CONCEPTES DE
TERMODINAMICA QUIMICA
| CINETICA




CONCEPTES DE
TERMODINAMICA QUIMICA
| CINETICA

Enric Brillas
Rosa Maria Bastida
Francesc Centellas
Xavier Doménech

Publicacions i Edicions

Seess!  UUNIVERSITAT DE BARCELONA



iNDEX

Proleg .. 8
1. Estats d'agregaciddelamatéria ......... ... . ... ... .. 11
Ll Llestatgasds ...... ... ... . 12
12, Gasosideals .. ... ... . . L 13
1.3. Mescladegasosideals ................ ... ... . .. ... .. 18
1.4. Densitatdelsgasosideals . ......... ... ... ... .. ..., 20
1.5, Difusidiefusiddels gasos .. ... . ... oo 22
1.6. Teoria cinetico-molecular dels gasosideals .. .......... .. 24
1.7. Principi d'equiparticié de I'energia. Energia interna d'un gas
deal . 30
1.8, Gasosreals . ... . 33
1.9. EquaciédeVanderWaals . ........... ... ... ... ... 36
1.10. Forces intermolecularsenelsgasosreals .............. 4]
LT Destatlquid .. ... ..o 43
2. Termodinamica .......... .. . i 51
2.1. Sistemes termodindmics ... ... ... ..o 52
2.2. L'equilibritermodinamic. .. ........ .. ... .. ... . 53
2.3. Transformacions d'unsistema . ................ P 58
2.4. Transferencia de caloride treballenunprocés .......... 59
2.5. Primer principi de la termodinamica .. ....... . ... ... 64
2.6. Capacitat calerifica. Calormolar . ..................... 70
2.7 Termoquimica .. ... . ... ot 74
2.8. Segon principide la termodinamica . ... .. ... ... L 90
29. Elciclede Carmnot . ......... .. 93
2100 Entropia . ..o 971
2.11. Interpretacié moleculardel'entropia . ................. 105
2.12. Tercer principi de latermodinamica .................. 107
2.13. Espontaneitatiequilibrimaterial. ........... ... . ..., 109
2.14. Energles de Gibbside Helmholtz . ....... ... ... .. ... 111
2.18. Calcul de l'energia de Gibbs estandard d’'una reaccié

QUITRICA ..o 116



Vequilibridefases . ... oo
3.1. Condiciéo d'equilibridefases .............. ... ... ...,
3.2. Potencial quimic 1 composicié d'una substancia .. ...... ...
3.3. Laregladelesfases ... .. . ... ... . L
3.4, SubSIanCies PUIres . . . ..o
3.8. Vequacidde Clapeyron ........... ... . .........
3.6, DisSOIUCIONS ... o
3.7. Propietats de les dissolucions liquid-liquid . . .. ..... ... ...
3.8. L'equilibri liquid-vapor per a dissolucions liquid-liquid . . . ..
3.9. Propietats colligatives ... ... ... ... ...
3.10. LalleidedistribuciédeNernst . .............. ... .....

Llequilibriquimic ..o
4.1. Caracteristiques fenomenoldgiques de 'equilibri quimic . ..
4.2. Condici¢ d'equilibri quimic dunareaccié ....... ... .....
4.3. Constant d'equilibri termodinamica d'unareaccio . ... ... ..
4.4, Equilibri quimic en mesclesde gasosideals .............
4.5, Calculs d'equilibri en reaccions entre gasos ideals . .. ... ..
4.6. Influéncia de la temperatura en 'equilibri quimic .. ..... ..
4.7. Desplacament de l'equilibriquimic ............. ... ...,
4.8. Equilibri quimic en sistemes heterogenisideals ..........

. Dissolucions d'electrdlits . .. ... ..
5.1. Tipus d’electrolits. Teoria d'Arrhenius ................ ..
5.2. Conductivitat eléctrica de les dissolucions d’electrolits .. . . .
53. IleisdeKohlrausch .. ......... ... ........ .. o
5.4, Craude dissociacio d'un electrolitfeble .............. ..
3.5. Propietats col'ligatives de les dissolucions d'electrolits
5.6. Solvatacio idnica
57. Interaccio idnica ... ... ...
5.8. Propietats termodinamiques de dissolucions d'electrdlits . . .

. Pequilibriacid-base ... ... . oo
6.1. Els primers conceptes sobre els acidsilesbases .. ... ... .
6.2. Elsacidsiles bases segons Arrhenius . .................
6.3. Els equilibris d'ionitzacié: la forga dels acids iles bases . . ..
6.4. Elgraudiomtzaciéa ....... ... ... ..
6.5. Els acids i les bases segons Brénsted 1 Lowry
6.6. Elproducte idnicdelalgua ............ .. ... .........
6.7. El pH de les dissolucions aquoses .....................
6.8. L'equaci¢ de Henderson-Hasselbach. Efecte del pH sobre

el grau d'ionitzacié d'acidsibases ... .......... ... .. ...
6.9. Indicadors acid-base ....... ... ... ... .. L
6.10. Els acids i les bases segons Lewis
6.11. La hidrolisi de les sals



INDEX 7
6.12. Equilibris d'hidroélisi. Constant d'hidrolist .. ... ... 215
8.13. LesequacionsdeNoyes . ...... ... ... . ... 218
8.14. Efecte de 'id comu en els equilibris acid-base . ...... ... 281
8.15. Dissolucions amortidores . ... ... 283
6.16. Valoracions acid-base: corbes de valoracio ... ... ....... 289
6.17. Equilibris acid-base en medis no aquosos . ... .......... 307

7. Reaccions de formacié de complexos i de precipitacié . .. ... ... 311
7.1. Estructura, nomenclatura i propietats dels complexos . . . . .. 311
1.2. Equilibrid'ions complexos .. ... .o 318
1.3. Els complexos en aplicacions analitiques1alanatura ...... 323
7.4. Solubilitati precipitacid desals .............. ... PP 325
7.5. Equilibri idnic de sals pocsolubles . ......... . ....... .. 321
7.6. Modificacié de la solubilitat de sals poc solubles ... ... ... 331
7.7. Separacid selectivad’ions . ........ ... ... . .. .. 335
7.8. Dissolucid de precipitats . . ... ... 337

8. ProcessosredOox . .. ... ... 341
8.1. Nombred'oxidacid . . ... ... ... ... .. ... . 342
8.2. Igualacid delesreaccionsredox . ............ ... 343
8.3. Sistemes electroquimics . ........ .. ... . ... . 348
8.4. Tipus d'eléctrodesreversibles ... ........ ... ... ... 354
8.5. Plesgalvaniques ......... ... .. ... e 356
8.6. Diagramesdepiles ... ... ... .. 360
8.7. Mesuradelafemdelespiles ........... ... . ... ... .. 362
8.8. Cel'les electrolitiques. Lleis de Faraday . .. .. .. P 362
8.9. Potencials estandard d'eléctrode . ... ... L 366
8.10. L’'equaci¢ de Nernst de l'equilibri electroquimic ...... . .. 368
8.11. Aplicacions delequaciddeNernst .. ............... .. 371
8.12. Piles d'interéstecnologic . ... .. .. .o 376
8.13. Processosredoxenelséssersvius ................... 378

9. Cinética de les reaccions quimiques . ...................... 381
9.1. Velecitatdereaccld ........... . ... ... 382
9.2. Equaciddevelocitat ... 384
9.3. Determinaci6 experimental de l'equaci¢ de velocitat . ... .. 392
9.4 Mecanismesdereaccld ........... ... 396
9.5. Equaci6 de velocitat associada a un mecanisme de reaccié . 398
8.6. Dependéncia de la constant de velocitat amb la temperatura 406
8.7. Teoria d’Arrhenius de les reaccions elementals . . . ... ... .. 408
9.8. Reaccions unimoleculars . ............ . ........ . ... .. 412
9.9. Reaccionsencadena ............ ... ... ... 414
8.10. Reaccions catalitzades . .......... ... ... . ... .. .. 415

ApendiXs . .. 425

Index alfabetic .. .. ... 429



1. ESTATS D’AGREGACIO DE LA MATERIA

La matéria esta constituida per conjunts de particules (atoms, molécules, ions)
que es poden presentar macroscopicament sota quatre formes diferents, ano-
menades estats d'agregacio de la materia.

Els tres estats d'agregacié més comuns en que es presenta la matéria a
la Terra son els estats solid, liquid i gasés. Hi ha un gran nombre de substan-
cies pures que, en determinades condicions, poden assolir {ots tres estats
d'agregacié. Un exemple ben conegut n'és I'aigua, la qual en forma de vapor
és present a I'atmoslera; liquida forma rius, lacs i oceans, 1 solida (gel) es tro-
ba, per exemple, en els casquets polars.

Els solids es caracteritzen per tenir forma i volumn definits, gracies a que
les seves particules constituents practicament no es desplacen 1 s'exerceixen
forces de cohesidé molts elevades. L'estudi de l'energia associada a la formacio
d'un cristall ionic (energia reticular) es desenvolupara a la seccié 2.7. de
Termoquimica corresponent al capitol dedicat a la Termodinamica.

Els liquids i els gasos reben el nom generic de fluids, perque no tenen
una forma definida i les seves particules constituents poden desplagar-se fa-
cilment (fluir). Els liquids posseeixen volum propi, perd adopten la forma del
recipient que els conté. Les forces intermoleculars en els liquids sén grans,
motiu pel qual sén practicament incompressibles i la seva densitat és similar a
la dels solids corresponents. En canvi, les forces intermoleculars en els gasos
son molt petites, la qual cosa explica que els gasos ocupin tot el volum del re-
cipient que els conté (no tenen volum propi), siguin facilment compressibles i
presentin una baixa densitat.

La majoria de la materia que forma l'univers, prop del 88 %, es troba en
un estat d'agregacié anomenat plasma. En sén exemples els nuclis de les es-
trelles i el cami per on es descarrega un raig fins a arribar a terra. Els plasmes
son gasos lonitzats, bons conductors del corrent eléctric, que estan constituils
per una mescla de molts tipus de particules: atoms, moléecules, fotons, elec-
trons 1 ions positius (atdomics 1 moleculars). La interpretacié de les propietats
d’'aquest quart estat d’agregacié de la matéria €s, no obstant aixd, molt com-
plexa i no sera considerada en aquest llibre.

En aquest capitol s'estudiaran les propietats fisiques 1 les lleis més inte-
ressants dels gasos 1 dels liquids.
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1.1. L’estat gasos

Experimentalment, s’ha trobat que tots els gasos, tant si sén formats per una
substancia pura com si ho sén per una mescla d’elements 1 compostos, es
comporten d'una manera molt similar. Qualsevol gas es pot descriure en fun-
ci6 de les propietats fonamentals: pressié (P), volum (V), temperatura (T) 1
massa (m), les quals es mesuren amb facilitat. L'estudi d'aquestes propietats
fent servir l'aire com a material de treball va permetre d'establir unes rela-
cions quantitatives entre elles, que van conduir a l'establiment de 'equacio
d'estat dels gasos ideals. Actualment, se sap que els gasos reals (que sén els
gasos que es troben a la natura) nomeés compleixen aquesta equacié quan la
pressio que exerceixen les seves particules sobre les parets del recipient que
les conté és molt petita (P—— 0). En aquest cas, es considera que les forces
intermoleculars son practicament nul-les.

Pressio atmosferica

L'any 1643, Torricelli realitza el primer estudi sobre les propietats de 'aire, tot
mesurant la pressié que exerceix l'atmosfera sobre la superficie terrestre.
Aquest fisic italia va usar un tub de vidre d'aproximadament 1 m de longitud,
tancat per un extrem i ple de mercuri (fig. 1.1.). L'extrem obert del tub es tan-
ca momentaniament 1, tot sequit, s'mtrodueix en un recipient que conté mer-
curl. En obrir I'extrem del tub submergit en mercuri, s'observa que el mercu-
11 de l'interior del tub baixa fins a arribar a una algada, b, , d'uns 760 mm
sobre el nivell del mercuri en el recipient, independentment del diameire del
tub. A la part superior del tub hi queda un volum sense Hg on s'ha fet el buit,
assolint-se 'equilibri perqueé la pressio hidrostatica de la columna de mercuri,
Pdrostaiica = Pug 9 Blig (011 py, €8 1a densitat del mercurii g la gravetat), és contra-
restada per la pressio atmosférica sobre la superficie de mercuri en el reci-
plent. L'algada de la columna de mercuri déna, doncs, una mesura de la pres-
s16 atmosférica.

Qualsevol mmstrument que permeti mesurar la pressid atmosférica s'ano-
mena bardmetre 1 el tipus dissenyat per Torricelll es coneix com barometre
de mercuri (fig. 1.1.).

L'alcada de la columna del bardmetre de mercuri a nivelldel maria 0°C
és de 760 mm. Aixd va permetre definir inicialment l'atmosfera normal (atm)
com la pressio atmosférica que equilibra una columna de 760 mm de mercuri
{mm Hg). Aquesta unitat és molt usada per expressar la pressié dels gasos.
Com que el mm de mercuri es coneix també amb el nom de Torr {en honor a
Torricelll), es té:

latm = 760 mmHg = 760 Torr
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—— Dbuit de Torricelli

1)

By =760 mm

pressié
atmosferica

1
ERAS

Figura 1.1. Bardmetre de mercuri

Avui dia, es tendeix a utilitzar la unitat de pressio del Sl, el pascal (Pa),
que es defineix com 1 N m™. Ala practica, s'usa també el kPa (= 10° Pa).

La relaci¢ entre I'atmosfera normal i el pascal pot trobar-se en conside-
rar que el barometre de mercuri (fig. 1.1.) assoleix I'equilibri per a una pres-
si6 atmosferica d’] atm quan l'algada de la seva columna de mercuri és de

160 mm. Com que la pressi6 hidrostatica d’aquesta columna de mercuri ha
de ser d'l atm, hom pot escriure:

Latm = p, gh,, = 1,389 x 10°kgm™x9,80Tms?x0,760m =

= 101325 x 10°Nm™ = 1,01325 x 10°Pa = 101,325kPa

D'acord amb aquesta relacio, es prefereix definir actualment 1'atmosfe-
ra normal com la pressid que correspon a 101,325 kPa.

1.2. Gasos ideals

Els estudis realitzats entre els segles xvil 1 Xix sobre el comportament de l'aire
1d'altres gasos van conduir a l'establiment d'unes leis, molt senzilles, que re-
lacionen les propietats P-V, P-T1 V-T per a qualsevol gas pur o mescla de ga-
sos. La combinacié d'aquestes lleis permet d'obtenir l'equacié d'estat dels
gasos ideals, que déna la relacié general entre les propietats P, V, Ti mdels ga-
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sos. Aquesta equacié no descriu sempre el comportament dels gasos reals,
motiu pel qual hom suposa que es complelx per uns gasos hipotétics, anome-
nats gasos ideals. Experimentalment s'ha trobat que tots els gasos reals se-
gueixen!lequacio d'estat dels gasos ideals quan P——» 0. Les caracteristiques
d'un gas ideal es veuran més endavant en tractar la teoria cinetico-molecular
dels gasos ideals.

Llei de Boyle-Mariotte

Boyle (1662) i Mariotte (1676), de manera independent, van estudiar la com-
pressibilitat de l'aire a temperatura constant, tot frobant que el volum d'una
quantitat determinada de gas disminueix quan augmenta la pressid, mentre
que si la pressié es fa més petita, el seu volum augmenta. Estudis posteriors
han permés comprovar que tots els gasos ideals compleixen la segiient rela-
ci¢ entre Pi V.

PV = constant (m i T constants)

que és anomenada llei de Boyle-Marictte 1 estableix que el producte de la
pressio pel volum que ocupa una massa donada d'un gas és constant, sempre
que la temperatura es mantingui constant.

En ser la pressid 1 el volum d'un gas inversament proporcionals, la re-
presentacio grafica de la variacio de Pdavant V (corba P-V) és una hipérbola.
En canvi, si es representen graficament 1/P davant V, o be Pdavant 1/V, s’ob-
tenen sengles linies rectes.

La figura 1.2. presenta les diferents maneres grafiques d'expressar la
llei de Boyle-Mariotte.

3 ! 3
Eo g E .
o = 05 2
Qg % ' oy
2 4 8 2 4 8 025 050
V(1) V) YV (Y
@ (©) (c)

Figura 1.2. Liei de Boyle-Mariotte. Representacio de: (a) Pdavant V; (b) 1/Pdavant V;
(c) Pdavant I/V
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Lleis de Charles-Gay Lussac

Uns cent anys després dels treballs de Boyle i Mariotte, Charles (1787) 1, més
tard, Gay-Lussac (1802), van estudiar 'efecte de la temperatura sobre un vo-
lum d'aire, tot mantenint la pressio constant (dilatacid de I'aire). Sota aquestes
condicions s'observa que el gas s'expansiona en escalfar-se, memnire que es
comprimeix en refredar-se. Ambdds cientifics van trobar que el quocient VIV,
on V és el volum d'una massa d'aire a una temperatura ¢ (en l'escala celsius) 1
V, el volum a 0°C, varia linealment amb ¢ d'acord amb l'expressio:

. I+ et (m1i Pconstants)
VO

on a, és el coeficient de dilatacié cubica de l'aire. Avul dia se sap que tots els
gasos que es comporten idealment (a P——» 0) compleixen aquesta relacio,
amb un valor d'a, igual a:

1

— [Tass!

%~ 57318

D'acord amb aquests fets, hom pot preveure que el volum d'un gas ha
de ser nul quan:

t= - —=-2713,15°C

La temperatura de -273,15°C ser3, doncs, la més baixa que podra asso-
lir un gas ideal atés que el seu volum no pot ser negatiu, rad per la qual és ano-
menada zero absolut de temperatura.

Ala practica, els gasos no poden assolir el zero absolut perqué liqlien o
solidificquen abans d’arribar-hi. Aixd no obstant, lord Kelvin (1848) proposa
prendre el zero absolut com 'origen de l'escala absoluta de temperatura o
escala termodinamica de temperatura. La temperatura en aquesta escala se
simbolitza per T'1té com a unitat el Kelvin (K). El valor de T es calcula sumant
213,15 a la temperatura ¢ en I'escala celsius:

T=1+ 273,15

D'aquesta manera es t¢ que 0K =-273,15°Ci T, = 273,15 K = 0°C.
El quocient VIV, per a un gas es pot expressar en funcié de la tempera-
tura absoluta:

=1l +qt=1+

v t _ 21318+t _ T
, 213,15 213,15 T,
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és a dir:
V = constant x T (m i P constants)

Aquesta és la primera llel de Charles-Gay Lussac, que diu que el volum
Jue ocupa una massa donada d'un gas, a pressio constant, és directament pro-
porcional a la seva temperatura absoluta.

Quan es va estudiar l'efecte de la temperatura sobre la pressid que exer-
celx una massa d'un gas a volum constant, es va establir per a tots els gasos
que el quocient P/F entre les pressions mesurades a una temperatura tia 0 °C
s'expressa com:

T{D: 1 + Byt (miVconstants)

on B, (el coeficient termic de la pressio) és numericament igual a o,

By = o = 1 °c”

273,15

En conseqiiéncia, hom pot escriure la segiient relacié entre Pi T, ano-
menada segona llei de Charles-Gay Lussac:

P = constant x T (mi Vconstants)

que estableix que la pressid que exerceix una massa donhada d'un gas, a vo-
lum constant, és directament proporcional a la seva temperatura absoluta.

Alafigura 1.3. s’han representat graficament les relacions lineals V-T'1i
P-T corresponents a la primera 1 segona lleis de Charles-Gay Lussac.

2 1
S E
> T 08
200 400 200 400
T®) T
@ ®

Figura 1.3. (a) Primera llei de Charles-Gay Lussac:
variaci6 lineal de Vdavant T. (b) Segona llei de
Charles-Gay Lussac: variacié lineal de Pdavant T
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Llei combinada dels gasos: Equacié de Clapeyron

Les llels de Boyle-Mariotte i de Charles-Gay Lussac es poden combinar per
trobar la relacié entre les propietats P, V1 Tper a una massa m d'un gas ideal.

Suposem una massa m d'un gas que evoluciona des d'un estat inicial de
pressié P, volum V, i temperatura T, fins a un estat final de pressio P, volum V;
1temperatura T, Com que el pas d'un estat a I'altre es pot dur a terme fent va-
riar P, Vi Tde manera independent, hom pot suposar I'existéncia d'un estat in-
termedi de pressio P, volumn V,itemperatura T, (fig. 1.4.).

int!

Pl B

\
NURD)

~
~

T,
P V)Mo _ T

intt

1

Figura 1.4. Evolucié d'un gas ideal des d'un estat inicial
a un estat final a través d'un estat intermedi

Quan el gas passa de l'estat inicial a I'intermedi (a T, constant), es com-
pleix segons la llei de Boyle-Mariotte que P V, = P, V,. Per tant, la pressit de
I'estat intermedi valdra:

D'altra banda, el pas de l'estat intermedi al final t& lloc a V, constant. En
fer us de la segona et de Charles-Gay Lussac, s’obté:

LB, o, AT
T T T

Igualant totes dues expressions que donen P

nt’

es dedueix que:

PV PV,

Aquesta relacié entre P, V1 T és 'equacié de Clapeyron, que estableix
que el producte de la pressio pel volum que ocupa una massa donada d'un
gas és directament proporcional a la seva temperatura absoluta, és a dir:
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— = constant (m constant)

Equacié d’estat dels gasos ideals

La constant de proporcionalitat que apareix en 'equacié de Clapeyron depén
de la massa de gas 1, per tant, del seu nombre de mols n. Per a 1 mol de gas
que ocupa un volum molar V,, aquesta constant es designa amb el simbol R1i
s'anomena constant dels gasos ideals. La hipdtesi d'Avogadro estableix que
tots els gasos ideals presenten un mateix volum molar en condicions iguals de
pressi6 1 temperatura, la qual cosa implica que la constant R té el mateix valor
per a qualsevol gas 1 €s, per tant, una constant universal. Per a 1 mol de gas
ideal I'equacid de Clapeyron s’escriy, doncs, com:

PV, = RT

Quan es tenen n mols d'un gas ideal que ocupen un volum V, el volum
molar V_ és V/n. Substituint aquesta condicid en l'equaciéd anterior s'obté
I'equacid d'estat dels gasos ideals:

PV = nRT

que dona la relacié general entre les propietats P, V, Ti m {0 n) d'un gas ideal.

Es diu que un gas esta en condicions normals (CN) quan es troba a la
pressio d'l atm (101,325 kPa) i a la temperatura de 0°C (273,15 K). El volum
molar d'un gas ideal en CN és 22,415 1 mol™. El valor de la constant R es cal-
cula aplicant I'equacio d'estat dels gasos ideals a 1 mol de gas ideal en CN:

lam x 22,4151 ,
R = = 0,08206 atm 1 X' mol”
I mol x 273,15K

Similarment, la constant R en el SI val:

1,01325 x 10°Pa x 22,415 x 107 m° . ,
R = = 8,314 JK" mol”
I mol x 273,15K

1.3. Mescla de gasos ideals

L'equaci¢ d'estat dels gasos ideals descriu tant el comportament dels gasos
purs com el de les mescles gasoses. En aquest darrer cas, el nombre total de
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mols que hi ha en la mescla, n, ha de ser la suma del nombre de mols de tots
els gasos constituents (1, 2, 3 ...):

n=mn+mn +0n.=xn

IR

11'equacio d’estat per a una mescla de gasos ideals sera:
PV = (5,n)RT

A partir d'aquesta equacié es deduiran, tot seqguit, dues lleis molt inte-
ressants, que relacionen les propietats de la mescla de gasos amb la seva
composicié: la llei de Dalton de les pressions parcials i la llel d'Amagat dels
volums parcials.

Llei de Dalton de les pressions parcials

Per a una mescla de gasos ideals, es defineix la pressié parcial d'un compo-
nent J, p, com la pressié que exerciria aquest gas si ell sol ocupés el recipient
de volum V que conté la mescla a la mateixa temperatura 7. La pressio par-
cial del gasideal i és:

nRT

1

14

B =

S1se sumen les pressions parcials de tots els gasos de la mescla s'obté:
RT RT
zlpi = P + joX + Py... = (Hl + I, + H3...) 7 = (Zlni) 7

Comparant aquesta equacié amb la d'estatdelamescla, PV= (X, n) RT,
es dedueix la forma matematica de la liei de Dalton de les pressions parcials:

P=2Xp

que estableix que la pressio total d'una mescla de gasos ideals és igual a la
suma de les pressions parcials dels gasos constituents.

Una manera alternativa d'enunciar la llei de Dalton es troba en dividir
l'equaci6 de la pressi¢ parcial p. = n, R T/V per la d'estat de la mescla
P= (%, n)RT/V. Aixi, s'obté:

I

w|b
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on x, és la fraccié molar del gas 1 en la mescla. Per tant, també es podra es-
criure la llei de Dalton de la seglient manera:

p = xF

que indica que la pressio parcial d'un gas en una mescla de gasos ideals és
igual al producte de la seva fraccié molar per la pressié total.

Considerant ambdds enunciats, és evident que la suma de les fraccions
molars x, de tots els gasos ideals de la mescla és igual a 1:

lel = 1

Llei d’Amagat dels volums parcials

Es defineix el volumn parcial d'un gas 1, v, en una mescla de gasos ideals com
el volum que ocuparia aquest gas si es trobés tot sol a la mateixa temperatura
T'1ipressio P que la mescla. Fent un raonament similar al de 1'apartat anterior,
es pot deduir molt facilment que:

V=237

Aquesta equacio és anomenada la llei d'Amagat dels volums parcials i
estableix que el volum d'una mescla de gasos ideals és 1gual a la suma dels
volums parcials dels gasos constituents. Alternativament, aquesta llei es pot
expressar com:

és a dir, el volum parcial d'un gas en una mescla de gasos ideals és igual al
producte de la seva fraccié molar pel volum total. Per tant, el quocient v, /V, o
tant per un en volum del gas en la mescla, és igual a la seva fracci¢ molar x..

1.4. Densitat dels gasos ideals

L’equacio d’estat dels gasos ideals permet d'obtenir una relacié molt senzilla
entre la densitat d'un gas pur p = m/V1la seva massa molar M. Tenint en comp-
te que el nombre de mols n d'un gas pur és m/M, hom pot escriure:

PV = nRT = (—m—)RT
M
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que es reordena de la seglient manera per trobar la densitat del gas:

Adquesta equaci6 indica que la densitat dun gas pur, a pressio 1 tempe-
ratura constants, és directament proporcional a la seva massa molar. La densi-
tat de qualsevol gas pur es pot mesurar experimentalment a uns valors donats
de PiT (per exemple, en CN) illavors, la seva massa molar es pot obtenir a
partir de I'equacié anterior.

Quan es té una mescla de gasos ideals, la seva massa total, m, ésiguala
la suma de les masses de tots els gasos constituents, m, + m, + m, ... = X, m,
Aix¢ permet calcular la densitat de la mescla, p,,,, com la suma de les den-
sitats dels gasos components, p;:

m! ml
pmescla = 7 = 21(7) = Z1pi

La densitat p, és la densitat que tindria el component ;1 si tot sol ocupés el
recipient que conté la mescla a la mateixa temperatura T'i, per tant, exercis
una pressio igual a la seva pressié parcial p,. Per tant, la densitat p. es calcula
com st fos la d'un gas pur:

AT TRT

on M, és la massa molar del gas 1. Tenint en compte la llei de Dalton de les
pressions parcials, p, = x, P, es pot escriure l'equaci¢ anterior de la segiient
forma:

1 1 M) P
= = X —_—
& rr M ET

sumant les densitats de tots els components, es dedueix que:

P
= = x M) —
pmescla zlpl (Zr 1 x) RT
Per obtenir una expressié similar a la de la densitat d'un gas pur, es de-
fineix la massa molar aparent, M, , d'una mescla de gasos ideals com la suma,
per atots els components, del producte de la fraccié molar de cada gas per la
seva massa molar;

Map = Zxxx Ml
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S'estableix, aixi, que:

P mescla R T Vm

Acuesta equacio permet calcular la massa molar aparent d'una mescla
si previament s'ha determinat la seva densitat. Per exemple, si es coneix M
per a unia mescla de dos components 1 1 2, es pot trobar la seva composicié a
partir de les equacions M =x M, +x, M, 1 x, +x,= L.

El valor de M,, d’'una mescla gasosa i la seva densitat a unes condi-
cions determinades també es poden obtenir en coneixer la composicid de la
mescla. Com a exemple, calculem la massa molar aparent i la densitat en CN
(P=T1latmiT, =273,15K) de l'aire eixut. La seva analisi quimica mostra que
esta compost per 18,04 % de N,, 20,99 % d'0,, 0,94 % d'Ar 1 0,03 % de CO,
(% en volum). Si se suposa que la mescla és constitulda per gasos ideals, el
tant per u en volurn de cada gas coincideix amb la seva fraccio molar, d'acord
amb la lle1 d’Amagat. Aixi, es té:

X, = 07804  x, = 02099  x, = 00094  x, = 00003
Sabent que M (N,) = 28,01 gmol™, M (O,) = 32,00 g mol”', M (Ar) =
39,95 gmol™” i M (CO,) = 44,01 g mol™, la massa molar aparent de l'aire ei-
Xut és:
M, =Y x M = [(07804 x 2801) + (02099 x 32,00) +
+ (0,0094 x 39,95) + (0,0003 x 44,01)] gmol” = 28,96 g mol™

icomque V_ =22,415 1 mol” si ésun gas ideal, la densitat en CN val:

Mo 26,96 g mol” 1.292gl" = 1292gdm™ = 1,292kgm™
— = =1, o= 0 m” = 1 m-
Pare V. 22,4151 mol”! g g E

1.5. Difusid i efusié dels gasos

S'entén per difusid d'un gas el seu procés de mescla amb un altre gas. Un gas
es difon en el si d'un altre gas fins a ocupar tot el volum del recipient i consti-
tulr una mescla uniforme. Per exempile, si es posen en contacte dos recipients
que contenen gasos hidrogen i nitrogen mitjangant una membrana porosa,
cada gas es difon en el si de l'altre fins a assolir 'equilibri (fig. 1.5.).
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membrana porosa membrana porosa
¥ ¥
H, ; N; H,+N, H,+N,
e oo || 00| T |lee CO || e O
e e || OO O (OONS S 0O e
(@ ®)

Figura 1.5. Difusi¢ dels gasos H, 1 N,: (a) estat inicial; (b) estat d’equilibri

En canvi, el procés de pérdua d'un gas del recipient que el conté a tra-
vés d'un forat molt petit (porus) s’anomena efusié. Aquest procés succeeix sia
I'exterior del recipient hi ha el buit 0 bé un gas de pressi¢ més petita. Per
exemple, si un pneumatic d'un cotxe té un porus, l'aire que conté la seva ca-
mera s'efon lentament 1 el pneumatic es va desinflant.

E11828, Graham va demostrar experimentalment que tant la velocitat de
difusié d'un gas com la seva velocitat d’efusio son inversament proporcionals
al'arrel quadrada de la seva densitat. Aix{, per a un gas 1 es compleix;

constant _ constant

uef‘i
AP \/ P

Ambdues expressions es coneixen amb el nom de llei de Graham.
Aquesta llei estableix les segiients relacions entre les velocitats de difusi6 1
d’efusid dels gasos 1 1 2:

Uity _4| P Uy A | P
Uitz P Uerz P
les quals palesen que els gasos més lleugers es difonen més rapidament que
els gasos més pesats. L'hidrogen és el gas més lleuger i, per tant, sera el gas
que tingui major velocitat de difusi¢ i d'efusid.

Calculem, per exemple, la velocitat relativa de difusi6 de I'H, respecte a

I'0, en CN, tot sabent que la densitat d'aquests gasos son 0,0801 1,429 kgm™,
respectivament. Aplicant la llei de Graham, s'obté:

u,, (H,) :\/ Po, \[1,429 kgm® 1683
g (O,) Py, 0,090 kg m™ ’

difi
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que indica que 'hidrogen es difon (I s'efon) quasi quatre vegades més rapi-
dament que 'oxigen.

1.6. Teoria cinético-molecular dels gasos ideals

Elfet que qualsevol gas a pressions prou baixes (gas ideal) presentés el ma-
teix comportament, va suggerir, ja des del segle xvI1, que tots els gasos havien
de tenir la mateixa estructura. El 1857, Clausius va establir un model cinetic
senzill que interpreta el comportament i les lleis dels gasos ideals, tot consi-
derant que un gas és constifult per un gran nombre de particules (atcms o
molécules), tal com s’ha comprovat experimentalment.

Actualment, aquest model s’anomena teoria cinetico-molecular dels ga-
sos ideals 1 es basa en les hipotesis seglients:

1) Els gasos sén constituits per un gran nombre de molécules. Totes les
particules sdn puntuals, és a dir, amb massa perd sense volum propi.

2) Les molécules del gas es troben separades entre si per distancies
molt grans, 1 per tant, la major part del volum ocupat pel gas és buit.

3) El moviment de les molécules és a l'atzar, sense cap direccio privile-
glada. Les molécules es desplacen en linia recta fins a xocar amb altres mole-
cules o amb les parets del recipient que les conté, 1 poden assolir qualsevol
velocitat compresa entre 01 oo,

4) Les forces d'interaccio entre les molecules (forces intermoleculars)
son nul'les. Quan les molécules xoquen, totes les col lisions sén elastiques,
és a dir, es conserva l'energia total de les molécules i la quantitat de movi-
ment.

5) L’energia cinetica mitjana per molécula, g, és directament proporcio-
nal a la temperatura absoluta T.

Un gas que compleix totes aquestes hipdtesis es diu que és un gas ideal.
Com que el nombre de molécules en un gas és molt gran, la tecria cinético-
molecular utilitzara meétodes estadistics, els quals permeten d'expressar les
propietats macroscopiques observades pel gas en funcié del valor mitja de
les propietats microscopiques de les seves molécules.

Comprovacié de la llei de Boyle-Mariotte

La teoria cinefico-molecular dels gasos ideals permet comprovar la llei de
Boyle-Mariotte si se suposa que la pressio d'un gas €s igual a la forca mitjana
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per unitat d'area que exerceixen les molécules quan xoquen amb les parets
del recipient que les conté.

Considerem que un recipient ctibic, d'aresta /, conté N molecules idén-
tiques d'un gas ideal de massa m. Cada molecula té una velocitat, de modul u
1 components u,, u, i u,. Els eixos de les coordenades X, Y, Z es prenen per-
pendiculars a les cares del cub (fig. 1.6.).

i
i
' 7
R
u_i
I )——rx
! /S u
] I u X Y
cara ! ! cara
B i A
|
e —
.7 1

Figura 1.6. Xoc d'una molécula d'un gas contra la cara A d'un recipient cuibic

La forga F que exerceix una molécula que xoca elasticament amb la cara
A perpendicular a l'eix X (fig. 1.6.) es determina a partir de la segona llei de
Newton de la dinamica:

F = (variaci6 de la quantitat de moviment en un xoc) x (nombre de xocs per segon)

La quantitat de moviment de la molecula és un vector de modul m u i
components mu,, mu, imu, Atés que la col lisi6 es elastica, el modul m u
i els seus components m u, i m u, es mantenen constants, mentre que el com-
ponent m u, abans del xoc s ‘inverteix i val -m u, després del xoc. La variacio
de la quantitat de moviment en un xoc és:

mu, - (~-mu,) = 2mu,

El nombre de xocs per segon es determina com u,/2 J, on u, és l'espal
que recorre la molecula en la direccid X durant 1 5,12 J'és 1a distancia entre
dos xocs consecutius (viatge des de la cara A ala Bitornada). Per tant, la forga
F exercida per una moléecula és:

u mu’

X

* 2l ]

F=2mu

Per trobar la forca mitjana, F, que exerceixen les N molécules que hi ha
en el recipient sobre la cara A, cal tenir en compte que les molécules tenen di-
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ferents velocitats 1 components u,. Es necessari introduir, doncs, el valor mitja
d’ u . €l qual es designa per u . 1 es defineix com el quadrat de la compo-
nent X de la velocitat quadranca rmt]ana Ug, (5 Vo , que és 'arrel quadrada
del valor mitja del quadrat de les velocitats moleculars). La forca mitjana que
exerceixen les N molécules s'escriura aixi:

2
F_ Nm Ugn

]

La velocitat quadratica mitjana u, és el modul d'un vector de compo-
nemts u_ U, iu . Larelaclé entre u , iels seus components és:

Com que les molecules del gas es dlstnbuelxen uniformement ino hiha
cap direccid privilegiada qu = qu z,zqm , 1. per tant:

X

1
- 2 2 - 2
qu =3 Uq_m.x o uqm.x - 3 qu

Substituint aquesta tltima expressié en I'equacié anterior d'F s'obté:

2
Nmuqm
31

F =

i la pressié P que exerceix el gas sobre la cara A d’area A = [® és:
r r 2
F F Nmug,
A I 3P

Atés que [° és igual al volum del cub V, aquesta expressié es pot escriu-
re com:

PV = le ut
3 am

El producte de la pressié del gas pel volum que ocupa é€s, doncs, funcio
del nombre de molécules que conté, de la seva massa i del quadrat de la ve-
locitat quadratica mitjana.

Tenint en compte que l'energia cinética d'una molécula és e_ = 1/2 m u?,
I'energia cinetica mitjana per molécula d'un gas ideal sera:

— 1 2
E = —mu
(d 2 qm
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que substituida en 'equaci¢ anterior déna la segilent relacié entre el produc-
tePV1icE.:

PV = LN £
3
Aquesta equacio esta d'acord amb la llei de Boyle-Mariotte, ja que I'ener-
gia cinética mitjana per molécula és directament proporcional a la temperatu-

ra absoluta, d'acord amb la cinquena hipotesi de la teoria cinético-molecular
dels gasos ideals.

Relaci6 entre I’energia cinética de les molécules i la temperatura

Comparant 'equaci¢ de la llei de Boyle-Mariotte, P V= 2/3 N €_, amb l'equa-
cié d'estat dels gasos ideals obtinguda experimentalment, P V=nR T, es té&:

2
—NEge = nRT
3 C

icom que n = N/N,, on N, és el nombre d'Avogadro, es dedueix que:

3R
8 = — e
2

NA

c

La constant k = /N, s'anomena constant de Boltzmann. £l seu valor en el
Sl és:

8,314 K mol™
k= = 1,38 x 10“23] K molécula™
6,022 x 10% molecula mol™

Per tant, I'energia cinética mitjana per molécula d'un gas ideal s'expres-
sa com:

€, = ik T

€ 2

la qual palesa que g_és directament proporcional a la temperatura absoluta,

cosa que ja es postula en la teoria cinético-molecular. Amb aixo es vol indicar

gue la temperatura d'un gas és una caracteristica del conjunt de molécules 1

no d'una molecula individual. _
Analogament, I'energia cinética mitjana molar d'un gas ideal, £, sera:

o4

E=N% :—Z—RT
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Tenint en compte les relacions:

Ecr-l—mw’ =2 g i EC:—I—MU Y
2 T2 2 2

2
qm

on M és la massa molar del gas, es dedueix que:

_ 3kT _4/3RT
a m M

La velocitat quadratica mitjana és, doncs, directament proporcional a
'arrel quadrada de la temperatura absoluta i inversament proporcional a ['arrel
quadrada de la massa molar del gas. Aixi, u . DET @ UN gas augmenta en aug-
mentar la seva temperatura. En canvi, a T constant, u__ és més gran per als ga-
s0s amb menor massa molar (el valor maxim sera per al gas hidrogen).

La distribuci¢ de velocitats moleculars de Maxwell-Boltzmann

La teoria cinético-moelecular dels gasos ideals suposa que les molecules d'un
gas es mouen a l'atzar, canviant molt sovint de velocitat a causa de les col'li-
sions que realitzen. El fet que en un gas hi hagi un gran nombre de molécules
va permeire a Maxwell 1 Boltzmann, I'any 1860, desenvolupar un metode esta-
distic per trobar la distribuci6 de velocitats moleculars d'un gas a temperatu-
ra constant, és a dir, la fraccio de molécules F(u) que tenén una velocitat u de-
terminada. En el cas d'un gas pur, constituit per molecules de massa m, la llei
de distribucio de velocitats moleculars de Maxwell-Boltzmann (fig. 1.7.) és:

32 s
—rr 1k
uZe muskT

F(u = 411(

m
2wkT
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Figura 1.7. (a) Funcio de distribucid de velocitats moleculars de Maxwell-Boltzmann.
{(b) Variacié de la funcié de distribucié amb la temperatura
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La integracié d'aquesta funcié entre els limits u, i u, dona la fracci6 de
molécules (en tant per un) que poseeixen una velocitat compresa entre les
velocitats esmentades, la qual correspon a l'area u, A, A, u, de la figura
1.7.(a). D’altra banda, les molécules poden assolir qualsevol velocitat com-
presa entre 0 i o0, la qual cosa implica que el valor de 'area sota la corba F(u)
és la unitat:

%3

{ Flu)du = 1
0

A partir de la funcié F(u) es pot conéixer el valor de la velocitat més pro-
bable, u , per ala qual aquesta funcié és maxima, aixi com els valors de la ve-
locitat mitjana, u i de la velocitat quadratica mitjana, Uy, que es defineixen de
la segiient forma:

g= J uF) du U = \/{ u?F(u) du
o [

La velocitat més probable s'obté en aplicar la condicié de maxim
(dF(u)/du) = 0. Les velocitats mitjana i quadratica mitjana es troben en calcular
les integrals anteriors. Les expressions d'aquests tres parametres son:

_4/21(7’ __1/81<T _«/SkT
u = \/— u= u_ =\ —
P m T m am m

1la sevarelacio (fig. 1.7.3) és:

ubiu,, = 1:113:1,22
Tanmateix es pot veure que l'equaci¢ d'u  comncideix amb la deduida
abans en considerar I'energia cinetica mitjana per molecula.
La figura 1.7.(b) mostra l'efecte de la temperatura sobre la funcié F(u).
En augmentar la temperatura, els valors de les velocitats u , Tiu_ esfanmés
grans 1les corbes s'elxamplen, atés que les seves arees totals han de ser sem-
pre iguals a la unitat.

Comprovacié6 de la llei de Graham

Els processos de difusié 1 d’efusié d'un gas es deuen als moviments a l'atzar de
les seves molécules constituents. Per a dos gasos 1 1 2, a la mateixa tempera-
tura T, la teoria cinético-molecular estableix que:
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1
—m

1
) = —m,u
2 2

u 2 2
qm.l qm.2

Substituint en aquesta expressié les relacions:

. 4[BRT i L _4|BRT
qm.1 A}w’1 qm.2 M2

s'obté:
qu.l _ M2
uqm.Z Ml

que indica que la velocitat quadratica mitjana d’'un gas és nversament pro-
porcional a l'arrel quadrada de la seva massa molar. Els gasos 1 12 sén ideals
1tenen, doncs, el mateix volum molar V_. Multiplicant 1 dividint la part dreta de
'equaci6 anterior per (V, )", resulta:

Uy o MV »,
Uz M/V P,
d'cn es dedueix que les velocltats de difusio 1 d'efusié d'un gas sén Inversa-

ment proporcionals al'arrel quadrada de la seva massa molar, tal com preveu
la llei de Graham.

1.1. Principi d’equiparticié de I’energia. Energia interna
d'un gas ideal

Les molécules d'un gas poden estar constituides per 1 atom (gasos monoatd-
mics) o bé, en general, per N atoms (gasos poliatomics). L'energia que tenen
les molécules d'un gas a causa de la temperatura s'anomena energia térmica.
Les molécules d'un gas poliatomic tenen ires tipus d’enerdia térmica: energia
de translacio, que prové dels seus moviments de desplagament en el si del
gas, energia de rotacio, que prové del moviment dels atoms al voltant dels ei-
xos moleculars de rotacio, 1 energia de vibracié, deguda al moviment d'oscil la-
ci6 dels atoms respecte a les seves posicions d'equilibri en la molécula. Les
molécules d'un gas monoatomic només posseeixen la component iranslacional.

Cada moviment independent que té lloc en una molécula rep el nom de
grau de llibertat. Totes les molécules tenen 3 graus de llibertat de translacio
que corresponen als moviments en els tres eixos de coordenades X, YiZ. Re-
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ferent als moviments de rotacié, cal distingir entre les molecules poliatomi-
ques lineals amb 2 eixos moleculars de rotacié (2 graus de llibertat) 1 les no
lineals amb 3 eixos de rotacid (3 graus de llibertat). El nombre de graus de 1li-
bertat de vibraci¢ també depén de si la molecula poliatomica és o no lineal.

En general, una molécula amb N atoms ¢ 3N graus de llibertat. Aixd
permet d'establir que una molécula lineal té 3 graus de llibertat de translacio,
2 de rotaci¢ i 3N-5 de vibraci¢, i que una molecula no lineal té 3 graus de lli-
bertat de translacié, 3 de rotacio 1 3N-6 de vibracié.

Per exemple, un gas monoatomic t& 3 graus de llibertat de translacié i un
gas diatdmic (amb dos atoms) en té 3 de translacid, 2 de rotacid i 1 de vibra-
cid, atés que és lineal. La figura 1.8. representa els moviments de rotacid 1de
vibraci¢ d'una molecula diatdmica.

@ -A-—-®>2 N

@ ®)

Figura 1.8. Moviments d'una molécula diatdmica: (a) rotacié al
voltant dels eixos X 1Y; (b) vibracid en I'eix internuclear Z.
(Les fletxes rectes indiquen el sentit de 'oscil-lacio)

Cada grau de llibertat translacional d'un gas ideal t¢ associada una
energia de translacio de valor igual al d'un component de la seva energia
cinética mitjana molar. Segons la teoria cinético-molecular, l'energia cinetica
mitjana molar d'un gas ideal és:

1 3
E = —Mu? = —RT
c 2 o 2
Tenint en compte que Uly, = Uy, + Uy ,+ Uy - aquesta energia es pot
desglossar com a suma de les seves components E_, E’—C‘ JAE,

5 _ 4 2 1 2 1 2 _ r I
Ec = E Muqm’x + E Muqm.y + E Muqmv: = Ec.v. + Ec.y + Ec.:
icom que ufm.x = uim‘y = ”im.m es dedueix que:

E,=E,=E, =

. iR’]’
<. C.Z 2
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Aixd palesa que l'energia translacional molar, U, d'un gas ideal és
igual a 3/2 RTil'energia translacional molar que correspon a cada grau de li-
bertat de translacié val 1/2 RT. La generalitzacio d'aquesta condicié a tots els
graus de llibertat d'un gas ha permeés d'establir el principi d'ecquiparticié de
I'energia, que diu que a cadascuna de les energies associades a un grau de lli-
bertat d'un gas ideal i correspon una energia molar igual a 1/2 RT.

D'acord amb aquest principi, a cada grau de libertat de rotacié (que té
associat una unica energia de rotacid) li correspon una energia rotacional mo-
lar de 1/2 RT. En canvi, cada grau de llibertat de vibracio té dues energies as-
sociades, I'energia potencial de vibraci¢ i 'energia cinética, motiu pel qual i
ha de correspondre una energia vibracional molar igual a R 7. Aixd no obstant,
s'ha trobat experimentalment que aquest valor de 'energia vibracional és no-
meés assolit pels gasos a temperatures molt elevades, normalment per sobre
dels 1500 K. A temperatures per sota dels 500 X, que sén les més usuals quan
es treballa amb els gases, pot considerar-se que la contribucié energetica vi-
bracional és zero.

El principi d'equiparticié de 'energia permet calcular 'energia térmica
molar, U__, d'un gas ideal com a suma de I'energia translacional molar, U,

term’ trans*

de I'energia rotacional molar, U, i l'energia vibracional molar, U . Tanma-

teix, a temperatures ordinaries (inferiors a 500 K) només cal considerar les
dues primeres contribucions:

u._=U__+U :—Z—RT+U (1 mol de gas ideal)

term trans rot rot

Sota aquestes condicions, per exemple, l'energia térmica molar d'un
gas ideal diatdmic amb 2 graus de libertat de rotacid sera de 5/2 RT. L'ener-
gia térmica molar d'un gas ideal monoatomic sempre val 3/2 RT.

Un gas pot presentar altres contribucions energétiques: l'energia a 0 K,
U, que és la suma de l'energia dels electrons en l'estat fonamental i de I'ener-
gia nuclear (a 0 K no hi ha cap moviment molecular), I'energia d'activacio
electronica, U, que és I'energia necessaria per passar els electrons de l'es-
tat electronic fonamental als excitats, i 'energia de potencial intermolecular,
U, deguda a les forces intermoleculars. En sumar aquestes tres contribucions
energétiques per mol amb l'energia térmica molar s'obté 'energia total molar
del gas, anomenada energia interna molar, U_:

U,=1U + U

elec

+ Uy + U (1 mol de gas)
Per a un gas ideal, U, = 0 perqueé les seves forces intermoleculars sén
nul-les, U, = 0 perque totes les molécules es troben en el nivell electronic
fonamental (fins i tot a temperatures molt elevades), i U, s'agafa com el zero
energetic perqué és el valor més baix d'energia molecular. Aix¢ implica
que l'energia interna molar d'un gas ideal és igual a la seva energia térmica
molar:
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U, = Upm (1 mol de gas ideal)

L'energia interna molar d'un gas ideal, doncs, depén unicament de la
temperatura, igual que la seva energia térmica. Aix{, les energies internes mo-
lars d'un gas ideal monoatémic 1 d'un gas ideal diatomic a temperatures or-
dinaries soén:

U =—RT (1 mol de gas ideal monoatomic)

m

RT (1 mol gas ideal diatdmic)

1.8. Gasos reals

Experimentalment, 'equacié d'estat dels gasos ideals, PV =n R T, és només
aplicable als gasos reals a pressions molt baixes. En augmentar la pressio,
s'observa que els gasos reals presenten desviacions importants del compor-
tament ideal. La magnitud d'aquestes desviacicns s'expressa mitjangant el fac-
tor de compressibilitat del gas, que es designa amb el simbol z1 es defineix
com el quocient entre el volum molar del gas real, V_, 1 el volum molar ideal,

V nigesy = B TIP:
| PV
Z = =
W RT

m(ideal)

Elvalor de z és 1 per a un gas ideal a qualsevol P1T. Per a un gas real,
pero, zdepén de P, de T'idel tipus de gas. La figura 1.8.(a) mostra la variacié
de zamb P per a diferents gasos a 273,15 K. S'observa que en la regio d'ele-
vades pressions el valor de z de tots els gasos varia linealment amb P, mentre
que s'aproxima a la unitat quan P —» 0, on els gasos presenten un compor-
tament ideal. A grans pressions i segons el gas considerat, z pot assolir valors
més petits (quan V, <V ...,) 0 bé més grans (quan V>V .. ) que launi-
tat, cosa que fa que els gasos s'allunyin del comportament ideal.

Les desviacions d'un gas real a causa de la temperatura s'estudien mit-
jangant un diagrama d'Amagat en qué es representa el producte P V_ davant P
adiferents valors de T'(fig. 1.9.b). A grans temperatures, el producte PV_ aug-
menta lleugerament en augmentar la pressio, mentre que a baixes temperatu-
res presenta un minim en la regi® de pressions moderades, que es fa més
pronunciat a mesura que T disminueix. Aquest comportament s'explica per
I'existéncia de forces d'atraccié i de repulsio entre les molecules dels gasos
reals: a grans pressions predominen les forces repulsives i a baixes pressions
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Figura 1.8. (a) Representaci¢ del factor de compressibilitat z en funcié de P
per a diversos gasos a 273,15 K. (b) Diagrama d'Amagat d'un gas real a diferents
temperatures

les atractives. El producte P V_ assoleix el minim quan ambdos tipus de forces
s'igualen (forces intermoleculars nul-les) i, per tant, sota aquestes condicions
els gasos reals es comporten idealment. La corba que uneix tots els minims
coincideix a baixes pressions, per sota d'l atm, amb la primera corba P V_
sense minim (fig. 1.9.b) 1 que correspon a la temperatura de Boyle T,. Quan un
gas real es troba a la temperatura de Boyle 1 a pressions inferiors a 1 atm, se-
guelx 'equaclo d'estat dels gasos ideals, perqué les forces intermoleculars
entre les seves particules son nul les.

Liquacié6 dels gasos reals

Una propletat molt important dels gasos reals és que es poden liquar a baixes
temperatures per compressio isotérmica (a T constant). La liquacié dels gasos
es produeix gracies a les forces intermoleculars d’atraccié que existeixen en-
tre les seves molecules.

Ala figura 1.10. s'ha representat la variacié de P amb V_ quan un gas
(vapor d'aigua) es comprimelx, per exemple, a una temperatura T, partint del
punt A. El gas comenga a liquar en el punt G, convertint-se completament en
liquid en arribar al punt L. Durant la liquacié en el tram GL, la pressié es man-
té constant, tot I que el volum de la fase gasosa disminueix progressivament.
Per disminuir el volum per sota del punt L (on tan sols hi ha liquid), cal aug-
mentar enormement la pressio sobre el liquid a causa de la seva baixa com-
pressibilitat. Aquest mateix tipus de variacié entre P1V_ s'observa en la figu-
ra 1.10. a una temperatura T, superior a T}, tot 1 que la pressio de liquaci6 és
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més graniel tram G'L' és més curt. La tendeéncia a 'augment de la pressié de
liquacié 1 de disminucié del tram GL segueix en augmentar la temperatura fins
que s'arriba a una temperatura T, caracteristica del gas, en que el tram GL es
converteix en el punt C. A temperatures meés grans que 7, (per exemple, T,)
jano és possible liquar el gas.

218

P (atm)

- ,
o 7 N
15 - qud Y NT
i \
T!

! Yiquid + vapor YA

Figura 1.10. Diagrama d'Andrews de l'aigua

La temperatura T, per sobre la qual no es pot liqquar un gas real per com-
pressio isotermica s'anomena la temperatura critica del gas. El punt C rep el
nom de punt criticive definit per la pressio critica P, i el volum molar critic V|
del gas real. Els valors critics d’alguns gasos es recullen a la taula 1.1.

Un gas real que es troba a una temperatura menor que T, s anomenat va-
por. L'inica diferéncia entre vapor i gas consisteix, doncs, en qué un vapor liqua
per compressié isotermica (T < T), mentre que un gas no pot fer-ho (T > T).

La uni6 dels punts G, G’ etc., amb el punt critic C 1 amb els punts L, L',
etc., permet dividir el diagrama P-V de la figura 1.10. en quatre regions on
existeixen el gas real, el vapor, el vapor en equilibri amb el liquid 1 el liquid.
Un diagrama P-V que mostra totes aquestes regions s'anomena diagrama
d’Andrews.

Equacions d’estat dels gasos reals

Per tal d'explicar el comportament dels gasos reals s'’han establert diferents
equacions d'estatl en qué intervenen parametres caracteristics de cada gas.
Les equacions d'estat que potser descriven millor els gasos reals son les
equacions virials, que adopten una forma polindémica com adquesta:
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PV, ;
2= —= 1+ BT)P+ CT)P*+ D(T) P°

on els coeficients B(T), C(T), D(T), etc., que sén funciéd de la temperatura,
s'anomenen segon, fercer, quart, etc., coeflcients virials, respectivament. El
primer coeficient virial val 1 perqué els gasos reals es comporten idealment
quan P——— 0. A baixes pressions, tots els coeficients d'ordre superior al se-
gon sén nuls 1, lavors, z ha de ser una funcié lineal de P, tal com es troba ex-
perimentalment (fig. 1.9.a):

z=1+B(T)P

Les equacions virials dels gasos reals tenen l'inconvenient de ser equa-
cions empiriques de dificil interpretacié tedrica. Per aquesta rad, se solen usar
altres equacions d'estat que nomeés descriuen el comportament dels gasos
reals sota unes condicions determinades, perd que suposen el compliment
d'un model tedric per a un gas real. A continuacid, estudiarem una d'aquestes
equacions, l'equacié de Van der Waals, que descriu bastant bé el comporta-
ment d'un gas real als voltants del seu punt critic.

1.9. Equacié de Van der Waals

L'equacid de Van der Waals sorgeix de modificar dues hipdtesis de la teoria
cinetico-molecular dels gasos ideals: les molécules dels gasos reals tenen vo-
lum propi 1 entre elles s’exerceixen forces intermoleculars d'atraccio.
Considerem, en primer lloc, que les molécules d'un gas real tinguin un
volum propi. Aixo comporta que les molecules ja no poden ocupar tot el volum
del gas, sind que hi haura un volum exclos o prohibit en el seu desplagament.

gas P (10°Pa) V__(10°m’mol") T.(K) a(®Nm'mol® b (10°m’mol™)
He 2.3 72,1 6,6 0,034 23,4
Ne 21,6 417 44 4 0,021 16,7
H, 13,0 84,7 43,3 0,025 26,6
0, 50,4 74,9 1544 0,138 31.8
N, 33,9 8395 126,1 0,141 38,1
_HCI 83,1 81,0 324,86 0,365 40,6
H,O 220,85 56,0 647,1 0,547 30,5
CO, 738 94,0 3042 0,366 42,9

Taula 1.1. Valors critics 1 constants de Van der Waals per a alguns gasos
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El volum exclos per al moviment d'1 mol de molécules es defineix com el co-
volum d'un gas i es designa amb el simbol b.

El calcul del covolum d'un gas es pot fer molt facilment si hom suposa
que totes les molécules soén esferes rigides de radi ri, per tant, amb un volum
Vmolécula = 4/3 ™ rg‘

Quan un parell de molecules xoquen (fig. 1.11.), la distancia minima
d'aproximacié dels seus centres és 2r. Aixd és igual que suposar que la col'li-
516 té lloc entre una molecula de radi 2r1 una segona molécula de massa pun-
tual situada sobre la superficie de la primera. El volum de la molécula de radi
2r sera el volum exclds (que no poden ocupar) per a un parell de molécules
puntuals en una col-lisio:

= 8V

molécula

Volum exclos per parell de molécules = -g—w (@er? =8 (%17 r

Per tant, el volum exclos per molécula es 4 V. 1 el covolum o volum

N N . molécula
exclos per mol de molecules és:

= 4NV

A 7 molecula

volum exclos

Figura 1.11. Volum exclés en la col-lisio
d'un parell de molécules rigides de radi r

Si les molécules d'un gas real tenen volum propi, el volum molar que
queda Hiure per al moviment d'1 mol de molécules comportant-se idealment,
Vinaeeay Na de ser la diferéncia enire el volum molar del gas real, V,, 1 el seu
covolum b:

|7

m{ideal)

=V, -b

Substituint aquesta expressi¢ en l'equacio d'estat dels gasos ideals P,
|4 =RT s'obté:

m{deal)

deea) (Vm - b) = RT
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d'on es dedueix que el factor de compressibilitat z del gas real és:

b

RT

z=1+

ideal

Aquesta relacié lineal entre z1 P, amb un pendent positiu igual a /R T,
explica el comportament a baixes pressions dels gasos reals amb punts d’ebu-
llicié molt petits, com ara l'hidrogen il'heli, perd no pot explicar el comporta-
ment d'alires gasos, com I'oxigen i el dioxid de carboni, que presenten varia-
cions lineals z—P amb pendent negatiu (fig. 1.9.a).

Per tant, la suposicisé que les molécules tenen volum propi no és suficient
per descriure el comportament dels gasos reals. Es també necessari conside-
rar que les molecules exerceixen entre si forces intermoleculars d'atraccio,
les quals expliquen la liquacié dels gasos per compressié isotérmica i la pre-
séncia de minims en els diagrames d’Amagat.

forca

d’atracci6 total .
molécula

\ })og d'atraccié
molecula que (é’
col-lisiona amb
la pare{ ;i molécula

interna

molécula -
d'atraccio gas

Figura 1.12. Forces intermoleculars d'atraccié per a les molécules
d'un gas en un recipient

La figura 1.12. mostra que la forga intermolecular d'atraccié total és
nul-la per a les molecules situades a l'interior d'un gas real (es poden moure
liurement), mentre que és no nul-la i dirigida cap a l'interior del gas per a les
molécules que col-lisionen amb la paret del recipient que el conté. Aquesta
forca d'atraccid causa que la pressio P exercida pel gas real sigul més petita
que la pressi6 P, del gas sota comportament ideal:

P=P

ideal

- AP

La disminucié de pressié AP és proporcional al producte de la concen-
tracié ¢, de molécules en I'element de volum a prop de la paret (les que sén
atretes) per la concentracit ¢, de molécules enl'element de volum vef a la pa-
ret (les que exerceixen l'atraccio):
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AP = ac¢,

on a és una constant caracteristica de les forces intermoleculars del gas. Atés
que la concentracié del gas és uniforme, es compleix que:

_ . _ _n _ 1
¢ =6 =cC= 7 = —Vr:
1, per tant:
a
AP = P
Aquesta expressit vol dir que P= P, — a/V % Aixi doncs, la pressié del

gas ideal sera:

a

P =P+77

ideal

que substituida en I'equaci¢ d'estat P, (V,_—b) = R T, on ja es té& en compte
el volum propi de les molécules, déna l'equacid de Van der Waals referida a
1 mol de gas:

a
2
Vm

P+ (V, - b) = RT

Comque V_ = nV,I'equaci6 de Van der Waals referida a nmols de gas és:

na

P+ —1 (V-nb) =nRT
V_.

Aquesta equacio, proposada per Van der Waals el 1873, conté dos para-
metres que depenen del gas real considerat i que s'anomenen genericament
constants de Van der Waals a i b. Els valors d'aquestes constants per a alquns
gasos esrecullen ala taula 1.1

L'equacié de Van der Waals esdevé l'equacio d'estat dels gasos ideals
quan s'opera a molt baixes pressions 1 a elevades temperatures, perque
sota aquestes condicions el volum molar dels gasos reals és tan gran que
(P+al/V?) (V_-b)és practicament iguala P V_.

Equaci¢ reduida de Van der Waals

La isoterma critica de Van der Waals (temperatura T,) de qualsevol gas real
presenta un punt d'inflexié amb tangent paral-lela a I'eix d'abscisses en el punt
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critic (fig. 1.10.). Aix0 vol dir que tant la primera com la segona derivades
de la pressi6 respecte al volum en el punt critic han de ser zero. De I'equacié de
Van der Waals a la temperatura T

_ RT, a
(V.-by V?
es dedueix que:
ap RT 2a
CARIER s
a Vm Tc. punt critic (Vm.c - b) Vm.c
( a2Pp ) oo _PRT, 6a
a Vri Tc, punt critic (Vm,c - b)3 Vr:c

D'aquestes expressions i de I'equacié de Van der Waals en el punt critic:

a

2
me

P+

) (V.,.-b) = RT,

s'obtenen les seglients relacions entre els valors critics P, V_ , T_1les cons-
tants @, biR:

p =2 v =3b 7 =58
27 b° : 2TbR

Per tant, determinant experimentalment els valors critics (P, V. T.),
hom pot trobar les constants de Van der Waals a1 b. Atés que es disposa de
tres equacions amb dues incognites, a I'hora d’establir els valors d'ai b se so-
len considerar tmicament les equacions corresponents a la pressié i tempera-
tura critiques, de les quals s'obté:

27 R*T? RT
4= — h=—=
64P_ 8P

El factor de compressibilitat d'un gas en el punt critic, z,, s'escriu com:

C

P Vm,C
© RT,

Substituint les expressions anteriors dels valors critics en aquesta equa-
cio, resulta:

[

3
-3 0318
"3
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Experimentalment, es troba que la majoria de gasos tenen un valor de z,
compreés entre 0,251 0,30, fet que palesa que l'ecuacié de Van der Waals no-
més descriu de manera molt aproximada el comportament dels gasos reals,
tot 1 que suposti una millora respecte a l'equacié d'estat dels gasos ideals.

El quocient enfre una magnitud 1 el seu valor en condicions critiques és
anomenat magnitud reduida. Es defineixen aix{ la pressio reduida, P, el vo-
lum molar reduit, V_, 1la temperatura reduida, T, :

P vV T
P = Vo= m T o=
! PC i Vm.c ! TC

Posant ara els valors critics en funcié d’a, b1 R, es té:

8a
21bR

a
27 b?

P V., =3bV,, T =

T

¥

En substituir aquestes relacions en 'equacié de Van der Waals, s’obté la
seglient expressio:

e
Ve, T3 3
que rep el nom d’'equacid reduida de Van der Waals i1 és general per a qualse-
vol gas real. Aix0 permet d'enunciar la llei dels estats corresponents, que esta-
bleix que tots els gasos reals ocupen el mateix volum molar redutt en condicions
iguals de pressio 1 temperatura reduides. Aquesta llel és similar a la hipotest
d'Avogadro per als gasos ideals, tret que en ella s'usen les magnituds reduides.
Una conseqliencia molt important de la llei dels estats corresponents és
que tots els gasos reals, en condicions iguals de pressié 1 de temperatura re-
duides, tenen el mateix valor del factor de compressibilitat z. Aixd ha permeés
construir corbes de compressibilitat generalitzades que sén aplicables a qual-
sevol gas. Aquestes corbes presenten la variacio de z en funcié de P per a di-
ferents temperatures reduides i permeten el calcul d'una propietat d'un gas
(P, To V) si es coneixen els valors de les altres dues propietats i els valors de
P_1T, Tot seguit, es fa un emfasi especial sobre els tipus d'interaccions que
s'exerceixen els gasos reals.

1.10. Forces intermoleculars en els gasos reals

Les forces intermoleculars que existeixen en un gas real poden ser d'atracciéd
o de repulsio.
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Les forces d’atraccio s’anomenen forces de Van der Waals 1 tenen el seu
origen en les propietats eléctriques de la matéria. Aquestes forces es classifi-
quen segons les seves caracteristiques fisiques en: forces dipol-dipal, forces
d'inducci¢ (dipol-dipol induit 1 i6-dipol induit) 1 forces de dispersié.

Les forces dipol-dipol existeixen entre molécules polars, que es com-
porten com a dipols eléctrics amb un moment dipolar permanent. L'atrac-
ci¢ entre els pols contraris de les molécules polars causa que els seus di-
pols s'orientin paral-lelament i 'energia potencial intermolecular disminuei-
xi. D’altra banda, les molécules amb dipol permanent origmen una induccid
de carrega eléctrica en les molécules veines (amb o sense moment dipolar
permanent), que distorsiona els seus nuvols electronics 1 déna lloc a dipols
induits. La interaccié dipo! permanent-dipol induit o i6-dipol induit també
causa una energia potencial d'atraccié. Les forces de dispersio es presenten
entre atoms 1 molécules no polars, els quals tenen una distribucié de carre-
gues (electrons inuclis) simétrica en promig temporal, que fa que el seus mo-
ments dipolars permanents siguin zero. Aixd no obstant, el nuvol electronic
d'aquestes especies no polars pot distorsionar-se durant un instant de temps
1 originar un moment dipolar instantani que déna loc a un dipol induit en una
molécula veina. L'estudi tedric de la interaccid d'atraccié dipol instantani-di-
pol induit fou realitzat per London el 1930 mitjangant la mecanica quantica. En
honor d'aquest cientific, les forces de dispersié es coneixen com a forces de
London.

L'energla potencial d'atraccid total, V,,cee: €0ire dues melecules ha de
ser la suma de les contribucions dipol-dipol, dipol-dipol induit i dipol instan-
tani-dipol induit. Tedricament, es demostra que agquesta energia, per a un
parell de molécules neutres, és del tipus —B/r®, on B és uina constant positiva
1 rla distancia intermolecular. Aixo fa que la forga de Van der Waals que sor-
geix de tots tres efectes, que correspon a la derivada canviada de signe de
V eaceio TESPECtE a I, sigul proporcional a 1/r’. En molécules polars petites
(per exemple, H,0 1 HCN) predominen les forces dipol-dipol, per¢ quan les
molécules polars contenen atoms amb més de 12 electrons (per exemple,
HCI, CH,CL,150,) sén més importants les forces de dispersié, que augmen-
ten amb el nombre d’electrons. Els atoms i les molécules no polars (per
exemple, Ar, Br, 1 O,) presenten unicament forces atractives de dispersio,
les quals fan que aquestes substancies puguin liquar i solidificar, formant-se
solids moleculars on els atoms o molécules sén situats en els nusos del reti-
cle cristal li.

Les forces mtermoleculars de repulsid es manifesten quan les distancies
entre les dues molecules neutres sén molt petites 1 originen una energia po-
tencial de repulsié total, Vg, del tipus A/r? on A és una constant positiva i
nun nombre enter que val entre 81 18, L'existéncia d'aquestes forces explica
la mcompressibilitat dels solids i dels liquids.

Aleshores, l'energia potencial intermolecular total per a dues molécu-

les neutres, V. ha de ser la suma de les energies potencials d'atracci¢ i de re-
pulsio:
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V=V +V - A

atraccid repulsio Tn

]

r

Eltipus de potencial intermolecular més usual que es presenta entre dos
atoms o molécules neutres és el potencial de Lennard-Jones (fig. 1.13.), que
s'expressa com:

12

o &

r

V=4deg

r

on ¢ és el valor minim del potencial i o la distancia intermolecular quan ¥V = 0.
Elvalor de o és aproximadament igual a la suma dels radis de les dues mole-
cules. Sir< g, predominen les forces repulsives i V augmenta bruscament en
disminuir r. Per a r > ¢ predominen les forces atractives i V decreix a mesura
que r disminueix fins a assolir el minim ¢. La preséncia d'un minim en €l po-
tencial intermolecular justifica que s’hagin detectat molécules en estat gasos
unides per forces de Van der Waals, com ara el Ne,, Ar,, (O,),, (N,), 1 Ar-HCL

80~

v (107

—\
-1.6 o r (1070 m)

Figura 1.13. Potencial de Lennard-Jones de I'Ar

1.11. I’estat liquid

L'estructura dels liquids és dificil d'establir, atés que les seves particules cons-
tituents no estan totalment ordenades, com en els solids, ni completament de-
sordenades, com en els gasos.
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Fins fa uns 50 anys, es creia que un liquid tenia una estructura semblant
ala d'un gas, de manera que les seves molecules es podien moure en el seu
si, mantenint-se condensades en tenir unes forces intermoleculars d’atraccié
molt més grans que les dels gasos. També se suposava que el moviment de
totes les molécules era incessant i a l'atzar, com a resultat de les col-lisions
constants amb les molécules que les envolten. Aquest tipus de moviment
s'anomena moviment brownia (fig. 1.14.a), en honor a Brown, que l'any 1827
el va observar en particules molt petites, de 107 cm de diametre (mida col-loi-
dal), suspeses en liquids.

clusters

& wuo.

(@ (b)

Figura 1.14. (&) Moviment brownia d'una molecula d'un liquid. (b) Estructura interna
de I'aigua

El fet que la densitat dels liquids sigul molt gran, similar a la dels solids
correspenents, va fer pensar que part de les seves molecules podien estar as-
soclades. Estudis recents mitjangant difraccié de raigs X hHan confirmat que els
liquids tenen una estructura interna (fig. 1.14.b) constituida per petits grups o
clusters de molecules associades (1 per tant ordenades), que es mouen molt
lentament. La resta de molecules soén lliures i es mouen aleatdriament, tot oca-
sionant el moviment brownia. Les molecules d'un cluster no sén sempre les
mateixes, sind que s'intercanvien constantment amb les molécules lures dels
voltants quan xoquen contra elles. En general, la mida mitjana de les agrupa-
cions moleculars disminueix en augmentar la temperatura, la qual cosa expli-
ca que quan s'escalfa un liquid es produeixi un augment de volum i, per tant,
un descens de la seva densitat. Alguns liquids, perd, es comporten de manera
anomala (en petits intervals de temperatura), tot presentant un descens de vo-
lum 1 un augment de densitat quan sén escalfats, produit per 'augment relatiu
de la mida mitjana dels clusters de moléecules associades. L'algua n'és I'exem-
ple més significatiu (fig 1.14.b). Els clusters de molécules d'H,O tenen I'estruc-
tura del gel, és a dir, cada molécula esta unida a quatre més mitjangant en-
llages d'hidrogen. La mida mitjana de les agrupacions augmenta en escalfar
l'aigua de 0°C a 4°C, mentre que disminueix regularment si la temperatura
augmenta de 4°C fins a 100°C. Aix0 explica que la densitat de l'aigua assolei-
xi el seu valor maxim a 4°C (p = 1000 kg m™).

Els liquids purs presenten moltes propietats caracteristiques. A conti-
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nuacioé n'estudiarem la viscositat i la tensio superficial. Altres propietats tipi-
ques dels liquids purs es veuran al capitol tercer en considerar els equilibris
en els sistemes d'un component.

Viscositat

La viscositat d'un liquid déna una mesura de la seva resisténcia a fluir, com a
resultat de les forces de fregament que impedeixen el moviment melecular.

Figura 1.15. Flux laminar d'un liquid entre dues lamines planes 1 paral-leles

La viscositat es pot estudiar facilment quan el liquid manifesta un flux la-
minar o viscos en qué s'estableix la resisténcia d'una superficie de fluid que es
desplaca entre dues lamines planes i paral-leles. La figura 1.15. mostra el perfil
de velocitats de les lamines de fluid en la direccio Y, u,, en funci6 de la coorde-
nada vertical X. S'observa que u és maxima en el centre i va decreixent a me-
sura que s'aproxima a les parets, gracies a l'existencia d'una forca de frega-
ment en la direccié Y de sentit contrari al flux. Newton va demostrar que la forca
de fregament per unitat d'area enla direcci¢ Y, F, que exerceix la lamina de li-
quid veina a una paret sobre la lamina central de fluid, i que s'oposa al seu mo-
viment, és directament proporcional al gradient de velocitat de flux, Au /Ax:

Auy
Ax

F = -7

¥

on la constant de proporcionalitat 7 s'anomena la viscositat o, més correcta-
ment, el coeficient de viscositat del liquid. Aquesta expressio és la llei de New-
ton de la viscositat i els liquids que la segueixen reben el nom de liquids new-
tonians. La unitat SI per a la viscositat és N s m™ i la unitat cgs és din s cm™,
anomenada poise (P) en honor a Poiseuille. Com que | N = 10° dinas, es com-
pleix que:
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INsm? = 10P

El 1842, Poiseuille aplica la liei de Newton per tal de calcular la viscosi-
tat d'un liquid que travessa un tub capil-lar en flux laminar. I'equaci¢ de Poi-
seullle és:

_omrttP
8LV

on r és el radi del tub de longitud L per on flueix un volum V de liquid, durant
un temps ¢ 1 sota una pressio P.

Experimentalment, el coeficient de viscositat de liquids poc viscosos es
pot determinar mitjan¢ant un procediment comparatiu, fent is dels viscosime-
tres capil-lars. El viscosimetre d’Ostwald és el més senzilli en ell es mesura el
temps de flux {, que necessita un volum V' d'un liquid per travessar un tub ca-
pil-lar sota l'accié de la seva pressio hidrostatica, la qual és directament pro-
porcional a la densitat p, del liquid (apartat 1.1.). D’acord amb I'equacio de
Poiseuille, la viscositat 1, del liquid és:

writ P, @ p)
= ———— = constant x
R 8LV LAy

on la constant d'aquesta expressio només depén de les caracteristiques del
viscosimetre usat. Si es mesura el temps de flux d'un altre quid, com l'aigua,
de viscositat conequda, amb el matelx viscosimetre, s'obté:

i
T tﬁgo PHgO

Mo = ———————8 % = constant x (zHZO pHZO)

En dividir totes dues expressions, que contenen la mateixa constant, es
dedueix:

LI tip

M0 tho Puo

Aduesta equacio permet calcular 7, si es coneixen fots els aitres para-
metres.

Quan es determina la viscositat d'un Hquid cal mantenir la temperatura
constant, perque el seu valor decrelx en augmentar la temperatura. Molts li-
quids segueixen l'equacio:

B
lo = A+ =
gmn 7

on A1 B son constants caracteristiques del liquid considerat.
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En general, es troba que la viscositat dels licquids augmenta a mesura
que augmenta la mida molecular i les forces intermoleculars d'atraccio. Per
exemple, les moléecules d'aigua 1 de metanol sén de mida similar, perd l'aigua
posseelx una viscositat meclt més gran que el metanol, atés que presenta en-
lagos d'hidrogen més intensos 1 nomprosos.

Tensié superficial

La figura 1.16.(a) mostra que les forces intermoleculars d'atraccié que exer-
ceixen les molecules d'un liquid sobre les molécules situades en la seva su-
perficie estan menys compensades que les que exerceixen sobre les mole-
cules internes, cosa que fa que les molécules superficials siguin atretes cap a
I'interior del liquid. Per tant, la superficie d'un liquid es comporta com una
membrana elastica que tendeix a contraure's. Aixi, una gota alllada d'un liquid
adopta una forma esférica, perqué l'esfera és la forma tridimensional que
posseeix la minima relacié superficie-volum.
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Figura 1.16. (a) Forces intermoleculars d’atraccio per a les molecules d'un liquid.
(b) Aparell de mesura de la tensio superficial

Com que els liquids tendeixen a redulr la seva area superficial de ma-
nera natural, és necessari realitzar un treball positiu per augmentar-la. La ten-
s16 superficial, vy, d'un liquid és €l treball que cal fer per tal d’augmentar una
unitat la seva area superficial.

Per entendre millor el significat d’aquesta magnitud, considerem ['apa-
rell representat en la figura 1.16.(b), en qué es té una pel-licula de liquid en un
rectangle de filferro amb un costat mobil de longitud I Si s'aplica una forca F
perpendicular al costat mobil i la pel'licula s'estira una distancia d, es realitza
un treball igual a F d per augmentar l'area superficial en 2 d/ (la pellicula té
dues superficies).

La tensio superficial, tal com s'ha definit, sera:
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trebal _ Fd _ F forga
area 2dl 21 longitud

Aix¢ indica que la tensid superficial també es pot considerar com una
forga que actua sobre la unitat de longitud de la superficie del liquid. La unitat
deyenelSlés]m™ obé Nm™

E1 1805, Young 1 Laplace van estudiar les gotes esfériques dels liquids,
tot trobant una equacié que relaciona y amb el seu radi de curvatura R i amb
la diferéncia de pressio AP, entre les cares interna (al costat del liquid) i ex-
terna de la superficie esférica. L'equacio de Young-Laplace és:

2
ap = 22X

sup R

que prediu que a mesura que K tendeix a oo, la diferéncia de pressio tendeix a
Zero, cosa que es compleix quan la superficie és plana.

L'equaci6 de Young-Laplace constitueix la base teorica del metode de
I'ascens capillar (fig. 1.17.) per a la determinaci¢ experimental de la tensié su-
perficial d'un liquid. En introduir un tub capil-lar de vidre de radi ren un liquid,
s'observa que la superficie del liquid dins del tub esdevé una corba perque
les seves molécules interaccionen amb les parets del tub de diferent manera
a com ho fan amb les molecules veines del liquid. La forma de la superficie
depén de si les forces d'adhesio de les molecules superficials amb el vidre
sén més grans o més petites que les seves forces de cohesid amb les molécu-
les del liquid. Quan les forces adhesives sén més grans que les cchesives,
com succeeix per a l'aigua (fig. 1.17.), 'angle de contacte 6 entre el liquid 1
la paret és menor de 90° i es diu que el liquid mulla el vidre. En el cas que
predominin les forces cohesives, com té lloc per al mercuri, 6 varia entre 90°
1180°.

Quan 8 < 90°, la pressi6 en la cara interna de la superficie (al costat del
liquid) és més gran que la de la seva cara externa (al costat de 'atmosfera), tot
produint 'ascens capil-lar. El liquid puja fins a una algada h, on la seva pressiod
hidrostatica, p g A, s'iguala a la diferencia de pressio AP, que existeix entre
les cares superficials (fig. 1.17.). D’acord amb l'equacié de Young-Laplace, es
compleix que:

[
—

Vg MeR

Ates que elradi de curvatura R de la superticie del liquid dins del tub és
r/cos B, tal com es dedueix de la figura 1.17., 1a tensid superficial del liquid es
calcula com:

_ pghr
2cos9



L'ESTAT LIQUID 49

)
d

ST

h «+—— tub capil'lar

HO

2

Figura 1.17. Ascens capil-lar de l'zaigua

Per alamajoria de liquids 6 = 0icos 8 = 1 (el liquid mulla completament
el vidre) i, aleshores, per calcular y és només necessari determinar h 1 conéi-
xer p1r. Quan 8 és major que 590°, cos 6 és negatiu 1 es produeix un descens
capillar.

La capll-laritat és un fenomen ben comu a la natura. En les plantes, per
exemple, la capil-laritat ajuda a pujar la saba bruta des de les arrels a les fulles
a través del xilema.

Igual que succela amb la viscositat, la tensio superficial dels liquids dis-
minueix en augmentar la temperatura. Molts liquids segueixen una de les se-
glients equacions experimentals que relacioneny1 7

y=A-BT o logy = A- BT

on A1 Bsén constants caracteristiques del liquid considerat.

Normalment, la tensid superficial dels liquids augmenta a mesura que
augmenten les forces mtermoleculars d’atraccio sobre les seves molécules
superficials, de manera que el seu valor sol ser més gran quan major és la ca-
lor de vaporitzacio del liquid considerat.





