ESTIMACION DE CONSTANTES DE EQUILIBRIO L-V

Fugacidad
Es una propiedad termodindmica (f). Se define en términos del potencial
quimico (W):

u=u°+RT*Ln(f)
1

1 es una funcién solo de la temperatura; y es el potencial quimico de una sustancia
cuando su estado estal que la fugacidad es uno.

A temperatura constante;
du =[RT*d(Ln(f)), 2

Para gases se cumple por definicion:

Cf
Lim 5 =1 (3)

Con cualquiera de las dos definiciones anteriores y la condicion de limite, la
fugacidad queda definida.

Para un gasideal:
du=V dP =" cP = RT d(in(P)), @

integrando:

u=pu’+RT In(P)
®)
1 es una constante de integracién, dependiendo solo de la temperatura. La similitud
entre (1) y (5) hace que se considere a la fugacidad como una presion “efectiva’ o real.
Cuando la presion tiende a cero (segun (3)), la fugacidad y la presion se igualan, en el
comportamiento del gasideal.
La fugacidad tiene unidades de presion.

Para una sustancia en solucion:

Similarmente ala ec. (1), definimos ahora:

f, = % +RT In(f); (6)



di =|rRT d(Ln(f)); 0
donde, el supraindice indica componente en una solucion, y el subindice (i) indica el
componente.

Para gases, si la mezcla es perfecta (gas perfecto), 0 sea, se comporta como un

gas ideal, entonces la fugacidad de un componente se aproxima a su presion parcial 'y
se cumple:

LimL =1 €))
P-0

Lapresion parcial se define como ya sabemos:

p=y P ©)
Condicion en € equilibrio:

Si tomamos dos fases liquido-vapor (L — V), se debe cumplir en el equilibrio segun

sabemos:
. <D,
7 @

Integrando (7) para ambas fases, y considerando la igualdad anterior, podemos escribir:
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W - =0=RT Ln?;

lo que requiere igualdad de fugacidades en ambas fases.

fr= Y (10)

Deter minacion de fugacidades en gases puros.
De (2) y de (4) podemos escribir:

RTdIn(f)=V dP;
sumando —RT d In(P) aambos lados y reordenando:

RTdIan—H= B/—EEdP;
O PO

0P O



si integramosentre P =0 (f/P =1, segun (3)), y P, tenemos.
RTInH—E|=J' H-RT EbP (1)

Esta ecuacion se puede usar para determinar f:

1. Utilizando integracion gréfica o numérica de datos experimentales V =f(P) aT

constante.

2. Utilizando una ecuacion de estado para estimar dicha funcionalidad (Virial, PR, SR,
SRK, etc.), como veremos mas adelante.

3. Como se expresara en el punto siguiente, utilizando datos de propiedades reducidas.

Definicion: Coeficiente de Fugacidad

A larelacion f/P se la llama Coeficiente de Fugacidad, por conveniencia, ya que
aparece sistematicamente en esa forma en muchas de las expresiones que ya derivamos
0 derivaremos:

f
=— 12
¢= 5 (12)
. L, . zZRT
Utilizando esta definicion y laexpresion V = , de (11) tenemos.
b dP
In(¢) =1, (Z_l)F (13)

donde z puede estimarse en funcidon de las relaciones de estados correspondientes.
También en funcion de variables reducidas. ESto se logra operando algebraicamente
sobre la ecuacion anterior, paradar:

@)= (-0 (14

con lo cual ¢ también es una propiedad que puede calcularse en el estado “reducido”

(como funcion de propiedades en dicho estado). Existen en la bibliografia numerosas
graficas y/o correlaciones que surgen de (13) y (14).

Determinacion de la fugacidad en mezclas (gaseosas)
Para un componente en una mezcla gaseosa se define al coeficiente de fugacidad

Q:
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Partiendo de laec. (7) y de la siguiente relacion entre el potencial quimico (aTy
P constantes) en una mezcla:

di = %s—v% dP (16)
ni P.n

|

(donde la composicion es constante), e igualando (16) con (7),
substrayendoRT (d In(P, )) de ambos lados y operando algebraicamente, se tiene:

; 0
RT d@nlgz %‘W % - ngp
pi ni P.n P E

Integrando y teniendo en cuenta las ecs. (8) y (15):

. 0
rRTing =(EYVH Rl (17)
=1
NGen P 5

En este caso, es dificil obtener datos experimentales para integrar directamente
la ec. (17). Por lo tanto, como veremos luego, se recurre a la utilizacion de ecuaciones
de estado que con el empleo de adecuadas reglas de mezclado representan las
propiedades de la mezcla apropiadamente. Las ecuaciones correspondientes que surgen
de reemplazar las relaciones indicadas se veran mas adelante, al tratar dichas ecuaciones
de estado.

Por otro lado, podemos recurrir a modelos de comportamiento de la mezcla. Por
ejemplo, ya habiamos comentado que en una mezcla de gases perfecta, se cumple:

fi=p=yP
Ahora, podemos definir el modelo de solucion ideal de gases, de esta manera:
fi =10 ; (18)
en donde decimos que la fugacidad del componente (i) en una mezcla gaseosa (soluciéon

ideal) se puede calcular como el producto de la fugacidad de ese componente puro a la
presion y temperatura de la solucion, multiplicada por su fraccion molar.

Este modelo es aceptable cuando:
» Lapresionesbaja; 0 a presiones moderadamente altas (y ademasy; — 1).
No es buena aproximacion cuando:

» |as composiciones son del mismo orden (ninguno tiende a uno, yi - 1), y las
propiedades de las moléculas de los componentes son bastante diferentes entre si.



Solo se puede utilizar a moderadas presiones si las propiedades de los
integrantes de la mezcla son muy similares entre si.

Fugacidad en liquidos puros
Y a sabemos que en equilibrio:

fL:fG

La presion en equilibrio se denomina presion de vapor o saturacion. De la
expresion (que se derivade (2) y de (4)):

RTdIn(f)=vdP;
integrando entre una presion Py la de saturacion tenemos.

fL

fSat

RT* Ln—o =v(P-P%) (19)

asumiendo que la variacion del volumen con la presion es despreciable (incompresible)
en el liquido. f- es la fugacidad del liquido a una T dada y a la presién P, y el
superindice indica valores a las condiciones de saturacion. f* es la fugacidad del gas (0
liquido) a esa condicion y v es el volumen molar liquido.

Fugacidad en solucionesliquidas
Solucion ideal. Al igual que en las mezclas gaseosas, podemos escribir para una
solucion liquida ideal, por definicion:

f

F= 10 (20)

donde f' esla fugacidad del componente (i) en lamezcla, y " es la fugacidad de (i)

como liquido puro, a la temperatura y presion de la mezcla. Lamentablemente, este
modelo es satisfactorio en muy pocas soluciones. Solo en los casos en que los
componentes son muy similares (isdmeros, miembros de una misma familia, etc.).
Ademés, cuando no se cumple, las desviaciones pueden ser muy significativas. Eso
sucede cuando las propiedades de las moléculas de los constituyentes de la solucion son
muy diferentes entre si (tamafio, polaridad, etc.)

Algunas definicionesimportantes
De la misma forma gue en la ec. (15) podemos definir ahora el coeficiente de
fugacidad de un componente (i) en la mezcla liquida:

A fi'-
gq _fSat (21)




Por otro lado, para corregir las desviaciones del comportamiento de las
soluciones liquidas ideales respecto del real, se definen los coeficientes de actividad. En
laec. (20) ahora agregamos por definicion:

it = 1% (22)
£L

donde y, = f es el coeficiente de actividad. Esto es similar a la correccion que se
£

realiza en el modelo de gas ideal cuando se introduce el factor de compresibilidad (2).
Una gran diferencia es que mientras z solo depende de T y P, aqui y; también depende,
y fuertemente, de la composicion del liquido.

Por otra parte, a cociente entre la fugacidad de una sustancia en solucion y su
fugacidad en un estado de referencia (puro, por gemplo) se lo suele denominar
actividad:

i

a = (23)
Para una solucion liquida:
.EL
L= o (24)
Luego, de (22) y (24) se desprende:
AL
ML=% o a‘=y'x (25)

De donde se sigue que en una solucion liquida cada componente se manifiesta a
través de su actividad, y no por su “composicion”, siendo el coeficiente de actividad el
“factor de correccion”.

Por ultimo, y por “simetria’, podemos razonar igual para la fase gas, y definir un
coeficiente de actividad para dicha fase:

aiv = yiv Yi (26)

Relaciones de equilibrio en mezclasL-V
Constantes de Equilibrio. Para cada componente en equilibrio, se define una
“ congtante” de equilibrio de la siguiente manera:

yi = Ki X (27)

o bhien,



Mezcla Liquida y Vapor Ideales. Aplicando la igualdad de fugacidades en ambas fases
como condicién de equilibrio (ec. (10)), y ademas, la condicion de idealidad de ambas
soluciones (ecs. (18) y (20)) tenemos:

fAiG: ﬂL,ademés: fAiG: inGYi! fAiL: f‘OLXi

luego:
£y = £%%;
de laec. (27) entonces:
fAOL
Ki = e (28)

En condiciones ideales, f°° - P (presion del sistema). Ademés, de la ec. (19)

vemos que SI ambas Py P¥! son bajas, la fugacidad del liquido tiende a la presion de
saturacion p™, ya que f>* tiende a ese valor en esas condiciones. Luego, tenemos:

_p°
K= (29)

En laec. (29), K; depende solo de P y T, através de p™*. Esta expresion de K; es la que
corresponde a laley de Raoult.

Esta condicion (ambas fases ideales), es muy poco comun. Por lo tanto, deben
emplearse los factores de correccion previamente definidos (coeficientes de actividad
y/o de fugacidad) para contemplar desviaciones del comportamiento ideal tanto en la
fase liquida como en la vapor, o en ambas simultaneamente (el caso méas complicado).

De esta forma, en la bibliografia y en la literatura especializada suelen
encontrarse diversas formulaciones de las constantes de equilibrio, llamadas simétricas
0 asimétricas.

De las ecuaciones anteriores podemos escribir:

I\

£V =q'yP £ =)y
ft=g'xpP =y

fO\/

De aqui podemos derivar las llamadas expresiones simétricas.

L

K =4 (30)
@
Oy,- 0 £°0
Ki =0 v od (32)
Wunf O

0 las expresiones para la constante K; asimétricas:



QP

K, = yV co (33)
L g 0L
K, = V;qjip (34)

La situacion en la cual la presion es superior a la atmosférica, invalida la
hipotesis de gas ideal.

Presiones Moderadas, Soluciones Ideales. En estas condiciones, podemos asumir
y- =y’ =1.Laec. (31) seigudaalaec. (28):

Pero ahora no es vélida la ec. (29) (ley de Raoult). Aqui debe utilizarse la ec. (19), y
existen problemas para definir la fugacidad de cada componente en su estado puro como
liquido, cuando a las condiciones de la mezcla el componente (i) no puede existir como
liquido. Aqui se utilizan técnicas de extrapolacion.

Utilizando la ec. (19), y una ecuacion de estado, puede obtenerse una ecuacion
para K;. Por giemplo, utilizando laec. R-K, se puede llegar a la siguiente expresion:

P[] 4278 v (P-R™ )0
K =El?i%*exp§rf%(P_P‘Sﬁt)+ ( - )@D (34)

El exponente puede ser visto como una correccion ala ley de Raoult, y no puede
despreciarse a presiones superiores a una aimosfera; 0 sea presiones moderadas.
Debe recordarse que asumimos ambas fases como soluciones ideal es.

Soluciones liquidas No ideales

Aqui, como expresaramos anteriormente, debe contemplarse el factor de
correccion (coef. de actividad) para la fase liquida (o bien de fugacidad).
Caso en € que no existen moléculas polares (liquido). Segun la ec. (30), podemos
calcular:

L
[ \

=S

Como hemos expresado anteriormente, los coeficientes de fugacidad pueden ser
calculados “ facilmente” mediante el empleo de adecuadas condiciones de estado parala
fase gas, y apropiadas reglas de mezclado. Si bien las ecuaciones de Redlich-Kwong (R-
K), Peng-Robinson (P-R), Soave o0 Soave-Redlich-Kwong (S-R-K) resultan o pueden
parecer complicadas, y especialmente tediosas de manipular para el calculo en mezclas
de muchos componentes, la utilizacion de algoritmos computacionales facilita
enormemente el problema. Solo debe disponerse de un programa y los datos de las



constantes de cada componente, y los pardmetros de interaccion binaria para los
constituyentes de la mezcla. Ademas, cuando la ecuacion de estado es adecuada tanto
para describir la fase vapor como la liquida, se puede calcular simultaneamente el
coeficiente de fugacidad en ambas fases, simplificando (o acelerando) el calculo de la
ec. (35).

Debe remarcarse aqui que @’ refleja simultaneamente dos efectos: gas no-ideal,

y solucion no-ideal. A bajas presiones, ambos efectos son despreciables. A moderadas
presiones, la solucion puede seguir siendo ideal, pero no sigue la ley de los gases
ideales.

No obstante, en el liquido, a moderadas presiones, es como dijimos, muy
probable que no se siga el comportamiento de solucion ideal, dependiendo esto de la
composicion.

Aqui debemos enfatizar que la mayoria de las ecuaciones de estado que
representan adecuadamente el comportamiento de la fase liquida, solo permiten

aproximar @- adecuadamente si en la mezcla no existen moléculas polares. Se ha

intentado, agregando un tercer parametro de interaccion binario, u otras
funcionalidades, describir adecuadamente el comportamiento de la fase liquida ain con
componentes moderadamente polares. Sin embargo, el célculo es tedioso, y por ahora
los beneficios no justifican su aplicacion.

Esto nos lleva a utilizar otro enfoque cuando en la mezcla existen fuertes no-
idealidades en el liquido.

Mezclas con sustancias polares en €l liquido. A moderadas o bajas presiones, la ec.
(33) con @' =1 seconvierte en:

y L fAOL
K =41 36
= (36)
Ademés, f° - P*. Por lo tanto, nuevamente tenemos una ecuacion similar a la (29)
(ley de Raoult) pero afectada por € coeficiente de actividad en el liquido:

_yp°
Ki = 5 (37)
A presiones moderadas podemos aplicar la ec. (36) directamente, 0 alguna
simplificacion parael calculo de ¢ .
En adelante, ya que tratamos con mezclas, se omitira el supraindice  que indica
componente en solucion.
Un problema aqui es el clculo de los coeficientes de actividad y- en el liquido.

Para calcularlos, debe recurrirse a modelos de la solucion en estado liquido, que
permitan estimar dichos coeficientes. Estos modelos serdn mencionados mas adel ante.

Mezclas polares a presiones moderadas o altas. La ec. (37) asume que la correccion
por presion es despreciable (recordar ec. (19)). Si el término de correccion por presion
es importante, debe utilizarse la siguiente expresion:



K=0P g (38)

Op°0, O P v-0R]
F = * ex : 39
i E?a% pO Rvﬂ (39)

En general, alin a presiones moderadas a altas no existen significantes datos o
correlaciones facilmente aplicables que permiten calcular F, por lo que se considera
unitario. Obviamente, debe tenerse en cuenta que se produce un error y puede ser
importante en ciertos casos.

Correlaciones: M odelos para Estimar Coeficientes de Actividad

Como hemos visto, los coeficientes de actividad son propiedades
termodindmicas bien definidas. Pueden determinarse experimentalmente, utilizando
datos experimentales de equilibrio a determinadas condiciones (bajas presiones).

También pueden utilizarse correlaciones empiricas o ecuaciones con fundamento
tedrico. Aqui necesitaremos parametros para las mismas, que también deben ser
determinados por correlacion de datos experimentales. La primera familia de modelos
propuesta respondia a criterios empiricos. No obstante, la termodinamica clasica nos
provee cierta guia acerca de las propiedades que debe cumplir el coeficiente de
actividad de cada componente en la mezcla liquida.

En efecto, la ecuacion de Gibbs-Duhens nos dice que en una mezcla los
coeficientes de actividad no son independientes, sino que estan relacionados por una
ecuacion diferencial. Por ejemplo, para una mezcla binaria, la ecuacion de Gibbs-

Duhens es:
X%(In(yl))é _ XZ%(IH(VZ))E 0
0x, . 0X, .

Obviamente, si tenemos datos de y;, podemos calcular los de ), a través de dicha
ecuacion.

Si tenemos muchos datos experimentales de y; Yy ), podemos aplicar la ecuacion
anterior para chequear su consistencia. Si no se cumple, podemos sospechar que existen
serios errores en la determinacion experimental. Por otra parte, de la termodinamica
clasica sabemos que la energia libre de Gibbs en exceso (desviacion respecto del
comportamiento ideal, donde los y = 1) auna dada T, P y composicion; responde a la
siguiente ecuacion para una mezcla binaria (nj = moles del componentei):

G® =RT (n,* Ln(y,) +n,* Ln(y,)) (41)
Diferenciando:
(PGEO 0oGH]
RT*Ln(y)=0g—0 : RT*Ln(y)=0—0 (42)
Danl ,P.n, 0 anZDT,p,n1
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Las ecs. (41) y (42) nos permiten interpolar y extrapolar datos experimentales
con respecto a la composicién; pero para ello deberiamos conocer una expresién de G&
en funcion de lacomposicion a T y P dadas. Por ejemplo, una expresion consistente con
las ecuaciones anteriores para G- simple que puede postularse es;

GF =(n+n,)Ax X, (43)

donde A es una constante que depende de la temperatura y es caracteristica para esa
mezcla binaria. Puede determinarse conociendo un valor experimental a una dada
composicion y temperatura.

Aplicando las ecs. (42) y (43) podemos escribir:

RT*Ln(y,) = AX
RT* Ln(y,) = AX’

Conociendo A, podemos calcular y1 y y» adiferentes x;.

El problema con la expresion anterior es que es muy sencilla 'y no representa
adecuadamente el comportamiento de la mayoria de las mezclas liquidas. Numerosas
expresiones, con 0 sin base tedrica, han sido postuladas para calcular los coeficientes y
en mezclas moderadamente no-ideales (sin componentes polares) o altamente no
ideales.

Para las primeras, todas las ecuaciones para G que contengan dos (0 més)
pardmetros binarios son adecuadas. Para los casos méas simples las ecuaciones de Van
Laar y Margules son mas féciles de mangjar e igualmente efectivas. A medida que las
mezclas van siendo de comportamiento mas no-ideal, conviene utilizar Wilson, NRTL,
UNIQUAC, por gemplo. La ecuacion de Margules con dos sufijos (un solo parametro)
entonces es adecuada solo para mezclas simples donde los componentes son similares
en su naturaleza 'y en su tamafo.

Para mezclas binarias no-ideales, con diferencias apreciables en la polaridad de
las moléculas (alcoholes y diversos hidrocarburos por egemplo); Wilson seria una
eleccion adecuada, ya que NRTL también dtil, tiene tres parametros (uno mas) y la
ecuacion UNIQUAC es méas complicada (aunque también tiene dos parametros).

Por otro lado, Wilson no es aplicable a mezclas que presenten zonas con dos
fases liquidas. Para describir también el equilibrio liquido-liquido ademas del liquido-
vapor, NRTL y UNIQUAC son adecuadas, debido a que en su fundamento tedrico no se
contradice con esta posibilidad.

En general, UNIQUAC es mas complicada que NTRL, pero tiene dos en vez de
tres parametros ajustables, tienen éstos menos dependencia con la temperatura, y dado
gue incorpora el concepto de “ fraccion de superficie” en vez de fraccion molar, puede
aplicarse a soluciones con moléculas chicas y grandes, posibilitando asi un tratamiento
inicial de soluciones poliméricas.

Teoria de Soluciones Regulares

Se aplica a soluciones que no contiene especies polares. Solo utiliza propiedades
de los componentes puros. Si hubiera componentes polares, no puede aplicarse, y como
se vera mas adelante, las ecuaciones a utilizar ya exigen parametros de interaccion
binarios, ademés de las propiedades de los componentes puros. Estos parametros de

11



interaccion, deben ser computados a partir de datos experimentales, y con cierto rango
de error, estimados a partir de datos y caracteristicas de la molécula de cada
componente interactuante.

Esta teoria es muy apta para mezclas de hidrocarburos, y es muy utilizada. Se
basa principalmente en considerar que la no-idealidad se debe principalmente a las
diferencias en las fuerzas de Van der Walls de atraccion entre las especies presentes.
Las soluciones regulares tienen un calor de mezcla endotérmico y todos los coeficientes
de actividad son mayores que la unidad.

El nombre de regular se asocia a la hipotesis de asumir las moléculas dispersas
aleatoriamente. Las fuerzas de “ segregacion” debido a que las fuerzas atractivas de
moléculas distintas son desiguales y por lo tanto existe unaresultante; y en estateoria se
asume que es contrabalanceada por la energia térmica, que resulta en la situacion en que
la concentracion molecular “local” (en cada punto de la solucion), es idéntica a la
concentracion total o “ promedio” o representativa, 0 macroscopica de la solucion.

Luego, la entropia de exceso es cero, por lo cual la entropia de las soluciones
regulares no se diferencia de las ideales, en las cuales las moléculas estan justamente
dispersas aleatoriamente.

Las soluciones atérmicas, por el contrario, asumen que la entalpia de exceso es
cero, por lo que la entropia en exceso es distinta de cero.

Para una solucidn real, la energia de Gibbs molal parcial (g) es la suma de la
correspondiente a una solucién ideal més la de exceso, dF.

NC

g=> X 9i+RT§Xi|”>§+9E =Nc>ﬂ(gi+RT|n>ﬂ)

El exceso de energia libre molal parcial es relacionado con € coeficiente de actividad
por latermodindmica clésica por

g _. _Bh g /RT)D _g" B(g® /RT)O
= =|lny = =3 _
rr OV TH on 4., RT 2% H ox, EL,P,XT

Dondej#i,r#k.
De lateoria de soluciones regulares, g© se expresa:

£ NC( )[n_ NC NCCDCD (6 6 )2|:|
g = XiV; iPi\6 —0;) [
Z L % Z JZI j j g
donde @ eslafraccion de volumen. Asumiendo volimenes molales aditivos tenemos:

o = Vi _XVi

] NC
Z XV, Vi
1 iL
1=

y & esel parametro de solubilidad, definido por:

12



D\j—RTET’2
O

=g (43)
B Vi O

j

A, esel calor latente de vaporizacion de cada especie .
Reemplazando las expresiones (43), (42) y (41) en ladefinicion de los y,, se obtiene:

NC 2
ViL@i _;cbjaj ﬁ
RT

generalmente, dado que el factor /T expresa la variacion de los y, con la temperatura,

In(y,)= (44)

se toman los vi y los §; como constantes a una temperatura de referencia (25°C, por

ejemplo). Luego, para el calculo solo se emplean constantes de las especies puras (v,
J). Normalmente, el Ultimo parametro se lo “agjusta” experimentalmente por regresion
con datos experimentales. Cuando las moléculas tienen tamarios diferentes, puede
utilizarse la correccion por tamafno de Flory-Huggins para soluciones atérmicas.

En este caso, nos queda:

O

O,

0 NC
W, @ - z (Dj5jD
<

_ il O] b, O vy
Y. = Exp tlng—pg——+
- - RT ﬁﬂ Vi

O

(45)

MmO
Mmoo OoO

nuevamente, solo parametros de las especies puras son necesarios.

Soluciones con componentes polares

En este caso, por gemplo cuando pueden formarse enlaces de hidrogeno, la
teoria anterior esinvalida

Existen correlaciones que pueden estimar las desviaciones a la ley de Raoult
positivas 0 negativas en funcion de las caracteristicas de las moléculas. Estas no-
idealidades pueden hasta forzar la aparicion de dos fases liquidas.

Para tratar dOe cuantificar las desviaciones a la idealidad en estos casos, se
propusieron humerosas correlaciones o ecuaciones con base tedrica.
Por gemplo, la ecuacion de Van Laar permite calcular los valores y, de la siguiente

manera
O NC x. A E
N x A D E % 11—1“ H
_ ' = j
Iy =y T EF_D - ,Ajj - oF (46)

donde los A;; son parametros de interaccion binaria a determinar experimentalmente.
Generalmente, la dependencia con la temperatura se expresa:

13



- A

" RT 7

A

donde los A; vienen dados a una temperatura de referencia. Cuando los coeficientes Ay
pueden calcularse segun:

A=2t(s -o) (48)

los resultados entre la ecuacion de Van Laar y los de las ecuaciones provenientes de la
teoria de soluciones regulares son equivalentes.
Cuando se utiliza (46), Ai y A;; = 0.

Para una mezcla de NC componentes, existiran NC(NC -1)/2 pares de
interacciones binarias que deben ser conocidos.

Para isdmeros, 0 mezclas de pares binarios de igual 0 muy parecido punto de
ebullicion, los coeficientes A;; = A;i pueden tomarse cero. Si siguen las hipotesis de la
teoria de soluciones regulares, se utiliza (48). De lo contrario, se necesitan datos
experimentales.

Wilson

Si existen moléculas polares, la regularidad en la solucion se pierde. O sea, la
hipdtesis no es aplicable.

En esta teoria, el efecto de las diferencias de tamafio y las fuerzas
intramoleculares son incorporados mediante una extension de la relacion de Flory-

Huggins. La fraccion de volumen “global”, @, =YX de |a teoria de las soluciones

regulares es ahora reemplazada por la fraccion de volumen “local”, considerando ahora
las fuerzas de segregacion locales.

A
Vi Expﬁ-'}rﬁ
q)i = NC A 0O

0 A
2B Ry

donde las energias de interaccion A; # A

i PEO A #A; .

Para una mezcla binaria, se definen los parametros A,, y A,, como:

VA RT
L
v (A =2y)
A Py 12 A2
21 7‘/ 5 p E‘ RT

Luego, las expresiones para los coeficientes de actividad en una mezcla
multicomponente, en funcidn de los pares de interaccion binaria resulta:
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ne O
Ln(yk)=1—Ln§ % O EZ Di'kﬂ (49)

J'J

donde A; =A; =4, =1.

Los demas surgen de las ecs. (47) y (48). Note que aqui tenemos dos parametros. A, y
A

21"

En general, las demés ecuaciones (NTRL, UNIQUAC, UNIQUAC-UNIFAC)
recurren a distintos modelos e hipoétesis para representar la no-idealidad de la fase
liquida. Para una profundizacion de estos temas se recomienda la literatura citada.
Especial atencion merece la ecuacion (modelo) de UNIQUAC que combinado con el
método de modelado UNIFAC permite la estimacion de coeficientes de actividad en
funcion de los grupos funcionales presentes en la solucién, y no de las moléculas de los
componentes en si. De esta manera, 1o revolucionario es que se modela una solucion de
“grupos funcionales’, que siendo tabulados, con unos cientos, tal vez miles de ellos,
pueden estimarse las propiedades con aceptable margen de error para los millones de
potenciales mezclas de interés industrial que necesiten estudiarse.

Al referirnos a la tabulacion, nos referimos a los parametros de interaccion
binaria que deben determinarse experimentalmente. En la bibliografia también pueden
encontrarse diversas hipétesis y metodologias para estimar en distintas mezclas,
caracterizadas por € grado de no-idealidad, los parametros de interaccion caracteristicos
de cada ecuacion (por ejemplo las ecs. (43), (46), (47), (48),(49), €tc.). En funcién de
distintas hipotesis, puede demostrarse que las diversas ecuaciones se reducen a las otras
vistas, en especial UNIQUAC,; que tiene la base tedrica mas solida, y que contempla a
las demas como casos particulares.

Otro temade interés resulta de estar (por definicion) los coeficientes de actividad
relacionados con la energia de Gibbs en exceso, y esta con la entalpia. Es facil entonces
establecer la relacion funcional entre dichos coeficientes y la entalpia molar parcial de
€xceso en una mezcla, para cada componente.

Ejemplo: Con las mediciones hechas por Sinor y Weber de las condiciones azeotropicas en € sistema
etanal - n-hexano a 1 atm (101.3 kPa, 14.696 psia) cal cule | os coeficientes de la ecuacion de Wilson Agy
Ave.

Solucién: Denotemos a etanol como E y al n-hexano como H. El azeotropo posee una
composicion de xg = 0.332, xy; = 0.668, y T = 58 °C (331.15 °K). A 1 atm las constantes de equilibrio K;,
pueden ser aproximadas por K; = y; P’/ P. En € punto azeotropico , yi= P/ P°. Las presiones de vapor a
58 °C son P:* = 6.26 psiay P4° = 10.28 psa. Entonces:

_14.69
Ve~ 626

1469
" 1028

sustituyendo estos valores junto con los valores correspondientes de x; en laforma binaria de al

=2.348

=1.430

ecuacion de Wilson tenemos;
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Aen _ AN E
+0.668/g, 0332/, +0.6681
O e _ AN O
.332+0.668 A\, 0.332/\,, +0.6681]

O
In2.348 = - In[0.332-+0.668 A\, ] +0.668
.332

In1.430=-1n[0.668+0.332 A, . ] -0.332

un sistema de dos ecuaciones no linea es con dos incognitas, que resolviéndolo por un procedimiento
iterativo obtenemos los siguientes valores Agy = 0.041 y Ape = 0.281. Con estos valores, eignorando la
variacion de Agy Ane con latemperatura, pueden trazarse las curvas de |l os coeficientes de actividad. Los
resultados son mostrados en la fig. 1.Los resultados son buenos excepto para @ etanol en condiciones de
dilucién infinita, donde y&* =49.82y y,” = 9.28. Los valores calculados son consderablemente
mayores que | os obteni dos experimentalmente por Orye y Prausnitz, quienes estudiaron e sistema
ciclopentano-benceno.

Sin embargo, en laregién de composicion xg = 0.15 — 1.00 las curvas obtenidas por Wilson se gjustan

muy bien alos datos experimental es.

Célculo de entalpias
Como sabemos, la entalpia H puede ser escrita como funcion de Ty P, H =

f(P,T).
Luego:

[PH O [JoHO

oH Z%Brapﬂﬁapm

Integrando entre el estado (1) y el (2) se tiene; segun los caminos que se seleccionen
(ver figura) paralaevolucion:

RPH [ T 0HD (50)

S A R e

R[OH O ] 0HO

H,=H, =[] ot aP %HEHHGT (51)
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Las cantidades oH se definen como capacidades calorificas a presion constante. Si P
P

= Py = 0, se define como la capacidad calorifica del gas ideal.
Luego, es conveniente seleccionar el camino AQRC para ir de (1) a (2), ya que la
evolucion CFQ toma el camino del gasideal (P =0).

Luego:
_ PO POHQO T o P OHO
AH = N %BH dP +IT1 CpdT +IPOHEDHTZ dP
o bien:

B =(H7~Hq ), +f, CT +(H" ~H) 2

T2
El primer y tercer término son denominados funciones de apartamiento (respecto del gas
ideal) y pueden calcularse utilizando una ecuacion de estado. La integral se evalla
facilmente ya que Cp° viene dado como una funcién polindmica de la temperatura.

La correccion por presion respecto del gas ideal puede expresarse segun:

PO (53)

H-H®=Pv-RT —LﬁD T BT
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Luego, necesitamos ecuaciones de estado explicitas en la presion, con las cuales
por métodos numericos resulta simple evaluar (53).

Para una mezcla tenemos.

Ho= 5 () (R, =) (54

donde los H%, se calculan evaluando la integral sencilla de la expresion (52) para cada
componente. El término restante se calcula con (53), considerando las reglas de
mezclado correspondientes en la ecuacion de estado.

O

——

Mokal ey, H

Temrperatg, T

Contriblions o entholpy

Las mismas ecuaciones pueden ser utilizadas para evaluar la entalpia del liquido,
en especial si se dispone de ecuaciones de estado que sean continuas en la descripcion
del estado vapor-liquido de la sustancia. Recordar que estas ecuaciones al ser
manipuladas algebraicamente permiten escribir un polinomio en tercer grado del factor
de compresibilidad z, en funcion de los parametros puros y de interaccion binarios de la
mezcla. Resuelto dicho polinomio, si existen dos raices reales, la mayor corresponde al
factor asociado a la fase vapor, y la menor a la fase liquida, permitiéndose de esta
manera el calculo de los coeficientes de fugacidad, y el correspondiente diagrama (P-V-
X), con la envolvente de fases correspondiente.

Setiene parala entalpia del liquido:

NC

HL=Z(>qH£)+(HL—HS) (55)

Para especies puras, por debajo de la temperatura critica, la expresion (55) puede
descomponerse segun la figura anterior:
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jv)

Vsl:l P I:l

H, = HJ+ (PV),-RT - THPPH v -TEPPH Vs =V,

T),,( ) I8 "raH DﬁTu;( )
3)

) (56)
+(Pv),-(PV).. —IED—T ééla—_';% Ejv

(4)

(1) entalpia del vapor alapresion cero.

(2) correccion por presion hastala presion de saturacion.

(3) calor latente de vaporizacion.

(4) correccion al liquido por exceso de presion respecto de la de saturacion.

Nuevamente, existen en la bibliografia numerosas propuestas en las cuales se
sustituyen en las expresiones anteriores las ecuaciones de estado seleccionadas, y
resolviendo las mismas obtenemos la expresion directa para €l calculo, en funcion de las
constantes los parametros de interaccion de los compuestos presentes en la mezcla, que
Se necesitan para la ecuacion seleccionada.

Es evidente que los mismos elementos (el célculo de los coeficientes de
fugacidad o actividad) son necesarios para el calculo de las constantes de equilibrio y
las entalpias. Luego, si se adoptan ecuaciones de estado para € célculo de las
fugacidades en el liquido y vapor y se estima la constante de equilibrio segun (35) por
gjemplo, por compatibilidad, y por ahorro de célculo, es obvio que también deben
utilizarse para resolver las ecuaciones integradas (56) o (54) para los calculos de las
entalpias del liquido y vapor.

Si en cambio se utilizan expresiones de la constante de equilibrio en las cuales se
introducen las constantes de actividad, (38) por eemplo, es conveniente calcular la
entalpia del vapor utilizando las expresiones anteriores que correspondan, pero ahora
para la entalpia del liquido utilizando expresiones en funcién del coeficiente de
actividad.

Se deduce de la termodindmica clasica:

A LE=—rT2[P1Yi
0O oT O

(57)

Esto implica que la propiedad molal parcial de exceso para cada componente en el
liquido para calcular la entalpia, esta directamente vinculada con el coeficiente de
actividad de dicho componente en la mezcla. Luego, si se determinan dichos
coeficientes en funcion de las ecuaciones correspondientes derivadas anteriormente,
también podemos utilizarlas para derivar las expresiones (ec. 57) o equivalentes, para
calcular la entalpia del liquido que debe adicionarse a los célculos anteriores (ec. 56) ya
gue en ellos no se tiene en cuenta el efecto de mezclado.

Un problema en estos casos cuando se utilizan diversos criterios o ecuaciones
para los calculos, es la correcta consideracion de los estados de referencia adoptados
parael calculo.

Debe remarcarse que en la derivacion de las ecuaciones (53) a (57) no se
considero el efecto del calor de mezcla por efecto de la no-idealidad de la solucion.
Ecuaciones como la (57) utilizada en modelos para el céllculo de coeficientes de
actividad, o equivalentes utilizando coeficientes de fugacidad, son necesarias para tener
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en cuenta este efecto, que en soluciones con componentes polares puede ser muy
importante.

Como se expresara anteriormente, e utilizar coeficientes de fugacidad o
actividad esta relacionado, ademas de la aplicabilidad de las ecuaciones que se utilicen
con relacion a la mezcla estudiada, con la seleccion que se ha realizado para el célculo
de las constantes de equilibrio.

En la préctica, en la ecuacion (56) el término de correccion para el liquido es
poco utilizado en condiciones alejadas del punto critico. El término (3) es el calor
latente de vaporizacion. Existen numerosos métodos publicados para estimar dicho
pardmetro, no presentando dificultad. El término (2) es el que se utiliza para el gas,
desde la condicion de gas ideal hastala condicidn de saturacion.

Ejemplo: (tomado de[8])

Estimar € exceso de entalpia de 40.43 % molar en solucion de etanol (E) en n-hexano (H) a 25
oC (298.15 °K). Compare la estimacion con los valores experimental es de 138.6 cal/gmmal reportado por
Jonesy Lu.

Solucién: Smith y Robinson determinaron los siguientes parametros de Wilson a 25 °C.

A, =0.0530 (A, —A..)=2209.77cal / gmmol
A,.=02489 (A, -A,,, )=354.79cal / gmmol

Para unamezcla binariala combinacién de las siguientes ecuaciones

0 O [BA, [, [0
HE—NCXHE—NC%(E!;‘XJ aT%z

]
]
N,
6TJ %Tz = (Aij _Aii)/\ij
resulta:
X, N\ -2

N\
E= 2 12 + Xl 21 A_A
Hemx e A ) e )

paraxg = 0.4043 y xy = 0.5957

g0 05957 (0.0530)
H0.4043+0.5957 (0.0530

(354.79)=95.2cal / gmol (398.3 kJ / kgmol )

0 0.4043(0.2489)
H0.5957+0.4043(0.2489)

H ® =0.404 )E(2209.77)+ 0.5957
O

i

Ejemplo: (tomado de[8])

Usando la ecuacion de estado de R-K obtener e cambio de entalpia del vapor de isobutano por una
compresi 6n isotérmica desde 10 psia (68.95) hasta 229.3 psia (1.581 MPa) a 190 °F (360.93 °K). Asuma
los siguientes val ores de las constantes:

A =0.03316 psia’?
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B =1.853* 10* psia®
Z=0.991 (a10 psa)
Z=0.734 (a229.3 psa)
Solucion:
Denoctamos con 1 € estado a229.3 psiay 2 € estado de 10 psia. Si la ecuacién de R-K laintroducimos

en laexpresion (53), y luego la sugtituimos en la (54) obtenemos;

AZD
H, w-RT%vz ~7,,- El

2B

3(0.03316) ,

%734 09 L gsz 10‘4j E
=1.987(649.56)0 DS . (853 107)(2203)7 | O | (1.853* 10°)(10 %

00 0.734 O 0O 0.991
=-957 Btu/ Ibmoal (-2.22MJ/ kgmol)
El cambio en ental pia especifi caes:
H,,-H,,_ —957
M 58124
Ejemplo: (Tomado de Equilibrium-Stage Separation Operation in Chemical Engineering).

V2

=—16.78 Btu/ Ib(~ 39.00kJ / kg)

Estimar la ental pia de unamezclaliquida de 25.2 % molar de propano en benceno a 400 °F
(477.59 °K) y 750 psia (5.171 MPa) relativo a presion de vapor cero ala misma temperatura usando la
ecuacion de estado de R-K. La presion de saturacion del liquido es estimada en 640 psia (4.41 MPa).

Caloresespecificos: Co=a; +a, T + ag T2 Btu/lbmol °F

a a Az
Benceno 16.39282 0.4020369 E-1 0.6925399 E-5
Propano 15.58683 0.2504953 E-1 0.1404258 E-4

Solucioén:

Para e cdculo delaentalpia del la mezclaliquida utilizamos la ecuacion (55).

< O
HL=§1XiH?\/H+HL_H?/ (55)

| —
Hy

considerando que
T
0 — 0
Hy —J'Cp dT
TO

entonces & cambio de ental pia de la mezcla con |a temperatura viene dado por |a siguiente ecuacion:

Zx*JCﬁ,,dT joix CodT (A)

La entalpia de la mezcla alatemperatura de 400 °F viene dada por la (A), luego planteamos laintegral
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748" (16.392+0.402% 10T +0.692* T)+00
I [.252* (15.589+0.250* 10 T +0.140* T )

= 6475.88421* T +2460* T2+ 186* T* =
=6475.88421 * 400+ 2460* (400)’ +186* (400)° = 9117.775 Btu/lbmol

La ecuacion de R-K es:

_ RT _ a
v-b T°'5v*(v+b)

donde

2125
a=0.4278* RT™

Cc

*
b=0.0867* R™T,

Cc

Reemplazando la ecuacion de R-K en la (56) y resolviendo laintegral obtenemos:

2IZI
H—HO—RT% 3A Hl % (B)

enlacual

NC
A= ZAX

i
1=1

NC
B= Z B.X,

A < a [ ppaers '
i DR 2T 25 D PCTr2.5

_ b, _0.0867
' RT P.T,
Los valores de las constantes son |os siguientes
A =0.225 (0.01913) + 0.748 (0.03004) = 0.0273 psia 2
B = 0.252 (1.088*10™) + 0.748 (1.430*10) = 1.344* 10" psia™
BP = 1.344* 10 (750) = 0.1008
Sustituyendo los valores de las constantes en laec. de R-K obtenemos:
Z3-7%+0.4480Z -0.05634=0

Solucionando esta ecuacién cubica encontramos solo unaraiz real 0.1926 que correspondeaZ, .

Reemplazando los valores en la (B)

3(0.0273) 1L 0-1008
g — LN n
2(1.344*10) 'O 0.1926 [F

) O
H, -H2=1987 (859.67)%).1926—1—

=-7360Btu / Ibmol demezcla(— 17.1MJ / kgmol)
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el peso molecular de lamezcla es
M = 0.252 (44.097) + 0.748 (78.114) = 69.54 Ib/Ibmol
La ental pia especifica es
H -H? -
Py =30 05 848t/ 1Ib demezcla (- 246.02kJ / kg)
M 69.54

H, _ 9117.775
M 69.54

H, =-105.84 +131.1155=25.2755Btu / Ibde mezcla

=131.11Btu/ Ibmol
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