(Sr—$i) = p T - AS= jn T

T2q A
AS=j—Q=—Q—> AQ = TA
rn, T T

Ahora bien, si tomamos en cuenta que
AU = AQ — PAV, entonces, AU = TAS — PAV

Si S> 0, el proceso es espontaneo (es reversible); si S=0 es un proceso en

equilibrio.

Recapitulando los conceptos anteriores, en funcién del cambio de calor, tenemos

que:

AQ = TAS Cuando la Temperatura (T) es constante
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AQ = AU Cando el Volumen (V) es constante

AQ = AH Cuando la Presién (P) es constante

Energia libre o Energia libre de Gibbs: Esta nocién consta de un potencial
aplicable para calcular el maximo de trabajo reversible, ejecutado mediante un
sistema termodindmico a temperatura y presion constantes. La energia libre de
Gibbs puede ser enunciada en términos de las variaciones de la entalpia y la

entropia en un proceso mediante la siguiente igualdad:

G = AH —TAS
Torres (1989) aduce que el significado fisico de la formula anterior indica la
capacidad de una sustancia para reaccionar, asi como el limite de la reaccion a la
gue llegara, informacion decisiva para comprender y predecir diversos procesos

geoldgicos.

Tengamos presente que la variacion de la energia libre en una reaccion se obtiene
mediante la diferencia entre la energia libre de los productos y la energia libre de

los reactivos:

AG = AGf (productos) — AGi (reactivos)

4.1 Potencial quimico

Asumiendo la definicion de “energia libre”, postulamos que el potencial quimico esta
asociado con la tendencia que tiene una sustancia a evolucionar hacia otro estado. Lo
cual implica reaccionar con otras sustancias, redistribuir espacialmente, cambiar de fase,
etc. La evolucion depende, por supuesto, de la adquisicion de una mayor estabilidad en
el nuevo estado con respecto al anterior. La magnitud de la tendencia al cambio radica

en el tipo de sustancia, asi como el medio en el cual se encuentra.

Asi, el potencial quimico esta ligado con la variacion de la energia libre de Gibbs en un

proceso.

El tratamiento matematico que se presenta a continuacion permite establecer la relacion

entre ambos:
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Si se parte de la ecuacion que expresa la energia libre de Gibbs en funcién de la entalpia
y de la entropia:
AG = AH—-TA
Al sustituir la entalpia y la entropia por sus componentes, resulta que
G=U+PV-TS

Aplicando la diferencial a ambos lados de la ecuacion, encontramos que

dG = dU + PdV +VdP — TdS — SdT

No obstante, dado que T y P son constantes:

dGpr = dU + PdV — TdS
De esta manera se expresa el cambio de energia generada por los cambios de presién y
temperatura. Con todo, la energia también puede variar con relacion al cambio de
composicién de los elementos del sistema. A saber: la variaciéon del volumen actuara
como una variante mas. Ahora, sustituyendo la diferencial de la energia interna dentro de

la diferencial del G, considerando la variacion del volumen, tenemos que:

dG =dU + PdV +VdP —TdS — SdT - dG =TdS — PdV + PdV +VdP —TdS — SdT
dG = VdP —TdS

Como esta diferencial expresa una diferencial tota ocurre que:

Donde

dGpr = ( )PdT + ( )po ( )P

( )T—

Esta diferencial o variacion de la energia libre, es expresada en funcioén de los cambios

de temperatura, presion y composicion del sistema.
Reiteramos: los componentes que intervienen en la reaccién se miden en moles.

Al tomar en cuenta la variacion de los componentes del sistema y suponiendo que dentro
de él interactian dos componentes, este cambio se agrega a la ecuacion de modo que

se obtiene:
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oG
dG—( )PndT+( )Tndp+( )PTnzdn1+( )PTnlan
donde n1y nz son los componentes en moles que interactian en el sistema.

En cambio, si dentro del sistema existen mas componentes interactuando, la diferencial

de la energia libre quedaria de la siguiente manera:

5G 5G S 56
dG = (GpndT + GR)radP + Z(a—m)mﬁidni

donde n; abarca desde ni1, nz2, hasta ncy fii se refiere a todos los componentes excepto i
(M. Anderson, 2005). Este ultimo término (6G/dni)p, T, i muestra los cambios de
composicién del sistema con la energia, lo que permite comprender mejor la
termodinamica de la reaccion. Este ultimo término es conocido como potencial quimico

y es expresado a través de pi.

K = (S_ni)P,T,ﬁi

Reescribiendo la formula de energia libre, considerando este nuevo concepto,
proyectando sus componentes de la manera mas sencilla:

dG = VdP — TdS + Z wdn;

i=1

Con base en este desarrollo concluimos que, el potencial quimico molar (i) esta definido
como la variacion de energia libre de Gibbs con relacion a la variacion de la cantidad de
sustancia del componente i a presion y temperatura constantes y manteniendo constante
la cantidad de sustancia de los demas componentes (fi)) (M. White, 2003). Dicho de otro
modo, cualquier cambio o variacion de la energia libre de Gibbs provendra de la variacion
del componente. Dicha variacion esta representada por pi por cada mol del componente.

Puesto que la variacion de los moles de los componentes que actuan en el sistema
modifica o afectan de manera directa el cambio de energia libre, se pueden establecer
ciertas propiedades del potencial quimico. V. Torres (1989) menciona cuatro propiedades

del potencial quimico:

i.  El potencial quimico (i) es una propiedad intensiva del sistema, en vista de

gue se refiere a un mol de componente dentro de la sustancia.
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ii. El potencial quimico no puede ser determinado de manera absoluta, sino
parcialmente a partir de sus cambios.

iii.  El potencial quimico (ui) es el flujo de materia, de manera espontanea, de una
zona de alta (U) a una de menor energia.

iv.  Cuando un componente(i) en equilibrio se presenta en varias fases, su valor

sera igual en cada fase a presion y temperatura dadas.

Con base en los parametros establecidos y las férmulas expuestas y tomando en cuenta
la relacion de la energia con la presion (P), la temperatura (T), y el volumen (V) o cambio
en la composicion, es factible obtener el potencial quimico de uno o mas componentes

molares dentro de un sistema. Entonces:

P= Presién constante
oG

T= Temperatura Constante

w; = ( )P,T,ﬁi

6ni ni es el numero de moles de todos los componentes y i

representa el nimero de moles de todos los componentes
excepto el que aparece en una derivada parcial,

manteniéndose constante.

V= Volumen constante
S= Entropia Constante
ol ni es el numero de moles de todos los componentes y fii

u; = (

6n-)V'S'ﬁi representa el niumero de moles de todos los componentes
i

excepto el que aparece en una derivada parcial,

manteniéndose constante.

P= Presion constante
S= Entropia constante
OH ni es el nimero de moles de todos los componentes y fii

)P,S,ﬁi representa el niumero de moles de todos los componentes

W = (
6ni
excepto el que aparece en una derivada parcial,

manteniéndose constante.

(J. Ganguly, 2008, Pp. 191).

El potencial quimico, por su relacion con los cambios de energia y volumen molar,

también se conoce como energia libre de Gibbs molar parcial (White. 2003).
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4.2. Cantidad Parcial Molar

La cantidad o volumen parcial molar es entendida como una propiedad extensiva que
permite conocer la variacion del volumen molar del componente de interés con P, T y i
constantes, respecto a la composicion del sistema. M. White (2003) considera que la
cantidad parcial molar es la variacion del volumen molar parcial de un componente (i)
dentro de un sistema que estd en determinada fase, o sea que el volumen de la fase
cambia con relacion al componente. Ademas, el volumen parcial molar total es la suma
del volumen parcial de todos los componentes que estan en dicho sistema. Lo anterior

se expresa en la siguiente formula:

®= Fase del sistema

Vi‘l’: Volumen molar parcial del componente i en
o &V

Ve = (S_ni) P.T determinada fase

(dV/®ni) = El cambio de volumen del sistema con relacion al

cambio de moles del componente i

Volumen parcial molar total (M. White, 2003).

V= ZniVi

i

Esta formula puede ser confundida con el potencial quimico puesto que maneja la
variacion molar del componente bajo condiciones similares; sin embargo, el potencial
quimico puede ser definido con otros parametros del sistema como la entalpia y la
entropia. En tanto Vi sélo expresa la cantidad molar parcial del componente en el sistema
conrelacibn ala Ty P. Si la cantidad de este componente fue alterada agregando mayor
cantidad al sistema al sistema, y Unicamente en este caso (P y T constantes), la cantidad

molar parcial puede ser igual al potencial quimico (li).

La formula que enuncia el volumen molar total puede ser modelada a través de la fraccion
molar de los componentes que interactuan dentro del sistema. Esto denota que “las
cantidades molares parciales en un sistema, o fase, es la suma de las cantidades molares

parciales por cada componente del sistema “(White, 2003). Este acierto corresponde a:
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V= ZniVi

l

donde el volumen total molar (V) de la sustancia es igual a la suma de cada uno de los

volumenes molares parciales (Vi), multiplicados por sus respectivas fracciones molares

(X).

4.3 Relacion Gibbs-Duhem

Retomamos el concepto de volumen total parcial molar, el cual muestra los cambios

molares del componente i a presidén y temperatura constante:

V= ZniVi

i
En el caso que, en condiciones de presidn, temperatura y el nimero molar de los demas
componentes sean constantes, el volumen parcial molar (Vi) ser& igual al potencial
quimico (i), el cual describe la variacion del volumen molar con relacion a la energia libre

de Gibbs. La férmula anterior, entonces, quedara expresada:

G = Zni,ui

i

Al derivar esta expresion, aplicando la regla de la cadena, obtenemos que:

G = Znid,ui + Z,uidni
i

L

Esta ecuacion muestra a la variable d G, la cual enuncia la variacién de energia que habia

sido definida a través de la siguiente formula:
dG = VdP — TdS + z pdn,

Ahora, igualando ambos términos:

l

Z nidui + Z ,uidni =VdP —-TdS + Z ,ul-dnl-
i i
Eliminados los términos semejantes, concretamos la siguiente igualdad:

Z wdn; = VdP — TdS

0= VdP —TdsS — Z dn,
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Esta expresion, conocida como la relacién de Gibbs-Duhem, describe la variacion, o
cambio, del potencial quimico correlacionando los cambios de los demas componentes
del sistema; es decir, que “en un sistema en equilibrio, los cambios netos del potencial
quimico ocurren como resultados de la variacion de temperatura y/o presion” (White,
2003).

4.4 Disoluciones ideales y disoluciones reales.

Una disolucion es definida como una mezcla homogénea de dos o mas componentes.
Sus propiedades, en relacién con ingredientes y las condiciones fisicas en las que se
encuentra, constituyen su sistema, su fase... Cuando una disolucién es generada, ocurre
un intercambio de energia entre el sistema mismo y el medio que lo rodea. Analogamente
ocurre una variacion de energia cuando los componentes de las disoluciones cambian

volumétricamente o cuando se modifica alguna de las condiciones (P-T-n).

Basandonos en sus propiedades y las condiciones que las rigen, las disoluciones pueden
ser reunidas en dos grandes grupos: las disoluciones ideales y las disoluciones

reales.

Un concepto clave para comprender y manejar estos contenidos es el de ecuacién del
gas ideal, el cual explica la relaciéon de T, P, V y n en un gas. Resulta de la combinacién

de la ley de Boyle, la Ley de Charles y la ley de Avogadro:

PV = nRT
donde P, V, T y n son presion, volumen, temperatura y cantidad de sustancia,
respectivamente, R es la constante universal de proporcionalidad de los gases. Cuando
se presentan condiciones iniciales y finales, la ecuacién del gas ideal puede expresarse
en dichos términos, relacionados a través de la constante de proporcionalidad (Chang,
2003), es decir:

g PV g P2V2 PV, PV,
- nyTy - n,T, n Ty n,T,
Condiciones iniciales Condiciones finales Relacion de ambas
(1) (2) condiciones
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4.4.1 Disolucion ideal

Una disolucién ideal es aquella en la que es aplicable la ley de Raoult, puesto que este
precepto es vigente solo en disoluciones donde el sistema se mantiene en equilibrio. De
no ser asi ocurre una fluctuacion de energia en el sistema, y por tanto la disolucion no es

ideal.

Una definicion mas concisa es la que aborda V. Torres (1989), la cual sustenta que una
disolucion ideal es toda aquélla en la que la actividad de cada uno de los componentes
es igual a la fraccion molar de cada uno de ellos en cualquier condicién de temperatura,
presion y concentracion. La expresion que describe el cambio de energia libre dentro del

sistema de una mezcla tnicamente dos componentes es la siguiente:

A G = n{RTIn(a,) + n;RTIn(a;)
donde niy n2 = moles de los componentes, R = constante universal de los gases, T=
temperatura absoluta, a1y a2 = actividad de los componentes. Esta expresion que permite

apara una mezcla, o disolucion ideal, queda:

A G = nyRTIn(X,) + n,RTIn(X>,)
La actividad de la disolucién serd reemplazada por Xi que es la fraccibn molar del
componente i. Esto se debe a la aplicacion de la ley de Raoult. Ademas, debe
considerarse una disolucién ideal se desarrolla sin generar (expulsar) o absorber calor, o

sea, que el cambio de la entalpia es nulo AH =0 (V. Torres, 1989).

Hemos establecido que la Ley de Raoult describe la relacion de la fraccibn molar del
componente multiplicado por la presién de vapor puro; la presion de vapor del
componente dentro de la disolucion. En caso de tener dos componentes, la presién total
de vapor total sera la suma de las presiones de vapor de cada componente. Por ejemplo,
la presion inicial de los Yacimientos Ku-Maloob y Zaap de la Sonda de Campeche va de
3400 a 6700 presioén absoluta [psia] (Comision Nacional de Hidrocarburos, 2018).

Para la expresion anterior (AG), donde concurren dos ingredientes, la ley de Raoult se

expresa de la siguiente manera, sélo si los componentes son liquidos.
PT =X1Pf+X2P2°

Pt = Presion de Vapor Total, X y P° son la fraccion molar y presion de vapor puro de cada

componente. Ahora bien, si los componentes fuesen sdlidos disueltos en un disolvente
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liquido, su presion de vapor sera igual a la presion de vapor del disolvente (V. Torres,
1989). Es decir:

PV = XSPS?
P, = Presion de vapor del disolvente, X5 y Ps son la fraccion molar y la presion de vapor

puro del disolvente, respectivamente.

Si un gas se encuentra disuelto dentro de un liquido, la mezcla ideal estara determinada

por la ley de Henry, contenida en la siguiente expresion:

c=kP
donde ¢ es la concentracion molar del componente gaseoso, k es una constante
especifica para cada gas y P es la presion parcial del componente. Adecuando esta
expresion de manera que la definicion de disolucion ideal pueda aplicarse, es decir, en

términos de la fraccion molar del componente, quedaria de la siguiente manera:

XL' = kiPL'
Recordemos que la fraccion molar del componente (i) es igual a la constante del gas por
la presion parcial dentro de la disolucion, a temperatura constante. La ley de Henry

estipula que, a mayor presiéon del gas sobre el liquido, mayor sera la solubilidad del gas

en la disolucion.

4.4.1.1 Potencial quimico en disoluciones ideales

El potencial quimico es la variacién volumétrica molar del componente de interés dentro
de un sistema. Relacionando este concepto con el de disolucion ideal, en funcion del
cambio de energia derivado la variacibn molar del componente, se podra explicar el

comportamiento de dicho componente en una disolucion ideal.

Partiendo de la siguiente ecuacion de energia, estudiada previamente, tenemos que:
G=U+PV-TS

Aplicando la diferencial a ambos lados de la ecuacién,

dG = dU + PdV +VdP — TdS — SdT

Empero, dado que T y P son constantes

dG =dU + PdV —TdS

Recordando la diferencial de U y sustituyendo en la diferencial anterior
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dU =TdS — PdV
dG = dU + PdV + VdP — TdS — SdT
dG =TdS — PdV + PdV + VdP — TdS — SdT
dG = VdP — SdT
En virtud de que en este punto soélo interesa la variacion de la materia, del volumen,
respecto a la energia, los demas términos seran tomados como valores constantes.

Puesto que la diferencial de una constante es cero, la diferencial final queda como sigue:

dG = VdP
Con arreglo a la ley de Raoult, donde se habla de la variacion de la presion, es decir de
P% a Pio simplemente de P° a P, e integrando respecto a la presion, se obtiene la

P P
[a=[ var
po po

Consideremos que la disolucién est& ocurriendo en condiciones estandar, es decir que

siguiente integral definida.

P° = 1latm a temperatura de T=25°C o0 298.15°K. Expresando la diferencial anterior en
estas condiciones y recordando la ecuacion de gas ideal al sustituir el volumen por

V=nRT/P, entonces la diferencial queda de la siguiente manera:

f” G—anRTdP
1atm po P

P
GP _ Glatm — j nRTdP
PO P

Tomando en cuenta el estado en el que se encuentra la energia, G 1 ™ es sustituida por
G° [T] que es la manera en que se expresa el estado estandar (V. Torres, 1989).
PnRT
GP —G°[T] = f —dP
Po P
PnRT
GP =G° [T] + po

po

GP = G°[T] +nRT (ln( P ) )
1atm
Ahora, dividiendo todo sobre n

6P _ 6ol

n

+RT (ln(lftm))
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Debido a que, el potencial quimico de un componente es igual a la energia libre sobre

mol, entonces la ecuacién anterior es planteada de la siguiente manera:

P
W = pIT] 4 RT (In (=) )

White (2003) obtiene también la ecuacion anterior con relacion a su fraccion molar;

P P
f sz VdP
PO PO
PRT

o PnRT o
GP — G? =f TdP;comonzl, GP — GP =f ?dP

po po

partiendo de la siguiente integral:

o P
uP —uf” =RT (ln(P—O )

uP = uP° + RT (ln (;;0 )
donde p™ es el potencial quimico del gas puro a presion P° (estado normal o estandar).
Sabiendo que P° es la presion de vapor puro del componente iy P es la presion de vapor,
la relacion P/P° es igual a la fraccion molar del componente (Ley de Raoult) (M. White,

2003) la expresiéon anterior queda, como:

que es la relacion del potencial quimico con la fracciébn molar del componente en una

disolucién ideal.

4.4.2 Disolucion real

Al exponer las leyes de Raoult y Henry, recordemos que existen disoluciones en las que
no es pertinente aplicar los conceptos anteriores; por lo tanto, no son disoluciones
ideales. Estas nuevas disoluciones son nombradas disoluciones reales. A diferencia de
una disolucién ideal, en una disolucion real sé suscita un intercambio de energia entre el
sistema donde se presenta la reaccion de la disolucion y el medio que le rodea, Asi,
dependiendo el tipo de reaccion de la disolucion, existiran absorcion (proceso

endotérmico) o expulsion (proceso exotérmico) de energia en forma de calor.

Al producir una solucion no ideal entre dos componentes liquidos no ideales, se pretende
gue ocurra, en concentraciones muy bajas o altas, la ley de Raoult (V. Torres, 1989). En

las gréficas de la figura 8 puede apreciarse lo antes mencionado, las lineas negras
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expresan el comportamiento de soluciones ideales y las curvas rojas muestran el
comportamiento de las soluciones reales; si observamos detenidamente cuando en
ambas soluciones las concentraciones son muy bajas o altas, las curvas que describen
sSu comportamiento se superponen, es decir que las soluciones reales se comportan

como soluciones ideales, solo cuando las concentraciones son muy bajas o altas.

La desviacion negativa indicara liberacion de calor del sistema, mientras que la
desviacidn positiva indica que el sistema requiere absorber energia para que la reaccion

de la disolucion pueda efectuarse.

4.4.2.1 Potencial quimico en disoluciones reales

Si se aplicaran las leyes de Raoult y de Henry a disoluciones reales, se observarian
ciertos comportamientos peculiares. Como hemos sabido, la ley de Raoult aplica a una
disolucion real, siempre y cuando se trate de una minima fraccién de ésta. M. White
(2003) describe, de manera grafica, el comportamiento de estas disoluciones en relacion

con las leyes citadas (Fig. 9).

! i
Ley de [
Raoult , Ley de ™
| Soluciones reales | Henry
I I
0 Inx —oo

Figura 9. Potencial quimico en disoluciones reales (modificado). (White, 2003, Pag. 76).

En esta figura reconocemos tres zonas, en los que el potencial quimico de una disolucion

real presenta distintos comportamientos.
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En la primera, una pequefia porcion de la disolucion real obedece a la ley de Raoult: en
esta parte la cantidad del soluto disuelto es tan pequefia que las propiedades
termodinamicas no se ven afectados. Respecto de esta minima fraccion de la disolucion
podemos hacer uso de la ecuacion del potencial quimico en relacion con la fraccion molar

en una disolucion ideal:

Higeqt = H°; + RT (In (X;) )
En el extremo opuesto del grafico apreciamos que la interaccion intermolecular esta dada
por el comportamiento de pi. Aqui, el comportamiento del potencial no es ideal, sin
embargo, toda vez que la funcién del logaritmo natural de la fraccion molar es una funcién
lineal, en tal disolucion se mantiene la ley de Henry (White, 2003). Adecuando la

ecuacion, obtenemos:

pu; = u°; + RT (In (hiX;) )
donde h corresponde a la constante de la ley de Henry. Aplicando propiedades de los

logaritmos:

i = o+ RT (In (X)) +In (h;) )

i = 1%+ RT (In (X)) + (RT In (h;) )
Sabemos que, por definicion, la constante h es independiente de la composicion de P y
T establecida; es decir que es agregada como una cantidad fija normal al potencial
quimico y por tanto también es independiente de la fracciébn molar del componente (X;).

Con base en esta explicacion, podemos definir:

4 = p°,+RT (In (hy) )

W = i + RT (In (X)) )
donde y; es el potencial quimico en un estado normal del comportamiento de la ley de
Henry en la que X;=1 (White, 2003).

La tercera region, ubicada en la parte media, representa el comportamiento de una
disolucién real. Aqui el comportamiento de In (X;) no es lineal y percibimos el cambio que

ocurre entre la ley de Raoult y la ley de Henry.

Advertimos la certeza de esta argumentacion en la relacion existente entre H20 y dioxano
(Fig. 11). Estos compuestos en disolucibn no son ideales, consecuentemente, la

disolucidén tampoco lo es. La linea segmentada muestra la aplicacion de la ley de Raoult,
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como esta disolucién no es ideal y libera energia, produce una desviacion positiva. La
parte sombreada muestra el comportamiento de una pequefia fraccion de los

componentes ilustrando perfectamente a la ley de Raoult.

Al inicio de la curva de presion, la linea de puntos y trazos exhibe la aplicacion de la ley
de Henry, cuyo postulado es cumplido totalmente por los componentes.

60

50

10

Figura 10. Presion de vapor de agua y dioxano, aplicacion de la ley de Raoult y la Ley de Henry para una
disolucién real. Ejemplo propuesto por Nordstrom y Mufioz (1986) tomado de White (2003, P4g. 68).
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5. Fugacidad, actividad, coeficientes de actividad y estados

estandares.

Segun Lewis (1901) la fugacidad debe ser concebida como el “flujo de materia de una
fase a otra como una tendencia de escape” (Anderson, 205). Este concepto relaciona la
variacion de energia libre (AG) en funcion de los cambios de volumen de un sistema con
respecto a la presion. Tal variacion en el volumen esté ligada con la presion de vapor a

través de la ecuacion de gas ideal, todo a temperatura constante.

Partiendo de la ecuacién de gas ideal y de la ecuacion que relaciona la variaciéon de

energia en funcién del volumen, tenemos que:

dG = VdP — SdT

nRT
PV =nRT - V=T

puesto que la temperatura del sistema es constante.

dG = VdP

Relacionando a esta ecuacion con la de gas ideal:

da = ﬂdP
P
Considerando que n=1 (es decir, que aplica para un mol de gas), esta igualdad queda
como:
dG = EdP
P

Al integrar, relacion a P

P P
[ac= [ar

)P
po

po

P
P P° _
G" -G —RTlnﬁ

Como se trata de un gas ideal en condiciones estandar, P° = 1 bar, de tal modo que la
ecuacion queda establecida como:

GP —GP°=RTIn P
En virtud de que se encuentra en condiciones estandar, puede ser expresada en términos

de su potencial quimico. Es decir:
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P — P’ =RTIn P
Esta ecuacidén, como se propuso en el capitulo anterior, permite calcular el potencial
quimico en soluciones ideales con respecto a su presion, en condiciones estandares.
Ratificamos que dicha ecuacion sdlo es aplicable a una solucion real en condiciones de
muy baja presion, elevada temperatura y concentraciones muy bajas. Para que este
planteamiento pueda ser aplicado en soluciones reales, no solo en concentraciones

bajas, introducimos un nuevo termino: fugacidad, es decir:

fr fr

GP —GP° =RTIn =—— ¢, como potencial quimico u¥ — u?’ = RT In =—

fPO fPO

Lo anterior refiere que, en disoluciones reales, la fugacidad es la presion parcial efectiva
gue sustituye a la presion parcial mecanica. Esta ecuacion también puede ser escrita

como:

RT
dG =?dP= RT In f—P

fpo

Como fpo= Po= 1 atm, entonces,

dG = RTdln fp
Para que tal funcion pueda ser aplicable es conveniente definir la relacion entre fy P.
Para que esto sea posible f debe ser muy préxima a P, en soluciones reales con
propiedades parecidas a las soluciones ideales. Anderson (2005) define tal relacion
como un limite, donde si P tiende a cero, entonces f/p es igual a 1; es decir, que para

valores bajos de P ocurre lo siguiente:

Las declaraciones anteriores dictan que, para soluciones ideales, f = P; mientras que,
para soluciones reales, f = P, a presiones bajas (Anderson, 2008). Ahora, la correlacion
entre f y P, es decir f/P, define otro concepto el cual es el coeficiente de fugacidad,

expresado por ¢fi:

f = ¢sP
f
d)f:;
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donde f es la fugacidad del componente en la solucion, ¢r es el coeficiente de fugacidad
y P es la presion parcial del componente. Lo anterior puede expresarse como la energia
residual libre de Gibbs, sea de la siguiente manera

GP —GP° =RTIn f» como GP — GP° = GR (energia residual libre de Gibbs)
GR=RTIn ¢,

La siguiente relaciona la presion con el coeficiente de fugacidad.

)
I
il
1.1 %

o
\2"
\
\
\
i
2
N
—

il
“2/:3;/%
Vi
ST
/ /é/l/jl
/
]
]
: i 2
N
===

%
o [ %§\
=09 \ S ' C\ \ —F 0
E: g 5 8 T I% /// //
g . \ \\\\ SNask
© 5 N
2 [~ T 16017
%07 \ \ \ \\\ [ 1 1 // ///
o IV Sl
= AN [
5 0.6 NNNY ||
NN
e SRR /M)
305 VR 1.25—H
NE NN RN
\ Ifl,zm
0.4 T'H"
0.3 NSl /
' = [ 1.08
L [1.041—
N SRS f
02— RS
. \\ \\\\\:ggto?—cj
. = — 0.8
Ge, T e N 080«_//
0 B e N N s %E‘%".J E——
0.1 0.2 0.3 0405 1.0 20 3.0 4050 10 20 30

Presion reducida Pr

Figura 11. Carta de desviacion de fugacidad generalizada (modificado). Imagen de Gordon van Wylen y
Richard Sontag (1972), tomada de John R. Howell, & Richard 0. Buckius. (1990).
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Advirtamos que la fugacidad es igual a la presion cuando ésta es demasiado baja o tiende
a cero. Ahora bien, con una presion excesivamente baja, o casi nula, los gases son
proclives a aumentar su volumen en grandes proporciones; o sea, cuando P tiende a
cero, V tiende al infinito. Cuando la presion es exageradamente pequefia, Greg Anderson
(2005) describe la factibilidad de generar una ecuacion residual, consiente de la
diferencia de volumen molar de un gas real y un gas ideal. Esta ecuacion es denominada

como ecuacion residual definida por alfa (a) (G. Anderson, 2005).

: RT
o« =Viidiar = Violar 0 a=V""" = —
VeatD
= P
Pero ya que
dG = VdP

RT RT
dG =?dP=Rlenf y dG =(a+?>dp

dG = dG
RT
RT din f =<a+?>dp
RT
dl e F)dp_ “ i+ como ™ = dinp
nf =T—gr T gritp icomop =din

entonces
a
dinf =dInP +ﬁdp
Integrando ambas partes en relacion con la presion, yendo de Po a P:

P P P

a
Jdlnf = JdlnP+ fﬁdp
Py Py

Po
| P
lnfp—lnfpozlnP—lnP0+ﬁfa dp
Py

Como fp, = P,, entonces In lan0 =Iln P, por lo tanto,

P

1
lan—lnP+ﬁ a dp
Py
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P
1
lnfp—lnP—ﬁfa dp
Py

Aplicando la propiedad de logaritmos:

fo_ 1
lnP RT a dp
Po
fo1g
lnﬁzﬁ a dp
Py
Dado que f/P= ¢, entonces:
P
1 ! d
n ¢y, RT a dp

Sustituyendo alfa por el volumen, es decir a= V-RT/P, se tiene lo siguiente

1 RT
RT P

Py

ln¢f =

A partir de este punto resulta conveniente introducir un término que permita simplificar la
ecuacion anterior. Dicho término es el factor de compresibilidad (Z), el cual puede ser
esclarecido a traves de la siguiente relacion (G. Anderson, 2005):

Entonces,

Ingy = f(ZT_l)dp

Py
0 bien

P
Ing, = f((Z —1dinp
Py
Esta ecuacion permite obtener el coeficiente de fugacidad para una especie pura a partir

del factor de compresibilidad. Anderson (2005) plantea que esta funcién facilita el

conocimiento de la fugacidad de los gases para rangos bajos de P y T en determinados
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aspectos geoldgicos. Con esto, en caso de tratarse de dos 0 mas especies en una
solucién; es decir de una mezcla de dos o mas componentes fluidos (gases y/o liquidos),
se tomaran en cuenta la presion parcial y el volumen molar parcial del componente de
interés (i), o sea:
f 1 (P RT
lncl)fi =In Fl =27 ) E—?dp
0

donde V es el volumen parcial en cuestion. Para conocer la fugacidad de especies en la
solucién, acudimos a la regla de fugacidad de Lewis (Anderson, 2005). La cual acata
el volumen parcial total de la solucion para determinar la fugacidad del componente de

interés:

K:ZXiVi
B

donde X; es fraccidbn molar del componente i, V; es el volumen molar parcial del
componente i y V es la suma del producto del volumen de cada componente por su
fraccion molar. Esta relacion esté referida a soluciones reales, o no ideales, mientras que
para soluciones ideales se tiene la siguiente expresion, la cual esta sometida a la ley de
Amagat (Anderson, 2005), expresion del volumen molar del componente en estado

estandar.

ve=> Xy
i

donde X; es la fracciébn molar y V? es el volumen molar del componente en condicién
estandar. Comparando las dos expresiones anteriores deducimos que el volumen molar
parcial para soluciones reales o no ideales y el volumen molar para soluciones ideales

son analogos; es decir:

Vi = Vio
En estos términos, como la fugacidad expresa cambios en el volumen del componente,

ya sea de una especie pura o especies en solucién, obtenemos la siguiente relacion:

fpuro f_mezcla
_Ji
P X; P

l
fimezc a _ Xifpuro

Esta expresion, entendida como la Regla de fugacidad de Lewis, es real si la ley de

Amagat es real también, lo cual denota que la fugacidad de una especie de interés en
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solucion es igual al producto de su fugacidad en estado puro por su fraccion molar, en
condiciones donde T es constante y aplicable en todo el rango de P, es decir de Po a P.
Asi mismo, esta expresion puede ser aplicable a fluidos ideales o reales, puesto que la
fugacidad de la especie de interés o del componente i, es independiente de la

composiciéon y de la naturaleza de las otras especies en solucion (Anderson, 2005).

De manera analoga, la ecuacion que evidencia el coeficiente de fugacidad de una especie
pura a partir de su factor de compresibilidad puede poner de manifiesto el coeficiente de
fugacidad de una especie en solucion a partir de su factor de compresibilidad. La relacion
de estas dos ecuaciones converge en el planteamiento antecedente (regla de fugacidad
de Lewis):

P 7 -1
lngbfi = f( > )dp

Py
P

Ing, = f(Z_l—l)dln
=

donde ¢y, representa la fugacidad del componente i en solucidn, y Z; simboliza el factor

de compresibilidad del componente i en solucion también.

5.1 Actividad y coeficiente de actividad

Habida cuenta de que asumimos que la fugacidad es una funcién que relacionala P, Ty
V, basandonos en el comportamiento de presion de vapor de los gases, ideales y reales,
sustentamos que los sélidos y liquidos también poseen presiones de vapor finitas (White,
2003). La nocion de la fugacidad explica el equilibrio entre fases en una solucién, puesto
que se refiere a la tendencia de escape de un compuesto dentro de una solucion a
manera de gas, para que el equilibrio termodinamico prevalezca. Relacionado con el

concepto de fugacidad, se tiene el de actividad.

Para aclarar a que nos referimos es necesario retomar la ecuacion de fugacidad, con

relacion al rango de integracion de Po; es decir lo siguiente:

RT
dG = —dP = RT lnf—P

P fPO
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Esta proposicion, como hemos mencionado, también puede ser planteada de la siguiente

manera:

fo
fro

Identificamos la relacion entre la energia de Gibbs y la fugacidad de un gas a dos

GP —GP° =RT In

diferentes presiones con temperatura T constante. O bien, a partir de su potencial
quimico, donde la solucion estaria siendo tratada a partir de su fase:

uP — uf’ =RTlnf—P

fpo
Concretamente la actividad de una especie en solucion es el cociente de la fugacidad
de un componente i sobre la fugacidad del componente i en estado estandar, expresado

por la letra a. Es decir:

To S
- o0 T M
fPO fl'
En una solucién ideal, la actividad es igual a la fraccion molar de la especie de interés. A
saber:
mezcla
f_(l) = fiopuro = Xi =aq;
fl fi

Greg Anderson (2005) describe tres tipos de actividad, vinculadas con los estados en las
que pueden ser encontradas las soluciones: gaseosas, liquidas y sélidas. En primera
instancia, define la actividad correspondiente al estado gaseoso, a partir de la ecuacion
gue expresa al potencial a través de su fugacidad dentro del rango de presion de Po a P.

Es decir:
,uP—,upozRTlni
fpo
donde
Li g5 @ =y =RTing,
fo_ l u w = na;
i

La segunda definicion de actividad estd emparentada con los solutos. En este caso
acudimos a la molalidad con relacién al potencial quimico. Esto es, derivando al potencial

guimico en funcién de su molalidad, pero manteniendo constante los demas factores:
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ow;\ O, dP;
( l)ﬁi K 9

a_ml- _aPiami
a‘lll_aGl_V_RT aPi_Pl’
aPi_aPi_ i_Pi yaml’_mi

Ademas m;, que es tomada como una variable constante, se refiere a la molalidad de todos
los componentes excepto para i, el componente de interés en cuestion dentro de la

derivada parcial. Entonces se tiene:

ami Pi m; B m;

(ayi) _RT
6mi iy _ml’

Esta ecuacion es valida para soluciones ideales. Al integrarla respecto a la molalidad, y

<6ui> =E&_RT
i

siendo evaluada entre dos modalidades (molalidad uno y dos, mi’ y mi”’) contamos con

que:

"
i
’
i

u! —pi =RT Inln

Esta igualdad muestra el cambio de molalidad respecto al potencial quimico, aplicable
sélo a soluciones ideales. Anderson (2005) menciona que, para que tal ecuacion pueda
ser aplicable a cualquier solucién es necesario multiplicar a la molalidad de cada

concentracion por un factor de correlacién del modo siguiente:

i —#i =RTn —i—7%

El término de y,, equivale al coeficiente de actividad de Henry. Tal ecuacion muestra

los cambios de concentracion del componente i, tomando los demas elementos como

constantes (Anderson, 2005).

Como hemos hecho anteriormente, resulta conveniente estandarizar al denominador del
logaritmo; o sea, explicar al coeficiente de actividad de Henry y la molalidad en su estado
estandar, con el fin de que la unidad aparezca en el numerador. Entonces, es pertinente

integrar a la derivada parcial y definirla desde y{,m{ (estado estandar) hasta y,,m;, de tal

modo que la ecuacion sea instaurada de la siguiente manera:

e RT - ;
f <i> ~m ui—u?=RTln% = ;—u =RTn P
m;

) T m. 0 m9
mf aml : m; i Yy

51



Ahora que el coeficiente de actividad y la molalidad se encuentran en sus estados

estandares, el denominador podria ser sustituido por uno ya que yj, =1y m;{ = 1. De

este modo la ecuacion del potencial quimico puede ser externada como:

yHmi
0.,,,0
Hm;

p; —u{ =RT Inln = RT Iny,m;
Asi la relacion de y,m;/ygm; es conocido como la actividad:

_Yumy
= ,,0.,,0
Yum;

La tercera definicion de actividad esta vinculada con sélidos y liquidos. Retomando la
ecuacion para el potencial quimico, valuado en condiciones estandar, debemos tomar en
cuenta otro factor: el coeficiente de actividad de Raoult (Anderson, 2005), el cual es

multiplicado por la fraccion molar del componente de interés i, de modo que:

pP —uP® = RT In In X; Vi,
donde Xi es la fraccion molar de la especie i, asi como y, es el coeficiente de actividad

de Raoult. De tal manera que la actividad es producto de estos dos factores. Es decir:

a; = XiVr,
En el caso de tratarse de una especie pura, para soélidos y gases, y de estar en
condiciones estandar la actividad y los factores que conforman el producto son iguales a

uno; o sea que bajo condiciones estandares a; =1, X; =1 ,yg, = 1. Anderson (2005)

sostiene que este coeficiente de actividad es aplicable para liquidos en condiciones

determinadas, como en la metalurgia, donde, los fundidos se comportan como liquidos.

5.2 Estados estandar

Los estados estandar son “puntos” de referencia para medir la diferencia de energia
ocasionada por los procesos de reaccion, como la entalpia, a partir de estados
especificos. J. M. Smith (1995) afirma que “El estado estandar es un estado particular de
una especie a temperatura T, bajo condiciones especificas de presién, composiciéon y
estado fisico”. Entonces, las reacciones y cambios de energia, como la entalpia o la
energia libre de Gibbs, que acaecen en las soluciones, pueden ser medidos a partir de
un punto inicial o de referencia. Veamos algunas convenciones convenientes en nuestro
estudio (Tabla 3):
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Convenciones para Estados estandar
Estado de la materia Estado Estandar
Gas Presion de 1 atm
Liquido Liquido Puro
Sélido Sélido Puro
Elementos (Forma mas estables a 25 °C y 1 atm) aG%=0
Disolucion Concentracién 1 molar (Cantidad de sustancia)

Tabla 3. Convenciones para el estado estandar en funcion del estado de la materia. Tomado de Chang, R.
(2013).

Hemos aseverado que, las soluciones reales pueden comportarse como soluciones
ideales y obedecer a la ley de Raoult cuando la cantidad de soluto es tan pequefia que
tiende a cero. En este punto la solucion real, por presentar propiedades de una solucion
ideal, es catalogada como una solucion infinita pues la cantidad de soluto es totalmente

disuelto en el solvente.

Es trascendental tener en cuenta esta relacion de proporcién, puesto que, dependiendo
del comportamiento de la solucién (real-ideal), ocurrira liberacion o absorcién de energia,
conforme al tipo de reaccidon que genere la solucién. Los estados estandar para los
componentes que conforman a la solucion infinita no pueden ser considerados por
separado y aplicados a la misma, sin embargo, la relacién soluto-solvente puede ser
contemplada como un estado estandar en una disolucion infinita. Ponderamos la
afirmacién de G. Anderson (2005): “La dilucién infinita es el estado estandar elegido para

la entalpia, el volumen y la capacidad calorifica”.

El autor recientemente citado asegura también que los estados estandar deben poseer
cuando menos cuatro caracteristicas esenciales que funcionan como parametros de
referencia: la temperatura (T), la presion (P), su composicion o constitucion (cantidad de

sustancia o moles) asi como su estado de agregacion.

En conclusion, cuando nos referimos al estado estandar de alguna solucion o elemento,
apuntamos hacia sus caracteristicas esenciales y destacamos que es empleado como
punto de referencia para medir la diferencias en los cambios de energia, como la entalpia,

asi como variaciones en el estado de la materia.
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6 Disoluciones separadas (inmiscibilidad y exsolucidn)

En geologia la inmiscibilidad debe ser entendida como la condicidén que resulta en fase
espontanea separacidon de una solucion, mientras que la exsoluciébn como una
desmezcla de dos fases. Estas dos definiciones se aplican directamente durante proceso
de formacion de minerales. Por ejemplo, la cristalizacion fraccionada al enfriarse un

magma.

6.1 Liquido inmiscibley regla de fases

La inmiscibilidad liquida ocurre cuando fluidos magmaticos comienzan a enfriarse
configurando sistemas binarios, como el CaO-SiO2 y MgO-SiO2, mismos que pueden ser
esclarecidos a través de diagramas de fases, aunque varios casos de inmiscibilidad de
silicatos solo ocurren cuando hay poco fluido magméatico después de la cristalizacion
fraccionada, por lo que no es posible la generacion de grandes cantidades de fluidos

silicitados.

Harry J. Mc Sween et al. (2003) asevera que “La separacion de fases liquidas, o
inmiscibilidad, puede causar diferenciacion magmatica, siempre que las dos masas
fundidas tengan densidades diferentes”. Los liquidos magméticos més densos se

mueven hacia el fondo, generando cristales por fraccionamiento y gravedad.

Este aserto denota que la solucibn magmatica es una solucion no ideal, puesto que esta
es inmiscible al separarse, por densidades, en otros fluidos que la componen. Este
proceso de separacion es observable en sistemas geoldgicos compuestos por liquido,
gas o vapor y sélido. En la medida que ocurre la separacion de liquidos y precipitacion
cristalina, adviene una saturacion de la fase, o fases restantes, en el liquido magmatico
(es decir el fundido). Entonces, toda la solucion, ademas de estar constituida por liquidos

inmiscibles, se conserva en equilibrio.

Las soluciones fundidas, al estar conformadas por varios liquidos inmiscibles, producen
magmas ricos en diversos componentes que son separados por densidad y gravedad,
creando importantes yacimientos. Los sulfuros al ser mas densos que los magmas

silicitados se separan y hunden vy, al cristalizar, generan importantes minerales.

La inmiscibilidad, vista desde la variacion de energia libre de Gibbs, se explica de la

siguiente manera: supongamos que tenemos dos componentes en una solucion
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magmatica. Entonces, el exceso de energia libre de Gibbs de la solucién estara definido

por la férmula (ecuacion de Margulles de un parametro):

GEX = we X, Xp
donde G®* es el exceso de la energia libre de Gibbs, Xa y Xs son las fracciones molares
de los componentes. Como la relacion debe ser igual o muy proxima a cero se espera
que la relacién de los componentes sea 1:1, indicador de un maximo y un minimo en la
composicion. Como wg es una constante de unidades en relacion con Py T, si es positiva
generard que los componentes A y B se separen (provocando inmiscibilidad vy
exsolucién), pero si es negativa mostrara como A y B se unen formando compuestos

intermedios.

Otra manera de establecer como se relacionan los componentes de una solucion
magmatica es a través de la regla de fase de Gibbs. Para ello es necesario tomar en
consideracion tres tipos de equilibrio que pueden aparecer en el sistema, planteados por
V. Torres (1989): equilibrio verdadero, cuando la cantidad de energia libre del sistema
se encuentra en un minimo para todas las variables y se logra en todas direcciones.
Ejemplificando este caso el agua y el hielo donde, a 1 [atm] y 0 [°C], ambas fases estan
en equilibrio; equilibrio metaestable, se logra en una sola direccién y s6lo se mantiene
si no existe algun cambio o siembra de una fase sélida. Por ejemplo, teniendo agua a una
temperatura de -5 [°C] y al introducir un hielo iniciard un proceso de solidificacion; el
estado inestable en el cual el acercamiento hacia el equilibrio es tan lento que el sistema

parece no presentar cambio a través del tiempo.

Las ecuaciones que expresan la regla de las fases de Gibbs son formuladas empleando
a los componentes (c) y a las fases(p) que interactian en dicho sistema, el cual depende
de la presion y la temperatura. V. Torres (1989) establece que es necesario definir la
composicion de cada fase e indicar la concentracion de los componentes (c-1). Dado que
hay p fases, entonces el nimero de variables que interactian sera p(c-1) y sumando la
Ty P obtenemos p (c-1)+2 (el mas dos es agregado porque la presion P y Temperatura

son contempladas como dos variables mas).

El nUmero total de ecuaciones dependera del equilibrio del sistema; es decir, el equilibrio
de las fases del sistema sucede si la energia libre molal parcial de cada componente de
una fase es una funcion de la P y T y hay c-1 variables de concentracion; por tanto,
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cuando hay p fases, disponemos de p-1 ecuaciones para componentes y para c tenemos

c(p-1) ecuaciones.
F = nimero de variables — nimero de ecuaciones
F=p(c-1)+2—-c(p-1) —» F=c—-p+2

Esta es la ecuacion de la regla de fases de Gibbs, donde F es el nimero de variables del
sistema, el cual debe especificarse de manera arbitraria; es decir, como el nimero de
grados de libertad. La regla indica que los grados de libertad de un sistema se
determinan por la diferencia del nimero de componentes y el nimero de fases presentes
(c-p). De este modo, resulta conveniente clasificar todos los sistemas de acuerdo con el

namero de componentes presente.

Si estamos en posesion de sistemas de dos componentes condensados éstos son
clasificados de acuerdo con la miscibilidad de sus fases liquidas y conforme a la
naturaleza de las fases sélidas que cristalizan en la solucién; V. Torres (1989, Pag. 175)

hace la siguiente clasificacion de clases:
Clase A. Dos componentes son completamente miscibles en estado liquido.
I. La cristalizacion de componentes puros so6lo ocurre desde la solucion.

Este tipo de sistema condensado genera un diagrama eutéctico, tipificado
porque sus componentes A y B son completamente miscibles en estado
liguido y dan fases sélidas de Ay B (Fig. 13).

Solucion Figura 12. Las lineas DG-GE indican equilibrio entre
a" no saturada . . g )
D (fusion) el sélido y el fundido. En G la solucion esté saturada
" a" :
X b de A tanto como de B. Por tanto, se halla en
|
g . | E equilibrio. Los simbolos con (), es decir a’, a” y a”’
2 Solidg A + | .,
g solukién | muestran la saturacion del componente en la
£ X y' /Solido B + solucion, donde a’ es saturada, a”’ no saturada,
ﬁ QI l .l
F solucion | By | d lacion  del
5 ‘ a”’=x" que es el punto de congelacion de
|
Primario A + Primario B + componente, lo que significa que pasa de liquido a
Eutéctico C Eutéctico C s6lido. V. Torres (1989).
(A+B) (A +B)
A a C b B

% de Composicién
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Il. Los dos componentes forman un compuesto solido estable hasta su punto de

fusion.

Cuando un compuesto estable es generado a partir de A y B, el diagrama
de fases adquiere la forma un diagrama constituido por dos diagramas
eutécticos (Fig. 14).

450
Fundido
400
O
(=]
! C+
@ 350 .
3 A+ N\ Fundide - CuClFeCli(C)
o Fundido _ _ 3
2 Figura 13. Diagrama de formacion de un
5 | sl C+ compuesto con punto de fusién congruente con el
A primario |t ; B + _ o
p+ o: Fundido Fundido sistema cloruro cuproso-cloruro férrico. V. Torres
250  eutéctico |2 g|Primario Cf=8 |
A+ G |EF|+ eutéctico 239 (1989).
' £ B+ C |Ede
200 1 w ! Jo+

0 20 40 60 80 100
CuCl(A) % en moles de FeCls FeCls(B)

lll. Los dos componentes forman un compuesto sélido que se descompone antes

de alcanzar su punto de fusién.

Son sistemas que forman compuestos a partir de la descomposicion del
fundido en una nueva fase sélida y una solucion de composicion diferente.
Este evento es conocido como compuesto en transicion o reaccién
paratactica o fusién incongruente; y es representada por la siguiente

ecuacion: c2 cl + solucion (fundido).

IV. Los dos constituyentes son completamente miscibles en estado solidos y dan

una serie de soluciones soélidas.

Son soluciones liquidas y solidas homogéneas. Las curvas de fusién de los

componentes presentan maximos y minimos; asimismo, los puntos de
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fusion de las soluciones son intermedios a los puntos de los componentes
puros (Fig. 15).

A To°oC
2000 I

1800

liquido

!

: Figura 14. Diagrama de fases del

| sistema fayalita-forsterita (Fe2SiOas-

NKII_ L N Mg2SiO4) donde es notoria la
I solucién sélida. V. Torres (1989).

My. Sio,
20 40 60 C XCp X 100

% Peso de Fe,Si0, (—) —_ FO

1000

Fo «—

V. Los dos constituyentes son parcialmente miscibles en estado sélido y generan
soluciones estables.

Cuando dos componentes sélidos son solubles entre hasta determinada
cantidad liquida, A disolvera una parte de B para dar una solucion saturada
de B en A, y viceversa.

VI. Los dos componentes forman soluciones soélidas estables, Unicamente hasta la
temperatura de transicion.

Clase B. Dos componentes son parcialmente miscibles en estado liquido.
|. Los componentes puros cristalizan desde la solucién.

El sistema conlleva una sustancia fundida, parcialmente miscible,
exclusivamente determinado rango de temperatura. Cuando el liquido es
separado en dos capas, el numero de fases aumenta y su relacion se
modifica; entonces, la parte liquida es parcialmente miscible y las fases

sélidas son componentes puras.
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Clase C. Los dos componentes son inmiscibles en el estado liquido.
I. Los componentes puros cristalizan solamente desde la solucion.

Los componentes, sean que se presentan como liquidos o solidos, son
completamente inmiscibles entre si; cada sustancia alcanzara un punto de
fusion y solidificacion independientemente del resto. Por densidades, los

ingredientes seran separados (Fig.16).

2400
Vliquido  Ag liquido
o 2000L dos capas
°© a1710°C funde el V
= [ .
31000 V solido +
g Ag |IC|LEIC|O Figura 15. Diagrama de fases
%1200 | del sistema vanadio-plata (V-
|’9 a 960°C funde Ia Ag Ag) en el que muestra el
fenémeno de inmiscibilidad de
800 Ag solido + los estados sélido y liquido. V.
V solido Torres (1989).
400 L ! ! .
O 20 40 60 80 100
Vv % molar de Ag Ag

6.2 Desmezcla de una solucion (exsolucion)

M. White (2003) expresa que la desmezcla consiste en la formacion de dos solidos a
partir de uno y configura una modalidad de cristalizacién, un ejemplo de esto es la
formacion de las pertitas, las cuales son delgadas laminas cristalinas de Sodio (Na)
originadas a partir del feldespatos alcalinos; estas laminas cristalinas son feldespatos
sodicos que surgen de feldespatos potasicos, en caso de que las laminas formadas sean
de feldespato potasico que surgen a partir del feldespato sddico la exsolucion se llamara

antipertitas (Universidad Complutense de Madrid, 2013).

Las desmezclas ocurren principalmente en rocas de origen igneo, V. Torres (1989)

manifiesta a alta temperatura la serie mineralogia es continua, sin embargo, al
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presentarse un enfriamiento lento los cristales homogéneos (disolucién solida) se
separan en dos fases solidas generando un Inter crecimiento llamado pertitas, que a su

vez sirven como matriz del cristal.

Para entender como sucede una desmezcla espontanea M. White (2003) pone a
consideracion dos componentes, cada uno con sus respectivas fases Ay B, y la fase de
la disolucion original. Para que la fase de la disolucion inicial genere las fases de los
componentes Ay B, debera suceder que la suma de la energia libre de los componentes

puros debe ser menor que la energia libre de la solucién inicial. Esto quiere decir que:

Gy + Gy < G
Donde Ga y Gs Son las energias libres de cada componente y Gc es la energia real de la
disolucion inicial. Donde la energia de la mezcla (Gmezcla) de los componentes Ay B es
mayor a la energia real, la cual es la suma de la energia en exceso mas la energia ideal.

Es decir:

Gmezcla < Greal

Gmezcla <GP+ Gideal
Recordemos que, cuando la energia de la mezcla es diferente a cero entonces sucede
gue se trata de una disolucion no ideal; mientras que cuando la energia de la mezcla es
igual a cero, o sea igual a la energia ideal, se trata de la disolucion ideal. Cuando sucede
una desmezcla se esta hablando de disoluciones reales.

Para saber el valor de la energia en exceso (GEX) se emplea la ecuacién de Margules de
un parametro (Anderson, 2005);

GEX = weX, X5

Como se vio en el apartado anterior de este capitulo, Xay Xs son las fracciones molares
de cada sustancia y we es una constante energética que es independiente de la cantidad
de sustancia, es decir independiente de la composicién de la disolucion pero que varia
respecto a Ty P. Anderson (2005) explica que, cuando el valor de we es positivo entonces
las moléculas de los componentes de A y B se repelen, resultando en inmiscibilidad o
exsolucién; cuando we es negativo entonces se genera un compuesto intermedio entre

la disolucién y la desmezcla.
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7. Conclusion

En este trabajo se ha desarrollado una investigacion clara y concisa con el fin de introducir
a estudiantes de Ciencias de la Tierra a la materia de termodinamica de disoluciones. Se
exponen conceptos clave sobre la variacion de energia y el equilibrio termodinamico, asi
como los factores que intervienen. Se explica como se genera una disolucion y los tipos
de disoluciones que existen, entendiendo estas como mezclas homogéneas. Se aclara
que la fase resultante depende de las fases de los componentes que interactian, y se

esclarecen las reacciones energéticas que suceden al momento de ocurrir la disolucion.

Grosso modo, se explica lo que ocurre cuando interactian solutos y disolventes al
incorporarse en una mezcla homogénea. Se logré definir qué es la energia de reaccion y
cOmo se expresan las concentraciones de los elementos en las disoluciones. Ademas,
se observa la influencia que tienen los cambios de presion y temperatura, asi como la

cantidad de materia, sobre el comportamiento energético de la disolucion.

Asimismo, se expone el comportamiento que tienen las disoluciones reales e ideales,
explicado a través de las leyes de Henry y Raoult, manifestando la importancia del
potencial quimico de estas disoluciones. Con apoyo de lo anterior, se logra explicar qué
es la fugacidad y la importancia de entender qué son y como actuan los coeficientes de
actividad. Ilgualmente, se manifiesta, con apoyo de las reglas de fases de Gibbs, por qué

ocurren las desmezclas y exsoluciones.

En concreto, se ha logrado generar una sintesis introductoria sobre la termodindmica de
disoluciones que permitira a los estudiantes entender lo que sucede energéticamente en
los procesos geoldgicos que surgen a traves de las disoluciones, como la cristalizacion
de yacimientos minerales o el comportamiento de fluidos saturados con gases disueltos
en su interior, por ejemplo, lagos de origen volcanico e incluso yacimientos de

hidrocarburos.
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