1. LES SOLUCIONS AQUOSES

Ennc Casassas*

En la historia de la interpretaci6 de les propietats de les solu-
cions aquoses dels electrolits trobem un dels exemples més carac-
teristics d’una de les maneres d’avangar que té la ciéncia: les
hipdtesis formulades successivament, a mesura que els coneixe-
ments progressen, no és seguint un procés lineal d’aproximacions
successives que s’acosten a un estat de coneixement finalment ac-
ceptat (provisionalment) com a satisfactori, siné que s’hi acosten
mitjangant oscil-lacions que van d’un extrem a I’altre, oscil-lacions
que tenen una amplitud cada cop més petita, com si seguissin un
moviment pendular amortit que finalment s’aturara, qui sap, en al-
gun punt acceptable, si més no de moment, fins que altres feno-
mens inesperats no vinguin a posar novament en moviment la
péndola. El comportament de les solucions aquoses dels electrdlits
fou interpretat primerament per Arrhenius mitjangant la teoria de
la dissociacié parcial dels soluts en ions; aquesta teoria fou com-
batuda, negada o cenyida en el seu camp d’aplicacié només als elec-
trolits febles per Debye i Hiickel, que establiren una teoria de la
dissociacié completa dels electrdlits forts. Poc després, els treballs
de Bjerrum donaren peu a fer que hom hagués de limitar, tot i ac-
ceptar-lo, el principi de la dissociacié6 completa en admetre que
aquesta era seguida per la formacié de parells idnics (o entitats su-
periors). Comentarem en aquest treball aquestes tres etapes; farem
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referéncia també al desenvolupament concomitant de coneixe-
ments connexos. fntimament relacionada amb la formacié dels pa-
rells ionics (o de les entitats superiors) és la formacié d’ions
complexos, almenys d’alguns tipus d’aquests ions, dels quals trac-
tarem també breument. Perd hem de comengar estudiant, d’una
banda, el grup de propietats que fan de I’aigua un solvent tan ge-
neral i, de I’altra, el concepte de solubilitat i els factors que hi in-
flueixen, i descrivint alguns dels coneixements clissics sobre les
solucions que foren la base sobre la qual treballi Arrhenius.

Es ben conegut des de temps remots que I’aigua, el liquid més
abundant a la natura i el constituent primordial dels éssers vius, té
unes propietats Optimes com a solvent de multitud de tipus de
composts, en particular de molts dels icids, de les bases i de les sals
i de molts composts organics les molécules dels quals contenen
grups polars com, per exemple, entre d’altres, el grup hidroxil
—OH, el grup sulfhidril —SH o grups salins. Es sabut que, segons
les dimensions de la molécula orginica, és necessaria la preséncia
d’un cert nombre d’aquests grups polars per a fer-la soluble en ai-
gua; segons la relacié existent entre la part hidrofila, polar, i la part
lipéfila, no polar, de la molécula d’un compost orginic, aquest és
soluble en aigua o no ho és, o bé és susceptible de fixar una certa
quantitat d’aigua i formar les micel-les que constitueixen una «so-
lucié» colloidal. La ra6 hidrofil/lipofil que fa soluble un compost
depén, dbviament, de la seva massa molecular. No volem en aques-
ta lli¢6 entrar en la descripcié de la quimica de les solucions aquo-
ses de composts organics, i menys de les dels polimers d’interés
bioquimic.

Existeix un grup nombrds de substancies inorganiques per a les
quals el procés de dissolucié en aigua és quelcom més que un pro-
cés fisic de dispersi6 de les particules (molécules o ions) consti-
tuents, ja que inclou un procés previ o simultani de reaccié quimica
amb el solvent: sén, per exemple, els dxids, els quals donen solu-
cions d’icids o de bases segons el caricter icid o bisic de I'oxid:
aixi, ’0xid de sodi es dissol en aigua i déna una solucié d’hidrdxid
de sodi; el didxid de sofre d6na una solucié d’icid sulfurés. En
trobem molts més exemples entre els composts organics: aixi, els
clorurs d’acid es dissolen reaccionant amb I’aigua, i la reaccié pro-
dueix acid clorhidric i Iicid orginic corresponent al radical acil.
Aquests s6n exemples correctes de reaccions d’hidrolisi, en les
quals aquesta paraula és emprada en el seu sentit etimologic d’una
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descomposici6 causada per I'aigua. Direm, de passada, que caldria
abandonar I’4s de la paraula hidrolisi per a descriure les reaccions
amb els ions de I’aigua d’alguns anions que s6n bases relativament
fortes (com Ii6 carbonat) o d’alguns cations que sén icids relati-
vament forts (com 1’i6 amoni), que donen a les solucions aquoses
de les sals que els contenen caricter basic (pH > 7) o caricter acid
(pH < 7), respectivament.

1.1. PROPIETATS DE L’AIGUA COM A SOLVENT

Les raons del comportament dptim de I’aigua com a solvent
dels tipus de composts esmentats rauen en algunes de les seves pro-
pietats macroscopiques o deriven de la seva estructura molecular i
de I’ordenacié espacial de les seves molécules, ordenacié que encara
que es manifesta principalment en la fase solida, es conserva par-
cialment també en la fase liquida.

a) La constant dieléctrica

Entre les propietats macroscopiques pertinents cal destacar la
constant dieléctrica o permitivitat relativa, que en el cas de I’aigua
té un valor numéric molt alt, 78,46 a 25 graus centigrads, un dels
més alts entre tots els solvents disponibles; aixd fa que les forces
electrostatiques d’atraccié i de repulsié entre els ions de les subs-
tincies i0niques siguin molt febles quan aquestes substancies s6n
introduides a I’aigua, i n’afavoreix la dissolucié.

b) El moment dipolar. Solvatacié, hidratacié

Entre les propietats derivades de I’estructura molecular de Iai-
gua hem de comentar el seu moment dipolar, I’existencia de parells
electrdnics no compartits damunt I’atom d’oxigen i la deficiéncia
del blindatge electronic dels nuclis dels dtoms d’hidrogen. El mo-
ment dipolar és el resultat de la configuracié angular de la molecula
d’aigua, amb els dos atoms d’hidrogen cap al mateix canté, de ma-
nera que els dos enllagos O—H formen un angle de 104,52 graus.
Aleshores, la suma vectorial de les polaritats d’aquests dos enllagos
covalents d6na una resultant no nul-la, amb el pol negatiu a I'oxi-
gen i el positiu cap a la banda dels hidrogens. Resulta, doncs, que
la molécula de I’aigua solvent esta en condicions d’interactuar amb
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els ions dissolts. Els cations atreuen els dipols de I’aigua pel pol
negatiu d’aquesta: es formara una capa de molécules d’aigua al vol-
tant del cati orientades amb I’oxigen prop del cati6 —o en con-
tacte amb el catié— i els hidrdgens lluny. Els anions actuaran
inversament, i seran els itoms d’hidrogen de I’aigua els que s’hi
encaren. Aquesta ordenacié d’un nombre de molécules de solvent
al voltant de cada i6 rep el nom de solvatacié i, en el cas particular
de I'aigua, d’hidratacié. La unitat formada és un solvat, que en les
solucions aquoses rep el nom d’hidrat. Com que una primera capa
de molécules d’aigua (cadascuna de les quals és electricament glo-
balment neutra) al voltant de Iié no neutralitza la cirrega d’aquest,
I’efecte ordenador de la solvatacié es manifesta sobre una segona
capa i sobre successives capes de molécules de solvent; dbviament,
I’efecte decreix inversament al quadrat de la distincia. El nombre
de molecules de solvent associades d’alguna manera amb I’ié me-
til-lic rep el nom de nombre de solvatacié o index de solvatacié.
Aquest nombre depén de com es defineixi la manera en qué té lloc
I’associacié. Un cop definida aquesta, hom observa que el nombre
de solvatacié varia sistemiticament amb les propietats de I'ié, fo-
namentalment amb la seva cirrega i amb el seu radi. Si prenem no-
més el nombre de molecules de solvent que s6n veines immediates
de I'ié central, o sigui, el nombre de les que constitueixen la pri-
mera capa de solvatacid, tindrem el nombre de solvatacid primari,
el qual coincideix en molts casos amb I’index de coordinacié de I'ié
central, perqué moltes vegades en la primera capa de solvatacié les
molecules de solvent es coordinen realment amb I’i6 central, com
veurem a continuacié. Si prenem com a nombre de solvataci6 el de
les molécules de solvent que es troben immobilitzades (que han
perdut llurs graus de llibertat transllacionals i rotacionals) en el vei-
natge proper de I'i6 central, hem de comptar dues 0 més capes de
molecules i trobem nombres de solvatacié més grans, tant més
grans com més gran és la carrega idnica i més petit el radi idnic, o
sigui, com més gran és el camp eléctric creat per I'i6 al seu voltant.

La solvatacié és un procés exotermic: I’entalpia de solvatacié és
negativa i de magnitud absoluta suficientment gran per a conferir
estabilitat termodinimica als ions, els quals, com sabem, s6n es-
tables en I’estat solid gricies a la gran energia reticular que es des-
prén quan es forma el reticle ionic, i que en ’estat liquid no ho
serien si no fos per I’energia de solvatacid, perque el procés de dis-
solucié implica I’absorcié de I’energia reticular. Precisament, la di-
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feréncia entre aquests dos termes d’entalpia, ambdés relativament
grans i de signe contrari, determina I’entalpia de dissolucid, que és
relativament petita i que pot resultar positiva o negativa, essent pre-
cisament el sentit d’aquest signe el que determina la variacié de la
solubilitat en el sentit decreixent o creixent, respectivament, en
augmentar la temperatura, d’acord amb les prediccions de la llei de
Van’t Hoff. Pel que fa a les variacions d’entropia, hem d’assenyalar
que, en el procés de dissolucié, I’augment de desordre associat amb
Ialliberament dels ions de llurs posicions fixes al reticle cristalli és
contrarestat, almenys parcialment, per I’ordenacié de molécules de
solvent associada amb la solvatacié dels ions.

El procés de solvatacié, que acabem de comentar en relacié amb
les substancies idniques, també entra en joc quan es dissolen subs-
tancies no idniques que contenen enllagos covalents polars, com els
dels grups —OH o —SH esmentats abans: aleshores, s6n interac-
cions dipol-dipol les que determinen ’orientacié de les molécules
d’aigua al voltant de cada extrem del dipol molecular del solut.
També en aquests casos la solvataci6 explica la solubilitat, i és la
causa (que ells desconeixien) que explica la maxima que els alqui-
mistes encunyaren: «semblant dissol semblant».

¢) Formacié d’aquacomplexos

L’atom d’oxigen de la molécula d’aigua conté dos parells
d’electrons no compartits que poden servir per a formar enllagos
datius o coordinats amb entitats quimiques que posseeixen en el
nivell de valéncia algun orbital buit, com, per exemple, els ions me-
til-lics de transicié. D’aquesta manera, alld que en altres casos era
una unitat labil, Ii6 solvatat, resultat d’una interaccié i6-dipol, ara
esdevé quelcom molt més estable, un i6 complex, amb una unié
quimica veritable entre I'i6 central i la molécula d’aigua que actua
de lligand. En les solucions aquoses de les sals dels metalls de tran-
sici6 sén, en general, els aquacomplexos dels ions metallics les es-
pecies preponderants, i les reaccions de complexacié amb lligands
altres que I’aigua s6n en realitat reaccions de bescanvi de lligand (el
lligand aigua es bescanvia amb el nou lligand).

La coordinaci6 d’'una molécula d’aigua amb un 16 metal-lic, que
pot ésser de transici6 o no ésser-ho, representant la donacié6 parcial
al metall d’un dels parells d’electrons no compartits de Iatom
d’oxigen d’aquella, és causa que augmenti I’atraccié6 que aquest
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itom d’oxigen exerceix sobre el doblet de I’enllag covalent O—H.
Amb molts cations metil lics, posem com a exemples el ferro(III)
o Palumini(III), Pincrement de la polaritat que es produeix en
aquest enllag és suficient per a facilitar-ne o provocar-ne la ionit-
zaci6. Aleshores sén alliberats ions hidrogen i I'aquacomplex es
converteix en hidroxocomplex.

L’aparicié damunt I"atom d’oxigen d’un doblet no compartit
addicional permet a aquest atom de coordinar-se amb un segon i6
metal-lic. Quan aixd ocorre hom diu que Ii6 hidroxid actua com
a lligand pont, i en resulta un complex dinuclear. En alguns casos,
és la continuaci6 indefinida del procés d’establiment de ponts amb
nous ions metil-lics mitjangant ions hidrdxid (o ions oxid) i ’aug-
ment conseqiient de la massa molecular dels successius complexos
polinuclears alld que condueix a la formacié de micel-les col-
loidals i finalment a la precipitacié de I’hidroxid o de I’dxid me-
tal-lic corresponent. ‘

d) L’aigua, solvent acceptor de ponts d’hidrogen

Un dels parells d’electrons no compartits de 1’itom d’oxigen
pot actuar com a receptor en la formacié d’un enllag d’hidrogen o
pont d’hidrogen amb una molécula del solut, quan aquesta conté
atoms d’hidrogen units a itoms fortament electronegatius (fluor,
oxigen, nitrogen, per exemple) que acaparen gran part de la densitat
electronica d’aquell hidrogen 1 deixen el seu nucli suficientment
desguarnit per a permetre-li interactuar amb centres fortament ne-
gatius d’altres molecules, en el cas present, de les molécules de I’ai-
gua solvent. En aquest sentit, podem dir que I’aigua és un solvent
acceptor de ponts d’hidrogen.

e) L’aigua, solvent donador de ponts d’hidrogen

Perd, segons acabem de definir, els itoms d’hidrogen de la mo-
1écula d’aigua sén uns d’aquests itoms que hem dit que tenen el
nucli palcialment desguarnit, perqué gran part de la densitat elec-
trdnica ’ha atreta I’altre itom de I’enllag, I'oxigen, vers el seu en-
torn i, per tant, sén itoms susceptibles de participar en ponts
d’hidrogen amb centres d’alta densitat de carrega negativa que pu-
guin existir en les molecules de solut. Aixi, direm que I’aigua també
és un solvent donador de ponts d’hidrogen.
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Aquest doble caricter (que és en certa manera anileg al caricter
amfiprotic de ’aigua en el seu comportament acido-bisic) contri-
bueix a reforgar la seva condicié de solvent polifacatic.

/) L’aigua, un solvent estructurat

Hem de comentar encara una caracteristica important de I’aigua
en estat liquid: la d’ésser un liquid estructurat. Com ja hem co-
mentat, la molécula d’aigua conté dos enllagos O—H, I’itom d’hi-
drogen dels quals pot participar en ponts d’hidrogen establerts amb
altres molécules d’aigua veines, i dos parells electronics no com-
partits damunt de I’atom d’oxigen, que poden actuar com a recep-
tors de ponts d’hidrogen formats amb altres molecules d’aigua. La
formaci6 d’aquests dos darrers ponts fa que ’Atom d’oxigen resulti
unit a quatre atoms d’hidrogen. Els quatre enllagos O—H existents
(dos covalents normals i dos ponts d’hidrogen) s’orienten en les
direccions dels quatre vértexs d’un tetriedre al centre del qual hi
ha ’itom d’oxigen. A llur torn, els itoms d’hidrogen dels vértexs
estan units als oxigens d’altres molécules d’aigua, amb la qual cosa
es pot arribar a formar una estructura indefinida. En aquesta es-
tructura, la rigidesa dels ponts O—H—O determina Iexisténcia
d’uns espais buits o cavitats.

Tot aixo és la descripci6 de I'aigua solida: el gel té, precisament,
aquesta estructura indefinida, i si é& menys dens que I’aigua liquida és
per les cavitats que aquesta estructura conté. A l'aigua liquida
existeix una mobilitat molecular deguda a I’agitacié térmica, amb
una energia cinética que és proporcional a la temperatura absoluta,
mobilitat que produeix la ruptura de molts dels enllagos de pont
d’hidrogen, i I’estructura del gel queda destruida, perd només par-
cialment. La mateixa agitaci6 térmica porta molécules d’aigua a un
contacte suficientment apropat per a la formacié de ponts d’hidro-
gen entre elles, els quals, més tard, I’agitaci6 térmica mateixa tren-
card. Aixi, hom ha de distingir dins l’aigua liquida zones
estructurades, amb I’estructura tetraédrica, cadascuna d’elles
d’existéncia transitdria, perd, com a mitjana, globalment persis-
tents. Com que la solvatacié dels ions del solut és causa que les
molecules del solvent s’orientin al voltant dels ions, si més no a
causa de les atraccions i6-dipol, la solvatacié produeix la ruptura
d’algunes d’aquestes zones estructurades. Tindrem dues menes
d’aigua solvent: la que constitueix les esferes de solvatacié, amb una
ordenacié centrosimétrica al voltant de I'ié, i la que constitueix el
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cos general del solvent, desordenada i dotada de moviment mole-
cular cadtic, perd, com hem dit, que conté una estructuracié parcial
tetraédrica amb embrions de cavitats entre els tetriedres. Moltes de
les propletats d’aquestes dues menes d’aigua sén, dbviament, di-
ferents: aixi, podrem parlar dels valors que tenen les propietats a
les zones «microscopiques», referint-nos a 'interior de les esferes
de solvatacié, que distingirem dels valors «macroscopics», que sén
els generals del solvent pur.

L’existéncia d’aixd que hem anomenat «embrions» de cavitats
contribueix a facilitar la dissolucié de substincies en aigua. En efec-
te, el primer pas d’un procés de dissolucié que volguéssim estudiar
descomponent-lo en etapes successives senzilles seria el de for-
maci6 a I'interior del solvent de cavitats on poguessin hostatjar-se
les molécules o ions del solut que s’ha de dissoldre. La formacié
d’una cavitat aixi implica I’allunyament una de I’altra de molécules
de solvent que altrament estaven més juntes: aquest és un procés
que requereix fer un treball, és un procés endotérmic que consti-
~ tueix un obstacle termodinamic a la dissoluci6. En el cas de Iaigua,
perd, una certa fracci de les cavitats necessaries per a la dissolucié
preexisteix ja, amb la qual cosa aquest terme d’oposici6 resulta no-
tablement disminuit.

g) Parametres solvatocromics

R. W. Taft, M. J. Kamlet i col-laboradors estudiaren quantita-
tivament |’efecte que tots aquests termes que acabem de descriure
exerceixen sobre moltes de les propietats de les solucions i arri-
baren a poder expressar aquest efecte mitjangant un polinomi que
déna el valor de la propietat com la suma de termes que depenen,
respectivament, de la polaritat-polaritzabilitat de les molécules del
solvent, de la capacitat d’aquestes d’actuar com a donadores
d’atoms d’hidrogen per a la formacié de ponts, de llur capacitat
d’actuar com a acceptores en la formacié de ponts, de ’energia ne-
cessiria per a establir cavitats, 1 d’altres. Els parimetres correspo-
nents de I’expressié de Taft-Kamlet reben el nom de parametres
solvatocromics i sén caracteristics de cada solvent. Per a I'aigua, tant
el parimetre de polaritat com el de donacié d’itoms d’hidrogen sén
dels més grans entre tots els solvents; el valor del parimetre que
mesura la capacitat d’acceptacié d’atoms d’hidrogen és comparable
al d’altres solvents, com alguns alcohols, i inferior al d’altres, com
alguns é&ters i algunes amines.
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1.2. SOLUBILITAT

Hom defineix solubilitat d’un solut en un solvent la quantitat
d’aquell que, dissolta en una quantitat d’aquest prefixada conven-
cionalment, déna una solucié saturada. Una solucié saturada és
aquella que esti en equilibri amb un excés de solut sense dissoldre.

a) Variacié de la solubilitat amb la temperatura

La solubilitat d’un solut en un solvent donat no és una constant,
siné que varia en funcié de diversos factors; per exemple, varia se-
gons la temperatura. Si el procés de dissolucié fos simplement un
procés de dispersié en el liquid de les molecules constituents del
solid que es dissol, sense cap mena d’interaccié entre les molécules,
seria un procés cinétic afavorit sempre per un augment de tempe-
ratura. Perd resulta que només sén alguns els soluts la solubilitat
dels quals augmenta amb la temperatura, mentre que la d’altres dis-
minueix, a causa de ’existéncia d’interaccions solut-solut i solut-
solvent. En efecte, com ja hem dit, el procés de dissolucié implica
Pabsorcié pel sistema de I’energia reticular que s’havia després en
formar-se el reticle cristal'li, i I’alliberament de ’energia de solva-
tacié; dependra del signe del balang entre les dues quantitats de
calor posades en joc que una elevacié de temperatura desplaci
Iequilibri en el sentit d’augmentar o en el de disminuir la solubi-
litat, d’acord amb I’equaci6 de Van’t Hoff que relaciona, per mitja
de I’entalpia de reaccid, els valors de les constants d’equilibri i de
la temperatura. En el cas de la dissolucié dels composts idnics en
aigua, ambdéds termes energetics solen ésser relativament grans,
perd de magnituds molt diverses: si és aixi, es produeixen fortes
variacions (en un sentit o en I’altre) de la solubilitat amb la tem-
peratura; en el cas contrari, quan els dos termes s6n de magnitud
comparable, com és el cas del clorur de sodi en aigua, la solubilitat
pot arribar a ésser gairebé constant i independent de la tempera-
tura.

b) Efecte sali primari

Quan parlem de la solubilitat d’un solut en un solvent donat
pressuposem que es tracta d’un solvent pur (que pot ésser un sol
solvent o una mescla de solvents), que no conté dissolts altres cons-
tituents que el solut que ens interessa. Si el sistema conté algun
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d’aquests altres constituents, poden océrrer fendmens diversos que
afectin la solubilitat en estudi. Cenyint-nos a les solucions aquoses,
haurem d’esmentar primer I'efecte sali produit per la preséncia
d’una sal inerta dissolta, la qual modifica la solubilitat d’altres so-
luts presents (per ésser més exactes, aquest és I'efecte sali primari,
que és el que afecta I’estat d’equilibri del procés de dissolucié, que
hom distingeix ficilment de I’efecte sali secundari, d’importancia
en cindtica quimica, el qual produeix variacions en la capacitat ca-
talitica d’algun dels constituents del solut en estudi). En virtut de
I’efecte sali primari, la solubilitat dels altres soluts presents en la
solucié disminueix; hom ho explica admetent que en la formacié
d’una esfera de solvatacié al voltant de cadascun dels ions de la sal
fa minvar la quantitat d’aigua lliure disponible per a dissoldre altres
soluts. En rigor, aquest efecte depén directament, no de la concen-
traci6 de la sal inerta dissolta, siné de la forga ionica de la solucié.
Definirem més endavant el concepte de forga idnica, i comentarem
la seva importincia en aquest i en altres casos quan tractarem de la
teoria de Debye i Hiickel.

¢) Efecte dels acids o de les bases, dels oxidants i dels reductors, dels

reactius complexants

Perd molt més importants d’'una manera general s6n les mo-
dificacions de la solubilitat de moltes sals provocades per la pre-
séncia en la solucié d’icids o de bases, d’oxidants o de reductors,
o de components capagos de complexar els ions constituents de la
sal. Avui hom explica ficilment, a partir de I’estructura idnica de
les sals i, si cal, del ben conegut equilibri de protdlisi de Iaigua, la’
variaci6 de la solubilitat d’una sal d’un icid feble causada per I’ad-
dicié d’un icid més fort. Si expressem el procés de dissolucié per
’equacié d’una reacci6 reversible segons la qual la sal solida esta
en equilibri amb els seus ions en solucid, la constant d’equilibri de
la qual rep el nom de constant del producte de solubilitat, com-
prendrem que tota accié que sigui causa de disminucié de la con-
centracié d’una de les espécies ioniques desplagara I’equilibri en el
sentit de restaurar aquesta concentracié i provocari la dissolucié
de noves quantitats de sal. Aixi, el carbonat de calci, que vulgar-
ment diem que és insoluble, déna ions calci i ions carbonat a la
soluci6; aquests darrers s6n bases prou fortes per a captar els ions
hidrogen que pugui fornir qualsevol icid prou fort addicionat (o
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el mateix acid carbonic present a ’aigua de pluja que sempre conté
dissolt didoxid de carboni de I’atmosfera), amb la qual cosa es trans-
formen en ions hidrogenocarbonat en primera instincia, i even-
tualment en icid carbdnic molecular (o didxid de carboni) si I’acid
addicionat és més fort. Amb aixd, entra en solucié una quantitat
ulterior de carbonat de calci.

Escrit el procés de dissolucié per I’equacié d’una reaccié
d’equilibri heterogeni entre la sal solida i els seus ions en solucid,
entendrem de manera immediata també les variacions de solubilitat
causades per les reaccions redox que puguin experimentar alguns
d’aquests ions, o per llur intervencié en reaccions de formacié de
complexos amb algun lligand addicionat. Aquestes darreres han as-
solit tanta importincia practica, tenen un paper tan crucial en medis
aquatics naturals (pol-luits o no) i en els sistemes bioldgics, que
mereixen un tractament a part.

Whilhelm Ostwald (1898) fou qui aconsegui formular una pri-
mera interpretaci6 d’alguns d’aquests tipus de reaccions idniques
en solucid, particularment les reaccions d’icid-base —que porta
fins al grau de permetre-li el calcul de les corbes representatives de
les volumetries de neutralitzacié i la deduccié de la teoria del vi-
ratge dels indicadors (de neutralitzacié). Ostwald va saber extreure
tot el partit que per als quimics analitics tenia la teoria de la dis-
sociaci6 ionica d’Arrhenius, formulada ben poc abans.

1.3. PROPIETATS COL-LIGATIVES

Abans d’entrar en la descripci6 de la teoria d’Arrhenius, perd,
hem de comentar breument algunes facetes del comportament de
les solucions, pel que fa a la dependéncia de llurs propietats, que
difereixen de les del solvent pur, segons la natura del solvent mateix
ide la del solut, i també en funci6 de la concentracié d’aquest dar-
rer. Moltes propietats (densitat, index de refraccié, viscositat, ten-
si6 superficial, per exemple) depenen de la natura del solut, mentre
que altres no en depenen: sén les anomenades propietats col-
ligatives, que s6n funcié només de la concentracié de solut. Entre
aquestes hi ha el punt d’ebullici, la temperatura de congelacié, la
pressié de vapor i la pressié osmotica. Hom observa i quantifica ja
en el segle passat les modificacions que la preséncia d’un solut pro-
dueix en aquestes propietats: 'augment ebulloscopic, el descens
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crioscopic, el descens de la pressi6 de vapor, I’augment de la pressié
osmotica. La magnitud d’aquestes modificacions depén només de
la concentracié del solut; si hom utilitza, per a expressar aquesta
concentracid, la unitat quimica de quantitat de matéria, el mol, hom
troba que tots els soluts no electrdlits (per exemple, la majoria dels
soluts organics) a igualtat de concentracié donen variacions iguals
d’aquelles propietats. Aixi, 'augment ebulloscdpic per mol de so-
lut (dissolt en un pes convencional de solvent, per exemple en 1.000
grams) o el descens crioscopic per mol de solut (també dissolt en
el mateix pes estindard de solvent) esdevenen constants generals
caracteristiques de cada solvent, vilides per a descriure les solu-
cions de qualsevol no-electrdlit. Aixi, la constant ebulloscopica mo-
lal de Iaigua és 0,512 °C - mol™ i la seva constant crioscopica
molal és 1,86 °C - mol™. La disminucié de la pressié de vapor d’una
solucié no electrolitica és donada per la llei de Raoult (de 1887),
que estableix que la raé entre aquesta disminuci6 i la pressié de
vapor del solvent pur és igual a la fraccié molar del solut. La pressié
osmotica, segons Van’t Hoff enuncii en 1885, es pot calcular per
una llei de la mateixa forma que la dels gasos perfectes, substituint-
hi el nombre n de mols de solut i el volum V on sén dissolts (n/V
= concentraci$). Cal tenir present que totes aquestes sén lleis
ideals, que satisfan només les solucions prou diluides. Tractant-se
de solucions aquoses, direm que aquestes lleis les compleixen tant
les solucions de glucosa o sacarosa com les d’urea o de qualsevol
altre compost organic molecular, perd no les solucions capaces de
conduir el corrent eléctric, les solucions d’electrolits, icids, bases
o sals, on es produeixen variacions andmales. Aquestes variacions
s6n invariablement superiors a alld que correspondria a llur con-
centracié molal, com si la soluci6 contingués més mols de solut que
els que hom hi ha dissolt. Aquesta idea de I’excés aparent de mols
se li ocorregué a Van’t Hoff, qui intenti expressar-la quantitati-
vament amb ’anomenat factor i de Van’t Hoff, que es defineix com
aigual a la raé entre I'increment observat de la propietat col-ligativa
en la solucié problema i 'increment tedric que li correspondria se-
gons el nombre de mols dissolts, calculat aquest nombre dividint
pel pes molecular del solut la massa total de solut dissolta. En tots
els casos d’electrolits, el factor i sempre és més gran que la unitat,
augmenta quan la concentracié de la solucié disminueix, 1 tendeix,
quan aquesta concentracié s’apropa a zero, a valors sencers, 2, 3,
4..., segons el tipus de sal dissolta (ara diriem «segons el nombre
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d’ions presents en la férmula “molecular” de la sal»). D’acord amb
la seva definicié, el factor i és evidentment igual a la raé entre el
«nombre aparent de mols» responsable del valor anomal de la pro-
pietat col-ligativa i el «nombre tedric de mols» que hom ha dissolt.

1.4. LA CONDUCTIVITAT ELECTRICA DE LES
SOLUCIONS

Elfenomen de la conductivitat eléctrica de les solucions d’icids,
de bases o de sals era igualment intrigant. La conductivitat d’aques-
tes solucions depén, dbviament, de la concentracié. Aixi, si hom
pren un volum constant de solucié (per exemple, el volum contin-
gut entre dos eléctrodes d’una superficie d’1 cm? separats 1 cm),
pot comprovar que quan la concentracié disminueix també ho fa
la conductivitat (que, en el cas del volum d’1 cm? indicat, rep el
nom de conductivitat especifica), perd ho fa en un grau variable se-
gons el solut que consideri. Hom pot prendre, perd, com a mesura
de referéncia per a cada solut la conductivitat d’aquella solucié que
conté sempre precisament un molt de solut (s’haura de prendre,
doncs, un volum de soluci6 tant més gran com més petita sigui la
concentracid), que és la conductivitat molar, o bé prendre la con-
ductivitat del volum de solucié que conté un equivalent de solut,
que és la conductivitat equivalent. Recordem que ambdés concep-
tes, molar i equivalent, coincideixen en el cas dels electrdlits amb
constituents només univalents, com el clorur de sodi, perd que sén
diferents en casos d’electrdlits de constituents amb altres nombres
de cirrega. Doncs bé, hom observa que la conductivitat equivalent
d’una solucié de qualsevol electrolit augmenta quan hom la dilueix,
és a dir, a mesura que hom va fent la seva concentracié més petita,
i tendeix a un valor maxim anomenat conductivitat equivalent limit
o bé conductivitat equivalent a dilucié infinita, quan la concentra-
ci6 tendeix a zero. La raé entre la conductivitat equivalent a una
certa concentraci6 finita (la de la solucié real que hom estudia)ila
concentracié equivalent limit, raé anomenada a (alfa), sempre és
menor que la unitat. Aquesta rad a es pot relacionar ficilment amb
el factor i de Van’t Hoff. Sigui quin sigui I’electrolit present, quan
la concentracié de la solucié disminueix, el valor de a augmenta 1
tendeix a la unitat quan la concentraci6 s’apropa a zero.
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1.5. LA TEORIA D’ARRHENIUS

Svante Arrhenius publica entre 1883 i 1887 una série de treballs
on desenvolupi amb detall la seva teoria de la dissociacié idnica
dels electrolits en soluci6 aquosa. Aquesta teoria tingué inicialment
molt poca repercussié dins de la comunitat cientifica (Ostwald i
Van’t Hoff en foren excepcions i ’acceptaren de seguida), ja que
la persona que la proposava era massa jove (havia nascut el 1859)
per a ésser tan atrevit: alguns dels conceptes que introduia cons-
tituien novetats radicals que costaven d’admetre, com el concepte
mateix dels ions, particules carregades eléctricament que hom havia
d’acceptar que eren entitats estables en solucié i que eren unes par-
ticules amb carrega eléctrica que havien sorgit de sals que eren eléc-
tricament neutres.

Segons Arrhenius, hom pot explicar a la vegada els valors ano-
mals de les propietats col-ligatives, la conductivitat eléctrica i la va-
riaci6 d’aquesta amb la concentracié si hom admet que en les
solucions dels electrdlits les molécules de solut es dissocien en ions
positius i ions negatius, i que s’estableix un equilibri entre aquella
forma molecular i els ions. Assigni els noms de cations i anions
(que Faraday havia encunyat per designar els agents no identificats
fisicament que transporten el corrent eléctric a través de les solu-
cions) als ions positius i negatius, respectivament. Si considerem
un electrdlit uni-univalent, com el clorur de sodi o I’icid acétic,
Pequilibri que s’estableix en solucié es pot representar per:
BAZ2B* + A S6n els ions els forgats a desplagar-se quan la so-
lucié és sotmesa a un gradient de potencial entre dos eléctrodes; la
conductivitat eléctrica per mol de solut dissolt dependra, dbvia-
ment, del nombre d’ions presents en la solucié problema, a part
d’ésser funcié també de diverses caracteristiques fisiques dels ions
i del solvent.! El nombre d’ions presents a I’estat d’equilibri, per
mol de solut, depén al seu torn de la concentracié: aixi, quan hom
dilueix la solucié fa desplagar I’equilibri de dissociacié cap a la dre-
ta, augmenta el nombre d’ions presents per mol, i augmenta, en
conseqiiéncia, la condutivitat molal. Quan la soluci6 s’acosta a I’es-
tat de dilucié infinita, les molécules de solut tendeixen a estar to-

1. A una concentracié donada, la quantitat d’electricitat transportada per unitat de
temps per un i6 quan és sotmes a un gradient de potencial unitat, rep el nom de mobilitat
idmica; aquesta depen de les dimensions i de la cirrega de Ii6, de la viscositat i la constant
dieléctrica del dissolvent, i de la temperatura.
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talment dissociades en ions, 1 la conductivitat tendeix al seu maxim,
que és la conductivitat molal limit. La raé entre la conductivitat
molal (o equivalent) de la soluci6 problema a una concentracié do-
nada i la conductivitat molal limit (o equivalent limit) ser3, doncs,
igual a la raé dels nombres d’ions presents en les dues solucions
implicades. Atés que en la solucié corresponent al denominador
d’aquesta raé la sal esta totalment dissociada, aquest quocient re-
presenta la fraccié de mol dissociada a la concentracié concreta de
la solucié corresponent al numerador, i rep el nom de grax de dis-
sociacid. A la solucid, per mol d’electrdlit dissolt, hi hauri presents
només 1 — a mols d’electrolit sense dissociar, a mols d’i6 A™ 1 a
mols d’i6 B*; en total, doncs, 1 + a mols, que sén els responsables
dels valors andmals de les propietats col-ligatives d’aquesta solucié.
El valor numéric de (1 + o) resulta igual, precisament, al del factor
i de Van’t Hoff. Si I’electrdlit tingués la férmula general B,,A,, els
nombres serien, per mol posat, 1 - a mols sense dissociar, ma mols
de catié B"* i na mols d’anié6 A™*,ientotal 1 + (m + n - 1)a.

Ostwald, a partir del coneixement del valor del grau de disso-
ciaci6 dedui la constant d’equilibri de la reaccié de dissociacié id-
nica. Per a un electrodlit 1:1, la constant d’equilibri és:

K. = [B*][A7]/ [BA] = (ca)? / (1 - &) = co? / (1 - ).

Aquesta expressié és coneguda amb el nom de lei de la dilucié
d’Ostwald. Hom pot obtenir el valor de a que intervé en aquesta
expressié a partir de les dades experimentals de la conductivitat
equivalent (@ = A / A,) o bé del valor del factor i de Van’t Hoff
resultant de la mesura de les propietats col-ligatives. Hi ha un grup
nombrés d’electrodlits —els que avui coneixem per electrolits fe-
bles— per als quals hom obté amb aquesta expressi6 valors de K
que s6n realment constants, 0 molt aproximadament constants, si-
gui quina sigui la concentraci6 a la qual hom aplica I’expressi6, dins
d’un marge relativament ampli de concentracions, mentre les so-
lucions siguin relativament diluides. Hom pot admetre, doncs, que
el comportament de les solucions d’aquests electrdlits pot ésser ex-
plicat satisfactdriament acceptant la coexisténcia de molécules sen-
se dissociar i d’ions, relacionats uns i altres per un equilibri de
dissociaci6 idnica com I’indicat més amunt. Les solucions de con-
centracions entre, per exemple, 0,1 i 0,5 molar d’aquests electrdlits
tenen valors de la conductivitat eléctrica equivalent molt més bai-
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xos que les corresponents solucions a diluci6 infinita: resulta aixi
que el grau de dissociacié dels soluts que contenen és petit, i que
llur constant de dissociacié també és petita. Perd hi ha un altre grup
nombrés d’electrdlits, els electrolits forts, que donen solucions que
no compleixen la llei de la dilucié d’Ostwald. Si hom aplica aquesta
llei a les solucions d’un electrolit fort de diferents concentracions,
els valors de K obtinguts en cada cas sén molt diferents els uns dels
altres. Solucions d’un electrdlit fort a concentracions de I’ordre de
magnitud esmentat abans presenten conductivitats equivalents que
no sén gaire diferents de la conductivitat equivalent limit corres-
ponent; conseqiientment, els valors de a hi sén forga alts, forga
proxims a la unitat.

Després de les resistencies inicials amb queé topa la teoria de la
dissociacié idnica d’Arrhenius, d’arrels més aviat psicologiques
(atavismes i adhesions a rutines i prejudicis), la variabilitat dels va-
lors de la suposada constant de dissociacié del grup d’electrolits
esmentat (que incloia la majoria de les sals) fou la principal objeccié
que hom posi a aquesta teoria. Una altra, no pas d’importincia
menor, deriva del fet que només siguin les solucions prou diluides
dels electrolits febles les que compleixen la llei de la dilucid, ja
que amb les més concentrades s’obtenen desviacions que augmen-
ten amb la concentracid.

1.6. EL CONCEPTE D’ACTIVITAT

Es un fet forga general, i no solament propi del camp de les
propietats de les solucions que ara estudiem, que les lleis ideals de-
duides a partir de principis senzills siguin vilides només, un cop
fixada una temperatura, a concentracions molt petites, o a pressions
molt baixes si es tracta de gasos, i que en augmentar progressiva-
ment la concentracié o la pressié augmentin correlativament les
desviacions que els sistemes reals presenten respecte a les lleis
ideals. Aquest problema fou tractat d’'una manera general pels es-
pecialistes en termodinamica, i G. N. Lewis, el 1901, introdui el
concepte d’activitat (hom aplica el de fugacitat quan es tracta de
gasos) per a ésser utilitzat en lloc del de concentracié en el tracta-
ment de les solucions reals, com a artifici senzill que permet aplicar
a aquestes les lleis ideals. Definirem I’activitat d’un solut en una
solucié dient que és el nombre (de dimensions homogenies a les
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d’una concentracié) que cal emprar en lloc del valor de la concen-
tracié veritable per tal que la llei ideal pugui ésser aplicada a aquella
soluci6. L™dnica condicié dbvia que ha de complir I’activitat d’un
solut és la de tendir a la concentracié quan aquesta tendeix a zero.
Definirem un coeficient d’activitat com el nombre (sense dimen-
sions) que és el quocient entre I’activitat i la concentracié; quan
aquesta darrera tendeix a zero, el coeficient d’activitat tendeix a la
unitat.

Emprant les activitats en lloc de les concentracions en la llei de
la dilucié d’Ostwald quan aquesta és aplicada a les solucions d’elec-
trolits febles, hom obté uns valors de la constant de dissociacié
(que representarem ara per K,) que sén més aproximadament cons-
tants i ho s6n en un interval de concentracions més extens que quan
s’hi utilitzaven directament les concentracions. Perd I’aplicacié de
la llei d’Ostwald continua tenint limitacions, la més important la
derivada de Pexisténcia d’un grup d’electrdlits (la majoria de les
sals, els acids forts i les bases fortes) que no la compleixen en ab-
solut.

Amb aquest concepte d’activitat era introduit un artifici eficag
per a la reproduccié numérica del comportament dels soluts en
camps molt diversos: no solament en alld que es refereix a propie-
tats col-ligatives i a I’electroquimica, siné també en qiiestions
d’equilibri quimic (que foren aquelles per a les quals fou introduit
el concepte: recordem que Guldberg i Waage, quan enunciaren la
seva llei el 1866, la formularen en funcié de les «masses actives»
dels reactants i no en funcié de llurs concentracions) i en qiiestions
de cinética de reacci6. Quedava, de moment, per resoldre el pro-
blema de com avaluar ’activitat o el coeficient d’activitat en el cas
de cada solut i en cada conjunt de circumstincies. La ruptura
d’aquest front fou I'obra de Debye i de Hiickel.

1.7. ESTRUCTURA CRISTAL-LINA DE LES SALS

Abans de parlar d’aquesta obra hem de recordar algunes fites
rellevants entre els canvis que es produiren dins de les ciéncies fi-
sico-quimiques durant el darrer tombant de segle, en els anys que
transcorregueren entre 1’aparici6 de les publicacions d’Arrhenius i
la de les de Debye i Hiickel. Fou identificat i mesurat I’electré (per
J. J. Thomson, el 1898), fou descobert el proté (1911) i ho foren
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els isdtops dels elements (els primers, els del neé, el 1913),
foren desenvolupades teories nuclears de I’atom pel mateix Thomson
(1904), per E. Rutherford (1911) i, finalment, per N. Bohr (1913),
qui establi els postulats de les drbites estacioniries o nivells d’ener-
gia constant de P’electré en 1’itom d’hidrogen, una extensi6 dels
quals (amb I’addicié del principi d’exclusié de Pauli) permeté in-
terpretar la constitucié electrdnica dels itoms més pesants i donar
una base tedrica a la taula periddica dels elements, de Mendeleiev.
Fou establerta una primera teoria electrostatica de I’enllag quimic
com a resultat de transferéncies d’electrons entre itoms; fou pos-
tulada P’estabilitat relativa de determinades configuracions orbitals,
en particular de la de vuit electrons; fou admesa la possibilitat de
compartici6 d’electrons entre els 3toms com a base de I’enllag co-
valent. Fou descoberta, estudiada i interpretada la radioactivi-
tat (per H. A. Becquerel i P. i M. Curie); foren descoberts els
raigs X (per W. K. Roentgen, el 1895), els quals foren aplicats a
Pestudi dels cristalls, primer per M. von Laue, a Viena (1911), i
després per W. H. i W. L. Bragg, pare i fill, a Londres (1913).

Els experiments de Laue i dels Bragg posaren clarament de ma-
nifest que les sals solides cristal-litzades posseeixen una estructura
reticular on sén els ions constitutius de la sal qui ocupa els vértexs
de la xarxa.

1.8. LA TEORIA DE DEBYE I HUCKEL

Demostrada I’existéncia individual i separada dels ions de les
sals ja en P’estat sdlid, segons acabem de veure, cal admetre que la
dissociacié d’aquestes sals en llurs solucions aquoses ha d’ésser
total o completa, atés que el valor de la constant dieléctrica o
permitivitat relativa de l'aigua, que és molt més gran que el
corresponent a l'aire o al buit, fa que les atraccions i repulsions
interidniques siguin molt més febles dins del dissolvent que fora, i
que desaparegui aixi ’estabilitat de I’edifici cristalli. Si altres fac-
tors no entressin en joc, tindriem que les sals, els electrdlits que
anomenem «forts» en general, donarien per mol el nombre total
d’ions que contenen, i aixd a qualsevol concentracié, amb la qual
cosa tant les variacions de les propietats col-ligatives com la con-
ductivitat equivalent serien independents de la concentracié. Perd
ja hem vist que aixd no ocorre d’aquesta manera: analogament als
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electrolits febles, els valors d’aquelles propietats varien, en efecte,
amb la concentracié i només tendeixen als corresponents a la dis-
sociaci6 idnica total quan la concentracié esdevé molt petita, o, mi-
llor, tendeix a zero.

P. Debye i E. Hiickel partiren d’aquestes consideracions sobre
la dissociacié idnica total de les sals i explicaren (1923) les varia-
cions amb la concentracié que hem esmentat admetent I’existéncia
d’unes forces interidniques també en solucié i fent ds del concepte
de Pactivitat idnica. Aconseguiren explicar quantitativament les va-
riacions indicades de les propietats colligatives dels electrolits
forts, interpretar correctament la conductivitat eleéctrica de les so-
lucions d’aquests electrolits i donar una expressié per al calcul dels
coeficients d’activitat de llurs ions i també del de la sal, definit com
a coeficient d’activitat ionica mitjana.

En una solucié aquosa d’un electrélit uni-univalent, com el clo-
rur de sodi, a la concentracié de ¢ mols per litre, hi ha sempre, per
litre, un total de 2¢ mols d’ions (anions més cations); doncs bé, les
forces interidniques d’atraccié i de repulsié han de donar una re-
sultant que actui de fre dels ions en llurs moviments (sigui el mo-
viment cadtic d’alld que anomenem agitacié térmica, sigui el
moviment orientat vers un eléctrode quan hom ha sotmés la so-
lucié a un gradient de potencial), que actui de fre de tal manera que
disminueixi 'impacte dels efectes dels ions sobre les propietats
que discutim, efectes que resultaran equivalents als d’una solucié
del mateix electrdlit que contingués per litre un nombre d’ions in-
ferior a 2c. Veiem ara de quina manera expliquen els autors es-
mentats aquest efecte de frenatge.

Si considerem un 16 determinat en la solucié d’un electrolit fort,
posem per cas un cati6 de cirrega z*, hem d’admetre que esti im-
mers en un medi que posseeix una cirrega igual i de signe contrari,
", essent neutra com és la solucié globalment. Aquesta carrega z~
de la resta de solucié, que anomenarem atmosfera ionica, esti dis-
tribuida amb simetria esférica al voltant de Ii6 central considerat.
A conseqiiéncia de les atraccions electrostitiques entre ions posi-
tius i negatius, hi ha de mitjana més ions de cirrega de signe di-
ferent que ions de carrega del mateix signe en el veinatge de
qualsevol i6, tants més com més immediat és el veinatge. A con-
seqiiéncia d’aixd, la densitat de cirrega negativa és més gran en la
proximitat de I’i6 central (que hem pres positiu) i va disminuint
radialment en allunyar-nos-en. Els efectes sobre I'i6 central de la
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distribuci6 de cirrega negativa descrita resulten equivalents als que
exerciria la mateixa cirrega distribuida damunt d’una superficie es-
ferica d’un radi determinat, que Debye 1 Hiickel calculen, i que
depén de la concentracié, i és tant més petit com més concentrada
és la solucié. L’atmosfera ionica, representada per aquesta super-
ficie esférica carregada, estd més i més comprimida al voltant de
Ii6 central a mesura que augmenta la concentracié.

Quan hom aplica una diferéncia de potencial a dos eléctrodes
submergits en la soluci6 en estudi, I'i6 central, que hem suposat
positiu, comenga a desplagar-se acceleradament vers el citode fins
a assolir una velocitat uniforme quan la for¢a motriu s’equilibra
amb les forces de fregament, d’acord amb la llei de Stokes. Pero,
simultiniament, ’atmosfera idnica comenga a desplagar-se vers
I’Anode, i des del moment que el centre de cirregues negatives deixa
de coincidir amb el de Ii6 central, siné que queda desplagat al seu
darrera (en el sentit del moviment de I'i6), apareix una forga elec-
trostitica d’atraccib entre 116 1 el centre de les carregues negatives
(tant més gran com més curt és el radi de I’atmosfera idnica) que
provoca una disminucié de la mobilitat idnica d’aquell. Aquest
efecte és anomenat efecte electroforétic, i fou calculat per Debye i
Hiickel. Un altre efecte, anomenat de relaxacié de I’atmosfera 16-
nica deriva del fet que quan sota la influéncia d’un camp electric es
mou 1’16 central, el qual ha d’estar voltat d’una atmosfera de si-
metria esférica, ha de crear constantment atmosfera a la part frontal
de I’esfera, a mesura que I'i6 avanga, i ha de destruir o dispersar
’atmosfera de la part posterior. Aixo equival a transportar carrega
negativa des de la part posterior a la part frontal de I’esfera, és a
dir, en sentit contrari al de les forces del camp eléctric, i implica,
doncs, la realitzacié d’un treball eléctric a expenses de I’energia ci-
nética propia de I'i6.

Les forces que s’oposen a la del camp electric, que quan s’igua-
len a aquest determinen la velocitat uniforme de desplagament de
I’i6, sén, doncs, tres: la de fregament de Stokes i les derivades dels
efectes electroforétic i1 de relaxacié, mentre que a dilucié infinita
només intervé la forga de fregament de Stokes. D’aquestes consi-
deracions Debye i Huckel deduiren una expressié que déna, efec-
tivament, la conductivitat eléctrica real a cada concentracié de
Pelectrdlit fort. Aquesta equacié, perfeccionada posteriorment per
L. Onsager (1927), té la forma segiient:

A=A-a+BA) Ve,
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on A és la conductivitat equivalent, A, el seu valor a dilucié infinita,
¢ és la concentracié 1 A i B s6n dues constants que depenen de la
temperatura i de la constant dieléctrica i la viscositat del solvent.

L’equacié es pot aplicar també als electrolits febles substituint-
hi la concentracié ¢ pel producte ca, és a dir, fent-hi intervenir la
concentracié d’ions lliures realment presents. Aqui es pot remarcar
la diferéncia existent entre els dos termes: fonitzacié (que significa
‘formacié d’ions’) i dissociacid (que es refereix a la separacié dels
ions entre ells), termes que cal no confondre en el llenguatge usual.
En els electrolits febles haurem de dir que la ionitzacié és parcial,
perd la dissociacié idnica hi és sempre completa.

Amb el plantejament establert per Debye i Hiickel de I’atmos-
fera idnica de cirrega de signe oposat al de Iié central, envoltant
aquest i6 central, aquests autors aconseguiren calcular el coeficient
d’activitat idnica. El principi basic del cilcul consisteix a conside-
rar que la dilucié d’una solucié d’un electrdlit fort exigeix un tre-
ball que s’ha de fer per a véncer I’atracci6 electrostatica entre I'i6
central i la seva atmosfera idnica (en diluir la solucié el radi de I’at-
mosfera creix), a més del treball que correspon normalment a
I’energia lliure de dilucié d’una solucié ideal (exempta de forces
interidniques), que és determinat exclusivament per la disminucié
de la concentracié idnica. La diferéncia entre la variaci6 real i la
variaci6 ideal d’energia lliure resulta una mesura del coeficient
d’activitat de Ii6 particular en la solucié donada. La llei limit de
Debye i Hiickel, que déna el logaritme d’aquest coeficient d’acti-
vitat, log f;, en solucions forga diluides, té la forma

log f; = -A 2z} '\/7,

on la constant A és caracteristica del solvent i de la temperatura, z;
és el nombre de cirrega de I'i6 i I és la forga idnica de la solucid,
igual a (1/2) (2 ¢;z;), la qual és una mesura de la intensitat del camp
electric degut als ions de la solucié.

Recordem que, per definicié, el producte del coeficient d’acti-
vitat d’un i per la seva concentracié ens déna actitivitat idnica,
1 que aquesta, també per definicid, és el nombre que cal posar en
lloc de la concentracié en les expressions de les lleis ideals per tal
d’aconseguir que efectivament descriguin la realitat. Entre aixd que
anomenem «lleis ideals» incloem I’expressi6 de la constant d’equi-
libri i les expressions que en deriven: constant de dissociacié acida,
producte idnic de ’aigua, producte de solubilitat, constant d’es-

33



Liquids

tabilitat o de formacié dels complexos, etc., i també I’equacié de
Nernst, que déna el potencial redox d’un sistema en funcié de les
concentracions (no! de les activitats) idniques implicades.

No té sentit, en realitat, parlar de I’activitat d’una sal ni del coe-
ficient d’activitat d’una sal, ni dels d’un icid fort ni d’una base for-
ta, perqué aquests composts no sén dintre de la solucié cap entitat
fisica amb existéncia real, siné que sén un conjunt d’espécies id-
niques independents que hi coexisteixen. Ara bé, si per algun motiu
interessa en algun moment expressar alguna propietat d’una solu-
ci6 en funcié de 'activitat d’aquest conjunt, hom ha de prendre
com a coeficient d’activitat de la sal (o de I'acid, o de la base) la
mitjana geometrica dels coeficients d’activitat idnica dels ions im-
plicats.

L’expressi6 anterior del logaritme del coeficient d’activitat io-
nica rep el nom de llei limit de Debye-Hiickel, perqué és vilida
només en condicions limit, és a dir, a concentracions idniques molt
petites (encara que no es poden posar limits precisos, podem dir
que per dessota de concentracions centimolars o mil-limolars) en
medis de forga idnica relativament baixa. Hom ha deduit exten-
sions de la llei limit vilides a concentracions més grans. Una ex-
pressié molt emprada és

logf,~=—Az,~2\/7/(l +Ba,~\/7),

on B és una constant caracteristica del solvent i 4; és el radi de I'i6
en solucié (no el radi idnic cristal-logrific, que es troba facilment
a les taules; siné el radi de I'i6 solvatat, que és quelcom que resulta
dificil de definir i d’avaluar). Amb aquesta expressié, el camp
d’aplicaci6 de la teoria s’estén a concentracions lleugerament su-
periors. Ulteriors extensions comporten afegir sumands que sén
funcié de' potencxes creixents de la forga idnica, amb coeficients nu-
merics empirics ('equacié de Shedlovski i la de Davies inclouen un
sol terme addicional, de la forma CI, on C és un d’aquests coefi-
cients empirics), les quals, si bé permeten obtenir resultats més va-
lids a concentracions més grans, compliquen notablement el calcul
perque exigeixen I’avaluacié prévia d’aquests parimetres empirics.

s aplicable a forces idniques altes (de 0,5 a 3,5 molar) ’equacié
de Guggenheim-Scatchard, anomenada també de les interacccions
ioniques especifiques. Al terme limit de Debye-Hiickel, que té en
compte només les interaccions electrostitiques a distancies relati-
vament grans, s’hi afegeix la suma de totes les interaccions espe-
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cifiques que es produeixen a distancies relativament curtes entre
tots els diferents ions de cirregues de signes oposats que coexis-
teixen en una soluci6 complexa. La interaccié especifica a curta dis-
tincia és influida per la natura quimica de cada espécie idnica i per
la seva configuracié espacial; aquesta interaccié es pot expressar
per una série de poténcies creixents de la molaritat (série del virial),
perd com a primera aproximacié E. A. Guggenheim i G. Scatchard
(1966) en prenen en consideracié només el primer terme. L’equacié
pren la forma

logfi=-2z?D + S € (j, b, [) my,

on D és el terme de Debye-Hiickel i la sumacié s’estén a tots els &
ions presents; els termes € s6n els coeficients d’interaccié entre
els ions k i j. El problema consisteix ara en la determinacié o ava-
luacié d’aquests coeficients d’interaccid.

Equacions més sofisticades (K. S. Pitzer, 1973) prenen, per a
cada interaccié especifica, els dos primers termes del virial, i in-
clouen a cada sumand una funcié explicita que déna la dependéncia
del coeficient d’interaccié amb la forga idnica.

1.9. FORMACIO DE PARELLS IONICS. TEORIA DE
BJERRUM

En el moviment desordenat dels ions a P'interior de la solucié
aquosa d’una sal, segons el model cadtic de I’agitacié térmica, es
produeixen evidentment creuaments de trajectories o, dit d’altra
manera, xocs interidnics. Aquests xocs, necessiriament, sén ine-
listics, atés que les particules que xoquen duen sengles carregues
eléctriques. Hi hauri, doncs, xocs de dues classes. Una, quan sén
del mateix signe les cirregues dels ions que s’acosten; aleshores, la
forga de repulsi6 creix ripidament en apropar-se els ions, I’energia
potencial del camp contraresta llur energia cinética i fa impossible
un ulterior apropament (usualment abans que no es produeixi el
contacte real entre les dues esferes hipotétiques amb que represen-
tem els ions), ans al contrari, els obliga a allunyar-se de nou. L’altra
classe de xoc es produeix quan les cirregues dels ions que s’apro-
pen sén de signe contrari. Aleshores la forga d’atracci6 electros-
titica arriba a ésser molt gran si la distincia interidnica és prou
petita, i I’energia cinética que tindrien els ions sortints si el xoc fos
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elastic no és suficient per a permetre’ls sortir. Cal un subministra-
ment addicional d’energia (altres ions o les molécules del solvent
poden aportar-lo) perqueé aquell parell se separi. Tenim, doncs, en
la solucié la formacié d’un cert nombre de parells idnics (que po-
den ésser neutres o no esser-ho, segons el ba.lang de carregues), que
s6n d’existéncia transitdria, que per aixd mateix no poden ésser
considerats entitats quimiques veritables, perd que sén presents en
la solucié en una proporcié constant en el temps i dependent de la
temperatura (de la qual depén I’energia cinética mitjana dels ions
en moviment i la constant dieléctrica del solvent), i que contri-
bueixen a determinar els valors de les propietats de la solucié. Per
exemple, si s6n parells idnics neutres no contribueixen en absolut
al transport de corrent eléctric, és a dir, a la conductivitat eléctrica.

En la deduccié de la llei limit de Debye i Hiickel no sén tinguts
en compte aquests parells idnics. Hom hi admet que I’energia d’in-
teraccié electrostatica (el producte de la cirrega d’un i6 pel valor
del potencial creat per I’i6 central al punt on aquell 16 és situat) és
feble en comparacié amb I’energia d’agitacid térmica, k7. Per aixd
hem remarcat sota I’epigraf precedent que la llei de Debye-Hiickel
té en compte només interaccions a distincies relativament grans.
D’una manera més general, hem de fer observar que aquella hi-
potesi no és acceptable quan es tracta d’ions de radi petit i de car-
rega gran, ni tampoc ho és quan es tracta de solvents de constant
dieléctrica baixa.

Si no s’accepta aquella hipdtesi, la deduccié rigorosa de les fun-
cions de distribuci6 radial del nombre d’ions presents en un ele-
ment de volum, ndV (on 7 és el nombre d’ions amb cirrega del
mateix signe que I'i6 central i, alternativament, amb carrega de sig-
ne contrari) va per vies diferents i, encara que déna resultats sem-
blants als obtinguts per Debye-Hiickel per a distincies inter-
ioniques grans quan es tracta dels ions de cirrega del mateix
signe, per contra, en el cas dels ions de signe contrari al de I'i6 cen-
tral déna una funcié diferent a distincies petites, que presenta un
minim situat a una distancia 7,, que depén de la carrega dels ions,
de la constant dieléctrica del solvent i de la temperatura. Per a ions
univalents en aigua, a 18 °C, ,, = 3,52 A. El treball de separacié
de les cirregues a aquesta distincia supera impliament I’energia ci-
nética mitjana dels ions per grau de llibertat, i, per a distincies me-
nors, el treball de separacié creix rapidament. N. Bjerrum (1926)
proposi que tots els ions de signe oposat els centres dels quals es-
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a parells ionics. A distancies superiors, els ions sén considerats lliu-
res i els és aplicable la teoria de Debye-Hiickel. En aigua, ions re-
lativament voluminosos, com el K* i el CI7, la suma dels radis dels
quals és superior al valor de 7,, pricticament no s’associen. Perd
ions de valéncia més gran i de radi més petit ho fan, i en extensions
apreciables. El nombre mitja d’ions susceptibles d’aparellar-se amb
un i6 determinat és el grau d’associacié. Aquest grau és igual al
nombre d’ions presents en el volum comprés entre les esferes de
radi 2 (suma dels radis idnics) i 7,, (més enlli de la qual ja no hi ha
associacié), nombre que hom pot relacionar directament amb la
constant d’equilibri d’una reaccié d’associacié (que seria formal-
ment idéntica a una reaccié de dissociacié escrita de dreta a es-
querra).

Com hem dit, el parell idnic és només una associacié transitdria
entre ions de cirregues oposades, perd a causa del caricter aleatori
de P’agitaci6 térmica dels ions, la solucié conté una fraccié constant
d’ions associats. En medis de forga idnica alta, que solen ésser els
emprats per a I’estudi dels equilibris quimics, el fort excés de la sal
de fons afavoreix I’associacié de les espécies objecte d’estudi amb
els ions d’aquesta sal, la qual cosa pot introduir errors notables.

En les discussions de N. Bjerrum i en les conclusions numeé-
riques subsegiients existeix una indeterminacié greu en relacié amb
el valor que s’ha d’assignar al radi idnic: s’han de tractar els ions
com a ions nus? o, si es tracten com a ions solvatats, on s’acaba
Iesfera de solvatacié?

La consideracié d’aquesta qiiestié condui, primer, E. Grunwald
(1954) a distingir entre diversos tipus de parells idnics, segons la
manera de mantenir, en aparellar-se, I’esfera de solvatacié indivi-
dual de cada i6. Actualment, en relacié amb aquest comportament,
hom distingeix tres tipus de parells 1dnics:

— parells idnics solts o separats pel solvent, en els quals cada i6
conserva integra la seva esfera de solvatacié;

— parells idnics de solvent compartit, en els quals els dos ions
estan separats per una sola capa de solvent, que forma part simul-
tiniament de I’esfera de solvatacié d’ambdés;

— parells idnics de contacte, en els quals els ions estan en con-
tacte directe, envoltats per una esfera de solvatacié dnica comuna.

Molt recentment (1991), ha estat identificat un altre tipus de
parell idnic, el parell idnic interpenetrat, en el qual un dels dos ions,
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de volum petit, entra a I’interior d’una cavitat estructural de I’altre
i6, de volum gros, de manera que el volum de Van der Waals del
parell és més petit que la suma dels volums dels dos ions senzills.

Atés que a les esferes de solvataci6 dels dos ions membres d’un
parell idnic les molécules d’aigua (i de qualsevol solvent polar en
general) estan ordenades diferentment, en el pla equatorial perpen-
dicular a la linia que uneix els centres del cati6 i I’ani6 del parell
idnic es crea una zona d’indefinicié estructural del solvent que pro-
voca un augment relatiu del volum molar del parell solvatat. Ha
estat observat que ions que contenen un fragment hidréfob, com
els ions de tetraalquilamoni o els alquilcarboxilats de cadenes al-
quiliques llargues, o també els parells idnics formats per ions
d’aquests tipus, exerceixen una interaccié6 hidrofoba (atractiva)
amb solvents estructurats, com ’aigua, superposada a les interac-
cions electrostitiques. En aquests casos, la part que conté la cirrega
idnica i la part hidrofoba s’envolten amb capes de solvataci6 or-
denades diferentment, i creen heterogeneitat en el si del solvent.

Tota aquesta branca de la quimica de les solucions té una im-
portincia forga general quan es tracta d’interpretar el comporta-
ment de solucions d’ions orginics voluminosos o de composts
complexos voluminosos, en aigua o en altres solvents. El seu in-
terés en el camp de les solucions aquoses no massa diluides és
indubtable, i augmenta encara quan es tracta de solucions en sol-
vents de baixa constant dieléctrica.
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