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GUÍA 8.  EQUILIBRIO DE FASES MULTICOMPONENTE. DISOLUCIONES IDEALES Y 

REALES. 

Competencias específicas 

Entender qué es una disolución ideal, y sus propiedades termodinámicas 

Aplicar la ley de Raoult al equilibrio de fases líquido-vapor, de sistemas binarios, en disoluciones 

ideales. 

Entender el diagrama de fases 𝑃 − 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑜𝑠𝑖𝑐𝑖ó𝑛 y 𝑇 − 𝑐𝑜𝑚𝑝𝑜𝑠𝑖𝑐𝑖ó𝑛 en el equilibrio líquido-vapor. 

Aplicar la ecuación de Gibbs-Duhem para disoluciones no ideales. 

Definir las propiedades coligativas  y las de cantidades molares parciales de las disoluciones no 

ideales 

 

SINOPSIS 

El en apartado anterior vimos el equilibrio de fases de sistemas de un solo componente, los cuales 

describimos a partir de diagramas de fases 𝜇 − 𝑇 y 𝑃 − 𝑇, así como la regla de fases de Gibbs. En 

esta guía se estudia el equilibrio de fases líquido-vapor de sistemas de dos componentes, comúnmente 

denominados, “sistemas multicomponentes”. Primero se abordaran las propiedades molares de las 

disoluciones ideales y no ideales. Luego se estudiará la termodinámica del equilibrio líquido-vapor 

de mezclas binarias de compuestos volátiles con la Ley de Raoult, y finalmente la termodinámica del 

equilibrio líquido-vapor de una mezcla binaria de un compuesto volátil y otro compuesto no volátil, 

donde se desprenden las propiedades coligativas de disoluciones acuosas. 

 

Disoluciones ideales 

Una disolución ideal es aquella en la cual  los componentes que la forman tienen estructura química 

similar, de manera que las interacciones moleculares soluto-solvente, son de la misma magnitud que 

la interacciones moleculares soluto-soluto y solvente-solvente. 

Vamos a considerar disoluciones líquidas, entonces cuando 2 líquidos volátiles A y B se mezclan a 

temperatura y presión constante y forman una disolución ideal, la energía libre de mezcla viene dada 

por la siguiente ecuación: 

∆𝐺𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = 𝑅𝑇 ∑ 𝑛𝑖

𝑖

𝑙𝑛𝑥𝑖 = 𝑅𝑇(𝑛𝐴 ln 𝑥𝐴 + 𝑛𝐵 ln 𝑥𝐵) 

Es la misma ecuación vista en la guía 6, cuando se estudió la mezcla de gases ideales (ecuación 6.14) 

(8.1) 
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Figura 8.1. Disolución ideal a temperatura y presión constante. 

La definición de disolución ideal a nivel molecular, es la formación de una disolución homogénea 

ideal a partir de sus componentes puros a temperatura y presión contantes, donde las interacciones 

moleculares de mezcla son de la misma magnitud que las interacciones moleculares de sus 

componentes puros no mezclados. 

Propiedades termodinámicas de disoluciones ideales. 

De la definición de disolución ideal podemos sacar las siguientes apreciaciones 

Ya que las interacciones moleculares de mezcla no son importantes, entonces la transferencia de calor 

de mezcla se anula 𝑞𝑃 = 0. Dado que la formación y rompimiento de interacciones moleculares se 

manifiesta por la transferencia de calor, entonces la variación de entalpía de mezcla para disoluciones 

ideales es cero, igual que la variación de energía interna.  

La variación de entropía de mezcla siempre será positiva, pues la ecuación 8.1 indica que la energía 

libre de mezcla siempre será negativa, pues el logaritmo natural de una fracción es siempre negativo, 

∆𝐺𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 < 0. Así la entropía de mezcla de disoluciones ideales se expresa igual que la ecuación 

6.16: 

∆𝐺𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = ∆𝐻𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 − 𝑇∆𝑆𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 

∆𝑆𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = −(∆𝐺𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 − ∆𝐻𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎)/𝑇 = −(∆𝐺𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 − 0)/𝑇 

∆𝑆𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = −
∆𝐺𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎

𝑇
  

Entonces las propiedades termodinámicas de mezcla en disoluciones ideales se resumen como: 

 ∆𝐺𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 < 0;  Proceso espontáneo 

 ∆𝑆𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 > 0;  Proceso favorable, desde que la entropía aumenta. 

 ∆𝐻𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = 0; Mezcla isotérmica de disoluciones ideales 

 ∆𝑈𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = 0; Mezcla isotérmica de disoluciones ideales 

 ∆𝑉𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = 0; El volumen de mezcla es aditivo. 

El hecho de que la variación del volumen de mezcla sea cero, implica que si mezclamos 1 litro  de 

tolueno con 1 litro de benceno, el volumen de mezcla ideal son 2 litros, contrario a lo que pasa en 

disoluciones no ideales, donde existen desviaciones positivas ∆𝑉𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 > 0, y desviaciones negativas 

∆𝑉𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 < 0. En términos termodinámicos, según la ecuación 2.12: ∆𝐻 = ∆𝑈 + 𝑃∆𝑉, entonces la 

variación de volumen de mezcla de disoluciones ideales es cero: 

(8.2) 
 

(8.3) 
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∆𝑉𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = (∆𝐻𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 − ∆𝑈𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 )/𝑃 = (0 − 0)/𝑃 = 0 

A partir de la ecuación 6.10, se puede dar la definición termodinámica de disolución ideal: 

𝜇𝑖
𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎(𝑇, 𝑃) = 𝜇𝑖

∗(𝑇, 𝑃) + 𝑅𝑇 ln  𝑥𝑖 

En una disolución ideal el potencial químico de cada componente 𝑖, de la mezcla obedece a la 

ecuación 8.4 para un rango de temperatura y presión. Para una disolución ideal 𝜇𝑖
∗, es el 

potencial químico del líquido puro a cierta temperatura, y se define a partir de sus condiciones 

estándar, el superíndice asterisco, denota que es el potencial químico de una sustancia pura: 

𝜇𝑖
0(𝑇, 𝑃) = 𝜇𝑖

∗(𝑇, 𝑃) 

Hay algunos ejemplos de disoluciones binarias ideales, y que cumplen con las propiedades 

termodinámicas antes mencionadas, por ejemplo, una disolución benceno-tolueno, o hexano-

ciclohexano. Para este curso de Fisicoquímica solo se ven las mezclas binarias, en cursos posteriores 

como equilibrio de fases, se ven sistemas multicomponentes ternarios. 

LEY DE RAOULT 

Para una disolución ideal, compuesta por dos líquidos volátiles A y B, la presión parcial, 𝑃𝑖 , de cada 

componente (𝑖) encima del líquido se expresa mediante la Ley de Raoult: 

𝑃𝑖 = 𝑥𝑖𝑃𝑖
∗ 

Donde 𝑃𝑖 , es la presión parcial de cada uno de  los componentes volátiles de la mezcla binaria, 𝑃𝑖
∗, es 

la presión del disolvente puro a cierta temperatura, y 𝑥𝑖, es la fracción molar de cada uno de los 

componentes de la mezcla. 

Como es una disolución binaria, 𝑖 = 1,2  y la fracción molar 𝑥𝑖, de mayor valor en la mezcla se le 

denomina disolvente, y la de menor valor de 𝑥𝑖 , se denomina soluto: 

0 ≤ 𝑥𝑖 ≤ 1 

 

Figura 8 2. Equilibrio líquido-vapor o sólido-vapor en un sistema cerrado. 

El equilibrio líquido-vapor mostrado en la figura 8.2 obedece a la ley de Raoult, ya que vamos a 

suponer que los componentes de la mezcla binaria A y B, son volátiles y miscibles en toda sus 

proporciones. 

Según la ecuación 7.7 el equilibrio de fases se alcanza cuando los potenciales químicos de cada fase 

se igualan: 

(8.4) 
 

(8.5) 
 

(8.6) 
 

(8.7) 
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𝜇𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 = 𝜇𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟 

La ecuación 6.8 mostraba que el potencial químico en una mezcla de gases ideales, era proporcional 

al logaritmo de la presión parcial en la fase vapor: 

𝜇𝑖
𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟(𝑇, 𝑃) = 𝜇𝑖°(𝑇, 𝑃) + 𝑅𝑇 𝐼𝑛

𝑃𝑖

𝑃°
 

Esta ecuación expresa que el potencial químico de la fase de vapor de la figura 8.2, está en términos 

del potencial químico a condiciones estándar, 𝜇𝑖°, y la presión parcial en la fase de vapor, 𝑃𝑖 . 

Reemplazando la ecuación 8.9, en la ecuación 8.8: 

𝜇𝑖
𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛(𝑇, 𝑃) = 𝜇𝑖°(𝑇, 𝑃) + 𝑅𝑇 𝐼𝑛

𝑃𝑖

𝑃°
 

Para un líquido puro i, en equilibrio de fases con su fase vapor: 𝜇𝑖 (𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛)
∗ = 𝜇𝑖 (𝑣𝑎𝑝𝑜𝑟)

∗ = 𝜇𝑖
∗ el 

potencial químico de la sustancia pura es el mismo, que en términos de la ecuación 8.10: 

𝜇𝑖
∗ = 𝜇𝑖°(𝑇, 𝑃) + 𝑅𝑇 ln

𝑃𝑖
∗

𝑃°
 

𝜇𝑖° = 𝜇𝑖
∗ − 𝑅𝑇 ln

𝑃𝑖
∗

𝑃°
 

Reemplazando en la ecuación 8.10: 

𝜇𝑖
𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛(𝑇, 𝑃) = (𝜇𝑖

∗ − 𝑅𝑇 ln
𝑃𝑖

∗

𝑃°
) + 𝑅𝑇 ln

𝑃𝑖

𝑃°
 

𝜇𝑖
𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛(𝑇, 𝑃) = 𝜇𝑖

∗ + 𝑅𝑇 (ln
𝑃𝑖

𝑃°
− ln

𝑃𝑖
∗

𝑃°
) 

𝜇𝑖
𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 = 𝜇𝑖

∗ + 𝑅𝑇 ln
𝑃𝑖

𝑃𝑖
∗ 

Donde 𝑃𝑖
∗, es la presión de disolvente puro y 𝑃𝑖 es la presión parcial de cada componente de la figura 

8.2. Aplicando la ley de Raoult a la ecuación 8.15: 

𝜇𝑖
𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 = 𝜇𝑖

∗ + 𝑅𝑇 ln
𝑥𝑖𝑃𝑖

∗

𝑃𝑖
∗  

𝜇𝑖
𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 = 𝜇𝑖

∗ + 𝑅𝑇 ln 𝑥𝑖 

La ecuación 8.16 relaciona el potencial químico de un componente de una disolución ideal, con el 

potencial químico de la forma líquida del componente i, y la fracción molar en la fase líquida de dicho 

componente en la mezcla. Esta ecuación es válida para describir la termodinámica de las disoluciones 

en las que todos los componentes involucrados de la disolución son volátiles y miscibles en todas 

sus proporciones. 

 

(8.8) 
 

(8.9) 
 

(8.10) 
 

(8.11) 
 

(8.12) 
 

(8.13) 
 

(8.14) 
 

(8.15) 
 

(8.16) 
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Presiones parciales en mezclas binarias. 

Considerando la mezcla binaria de la figura 8.2, y aplicando la ley de Raoult para este sistema: 

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 = 𝑃𝐴+𝑃𝐵 = 𝑥𝐴𝑃𝐴
∗ + 𝑥𝐵𝑃𝐵

∗=𝑥𝐴𝑃𝐴
∗ + (1 − 𝑥𝐴)𝑃𝐵

∗ = 𝑥𝐴𝑃𝐴
∗ + 𝑃𝐵

∗ − 𝑥𝐴𝑃𝐵
∗ 

Donde se expresa todo en términos de las presiones parciales de los componentes de una mezcla 

binaria A + B y la composición del componente A en fracción molar: 

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 = 𝑃𝐵
∗ + (𝑃𝐴

∗ − 𝑃𝐵
∗)𝑥𝐴 

Una gráfica de la presión total del sistema, en función de la composición de A,  a temperatura 

constante da una función lineal 𝑌 = 𝑚𝑥 + 𝑏, donde el intercepto es la presión del disolvente puro del 

componente B, 𝑃𝐵
∗ . En la figura 8.3 se muestra la gráfica de la presión total en función de la 

composición de A, en la fase líquida. El componente más volátil es A, debido a que a cierta 

temperatura fijada, la presión de vapor pura es mayor a la presión de vapor puro del componente B, 

𝑃𝐴
∗ > 𝑃𝐵

∗. De manera que el componente A, tendrá una temperatura de ebullición menor al 

componente B, 𝑇𝑏,𝐴 > 𝑇𝑏,𝐵. 

 

Figura 8 3. Presión del sistema en función de la composición del componente A, en la fase líquida. 

La ley de Raoult también se puede expresar en términos de la composición en la fase de vapor 𝒚𝒊, 

que también es una fracción molar, y se define a partir de la presión parcial de un componente volátil, 

sobre la presión total del sistema: 

yi =
Pi

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
 

Reemplazando la ley de Raoult y la 8.18, en la ecuación 8.19, para el componente A: 

yA =
𝑃𝐴

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
=

𝑥𝐴 𝑃𝐴
∗

𝑃𝐵
∗ + (𝑃𝐴

∗ − 𝑃𝐵
∗)𝑥𝐴

 

Ecuación que relaciona la composición del componente A en la fase vapor, yA, con la composición 

en la disolución  𝑥A y las presiones parciales puras de los componentes puros, 𝑃𝐴
∗ y 𝑃𝐵

∗ . Despejando 

la fracción molar del componente A en la disolución: 

𝑥A =
yA 𝑃𝐵

∗

𝑃𝐴
∗ + (𝑃𝐵

∗ − 𝑃𝐴
∗)yA

 

(8.17) 
 

(8.18) 
 

(8.19) 
 

(8.20) 
 

(8.21) 
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Reemplazando la ecuación 8.21 en la ecuación 8.18, se encuentra la ecuación que relaciona la presión 

total del sistema con la composición en la fase de vapor: 

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 =
𝑃𝐴

∗𝑃𝐵
∗

𝑃𝐴
∗ + (𝑃𝐵

∗ − 𝑃𝐴
∗)yA

  

Despejando la composición en la fase de vapor: 

yA =
𝑃𝐴

∗𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 − 𝑃𝐴
∗𝑃𝐵

∗

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 (𝑃𝐴
∗ − 𝑃𝐵

∗)
  

Es decir que a cierta temperatura, la composición de la fase de vapor de una disolución ideal, se puede 

calcular con las presiones puras de los componentes de la mezcla y la presión total del sistema. Las 

ecuaciones 8.18, 8.20, 8.21, 8.22 y 8.23 son conocidas como las ecuaciones de Raoult para 

disoluciones ideales. 

 

EJEMPLO 8.1. Aplicación de la ley de Raoult. 

Una disolución ideal formada por dos líquidos volátiles A y B tiene una presión total de 0.900 bar, en 

un sistema cerrado a 25ªC, donde la composición en la fase vapor es 𝑦𝐴 = 0.450 y la composición en 

la disolución es 𝑥𝐴 = 0.650. Calcule la presión de vapor de A y B puros a esta temperatura. 

Solución 

Nos dan información de la composición de la mezcla y nos piden calcular las presiones de vapor 

puras de los componentes A y B, de manera que hay que usar las ecuaciones de Raoult, porque se 

trata de una disolución ideal. Con la ecuación 8.20 es posible calcular la presión pura de A o B, y 

luego 8.21, calculamos la otra presión pura: yA =
𝑃𝐴

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
=

𝑥𝐴 𝑃𝐴
∗

𝑃𝐵
∗ +(𝑃𝐴

∗ −𝑃𝐵
∗ )𝑥𝐴

 

yA =
𝑥𝐴 𝑃𝐴

∗

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
⟹  𝑃𝐴

∗ =
yA 𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙

𝑥𝐴
=

(0.450)(0.900 𝑏𝑎𝑟)

0.650
= 𝟎. 𝟔𝟐𝟑 𝒃𝒂𝒓 

𝑥A =
yA 𝑃𝐵

∗

𝑃𝐴
∗ + (𝑃𝐵

∗ − 𝑃𝐴
∗)yA

⟹ 0.650 =
0.450 𝑃𝐵

∗

𝑃𝐴
∗ + (𝑃𝐵

∗ − 𝑃𝐴
∗)0.450

 

 𝑃𝐵
∗

𝑃𝐴
∗ =

0.650 (1 − 0.450)

0.450 (1 − 0.650)
= 2.27 

 𝑃𝐵
∗ = 2.27  𝑃𝐴

∗ = 2.27 (0.623 𝑏𝑎𝑟) = 𝟏. 𝟒𝟏𝟒 𝒃𝒂𝒓 

 

Una gráfica de la presión total del sistema en función de la composición en fase líquida y en fase de 

vapor se muestra a continuación: 

(8.22) 
 

(8.23) 
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Figura 8.4. Presión del sistema en función de la composición del componente A, (a) en función de la fracción molar en 
fase líquida, 𝒙𝑨, (b) en función de la composición en fase de vapor , 𝒚𝑨. 

La unión de las dos gráficas mostradas en la figura 8.4 es lo que da lugar a un diagrama de fases 

presión-composición: 

 

Figura 8.5. Diagrama de fases 𝑷 − 𝒛. La línea azul es la línea de puntos de burbuja, y la línea roja se denomina línea de 
puntos de rocío. En el área entre estas dos líneas se establece el equilibrio líquido vapor, donde se puede cambia de 
fase aumentando o disminuyendo la presión.  

En el diagrama de fases 𝑃 − 𝑧, se muestran 3 áreas importantes, que es la fase líquida, todo el área 

por encima de la línea azul; la fase vapor, que es toda el área por debajo de la curva roja, y la zona de 

saturación líquido-vapor, donde coexisten las dos fases en equilibrio. Este diagrama de fases nos 

muestra que puede existir un cabio de fase sin variar la temperatura. Por ejemplo, si nos amos por la 

línea vertical negra que está marcada por los puntos habría un cambio de fase a temperatura constante. 

En el punto a) tenemos un líquido puro a cierta presión, pero si se disminuye drásticamente esa presión 

del sistema, llegamos al punto b) donde aparecen los primeros puntos de burbuja, y seguimos 

disminuyendo la presión hasta el punto c), donde todo el líquido ya ha cambiado de fase, y en ese 

punto tenemos los puntos de rocío, que es una línea de equilibrio de fases. Al seguir disminuyendo la 

presión obtenemos una sola fase de vapor, marcada con el punto d). Todo el proceso descrito es lo 

que se denomina cambio de fase a presión reducida. 

La composición media, 𝒛𝑨 es la composición total del componente A, en términos de la fase líquida 

y la fase de vapor y se expresa mediante la cantidad total del componente A en la mezcla: 

(8.24) 
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𝑧𝐴 =
𝑛𝐴,𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙

𝑛 𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
=

𝑛𝐴
𝐿í𝑞𝑢𝑖𝑑𝑜

+ 𝑛𝐴
𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟

𝑛𝐴
𝐿í𝑞𝑢𝑖𝑑𝑜

+ 𝑛𝐵
𝐿í𝑞𝑢𝑖𝑑𝑜

+ 𝑛𝐴
𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟

+ 𝑛𝐵
𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟 

La composición media se utiliza para calcular la composición de la mezcla binaria en la zona de 

saturación líquido-vapor. En el diagrama de fases, la composición media del componente arriba de la 

línea azul, es la misma fracción molar en fase líquida, 𝑧𝐴 = 𝑥𝐴. Debajo de la línea roja, donde todo 

es vapor, la composición media es la fracción molar en fase gaseosa, 𝑧𝐴 = 𝑦𝐴. Pero en la zona de 

saturación, la composición de cada componente se calcula con la regla de la palanca. 

REGLA DE LA PALANCA 

La regla de la palanca se usa para calcular la composición en la región de coexistencia de las dos 

fases, es decir, se usa para determinar qué fracción del sistema está en fase líquida y qué fracción del 

sistema está en fase vapor. Se expresa matemáticamente de la siguiente manera: 

𝑛𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
𝐿í𝑞𝑢𝑖𝑑𝑜(𝑧𝐴 − 𝑥𝐴) = 𝑛𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙

𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟(𝑦𝐴 − 𝑧𝐴) 

A la ecuación 8.25 se le denomina regla de palanca, en analogía a un par de fuerzas que actúan 

sobre una palanca, es una igualdad que relaciona la composición media del componente A, 𝑧𝐴; la 

composición en la fase líquida, 𝑥𝐴 ; y la composición en la fase de vapor, 𝑦𝐴 . Todo en función del 

componente A, aunque como todas son fracciones molares, siempre se cumple que: 

𝑧𝐴 + 𝑧𝐵 = 1  

𝑥𝐴 + 𝑥𝐵 = 1 

𝑦𝐴 + 𝑦𝐵 = 1 

De manera que en una mezcla binaria de dos componentes A y B volátiles y miscibles en todas sus 

proporciones, con la regla de la palanca, las ecuaciones de Raoult, y la ecuación 8.26 es posible 

calcular la composición en el equilibrio líquido-vapor. 

EJEMPLO 8.2. Ecuaciones de Raoult y regla de la palanca 

Una disolución ideal formada por clorobutano y bromobutano, tiene las siguientes presiones de vapor 

puras a 0ºC, 𝑃𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜
∗ =3790 Pa y 𝑃𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜

∗ =1394 Pa. A estas condiciones se tiene una composición 

en la fase de vapor de 𝑦𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 = 0.750. 

a. Calcule la presión total si la disolución está en un sistema cerrado. 

b. Calcule la composición en la disolución. 

c. ¿Qué valor debe tener 𝑧𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 para que 4.86 moles de líquido y 3.21 moles de vapor tengan 

una presión total, que corresponde a la presión calculada en el literal (a)? (Tener cuidado en 

éste cálculo, ya que la composición es diferente a la del literal (a)). 

Solución 

a. Con las ecuaciones de Raoult, y la regla de la palanca (ecuación 8.25) se resuelve el problema: 

yA =
𝑃𝐴

∗𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 − 𝑃𝐴
∗𝑃𝐵

∗

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 (𝑃𝐴
∗ − 𝑃𝐵

∗)
⟹ ycloro =

𝑃𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜
∗ 𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 − 𝑃𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜

∗ 𝑃𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜
∗

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 (𝑃𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜
∗ − 𝑃𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜

∗ )
 

De esta ecuación se despeja la presión total del sistema. 

(8.25) 
 

(8.26) 
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0.750 =
(3790 𝑃𝑎)𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 − (3790 𝑃𝑎)𝑃𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜

∗

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 (3790 𝑃𝑎 − 1394 𝑃𝑎)
 

 

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 =
(3790 𝑃𝑎)(1394 𝑃𝑎)

(3790 𝑃𝑎 − 0.750(3790 𝑃𝑎 − 1394 𝑃𝑎))
= 𝟐𝟔𝟓𝟏 𝑷𝒂 

 

b. Con la ecuación 8.18 se calcula la composición en la fase líquida: 

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 = 𝑃𝐵
∗ + (𝑃𝐴

∗ − 𝑃𝐵
∗)𝑥𝐴 ⟹ 𝑥𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 =

𝑃𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 − 𝑃𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜
∗

𝑃𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜
∗ − 𝑃𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜

∗ =
2651 𝑃𝑎 − 1394 𝑃𝑎

3790 𝑃𝑎 − 1394 𝑃𝑎
 

𝑥𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 = 𝟎. 𝟓𝟐𝟓          
𝑥𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 + 𝑥𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜 = 1 ⟹  𝑥𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜 = 1 − 𝑥𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 = 1 − 0.525 = 𝟎. 𝟒𝟕𝟓 

 

c. Con la ecuación 8.25 se calcula la composición media, 𝑧𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 a 0ºC: 

𝑛𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
𝐿í𝑞𝑢𝑖𝑑𝑜(𝑧𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 − 𝑥𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜) = 𝑛𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙

𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟(𝑦𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 − 𝑧𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜) 

 

𝑧𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 =
𝑛𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙

𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟𝑦𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 + 𝑛𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
𝐿í𝑞𝑢𝑖𝑑𝑜𝑥𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜

 𝑛𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙
𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟 + 𝑛𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙

𝐿í𝑞𝑢𝑖𝑑𝑜
 

 

𝑧𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 =
(3.21 𝑚𝑜𝑙)0.750 + (4.86 𝑚𝑜𝑙)0.525

 3.21 𝑚𝑜𝑙 + 4.86 𝑚𝑜𝑙
= 𝟎. 𝟔𝟏𝟒 

 

𝑧𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 + 𝑧𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜 = 1 ⟹  𝑧𝑏𝑟𝑜𝑚𝑜 = 1 − 𝑧𝑐𝑙𝑜𝑟𝑜 = 1 − 0.614 = 𝟎. 𝟑𝟖𝟔 

 

Diagrama de fases temperatura-composición  

El diagrama de fases 𝑃 − 𝑧, no es tan ampliamente usado como el diagrama de fases 𝑇 −

𝑧, temperatura en función de la composición, ya que el enriquecimiento de la fase de vapor sobre una 

disolución en el componente más volátil es la base de la teórica de la destilación fraccionada, una 

técnica ampliamente usada en la separación de compuestos químicos y petroquímicos, su uso en la 

industria química es muy amplio y resulta más conveniente usar diagramas 𝑇 − 𝑧, que diagramas   

𝑃 − 𝑧, porque la temperatura es mucho más fácil de medir que la presión. 

El siguiente diagrama representa el cuerpo teórico de las destilaciones fraccionadas, mediante una 

secuencia de líneas marcadas desde a hasta k. El vapor por encima de la disolución en el punto a está 

enriquecida en el componente A, si este vapor en el punto b se separa de la disolución y se condensa 

hasta llevarlo al punto c, disminuyendo su temperatura, el líquido resultante en ese punto tiene una 

fracción más alta del componente A, que en el punto inicial a. Luego se sigue otra secuencia del punto 

c, hasta el punto e, y se sigue de la misma manera hasta separar completamente el componente A, del 

componente B. Cada secuencia del diagrama se denomina plato teórico, y las columnas de destilación 

fraccionada tienen muchos platos teóricos, entre existan más de ellos, se obtienen separaciones 

muchos más eficiente por destilación fraccionada. 
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Figura 8.6. Diagrama de fases 𝑻 − 𝒛. Se representa la temperatura de ebullición de una disolución ideal de los 
componentes A y B, frente a la composición media del sistema, 𝒛𝑨.  La curva superior representa la temperatura de 
ebullición en función de 𝒚𝑨, y la curva inferior representa la temperatura de ebullición en función de 𝒙𝑨. El área entre 
las dos curvas es la región de saturación líquido-vapor. 

ECUACIÓN DE GIBBS-DUHEM 

La ecuación de Gibbs-Duhem permite determinar el potencial químico de un soluto no volátil 

solvatado en un disolvente volátil. Como vamos a tratar de una mezcla binaria miscible en la cual 

únicamente el disolvente es volátil, entonces no es posible cumplir con lo dispuesto en la ecuación 

8.8 sobre potenciales químicos. De manera que para solutos no volátiles es imposible medir el 

potencial químico en una disolución binaria, ya que no tiene presión de vapor propia, para poder 

relacionarlo con la ecuación 8.10 y determinar su potencial químico. 

Con la ecuación de Gibbs-Duhem es posible calcular el potencial químico del soluto no volátil, a 

partir del potencial químico del disolvente en función de la concentración. A partir de la ecuación 

6.47, que expresa as variaciones infinitesimales de la energía libre de Gibbs, en función de la 

temperatura, la presión y la composición: 

𝑑𝐺 = −𝑆𝑑𝑇 + 𝑉𝑑𝑃 + ∑ 𝜇𝑖

𝑖

𝑑𝑛𝑖 

Para una disolución binaria a temperatura y presión constantes, 𝑑𝑇 = 0 y 𝑑𝑃 = 0, entonces en una 

disolución binaria 𝑖 = 1,2. 

𝑑𝐺 = ∑ 𝜇𝑖

𝑖

𝑑𝑛𝑖 = 𝜇1𝑑𝑛1 + 𝜇2𝑑𝑛2 

Las variaciones infinitesimales de energía libre, van a depender entonces de la composición de la 

disolución binaria. Al integrar los potenciales químicos quedan inalterados: 

∫ 𝑑𝐺
𝐺

0

= 𝜇1 ∫ 𝑑𝑛1

𝑛1

0

+ 𝜇2 ∫ 𝑑𝑛2

𝑛2

0

 

𝐺 = 𝜇1𝑛1 + 𝜇2𝑛2 

La diferencial total de la ecuación 8.30 es: 

(8.27) 
 

(8.28) 
 

(8.29) 
 

(8.30) 
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𝑑𝐺 = 𝑑(𝜇1𝑛1) + 𝑑(𝜇2𝑛2) = 𝜇1𝑑𝑛1 + 𝑛1𝑑𝜇1 + 𝜇2𝑑𝑛2 + 𝑛2𝑑𝜇2 

Igualando la ecuación 8.31 y 8.28 y teniendo en cuenta que en el equilibrio de fases las variaciones 

de energía libre de Gibbs son iguales a cero, pues en el equilibrio no ocurre ningún cambio 

espontaneo. 𝐺 = 0, pues la transición de fase es a Temperatura y presión constante: 

𝑛1𝑑𝜇1 + 𝑛2𝑑𝜇2 = 0 

La ecuación 8.31 es la ecuación de Gibbs-Duhem, que también se puede expresar en términos de 

fracción molar, para que sea una propiedad extensiva, dividiendo la ecuación 8.31 sobre los moles 

totales: 

𝑥1𝑑𝜇1 + 𝑥2𝑑𝜇2 = 0 

De manera que la ecuación de Gibbs-Duhem, establece que los potenciales químicos de los 

componentes en la disolución binaria son dependientes uno al otro y dependen de la composición del 

sistema, si el potencial químico de un soluto no volátil 𝜇1, no se puede calcular directamente con las 

presiones parciales y aplicar la ecuación 8.10, entonces la ecuación de  Gibbs-Duhem nos sirve para 

calcular ese potencial químico de un soluto no volátil, a partir del potencial químico del solvente 

volátil, 𝜇2. 

𝑑𝜇1 = −
𝑛2𝑑𝜇2

𝑛1
 

PROPIEDADES COLIGATIVAS 

El potencial químico de solutos no volátiles se aplica a las denominadas propiedades coligativas de 

disoluciones binarias 

 

Figura 8.7. Diagrama de fases 𝝁 −  𝑻, donde se muestra gráficamente como el potencial químico de una disolución que 
contiene un soluto no volátil es menor que el potencial químico del solvente puro, lo que genera una disminución en el 
punto de fusión, y un aumento en el punto de ebullición. Mientras que el potencial químico del sólido y gas puros 
permaneces inalterados. 

La adición de un soluto no volátil a un solvente volátil, genera que el potencial químico de la 

disolución resultante disminuya (ecuación 8.34). Como lo muestra la figura 8.7, la disminución del 

(8.31) 
 

(8.32) 
 

(8.33) 
 

(8.34) 
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potencial químico genera dos efectos importantes sobre las propiedades fisicoquímicas del disolvente. 

Como la línea del sólido puro (línea roja) y la línea del gas puro (línea verde) permaneces inalteradas 

la intersección de las líneas, con la línea de la disolución genera un punto de fusión menor, 𝑇′𝑓, al 

punto de fusión del disolvente puro, 𝑇𝑓. Así mismo, la intersección con la línea de gas puro, genera 

un aumento en el punto de ebullición, 𝑇′𝑏, respecto al punto de ebullición del disolvente puro, 𝑇𝑏. 

Estos efectos sobre las propiedades fisicoquímicas del disolvente puro por la adición de un soluto no 

volátil, son las llamadas propiedades coligativas de las disoluciones. Son cuatro estas propiedades, 

disminución en el punto de congelación, aumento en el punto de ebullición, disminución en la 

presión de vapor y presión osmótica. 

En este punto de la guía no es conveniente demostrar matemáticamente cada propiedad coligativa, 

simplemente se expresará la ecuación que describe el comportamiento. 

Disminución en el punto de congelación. 

El diagrama de fases 𝜇 − 𝑇 muestra que con la adición de solutos no volátiles, la temperatura de 

fusión del disolvente disminuye. Desde cursos de química básica, sabemos que esa disminución en la 

temperatura de fusión, Δ𝑇𝑓 obedece a la siguiente ecuación: 

Δ𝑇𝑓 = 𝑇𝑓 − 𝑇′
𝑓 = 𝐾𝑓 𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 

Donde Tf, es la temperatura de fusión del disolvente puro, T′f, es la temperatura de fusión de la 

disolución, 𝐾𝑓, es la constante crioscópica del disolvente, y 𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 es la concentración molal del 

soluto en la disolución. La constante crioscópica es del disolvente, y como tal solo depende 

de sus propiedades fisicoquímicas: 

𝐾𝑓 =
𝑅 𝑀𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑇𝑓

2

Δ𝐻𝑓𝑢𝑠𝑖ó𝑛 
 

Donde 𝑀𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣 es la masa molecular de disolvente, 𝑅, es la contante universal de los gases (8.3145 

J/mol∙K) y Δ𝐻𝑓𝑢𝑠𝑖ó𝑛, es la entalpía de cambio de fase, en unidades de kJ/mol. 

 

Aumento en el punto de ebullición 

El diagrama de fases 𝜇 − 𝑇,  también nos muestra que con la adición de solutos no volátiles, la 

temperatura de ebullición del disolvente aumenta. Sabemos que ese aumento en la temperatura de 

ebullición, Δ𝑇𝑏 obedece a la siguiente ecuación: 

Δ𝑇𝑓 = 𝑇′
𝑏 − 𝑇𝑏 = 𝐾𝑏  𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 

Donde Tb, es la temperatura de ebullición del disolvente puro, T′b, es la temperatura de ebullición  de 

la disolución, 𝐾𝑏, es la constante ebulloscópica del disolvente, y 𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 es la concentración molal 

del soluto en la disolución. La constante ebulloscópica solo depende de la naturaleza del 

disolvente, y como tal solamente depende de sus propiedades fisicoquímicas, donde 𝑀𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣 

es la masa molecular de disolvente, 𝑅, es la contante universal de los gases (8.3145 J/mol∙K) y 

Δ𝐻𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟𝑖𝑧𝑎𝑐𝑖ó𝑛, es la entalpía de cambio de fase, en unidades de kJ/mol. 

(8.35) 
 

(8.36) 
 

(8.37) 
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𝐾𝑓 =
𝑅 𝑀𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑇𝑏

2

Δ𝐻𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟𝑖𝑧𝑎𝑐𝑖ó𝑛
 

Como Δ𝐻𝑉𝑎𝑝𝑜𝑟𝑖𝑧𝑎𝑐𝑖ó𝑛 > 𝛥𝐻𝑓𝑢𝑠𝑖ó𝑛 , entonces 𝐾𝑓 > 𝐾𝑏 y de esta manera se explica porque la 

disminución del punto de fusión es mayor al aumento en el punto de ebullición, para una misma 

cantidad de soluto no volátil, disuelto en un disolvente volátil. Los valores típicos de 𝐾𝑏 para 

disolventes volátiles están entre 0.5 y 5.0 K kg/mol, pero los valores de 𝐾𝑓 son más grandes. 

Disminución en la presión de vapor 

La presión de vapor generada por una disolución compuesta por un soluto no volátil y un disolvente 

volátil es menor que la presión de vapor del disolvente puro. Por ejemplo, en la siguiente figura se 

muestra el efecto de la adición de soluto no volátil en agua, por ejemplo una sal hidrosoluble, sacarosa, 

o glucosa. Cuando el agua pura está en un sistema cerrado y se mide la presión de vapor por medio 

de un manómetro de mercurio, esta presión muestra una mayor altura en el nivel de mercurio que al 

adicionar un soluto no volátil: 

 

Figura 8.8. Esquema experimental para medir la presión del agua como disolvente puro y después de agregarle soluto 
no volátil, donde se muestra una disminución en la presión de vapor de la disolución acuosa. 

Veamos como se ve afectado el diagrama de fases 𝑃 − 𝑇 del agua al agregarle soluto no volátil:

 

Figura 8.9. Diagrama de fases 𝑷 − 𝑻 del agua con presencia de un soluto no volátil, disuelto en ella. El diagrama no está 
a escala. 

(8.38) 
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En el diagrama de fases del agua se muestra una línea roja a trazos que corresponde a la presión de 

vapor de la disolución, lo cual genera una modificación en el punto triple y en la línea de equilibrio 

sólido-líquido. Estas modificaciones en el diagrama de fases del agua generan una disminución en el 

punto de fusión y un aumento en el punto de ebullición, de la misma manera que se explicó con el 

diagrama de fases 𝜇 − 𝑇. 

Para saber qué tanto disminuye la presión en la disolución, respecto a la presión de vapor del 

disolvente puro, se usa nuevamente la Ley de Raoult (ecuación 8.6): 

𝑃𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 = 𝑥𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒𝑃𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒
∗  

Como se aplica la ley de Raoult, la presión de vapor de la disolución siempre va a ser menor que la 

del disolvente puro, debido a que está en términos de fracción molar del disolvente, y esté siempre 

será menor a uno cuando se forma una disolución. Es decir, como 𝑥𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒 < 1, entonces se puede 

concluir que 𝑃𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑢𝑐𝑖ó𝑛 < 𝑃𝑑𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒
∗ . 

Presión osmótica, 𝝅. 

La presión osmótica es otro de los efectos que produce una disolución compuesta por un soluto no 

volátil solvatado en un disolvente volátil. Las aplicaciones más relevantes están en el campo de la 

biología, la bioquímica y las ciencias naturales, donde el disolvente siempre es el agua. La presión 

osmótica, 𝝅, es la presión necesaria para evitar el proceso de ósmosis en procesos biológicos. 

La ósmosis es el flujo espontáneo de disolvente desde una región diluida hacia una región concentrada 

a través de una membrana semipermeable. La membrana semipermeable permite el paso de 

moléculas de disolvente, pero no de soluto. 

 

Figura 8.10. Membrana semipermeable realizando el proceso de ósmosis. Moléculas de disolvente pueden 
transportarse al lado derecho de la membrana, pero las moléculas de soluto no lo pueden hacer. En sistemas biológicos, 
las moléculas de agua atraviesan las membranas hasta igualar la concentración de soluto, pero la presión osmótica 
evita este proceso, por eso no ocurre un rompimiento de los tejidos o de las células (lisis celular). 

Entonces, al ejercer una presión externa,𝜋, sobre la disolución más concentrada se evita el flujo de 

disolvente: 

(8.39) 
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Figura 8.10. La presión osmótica va en dirección de la flecha roja, impide que el sistema llegue a la misma concentración 

a los dos lados de la membrana semipermeable. 

La presión osmótica tiene la misma expresión matemática que la ecuación de estado de los gases 

ideales. 

𝜋 = (
𝑛

𝑉
) 𝑅𝑇𝑖 

Donde 𝜋, es la presión osmótica, 𝑛, el número de moles de soluto, 𝑅 es la constante de los gases 

ideales en unidades de atm∙L/mol∙K  y V es el volumen total de la disolución. 

 

DISOLUCIONES REALES Y DESVIACIONES A LA LEY DE RAOULT 

En nuestras discusiones previas se han abarcado únicamente las disoluciones ideales, pero en realidad 

la mayoría de disoluciones en la naturaleza son reales, es decir, presentan desviaciones muy grandes 

a la idealidad expresada por la ley de Raoult. Esto se debe a que las interacciones moleculares en una 

disolución binaria soluto-solvente, son de diferente magnitud a las interacciones moleculares soluto-

soluto y disolvente-disolvente, lo que genera que las propiedades de mezcla en las disoluciones no 

ideales sean diferentes a las expresadas al inicio de esta guía. 

Si las interacciones moleculares entre soluto-solvente, son de mayor magnitud que las interacciones 

moleculares soluto-soluto y solvente-solvente, se presentan desviaciones negativas a la ley de 

Raoult. Por ejemplo el sistema acetona-cloroformo, donde se muestran las desviaciones negativas a 

la ley de Raoult en la figura 8.11. Ahora, si las interacciones moleculares soluto-solvente son de 

menor magnitud que las interacciones soluto-soluto y solvente-solvente, se presentan desviaciones 

positivas a la ley de Raoult, como el sistema acetona y sulfuro de carbono. En la gráfica de presión 

en función de la composición cloroformo (𝑥𝑐ℎ𝑙) y la presión de un sistema binario en función de la 

composición de sulfuro de carbono (𝑥𝐶𝑆2
) se puede observar las presiones parciales de cada 

componente de la disolución, así como la presión total del sistema, donde claramente se notan las 

desviaciones positivas y negativas respecto a la ley de Raoult. 

(8.40) 
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Figura 8.11. Diagrama de presión de disoluciones no ideales en función de la composición de soluto. (a) Disolución 

cloroformo y acetona, donde se presentan desviaciones negativas a la Ley de Raoult. (b) Disolución sulfuro de carbono 

y acetona, donde se presentan desviaciones positivas a la Ley de Raoult. 

Propiedades termodinámicas de disoluciones no ideales. 

Como las interacciones moleculares son muy importantes al momento de definir una disolución ideal, 

entonces hay que definir sus propiedades termodinámicas. Debido a que estas interacciones no son 

de la misma magnitud, existe una transferencia de calor al formar o romper interacciones moleculares 

para formar una disolución ideal. De manera que la variación de entalpía y energía interna ya no es 

cero, como en disoluciones ideales. Ahora, si se forma una disolución, es porque se mezcla 

espontáneamente, y la entropía aumenta. Las propiedades termodinámicas de disoluciones no ideales 

se pueden enunciar de la siguiente manera: 

 ∆𝐺𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 < 0;  Proceso espontáneo 

 ∆𝑆𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 > 0;  Proceso favorable, desde que la entropía aumenta. 

 ∆𝐻𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 ≠ 0; Mezcla isotérmica de disoluciones no ideales 

 ∆𝑈𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 ≠ 0; Mezcla isotérmica de disoluciones no ideales 

 ∆𝑉𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 ≠ 0; El volumen de mezcla tiene desviaciones positivas y negativas 

Así como hay desviaciones a la idealidad descritas por Raoult, también hay desviaciones respecto a 

la idealidad que se manifiestan en la variación del volumen molar de mezcla, como vamos a ver en 

el apartado siguiente, la variación del volumen de mezcla no es igual a cero, como sucede con las 

disoluciones ideales,  por la misma razón, las interacciones moleculares soluto-solvente es que se 

presentan dichas desviaciones. Entonces ∆𝑉𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎, puede ser positivo o negativo, dependiendo de la 

magnitud de esas interacciones moleculares.  

La variación del  volumen de mezcla se debe considerar a partir de las cantidades molares parciales. 

Volumen molar parcial, ⊽𝒊 y cantidades molares parciales 

El volumen molar parcial del soluto o el disolvente en la disolución, es el cambio de volumen de la 

disolución si se añade 1 mol de soluto u otro componente  a un volumen tan grande  de disolvente, 

(8.41) 
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que la composición de la disolución se puede suponer que se mantiene contante. Se expresa 

matemáticamente mediante la siguiente derivada parcial: 

⊽𝑖 (𝑃, 𝑇, 𝑛1, 𝑛2) = (
𝜕𝑉

𝜕𝑛1
)

𝑃,𝑇,𝑛2 

 

De tal forma que el subíndice 1, indica el soluto, y el subíndice 2 el disolvente. En realidad es un 

volumen molar en unidades de cm3/mol. Si se trata de una disolución binaria, como es nuestro caso, 

entonces despejando el volumen total de la disolución, a partir de  la derivada parcial: 

𝑉𝑟𝑒𝑎𝑙 = 𝑛1 ⊽1 (𝑃, 𝑇, 𝑛1, 𝑛2) + 𝑛2 ⊽2 (𝑃, 𝑇, 𝑛1, 𝑛2) 

Como los volúmenes molares parciales dependen de la composición de la mezcla, entonces el 

volumen total de la disolución,𝑉, también. El volumen calculado mediante la ecuación 8.42 queda 

como propiedad extensiva, pero si dividimos toda la ecuación sobre el número de moles totales, 

podemos llegar a una expresión en términos de fracciones molares de soluto y disolvente, es decir, 

como propiedad intensiva: 

𝑉𝑚
𝑟𝑒𝑎𝑙 = 𝑥1 ⊽1 (𝑃, 𝑇, 𝑛1, 𝑛2) + 𝑥2 ⊽2 (𝑃, 𝑇, 𝑛1, 𝑛2) 

El volumen parcial es función entonces de presión, temperatura y la composición de la disolución, y 

sirve para calcular las desviaciones a la idealidad. Pero primero se debe calcular el volumen de la 

disolución como si fuera ideal: 

𝑉𝑚
𝑖𝑑𝑒𝑎𝑙 = 𝑛1𝑉𝑚,1 + 𝑛2𝑉𝑚,2 

Con la ecuación 8.44 se calcula el volumen total de la disolución domo si fuese una disolución ideal, 

donde 𝑉𝑚,1 y 𝑉𝑚,2, son los volúmenes molares de las sustancias puras, que se pueden encontrar en 

literatura a una temperatura de interés. Expresar la ecuación 8.44 como propiedad intensiva, requiere 

dividir toda la ecuación sobre el número de moles totales: 

𝑉𝑖𝑑𝑒𝑎𝑙 = 𝑥1𝑉𝑚,1 + 𝑥2𝑉𝑚,2 

Las unidades del volumen ideal de mezcla de la ecuación 8.44 son cm3, y las unidades del volumen 

de la ecuación 8.45, son cm3/mol. Una vez calculado este volumen de la disolución, como si fuera 

ideal, se usa para calcular la variación de volumen en disoluciones no ideales, si consideramos el 

volumen de la ecuación 8.42 y 8.43, el volumen real de mezcla:  

∆𝑉𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = 𝑉𝑟𝑒𝑎𝑙 − 𝑉𝑖𝑑𝑒𝑎𝑙 ≠ 0 

∆𝑉𝑚,𝑚𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = 𝑉𝑚
𝑟𝑒𝑎𝑙 − 𝑉𝑚

𝑖𝑑𝑒𝑎𝑙 ≠ 0 

En la ecuación 8.46 se calcula la variación del volumen total de mezcla, en unidades de cm3 y con la 

ecuación 8.47, se calcule la variación del volumen molar total de mezcla, en unidades de cm3/mol. 

Depende nuestros propósitos, se puede usar cualquier ecuación para el cálculo de las desviaciones a 

la idealidad con los volúmenes de mezcla.  Se pueden expresar las cantidades molares parciales 

para las otras funciones de estado extensivas de un sistema (𝐻, 𝑈, 𝑆, 𝐺 𝑦 𝐴). Todas se expresan con 

un guion encima del símbolo, excepto la energía libre de Gibbs molar, que ya sabemos que es el 

mismo potencial químico para sustancias puras. 

 

(8.42) 
 

(8.43) 
 

(8.44) 
 

(8.45) 
 

(8.46) 
 

(8.47) 
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Ley de Henry 

La figura 8.11, se muestra una tendencia lineal cuando la presión parcial de la acetona está a 

dilución infinita solvatada por moléculas de soluto, es decir, cuando el disolvente, que en ese 

sistema es acetona se acerca al límite en el cual 𝑥𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎 ⟼ 0. En este caso, las moléculas 

de acetona están solvatadas por el soluto, el cloroformo. De manera que las pocas moléculas 

acetona en la región donde 𝑥𝐶𝑙𝑜𝑟𝑜𝑓𝑜𝑟𝑚𝑜 ⟼ 1, experimentan interacciones moleculares 

diferentes a que estuviera a una concentración en la cual la concentración del soluto es menor. 

De manera que en esta región está la mayor desviación a la ley de Raoult:  𝑃𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎 =

𝑥𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎𝑃𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎
∗ . 

Sin embargo, existe una relación lineal de la presión de la acetona, respecto a la composición en la 

región en la cual 𝑥𝐶𝑙𝑜𝑟𝑜𝑓𝑜𝑟𝑚𝑜 ⟼ 1, representado en la figura 8.11, la cual corresponde a la 

siguiente relación matemática: 

𝑃𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎 = 𝑥𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎𝐾𝐻
𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎 Cuando  𝑥𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎 ⟼ 0 

Donde 𝐾𝐻
𝐴𝑐𝑒𝑡𝑜𝑛𝑎  se conoce como la constante de la ley de Henry de la acetona, es decir, para 

nuestro sistema el disolvente. Su valor depende de la naturaleza del disolvente y cuantifica el grado 

de desviación de la ley de Raoult. Los valores de la constante de la ley de Henry se pueden encontrar 

en literatura, y por lo que nos dice la ecuación 8.48, debe tener unidades de presión. De esta forma 

podemos formalizar la ley de Henry: 

𝑃𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒 = 𝑥𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒𝐾𝐻
𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒 

La ecuación 8.49 se cumple únicamente en el límite en el cual la concentración del disolvente tiende 

a cero, 𝑥𝐷𝑖𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒 ⟼ 0 

De acuerdo a esta ley, se puede definir la disolución diluida ideal. Es una disolución en la cual el 

disolvente se describe mediante la ley de Raoult, y el soluto se describe, mediante la ley de Henry. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

(8.48) 
 

(8.49) 
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ANEXO 1. CONSTATE UNIVERSAL DE LOS GASES R. 

 

Fuente: The NIST Reference on Constants, Units, and Uncertainty (http://physics.nist.gov/cgl-

bin/cuu/value?r). 

 

http://physics.nist.gov/cgl-bin/cuu/value?r
http://physics.nist.gov/cgl-bin/cuu/value?r
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ANEXO 2. CAPACIDAD CALORÍFICA MOLAR 𝑪𝒑,𝒎, DE GASES EN EL INTERVALO 

DE 298-800 K 

 

 

 

 

 

Fuente: Engel Thomas, Reid Philip. (2006). Tablas de Datos. Apéndice B. Química Física (1a 

edición, pp 998). México: McGraw-Hill 
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ANEXO 3. DATOS TERMODINÁMICOS DE COMPUESTOS INORGÁNICOS 

 

 

Fuente: Engel Thomas, Reid Philip. (2006). Tablas de Datos. Apéndice B. Química Física (1a 

edición, pp 1000-1005). México: McGraw-Hill 
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ANEXO 4. DATOS TERMODINÁMICOS DE COMPUESTOS ORGÁNICOS 

 

 


