PUNTS DE VISTA MODERNS SOBRE ELg
ELECTROLITS FORTS 1 CONCENTRATS

En la tnauguracid oficial de les tasques de la “Societat de Quimica de
talunya™, el Dr. A. Rrus 1 MiIr6, professor d’Electroquimica de la Facul-
le Ciéncies de Saragossa, féu una interessant dissertacid sobre aquest te-
Ens plaw reproduir integrament ¢l discurs inaugural del Dr. Rrus 1 MIRG,

h el qual vé a fixar Uestat actual d'una giiestié d’alt interds cientific.

Senyors.
linc de comencar agraint-vos I'honor que em feu en deixar-me inaugu-
les vostres tasques cientifiques. Parallelament a la satisfaccié que em va-
lonar en invitar-me a aquest acte, va créixer-en el meu inim la temenca
» arribar a correspondre degudament a les vostres esperances i la meva
jreu preocupacio en aquest moment és la del llenguatge. Dlenca que jo
fora de Catalunya, la nostra llengua ha progressat extraordinariament ;
sts progressos jo els he pogut seguir, només, liteririament, a distincia
nsems que la manca d’habitud anava posant traves als meus mitjans
pressio catalans. Jo espero, i us ho prego, que em perdonareu la impuresa
lenguatge, pensant que ja en pago prou la peniténcia havent de viure
unyat de la nostra volguda Patria.
Jo tinc una gran fe en totes les coses de ( atalunya perqué aci neixen
'pre d'una realitat. La vostra Associacié és filla de quimics que feu de
ics, que practiqueu la Quimica per a aplicar-la a casos reals i, per
que viviu en la realitat de la nostra Ciéncia. Quan estudieu, quan in-

ligueu una qiiestio, cerqueu quelcom util dintre de la Quimica i no per-

guiu pas, per exemple, una coHocacié burotratica. Només aixi es pot fer
eicia 1 Técnica. Per aixo he escollit com a motiu de la conferéncia els
lectrolits forts i concentrats, perqué ja €s hora que hom renuncii a des-
Pendre temps i diners afegint decimals a les propietats de dissolucions ex-
remadament dilluides de cossos que ningtt no ha pensat mai a utilitzar,
1 Condicions que no es troben mai en la Naturalesa ni en la Inddstria i,
‘Nl canvi, comencem a estar en condicions d'investigar les lleis a queé obeei-
Xen

les dissolucions concentrades dels acids, de les bases 1 de les sals for-
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tes; en una paraula, d'alld que més correntment manegem. Tingui’s en compte
que la teoria d’ArruENIUS de la dissociacié electrolitica no es pot aplica
quan és aplicable, més enlla de disolucions 0,0005 normals. Les dissolu-
cions 0,1/N han de considerar-se com a concentrades, adhuc per a la majo-
ria dels no-electrolits. Sembla, doncs, impossible, que la teoria classica
la dissociacié, d’aplicacions tan limitades, hagi assolit un éxit tan considera
ble. Una explicacié d’'aquest éxit hem d'atribuir-la, en primer lloc, al
que les conseqiiéncies de la teoria es compleixen qualitativament i, en molts
casos, per a dissolucions relativament concentrades, i, en segon lloe, a
I'esperit cientific dels homes es coniplau més a completar fins a 1"altim detal
el domini assequible al coneixement immediat, que a endinsar-se en l'ex
raci6 de regions en qué el pensament, per falta de mitjans, no pot dibuixa
camins o0, allo que és essencialment el mateix, construir teories. Per altra
da, 'estudi de les propietats de les dissolucions concentrades presenta moltes

dificultats experimentals.
IT

Les falles de la teoria d'ArrREENIUS sOn tan velles com la mateixa teo-
ria. El més entusiasta dels seus defensors, OSTWALD, en tractar d’aplicar d
llei d'aceid de massa al fenomen de la dissociacié electrolitica, va veure que

solament per als édcids i bases molt débils i un nombre limitadissim de sals

—que poden comptar-se amb els dits d'una ma—, és possible de trobar una
constant de dissociacidé; en canvi, cap dels electrolits que anomenem forts

compleixen la condicié de la constincia del producte de la concentraci

ions que ells producixen dividit per la concentracié de la part no dissociada

(A7 [BY]

La llei d'accid de massa, que és una necessitat termodinamica deduida

la condicio d’equilibri dF=o0, és a dir, diferencial del potencial isobar 1t

per a totes les modificacions diferencials possibles, no és cosa que

abandonar-se facilment com a inatil; pero, per altra banda, els resulld!
negatius obtinguts en tractar d'aplicar-la a la majoria dels electrolits »
sitaven una explicacié. Es pensd en la possibilitat d'una associacio dels 1
amb el dissolvent; es discutiren els mitjans pels que s'arriba a determind

la concentracié dels ions, per exemple; resulta dubtds que la relacio ent

les conductivitats equivalents i limit representi el grau de dissociacio,

tera, etc. A tots els exits obtinguts en alguns casos isolats, faltava
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ralitat necessaria per a una teoria tan ampla com caldria que fos la de les
dissolucions que condueixen el corrent eléetric,
Hem dit que la llei d’acci6 de massa és dedueix termodinimicament per
gasos perfectes. Per als gasos reals, pren una forma que depen de 1'e-
cio d'estat del gas que s'accepti. Per exemple, en sistemes condensats,
R. LLoreNTz ha aconseguit resultats molt falaguers prenent com a fonament
coneguda formula de VAN pEr Waars.

I11

‘er a aplicar amb fonament energétic segur a les dissolucions les lleis de-
les per als gasos, cal, tnicament, la hipotesi que la pressié osmotica
ueix I'equacio d’estat dels gasos, cosa que, per als no electrolits, ha estat
iprovada experimentalment moltes vegades. Per altra banda, els célebres
eriments de PERRIN sobre l'equilibri de sedimentacié dels coloides—
ecte a la mateixa Ilei, amb les mateixes constants de la variacié de la
10 atmosférica segons l'altura—i els estudis d'EinstEIN sobre el movi-
t brownia de les particules coloidals—que pot representar-se exacta-
acceptant una llei de difusi6 igual, adhuc en els parametres, a la dels
podrien acceptar-se com una prova d'identitat entre el comporta-

de les molecules gaseoses i dels ions, ja que les miceles coMoidals te-
ambé, una carrega eléctrica. De totes maneres, cal no oblidar les dues
erencies essencials segiients: 1.° La concentracié dels coloides estudiats
petitisima, si es considera des del punt de vista del nombre d’elements
rets que la constitueixen. Per exemple, una dissolucié d'or coloidal en
1al jo vaig estudiar la carrega eléctrica de les micelles, tenia 10+
iestes per cc, meéntre que una dissolucid milionésim normal d’acid

idric té 1,2.10+® ions en el mateix volum. 2.2 Les forces eléctriques
l'ésser molt més petites al voltant d’'una micella que a prop d'un ion,
ue el diametre molt més petit d'aquests ha d'ocasionar camps eléctrics
intensitat considerablement més elevada. Per tant, no es pot conside-
vident que la llei d'accié de massa sigui aplicable a les dissolucions d’e-
‘ectrolits si prenem com a concentracions el que, ordinariament, designem
mb aquest nom, ni, tampoc, no pot sorprendre que les altres lleis de les dis-
1ons dels no-electrolits fallin grollerament en tractar d'aplicar-les als

olits. Aixi, es sap que els coeficients osmotics 1 els de conductivitat,
15 el limit de concentracid nulla, es comporten radicalment al revés de
Lot

¢ que es dedueix de qualsevulla hipotesi en que es prescindeixi de les

|.|'. Cte aldaia: .
fees eléctriques entre els ions.
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No us cregueu que les falles de la teoria d’ARRHENIUS siguin en
dominis quantitatius de gran precisio. Prenem, per exemple, el d'una
solucié6 d'acid clorhidric relativament diluida, I'acidesa de la qual es
posar en evidéncia amb el blau de timol, cos que vira de color davant
pH baix, i, per tant, fortament acid. Hom creura que en afegir-hi cloru
sodi 'acidesa ha de disminuir, ja que els ions CI' de la sal haurien de
recular la dissociacié de l'acid clorhidric. Passa, realment, tot el cont:
és a dir, el color del blau de timol indica una major acidesa en presi
d'una gran quantitat de clorur de sodi que quan no l'acompanya cap
electrolit, i adhuc és possible de trobar una concentracio de ions hid:
més gran que la deduida de la concentracio estequiométrica, stiposant
completament dissociat.

En el nostre laboratori estem estudiant la influéncia dels clorus
potassi, sodi 1 liti sobre la poténcia oxidant dels hipoclorits. Ni la
d’ArrREENIUS Sobre la constitucid dels electrolits, ni cap de les teoric
bre 'accio decolorant dels hipoclorits, permeten esperar que aquests cl
tinguin amb ella la més petita relacié i, tanmateix, els nostres experi
demostren que la decoloracio és molt més rapida, en igualtat de tot
altres circumstancies, quan s’afegeixen a ’hipoclorit aquells cossos i
com per exemple, el sulfat neutre de sodi. En l'atac del coto
de la pérdua de resisténcia de la fibra, s'obtenen els mateixos resultat

Els exemples son nombrosos i la literatura ens doéna, a cada pas,
agrupats sota la denominacio ordinaria d’'accid de les sals neutres. Tots
tenen una explicacid que les modernes teories del electrolits forts pern

entreveure,
v

La revisi6 de la teoria d’ARRHENIUS s’imposa i, des de fa temj

estat intentada per molts investigadors. En primer lloe, cal aclaris

constant de ionitzacié resulta indeterminable degut a la falsedat de la hipote

si d'una ionitzacié incompleta, amb la qual cosa, el grau de dissociaci

duit de les mesures de conductivitat eléctrica, =« \‘ no tindria
Fa N~ o

Aquesta idea no és pas absurda. Cal tenir en compte que la conductivii

dels electrolits no solament depén del nombre de ions, sing, tambe, ©

llur mobilitat, ja que si aquests no es poguessin moure sota I'aceio
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rees eléctriques, la conductivitat electrolitica fora nulla. Recordi’s la llei

de KomLrauscH. De la mateixa manera, en tots els fendomens en qué inter-

nen els ions, llur accié pot dependre tant o més que de llur nombre, de
ir independéncia, individualitat o mobilitat.
Cap a l'any 1906, N. BjErrUM publicd una série d'investigacions refe-
ts a les sals de crom, demostrant que els electrolits forts, el mateix en
ssolucions concentrades que en les diluides, tenen el color propi dels ions,
npre que no es formin complexos. A un resultat semblant arribava, quasi
mateix temps, Hantzscr. Ambdés experimentadors varen derivar dels
s observats hipotesis que, tot i essent diferents, no es contradiuen.
\NTZSCH creu que els acids per ell estudiats es presenten en dues formes,
seudo dcida 1 Vacida wveritable i que aquesta filtima absorbeix la llum,
pendentment de qué estigui o no ionitzada, d'una manera diferent de
m ho fa el pseudoacid, per naturalesa indissociable. La hipotesi de Bye-
™M ¢s més senzilla, amb tot i que en aquells temps semblés herética: les
olucions d’electrélits forts tenen un color independent de la concentra-
perqué aquests estan completament dissociats en llurs ions i en dilluir-los
poden, doncs, experimentar cap canvi que influeixi en l'absorcié de la
BierruM defensa brillantment la seva hipotesi que els electrolits forts
completament dissociats; demostra la possibilitat d'explicar amb ella
ariacid, de la conductivitat amb la concentracid; explica que en la pres-
smotica i en les altres propietats de les dissolucions una part dels ions
blin no existir, etc. Per a arribar a aquest resultat, només li cal tenir en

pte les forces que les carregues eléctriques ocasionen entre els ions, les

forces, fins aleshores, gairebé tothom havia menyspreat. Més moderna-
nt, l'estudi de la constitucié del cristall ha vingut a donar-nos la certesa so-
bre Ja hipotesi de BjerruMm, car des del moment que la xarxa cristallina dels
postos heteropolars esta formada per ions que entre ells no tenen cap
10 de preferéncia,—¢és a dir, que no formen cap més molécula que la
ntina que és el conjunt del cristall—no es pot creure que en dissoldre
0s en un dissolvent de constant dieléctrica elevada, s’aparellin els ions

L constituir aquella part no jonitzada que admet la teoria d’ARRHENTUS.

VI

Independentment de tota hipotesi mecanica, com els plau fer-ho als ter-

dinamics, Lewrs, 'any 1001, introduia una nova funcié a la que ano-

activity, destinada a simplificar els calculs termodindmics i a repre-

dntar la marxa de propietats que segueixen lleis complicades o descone-
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gudes. Una definicié6 moderna i exacta d’activitat, és la donada per Bron
tep. Bs ben sabut que per a un gas perfecte el potencial isobar, o pote:

cial termodinamic de Giess, té per expressié:
Fp ] + RT In ¢ (n

on | és una constant determinada per l'estat al que s’atribueix potencia
nul, i ¢ la concentracid. Per a un gas imperfecte, o per a les dissolucions,
la formula deixa d'ésser valida. Si volem conservar-la cal substituir la co:

centraci6 per una funcié de la mateixa, que representarem per la lletra
tindrem :
Fp =) + RT In & (2)

Com que F, només té un valor relatiu, pot eliminar-se J prenent con
punt de referéncia un estat que marcarem amb el subindex o. Amb aixo

tindra :

F — Fo RT In o= RT In a (3)

=0

i en aquesta tltima la magnitud relativa a sanomena activitaf.

Per a la constant d'equilibri, es trobara la mateixa formula que 'os
nariament demostrada per als gasos perfectes o per a les dissolucions
obeeixen llurs lleis, substituint les concentracions per les activitats res

tives :

Freqiilentment, s'utilitza, també, el coeficient d’activitat, f , que n
meés que el resultat de dividir l'activitat per la concentracio estequiome
trica.

[is veu, doncs, gue l'activitat, amb dimensions d'una concentracio,
el que ha de substituir les concentracions estequiometriques en les formu-
les termodinamiques deduides partint de la suposicio que 'equacid dels
sos perfectes sigui aplicable, si es vol que aquestes formules represe
exactament les propietats a que cal aplicar-les.

['activitat i els coeficients d’activitat seran, doncs, facils de calculas
sempre que e¢s disposi de mitjans per a determinar variacions del poter

cial isobar. Aixo es pot fer per molt diversos procediments; per exemplc:

determinant pressions osmotiques, i, també, el potencial d'eléctrodes que fun-

cionin amb el cos volgut, etc. Per altra banda, els coeficients osmotics (relacio
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ntre la pressié osmotica observada i la que es dedueix de la llei PV —uRT
suposant la dissociacié total de electrolit) estan perfectament relacionats amb
anomenat coeficient de conductivitat o sigui el que en la teoria d’ARRHE-
s porta el nom de grau de ionitzacié, de manera que de lestudi d'una

propietat es-pot deduir la marxa d'una altra amb tota exactitud i indepen-
lentment de tota hipotesi, ja que els raonaments emprats per a arribar al

concepte d'activitat no n’han requerit cap; a més, les lleis termodinamiques
on exactes si, per a simplificar els cilculs o per o remeiar la falta de co-

neixements, no s’ha suposat valida alguna llei d’aquelles que, com I'equa-

10 d'estat dels gasos perfectes, no sén aplicables als gasos reals ni, molt
nys, a les dissolucions d'electrolits.

Per tant, I'avantatge enorme que ha portat el concepte d’activitat con-
sisteix en qué, per exemple, l'estudi experimental de les pressions osmoti-
tes d'una dissolucié—qualsevols que siguin els limits de les concentracions
tudiades i la naturalesa del cos dissolt—, permet deduir totes les altres

‘opietats d’'aquella dissolucié en les concentracions situades dintre d’aquells

VII

QQuan la teoria classica de la dissociacié electrolitica aplica a les disso-
ions la formula dels gasos perfectes o qualsevulla de les que s’han pro-
sat per als gasos reals—per exemple la de vaN DER WaALS—, introdueix
el raonament un error que forcosament ha de sortir en un o altre lloc,

0 menys aviat. Efectivament, 'equacidé PV = uRT es dedueix cinéti-
ment suposant que entre les molecules no hi ha altra accié que la del xoc-
lir, quan s'acosten a distdncies molt petites. Aixd és acceptable, rigo-
ament, entre molécules sense carrega eléctrica, ja que en aquest cas les
forces disminueixen en raé inversa d’una potencia elevada de la distancia
Per tant, son ja despreciables a una distincia relativament petita. En
1, la llei de Courowms, l'aplicacié de la qual a les accions interioniques
mdubtable, suposa forces que només disminueixen amb el quadrat de
listancia i, per tant, que son, encara, considerables en les dissolucions

itivament dilluides,
Per altra banda, tingui's en compte que els gasos a la pressio i tempe-
fatura normals tenen una concentracié que no arriba a 0'o3 molar, ja L
lum de la molécula gram és de 22,4 litres.

Una altra diferéncia entre els gasos 1 les dissolucions resideix en la

Wistribucié especial dels composants. EEn una barreja de dos gasos, les mo-

‘tcules de 1'un i de l'altre estan perfectament desordenades i en qualsevol
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element de volum, les probabilitats de qué existeix I'una o l'altra son idé:
tiques. Facilment es comprendra que no pot passar el mateix per als dos
ions d’un electrolit, especialment prop de cada un d'ells. Considerem
element de volum proxim a un ion positiu. L'agitacié térmica fara que
hagi unes vegades ions positius i altres vegades negatius; pero no es |
dubtar que aquests ultims seran meés freqgiients, és a dir, tindran n
probabilitat de trobar-se prop d'un ion positiu que d'un de negatiu, Ex
teix, doncs, en les dissolucions dels electrolits una tendeéncia a l'ordre que
no tenen els gasos i que fa perdre independéncia als ions; aquest
ocasiona una minva de la individualitat de cada ion, equivalent a una dis
nucid de la seva concentracié @ massa activa per al desenvolupament de
propietats de la dissolucid. D'aci deriva, immediatament, el concepte cii
tic d’activitat; els ions perden una part de llur llibertat d'accio com si est
sin combinats 1 aixi s'explica que hagi costat tants anys arribar a lliw
se de la hipotesi d'una dissolucidé parcial dels electrolits. Realment, les

ces columbianes produeixen el que podriem dir una combinacié quimica

VIII

I'existéncia de les forces interioniques ha estat tinguda en compte
molts investigadors en tractar d’explicar les propietats dels electrolits i

Mryer i HEertz, independentment un de laltre, l'any 1912
Ch, Guosn l'any 1918, han exposat teories i calculs que, després,
servir de punt de partida per als estudis de P. Depyve i E. HijckeL pu
cats I'any 1923 en el Physikalisches Zettschrift, i que, per ara, constitueix
doctrina més completa sobre aquest assumpte.

El desenvolupament matematic realitzat per aquests dltims fisic
mics és massa llarg per a repetir-lo aci. Ens limitarem a indicar els mit]
emprats en un cas: el calcul de la pressio osmotica.

Prenem com a punt de partida un yolum Q d'una dissolucio extre:

dament dilluida i portem-la, isotérmicament i reversiblement, a un volun

de concentracio infinita, per a la qual cosa haurem de realitzar un tre

independent del cami seguit. Comencem fent la compressié per mitja dun
pistd6 permeable per al dissolvent, perd que no pot ésser travessat pels ions

Si P és la pressio osmotica real, el treball de la compressi6 sera:
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Repetim, ara, I'operacié seguint les etapes segiients: 1.* Separar rever-
siblement 1 isotérmicament les cirregues eléctriques dels ions de la dissolu-
i0 infinitament diluida. 2.2, concentrar, de la mateixa manera, amb el
pisté semipermeable fins al volum 7 la dissolucié dels ions sense cirre-
a. El treball que ara necessitarem sera

v

(]

A : ‘ pPdv

enint en compte que P’ és la pressié osmotica calculable per la llei dels
rasos perfectes, P'V=RT, ja que els ions els suposem sense cirrega. 3.2 A
dissolucio concentrada es fan arribar, isotérmicament i reversiblement,
s carregues que abans haviem separat dels ions.
El treball necessari per a separar les carregues de la dissolucié dilluida

pot calcular per la coneguda expressid

(3)
2Db
és la carrega del ion, b el seu radi i D la constant dieléctrica del dissol-
nt.

La reposicio de les ciarregues en la dissolucié concentrada ofereix més
mplicacions. Efectivament, quan els ions sén prop I'un de 'altre, a més d'un
eball 2/, pricticament igual i de signe contrari a 'anterior, v, hi ha 'oca-
mat pel potencial que originen sobre cada ion els ions que el volten.

hepresentant-lo per I i despreciant la diferéncia entre w i1 w’, es tindra:
A A’ W

Per tant, si coneguéssim la valor de W tindriem una relacié entre P

P, € a dir, entre la pressid osmotica real i la caleulada amb l'equacié

lestat dels gasos perfectes.

Per a calcular W~ cal, primer, trobar una expressi6 per al potencial

eléctric mitja en el lloc ocupat per un ion. Sigui ¢ aquest potencial desco-
gut, a una distincia determinada d’un ion positiu, produit, en part, per
carrega del ion i, en part, per la dels ions que el volten. Suposem que
tracta d'un electrolit monovalent, per exemple, el clorur de potassi.
Per a portar un altre ion positiun a 'element d’espai considerat, dF/, es ne-
cessitard el treball + e ¢. Analogament, per al ion negatiu el treball sera
* Y. El principi de MaxweLrL-BortzMany permet determinar el nombre

atius que, com a terme mig, s’han de trobar en el

a°

Ions positius i ne

volum dJ7, el qual, per a els positius, sera:
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i per als negatius:

n'dV
essent nen’ i 7 el nombre dels ions positius, negatius i total en la unitaf

de volum, T la temperatura absoluta, R la constant dels gasos i ¢ la carre

ga d'un ion, Per tant, la densitat de carrega sera:

f
|

|
en* en' sn\e
Per altra banda, l'equacié diferencial de Poisson, en el nostre cas, es p
escriure :
A Y

dr
la qual expressio, integrada, permet deduir el potencial ¢ en funci6 de
distancia » al ion considerat.

Repetint el raonament per a un electrolit que es dissocia en els ions

f... s'de valencia z,, ..8»... 55 1 posant

es troba per a ¢ l'expressio:
' o
] i

D 1 4+~ % a

en queé a és la distancia fins on poden acostar-se els ions. Per fi, si

- ok SN : ; 2
petit respecte de —- o es dedueix per a I el valor:

E™%
W — 2N :
3D

i Pequacio (4) permet trobar:
P — P ) (6)
6DRT
Per tant, la pressio osmotica real és més petita que la deduida de la llei
dels gasos perfectes, suposant la dissociacié completa, i depén de =, que,
gons (5), esta determinada en cada electrolit per la suma 1‘-!1‘.2”_* valor qu-

s'anomena ionalitat (els anglesos i americans anomenen for¢a idnica a 12
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meitat de la ionalitat). Aquest és un terme que té en compte la concentraci6

{ la carrega eléctrica dels ions; és a dir, el tipus de I'electrolit. Aixi s'ex-
plica que a igualtat de concentracié en ions, les dissolucions de sulfat de
magnesi, per exemple, presentin una pressi6 osmotica molt inferior a les
le clorur potassic, cosa que les teories anteriors no permetien explicar.
Consideracions termodinamiques massa llargues d’explicar permeten de-
luir que el coeficient d'activitat pot calcular-se per mitja de la formula:
g2
2DRT

log f

beé, representant per T la ionalitat,

essent ¢ la concentracio del ion en molécules-gram per litre; substituint
Is valors de £, D, R, i T es troba, finalment :

logs f — — 0.354 22 \ 3 =
r

F 0.282.10° a\ i

IX

En els calculs que acabem de desenvolupar s’han tingut de fer algunes
suposicions no rigorosament exactes, especialment quan s’han daplicar a
issolucions concentrades. La part quantitativa estd, doncs, encara sense
abar, Els coeficients d’activitat calculats per Desye i HOCKEL, com pot
veure's en la férmula (7), sén, sempre, inferiors a la unitat; falta explicar,
|ualitativament al menys, el fet que en molts casos 1 en dissolucions con-
ntrades—com hem vist en I'exemple de 1'dcid clorhidric, que sembla aug-
lentar de concentracié pel fet d’afegir-li clorurs—el coeficient d'activitat
igui més gran que la unitat.

Tinguem en compte, en primer lloc, que de cap manera no es pot ca-
racteritzar un ion per la seva carrega 1 pel seu radi. L'edifici atomic és
olt més complicat: la cirrega eléctrica en el jon no té un lloc fix i l'at-

sfera electronica que volta el nucli pot deformar-se per moltes causes,
Is ions, que ordinariament no presenten dipols—és a dir, que el centre de
travetat de llurs ciarregues positives i negatives no estan separats—, sota
4 influéneia d’un camp eléctric es polaritzen i adquireixen un moment

elect

ric semblant al que es produeix sobre tots els cossos petits per un cos
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electritzat, que tots els llibres de fisica expliquen per mitja de lelectrici
tat d'influéncia, creada sobre aquells pel camp eléctric. El que cal remarcar
és que aquesta atraccié es pot convertir en repulsio si el medi en qué
lloc posseeix una constant dieléctrica elevada. Suposem un ion deformabl
o polaritzable situat en el camp eléctric d'un altre ion, al mig de l'aigua
que actua de dissolvent. El ion sera atret, pero les molécules d’aigua ho
seran, també, ja que aquest cos, no solament és polaritzable, sind que ja
format un dipol independentment de tot camp eléctric. Si aquesta ultin
atraccié és més gran que l'experimentada pel ion, aquest es veurd prems
entre les molécules d’aigua, Per tant; sobre ell actuara una forca que !
llunyara del camp eléctric, tot buscant el lloc de més petita pressio. Ai
€s compren que en aquestes circumstancies, el ion considerat pot exerci
una pressio osmotica més gran que la maxima deduida de la llei de gaso
com que una pressid osmotica elevada vol dir una massa activa major, qu
da explicat perque en les dissolucions concentrades, el coeficient d’acti

tat pot ésser molt més gran que la unitat,

X

Un dels mitjans millors per a determinar coeficients d’activitat, con

sisteix en la mesura de F. E. M. d'eléctrodes en els quals intervingui el

ion o la molecula que es vol estudiar, car aquesta f. e. m., si l'eléctro

funciona reversiblement, és proporcional a l'energia lliure, la qual, ¢

sabem, també és proporcional al logaritme de I'activitat. Aixi, han estat
tudiades les activitats en funcié de les concentracions fins a dissolucions
3 0 4 molars de molts electrolits forts. Com exemple, citarem els hidroxids

de sodi i1 de potassi. I.a forma de la corba f,—¢ €s la que es pot veure ¢

a fig. 1. La KOH, abans d’arribar a la normalitat, presenta un minim
HCL

KOH
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0 quantitativament, almenys qualitativament, segueix la feoria d’ARRHE-
N1US; perd, després, l'activitat creix continuament i les dissolucions 3 nor-

€5 comporten com

als tenen ja un coeficient superior a la unitat. és a dir,
tinguessin una concentracio6 de KXOH o una alcalinitat superior a la que
dria .deduir-se d’un analisi quantitativ. També és interessant Veure com
dissolucions concentrades de KOH han d’actuar des del punt de vista
Palcalinitat, amb més energia que les de NaOIT.

També s’ha estudiat la influéncia que sobre Pactivitat dels hidroxids
sodi 1 de potassi i sobre I'dcid clorhidric,
.

lls alcalins. Des d’aquest punt de vista, és

exerceixen els clorurs dels me-

interessant l'estudi de l'activi-
dels i\r!]h He= i ( VH' €n f'l]l](_‘!.lj IZI(_' la CI)]It'l‘HU'.‘ll_‘]‘nlr de f“\‘{_"l'.‘-u)rn l‘lr}ﬂn‘}:.

resultats de la qual resumeix la fig. 2. L'acci6 més enérgica pertany,

ipre, al Li, que és el ion de més gran volum i, per tant, més polaritza-
ble. Aquest resultat, com veurem, coincideix amb el

§ que hem obtingut en
estudi de la forga oxidant dels hipoclorits.

Els mateixos autors han mesurat el producte de ionitzacié de I'aigua

a constant que tanta importancia té en la teoria de les dissolucions aquo-

en preséncia dels clorurs de potassi, sodi i liti. Aquesta constant, que

tervé en el calcul del pH, val per a l'aigua pura 10-%, En preséncia d'a-

ars de l'or-

quells clorurs, presenta un maxim per a les dissolucions 0,5 mol

dre de 1,4.10-'%. Com que aquesta influéncia de les sals neutres la pre-

len quasi tots els electrolits forts, es comprén que la determinacié dels
P en dissolucions quelcom concentrades no es pot realitzar sense un co-
tixement acabat de les activitats dels ions e i OH’, en funcid de

Itracio salina.

la con-

De la mateixa manera, la constant de dissociacié dels icids i de les ba-

S 1o es pot definir sense fixar exactament la composicié qualitativa 1
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quantitativa de les dissolucions en qué es troben. Ja hem dit que I'acid cl¢

hidric té una forca molt més gran en presencia de certs clorurs que
I'aigua destillada. Als icids débils els passa el mateix. Generalment, ||
sals neutres augmenten la forca dels acids debils, el que fa disminuir

hidrolisi de les sals i el pH dels puffers amb ells preparats.

X1

Una giiesti6 importantissima, que avui s'explica perfectament, és
influéncia de les sals neutres en la velocitat de reaccié. Entre els mq
exemples, citarem lestudiat per J. A. CHRISTIANSEN sobre la descomp
ci6 catalitica de l'aigua oxigenada, provocada pel ion I'. Les sals neut

!
1

augmenten la velocitat de reaccié, la qual obeeix l'equacio diferencial:

d C, e
2 I{ L‘I ”f.'_j':

dt Tu_,u
Per tant, la velocitat dependra, sobretot, de la relacido de concentraci
del peroxid d’'hidrogen i de l'aigua. Ja hem dit que al voltant dels ions
cumtulen les molécules o els ions de major constant dieleéctrica—que
aquest cas, correspon a l'aigua oxigenada—, la qual cosa fa augmentar

e | e . wn ! 1
la. relaci6 —— i per tant, la velocitat de reaccio. No sempre son
H.O0
tius els efectes salins. En la saponificacio de l'acetat de metil, si aqu
és catalitzada pel ion He, les sals neutres augmenten la velocitat; per

fan disminuir si el catalitzador sén els ions OH’. Després del que hem

anteriorment sobre activitat dels ions He+ 1 OH’ en presencia de cl
alcalins, l'explicacio serd senzilla. Efectivament, les sals augmenten
tivitat dels ions He pero disminueixen la dels OH’, el que vol dir que,
preséncia de sals neutres, els ions han d’ésser més actius per a totes

funcions. El contrari passa amb els ions OH’.

XII

Recordant que entre els ions existeixen forces atractives, sembla,
mera vista, que en diluir una dissolucié concentrada per tal de ven

aquestes forces, s’hauria d'executar un treball i, per tant, n’hauria de

sultar una absorcio de calor; el fenomen de dilluir una dissolucid concentid

da, hauria d’ésser, doncs, endotérmic. Realment, en la majoria dels casos
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lesprén calor. Byerrum ha fet notar, molt encertadament, que el dipol de
aigua i l'orientacio en el camp eléctric dels ions, representen una energia
tencial que minva amb la dillucid ;. no solament pot subministrar el tre-
all necessari per a vencer les forces interioniques, sind, també, un sobrant
‘energia que es manifesta en una evolucié térmica. Byerrum ha calculat
ma formula que déna els calors de dillucié en funcié de les concentracions
dels radis ionics, que els treballs executats al laboratori de NerNnsT han
mfirmat plenament.

Una de les giiestions que, també, han assolit d'aclarir les modernes

teories dels electrolics forts, és l'explicacié de la solubilitat.

La solubilitat i el calor de dissolucié estan intimament relacionats. Se-
int les idees de Fajans, el calor de dissolucié ha d’ésser igual al d’hidra-
i6 dels ions—és a dir, al calor que es despendria en juntar ['aigua amb

ions, portant aquests, separadament un de l'altre, des d’'una distincia
finita—menys l'energia necessaria—anomenada energia reticular—per a
sfer T'edifici cristalli i separar infinitament els ions. Aquestes dues com-
ants del calor de dissolucié han estat mesurades, separadament, en bas-

uts casos. L'energia reticular, segons una férmula que devem a Bogrx, és:

ry 173 s6n els radis déls ions, z la valéncia, & la carrega electrica elemen-

i K2 una constant que té un valor determinat per a cada tipus de xarxa
ristalina,

Per altra part, un ion de radi r i de cirrega . portar ues de l'infinit

interior d’'un medi de constant dieléctrica D. executa el treball

z'.! E:L’. l ]
2r D

que resulta de l'atraccié originada pels dipols del dissolvent sobre la car-

rega del ion. Aquest treball és el que hem anomenat calor d'hidratacié dels
lons. Per a un electrolit dissociat en dos ions de radi »y i 7, aquest calor

d'hidratacig valdra :

-l - - 3

1
T — ) K, :
2ry 2r, D .

Ky és la constant introduida per ByerruM amb el fi de tenir en compte

¢ caracter aproximat de les férmules de Born. Per tant, el calor total de
dissolucié sera :

z* ¢l

2r,
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D'aquesta formula es dedueix, immediatament, que ['energia posada en I
bertat en l'acte de la dissoluei6, serd tant més petita quant més petita sigui
la constant dieléctrica del dissolvent, el que explica la freqiiencia de la s

lubilitat en aigua—cos d'una constant dieléctrica de les més elevades-

el petit poder dissolvent dels cossos que tenen aquesta constant petita.

La teoria de Byerrum permet de calcular, amb bastanta aproximacio,
els coeficients de repartiment dels electrolits entre dos dissolvents i, e
cara, compta amb altres resultats interessants que no podem explicar,
que volem aprofitar aquesta ocasié per a avencar alguns resultats obti
guts en el nostre laboratori sobre la influéncia de les sals neutres en

poder oxidant dels hipoclorits.

X111

La introduccid creixent de les cloramines en el blanqueig de les fib
textils, especialment del cotd, ens va preocupar, ja que, segons tots els
tors que han estudiat aquesta qiiestié, les cloramines actuen per 1'hipo
rit que es va formant durant la descomposici6é; per tant, res no pot acon
llar la substitucié per aquests productes cars i de fabricacio estrangera,
I'hipoclorit de sodi, mal anomenat aigua de Jawelle, tan facil de preparar
en la mateixa fabrica amb clor liquid, que avui és ja un producte nacional
a bon preu. Tot aixd ens decidi a estudiar la decoloracié de les materi
colorants, principalment dissolucions de metil heliantina, que es troba
tant pura en el comerg i és soluble en l'aigua. Varem creure que si trol
vem un procediment senzill per a deduir la poténcia decolorant—qu
pot expressar numéricament per la constant de la velocitat d'oxidacio
la metil heliantina, reacci6 monomolecular—, desapareixerien els incom
nients derivats de la dificultat del control dels banys. Varem veure, avial,
que alld que decolora en una dissolucid d'hipoclorit és 1'acid hipoclords
duit per la hidrolisi d'aquesta sal. Naturalment, la concentracié de l'acid

pén del pH de la dissolucio i, per tant, com ha demostrat un dels nostre
deixebles, del potencial d'un eléctrode de plati submergit en ella. Per tant,
la poteéncia decolorant pot deduir-se, immediatament, d'aquest potencial, (u¢
resulta ésser una funcié lineal del logaritme de la constant de la velocitat

de reaccio, tal com hem pogut deduir teoricament i comprovar per I'expe-
riencia. Aixi, hem aconseguit de preparar dissolucions que decoloren |'he
. - 'l . . - I--.
liantina amb la velocitat que es vulgui. Per altra banda, la fibra—que X

dissolucions de clor castiguen seriosament en determinades condicions—
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at protegir-se' perfectament, emprant un pH o un potencial determinat i,
er tant, poden obtenir-se, amb absoluta seguretat, els resultats que sa-
ihueixen, ordinariament, a les cloramines: blanqueig de marxa modera-
la, que arriba a l'interior de la fibra en el temps degut i proteccié d’aques-

fibra. Perque es vegi fins on el potencial del bany té importancia en la

estruccid de la fibra, caldra dir que una dissolucié 0,2 normal d’hipoclorit,

ue equival a 6,7 gr de clor actiu per litre, en 15 hores, si el potencial és
0,500 volt (prenent com a zero 'eléctrode normal de calomelans)—el que
wconsegueix amb una dissolucié d’hipoclorit aproximadament 0,02n en
sa caustica—només fa baixar la carrega de ruptura des de 225 a 200
ams. En les mateixes condicions, perd amb bany que déna 0,540 volt.
cara amb una mica de sosa caustica lliure a més de la produida per la
Irolisi, la resisténcia baixa fins a 125 grams.

Per altra banda, com que treballs nostres anteriors ens havien demos-
t que la preséncia de clorurs en les dissolucions d'hipoclorits modifica
tablement el potencial. varem voler investigar la manera com aquests
sos, que han d'ésser considerats com a sals neutres, actuen en la deco-
acio i modifiquen la resisténcia de la fibra. Els resultats es poden veure
taula segtlient:

Naturalesa i concentracid

Concentracid Velocitat
dels clorurs

aietd a d a Ghr
R, de Recelnraris Resisténcia de la fibra

0,05 n 0,0361
0,0441
0,0783

oense clorurs 0,05 0,0119
. 0,20 »

a inspeccio d'aquesta taula ens estalviara els comentaris. Només volem
marcar la influéncia que tenen els clorurs sobre allo que podriem anome-
la forca de I'hipoclorit. L'explicacié completa dels fendmens observats
complicada i encara no tenim acabats els experiments necessaris; pero,

s aci, fan comprendre immediatament perque els hipoclorits obtinguts

tlectroliticament, a igualtat de clor, sén més actius que els preparats amb
7 i

1 s08a caustica: aquests tenen, aproximadament, una molecula de clo-




148 CIENGIA

rur de sodi per cada molécula d’hipoclorit i a la concentracid que tenen el:

banys el clorur no pot tenir influéncia sensible. En canvi, els hipoclorits

electrolitics tenen un excés molt gran de clorurs i, per tant, son més
tius.

També pot veure's que I'hipoclorit de potassi ha d’ésser més actiu q
el de sodi i aci tenim un cas més que la teoria classica dels ions no p
explicar i que les teories modernes dels electrolits forts classifica sense c

dificultat.

Perdoneu que hagi explicat tan extensament aquest cas dels hipoc
rits. Comprendreu que, després de tantes hores de treballar-hi en el lal
ratori, senti per a ells una justificada preferéncia; perd. a més, he volg
deixar en-el vostre anim la idea que les teories modernes han de ser
per a quelcom més que omplir pagines amb xifres inutils a les ap
cacions de la quimica, xifres que hem de portar sempre en la imagii
ci6 en treballar sobre qualsevol tema de Quimica industrial. Aquest adv
timent és, versemblantment, inutil, ja que sempre sera el millor quimi
que sapiga aplicar a tot problema, ja sigui cientific o técnic, les lleis i
coneixements de la Quimica tedrica, la que acostumem anomenar Quim

fisica i ha d'éser el fonament imprescindible de tota cultura quimica.
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