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1. Enthalpie en Entropie
1. Gegeven zijn onderstaande vormingsenthalpiën (alle gegevens bij 25 0C): 

	
	(Hof (kJ.mol(1)
	
	

	perfluorcyclobutaan

perfluorethaan

perfluormethaan

atomair koolstof

atomair fluor
	C4F8 (g)

C2F6 (g)

 CF4 (g)

     C (g)

     F (g)
	( 369.5

( 321.3

( 223.3

+ 716.7

+   79.0
	
	


a) Bereken de bindingsenergie C-F en C-C.
b) Bereken de ringspanning in perfluorcyclobutaan C4F8.

c) Als alle bovengenoemde vormingsenthalpieën een onzekerheid van 
0.5 kJ.mol(1 hebben, bereken dan de onnauwkeurigheid van de gevonden ringspanning.

2. Bereken de adiabatische vlamtemperatuur voor de volledige verbranding van NH3 tot NO2 en H2O in lucht (80% N2, 20% O2). De stikstof uit de lucht wordt hierbij niet verbrand en blijft als inert gas meelopen. Raadpleeg onderstaande gegevens.

	stof
	ΔH0f  (kJ.mol(1)
	c0p  (J.K(1.mol(1)

	NH3
NO2
H2O

N2
O2
	( 45.90

 + 33.10

( 241.83

  0

  0
	35.9

37.3

33.8

29.2

29.5


3. Herhaal de vorige opgave met als enige verandering, dat er een overmaat 
lucht wordt gebruikt. De toegevoerde hoeveelheid lucht bedraagt twee maal 
de hoeveelheid die in de vorige opgaven vereist was. 
Wat wordt nu de temperatuur?
4. Trouton ontdekte in 1884 dat een zekere regelmaat bestond in de relatie tussen de verdampingswarmte en het kookpunt: (Hvap ( 90Tboil, waarbij (Hvap in J.mol(1 en Tboil in K moeten worden uitgedrukt. Typerende voorbeelden zijn:

	stof
	(Hvap
	Tboil
	verhouding

	C6H6
SO2
SnCl4
Hg

H2O

CH3OH

C2H5OH
	30760

24870

33050

56940

40660

35270

38740
	353.2

268.1

386.1

629.7

373.1

337.8

351.4
	87.1

92.8

85.6

90.4

109.0

104.5

110.2


a) Geef aan, op welk principe de evenredigheid  (Hvap  en  Tboil berust.

b) Waarom wijken water, methanol en ethanol van deze wetmatigheid af?

5. Men mengt 2 mol benzeen (T=20 0C) met 4 mol benzeen (T=40 0C) zonder warmteverlies naar de omgeving. De warmtecapaciteit is cp=134.4 J.mol(1.K(1.
a) Bereken de eindtemperatuur.
b) Bereken de entropieverandering.

6. Men mengt 2 mol benzeen (T=20 0C) met 4 mol tolueen (T=40 0C) zonder warmteverlies naar de omgeving. De warmtecapaciteiten zijn:
benzeen: cp=134.4 J.mol(1.K(1,  tolueen: cp=156.8 J.mol(1.K(1.

a) Bereken de eindtemperatuur.

b) Bereken de entropieverandering.

2. Evenwicht en Temperatuur
7. De oplosbaarheid van picrinezuur in benzeen stijgt met toenemende temperatuur. De oplosbaarheid, uitgedrukt in mol picrinezuur per kg benzeen, hangt als volgt van de temperatuur af:

	temperatuur ( 0C)
	 10
	 20
	 30
	

	oplosbaarheid (mol.kg(1)
	0.2375
	0.4221
	0.7224
	



a)
Bereken de oplosbaarheid bij 25 0C.

b)
Bepaal of het oplossen van picrinezuur exotherm of endotherm is.

c)
Bereken de standaard-entropieverandering  ΔS0  voor de overgang van vast picrinezuur naar opgelost picrinezuur bij 25 0C.

8. Als CO2 in water oplost, wordt het water zwak zuur op grond van de reactie
H2O  +  CO2    ⇆    HCO3(  +  H+ 
  liq          gas                  aq             aq
Gegeven bij 25 0C:   pKz = 7.793 ,   ΔH0 = (11.77 kJ.mol(1 .
a)
Bereken ΔG0 en ΔS0 bij 25 0C.

b)
Bereken de pH van gedestilleerd water dat in evenwicht is met lucht bij 25 0C
(lucht bevat ca. 380 ppm CO2-druk).

9. Ten behoeve van de berekening van de katalytische hydrogenering van etheen tot ethaan zijn de volgende thermodynamische gegevens beschikbaar (25 0C):

	
	ΔH0f  (kJ.mol(1)
	ΔG0f  (kJ.mol(1)
	S0 (J.K(1.mol(1)
	c0p (J.K(1.mol(1)

	C2H6 (gas)
C2H4 (gas)
    H2 (gas)
   Cu (vast)
    Ni (vast)
	(84.68

+52.47

0

0

0
	(32.82

+68.43

0

0

0
	229.60

219.33

130.68

  33.15

  29.87
	52.63

42.89

28.84

24.43

26.07


a)
Bereken de evenwichtsconstante bij 400 0C voor het met koperpoeder gekatalyseerde hydrogeringsevenwicht. 

b)
Hoe groot wordt  K als i.p.v. koper als katalysator nikkel wordt gebruikt? 

3. Partieel molaire grootheden en Electrochemie
10. De dampdruk van broom (Br2) kan worden weergegeven m.b.v. de formule van Antoine:    
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p  in  torr, T  in  0C
a)
Bereken het kookpunt.

b)
Bereken de verdampingswarmte bij het kookpunt.

c)
Bereken de verdampingsentropie het kookpunt.

11. Bereken het partiëel molair volume van NaCl (opgelost) uit onderstaande meetgegevens omtrent waterige keukenzoutoplossingen bij 25 0C: 

	m (mol.kg(1)
	0.00
	0.15
	0.25
	0.45
	0.60

	ρ (kg.m(3)
	997.05
	1004.05
	1008.70
	1017.97
	1024.90


12. Ferredoxinen zijn ijzerhoudende eiwitten die redoxreakties kunnen ondergaan in talloze micro-organismen volgens de schematische reaktie: Fdox + e(  ⇆  Fdred.
Een bepaalde hoeveelheid ferredoxine wordt opgelost in een buffer met pH=7 exact. Door deze oplossing wordt gedurende twee uur waterstofgas (p=1 bar) geleid met platinapoeder als katalysator totdat evenwicht is opgetreden: de evenwichtsverhouding ox/red blijkt exact 2.0 te bedragen (T=37 0C). 
Bereken de standaard-redoxpotentiaal V0 voor de redoxreactie  
Fdox + e(  ⇆  Fdred.
13. Voor de elektrochemische cel Pt,H2|H+,Br(|AgBr|Ag is bij 25 0C de EMK als functie van de molaliteit van het HBr bepaald. De resultaten waren:

	M (mmol.kg(1)
	0.14
	0.25
	0.36
	0.50
	0.65
	0.81
	0.99

	EMK (mV)
	528.11
	498.53
	479.96
	463.25
	449.92
	438.76
	428.58


a) Gebruik de formule van Debije-Hückel om E0 te berekenen in al deze zeven situaties.

b) Bereken m.b.v. de zeven gevonden waarden voor E0 (die allemaal een afwijking vertonen) de werkelijke waarde voor E0.

c) Bereken door gebruikmaking van de gevonden juiste waarde van E0 het oplosbaarheidsproduct van AgBr.

Extra gegeven :  V0 = 0.7991 volt voor de half-reactie  Ag+  +  e( ⇆ Ag
4. Colligatieve eigenschappen
Met deze verzamelterm worden effecten bedoeld die oplosmiddelen vertonen t.g.v. de daarin opgeloste stoffen. De overeenkomst tussen de diverse soorten colligatieve eigenschappen is, dat de grootte van het effect evenredig is met de concentratie in mol per liter (of per kg) oplosmiddel, ongeacht de soort opgeloste stof. Het bijzondere si dan ook dat de effectgrootte dus niet afhangt van welke stof er is opgelost maar alleen hoeveel (mits uitgedrukt in hoeveelheid mol). 
Tot de colligatieve eigenschappen worden meestal gerekend:

· Vriespuntsdaling (VPD)

· Kookpuntsverhoging (KPV)

· Osmotische druk

Vriespuntsdaling

We gaan er van uit dat als het oplosmiddel, waarin de betreffende stof is opgelost, bevriest dat dan de vaste fase die daarbij ontstaat 100% zuiver is (hierin zit dan niets opgelost). Desnoods om deze situatie te verzekeren kan extra zuivere vaste stof (bijvoorbeeld ijskristallen in het geval van water als oplosmiddel) worden toegevoegd op het moment dat bevriezing begint. Het evenwicht dat hierbij ontstaat, vindt plaats tussen uitsluitend de component die in beide fasen aanwezig is: het oplosmiddel zelf.

Het is gebruikelijk om het oplosmiddel aan te duiden met component 1, de opgeloste stoffen met de nummers 2, 3, etc. Het evenwicht is dus van toepassing op component 1 die in beide fasen aanwezig is, en niet op component 2 die slechts in de opgeloste fase voorkomt. Er geldt dan:

vast ⇆ vloeibaar
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Herrangschikking levert op:
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Omdat de nieuwe smelttemperatuur niet meer precies bij het smeltpunt van de zuivere stof nr.1 ligt, is ook ΔG0smelt niet meer geheel gelijk aan nul. In feite is ΔG0smelt een functie van T geworden. Maar T zelf is nu juist een functie van de hoeveelheid opgeloste stof, of anders gezegd: een functie van de molfractie x1. 

Je kunt dus een uitdrukking proberen te bepalen zoiets als:  
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Hiervoor maken we gebruik van de formule van Gibbs-Helmholtz:
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Toegepast op ΔG i.p.v. G levert dit op:


[image: image8.wmf]H

T

T

G

p

D

=

÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

¶

D

¶

/

/

1

,  ook wel te schrijven als: 
[image: image9.wmf]2

T

H

T

T

G

p

D

-

=

÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

¶

D

¶

/


Gaan we deze bewerking toepassen op ΔG0, dan hebben we bovendien het voordeel dat ΔG0 geen functie van de druk meer is (p=1 bar ligt al vast) en dus alleen nog maar een functie van de temperatuur is. Een partiële afgeleide wordt daarmee een gewone afgeleide: 
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Passen we dit laatste nu toe op het VPD-fasenevenwicht, dan levert dat op:
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Integratie (met als aanname dat ΔH0smelt niet van T afhangt) levert op:
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Omdat als x1=1 de temperatuur waarbij het oplosmiddel (ontdaan van zijn verontreiniging van opgeloste stoffen) smelt bij het normale smeltpunt T0, kunnen we de integratieconstante c bepalen, waarna de algemene uitdrukking wordt:
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Om deze uitdrukking gemakkelijker hanteerbaar te maken, worden nu enige benaderingen toegepast. Omdat T en T0 bij niet te hoge concentraties dicht bij elkaar liggen, kan het achterste stuk in deze uitdrukking benaderd worden door:
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De uitdrukking met logaritme kan benaderd worden met:
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Knopen we de twee eindjes aan elkaar, dan ontstaat de benaderde relatie:
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We zien hier nu als eindresultaat, dat het smeltpunt veranderd is naar een lagere waarde en dat de grootte van de verandering alleen afhangt van de concentratie in mol per kg oplosmiddel (de z.g. molaliteit). De vriespuntsdalingsconstante kf blijkt alleen maar af te hangen van het oplosmiddel zelf, aangezien alleen van component nr. 1 de specifieke waarden in de uitdrukking voor kf voorkomen:
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Voor water als oplosmiddel zijn de waarden:

T0 = 273.15 K;  ΔH0smelt = 6010 J.mol(1, M1 = 0.018 kg.mol(1
waarmee volgt: kf = 1.86 K.kg.mol(1
Hoe groter kf  hoe groter het effect en dus hoe nauwkeuriger de meting kan worden gedaan. Oplosmiddelen met een zeer grote kf zijn: kamfer (37.7), cyclohexaan (20.2) en CHBr3 (14.4). Een praktische toepassing van dit verschijnsel is het gebruik van zout ’s winters op gladde wegen: door het gebruik van zout smelt de ijslaag weg en het water kan weglopen en (door de iets hogere dampdruk dan ijs) verdampen. Een andere toepassing is het extra onderkoelen m.b.v. een ijsbad. Door toevoeging van een flinke hoeveelheid zout komt het ijsbad zelfs gemakkelijk op (10 0C gebracht worden.

Merk op dat als een stof in twee delen dissocieert bij oplossen, dat dan het colligatieve effect ook twee maal zo groot is. Ga zelf na hoe dit komt. 

Er wordt dus voor m altijd de som van alle molaliteiten genomen. Deze bijzondere eigenschap was rond 1850 een sterk bewijs voor het bestaan van ionen in de oplossing, wat in die tijd nog een aangevochten theorie was (plus en min trekken elkaar aan, hoe kunnen die twee dan zomaar uiteen gaan?).

Colligatieve eigenschappen kunnen ook gebruikt worden om de molmassa van de opgeloste stof te bepalen. Als we van een onbekende stof met onbekende M2 een hoeveelheid hebben opgelost, weten we in elk geval altijd wel hoeveel gram we daarvan hebben gebruikt. Als we de concentratie in kg/kg nu Y noemen, dan geldt: 
Y = mM2, zodat: (ΔT = kf m = kf Y/M2, waaruit vanzelf de waarde van M2 (in kg.mol(1) volgt.

De benaderingen die gebruikt zijn om tot bovenstaande lineaire relatie tussen het effect (hier: (ΔT) en de concentratie te komen, blijken minder goed op te gaan bij hogere concentraties. Dan is de benadering van de logaritme niet erg nauwkeurig meer, alsmede de benadering voor 1/T0 ( 1/T, terwijl tot overmaat van ramp ook nog eens de vloeibare oplossing zelf niet meer als ideaal mag worden beschouwd en activiteit a1 de plaats van molfractie x1 had moeten innemen. Allemaal redenen om te concluderen dat de relatie extra termen zal gaan krijgen als correctie voor dit alles. Het eenvoudigst is dan een ontwikkeling als machtreeks:
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     met a, b, … als aanpasbare parameters.

Deze relatie is om te schrijven naar:
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waarbij b en de hogere coëfficiënten in het algemeen verwaarloosd mogen worden.

Zet men nu (ΔT/Y als nieuwe variabele uit tegen Y, dan ontstaat een rechte lijn met als intercept kf/M2. De parameters van deze rechte lijn zijn het nauwkeurigst te bepalen met behulp van de kleinste-kwadaten-methode (lineaire regressie).

Rekenvoorbeeld:

Om uit de volgende meetgegevens het molgewicht van NaCl te kunnen bepalen, kan men niet volstaan met bijvoorbeeld alleen het laatste meetgegeven. Dat zou immers als molgewicht opleveren: M2=60.0 g.mol(1.

	conc (g/kg)
	20
	40
	60
	80
	100

	VPD (0C)
	1.27
	2.52
	3.76
	4.99
	6.20


De nauwkeurige methode levert op: M2=58.5 g.mol(1, dicht in de buurt van de juiste waarde 58.44 g.mol(1.
Kookpuntsverhoging

Dit verschijnsel is nauw verbonden met het voorgaande. De "zuivere" fase is hier de gasfase, de "verontreinigde" fase is weer de vloeistoffase. De theorie, de afleiding en de uiteindelijke uitkomst lopen geheel overeenkomstig:

gas ⇆ vloeibaar
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Dit wordt bij het kookpunt van de vloeistof (p=1 bar)
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Herrangschikking levert weer op:
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   (let op: nu zonder het min-teken!)

Het eindresultaat is derhalve (ook zonder min-teken): 


[image: image25.wmf]m

k

m

H

RT

M

T

b

vap

=

D

»

D

0

2

0

1

     waarin  
[image: image26.wmf]0

2

0

1

vap

b

H

RT

M

k

D

=


De constante kb is weer alleen afhankelijk van de aard van het oplosmiddel en niet van de daarin opgeloste stoffen. In het algemeen is kb veel kleiner dan kf doordat de verdampingswarmte vaak het tienvoudige is van de smeltwarmte. Deze methode is dan ook veel minder nauwkeurig, en bovendien gevoelig voor de vaak onterechte aanname dat in de gasfase de opgeloste component niet voorkomt. 

Osmose

Het verschijnsel "osmose" werd voor het eerst ontdekt door een Franse abt in 1748, nadat hij "wijngeest" (alcohol, gedestilleerd uit wijn; hier betrof dat cognac) in zakken gemaakt van varkensblaas had gedaan en dat onder water in een regenton bewaarde om uitdroging te voorkomen. Na verloop van tijd bleken de zakken sterk gezwollen te zijn en sommige waren zelfs gebarsten. De zakken hadden zichzelf met water volgezogen. Het water kon wel door het membraan heen, maar de grotere alcoholmoleculen niet.

Osmose hangt nauw samen met de aanwezigheid van een z.g. "semipermeabel" membraan. Hiervan bestaan vele soorten, zowel van natuurlijke oorsprong als ook synthetische. De celwanden van planten en dieren bestaan vaak uit dit soort membranen. Zwak als zijn, zijn ze niet bestand tegen al te grote drukverschillen. De synthetische membranen zijn tegenwoordig zo sterk gemaakt dat ze enorme drukverschillen lange tijd kunnen weerstaan en zullen in de nabije toekomst een belangrijke bijdrage leveren in scheidingsprocessen.

[image: image81.png]Semipermeabele membranen zijn vaak selectief in het kunnen doorlaten van slechts bepaalde kleine moleculen. Tot de categorie van de allerkleinste moleculen behoort water. De in water opgeloste ionen zijn veel groter door de watermantel die rond de ionen vastzit. Hierdoor gebeurt het dat bij sommige membranen alleen water door de wand heen kan en de ionen niet. Er ontstaat een drukverschil doordat er watertransport plaatsvindt naar de oplossing met de hoogste concentratie aan opgeloste stoffen; in feite een diffusie-gestuurd nivelleringsproces om de waterconcentratie aan beide kanten van het membraan op dezelfde waarde te krijgen (wat natuurlijk nooit lukt bij een semi​permeabel membraan). 

Omdat er steeds meer water door het membraan trekt, wordt de druk aan de linkerkant (zie figuur) steeds groter, wat een tegenwerkend effect veroorzaakt. Totdat uiteindelijk een evenwichtssituatie bereikt wordt. Het drukverschil dat dan opgetreden is, noemt men de osmotische druk.
Van ’t Hoff heeft in 1885 op empirische gronden de volgende relatie ontdekt: 

Π = 1000RTic, waarbij Π de osmotische druk in N.m(2 is, c de concentratie in mol per liter en i het aantal ionen waarin het betreffende zout dissocieert in water. Juist deze relatie heeft de definitieve doorbraak veroorzaakt in de theorie over het bestaan van ionen in waterige oplossingen. Het is een toeval dat deze formule als een variant op de ideale gaswet te beschouwen is. Immers, als alle grootheden in SI-eenheden worden omgezet, is de relatie van Van ’t Hoff ook te schrijven als: ΠV = nRT.

Rekenvoorbeeld 1:

Menselijk bloed is "isotoon" met water met een zoutgehalte 0.9% (hier is gewichts​procent bedoeld).Dit houdt in dat 1 liter water 9 gram NaCl moet bevatten oftewel 0.15 mol. Bij 37 0C resulteert dit in een osmotische druk van 8 bar.

Dit is niet de inwendige (bloed)druk van het menselijk lichaam. Als dat het geval zou zijn geweest, zou het prikken van een gaatje in iemands lijf meteen een bloedfontein van 80 meter hoogte kunnen veroorzaken. De fysische betekenis van deze 8 bar als osmotische waarde van het bloed houdt in dat als bloedcellen (of het hele lichaam) maar lang genoeg in gedestilleerd water zouden liggen, dat dan de inwendige druk aan de kant van de hoogste concentratie tot 8 bar zou oplopen. Dit resulteert in het opzwellen en uiteindelijk openbarsten van de cellen.
De thermodynamische verantwoording van de formule van Van ’t Hoff verloopt als volgt. Omdat de chemische potentiaal van het oplosmiddel (meestal water) aan beide zijden van het membraan gelijk moet zijn bij evenwicht, geldt er:
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Er geldt met behulp van  
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         v1 = partieel molair volume van water
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Hieruit volgt:  
[image: image31.wmf]
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Omdat vloeibare volumina vrijwel niet samendrukbaar zijn, gaat de integraal over in:
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, waarbij a1 in het algemeen goed benaderd kan worden met x1.

Hierdoor ontstaat de relatie van Guggenheim en Donnan: 
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De molfractie kan weer op dezelfde manier benaderd worden als we al eerder zagen:
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 zodat de relatie overgaat in: 
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Als we ons nu realiseren dat M1/v1 = ρ1, de dichtheid van het oplosmiddel, dan resulteert dit in:
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Deze uitdrukking is vrijwel identiek met de relatie die Van ’t Hoff op empirische gronden in 1885 had gevonden. 

Soms schrijft men de relatie op een iets andere manier op:  
[image: image38.wmf]m

RT

=

P

1

r


Als we ons daarbij realiseren dat 1/ρ1 het volume voorstelt van 1 kg oplosmiddel, waarin we m mol opgeloste componenten hebben, dan is de laatste uitdrukking gelijkwaardig met 
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Als we bovendien beseffen dat 
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, waarbij c de concentratie in mol per m3 voorstelt, dan gaat de uitdrukking over in 
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Drukken we de concentratie uit in mol per liter, dan wordt dit: 
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Al deze varianten zijn toch wel het beste samen te vatten met 
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, waarbij we ons moeten realiseren dat SI-eenheden moet worden gebruikt. Dat voorkomt fouten door "gerommel" met verkeerde dimensies!

Bij hogere concentraties en niet-ideaal gedrag (vooral polymeer-oplossingen gedragen zich al gauw erg onideaal), is weer dezelfde methodiek toe te passen als we al eerder zagen bij VPD (c in mol.m(3, Y in kg.m(3, M2 in kg.mol(1)
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Door op de y-as de grootheid 
[image: image47.wmf]Y
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 uit te zetten tegen Y op de x-as, en dan de daarbij ontstane rechte lijn te extrapoleren naar Y=0, verkrijgen we de waarde van M2.

Met name bij grote moleculen zoals eiwitten en synthetische polymeren is deze methode belangrijk om een nauwkeurige waarde voor de gemiddelde molmassa te verkrijgen. De gemiddelde molmassa die zo verkregen wordt, is de z.g. aantals​gemiddelde molmassa Mn. Met centrifugemethoden (valt buiten het bestek van dit vakgebied) wordt de z.g. gewichtsgemiddelde molmassa Mw verkregen, die meestal iets groter is. De verhouding Mw/Mn wordt daarbij de dispersiecoëfficiënt genoemd en is een indicatie voor de breedte van de massaverdeling.

Rekenvoorbeeld 2:

Van een bepaalde charge van polyisobutyleen zijn diverse hoeveelheden opgelost in benzeen (25 0C), waarbij de volgende osmotische drukken werden gemeten:

	conc. (g/ltr)
	2
	3
	4
	5
	7

	osmotische druk (Pa)
	35
	53
	71
	90
	128


Merk op dat Y in gram per liter hetzelfde is als kg.m(3.

Er volgt (na toepassing van de genoemde methode): M2=144 kg.mol(1.

Opgaven:
1. Het kookpunt van tolueen is 110.6 0C.
Wanneer 5.0 gram bifenyl (C12H10) in 100 gram tolueen is opgelost, kookt de oplossing bij 111.68 0C. Van een onbekende stof wordt 6.0 gram in 200 gram tolueen opgelost, waarna blijkt dat deze oplossing kookt bij 112.0 0C.
Bereken de molmassa van de onbekende stof.
2. De osmotische druk van een polymeer opgelost in aceton bij 18 0C vertoont het volgende patroon:

	concentratie (g/ltr)
	1.2
	2.7
	5.1
	6.6
	7.2

	osmotische druk (Pa)
	133
	318
	658
	898
	1000


Bereken de molmassa van het polymeer.

3. De osmotische druk van polystyreen opgelost in tolueen bij 30 0C vertoont het volgende patroon: 

	concentratie (g/ltr)
	3.2
	4.8
	5.7
	6.8
	7.8

	hoogte (cm)
	3.10
	6.20
	8.40
	11.53
	14.80


De hoogte van de kolom correspondeert met de osmotische druk. De dichtheid van tolueen bedraagt 865 kg.m(3. Bereken de molmassa van het polymeer.

De osmotische druk van sucrose opgelost in water bij 25 0C vertoont het volgende patroon: 

	concentratie (g/ltr)
	60
	90
	120
	180
	250
	300

	osmotische druk (bar)
	4.34
	6.50
	8.67
	12.98
	18.00
	21.57


Bereken de molmassa van sucrose.

4. Een liter isotone zoutoplossing waarin 5 gram van het enzym ribonuclease is opgelost, vertoont bij 37 0C een osmotische druk van 1015 N.m(2 tegen een isotone zoutoplossing. Bereken de molmassa van ribonuclease.

Antwoorden:

1.
M = 71.4 g.mol(1
2.
M = 23.0 kg.mol(1
3.
M = 92.0 kg.mol(1
4.
M = 342.3 g.mol(1
5.
M = 12.7 kg.mol(1
5. Ideale mengsels
Inleiding

Alle materie kan grofweg worden ingedeeld in "zuivere stoffen" en "mengsels". 
De zuivere stoffen hebben elk hun eigen specifieke fysische en chemische eigen​schappen, maar doordat mengsels van samenstelling kunnen variëren, zijn hun fysische en chemische eigenschappen van deze samenstelling afhankelijk. 

De meeste in de natuur voorkomende materialen zijn te beschouwen als mengsel dan wel als een onzuivere stof, of nog oneerbiediger uitgedrukt: als verontreinigd materiaal. Het is echter de emotionele manier van uitdrukken die tot de verschillende aanduidingen leidt, maar theoretisch vanuit de thermodynamica zijn het alle gelijk​waardige begrippen.

Vanwege de breedheid van het begrip "mengsel" is het zinvol om een onderscheid te maken tussen:

· Homogene mengsels
Het mengsel bestaat uit één homogene fase.

Voorbeelden: gasmengsels, amalgamen, zoutoplossingen, water en alcohol, sommige legeringen (vaste toestand).

· Heterogene mengsels
Het mengsel bestaat uit meerdere afzonderlijke fasen. Ook al lijkt het er soms op dat het één geheel is, maar op microscopisch niveau zijn de aparte gebieden goed te zien.

Voorbeelden: houtsplinters tussen gemaaid gras, zand en klei, suspensies, emulsies, melk, bloed, mist, sommige andere legeringen (vaste toestand).

Is bij het oplossen van een vaste stof in een vloeistof duidelijk aanwijsbaar welke stof als oplosmiddel fungeert, bij het mengen van twee vloeistoffen is dat onderscheid al veel moeilijker te maken. Hier lopen begrippen als mengen en oplossen door elkaar heen: wat lost er eigenlijk op in wat? Een klein scheutje stroop lost op in water en een klein scheutje water lost op in stroop. Of is dit mengen? 

Duidelijker is het wanneer we keukenzout in water oplossen. Hierbij vindt niet alleen het fysische proces van mengen plaats maar tegelijk treedt ook een chemisch proces op: dissociëren in aparte afzonderlijke ionen. Bij het oplossen van suiker in water is deze dissociatie afwezig en toch spreekt men hier ook van oplossen en niet van mengen. Het is meer een in het spraakgebruik ingeburgerd verschil dan dat men van een formeel fysisch-chemisch te onderscheiden verschil kan spreken.

Als een vaste stof en een vloeistof door elkaar gemengd worden en de vaste stof "verdwijnt" geheel in de vloeistof, zegt men dat de stof geheel is opgelost. Als niet alles wil oplossen en er een neerslag overblijft, zegt men dat de oplossing verzadigd is. Zo kunnen ook vloeistoffen volledig mengbaar zijn of slechts gedeeltelijk. Water en ethanol zijn mengbaar in alle verhoudingen tot één homogene fase, maar water en fenol mengen onderling slechts in beperkte mate. De gasfase daarboven daarentegen is wel altijd homogeen gemengd tot één fase. Sommige vloeistoffen kunnen zelfs getypeerd worden als volslagen onmengbaar, zoals water en kwik.

Een soortgelijk verschijnsel doet zich ook voor bij vaste stoffen: sommige stoffen zijn in alle verhoudingen homogeen mengbaar in de vaste toestand, zoals koper en nikkel. Deze legering bestaat uit één homogene vaste fase. 

Weer andere legeringen, zoals tin en lood, vormen een vaste toestand die bestaat uit twee afzonderlijke niet onderling gemengde vaste fasen. Op microscopisch niveau zijn de aparte gebiedjes met lood en met tin nog steeds te onderscheiden. Ze hebben een omvang van enkele micrometers. De menging is niet op moleculair niveau. In de smelt daarentegen zijn de twee metalen weer wel volledig mengbaar.

Ideale mengsels

Wanneer twee gassen die niet met elkaar reageren in één en dezelfde ruimte worden gebracht, treedt spontaan menging op. Soms treedt hierbij een klein warmte-effect op, vooral als de gassen polair zijn. Bij vloeistoffen is dit effect vaak nog groter. Het meest extreme voorbeeld is het mengen van water en zwavelzuur, waarbij enorm veel warmte vrijkomt. Het oplossen van kaliumjodide in water daarentegen is een endotherm proces waarbij de temperatuur daalt. Ideale mengsels worden geken​merkt door de afwezigheid van interacties tussen de moleculen onderling. Het mengproces waarbij zo’n ideaal mengsel ontstaat, wordt aangeduid met "ideaal mengen". Het is duidelijk dat hierbij geen warmte-effect kan optreden.

Stel we hebben n1 mol van een zekere component nr .1 en n2 mol van een zekere component nr .2, die we in een gemeenschappelijke ruimte brengen en spontaan laten mengen. Er geldt, bij een ideale situatie:

Vóór het mengen: 
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       (omdat beide stoffen nog zuiver zijn)
Ná het mengen:
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Dus: 
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Uit deze relatie volgt gemakkelijk, met gebruikmaking van Gibbs-Helmholtz:
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aangezien er geen temperatuur meer voorkomt in het bovenste stuk van de differentiatie. Omdat ΔHmix=0  en bovendien geldt: ΔGmix= ΔHmix ( TΔSmix, geldt: 
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Rekenvoorbeeld:

Als 3 mol He en 1 mol Ne worden gemengd, treedt t.g.v. de spontane menging een entropietoename op van (4x8.31x(¾ln¾+¼ln¼)= +18.70 J.K(1 (altijd >0).

Dezelfde formule voor ΔSmix kan ook worden gevonden voor ideale kristallen door gebruik te maken van de 3e hoofdwet S = k lnΩ. Hierin is Ω het aantal microtoestanden waarin het systeem kan verkeren, in feite het aantal vrijheidsgraden op moleculair niveau. Hoe meer vrijheidsgraden op moleculair niveau, hoe meer wanorde in het systeem toegestaan is. Steeds opnieuw zien we bewaarheid dat de entropie toeneemt als de wanorde van het systeem toeneemt. De entropie is minimaal (minimale wanorde, maximale orde) bij het absolute nulpunt van de temperatuur T=0 K, waar derhalve Ω=1 geldt: er is maar één keuzemogelijkheid voor het systeem en dat is de laagste energietoestand. Eigenlijk dus helemaal geen keuze.

Dat bij ideale mengsels strikt volgt dat ook het volume niet kan toenemen bij het mengen, volgt uit: dG = Vdp ( SdT. Deze totale differentiaal heeft tot gevolg:
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Samenvatting: 

Bij ideaal mengen treedt geen warmte-effect op (ΔHmix=0) en vindt geen volumeverandering plaats (ΔVmix=0).

Deze grootheden zijn zeer eenvoudig te meten. Dat in de praktijk vaak blijkt dat aan minstens één van deze twee kenmerken niet voldaan wordt, geeft aan dat de meeste mengsels als niet-ideaal moeten worden opgevat. Zo kan men eenvoudig vaststellen dat bij het mengen van water en ethanol het totale volume afneemt (kleiner dan de som van de oorspronkelijke volumina). Zo’n mengsel is derhalve niet-ideaal.

Voorts zijn de resterende formules bij ideaal mengen:
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Bij het mengen van twee componenten wordt de maximale entropietoename en de maximale vrije enthalpieafname bereikt bij een 50%-50% mengsel. Ga dat zelf na door de formules uit te schrijven en om te zetten naar x1 (bedenk dat x2=1(x1) en vervolgens te differentiëren naar x1. Dan volgt vanzelf: x1=½.

Legeringen met een eutektisch punt

Een legering, ook wel alliage genoemd (Engels: alloy) is een vast mengsel van twee metalen. Als de vaste toestand uit twee aparte microscopisch te onderscheiden fasen bestaat, vertoont het smeltdiagram een zogenaamd eutektisch smeltpunt. Voorbeelden zijn: tin en lood, zilver en koper, bismut en cadmium. Ook het systeem benzeen-naftaleen, het mengkristal KCl-AgCl en het explosieve mengsel picrinezuur-TNT vertonen ditzelfde smeltgedrag. Deze groep mengsels kunnen op analoge wijze beschreven worden als gedaan is bij de behandeling van colligatieve eigenschappen, in het bijzonder vriespuntsdaling. 
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Geheel analoog de theorie bij vriespuntsdaling geldt er voor de linkerkant van het bovenstaande diagram:

vast bismut ⇆ vloeibaar bismut

Het vaste bismut is zuiver 100%, de gesmolten vloeibare fase bevat ook cadmium, analoog de situatie waarin zuiver ijs in evenwicht is met water waarin iets zit opgelost. Voor component 1, hier als bismut gekozen, geldt dan weer:
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Herrangschikking levert op:


[image: image57.wmf]RT

G

RT

x

smelt

liq

vast

0

,

0

1

,

0

1

1

ln

D

-

=

-

=

m

m


wat na integratie en toepassing van Gibbs-Helmholtz resulteert in het verband tussen x1 en de temperatuur, oftewel de curve die de VPD van bismut beschrijft:
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Hierin is ΔH0smelt de smeltwarmte voor bismut (het oplosmiddel!) en T0 het smeltpunt van zuiver bismut.

Evenzo voor de rechterkant van het diagram, waarbij cadmium als het oplosmiddel wordt opgevat en daarin bismut wordt opgelost. Ook dit leidt tot een vriespuntsdaling, in dit geval voor cadmium:
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Hierin zijn ΔH0smelt en T0 respectievelijk de smeltwarmte en het smeltpunt van zuiver cadmium (dat hier als het oplosmiddel moet worden beschouwd). Men ziet overigens dat hier de begrippen oplossen en mengen al heel dicht bij elkaar liggen.

De beide relaties voor x1 en x2 worden aangeduid als de vergelijkingen van Schröder-van Laar. Ze kunnen gebruikt worden om het eutektisch punt, het punt waar beide smeltlijnen elkaar snijden, te voorspellen uit smeltpunten en smeltwarmten.

Rekenvoorbeeld:

De smeltwarmte van bismut en cadmium zijn resp. 10.5 en 6.1 kJ.mol(1, 
de smeltpunten resp. 271.3 0C en 321.0 0C.

Na omzetting van T in K zijn de volgende relaties te vinden:
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Met gebruikmaking van x2=1(x1 kan nu berekend worden: 

x1=0.44  en T=403 K (130 0C)

De experimentele waarden zijn: x1=0.45  en T=417 K (144 0C).

De overeenstemming is vrij behoorlijk. De afwijking wordt veroorzaakt doordat de smeltwarmten niet geheel onafhankelijk van de temperatuur zijn en derhalve bij de integratie niet voor het integraalteken had mogen worden gehaald; bovendien is de vloeibare fase niet geheel ideaal en dan zouden eigenlijk activiteiten i.p.v. molfracties gebruikt moeten worden.

Opgaven:
1. De smeltwarmte van KCl en AgCl zijn resp. 26.8 en 13.2 kJ.mol(1, 
de smeltpunten resp. 770 0C en 455 0C. De zouten vormen in de vaste toestand twee fasen en vertonen eutektisch smeltgedrag.
Bereken de samenstelling en temperatuur in het eutektisch punt.

2. De smeltwarmte van Sb en Pb zijn resp. 19.87 en 5.13 kJ.mol(1, 
de smeltpunten resp. 630.6 0C en 327.5 0C. De legering bestaat in de vaste toestand uit twee fasen en vertoont eutektisch smeltgedrag.
Bereken de samenstelling en temperatuur in het eutektisch punt.

3. Bereken de entropietoename als 500 gram hexaan en 500 gram heptaan bij dezelfde constante temperatuur ideaal met elkaar worden gemengd.

4. Bij 34 0C worden 2 mol benzeen en 4 mol tolueen adiabatisch (d.w.z. zonder warmteverlies naar de omgeving) met elkaar gemengd tot een ideaal mengsel. Bereken de entropieverandering.

5. In een adiabatisch ideaal mengproces worden 2 mol benzeen (T=20 0C) en 
4 mol tolueen (T=40 0C) met elkaar gemengd. De warmtecapaciteiten zijn: 
benzeen: cp = 134.4 J.mol(1.K(1,  tolueen: cp = 156.8 J.mol(1.K(1.

· Bereken de eindtemperatuur.

· Bereken de entropieverandering.

6. Bij 25 0C, 1 bar worden 1 mol N2 en 3 mol H2 adiabatisch ideaal met elkaar gemengd zonder dat er vorming van NH3 plaatsvindt (hiervoor is een hogere temperatuur en bovendien een katalysator vereist vanwege de traagheid van deze reactie). Bereken ΔS en ΔG.

7. Bij 25 0C worden 1 mol N2 (1 bar) en 3 mol H2 (3 bar) adiabatisch ideaal gemengd zonder dat er vorming van NH3 plaatsvindt. De gassen hebben oorspronkelijk beide hetzelfde volume ter beschikking: 24.79 liter en beschikken samen dus over 49.58 liter totaal. In dit totaalvolume worden ze met elkaar gemengd. Bereken ΔS en ΔG.

Antwoorden:

1.
xKCl = 0.177;  T = 668 K (395 0C)

2.
xSb = 0.144;  T = 522 K (248 0C)

3.
ΔS = 62 J.K(1
4.
ΔS = 31.75 J.K(1
5.
T = 34 0C;  ΔS = 32.16 J.K(1
6.
ΔS = 18.70 J.K(1;  ΔG = (5576 J

7.
ΔS = 23.05 J.K(1;  ΔG = (6873 J
6. Niet-ideale mengsels
Inleiding

Bij niet-ideale mengsels is de invloed van de onderlinge wisselwerking niet langer verwaarloosbaar en heeft dit merkbare gevolgen voor de volumeverandering en thermodynamische grootheden als (Hmix, (Smix en (Gmix. Warmteontwikkeling is vaak de eerste indicatie van niet-ideaal gedrag. Omdat de onderlinge afstand tussen de deeltjes in de gasfase groot is, zullen de aantrekkende of afstotende krachten nauwelijks invloed kunnen uitoefenen. 

Gassen gedragen zich dan ook redelijk ideaal bij niet al te extreme drukken, toch zal vanaf zo’n 50 bar en hoger de afwijking van de ideale gaswet voor veel gassen en gasmengsels al duidelijk merkbaar zijn. 

Voor vloeistoffen en vaste stoffen is het evident dat de onderlinge aantrekkings​krachten niet langer verwaarloosd kunnen worden. Het eenvoudigste model hiervoor is in 1895 ontwikkeld door Margules en 10 jaar later met een meer gedetailleerde aanpak door Van Laar gepresenteerd. Deze modellen werden aangeduid met de term "reguliere mengsels" of "reguliere oplossingen".

In de 30-er jaren hebben Scatchard en Hildebrand de theorie verfijnd door volume​fracties als maatstaf te gebruiken i.p.v. molfracties. Voor polymeeroplossingen, waar de opgeloste deeltjes verre van geïdealiseerde puntmassa’s zijn, werd van deze zelfde aanpak gebruik gemaakt door Flory en Huggins.

Reguliere mengsels

Reguliere mengsels A-B verschillen van ideale mengsels doordat de intermoleculaire krachten A-A en B-B niet aan elkaar gelijk zijn. Ook kunnen de moleculen A en B van ongelijke grootte zijn. De eenvoudigste aanname is echter dat deze verschillen verwaarloosbaar zijn waardoor de menging nog steeds kan worden beschouwd als een random statistisch proces met gelijke kansen. De mengentropie is dan ook dezelfde als voor de ideale mengsels. 

We gaan uit van gelijke groottes van A en B en ook een gelijk omringingsgetal (coördinatiegetal). Dit getal geeft aan door hoeveel buren het centrale molecuul omringd is; bij kristallen is dit vaak 4, 6 of 8. Er is verondersteld dat voor vloeistoffen een soortgelijk idee geldt. We noemen het omringingsgetal Z.

De interactie-energie in zuiver A en zuiver B wordt aangeduid met resp. EAA en EBB. Het centrale molecuul A ervaart dan een energie van ZEAA; voor B wordt dit ZEBB. 
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In het algemeen zal het gaan om aantrekkende krachten, zodat de interactie-energie negatief zal zijn. De totale interactie-energie voor NA deeltjes A en NB deeltjes B wordt, rekening houdend met dubbel tellen van dezelfde interacties:

UA = –½ NAZEAA
UB = –½ NBZEBB
Na het mengen van A en B hebben we een mengsel met NA deeltjes A en met NB deeltjes B. De molfracties in het mengsel zijn dan xA en xB, met:

xA = NA/(NA+ NB)

xB = NB/(NA+ NB)
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Per centraal molecuul is dan de energiebalans:

centraal A
totaal A
A–A:   ZEAAxA
½ NAZEAAxA + NAZEABxB
A–B:   ZEABxB
centraal B
totaal B
B–B:   ZEBBxB
½ NBZEBBxB + NBZEABxA
B–A:   ZEABxA
Voor het hele kristal tellen we nu alle A en B bij elkaar op, en ook hier treedt weer de valkuil van de dubbeltelling op: AB wordt twee keer geteld als je hiervoor niet corrigeert. De totale energie voor het gehele mengsel wordt dus:

–Umix = ½ NAZEAAxA + ½ NBZEBBxB + ½ NBZEABxA + ½ NAZEABxB 

Gebruik nu: NA=xANtot en NB=xBNtot, dan wordt Umix : 

–Umix = ½ NtotZEAAxA2 + ½ NtotZEBBxB2 + NtotZEABxAxB
De toename van de energie t.g.v. het mengen wordt dan:

(Umix = – (½ NAZ EAAxA + ½ NBZ EBBxB + NtotZ EABxAxB) + (½ NAZ EAA + ½ NBZ EBB) =

–½ NAZ EAA(xA–1) – ½ NBZ EBB(xB–1) – NtotZ EABxAxB =

½ NAZ EAAxB + ½ NBZ EBBxA – NtotZEABxAxB =

½ NtotZ EAAxAxB + ½ NtotZEBBxAxB – NtotZEABxAxB =

½ NtotZ xAxB (EAA + EBB – 2 EAB)

In het algemeen zal deze laatste term positief zijn. Dit houdt in dat het mengproces endotherm is: het kost warmte. Ook het omgekeerde komt in de praktijk voor. Als men aanneemt dat de interactie AB het geometrisch gemiddelde is van AA en BB 
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Per mol mengsel kan men derhalve de conclusie trekken dat voor reguliere mengsels geldt: (Umix = A x1x2  (met A>0).

Bij reguliere mengsels is aangenomen dat de moleculen A en B van gelijke grootte zijn zodat er bij mengen geen volumeverandering plaatsvindt. Dit heeft tot gevolg, dat (Hmix = (Umix + p(Vmix = (Umix = A x1x2 (A>0).

Voorts wordt verondersteld dat de menging volkomen willekeurig is (random mixing), zodat de mengentropie voor niet-ideaal mengen dezelfde is als voor ideaal mengen:

(Smix = – nR ( xi ln xi .

Excess functions

De afwijking van de ideale formules wordt in het algemeen aangeduid met de Engelstalige term "excess function". Zo is voor reguliere mengsels:

(Uexc 
= (Umix,n.i 
– (Umix,id 
= (Umix,n.i 
= A x1x2 

(Hexc 
= (Hmix,n.i 
– (Hmix,id 
= (Hmix,n.i 
= A x1x2 

(Vexc 
= (Vmix,n.i 
– (Vmix,id 
= 0

(Sexc 
= (Smix,n.i 
– (Smix,id 
= 0

(Gexc 
= (Gmix,n.i 
–(Gmix,id 
= (Gmix,n.i 
– nRT(xilnxi = A x1x2 

(dit kan alleen gelden als A niet van de temperatuur afhangt)
Per mol bekeken is de excess partieel molaire bijdrage in G:

Niet-ideaal: 
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Ideaal: 
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Excess: 
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Voor het hele mengsel geldt (per mol mengsel):
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Met enig wiskundig manipuleren volgen hieruit de 1-parameter Margules formules:
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Dit model voor de beschrijving van het niet-ideale gedrag blijkt echter veel te simpel te zijn. In veel gevallen kunnen de activiteitscoëfficiënten niet met slechts één para​meter beschreven worden. Redlich en Kister stelden voor om de excess functie als polynoom te ontwikkelen op de volgende wijze:
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Na opnieuw "enige wiskundige" manipulaties en verwaarlozing van alle kwadratische en hogere termen volgt hieruit de veel nauwkeuriger en beter in de praktijk geldende set van de 2-parameter Margules formules:
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     of na deling door RT:     
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Hierin zijn a = A/RT  en b = B/RT; a en b zijn dimensieloze parameters, terwijl A en B dezelfde eenheid als RT heeft: J.mol–1.
Merk op dat de waarde van b van teken omklapt van positief naar negatief en omgekeerd als de nummers van de componenten omgedraaid worden, terwijl de waarde van a onveranderd blijft (hoe komt dat?).

Uit de experimentele gegevens over (1 en (2 kunnen nu de parameters a en b (oftewel A en B) berekend worden. Dit gaat met de z.g. Q-methode.

Q-methode
Nemen we de beide Margules-2 formules en definiëren de grootheid 
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 ,  dan is dit in feite gelijk aan 
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Het blijkt dat geldt: 
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Kies nu als variabele de berekende grootheid Q/x1x2 en zet deze op de Y-as uit tegen x1–x2 op de X-as. Je vindt dan als intercept de waarde a en als helling de waarde b. Met invullen van T kunnen nu A en B berekend worden.

Rekenvoorbeeld:

Voor het systeem CH3OH-CCl4 geldt bij 20 0C:  p10 = 96.5 torr, p20 = 90.3 torr.
De dampdruk van het mengsel vertoont onderstaand p,x,y-gedrag:


	x1
	y1
	ptot (torr)

	0.10

0.20

0.30

0.70

0.80

0.90
	0.44

0.45

0.46

0.51

0.55

0.66
	153

158

163

159

152

134


Hieruit willen we de parameters van de Margules-2 formule berekenen.

Allereerst moeten de activiteitscoëfficiënten berekend worden. Dit gaat als volgt: 

Ideaal (wet van Raoult):  p1 = x1p10;  p2 = x2p20;  ptot = p1+p2 

Niet-ideaal:  p1 = a1p10 = (1x1p10;  p2 = a2p20 = (2x2p20;  ptot = p1+p2 
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Dit alles toegepast op de bovenstaande tabel levert een uitgebreidere tabel op met de volgende resultaten:

	x1
	y1
	ptot (torr)
	(1
	(2
	Q
	Q/x1x2

	0.10

0.20

0.30

0.70

0.80

0.90
	0.44

0.45

0.46

0.51

0.55

0.66
	153

158

163

159

152

134
	6.98

3.68

2.59

1.20

1.08

1.02
	1.05

1.20

1.39

2.88

3.79

5.05
	0.242

0.409

0.517

0.445

0.320

0.178
	2.69

2.55

2.46

2.12

2.06

1.98


Wanneer we nu Q/x1x2 op de Y-as tegen x1–x2 op de X-as uitzetten, dan vinden we m.b.v. lineaire regressie: Y = 2.311 – 0.430X. 

Dus: a = 2.311  en  b = –0.430  , zodat  

A = +5630 J.mol–1  en  B = –1050 J.mol–1 

Bij de reguliere mengsels is de (H-term in (Gexc de dominante term aangezien (Sexc= 0. Dit is een grensgeval. Bij andere typen mengsels is de verdeling van de moleculen helemaal niet zo willekeurig als hier werd aangenomen, maar is de mengwarmte daarentegen klein. In dat geval is de T(S-term in (Gexc de alles​overheersende term. Deze niet-ideale mengsels worden aangeduid met "athermale mengsels". De algemene niet-ideale mengsels zijn vaak een combinatie van beide verschijnselen tegelijk.

Een betere aanpak, waarbij niet alleen rekening werd gehouden met interacties maar tevens met volumeverschillen tussen A en B, heeft geleid tot de z.g. Van Laar formules (1906):
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De nauwkeurigheid van deze formules is vaak iets beter dan die van Margules. 
De betekenis van de parameters ( en ( is echter een geheel andere dan de a en b bij de formules van Margules, die immers direct terug te voeren zijn op interacties AA, AB en BB. 

Merk op dat de waarden van de parameters verwisseld worden als de nummers van de componenten verwisseld worden (hoe komt dat?).

De bijbehorende Q-methode gaat bijna op dezelfde manier, behalve de laatste stap. Met enig rekenwerk kan je vinden voor Q:
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Bij de bepaling van de parameters van Van Laar moet men niet Q/x1x2 als variabele uitzetten maar x1x2/Q en wel dit keer tegen x1. De afsnijding op de y-as is dan 1/( en de helling 1/(–1/(, waaruit uiteindelijk beide parameters te berekenen zijn.

Rekenvoorbeeld:

Ga nu zelf na wat de parameters voor het systeem CH3OH-CCl4 worden als de formules van Van Laar worden toegepast. Zet x1x2/Q  uit tegen x1. Je vindt dan:
x1x2/Q = 0.356 + 0.171x1 , waaruit volgt: ( = 2.80  en  ( = 1.92.

De correlatie is zelfs nog iets beter dan voor de Margules methode gevonden is.
Nadat de Margules en Van Laar formules voor reguliere mengsels waren verfijnd door i.p.v. molfracties over te stappen op volumefracties (Scatchard en Hildebrand) is er in de 60-er jaren een andere en nog nauwkeuriger methode ontwikkeld, waarin temperatuurafhankelijkheid en de invloed van moleculen verder weg dan de eerste laag werden verdisconteerd: het Wilson-model dat echter veel complexer is dan alle voorgaande. 

Rond 1975 zijn twee aanvullende methoden ontwikkeld:

· UNIQUAC (Unified Quasi Chemical model)

· UNIFAC (Uniquac Functional group Activity Coefficient model)

Het Uniquac model was een aanpassing van het 10 jaar oudere Wilson model en is waarschijnlijk het nauwkeurigst in de meest uiteenlopende omstandigheden. 

Hierop is korte tijd later het UNIFAC model gebaseerd. Deze methode is ontwikkeld m.b.v. databases voor bekende mengsels waaruit men bijdragen per functionele groep binnen een molecuul voor de a’s en b’s heeft verkregen. Een CH2 groep levert een andere bijdrage binnen a en b op dan een CH3 groep, een C–C binding of een C=C, enzovoort. Zo kon men met vrij grote nauwkeurigheid ook het gedrag van nog niet eerder onderzochte mengsels voorspellen. 

Geavanceerde technologische software-pakketten zoals Hysim, ChemCad of Aspen bevatten voor veel mengsels als functie van T de parameters benodigd voor elk van deze methoden. Voor de technische berekeningen van zelfs de wildste azeotropen die men bij destillaties kan tegenkomen, behoeven hiervoor dan ook niet langer deze complexe berekeningen uitgevoerd te worden. Dat doen deze softwarepakketten razendsnel en heel nauwkeurig.

Als men gebruik kan maken van softwarepakketten met keuze-opties waarin de Margules, Van Laar of Wilson parameters goed bekend zijn, is dat uiteraard altijd nauwkeuriger dan dat je gebruik maakt van een schattingsmethode UNIFAC. Je moet dan ook alleen hiertoe je toevlucht nemen als er van het betreffende mengsel onvoldoende gegevens bekend zijn. 

Bedenk dat de modellen van Wilson en Uniquac de nauwkeurigste zijn als het softwarepakket daarvan de gegevens in zijn database heeft.

OPGAVEN

1. Onderstaande resultaten zijn deels onleesbaar door een beschadiging. Er wordt verwacht, dat je de ontbrekende getallen realistisch kunt invullen door gebruik te maken van de formules van Margules.

	x1
	y1
	ptot (torr)
	

	0.00

0.20

0.40

0.60

0.80

1.00
	0.000

0.308

0.489

0.615

(
1.000
	700

820

890

(
(
800
	


2. Bij 88.1 0C, 1 bar vormt het systeem propanol-water een azeotroop bij 43.3 molprocent propanol. Voorts is gegeven van beide componenten:

	
	kookpunt (0C)
	(H0vap (kJ.mol–1)

	propanol

water
	97.2

100.0
	41.44

40.65


a) Bepaal de uitdrukkingen voor de dampdruk voor de afzonderlijke componenten propanol en water. 

b) Bereken (1 en (2 in het azeotropisch punt. 

c) Bereken de parameters voor de Margules formules. 

3. Bij 68 0C, 1 bar (750 torr) vormt het systeem ethanol-benzeen een azeotroop met 44.0 molprocent ethanol. De dampdrukken van de zuivere componenten bij 68 0C zijn: p10 = 492 torr,  p20 = 511 torr. 

a) Bereken de Margules parameters en de Van Laar parameters.

b) Bereken de dampdruk bij 50% ethanol in de vloeistoffase.

4. Het eenvoudigste model voor niet-ideaal mengen stelt: (Gexc = A x1x2 per mol. Voor een zeker mengsel X-Y geldt:

	T (0C)
	20
	25
	30
	35
	40

	A (J.mol–1)
	92.3
	25.7
	–41.0
	–107.6
	–174.3


Bereken  (Hmix, (Smix en (Gmix per mol bij een 50%-50% mengsel (T=30 0C).

5. De excess-Gibbs functie van mengsels van tetrahydrofuran (THF) en methyl​cyclo​hexaan (MCH) volgt bij 30 0C de volgende empirische relatie:
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J.mol–1 
Stel de uitdrukkingen voor de beide activiteitscoëfficiënten op.

6. Weissman en Wood (1960) hebben bij 55 0C van het binaire mengsel benzeen–2,2,4-trimethylpentaan de dampdruk experimenteel bepaald:

	x1
	y1
	ptot (torr)
	T = 55 0C

	0.082

0.219

0.358

0.383

0.526

0.848

0.987
	0.187

0.407

0.551

0.575

0.679

0.874

0.986
	201.6

236.8

266.0

270.7

293.3

324.6

327.3
	p10 = 327.0 torr
p20 = 178.0 torr


Bereken de parameters van de formule van Margules en Van Laar.
Welk van beide formules geeft een betere curve-fit? 

Antwoorden

1.
x1 = 0.60   y1 = 0.615   p = 916 torr
x1 = 0.80   y1 = 0.743   p = 901 torr.


2.
P:   ln p = 13.458 – 4984/T  (  bij 88.1 0C:  p10 = 0.7128 bar
W:  ln p = 13.102 – 4889/T  (  bij 88.1 0C:  p20 = 0.6495 bar
(1 = 1.403 en  (2 = 1.540  (  a = 1.510  en b = –0.624.


3.
Margules: a = 1.587,  b = –0.319
Bij x1 = 0.50:  (1 = 1.373  (  p1 = 338 torr;  
(2 = 1.610 (  p2 = 411 torr  (  ptot = 749 torr.

Van Laar: ( = 1.964,  ( = 1.332
Bij x1 = 0.50: (1 = 1.378  (  p1 = 339 torr;  
(2 = 1.605 (  p2 = 410 torr  (  ptot = 749 torr.


4.
A = 4000 – 13.33T  (  (Gexc = (4000 – 13.33T) x1x2  J.mol–1
Dus: (Hexc = 4000 x1x2  J.mol–1  en  (Sexc = 13.33 x1x2  J.K–1.mol–1
Dus bij x1=0.50:  (Hexc = 1000 J.mol–1  en  (Sexc = 3.33  J.K–1.mol–1
Ideaal:  (Hmix = 0  (  (Hmix,nonideal = 1000 J.mol–1.
Voorts: (Gexc = – 41.0 x1x2 = –10.3 J.mol–1
Ideaal:  (Gmix = RT(xlnx = –1747.1 J.mol–1  (  (Gmix,nonideal = –1757.4 J.mol–1.
Tenslotte:  (Gexc= (Hexc – T(Sexc  (  (Sexc = 3.33  J.K–1.mol–1
Ideaal:  (Smix = –R(xlnx = 5.76 J.K–1.mol–1  (  (Smix,nonideal = 9.10 J.K–1.mol–1 


5.
RTln(1 = x22 [1242 – 271(1–4x1)]    en    RTln(2 = x12 [1242 + 271(1–4x2)]


6.
Margules: a = 0.522, b = 0.160, r2 = 0.988
Van Laar: ( = 0.393, ( = 0.706, r2 = 0.994 (beste fit)

Further reading

Samenvattend artikel over de sterktes en zwaktes van diverse UNIFAC-versies:

http://www.uni-oldenburg.de/tchemie/Achema/UNIFAC.pdf
Algemene informatie over UNIFAC:

http://www.uni-oldenburg.de/tchemie/consortium/
J.M. Prausnitz
The UNIQUAC equation is derived by phenomenological arguments based on a two-fluid theory. This derivation is free of the inconsistencies which arise when a lattice one-fluid theory is used to derive UNIQUAC or any other local-composition equation. The essential step in the derivation is the adoption of Wilson's assumption that local compositions can be related to overall compositions through Boltzmann factors. In UNIQUAC, the energy terms in the Boltzmann factors are assumed identical to those in the excess energy of mixing. 
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