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COMPETENCIA: Aplicar las relaciones termodinamicas en el calculo de propiedades
termodinamicas no medibles en funcién de las medibles.

1.1 Relaciones fundamentales de la termodinamica
Competencia: Conocer e interpretar las ecuaciones que relacionan a las propiedades

termodinamicas

Las leyes de la termodinamica que hemos aprendido hasta el momento nos permiten encontrar
relaciones entre las propiedades termodinamicas. Combinemos ahora las leyes de la termodinamica:

La primera ley de la termodindmica para un sistema cerrado:
dU =dqg+dw ecl.l
Para el cambio reversible en un sistema de composicidén constante con solo trabajo de expansion:

dw,, =—pdV ecl.2 dq,, =TdS ecl.3 (Segunda ley)

Por lo que sustituyendo las ecuaciones 1.2 y 1.3 en la 1.1 se obtiene

dU=TdS—pdV  ¢c14 (ECUACION FUNDAMENTAL)

Donde dU es una diferencial exacta, independiente de la trayectoria para un cambio de estado, asi
que los mismos valores para dU se obtienen sin importar si el cambio es reversible o irreversible
(sistema cerrado, con solo trabajo de expansion). Observe que aunque la ecuacion se dedujo a partir
de un proceso reversible, ésta es aplicable también a uno irreversible para la energia interna U, por
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ser una funcion de estado, pero no asi para el trabajo y el calor que si dependen de la trayectoria del
proceso y por tal razén se denominan energias en transito o no almacenables.

Otras ecuaciones fundamentales de la termodinamica que se obtienen de forma similar a la anterior
son:

dA:— pdV—SdT ecl.6

En las dltimas ecuaciones H es la entalpia, A la energia libre de Helmonts y G la energia libre de
Gibbs, definidas como:

H=U+PV G=H-TS A=U-TS

Estas Ultimas propiedades, asi como la energia interna U, se denominan funciones de estado ya
que sus cambios son independientes de la trayectoria del proceso.

PROPIEDADES DE LA ENERGIA INTERNA

Cambio reversible:  TdS =dq ecl.8 y —pdV =dw ecl.9
Cambio irreversible: TdS > dq (desigualdad de Clausius), y - pdV >dw

Pero dw+dgq=TdS— pdV , en un sistema de composicién constante.
Yaque dU =TdS — pdV ecl.4

Entonces, cuando Sy V cambian, dU oc dS y dU oc dV .

De la ecuacion fundamental dU =TdS — pdV, se deduce que U puede escribirse como una
funcion de Sy V, estoes U = f(S,V) ecl.10

Diferenciando la ecuacioén 1.10 se obtiene:

du :(auj dS+(8U] dv ecl.11
oS )y oV )

La ecuacién anterior significa que el cambio en U es proporcional a los cambios en Sy V, siendo
los coeficientes las pendientes de los diagramas de U contra S con V constante, y U contra V con S
constante. Para un sistema de composicion constante y comparando las ecuaciones 1.4y 1.11 se
obtiene:



(GUJ =T ecl.12 [aUJ =—p ecl.13
aS ), N Js

oJ . L
Donde — | =T sedenomina Temperatura termodinamica.
\

RELACIONES DE MAXWELL

Las funciones de estado son diferenciales exactas, esto significa que éstas deben satisfacer la
prueba que indica su independencia de la trayectoria seguida:

df = gdx + hd t '(dg> —(dh>
f = gdx Yy es exacta si dyx_ ),

Se sabe que dU =TdS — PdV es exacta, entonces

(g)S _ _(gg)v . .MW1

Se ha generado una relacion entre cantidades que parecerian no estar relacionadas a primera vista.
De hecho, las cuatro siguientes relaciones de Maxwell (MW) se pueden derivar de las cuatro
funciones de estado U, H, G, y A:

VARIACION DE LA ENERGIA INTERNA CON EL VOLUMEN

El procedimiento siguiente tiene como objetivo obtener una expresion del cambio de la
energia interna (una funcién no medible) en términos de propiedades medibles.

Dividiendo por dV la ecuacion 1.11

du :(GUJ dS+(8Uj dv 1.11
oS ), oV )

y sustituyendo las siguientes relaciones termodindmicas
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y luego sustituyendo la siguiente relacion de Maxwell: | — | = @»
v ). \aT ),

Se obtiene:

e integrando queda finalmente como:
_ (" )
U= fvl [T (3T)V p] av ... ecl.14

Esta es la ecuacion de la energia interna U en términos de propiedades medibles, T, Py V.

Esta ecuacion puede utilizarse para calcular los cambios de energia interna de un proceso cuando
se dispone de los datos PVT, obtenidos experimentalmente o por medio de una ecuacién de estado.

Actividad 1.1

1. ¢Como se obtiene la integral de la ecuacién anterior para un proceso a T constante?
2. Demuestre que para un gas ideal, AU es funcion Gnicamente de la temperatura.

PROPIEDADES DE LA ENERGIA DE GIBBS (G). Los mismos argumentos que se aplicaron para
la energia interna, U, se aplican para G. Cuando un sistema tiene un cambio de estado que tiene
como resultado A G, éste resulta de cambios en H, Sy T.

Por definicion:  G=H-TS

Una vez més para los cambios infinitesimales:
dG = dH —TdS — SdT

Perode H=U+pV se obtiene:

dH = dU + pdV + Vdp

Para un sistema cerrado que no hace ningun trabajo de eje, dU se puede sustituir por la ecuacion
fundamental, dU =TdS — PdV

Entonces dG = (TdS — PdV) + PdV + VdP — TdS — SdT



Asi, dG =VdP — SdT ecl.15
El cambio en G es proporcional a los cambios en la presién y la temperatura

Debido a que podemos controlar P y T, G es una cantidad muy importante en quimica. jG lleva las
consecuencias combinadas de La 12y 22 Ley de la termodinamica!

1.2 Regla de las fases

Competencia: Determinar el nUmero de variables que deben especificarse para definir un sistema
de fases en equilibrio.

Basado en los conceptos desarrollados de equilibrio entre fases, éstas pueden ser calculadas.
Comenzando con las definiciones de equilibrio se desarrollara la regla de las fases. Como el
equilibrio Vapor-liquido es la forma mas aplicada y calculable entre fases, se discutirA con mas
detalles para varios tipos de sistemas.

El equilibrio esta definido como un estado que al sufrir una pequefia perturbacion mecénica de
condiciones externas, este regresard a su estado inicial.

Dentro de cualquier sistema cerrado donde existen las fases, cada fase es realmente un sistema
abierto, pues puede cambiar en la composicién o en masa, aunque el sistema cerrado total debe
tener una composicién y una masa totales constantes. Para que exista el equilibrio en el sistema
total, es necesario que el equilibrio exista para cada fase dentro del sistema. Si las condiciones
normales de temperatura y presion se mantienen constantes, entonces el cambio en energia libre
debe ser cero si no se realiza trabajo alguno debido a fuerzas externas.

Una condicién esencial y mateméaticamente suficiente para el equilibrio de un sistema de
fases es que el potencial quimico p de cualquier componente i, en cada fase j sea el mismo
en el equilibrio. Esto es

R

En las unidades siguientes se discutira con mas detalles el concepto de potencial quimico.

Gibbs en 1875 propuso su regla de las fases que gobierna el nimero de las variables intensivas que
pueden variar en cualquier sistema de equilibrio sin cambiar el nimero de fases o el nimero de los
componentes (n) que estaran presentes en un sistema dado. Este nimero de variables que pueden
variar sin cambiar el nimero de fases o componentes se conoce como el nimero de grados de
libertad o varianza V del sistema.

Para cualquier fase, el cambio de la energia libre de Gibbs se puede escribir como
dG, = (TP, u,....,u")=0 ecl.16

Asi, el nimero de propiedades intensivas que pueden ser variadas en cualquier fase j de
componentes n, es el nimero de componentes mas 2.



Si la ecuacion (1.14) se escribe para cada fase j con N+ 2 variables, la solucién de las ecuaciones
cedera valores para solo j variables. Asi las variables de n+2— J no son fijas ni los grados de
libertad V.

En un sistema de una o mas fases, generalmente se requiere conocer al menos una variable
extensiva por fase, para determinar la masa de cada una de ellas, y el resto de las propiedades del
sistema se pueden determinar a partir de propiedades intensivas.

Laregla de las fases se expresa como: V=n+2—]

Donde V son los grados de libertad del sistema, y se define como el nUmero minimo de variables
intensivas necesarias para describir un sistema, n es el nimero de componentes quimicos y j es el
namero de fases del sistema.

La regla de las fases permite el calculo del nimero de las variables intensivas que se pueden fijar
independientemente en cualquier sistema de equilibrio mientras que la temperatura, la presion, y el
potencial quimico son variables significativas. En sistemas donde el comportamiento PVT es también
dependiente de otra variable tal como la tension superficial, debe afadirse otra variable y

V =n+3- ] . Se conocen casos de hasta dos variables adicionales, pero no son, por lo general,
importantes para determinaciones de equilibrio de fase.

En la regla de las fases, el numero de componentes a usar esta definido como el menor nimero de
compuestos quimicos independientes con los cuales el sistema puede ser creado. Esto es importante
cuando estan implicadas las reacciones quimicas. Por ejemplo, si un sistema que consiste en

CH,OH, H,,y CO esta en equilibrio, el nimero de componentes es solamente uno, ya que la
reaccion quimica que esta ocurriendo es CO+2H, —CH,OH .

En este trabajo solamente se considerara las situaciones de equilibrio sin reacciones quimicas. El
curso de Fisicoguimica Il considerara sistemas con reacciones quimicas.

La regla de las fases puede ser aplicada a cualquier sistema en equilibrio, y el nUmero de grados de
libertad puede variar de cero (p.ej., el punto triple del agua donde N=1 y j=3) hasta el nimero

de componentes mas 1 (p.ej., el agua liquida, donde n=1y j=1).

Ejemplo 1.1. Determine el nUmero de grados de libertad para cada uno de los casos siguientes,
donde cada fase esta en equilibrio con el resto de las fases y no ocurren reacciones quimicas.

(@) El benceno y el tolueno estan experimentando una destilacion simple a una presién
de 1 atm.

Usando la ecuacion
V=n+2—j
n=2 (bencenoytolueno) j = 2(liquido y vapor)
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Por lo tanto V =2+2—-2=2, solamente la presion esta definida; asi los grados de libertad
disponibles es 1, la temperatura o la composicién de cualquier fase.

(b) Se realiza una extraccion de una mezcla binaria con un solvente puro soluble solamente
en uno de los componentes con una presion de 1 atmosfera y temperatura ambiente.

n=3 j =2 (ambos liquidos )

Por lo tanto V =3+ 2—2 =3, pero la presion y la temperatura son fijas; asi s6lo 1 grado de libertad
esta disponible, la composiciéon de cualquier fase binaria.

Actividad 1.2

Se adsorbe metano gaseoso de una mezcla con aire en un adsorbente solido a presion
ambiente y una temperatura fija, determina los grados de libertad disponible.

1.3. Propiedades termodinamicas en sistemas abiertos y cerrados

Competencia: Establecer las relaciones entre los cambios en las propiedades
termodinamicas en sistemas abiertos y cerrados.

SISTEMAS CERRADOS:

Para cualquier tipo de proceso en un sistema cerrado, la primera ley de la termodinamica puede
expresarse como:

Donde AU es el cambio finito de la energia interna de una masa m del sistema, Q y W son el calor
y el trabajo, respectivamente, en transito a través de la frontera del sistema. Si se conocen Q y W
es facil obtener AU de la ecuacion 1.15.

Para un gas con solo trabajo de expansién: W = fVZZ PdV

Si el gas se comporta de manera ideal: W = f‘ZZ %dv = RTln? a T constante
1

Como T es constante: P,V; = P,V, entonces % = % y W= RTln%
1 2 2

Para un gas no ideal use una ecuacion de estado con P en forma explicita (Redlich-Kwong, Peng
Robinson, etc.).

Para obtener AH se utiliza la definicion de la entalpia: H = U + PV
Entonces AH = AU + A(PV)
Para la energia libre de Gibbs:

AG = AH — TAS aT constante



PARA SISTEMAS ABIERTOS con flujo masico permanente:

m2
L
———

L E
TF.
.
ve z2
d2
o2 22
é
71
|
U, + %mvlz +mgz, + PV, + Q+ W = AE, + U, + %mv% +mgz, + P,V, 1.18

Donde U; + %mvlz + mgz, es la energia entrante debido al material que fluye hacia el volumen de
control.

1 , . . .
U, + Emv% + mgz, es la energia saliente debido al material que fluye desde el volumen de control.

1 , e sy . .
Donde Emv%,mgzz es la energia cinética y potencial respectivamente.

Q y W son el calor y el trabajo transferido a través de la frontera del vc respectivamente.
AE,. es el cambio de energia en el vc.

PV, y P,V, son los trabajos de presién sobre y por el fluido para entra y sale del vc.

O bien

AH+AEc+AEp=Q+ W 1.19

1.4 Evaluacion de propiedades termodinamicas de sustancias puras por
correlaciones empiricas y por ecuaciones de estado.

Competencia: Aplicar diferentes métodos para estimar las propiedades termodinamicas de
estado.
Volumen molar de un gas

En este apartado vamos a calcular el volumen molar de un gas utilizando diferentes ecuaciones de
estado y correlaciones generalizadas.



a) Ecuaciones de estado

e Ecuacion de gas ideal Vv =? ecl.20
e FEcuacion de Van der Waals
RT a
P = m - W ecl.21
272
donde a =R ecl.22
64 P,
b=l ec1.23
8P,
e Ecuacion de Peng Robinson P =~ % ecl.24
V-b V({V+b)+b(V-b)

Donde:
a= 0.45724R2T.?
= o
p = D07780RT
Pc

2
x= (1 +s (1 - (TTO'S)))
s = 037464 + 1.5422w — 0.26992w?

w= es el factor acéntrico del compuesto

Para calcular el volumen, se expresa la ecuacion (2) en la forma:

RT aa

| f =05 " vommos F=0

y resuelva f para V.

e Ecuacién de Redlich-Kwong
p_ RT B a
V-b TYW/(V+b)

ecl.2b5

0.42748R2Tc?5 0.08664RTc
Donde a = ———— h=—7—7-—
Pc y Pc

La ecuacion de Redlich-Kwong puede expresarse en términos del factor de compresibilidad:

_ _ z-p
Z=1+B-qp (Z(M)) ecl.26




3
Donde ¢ = %Tr‘E y B =0 :—:

Y = 0.42748 y £ = 0.08664

Para calcular el volumen molar del gas, se resuelve la ecuacion (4) para Z por el método iterativo,
iniciando con Z=1y luego se obtiene el volumen molar del vapor con la ecuacion:
ZRT

yr = 220
P

e b) Correlaciones generalizadas

e Correlaciones de Pitzer para el segundo coeficiente virial.

Z=27°+wZ! ecl.27

Z=1+B2Lyywp ™ ecl.28
Tr Tr

Al comparar estas ecuaciones (22) y (23) se obtienen las identificaciones siguientes:

1Pr

ecl1.30
Tr

Z°=1+B°% ec1.29 7' =B

Donde B°=0083—-222  ecl.31 y B'=0139-27

Tr42

ecl.32

Para calcular el volumen molar del gas se evalla los parametros de las ecuaciones (1.26) y (1.27),
utilizando las propiedades criticas de la sustancia problema y luego se evalta Z° y Z! de las
ecuaciones (1.24) y (1.23). En seguida se obtiene Z de la ecuacion (1.22) y el volumen se calcula
con la ecuacion

Vv = — ec1.33

e Correlaciones de Pitzer para el factor de compresibilidad.
(Lee/Kesler)

Obtenga las propiedades criticas y el factor acéntrico de la sustancia y calcule la presion y
temperatura reducidas.

Obtenga de la literatura las tablas que proporcionan Z°y Z!y con la ecuaciéon

Z=2 +wZ! ecl.34

Calcule Z y después el volumencon V¥ = —
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Célculos con MATLAB.EXE (Version 2015)

Para poder correr estos programas se necesita una computadora de 64 bits y tener instalado
el archivo MCR_R2015b_win64 _installer.exe incluido en CD anexo al presente trabajo.

Ejemplo 1.2 Calcular el volumen molar del etileno a una presién de 1200 kPa y una temperatura
de 298 K.

1. Abre la carpeta MENUEXE:
§ MU - sHEm

L
5
4
111111
TR

29 3

2. Abre el archivo “menuMORGAN.cmd”
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B Wilbert Morgan Blanco Carrillo

A2-08.-2017 208:21:82.46

Antoine presion 2. Antoine Temperatura
Antoine constantes 4. CalorlVapGClapeyron
CalorUapClusius 6. CalorlapClusiusExe
CalorUaplatzon 8. UVolgasIDEAL
. UolgasUANWDER 18. UolgasREDLICH-WONG
11 .VolgasPENG—ROBIN 12. UolgasUIRIAL
13._EntalpialDEAL 14. EntalpiaMCG
15 .FugacidadFactorCompresibilidad 16. FugacidadHyS
17 .Uolumen molar parcial 1 (Metodo de la interszeccion de la tangente?
18 .Volumen molar parcial 2 (Metodo del valor de la pendiente?
192 _DIAGRAMA Txy IDEAL 28. DIAGRAMA Txy EXPERIMENTAL
21 .DIAGRAMA Txy con datos x.y 22. Consistencia Termodinamica
23.Grafica para Platosz Teoricos 24. AZEQOTROPO <Calculo de x y T

25 . ExcesoPcteMargules 26. ExcesolcteMargules

27. ExcesoPcteUANLAAR 28. Conversion fraccion masica a
molap

29 . Conversion de fraccion molar a masica

3@. Presion de equilibric ELU

31 . Presion de vapor de solucionPROPIDADES COLIGATIUAS

32. Integracion por TRAPECIO

[33. Integracion cuadratica por SIMPSOM Integracion cuadratica por T
APECIO

35 . DIAGRAMA Txy UNIFAC So0lubilidad de solidos

[37. Constante crioscopica Maza molar CRIOESCOFPIA

32. Presion de vapor COLIGATIVUAS Presion de vapor2Coligativas

41 . Maza molar ebulloscopia

eleccione una opcion [1—421:

3. Selecciona la opcion correspondiente. En este caso el 10 y espera unos segundos:

4] Ingres.. - o

Presion (P) en Kp
1200|

Temperatura (T} en K
208

Temperatura crtica (Tc) en K

282.3

Presion critica (Pc) en Kp
5040

OK Cancel
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4. Ingresa los datos y presiona OK

N Resultados = =

El volumen {Redlich-Kwong) encontrade en m™3 / kmol es 1.815244

0K

5. Pararegresar al menu principal cierra esta ventana de resultados y espera unos segundos.
Para salir selecciona la opcién 42 “salir”.

Actividad 1.3: Calcula el volumen molar del vapor de agua a una temperatura de 350 C y 8 bar
con las diferentes ecuaciones y compara con el valor proporcionado en las tablas de vapor de agua
(354.54 cm?/g).

Variacién isotérmica del volumen de un gas con respecto a su presion

Ejemplo 1.3 Estudiar el comportamiento isotérmico del volumen con respecto a presion del etileno.

Rango de estudio:
P1=1200 kPa a P2 =2000kPa y T =298 K

La siguiente figura muestra la relacién presién vs volumen:

P vs VvV
2000 T
1900 |- !
1800 |- -
1700 Real -
=
=
[77] - .
m 1600
[a'
o
1500 |- -
1400 |- ideal .
1300 |- -
1200 s
1 1.2 1.4 1.6 1.8 2 2.2
VOLUMEN

Observe en la figura lo siguiente:
a. El volumen como gas real es menor que el volumen como gas ideal a cualquier
presion.
b. Conforme disminuye la presion esta diferencia también se hace menor hasta que a
presiones muy bajas, alrededor de unas cuantas atmoésferas (1 atm = 101.324
kPa), estos volimenes tienden a igualarse.
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e Volumen molar de liquidos

2
1. Ecuacién de Rackett ~ ysaturado — (Vc AL /7)/M

De la literatura se obtienen las propiedades criticas.

Donde M es la masa molar y V es volumen molar.

.. Vi
2. Ecuacién Lyndersen pr = ﬁ =5

De la tabla 3.16 del SMITH a Pry Tr se obtiene pr
1+ﬁ—Z>

3. Ecuacion de Redlich-Kwong en laforma: Z = B+ Z(Z + ) (V

Y, =3 P
q=,Tr: y B=0i
Y = 0.42748 y ) = 0.08664
Se inicia la iteracion con un valor de Z=B y luego se obtiene V! = Z:%T

Actividad 1.4

Calcula el volumen molar del liquido saturado del cloruro de metilo a la temperatura de saturacion
de 60 C y presién saturacién de 13.76 bar. Las propiedades criticas del cloruro de metilo son
Tc=416.3 K, Pc=66.80 bar, Zc=0.276, Vc=143 cm3/mol y w=0.153.

e CALCULO DE ENTALPIA Y ENTROPIA DE GASES

CALCULO DE PROPIEDADES TERMODINAMICAS (U, H, S, G, A) A PARTIR DE
PROPIEDADES MEDIBLES

Célculo de la entalpia y la entropia de un gas por medio de las propiedades residuales.

Ejemplo 1.5 Se desea obtener la entalpia y la entropia del vapor saturado de isobutano a 360 K
como: (a) gas ideal; (b) gas real a partir de datos PVT.

Se dispone de la siguiente informacion:

1. Latabla de abajo contiene los datos de factor de compresibilidad (Z) para el vapor de
isobutano.

2. La presion de vapor del isobutano a 360 K es 15.41 bar.
3. Setoma como estado de referencia el gas ideal a 300 Ky 1 bar con h(?i =18115.0 %OI
y So=295.076 J/mol K.

4. La capacidad calorifica del isobutano como gas ideal esta dada por la ecuacién:

Cp®

=1.7765+33.037x107®T, conTen K

15



Tabla de Z:

Solucioén:

Trayectoria hipotética

P (bar) | 340 K 350 K 360 K 370 K 380 K
0.1 0.99700 | 0.99719 | 0.99737 | 0.99753 | 0.99767
0.5 0.98745 | 0.98830 | 0.98907 | 0.98977 | 0.99040
2 0.95895 | 0.96206 | 0.96483 | 0.96730 | 0.96953
4 0.92422 | 0.93069 | 0.93635 | 0.94132 | 0.94574
6 0.88742 | 0.89816 | 0.90734 | 0.91529 | 0.92223
8 0.84575 | 0.86218 | 0.87586 | 0.88745 | 0.89743
10 0.79659 | 0.82117 | 0.84077 | 0.85695 | 0.87061
12 | - 0.77310 | 0.80103 | 0.82315 | 0.84134
N [ el [EEE 0.75506 | 0.78531 | 0.80923
[/ T S p— A7y P p—
(Fas reral a
TvF K
=
ik oF
Gas idel 2 Ah' | Gas ideal «
TayPa ho | T¥P w
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(@) Como gas ideal:

h =h + [“Cpdt =18115.0 > + [*°(1.7765 + 33.037x10°T ) Rt
_hO+J.TO p = . m_0|+.|-300( . =+ . )
Asique h = (18115.0+6,324.8)—— = 24,439.8

mol mOI

(b) Como gas real
h=h, + ITT Cpldt +h? 0

Donde hR es la propiedad residual definida como h® =h—h?

Donde hy h% son las entalpias del gas como gas real y gas ideal respectivamente, a la misma
presion P y a la misma temperatura T.

Para calcular h® se utiliza la ecuacion:

h® = RT [—T j:(%} dFP} aT=cte. (2
p

. .. . . . 0z .z
Para calcular la integral de la ecuacion anterior, estime las derivadas (E) para cada presion
P

. . .. AZ . -
utilizando los datos de la tabla, por medio de la expresion 47 = M con una AT lo suficientemente

pequefia y luego, con estos valores de las pendientes construya la tabla m/P vs P y valore la integral.
Usando este valor y la ecuacion (2) determine hR y con la ecuacion (1) determine h.

También puede obtener por regresion no lineal un polinomio que mejor se ajuste a los datos Z vs
T para cada presion, derivar analiticamente el polinomio y luego integrar.

Los resultados son:

_ J
h,=18,115.0 3/ |

R _ J
h*=-2,8413 7

_ J
y  h=215985"

Observe la diferencia con respecto al gas ideal (24439.8 J/mol).

El valor de hF es una medida de la desviacion de la idealidad. Si el gas se comportara ideal a esas
condiciones, la propiedad residual seria cero (h® = 0).
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Para el caso de la entropia se utilizan las ecuaciones:

Para entropia residual

R — _RT(P(%) L_R(P(z-1¥
S® = —RT |, (ar)pp Rf,(Z-1)7 (T constante)

Para cambio de entropia como gas ideal

v (T podT P
AS' = [ Cp o = Rln -

Finalmente S =S, + AS + S

O bien

s=S +jc°dT Rl P+SR
= — — n_
0 T P,
)

El resultado es S=286.676 J/mol K

Célculo de entalpia y entropia de gases con MATLAB.EXE

Se calcularé la entalpia y la entropia del isobutano a 360 K y 15.41 bares por el método de las
propiedades residuales y las correlaciones generalizadas (MCG).

Datos adicionales:

Propiedades criticas del isobutano (tablas): Pc=36.48 bar Tc=408.1 K
Factor acéntrico: w=0.181

Estado de referencia: To=300 K Po= 1bar

Cp del isobutano como gas ideal: Cp/R=1.7785+33.037x 103 T con T en K
Entalpia de referencia ho=18115.0 J/mol

Entropia de referencia s0=295.976 J/mol.K

Solucién

Abre el archivo “menuMORGAN.cmd” y selecciona la opcién 14, introduce los datos:
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Presione OK:

LA ENTALPIA (Jimal) Y LA ENTROPIA (J/imol K) A LA TEMPERATURA DE 360
(kehin) y PRESION 15.41 (bar) CALCULADAS SON: 22280.3 y 288 245

respe cgtivamente.

Actividad 1.5 Se comprime y se enfria gas isobutano desde 4 bar de presion y 370 °K de
temperatura, hasta 12 bar y 350 °K. Calcule el cambio de entalpia y de entropia
experimentado por el gas.

Ejemplo 1.6

Gas propano a 70°C y 101.33 kPa se comprime isotérmicamente hasta 1500 kPa. Calcule AH y AS
para el proceso mediante las correlaciones generalizadas convenientes.

Solucién: Método de las correlaciones generalizadas
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Py= 101 3 ¥ = 10033 bar

_ Comprime P=1500Kpa = 15 bar
T1=70C T2=70C Real

Aas!

P=1500kKpa= 15 ar

ldeal

Propiedades criticas del propano, CsHes:
Pc=42.48 bar Tc=369.8K w=0.152 Z:=0.276 V¢ = 200 cm3/mol
Formulas de Correlaciones Viriales:

5

HR = Pr[B" -Tri+ w(B’ - Tr%)] RTc

S = —Pr[Z—f;+ ® (dB')]R

daTr

B® :0.083—O_i_4£2 B! :0.139—0_|'_12_762
dB® _ 0.675 dB'  0.722
dT, Tr4'2 dT. = 152
. ) dB®
Utilizando las formulas: B°= -0.392650 ﬁ =0.819906278
dB!
B’=-0.0964857 ——=1.065266025
dT,
Estado Inicial: T, = 343.15K —0.927934 P, - 15 _ 0.353107344
369.8K 42.48

Sustituyendo

HR = 0.353107344 [—0.392650 — 0.927934 (0.819906278) + 0.152(-0.096487-
0.927934 (1.065206025))] (369.8 K) (8.1314 J/gmol K)

HR = —0.465331855 (369.8 K) (8.314*)
gmol — K

HR = —1431.2856 J_
gmol
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Para entropia sustituyendo.

SR
R —0.353107344 [0.819906278 + 0.152(1.065206025)]

SR

== —0.346694137

SR = —-0.346694137 (8.314;>
mol — K

Sk = —2.8824150624
mol — K

T
AH =H' + HR = Hj + f CpdT + HR
0

dT P
$=S5,+ jC"——Rln—+SR

T P,
To
Para el estado 2:
T2
S,=S +fc°dT Rin L2 4 5%
2 =90 PT nPo
To
Para el estado 1:
Ty
$;=S +fc°dT RInL 4 st
1720 PT Py
To

Para el cambio de estado y tomando en cuenta que el proceso es isotérmico:

P
AS=S,—S, = SfRe—SR — RIn <—2)
Py

Si se considera al estado 1 como estado de referencia (por estar a baja presion) entonces Sf1 =0

Quedando finalmente:

P,
AS=S,—S, =SR2 — RIn (—)
Py

AH = HR
Por tanto:

AH = HR = -1431.2856 J/gmol
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Para la entropia

_ ] 15 bar 3
AS = 8.314 /mol.K (ln (71.0133 bar) 2.882415]/m0lK)
J
AS =-25.2873
mol. K

Ejemplo 1.7 Problema de estrangulacién

Se estrangula gas Etileno a 350 K y 60 bares en un proceso de flujo estable, hasta alcanzar 1 bar,
donde el gas se puede suponer como ideal. Estimar la temperatura final y el cambio de entropia del
etileno.

Solucién:

Se aplicara el método de las correlaciones generalizadas para la entalpiay la entropia

350K T2

H1i H2-H1=0
60 bar | | iBar H2

R
h2 =
!
lll-'
IDEAL 350k H' IDEAL 1,
§0BAR [ == 1BAR

Un proceso de estrangulacion se considera isoentalpico, por lo tanto: AH =0

AH = 9!

Phm

(T, —T))+HE—HF =0

Si se considera gue el etileno en su estado final a 1 bar se comporta como gas ideal entonces HY =
0 y la ecuacion queda:

HE

Cg;im(Tz —T,) = Hf y T, = e +T
Phm
Datos del etileno (de tablas):
T, = 282.4K P. = 50.4bar w = 0.085

Para el estado inicial:
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TT1 — 350K = 1.2393 Prl — 60bar = 11904
282.4K 50.4bar
0 _ _ o422 1 _ o172 _
B® =0.083 {2393)16 — 0.2163 y B+ =0.139 RELTO AN 0.0691
dB® 0.675 dB? 0.722
ar, = Gasonpe - 03663 Yo T Wy~ 02306

HR
RT,

g = (1.1904)[(—0.2163) — (1.2393)(0.3863) + (0.085)(0.0691) — (1.2393)(0.2365)]

R
I~ 085
RT,

HR = RT, (—0.85) = (8.314

J
mol

e =p B - Tr‘;—i+w(31—T )]

T ar,

—) (282.4 °K)(—0.85)

°K

Hg = —1995.6925——
mol

gi

% = 1.424 + 14.394 X1073T — 4.392 X107 T2

gi
% = 1.424 + 14394 X103(350°K) — 4.392 X10~6(350°K)?
gi ;
% - 592388 ¢t = (5.92388) (8.314 L) = 492511 ——
R mol°K mol°K
Por lo tanto:
HER 1995.6925-L s
CP 49.25m
T, = 309.47 °K
Tpo = S04 — 329735 °K
gi
% = 1.424 + 14.394 X10~3(329.735°K) — 4.392 X10~6(329.735°K)?
Cg;.l gi J
“Phm = 569268 col = (5.69268) (8.314 - K)
Clhm = 47.3289 ——
T, = _15%na | aeheg T, = 307.8335 °K
2 — Ji 2 .
4—7.3289molK
Ty = SXKHS785K _ 3289167 °K
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co

Phm

_ J g _ )
= (5.68327) (8314 —2—) Clhm = 47.2507 L

mol K

1995.6925L

T, = ————mil 4 350 °K

47.2507m

TEMPERATURA FINAL:T, = 307.76 °K

Para el cambio en la entropia del etileno se utiliza la siguiente ecuacién:

i T: P
AS =cC3. 1nT—21— Rlnp—j —SR
i i J
Cosm = Cipm = 47.2507 ——
Calculando SE:
s} (as® dB!
=P (dTT tw dTT)

R
ST _

=L = —(1.1904)(0.38635 + (0.085)(0.2365)) = —0.48384

J

mol°K

SR = (-0.48384) (8.314——) = —4.0226

Entonces:

AS = 47.2507 ——In (307'76°K) ~8314—— In ( “’”) + (4.0226 J )

ol °K 350 °K mol °K 60 bar. mol °K

Cambio de entropia del etileno:

J

mol °K

AS = 31.9859

Con MATLAB:

Se estrangula gas Etileno a 350 K y 60 bares en un proceso de flujo estable, hasta alcanzar 1 bar,
donde el gas se puede suponer como ideal. Estimar la temperatura final y el cambio de entropia del
etileno.

Célculo de la entalpia y la entropia en el estado inicial (60 bar y 350 K) con referencia al
estado a 1 bar y 300 K con la entalpia de 18115.0 J/mol y la entropia de 295.976 J/(mol K).
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Resultados

“ SN

respecgtivamente.

LA ENTALPIA {J/mal} Y LA ENTROPIA {J/mol K} A LA TEMPERATURA DE 350
(kelvin} y PRESION 60 (bar} CALCULADAS SON: 18854 8y 265717

0K

Estas son la entalpia y la entropia del gas en el estado inicial a 350 Ky 60 bar.

El estado final y el estado de referencia corresponden a gas ideal, por lo tanto el cambio de

entalpia del estado de referencia al estado final se da por la ecuacion AH;; = prdT
La entalpia en el estado final es la misma que la del estado inicial, hf=18654.8 J/mol

Entonces AH,y = h; — h, = 18654.8 — 18115 = 539.8 J/mol

gi
Cp

= 1.424 + 14.394 X1073T — 4.392 X107°T?

Asi que 539.8 =R f3TgO(1.424 + 14.394 X1073T — 4.392 X107T?)dT

Resolviendo por medio del calculo integral se obtiene: T, = 307.1 K

Con esta temperatura se calcula la entropia en el estado final con respecto al estado de referencia

y por el método de las correlaciones generalizadas (opcién 14 del menuMORGAN.cmd:
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0K

Entonces A4s = 296.913 — 265.717 = 31.196 ——

mol.K

e Presion de vapor de liquidos
En este ejercicio estudiaremos en forma gréfica la variacion de la presion de vapor de una
sustancia con la temperatura utilizando la ecuacién de Antoine.

B
InP=4—-——— ecl.35

Competencia especifica: Estimar la presion de vapor de un liquido utilizando diferentes fuentes
de informacion.

Presion barométrica, absoluta, manomeétrica, de vacio:

La presion es una magnitud fisica que mide la fuerza por unidad de superficie, y sirve para
caracterizar como se aplica una determinada fuerza resultante sobre una superficie. Cuando sobre
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una superficie plana de area A se aplica una fuerza normal F de manera uniforme y
perpendicularmente a la superficie, la presion P viene dada por:

p==
A

La presion de un fluido en la base de una columna (llamada presion hidrostatica del fluido), es por
definicién la fuerza F ejercida en la base dividida por la superficie de la base A. Asi, F equivale a la
fuerza en la superficie superior mas el peso del fluido en la columna. No es dificil demostrar que:

P=Po+phi

Dado que A no aparece en la ecuacion, la férmula resulta aplicable a una columna de fluido tan
delgada como un tubo de ensayo o tan ancha como el océano. Ademas, en determinadas
aplicaciones la presién se mide no como la presion absoluta sino como la presién por encima de la
presion atmosférica, denominandose presién manométrica. Consecuentemente, la presion absoluta
es la presién atmosférica mas la presién manomeétrica (presion que se mide con el manémetro).

Pabsoluta = Pmanometrica + Patm

Donde la presién atmosférica es la fuerza del aire sobre la superficie terrestre. La atmdsfera tiene
una presion media de 101.325 Kilopascales, kPa, al nivel del mar, medido en latitud 45°. La medida
de presion atmosférica del Sistema Internacional de Unidades (SI) es el newton por metro cuadrado
(N/m2) o Pascal (Pa). La presién atmosférica a nivel del mar en unidades internacionales es 101325
N/m2 6 Pa. Cuando el aire esta frio, éste desciende, haciendo aumentar la presiéon y provocando
estabilidad. Se forma, entonces, un anticiclon térmico. Cuando el aire estd caliente, asciende,
haciendo bajar la presion y provocando inestabilidad. Se forma entonces un ciclébn o borrasca
térmica.

La presién manométrica que es considerada como la diferencia de la presion absoluta(es la presion
real en una determinada posicion) y la presién atmosférica local. Las presiones por debajo de la
atmosférica se conocen como presion de vacio y se miden mediante medidores de vacio que indican
la diferencia entre la presion atmosférica y absoluta. La presién absoluta, manométrica y de vacio
son todas positivas.

Pvacio atm ~ Pabs

PRESION ATMOSFERICA VS ALTURA

P (kPa) 101.325 | 89.88 | 83.4 | 79.50 | 54.05 | 26.5 5.53

Altura(m) | O 1000 | 1610 | 2000 | 5000 | 10000 | 20000

PARA CONVERTIR PRESION BAROMETRICA A PRESION ATMOSFERICA:
Pin = pgh
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Donde: /2 = densidad del liquido

g= aceleracién de la gravedad local

h= altura barométrica

Ejemplo 1.8: Determine la presion atmosférica en una localidad donde la lectura barométrica es de
700 mm Hg y la aceleracién gravitacional es G= 9.8 m/s2. Suponga que la temperatura del mercurio
correspondera a 25 C, a la cual su densidad es 13560 Kg/m3.

Solucion:

1N 1Kpa
= (13560Kg / m*)(0.70m)(9.8m/s*
p= g/me) 3 )(1Kg.m/sz)(1OOON/m2j

=93.02 Kpa =697.71mm Hg

PRESION DE VAPOR DE LIQUIDOS
¢, Coémo hacer que un liquido hierva a una temperatura T sin suministro de calor?

¢ Por qué un liquido puro a diferentes presiones hierve a diferentes temperaturas?

Consideraciones teéricas

La presion de vapor o mas comuUnmente presion de saturacion es la presién a la que a una
temperatura T dada, las fases liquida y vapor se encuentran en equilibrio dinamico; su valor es
independiente de las cantidades de liquido y vapor presentes mientras existan ambas. En la situacion
de equilibrio, las fases reciben la denominacion de liquido saturado y vapor saturado.

¢, Qué sucederia si el sistema a una presion P y una temperatura T no se encontrara en equilibrio?

Esta presién es conocida como presién saturada de vapor del liquido correspondiente. En tanto se
mantiene ésta, el liquido no exhibe mas tendencia a evaporarse, pero a una presion menor hay una
nueva trasformacién hacia la fase de gas, y a otra mas elevada se verifica una condensacion, hasta
restablecer la presion de equilibrio.

Para un liquido cualquiera la vaporizacion va acompafiada de absorcion de calor y la cantidad de
éste, para una temperatura y presion dadas, requeridas para evaporar cierto peso de liquido se
conoce con el nombre de calor de vaporizacion y es la diferencia entre la entalpia del vapor
saturado y la del liquido saturado.

La presion ejercida por las moléculas de vapor en equilibrio con el liquido a una determinada
temperatura se llama presién de vapor del liquido. La presion de vapor depende de la temperatura
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y de la clase del liquido, puesto que depende de la naturaleza de las interacciones entre las
moléculas de la sustancia; un compuesto como el agua tiene una presion de vapor mas baja que el
éter porque las moléculas de agua tienen fuerzas de atraccién intermolecular mayores que las
moléculas del éter, por lo tanto el éter es mas volatil que el agua.

Imaginemos una ampolla de cristal en la que se ha realizado el vacio y que se mantiene a una
temperatura constante; si introducimos una cierta cantidad de liquido en su interior, éste se
evaporara rapidamente al principio hasta que se alcance el equilibrio entre ambas fases, punto en el
cudl la cantidad de ambas fases permanece constante en tanto no cambie la temperatura.

Inicialmente solo se produce la evaporacion ya que no hay vapor; sin embargo a medida que la
cantidad de vapor aumenta y por tanto la presién en el interior de la ampolla, se va incrementando
también la velocidad de condensacion, hasta que transcurrido un cierto tiempo ambas velocidades
se igualan. Llegados a este punto se habra alcanzado la presion maxima posible en la ampolla
(presién de vapor o de saturacién) que no podra superarse salvo que se incremente la temperatura.

El equilibrio dinamico se alcanzard mas rapidamente cuanto mayor sea la superficie de contacto
entre el liquido y el vapor, pues asi se favorece la evaporacién del liquido; del mismo modo que un
charco de agua extenso pero de poca profundidad se seca mas rapido que uno mas pequefio pero
de mayor profundidad que contenga igual cantidad de agua. Sin embargo, el equilibrio se alcanza
en ambos casos para igual presion.

El factor mas importante que determina el valor de la presidon de saturacion es la propia naturaleza
del liquido, encontrandose que en general entre liquidos de naturaleza similar, la presién de vapor a
una temperatura dada es tanto menor cuanto mayor es el peso molecular del liquido.

Ecuacién de Antoine

Una ecuacion empirica relativamente sencilla que correlaciona muy bien datos de presién de vapor-
temperatura es la ecuacion de Antoine:

B
logP =4 ——— ecl.35

En donde los valores de A, B, C varia de acuerda a la sustancia.

Para benceno: A=14.1603 B=2948.78 C=-44.5633

Iy =4 ——2
"=ATre

Donde p* en KPay T en °K

Punto de ebullicion

Se define el punto de ebullicién de un liquido como la temperatura a la cual la presion del vapor es
igual a la presién externa. Cuando se aplica calor a un liquido, su presién de vapor aumenta hasta
hacerse igual a la presién atmosférica, momento en el cual empieza la ebullicion del liquido. El punto
de ebullicion varia con la presion externa que existe por encima de la superficie del liquido. Al
descender la presion, el punto de ebullicidon disminuye; un aumento en la presion aumenta el punto
de ebullicién.
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Ejemplo 1.9 Célculo de presion de vapor con MATLAB

Para calcular la presion de vapor de un liquido a diferentes temperaturas seleccionamos la opcién
1 del “mentMORGAN.cmd”, nos da como resultado:

No. de datos de T

s

Temperaturas (Celsius)
|[4IJ- 50 70 80 80 100]

constes A de Antoine
|[1 43145 2756.22 228.080]

oK Cancel

LAS PRESIONES DEVAPOR SOM: 56.386 115156 158.745 214.321 283.844
369787

LA GRAFICAPVSTES:

PRESION DE VAPOR, KPa

400 PRESION DE VAPOR VS TEMPERATURA

350
300
250
200
150

100

50e 1 1 1 1 1
40 50 60 70 80 90 100

TEMPERATURA, C
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Observe que la presion de vapor aumenta conforme lo hace la temperatura.

Si lo que se desea es calcular la temperatura de saturacion T a una presién dada P, entonces del
menUMORGAN.cmd selecciona la opcion 2 y el resultado sera:

File

Presiones (kPa)
|[5n 100 200]

constas A de Antoine
|[15.{]l]"1]Ir 3580.80 224.850]

oK Cancel

LAS TEMPERATURAS DE SATURACION SON: 86.2185 117.48%9 157.991

oK

CES|AODE| 0

PRESION DE VAPOR, KPa

300

PRESION DE VAPOR VS TEMPERATURA

120 130
TEMPERATURA, C
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CALCULO DE LAS CONSTANTES DE ANTOINE
Ejemplo 1.10: Constantes de Antoine

Los datos de presion de vapor determinados experimentalmente a varias temperaturas de una
sustancia pura desconocida se da en la tabla siguiente:

T (C)= 40 60 70 80 90 100
P (kPa)=56.3960 115.1557 158.7454 214.3214 283.9439 369.7870

Determine por regresién no lineal las constantes de la ecuacién de Antoine de esta sustancia.

Solucién:

Del menUMORGAN.cmd seleccione la opcion 3, introduzca los datos y dele clic en OK y le aparecera
lo siguiente:

Temperaturas Ten C
|[4IZI- 60 70 20 90 100]

Presiones P en KPa
|[EE.EI.9-ED 115.1557 158.7454 214l

vaooressupdeCOMNSTANTES ¢
|[1 0 2000 200] |

0K

LAS CONSTANTES DE ANTOIME SOM 14.3145 2756.2 228.058
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Ecuaciéon de Antoine resultante:
InP =14.3145 2756.20
nP =14 - —=
T + 228.059

Con T en grados Celsius y P en kPa

La figura siguiente muestra que los datos se ajustan muy bien con la ecuacién obtenida:

Ejemplo 1.11

Se requiere almacenar 35000kg de propano (PM=44), que es recibido como un gas a 10°c y 1 atm.
Se proponen dos opciones:
a) Almacenarlo como un gas a 10°C y 1 atm

b) Almacenarlo como un liquido en equilibrio con vapor a 10°C. Para este modo de
almacenamiento, 90% del tanque es ocupado por liquido.

Compare las dos opciones, discutiendo los puntos a favor y en contra de cada una.
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Trate de ofrecer argumentos cuantitativos siempre que sea posible.

Analisis del problema

a. Conlaecuacion de gas ideal se calcula la capacidad volumétrica del recipiente

nRT
V=——

Donde n = —
PM

b. Designemos como V el volumen del recipiente, VI el volumen del recipiente ocupado
por el liquido y Vg el volumen ocupado por el vapor. Como el volumen ocupado por el
liquido el 90 % del volumen del recipiente, entonces:

V,=0.90V €))
Por consiguiente V,=0.10V 2)
Ademas Vi+Vy=V 3)

Calcule la presiéon de vapor (P) del hexano a 10 C con la ecuacion de Antoine y luego
con las ecuaciones de estado, calcule los volimenes molares del vapor Vg y del liquido ¥,
saturado.

Ademas:V,=nV, 4O vy Vy=nV, (5) y mtng= 3540400 (6)

Sustituyendo V de (1), V, de (4) y V de (5) en (3) se obtiene:

= - 14
v +n,V, = 21 (7)

Resolviendo (6) y (7) se obtienen los moles de liquido y de vapor.
Incognitas: n; y n,

Con estos valores y las ecuaciones (1), (2) y (3) se calcula el volumen del recipiente (V).

Actividad 1.6 Realice los calculos correspondientes a este ejemplo y decida cual seria la forma mas
conveniente de almacenar el propano. Proporcione los argumentos considerados que lo llevaron a
tomar esa decision.

Actividad 1.7 Se utiliza un recipiente de 0.35m?3 para guardar propano liquido a su presion de
vapor. Las consideraciones de seguridad dictan que a una temperatura de 320°K, el liquido
no debe ocupar mas del 80% del volumen total del recipiente. Para estas condiciones
determine la masa de vapor y la masa del liquido dentro del recipiente.
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Variacion de la presion de vapor con la temperatura

La presién de vapor de un liquido, es constante a una temperatura dada, pero aumenta si lo hace la
temperatura hasta el punto critico del liquido.

Es facil de comprender el aumento de la presion de vapor teniendo en cuenta la teoria cinética. Al
aumentar la temperatura es mayor la porcion de moléculas que adquieren la energia suficiente para
escapar de la fase liquida, y en consecuencia se precisa mayor presién para establecer un equilibrio
entre el vapor y el liquido. Por encima de la temperatura critica la tendencia de escape de las
moléculas es tan elevada que ninguna presién aplicada es suficiente para mantenerlas unidas en el
estado liquido, y toda la masa persiste como gas.

La variacion de la presion de vapor con la temperatura se expresa matematicamente con la ecuacion
de Clapeyron,

dp * AHY

aT =T(\79 —\7|) ecl.36

Para la transicion de liquido a vapor:

P es la presion a la temperatura T, AH " el calor de vaporizacién de un peso dado del liquido y V,

el volumen del liquido, mientras que \7g es el volumen del mismo pero de vapor.
A temperatura no muy préxima a la critica, \7, es muy pequefia comparada con \7g y puede

despreciarse, esto es \79 —V z\fg . Asi a 100 °C, Vg del agua es 1671 cm?/g, mientras que \7,
es solo 1.04 cm3/g. Ademas si suponemos que el vapor se comporta esencialmente como un gas
ideal, entonces \7g por mol viene dado por \7g = RT/P ysielintervalo de temperatura no es muy

grande, se puede suponer constante el calor de vaporizacion, AH v y la ecuacion de Clapeyron se
transforma en la ecuacion de Clausius-Clapeyron:

N

In p*=— H, + B ecl.37
RT

Donde B es una constante que varia de una sustancia a otra. De acuerdo con esta ecuacién, una

gréafica de In p* en funcién de 1/T debe dar linea recta, con pendiente —A HV/R

origen B.

y ordenada al

Si se tienen datos de p* en funcién de T, puedes graficar In p* en funcion de 1/T y determinar

—AH, /R y B graficamente o mediante el método de minimos cuadrados.

La mayoria de los procesos fisicos y quimicos tienen lugar a presién constante y no a volumen
contante. Esto es cierto, por ejemplo en el proceso de vaporizacion, donde la energia interna U se
puede usar efectivamente en procesos de volumen constante, pero en procesos a presion constante
es conveniente emplear otra funcion termodinamica, la entalpia. Al igual que la energia interna no
podemos establecer el valor absoluto de la entalpia para un cierto sistema, pero si se puede calcular
la diferencia de valores, lo que es importante y al igual que la energia interna, la entalpia de un
sistema depende exclusivamente de su estado y no de su trayectoria para alcanzar dicho estado.
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Si se calienta un liquido se incrementa la energia cinética media de sus moléculas. Las moléculas
cuya energia cinética es mas elevada y que estan cerca de la superficie del liquido escaparan y
daran lugar a la fase de vapor,

Si el liquido estéa contenido en un recipiente cerrado, algunas moléculas del vapor seguiran el camino
inverso chocando con la superficie del liquido e incorporandose a la fase liquida.

Se establece un equilibrio dindmico, cuando el nimero de moléculas que se escapan del liquido sea
igual (en valor medio) al nimero de moléculas que se incorporan al mismo. Decimos entonces, que
tenemos vapor saturado a la temperatura T y la presién parcial que ejercen las moléculas de vapor
a esta temperatura se denomina presién de vapor, P..

La presién de vapor de una sustancia depende solamente de la temperatura y no del volumen; esto
es, un recipiente que contiene liquido y vapor en equilibrio a una temperatura fija, la presion es
independiente de las cantidades relativas de liquido y de vapor presentes.

La temperatura de ebullicién es aquella para la cual, la presion de vapor es igual a la presion exterior.
La presién de vapor del agua es igual a una atmdsfera a la temperatura de 100°C

Esta es una de las formas de la famosa ecuacion de Clausius-Clapeyron que proporciona la
pendiente de la curva, en el diagrama P-T (figura al principio de esta seccion), de coexistencia de
las fases liquida y de vapor en equilibrio.

N

In p*=— H, + B ecl.38
RT
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De este modo, haciendo una representacion
grafica de In Py en funcién de la inversa de la
temperatura T, y aplicando el procedimiento de los
minimos cuadrados, la pendiente de la curva nos
proporciona el valor medio del calor latente de
vaporizacion en un intervalo dado de
temperaturas.

Para el cambio de entropia:

ASY = TAH?

1.5 Calculo de propiedades termodinamicas en cambios de fase

Competencia: Aplicar las ecuaciones de Clapeyron y de Clausius-Clapeyron para calcular el
calor de vaporizacion de un liquido.

Para calcular el calor de vaporizacién AHY de un liquido a una temperatura T con la ecuacion de
Clapeyron, se procede de la siguiente manera:

1. Obténgase de la literatura las propiedades criticas y las constantes de Antoine del liquido
problema.
2. Calcula la presion de vapor del liquido a la temperatura T con la ecuacién de Antoine:
Inp*=A- 2
3. Calcula la derivada dP/dT de la ecuacion de Antoine: o= %

4. Calcula el volumen molar como vapor (Vg) con una ecuacion de estado y como liquido con
la ecuacion de Racket (VI).
5. Por tltimo calcula el calor de vaporizacion con la ecuacion de Clapeyron:

dp=  AHY
dar TV, -V,)
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Ejemplo 1.12: Calculo del calor de vaporizacion con MATLAB

Estime el calor de vaporizacion y el cambio de entropia de vaporizacion del agua a la temperatura
T de 100 C:

a) Por medio de la ecuacién de Clapeyron

dP _ AHy
dT ~ T(Vg-Vy)

b)  Por medio de la ecuacion de Clausius-Clapeyron

dP _ AHy dP _ AH,dT

PdT ~ RT? P R T2

Integrando: InP =-— (A%) (%) +C

¢) Por medio de una ecuacién empirica (Watson, Riedel,...)

Solucion

Propiedades criticas del agua: T, = 647.3 K P. = 22090 kPa V. = 56.8 cm3/mol
Z, = 0.229

Constantes de Antoine: A = 16.3872 B = 3885.70 C =230.170

Masa molar= 18
Para el inciso a:

Del menuMORGAN.cmd selecciona la opcién 4 (célculo del calor de vaporizacion con Clapeyron) y
luego ingresa los datos solicitados y enseguida presiona OK:

“cator.. - © HEM
Tar o aliing iy traisajo 1 EN G
|'|ﬂﬂ

Tarmpmraturs crities EMN K
|5.:7 1 |

sersdden odtioa ER K Pa
[zzu:: |

Ctan.de Antoine
|6.3872 3885.7 230.170) |

WRUTTRE OF 00 O
[smm |

Pawm o el s e R
12 |

2 o thod 24
||:| 239 |

factor modntricoo w

0248 |

(=13 Canoel

38



El calor de vaporizacidn (CLAPEYRON Jen Kj'Kg es 2271257770

oK

El calor de vaporizacion del agua calculada es 2271.2577 kJ/kg

Las tablas de vapor dan un valor de 2257 kJ/kg.

Por medio de la ecuacién de Clausius-Clapeyron

Sobre la base de la ecuacion de Clausius- Clapeyron tenemos que:

== () ()
Ahora bien la ecuacion de una recta (en su forma general) es:

y=mx+b
Donde m es la pendiente de la recta y b la ordenada al origen al origen. Entonces

) 1 _ AH,
y=Inp x—T m= R

Aplicando minimos cuadrados se puede obtener la ecuacion de la recta y con ésta calcular AH,,.

Con MATLAB:

Del menuMORGAN.cmd selecciona la opcion 5 y enseguida introduce los datos y presiona OK:

Temperatura (Kelvin)
|[951EI-D1I}511EI-11512EI-1

constes A de Antoine

|[1 6.3872 3885.70 230.170])

Peso molar M
|1E
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EL CALCOR DE WAPORIZACION ESTIMADO CON LA ECUACION DE CLAUSIUS-CLAPEYROM EN
Klikg ES: 2281.373892

El calor de vaporizacién calculada con Clausius-Clapeyron es 2281.3792 kJ/kg
El calor de vaporizacién calculada con Clapeyron fue 2271.2577 kJ/kg

El calor de vaporizacién proporcionada en las tablas es 2257 kJ/kg

. o 2
Calculo de la entropia de vaporizacion: AS, = p

Calcular los cambios de energia libre de Gibbs, Interna y de Helmonts para la vaporizacién del
liquido:

AU = AH — PAV AG = AH —TAS AA = AU —TAS

Célculo del calor de vaporizacidn con la ecuacidon de Watson:

Del meniUNORGAN.cmd selecciona la opcion 7 (calor de vaporizacion con Watson) Introduce
los datos y presiona OK:

TEMPERATURA T1 EN K
25215 |

CALOH DE WAPDRIZACION A T1 EM Klikg
|23"| 51259

TEMPERATURA T2 EM K
|a72s

TEMPERATURA CRITICA EM K
G471

EL CALOR DE WAPORIZACION ESTIMADO CON LA ECUACION DE WATSON EN KN kg ES:
2253.961758
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El calor de vaporizacién a 373.15 K es 2253.96 kJ/kg

Tabla de resultados:

Ecuacion Clapeyron Clausius- Watson Tablas de
Clapeyron vapor

Calor de 2271.26 kj/Kg 2281.38 Kj/Kg 2253.96 kJ/kg 2257.0 kd/kg

vaporizacion

Actividad 1.8 Céalculo del calor de vaporizacion

La presion de vapor (kPa) del benceno en funcién de la temperatura (°K) esta dada en la tabla
siguiente:

T | 278.68 | 307.07 | 335.38 | 363.72 | 392.07 | 420.42 | 448.77 | 477.12 | 505.46 | 533.81

P |48 18.8 56.2 138 291 549 948 1530 2340 3430

Se dispone, ademas, del siguiente dato: La ecuaciéon de Redlich-kwong se ajusta muy bien a los
datos.

1. Estime el calor de vaporizaciéon y el cambio de entropia de vaporizacion del benceno a la
temperatura T de 400 K:

a. Por medio de la ecuacién de Clapeyron

dP A
dT ~ T(Vg—W)

b. Por medio de la ecuacién de Clausius-Clapeyron

dp _AH, [dP [AH, dT AH,)

B }(I/T)-?-C

pdT ~ RT? &P 1R T

/
InP= —L

c. Por medio de una ecuacién empirica (Watson, Riedel,...)

2. Utilizando la informacion Obtenida en a), calcula los cambios de energia libre de Gibbs,
Interna y de Helmonts para la vaporizacion del benceno

3. Latemperatura de ebullicién normal del benceno.
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Competencia de la unidad 2:
Aplicar la teoria de las soluciones para obtener las propiedades termodinamicas.

Realizar calculos de coeficientes de fugacidad en sustancias puras y mezclas.

Obtener los coeficientes de actividad a partir de la energia de Gibbs de exceso.

2.1 Propiedades termodinamicas de las soluciones

Competencia: Describir e interpretar correctamente las caracteristicas diferenciales entre
soluciones ideales y no ideales y aplicar los métodos para determinar sus propiedades.

Clasificacion de soluciones

Las soluciones pueden clasificarse en dos tipos: Ideales y no ideales. La mezcla ideal es un modelo
de mezcla en el cual el volumen, la energia interna y la entalpia de la mezcla es igual a la suma de
estas propiedades de los componentes puros, es decir, el cambio de volumen, de energia interna y
la entalpia de mezclado es nula. Cuanto mas se acerquen a estos valores los de una mezcla mas
ideal sera ésta. Alternativamente una mezcla es ideal si su coeficiente de actividad es 1. Este
coeficiente es el que mide la idealidad de las soluciones, simplifica enormemente los céalculos y se
usa de referencia para las mezclas reales. Las soluciones ideales cumplen satisfactoriamente la ley
de Raoult.

Nota: Una solucion es una mezcla homogénea.

Ley de Raoult

La presion de vapor de una disolucién siempre es menor que la del disolvente puro. De esta forma
la relacién entre la presion de vapor de la disolucion y la presion de vapor del disolvente depende de
la concentracion del soluto en la disolucién. Esta relacion entre ambos se formula mediante la Ley
de Raoult la cual se enuncia como sigue: “La presion parcial de un disolvente P1 sobre una
disolucién ideal estd dada por la presion de vapor del disolvente puro P°1, multiplicada por la
fraccion molar del disolvente en la disolucion x1”.

(o]
Fi = le1 ec2.1

Es decir que la presién de vapor del solvente crece linealmente con su fraccibn molar a una
temperatura fija. En una solucion que sélo contenga un soluto, se tiene que x1=1-x2, donde xz es la
fraccién molar del soluto, pudiendo escribir la formulacién de la ley como:

[¢] (o]

o
P = (1—x2 >Pl P —-F =AP=x,R ec2.2

Se puede ver de esta formula que una disminucién en la presion de vapor, AP, es directamente
proporcional a la concentracion del soluto presente.


http://es.wikipedia.org/wiki/Mezcla
http://es.wikipedia.org/wiki/Volumen
http://es.wikipedia.org/wiki/Energ%C3%ADa_interna
http://es.wikipedia.org/wiki/Entalp%C3%ADa
http://es.wikipedia.org/wiki/Coeficiente_de_actividad
http://es.wikipedia.org/wiki/Disolvente
http://es.wikipedia.org/wiki/Fracci%C3%B3n_molar

Para que se cumpla al 100% la ley de Raoult es necesario que el liquido sea una disolucién ideal, el
vapor una mezcla de gases ideales y que la fugacidad del liquido no varie significativamente con la
presion, esta Ultima condicidn a veces se expresa como que el factor de correccién de poynting sea
de valor 1.

En equilibrio Liquido—Vapor de una solucion ideal, las presiones parciales de un componente
obtenidas por la ley de gas ideal y por la ley de Raoult respectivamente, son iguales. Es decir:

y,P =xh ec2.3

Donde
P = La presion total del sistema en equilibrio=P1+P;
y,= Composicién en la fase vapor, compuesto 1
x,= Composicion en la fase Liquida, compuesto 1

0

R = Presion de vapor del compuesto 1

¢ Qué se entiende cuando se dice que una solucién presenta una desviacion positiva de la
idealidad con referencia a laley de Raoult?

Consideremos un sistema binario formado por dos componentes A y B. Si las fuerzas
intermoleculares entre las moléculas A y B son mas débiles que las que existen entre las moléculas
de Ay entre las de B, se dice que existe una mayor tendencia para considerarse una mezcla real
gue en el caso de una solucion ideal. En consecuencia, la presion de vapor de la solucion es mayor
que la predicha por la ley de Raoult para la misma concentracion. Esta conducta da origen a la
desviacion positiva.

En la desviacion negativa las moléculas A y B se atraen con mayor fuerza que entre las del mismo
tipo, la presion de vapor de la solucién es menor que la suma de las presiones parciales.

El modelo de disolucion ideal, como ya se indicd, implica que las interacciones entre los
componentes de la disolucion sean idénticas, sin embargo, en la mayor parte de los casos las
interacciones intermoleculares en la disolucion son mas débiles que en los liquidos puros, lo que
implica que "las moléculas pueden pasar a la fase gaseosa con mayor facilidad". En estos casos,
P, > P!% 0 lo que es lo mismo y; > 1 (y; es el coeficiente de actividad). El sistema presenta una
desviacién positiva de la Ley de Raoult. La figura 2.1 muestra una desviacion positiva de la ley de
Raoult:
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Prorat

Presién
\
\

Pa

Fig. 2.1

El caso opuesto, en el que las interacciones intermoleculares son mayores en la disoluciéon que en
los liquidos puros, también es posible. Un caso muy frecuente es el de las disoluciones de sustancias
que pueden formar entre si enlaces por puentes de hidrégeno, pero no en los liquidos puros (ej.
acetona-cloroformo). En cuyo caso P; < P/ y y; < 1. El sistema presenta una desviacion negativa

de la Ley de Raoult, como se muestra en la figura 2.2:

ProtaL

Presion

Las desviaciones positivas 0 negativas de la ley de Raoult llevan implicito que los diagramas de fase
liquido-vapor de las disoluciones no-ideales sean méas complejos. En las figuras 2.3 y 2.4 se
muestran dos ejemplos. En el caso del diagrama de la derecha (fig. 2.4), correspondiente a la
disolucion cloroformo-acetona la curva de presion de vapor muestra un minimo (maximo en la curva
de temperatura de ebullicion en el diagrama temperatura-composicion) en el que la composicion de
la fase liquida y de la fase gas son idénticas. Estos puntos singulares (pueden ser maximos o



minimos) se denominan puntos azeotropicos. En las disoluciones que forman azedtropos no es
posible separar sus componentes mediante destilacion fraccionada.

P /I xPa
\
Pa

Fase liquida

Fase vapor "| Fase vapor
10 4 I I 1 3 3 § I
02 04 06 08 1 0 02 04 ) 08 1
H2u Y2 X2, Y2
Fig. 2.3 Fig. 2.4

Ejemplo 2.1

(a) Si las presiones de vapor del acido nitrico y del agua a 25 C son PI-?NO3 =57 mmHg
yP,f20 =23.756 mm Hg respectivamente, dibuje graficas de PHNOB, PH20 y P, en

funcion de Xino, - suponiendo soluciones ideales.
(b) En la misma grafica, dibuja los siguientes datos para soluciones reales:

% peso | 20 30 40 50 60 70 80 90 100
HNO3

PHNO3 mm 0.12 0.39 1.21 4.10 10.5 27.0 57.0
Hg

Ph2omm | 20.6 17.8 14.6 10.7 7.7 5.5 3.2 1.0

Hg




Solucién:
1. HNO3 2. H,O
Como solucioén ideal:

Por la ley de Raoult:

(o]
R=xR y P, = %P

0 ( ) 0
Pero, Py =P, +P,  entonces: Feom = XA+ =X R ec2.4

Para calcular yi (fraccién molar en el estado de vapor saturado) despeje de la ec2.3:
X P’

Y, P ec2.5

Datos obtenidos de las presiones parciales con x=fraccién molar, tanto de la solucién ideal como
de la no ideal se muestran en la tabla siguiente:

Solucién ideal

Solucién Real

0.160149307 0.12
0,1 57
0.222414219 0.39
0,2 11,4
0.300233256 121
0,3 17,1
0.400266548 4.1
0,4 22,8
0.533609713 10.5
0,5 28,5
0.720223821 27
0,6 34,2
1 57
0,7 39,9
0,8 45,6
0,9 51,3
1 57




La figura siguiente muestra la grafica correspondiente:
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El diagrama muestra claramente la desviacion negativa de la idealidad del sistema binario

agua/acido nitrico

La termodindmica de soluciones es muy importante para los calculos de equilibrio entre fases en
sistemas no reaccionantes y estos calculos son esenciales para el disefio de equipos de destilacion,
absorcién, adsorcién y extraccion.

Para la comprensién de estos procesos y los calculos de equilibrio es necesario la aplicacién de los
siguientes conceptos: Propiedades molares parciales, potencial quimico, fugacidad y coeficiente de
fugacidad, actividad y coeficiente de actividad, diferencia entre soluciones ideales y no ideales y la

regla de las fases. Estos conceptos se discutirdn en las siguientes secciones.

Energia de Gibbs, Presion y Temperatura

De larelacion dG = VdP — SdT se obtienen dos nuevas derivadas parciales

&), ==

-

G disminuye cuando T aumenta a p constante, porque S es positiva.

G disminuye mas rapido cuando S es més grande (G de la fase gaseosa es mas sensible a AT que

la de liquidos o solidos).

G aumenta cuando p disminuye a T constante (donde V es positiva).




Dependencia de G con respecto a la Temperatura.

En muchas transformaciones quimicas vy fisicas, el equilibrio de la composicién de un sistema
depende de la energia de Gibbs, asi que se debe saber la respuesta de la energia de Gibbs a
cambios de temperatura.

aG) ~
De (GT ) =-S5 ... ec2.6 y G=H-TS ec2.7

G

Sustituyendo S de ec2.7 en ec2.6: (E) =—
P

GG) G H

Reacomodandola se obtiene (GT P T T ec2.8

Derivando G/T respecto a T se obtiene:
@)1, =#1G), -5

Y sustituyendo (Z—g) — % de (2.8) en esta Ultima ecuacién se obtiene la ecuacién de Gibbs-Helmhont
P

que relaciona G con H:

G, =% ec2.9a

a

Para el proceso de mezclado: [E (%G)] = —i—f ec2.9b
P

Ademéas: AG =AH —TAS

Dependencia de G respecto ala presién

Ejemplo 2.2 Calculala AG,, de: (a) H20 (I) tratada como un fluido incompresible, y (b) H20 () tratada
como un gas ideal, cuando la presién aumenta isotérmicamente de 1.0 bar a 2.0 bar a 298 K.

Integrando dG =Vvd pP— SaT a T constante resulta:

G, (p;)-Gn(p)= prmdp

(@) Como liquido incompresible, V,, = constante=18.0x10¢ m3/mol

Gm(pf )_Gm(pi):Vm po:vm(pf—pi)

Pi



5

3 10°Pa
= 18.0x1076M mol(Z—l)bar Thar =+1.8]J/mol

(b) Como gas ideal,

Py
Gy(p,)-Go(p)= [T dp=—-RTI| >
P !

— (2.48 KJ mol*) In(2.0) = +1700 J / mol

El aumento de AG para el gas es como1000 veces que para el liquido.

De forma similar a la obtencién de la ecuacién (2.9) se obtiene, a T constante, la siguiente
relacion:

T

H
T2
por una derivacion simple de las ecuaciones (2.9) y (2.10) y con éstas obtener V y H. Las
propiedades restantes se conocen por las ecuaciones que las definen:

G .z |4
Cuando se conoce 7y COMoO una funcién de T y P, se puede obtener los valores de o Y

s="F 'y U=H-PV

Dependencia de G con la presién, Sélidos y Liquidos.

Para liquidos y soélidos, AV es muy pequefia, y la mayoria de los casos podria despreciarse (bajo

condiciones de laboratorio, V,,Ap es pequefio).

Por lo tanto, podemos asumir normalmente que las energias de Gibbs para los soélidos y los liquidos
son independientes de la presién , sin embargo, para los problemas geofisicos que implican
temperaturas y presiones muy altas, el efecto del volumen sobre las energias de Gibbs no pueden
ser ignoradas.



Dependencia de G de Gases respecto a la presion

Los volimenes molares de los gases son muy grandes, de tal manera que la energia de Gibbs podria
depender fuertemente de la presion.

Para gases ideales

G, (p;)-G.(p)= IT%dp _RTIn| P . ec211
Pi

Pi

Si la presién aumenta a temperatura T, entonces la energia molar de Gibbs también aumenta.

L _no L, . . .
También, si se coloca pi =P (presion estandar de 1.0 bar), la energia molar de Gibbs de un gas
ideal de una cierta presién p con su valor cercano estdndar seria:

G, (p)=G° +RTIn| P |..ec2.12

¢}

Propiedades molares parciales de una solucién
Una propiedad molar M de una solucion con C componentes esta dada por la ecuacion
M=%$x; M ........ec2.13

Para la entalpia: H=YSxH; ...........ec2.14

Donde X; es la fraccion molar y Mi esla propiedad parcial respectivamente del

componente i en la solucion.

. T _ — oM
La propiedad molar parcial M i se define como M, =| — .....ec2.15
P, T,n

Donde

n; = moles del componente bajo discusion i
n; = moles del resto de los componentes |

Las ecuaciones fundamentales de la termodinamica para sustancias puras, vistas en el unidad 1,
también son aplicables a un componente en solucién, por ejemplo para la energia de Gibbs de un
componente i en solucién esta dada por

Gi=Hi—TS, otambien, dGi =VidP—-S . dT

El principio de estado especifica que cualquier propiedad termodinamica para un componente puro
puede especificarse como una funcién de dos propiedades de referencia cualesquiera, como presion

10



y temperatura. Si existe una mezcla homogénea de dos o0 mas componentes, debera especificarse
una propiedad de referencia adicional por cada componente adicional; por .ejemplo para una mezcla
de cuatro componentes, usualmente deberian especificarse la temperatura, la presién, y los moles
o fraccién molar de tres de los componentes.

Una propiedad molar parcial es una propiedad de un compuesto cuando esta mezclado con otros
componentes. La propiedad molar parcial de cualquier componente i es el cambio diferencial en la
propiedad de la solucién con respecto al cambio diferencial en su cantidad molar a temperatura,
presion y moles constantes de los otros componentes.

— oM
ani P.T.n;
Donde: M =n;M; +n,M,

n;= moles del componente bajo discusién i
n;= moles del resto de los componentes |

M, =es la propiedad molar parcial de i

Método de la pendiente de la tangente
La ecuacion anterior indica que la pendiente de la recta tangente a la representacién grafica de M vs
ni es la propiedad molar parcial de i para un valor particular de n;(ver fig.2.5).

Método de la interseccion de la tangente

Para un sistema binario se ha demostrado que:

I\/Il=IVF+x2((jjIvr ...... ec216 y M2:=M-
X

11



Una representacion grafica de la propiedad molar M de la solucién contra x: (fig. 2.6) muestra que
una linea trazada tangente a un valor en particular de x1, sus intercepciones con las fronteras a x1=0
y x1=1 dan directamente los valores de las dos propiedades molares parciales. La propiedad molar
parcial del componente 2 corresponde al punto C y la del componente 1 al punto D de la figura
siguiente:

Método de las intersecciones para
calcular magnitudes molares parciales,

Propiedad Molar

Fraccion molar X1

Fig.2.6

Las propiedades para las cuales la ecuacion anterior es aplicable, son de naturaleza extensiva; asi
podernos tener para la propiedad M de la solucion la siguiente expresion:

Donde x; es la fraccién mol del componente i en la solucion y M es la propiedad molar de la
solucion.

La ecuacion de la propiedad molar parcial describe cémo la propiedad de una solucién esta
proporcionalmente dividida entre sus componentes.

Cualquier propiedad extensiva de una mezcla puede considerarse como una funcion de T, P, n1,
n2,... Por lo tanto, en correspondencia con cualquier propiedad extensiva, U, V, S, H, A, G hay
propiedades molares parciales U;,V;,S;, H;, A;, G;. Las cantidades molares parciales estan definidas

por:
— U
U= (5)
M prnj

A = (50) A= ()

P,Tnj

-~

- (%) 50= (52)

P,Tnj

P,Tnj

12



Si diferenciamos las ecuaciones que definen a H, A y G respecto a ni, manteniendo constantes T, P
y nj y aplicamos las definiciones de las ecuaciones anteriores obtenemos:

ITIi:Ui+PI_,i ZlZU1+T§l Eizﬁi—Tgi
Estas ecuaciones muestran que las cantidades molares parciales estan relacionadas unas
con otras de la misma manera que las totales.

Volumen molar parcial

Consideremos una solucion de dos componentes A 'y B con n1 moles de A y n2 moles de B. Para
una solucién el volumen, una propiedad extensiva, es funcién no sélo de la presion y la temperatura,
sino también de los moles de cada componente, es decir:

V =0(P,T,n1,n2) ........ec2.20

Si por ejemplo, se mezclara 200 ml de etanol y 200 ml de agua se observaria que el volumen
de la solucion resultante no es precisamente 400 ml.

Diferenciando la ecuacion (2.20):

av = (Z—Z)P'wz ar + (Z—Z)T‘mz dp + () 4

dng +(22)  dn, ....ec2.21

TPy dnz2/r pn,y

A temperatura y presion constante:

av = (<X)

dnq

dn1+(dv) dny ....ec2.22

dn,

T,P,n, T,Pny
Escribamos ahora:

= av

7 =(5) een€C2.23
ani/prn,

= av

7=(2)  ...ec2.24
anz2/prn,

La ecuacion (2.22) se transforma en:

av = Vldnl + Vzdnz w...c2.25

Donde V, y V, son los volimenes molares parciales de los componentes de la solucién.

Por el teorema de Euler para soluciones homogéneas, la ecuacion (2.25) se integra para dar:
V = ]711’11 + Vznz - eCZ. 26

La ecuacion (2.26) nos muestra que el volumen de una solucion se expresa como la suma de los
productos V,n; para cada uno de los componentes individuales de la solucion.
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Si la ecuacion (2.26) se divide por n (moles totales) se convierte en
‘7 = lel + szz TR eC2.27
Donde V es el volumen molar de la solucién y x son las fracciones molares de los componentes 1

y 2. Recuerde que no necesariamente \7I =V, , donde V; es el volumen molar del componente i

puro, a menos que la solucién sea ideal como veremos mas adelante.

En general, para cualquier propiedad extensiva M de una solucion:
M=) Mn ec2.18

Para la entalpia por ejemplo, ésta se transforma en:

H=>nH,

Actividad 2.1
Resuelva el siguiente cuestionario:

1. ¢, Como se define termodindmicamente una propiedad molar parcial de un componente i en
una solucién?

2. ¢, Qué significa una propiedad molar parcial de un componente i en solucién con respecto a
su propiedad molar como componente puro?

3. ¢ Por qué es importante estudiar las propiedades molares parciales?
4. ¢ En qué tipo de sustancias tiene sentido este concepto?

5. ¢ Como se relacionan las propiedades molares parciales unas con otras? Escriba dos
ejemplos.

6. ¢ COmo se determinaria experimentalmente el volumen molar parcial y la entalpia molar
parcial?

Ejemplo 2.3

El volumen molar (cm®/ mol) de una mezcla liquida binaria a T y P esta dada por

V =120x, + 70X, + (15%, +8X,) XX,

a) Encuentra expresiones para los volimenes molares parciales de las especies 1y 2.

14



b) Demuestra que cuando estas expresiones se combinan de acuerdo con la ecuacion

M = Z X; Mi , Se recupera la ecuacion dada para V.

¢) Demuestra que estas expresiones satisfacen la ecuacion de Gibbs-Duhem:
> xdM,; =0.

d) Trace una gréfica contra x1 con los valores de V, \71, y \72 calculados a partir de la ecuacion

dada para V y por las ecuaciones desarrolladas en a). ldentifique los puntos Vi, Va2, \7l°° y \72°° y

demuestre sus valores.

Solucién:
a) Obtener las funciones de los volumenes molares parciales

El volumen molar en cm?/mol de la mezcla binaria a Ty P estd dada por:
V =120x+ 70X, + (15X, +8X,) %X,
* Sustituir en la ecuacion x2 por 1-x1
V =120x, + 70(1— x,) +[15%, +8(L— x)Ix, (L —x,)
=120x, + 70— 70x, +15x,> +8x, +8x,° —15x,° —8x,° —8x,’

* Agrupando los datos
V =70+58x%, — %~ 7%

V =-7x"—x° +58x, +70

3

La relacion de adicion para una solucion binaria esta dada por:
M= le_l + szz
De donde dM = x,dM1 + M,dx, + x,dM 2 + M 2dx,
Como x1+ X2 = 1, surge que dxi=-dxz. Al eliminar dx. a favor de dxi1 en la ecuacion:
dM = x,dM1 + M,dx, + x,dM 2 + M dx,
Combinando el resultado con la ecuacién de Gibbs /Duhem

xldml + deM2 =0

15



Se tiene —=M1-M,

av _ —21x,” —2x, +58

dx

La ecuacion de Gibbs/ Duhem, es posible escribirla en forma de derivadas:

Recordando que M = x; M, + x,M,, la ecuacion anterior queda en la forma:

M, =M + xzd—Ivr ec2.28 - dMr

Estas dos ultimas ecuaciones son muy Uutiles en el calculo de las propiedades molares
parciales. Apréndaselas bien.

Célculo de los volimenes molares parciales:

M, = IVF+x2d—Ivr

dx,
\Tl:\T+x2d—\T
dx,

V, = (7% = %7 +58%, +70) + X, (-21x,” — 2x, +58)
V, =14x° - 20x,> —2x, +128

MZZIWI _XIL
dx

dv

V, =V 4% o

V, = (=7x° — % +58x, +70) — x,(—21x,” — 2%, +58)
V, =14x° +x° +70

16



b) Demuestra que cuando estas expresiones se combinan de acuerdo con la ecuacion

M = Z X Mi , Se recupera la ecuacion dada para V.

Los volimenes molares parciales de las especies 1y 2 de un sistema binario estan dados
por las ecuaciones :

V, =14x,° —20x,> — 2x, +128 V, =14x° +x° +70

Encontraremos una expresion del volumen molar de la solucién, V. en funcion de xu:

V =, (14%,° - 20%,” — 2%, +128) + (1— X, )(14x,” + X,* + 70)
V =14x* —20x,° - 2x.° +128x, +14x° + x,° +70-14x."* — x> - 70x,
V =70+58%, —x° - 7%

I.g.g.d. (lo que se queria demostrar)
c) Demuestra que estas expresiones satisfacen la ecuacion de Gibbs-Duhem:
> xdM; =0.
Tenemos que:
x,dV, = x, (42x,” —40x, — 2) x,dV, = (1—x,)(42x,” +2x,)
Entonces:

> xd My =xdV, +x,dV, = x,(42x," —40x, —2) + (L-,)(42%," +2%,) =0

Lo que demuestra la validez de la ecuacién de Gibbs-Duhem:

ZXid Mii:O

d) Trace una gréfica contra x1 con los valores de V, \71, y \72 calculados a partir de la ecuacion

dada para V y por las ecuaciones desarrolladas en a). ldentifique los puntos Vi, Va, \7l°° Yy \72°° y

demuestre sus valores.

En las siguientes figuras VMPi es el volumen molar parcial del componente i y Vs es el volumen
molar de la solucién.
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Grafico V vs x1
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Fraccion milar x1

0.7 0.8 0.9 1

Los valores aproximados de los volimenes molares de los componentes puros, V1 y V2, leidos de

la grafica son 120 y 70 cm®/mol respectivamente. Mientras que los de \7;o y \72"o

son 128 y 85

respectivamente. Estos ultimos valores coinciden con la prolongacién de las tangentes en x1=0 y
x1=1 respectivamente y se denominan volimenes a dilucion infinita.

Voo i ovdire!

Ejemplo 2.4

Cuadcn Vs x4

Ve

—— N — -
LR LE) “n LA

Froccion molar =1

v

Wz
—d. — 1 —
87  on

Célculo de volumenes molares parciales a partir de datos experimentales.

Datos sobre la densidad de los componentes puros de la solucién:

Densidad
Componente
(g/ml)
Agua 0.996126
Etanol 0.781341

Los datos de las columnas 2,3 y 4 de la tabla 2.1 se obtuvieron en la parte experimental.
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Observe que el volumen de la mezcla (columna 8) no es igual a la suma de los volimenes de los
componentes puros (columnas 2 y 3).

Los datos de las columnas 5, 6 y 8 se obtienen con la formula: M =Vp
y los de la columna 7 con la férmula:

masa mezcla = masaagua + masae tan ol ... ley de la conservacion de la masa.

Célculo de volumenes molares parciales.

e Método de interseccion de la tangente

Célculo de la fraccion masa del componente Etanol y volumen especifico en cada una de
las mezclas.

Vp

Mezcla
. Volumen
Porcentaje peso .

especifico
1 11.5615543 1.02611595
2 28.1707173 1.05364591
3 34.3366617 1.06756487
4 43.9581175 1.08977917
5 43.9581175 1.08979644
6 45.7911327 1.09278503
7 56.6592908 1.12689817
8 68.3248031 1.15700757

Graficando datos:
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Ajustando una curva a los datos en funcion de % peso del componente Et-OH, para evitar

dispersion:

f(x)= 1 1.010118255 + 0.00116417 4x +1.47546E - 05x°
yo,

Wsimidr

Volumen esoecifico vs % peso EEOH

1418
118

114

-

-

143
1.1

1.0&

108

1404

10z

1

Mezcla % peso I/ p= f(%pesa)
1 11 5815543 1. 0255501 &F
2 2BATOTITA 1. 054522349
3 343368617 1. 0ET4E7 845
4 439581175 1.085803858
5 439581175 1. 04364304
] 457911327 11234457 EF
T 58 6592008 1. 158538665
8 8832423021 1.02555M &7

(A)

NOTA: En los célculos subsecuentes se elimina la linea nimero 5 de la tabla anterior ya que tiene
la misma composicién que la nimero 4.

Graficando datos de la curva de ajuste:

1.18
1.16
1.14
1.12

1.1

ip (milg

1.08
1.06
1.04a
1.02

1

Volumen Especifico / % Peso Componente EtOH

—

-

—

—

=

/

o

20

a0

60

% Peso

80

Para calcular los volumenes molares parciales, es necesario calcular la interseccién de la recta
tangente a un punto con la ordenada de origen y con la ordenada 100 (para calcular el volumen

parcial molar del otro componente).
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Para construir la recta tangente a cada punto se calcula primero el valor de la pendiente (m) en dicho
punto.

Derivando la ecuacion (A):
m= f'(% peso) = 0.00116417 4 + 2.95092 x10™*°x

Construyendo la ecuacién de la recta tangente en ese punto de acuerdo a la definicion de
pendiente:

y:m(X_X1)+y1

Donde y es el punto 1/ p sobre la grafica y m el valor de la pendiente calculado antes y x1 y y1
corresponden a las coordenadas del punto que equivale a la fraccién peso y al volumen especifico.

Para obtener las intersecciones de las rectas tangentes en la ordenada 0 y 100, se evalla la ecuacion
de la recta tangente para x=0 y para x=100.

Coordenada en x=0: Coordenada en x=100:

y=m(=Xx)+Y, y=m(100 —x,) + Y,

= For centaje V:}Iun.'u_sn Valor de la
% Peso Especifico pendients

X, ¥ m y=fFi0 ¥ = f100)
1 11.5615 1.0255 0004 505348 1.008148 1.15868061
2 281707 1.0548 Qo0 395468 0595403 119795537
3 3433658 1.0674 Qo027 413 0592723 121088847
4 439581 1.0858 OO024E6134 0524808 1227744173
5 45731 1.0548 Q00251 5431 QaFse 1.23072358

tngente

g HEEER2 11234 QO02836141 yemx-x)+ ¥ 0962752 124636612
7 EE3248 1.1585 000318038 v = J|"‘ (x) 054124 1.25827782

Analizando graficamente:
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Mezcla 1

Volumen especifico / Fraccion peso etanol
1.2
115 //- 1.158680605
5 11 —
£ 1156, 1.025 —
= _
= 1.05 —— Recta Tangente
/ mezcla 1
008146019 Volumen
1
0.95 T T T T
o 20 40 60 80 100
% peso EtOH
Volumen especifico / Fraccion peso etanol
1.25
1.2 1.197955969
1.15
-
—

-

1lp (mllg)

1.1 =
28.1707. 1.0546 _~

-

"
o
o

0.998409101

0.95
o 20 40 60 80 100
% peso EtOH

De la misma manera se obtienen los otros resultados.

De acuerdo a la definicién de una propiedad parcial, la interseccién de la recta tangente en la
ordenada 0 representa el volumen parcial del componente H20 y la interseccion de la recta en la
ordenada 100 representa el volumen parcial del componente Etanol.

Multiplicando esto por el peso molecular de cada componente para obtener unidades en ml/ mol
obtenemos el volumen parcial molar de los componentes en cada mezcla.

Peso molecular
Componente
(g/mol)

Agua 18.015

Etanol 46.07




No. % peso Volumen molar parcial del % peso del Volumen molar parcial
mezcla etanal etanal (ml/mal) agua del agua
{ml/mol)
1 11.5615543 53.3804155 864384457 18.1617505
2 281707 55 1898298 718293 17.9863418
3 34 3366617 55 7660983 65 6633383 17 8838964
4 439561175 56.6994345 56.0418825 17.683664
5 45 7911327 56 6994345 54 2088673 17 6399362
6 566592908 57 4200871 43 3407092 17.3439761
7 68.3248031 560149293 31.6751969 16.9564357

Observaciones:

Se observa que mientras aumenta la concentracion de Etanol en las mezclas su volumen parcial
molar aumenta.

Al aumentar la concentracion del componente Etanol en las mezclas disminuye la concentracién del
componente Agua y al mismo tiempo disminuye el volumen molar parcial del agua en las

disoluciones.

Método de la pendiente

Las densidades de las mezclas se muestran en la tabla siguiente:

Mezcla

=

O©CoOoO~NOOOUGRWNDN

Vi,0
(ml)
40
35
30
25
20
15
10
5
0

0
5
10
15
20
25
30
35
40

Vmetanol

(ml)

Psol (gr/ml)

0.997
0.973
0.951
0.9316
0.920
0.884
0.861
0.826
0.799

Célculo de la molalidad (), volumen molar (V) y fraccién molar (Xcuz0n) de las soluciones:
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La molalidad de una solucién son los moles de soluto por 1000 g de solvente. En este caso el
soluto es el metanol (PM=32) y el solvente es el agua (PM=18).

El calculo se ilustra con la mezcla nimero 2:

Mo = (35m0)(0.99709/, ) = 34.895 gr

Menyon = (5mD)(0.79989/, 1) = 3.999 gr

~ _<3.999 <1ooo aces
m= 34.895) 32.04)_ :

Mgy = [(77161130H)(PMCH30H)] + 1000
Mgy = [(3.57)(32.04)] + 1000 = 1114.3828 gr

_ 1114.3828 gr

"~ 0.973 gr/ml
7= ml de soln

= 1144.2476 ml

moles de solucion

1144.2476 ml ml
19.35 —

V= 555556 +3568 10 mol

m

X =
CH30H — —
3 m+ Ny,o

3.568

X =——————=0.
CH30H ™ 3 568 + 55.5556 0.0603

Asi hasta la mezcla 9. Los resultados se muestran en la tabla siguiente:

Mezcla ‘(’;’]28 vamswl iy Molalidad Vol Xcuson Vmotar
1 40 0 09970 0 1003.009 0 18.054
> 35 5 09739 3568 11442476 00603  19.35
3 30 10 0.9519 8.3458 13314417 01306  20.8440
4 25 15 09316 150225  1590.0858 02128  22.5294
5 20 20 09108 250376 ~ 1978.7073 0.3106  24.5517
6 15 25 0.8849 417294  2640.9876 04289  27.1469
7 10 30 0.8618 751129  3952.9093 0.5748  30.2514
8 5 35 0.8266 1752636  8003.2014 07593  34.6730
9 0 40 0.7998 1 40.4414

NOTA: Las filas 1 y 9 no aplican para el calculo de volumenes molares parciales ya que se refieren
a componentes puros y para éstos no tiene sentido las propiedades molares parciales.
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Calculo del volumen molar parcial del metanol evaluando la derivada por medio de su definicién de
limite:

El calculo se ilustra de nuevo con la mezcla 2:

Muestra 2.Interpolando datos para que Ax sea pequeno:

K I S — 1129.6803

I J— 1153.3373
; _ (av) _ (1153.3373 — 1129.6803) — 39 4283 ml l
metanol = on P.Tnagua B A7111’—r>10 (38 - 32) - ' mifme

Vsolucion = nmetanoleetanol + naguavagua

El volumen molar parcial del agua se calcula de la forma siguiente;

Vsolucion - nmetanoleetanol

Vio =

Nagua

_ 1144.2476 ml — (3.568 mol)(39.4283 ml/mol)

Vo= — 18.0641 ml/mol
Hz0 55.5556 mol ml/mo

De igual forma para las otras mezclas. Los resultados se muestran en la tabla siguiente:

Mezcla Vinetanot Vo ml/mol Molalidad VinotarSol
1 0 18.0541 0 18.0541
2 39.4283 18.0641 3.568 19.35
3 38.8536 18.1310 8.3458 20.8440
4 38.8017 18.1311 15.0225 22.5294
5 39.636 17.7555 25.0376 24,5517
6 39.6435 17.7621 41.7294 27.1469
7 40.2806 16.6840 75.1129 30.2514
8 40.4422 16.4852 175.2636 34.6730
9 40.4423 40.4414

Conclusiones:

e Se puede concluir que el volumen de una solucién no es igual a la suma de los volimenes de los
componentes puros. Vemos que el volumen molar parcial de cada componente generalmente
cambia cuando se mezclan los componentes a diferentes proporciones.

e Lo mismo se puede decir de las otras propiedades termodindmicas de las soluciones.
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Ejemplo 2.5

Calcular las entalpias parciales molares o especificas del NaOH y H20 en una solucién al 15% en
peso de NaOH a 200°F y presion atmosférica.

Solucién

METODO 1. Método de la interseccién de la tangente

En este método se utilizara el diagrama entalpia vs concentracion para la realizacién de los célculos

(ver figura).
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Del diagrama anterior identificamos la linea de 200°F con la respectiva fraccion masa del NaOH y
de ella obtenemos los datos mostrados en la tabla siguiente:

x (Fraccion Masa de NaOH)

0.03
0.05
0.08
0.10
0.12
0.20
0.25
0.30
0.35

0.40

H (Entalpia de solucién) Btu/lbm

163.63
159.09
154.54
152.27
150.00
145.45
145.00
150.00
159.09

177.27
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La ecuacion de correlacion obtenida es la siguiente:

H =173.031766 — 295.378217x + 748.887258x2

x (Fraccion masa del NaOH) H (Entalpia de la solucién) Btu/Lbm

Correlacion
0.03 164.844418
0.05 160.1350733
0.08 154.1943871
0.1 150.9828169
0.12 148.3703565
0.2 143.9116129
0.25 145.9926654
0.3 151.8181541
0.35 161.3880792
0.4 174.7024405

La entalpia en el punto de fraccion masa del NaOH igual a 0.15 en es de 145.5749968 Btu/lbm.

Derivando la ecuacion de correlacion obtenemos:
H' =m = —295.378217 + 1497.774516x
Donde H' es la pendiente de la curva H vs x.
El valor de la pendiente en el punto (0.15, 145.5749968) es de -70.7120396.

Entonces con la ecuacion de la recta sacamos los valores en el eje de las ordenadas (H’)

Y2~V
X2—X1

Despejando yo:
Y2 =mxz —x1) +y1
Donde: m=-70.71 x1=0.15 y1 = 145.5749968
Evaluado en f(0) y en f(1) se obtienen las entalpias parciales:
Agua: f(0) = y2 = 156.1765 (Btu/Lbm)

Hidroxido de Sodio: f(1) = y2 = 85.4665 (Btu/Lbm)
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Para expresar los resultados como entalpia molar parcial se asi multiplica por el peso molecular del
agua y del hidroxido de sodio respectivamente.

Agua.

H' = 156.1765 (Btu/Lbm) x 18 (Lbm/mol) = 2811.177 (Btu/mol)

Hidroxido de Sodio.

H’ = 85.4665 (Btu/Lbm) x 40 (Lbm/mol) = 3418.66 (Btu/mol)

METODO 2. Método de la pendiente

Con la férmula siguiente se determina la fraccion masa del hidroxido de sodio

Nyaon X PMyaon

X =
(Myaon X PMygon) + (Mo X PMy,0)

Como el nimero de moles de agua es constante se propone un numero de moles de agua de

N0 = 70 moles

Resumiendo los datos tenemos los siguientes:

x =0.15 Fraccion masa del NaOH
NH2o = 70 moles Numero de moles del agua
PMu20 = 18 Lbm/mol Peso molecular del agua
PMnaon= 40 lbm/mol Peso molecular del NaOH

Resolviendo la ecuacion anterior para el nimero de moles del Hidroxido de Sodio.

n _ x(ng20XPMK>20)
NaoH PMpyqoH(1-X)

De esta ecuacion se obtienen los datos de fraccibn masa contra moles de Hidréxido de Sodio
presentados en la tabla siguiente:
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X, fraccion masa de NaOH Moles de NaOH

0.03 0.974226804
0.05 1.657894737
0.08 2.739130435
0.1 3.500000000
0.15 5.558823529
0.12 4.295454545
0.2 7.875000000
0.25 10.50000000
0.3 13.50000000
0.35 16.96153846
0.4 21.00000000

Para construir nuestra siguiente tabla es importante definir la forma de obtener la entalpia total:
Hiotar = Hespecifica X masa de la solucién
Donde:  masa de la solucion = (ny,9 X PMy,0) + (Myaon X PMy20)

Entonces construimos la tabla de datos hasta obtener la entalpia total.

X H (Entalpia de la solucion) Btu/Lbm Correlacion Moles de Agua
0.03 164.844418 70
0.05 160.1350733 70
0.08 154.1943871 70
0.1 150.9828169 70
0.15 145.5749968 70
0.12 148.3703565 70
0.2 143.9116129 70
0.25 145.9926654 70
0.3 151.8181541 70
0.35 161.3880792 70

0.4 174.7024405 70




Moles e NaOH

0.974226804

1.657894737

2.739130435

3.5

5.558823529

4.295454545

Masa de la solucién
(Lbm)

1298.969072

1326.315789

1369.565217

1400

1482.352941

1431.818182

Entalpia Total

(Btu)
214127.8007
212389.6762
211179.2693
211375.9436
215793.5246

212439.374

7.875 1575 226660.7903
10.5 1680 245267.6778
135 1800 273272.6774
16.96153846 1938.461538 312844.5842
21 2100 366875.125

Hacemos una correlacién entre los moles de hidréxido de sodio y la entalpia total de la solucion

Moles de Agua Moles de NaOH Entalpia Total (Btu)
70 0.974226804 214127.8007
70 1.657894737 212389.6762
70 2.739130435 211179.2693
70 3.500000000 211375.9436
70 5.558823529 215793.5246
70 4.295454545 212439.3740
70 7.875000000 226660.7903
70 10.50000000 245267.6778
70 13.50000000 273272.6774
70 16.96153846 312844.5842

70 21.00000000 366875.1250




Tenemos como ecuacion de correlacién entre la entalpia total y los moles de NaOH la siguiente:
Hiprqr = 212070.26 — 1260.990644x + 416.1978946x>

Esta ecuacion la podemos evaluar con los nimeros de moles del hidroxido de sodio para poder
determinar la entalpia total de la solucion.

El valor de la entalpia molar parcial del hidroxido de sodio vendra dada por la derivada de la ecuacion
de correlacién, que es evaluada en 5.558823529 que es el nimero de moles de NaOH cuando su
fraccién molar es de 0.15 y el nimero de moles de agua es constante a 70 moles.

H' = —1260.990644 + (2 X 416.1978946x)
La entalpia molar parcial del hidréxido de sodio es:
H' = 3366.150655 (Btu/mol)
Para calcular la entalpia molar parcial del agua es necesaria la siguiente férmula:
M =n,M; +n,M,
De acuerdo a lo que estamos viendo queda de la siguiente manera:
H = nypy0Hp20 + NyaonHyaon

Despejamos la entalpia molar parcial del agua, por lo tanto:

_ H-nNgoHHNaOH
Hypo = ————
nH20

Centrandonos en el punto de 0.15 tenemos los siguientes datos:

Nnaon = 5.558823529 moles Numero de moles de Hidréxido de Sodio
NH2o = 70 moles Numero de moles de agua

Htotal = 215793.5246 Btu Entalpia total de la solucion

H’naon = 3366.150655 Btu/mol Entalpia molar parcial del NaOH

Por lo tanto la entalpia molar parcial del agua es:

H’ = 2815.452673 (Btu/mol)
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Comparaciéon de resu

ltados:

Entalpia molar parcial del

agua.

Método 1.

Método 2.

2811.177 (Btu/mol)

2815.452673 (Btu/mol)

Entalpia molar parcial del

hidréxido de sodio.

Método 1. 3418.66 (Btu/mol)
Método 2. 3366.150655 (Btu/mol)
Conclusion.

Como podemos observar, para este caso en particular, el uso de cualquier método es bueno para
el célculo de las propiedades molares parciales.

CALCULO DE VOLUMEN MOLAR PARCIAL CON MATLAB

CALCULOS CON MATLAB

Volumen molar parcial a partir de datos de laboratorio.

Método 1. Intersec

Del “menuMORGAN.cmd” selecciona la opcion 17 (Método de la interseccién de la

tangente)

cion de la tangente
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0 Resultados = =

EL WOLUMEN MOLAR PARCIAL DE LOS COMPOMNENTES 1 ¥ 2 SOMN: 18.1848 182505
181716 17.7385 17.7356 17.0835 16.28656 y 37.6237 38.1674 38.6492
38 8831 30 6860 40.0301 40.4918 respectivamente

0K

=] wWilbert Margan Blanco Carrillo - - HEN

P ODE UH MESCLA BIHBHLG

L R Y S-S b Woaaun
L BE 3L B L GHGW AW . BEEL Al AT LE

Respuesta: Conforme aumenta la concentraciéon del metanol aumenta su volumen molar
parcial (VMP2) mientras que el del agua disminuye (VMPL1).

Con estos datos se puede calcular los volimenes molares parciales a cualquier
concentracion xm obteniendo una ecuacién que se ajuste a los datos.

Método 2. Pendiente de la tangente
Del “menuMORGAN.cmd” selecciona la opcién 18 (Método de la pendiente de la tangente)
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volmasvelaui(v2y
[fo 510 15 20 25 30 35 a0) |
s ple (W) an gr

[19.28 |
masa plosmexale (W2) -
(4231 2372 4316 42 67 42 38 a1 ¢
VOl o (V)

P |

lmpoo INOlar ol 1o Nos volatil M1
18

Maso molar dol mas volatil mot (M2
[32.04

NO.godat0s,

) |
Cradodeil oo A pute 1

ES B

oK Cancel

EL VOLUMEN MOLAR PARCIAL DE LOS COMPOMNENTES 1 ¥ 2 S0OMN: 18.0586 18.0518
18.0337 17.9868 17.8565 17.4006 14 4695 y 38.839 38.901 38.9878 39.118

39.3349 39.768941.0709 respectivamente

Actividad 2.2

Calcular las entalpias parciales molares o especificas del H2SO4 y H20 en una solucién al 20% en
peso de H2SO4 a 120°F y presion atmosférica utilizando el diagrama H vs % peso como fuente de
datos. Ver fig.12.17 tomada del Smith-Van Ness-
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_CAPITULO 12. Termodindmicn de soluciones: Aplicaciones
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Figurn 12.17: Diagrama 4 x par HaSOu 1 VH:O(23. (Vuoelts a dibujar coa permiso s partiz de 1s informackin de W, D,
Rons. Chem. Eng. Prog.. vol. 48 pp. 314 y 315, 1952)

2.2 Potencial Quimico

Competencia: Definir el potencial guimico con respecto a la G, H y U y su relacién con la presion

El potencial quimico /u , de una sustancia pura se define como

El potencial quimico se utiliza para demostrar como cambia la energia de Gibbs conforme se le va
agregando una sustancia. Para una sustancia pura, la energia de Gibbs es

G=nxG,....ec2.31

(Gm es la energia molar)

Para un componente i en solucion: onG B
n { mJ =G, ...ec2.32
ani T,p,n

Otras definiciones de potencial quimico:
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go=| e ) 2¢2.33 g WY | ec2.34
on, ) on,
[ ,p,n [ V,S,n

| |

OBSERVE QUE SOLO EL POTENCIAL QUIMICO DEFINIDO CON RESPECTO A LA ENERGIA
LIBRE DE GIBBS ES IGUAL A LA ENERGIA MOLAR PARCIAL DE GIBBS DEL COMPONENTE
i

El potencial quimico de un gas puro es igual a su energia molar de Gibbs. Por ejemplo, el potencial
quimico de un gas ideal se puede reescribir como

u= u’+ RT In (:40) ...... ec2.35

Esta ecuacion se usa con mucha frecuencia, de manera que asegurate de entenderla bien. Esta
ecuacion define la energia libre molar para cualquier gas ideal, pero se generalizara mas adelante y
la ecuacion siempre se vera estructuralmente igual mas algunos factores apropiados, la energia
molar en las condiciones estandares y algunos términos que dependen de la temperatura y del
logaritmo de la cantidad relativa de la sustancia (expresada como presién en el caso de un gas o
después en la concentracion en el caso de un soluto en un liquido)

Para un componente i en solucién su potencial quimico estaria dado por

P LS £c2.36

on,

T,p.n;

En la ecuacién anterior G es la energia molar de la solucion.

El potencial quimico se usa como criterio de equilibrio de fases, es decir, un sistema de
varias fases esté en equilibrio termodinamico si el potencial quimico de cada componente
es el mismo en todas las fases.

2.3 Gases reales y Fugacidad

Competencia: Aplicar métodos de célculo de fugacidad y coeficientes de fugacidad

Ya hemos visto que de la ecuacion

dG =Vdp—SdT | a7 constante:

Se obtiene
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G, (ps -G, (py)= prmdp

Que para un gas ideal queda de la forma

P+
Gu(pi)-Gu(p)= [dp=RTIn| 2
Pi p

. 0 L . . . :
Si se coloca P; = P (presion estandar de 1.0 bar), la energia molar de Gibbs de un gas ideal de
una cierta presion p con su valor cercano estandar seria:

G, (p)=G? +RTIn pe’ ...... ec2.37
Ademas Gm=p

Luego entonces, el potencial quimico de un gas ideal esta representado por la ecuacion:
— ;0 r
W= pu®+ RT In (po) ver.€C2.38

Adaptamos el caso a un gas real reemplazando la presion “p” por una presion efectiva “f”, llamada
fugacidad.

w= u®+ RT In (pf—o) (2.39)

La fugacidad proviene del latin “fleetness”; que se refiere a la “tendencia de escape”. La fugacidad
tiene las mismas unidades que la presion.

En fisicoguimica, puesto que muchas caracteristicas de materiales se derivan desde el potencial
quimico, las fugacidades son usadas para describir presiones.

Cuando p — 0, u coincide con un gas perfecto. A presiones intermedias p, la fuerzas atractivas son
dominantes (f < p), Yy a presién alta domina la repulsién y esto provoca que f > p.

Estados estandares y gases reales

El gas ideal es un estado estandar cuando la presién es p° (1 bar): la presion se presenta desde la
energia cinética, sin las interacciones consideradas.

El estado estandar de un gas real es un estado hipotético en el cual su presion es p° y se comporta
idealmente.
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Escogemos un estado estandar hipotético para estandarizar las interacciones entre las particulas del
gas (para diferentes tipos de gases) fijando todas las interacciones a cero. No escogemos los
estados estandares de gases a presiones proximas a cero, ya que el potencial quimico de un gas
varia aproximandose desde un punto a infinito negativo (u » —oo comop - 0).

El potencial quimico estandar de los gases u°, proviene solamente de la estructura molecular interna
y de las propiedades de los gases, y no proviene de las interacciones entre particulas.

Célculo de fugacidad a partir de datos de entalpia y entropia

Para obtener la fugacidad f de los datos tabulados, integramos la ecuacion (2.39) entre un estado de
referencia y el estado de interés a lo largo de un proceso isotérmico, para conseguir:

f
Mrp —Hr pres = RT In F

ref

Como el potencial quimico es la funcién especifica de Gibbs para una sustancia pura podemos
reescribir la ecuacién anterior como:

f _ g_gref
RT

In

ref

Podemos usar esta ecuacion para evaluar la fugacidad de un gas real si usamos un estado de
referencia con la presién lo suficientemente baja tales que la fugacidad de referencia es la presion
(gas ideal) y recordando que g = h —Ts. Entonces la ecuacién anterior se convierte en:

Esta ecuacién (2.40) se utiliza de la manera siguiente: se escoge un estado de referencia ala
presion_mas baja disponible con la temperatura correspondiente. Si la presién no _es lo
suficientemente baja _para estar _en la regién del gas ideal, puede ser necesaria la
extrapolacién de las propiedades a una regién de presién mas baja. Entonces la evaluacion

. : 0
de h v s de tablas o calculadas nos permite calcular f.En el estado de referencia fref =P

(gas ideal).
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Ejemplo 2.6 Determina la fugacidad del vapor de agua a 8 bar y 200 °C.

Métodol. Usando la ec2.40

|nL:i h_href_(s_sref)

ref

Procedimiento:

Estado de referencia:
P=1 kPa T=200°C,

Obteniendo los valores de entalpia h y entropia s en tablas encontradas en la literatura:
h r=2880.1 KJ/Kg
S ref =9.9679 KJ/Kg K

La constante para los gases utilizada para este problema es: R=8.314 KJ/Kg K

Por otra parte se obtienen, de tablas, los valores de entropia y entalpia correspondiente a los datos
del problema proporcionados:

P=8 bar T =200°C h=2838.6 KJ/Kg S=6.8148 KJ/Kg K

Ahora sustituyendo los datos en la formula (2.34) y afiadiendo el peso molecular del agua

f 18 | 2838.6-2880.1
8.314 473.15

f —(6.8148 —9.9679)

ref
f =exp (6.63663934)* 1 KPa
f =762.5280 kPa = 7.62528 bar
Método 2. Correlaciones generalizadas:
Definicidn de coeficiente de fugacidad (¢): ¢ = %

Datos para el agua: Tc=647.1 K P¢=220.55 bar
Coeficiente de fugacidad Fugacidad Factor acéntrico
= @0 (p) @ f=pP w=0.345

Ahora para obtener ¢°y ¢! se usan las tablas del apéndice E.13 Y E.14 de la ref. 2 (SMITH):

Tr Pr=0.0100 P=0.036 Pr=0.050
0.70 0.9908 0.9528
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0.73118 0.9922 0.9701 0.95828
0.75 0.9931 0.9616
0z 29998799931 (9,73118 — 0.7) + 0.9908
0.70-0.75
©°=0.9922
009016299528 (5 73118 — 0.7) + 0.9528
0.75-0.70
©°=0.95828
Interpolando:
o= 299227095828 ) 136 — 0,010) + 0.9922
0.010-0.050
¢°=0.9701
Tr P=0.010 P=0.036 P:= 0.050
0.70 0.9908 0.9528
0.73118 0.9922 0.97283 0.9624
0.75 0.9931 0.9683
Interpolando para obtener la ®! deseada:
1= 2290870991 () 73118 — 0.7) + 0.9908
0.70-0.75
®1=0.9922
1= 09528209683 () 73118 — 0.7) + 0.0528
0.70-0.75
®1=0.9624
1z 22922709924 (4 036 — 0.010) + 0.9922
0.010-0.050
= 0.97283
Calculando coeficiente de fugacidad:
= 9° (¢)®
®=0.9701 (0.97283) 0-345 = 0.960924

Calculando fugacidad:

f=oP

£=0.960924 (8) bar
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f=7.687392 bar

Comparando resultados:

Método 1 7.625300 bar
Método 2 7.687392 bar

La tabla anterior muestra que los dos métodos son satisfactorios para este sistema.

Ejemplo 2.7

Calcule la fugacidad del isobutano a 360 °K saturado a 15.41 bar.

En este ejercicio analizamos la fugacidad de un compuesto por tres métodos diferentes.
Método 1. Usando la entalpia y la entropia

Las condiciones del isobutano a 300°K y 1 bar, esto es en estado ideal, se usa como estado de
referencias y es lo siguiente:

H* = 18115 S* = 295976 ——
mol mol.K

La entalpia y entropia del isobutano a 360°K y 15.41 bar, calculadas en una actividad anterior, son
respectivamente:

H= 21827.9971# S = 287.158565 —

mol.K

Para complementar los datos tenemos la temperatura a la que queremos calcular nuestra fugacidad
y la fugacidad o presion de referencia, asi como nuestra constante del gas.

T = 360°K P* = f* =1bar R=8314—1

mol.K

Nuestra formula a seguir es la siguiente, misma que relaciona las propiedades termodinamicas:

k= Q=)

f* R T

Sustituimos:

In’ = (L) [w — (287.158565 — 295.76)]

f* 8.314 360

1n]£ = 2.301096444 fi = 9.985124582

f = (9.985124582) (f*)

f = (9.985124582)(1bar) = 9.985124582bar
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Como pudimos observar el procedimiento es muy simple pero se necesita disponer de los datos de
entalpia y entropia.

Método 2. Método de correlacién generalizada

Se calculara la fugacidad del isobutano a través de las tablas de correlaciéon generalizada de
Lee/Kesler de coeficiente de fugacidad.

Para esto se debe obtener la presion reducida (Pr), temperatura reducida (Tr) y el factor acéntrico

(w).

De las tablas encontradas en la literatura:

w =0.181 Tc=408.1°K Pc = 36.48 bar
Entonces:
T, =L p==X T, = 222 = 0.8821°K P =2 = 0.4224 bar
T, P 408.1 36.48

Para obtener @° interpolamos en la tabla E-13 (Introduccion a la termodinamica en ingenieria
guimica. J.M. Smith.)

T 9
0.85 0.7534
088 X

0.90 0.8204

~ X =07976 = ¢°

Ahora para obtener ¢! interpolamos en la tabla E-14 (Introduccién a la termodinamica en
ingenieria quimica. J.M. Smith.)

T ot
085 0.4774
088 X

0.90 0.9141

~ X =07394 = @'
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Sustituimos valores para hallar el coeficiente de fugacidad:

0= (0°)(@H)" = (0.7936)(/.73942)%181

@ = 0.751399

Se obtiene la fugacidad sustituyendo el coeficiente en la formula:

f=0P f = (0.751399)(15.41) f =11.579 bar
Grafica:

1%

16 Gas ideal ————

14

12

10

Fugacidad

L= T O = PR e

& Gas real

10

Presian

15

20

Método 3. Usando datos del factor de compresibilidad

Calcular la fugacidad y el coeficiente de fugacidad del Isobutano a 360 K y 15.41 bar. Se dispone de
la tabla del factor de compresibilidad del problema.

P {bar} 240 K 50 K 280 K 370 K 380 K
0.1 0.98700 0.99718 0.98737 0.99753 0 .89787
0.5 0.98745 0.98820 0.25207 098577 0.28040

2 0.95835 0.98:2:08 0.98483 0.98730 0 98953
4 0.92422 0.52088 0.892838 0.594132 024574
8 0.88742 0.83818 0.90734 0.9 528 052223
8 0.54575 0.88218 0.87588 0.85745 088743
10 0.79859 0.82117 0.84077 0.25885 027081
12 — 0.77310 0.80103 0.22315 084134
14 ———— 0.72503 0.75508 0. 78531 080823
15.41 —— 0.851140 0.717E7 0.7586338 —
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Solucién

Para empezar se extrapola para obtener los datos faltantes:

P Za340K

8 0.84575
10 0.79659
12 X

X = ((12 - 8) (0.79659 - 0.84575) / (10 - 8)) + 0.84575= 0.74743

Y asi se obtuvieron todos los datos, que se muestra a continuacién

P(bar) 340 K 350 K 360 K 370K 380 K
0.1 0.99700 0.99719 0.99737 0.99753 0.99767
0.5 0.98745 0.9883 0.98907 0.98977 0.99040

2 0.95895 0.96206 0.96483 0.96730 0.96953
4 0.92422 0.93069 0.93635 0.94132 0.94574
6 0.88742 0.89816 0.90734 0.91529 0.92223
8 0.84575 0.86218 0.87586 0.88745 0.89743
10 0.79659 0.82117 0.84077 0.85695 0.87061
12 0.74743 0.77310 0.80103 0.82315 0.84134
14 0.69827 0.72503 0.75506 0.78531 0.80923
15.41 0.66361 0.69114 0.71727

Ahora, mediante la teoria sabemos que:
W = Gi = RTan)L
. _fi
En donde: 0, ==

(T constante)

f;=fugacidad de la especie i
@; = coeficiente de fugacidad de la especie i

Por lo que para el célculo del coeficiente de fugacidad, solo necesitamos los valores respectivos del
factor de compresibilidad Z del isobutano a las presiones dadas, para una temperatura constante
respectiva, que es de 360 K, por lo que:
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P(bar)

14
15.41

La funcién dada por (Z;fl)

P(bar)
0.1
0.5

Realizando una extrapolacion para hallar el valor de Z para una P = 0, se completa la tabla:

P(bar)

360 K

0.99737
0.98907
0.96483
0.93635
0.90734
0.87586
0.84077
0.80103
0.75506
0.71727

360 K
0.99737
0.98907
0.96483
0.93635
0.90734
0.87586
0.84077
0.80103
0.75506
0.71727

(z-1)/P

-0.0274100
-0.0263000
-0.0218600
-0.0175850
-0.0159125
-0.0154433
-0.0155175
-0.0159230
-0.0165808
-0.0174957
-0.0183471

se muestra en la tabla siguiente:

(z-1)P
-0.0263000
-0.021860
-0.017585
-0.0159125
-0.0154433
-0.0155175
-0.015923
-0.0165808
-0.0174957
-0.0183471
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Para el calculo del coeficiente de fugacidad, se aplica un método numérico para la evaluacion del
area bajo la curva de la integral dada por la ecuacion respectiva, por lo tanto, aplicando el método
de Simpson se obtiene

P
Z-1
f dP = —0.26306
P
0

Entonces:

In @ =-0.26306
Aplicando antilogaritmo a esta ecuacién, tenemos que:

@ = 0.768690855

Ahora podemos calcular la fugacidad del isobutano, a una temperatura de 360 K y una presién de
15.41 bar, mediante:

(Di = %
Despejando: fi=o;P
Por lo tanto: fi = (0.768690855)(15.41 bar)

fi = 11.8455 bar

Comparacién de resultados.

Fugacidad del isobutano a 360°K y 15.41 bar.

METODO | FUGACIDAD

1 9.9800 bar
2 11.5790 bar
3 11.8455 bar

La discrepancia del resultado del método 1 quiza se deba a que los datos del estado de referencia
fueron los mas bajos encontrados en la literatura.
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Actividad 2.3

Calcule la fugacidad del nitrogeno a 100 °C para las presiones de 10 y 50 atm a partir de los
siguientes datos:

P z

(atm)

0 1
14 0.95
22 0.92
30 0.89
48 0.84
58 0.79
68 0.76

Céalculo de FUGACIDAD con MATLAB

1. Elfactor de compresibilidad de un gas como funcién de la presién a 300 K esta dada
en la tabla siguiente:

P(ar)= 1 5 10 20 40 60 80 100 200

Z= 1.0000 1.0020 1.0041 1.0091 1.0181 1.0277 1.0369 1.0469 1.0961

Calcular la fugacidad a 200 bares.

Solucién:
Del “menuMORGAN.cmd” selecciona la opcion 15, ingresa los datos y presiona OK:

4] Fugaci.. — ©

Presiones (bar)
|[1,E-,1D,ZU,4D,ED,SD,1DD,2IJD] |

Compresibilidades
|[1.DIJIJD,1.0020,1.0041,1.0091,1.4

Temperatura (kelvin)
300 |

OK Cancel
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La Fugacidad del gas a la temperatura de 300 (kelvin)} y 200 (bar) es

219.878 (bar)

oK

Resultado: La fugacidad del gas a 300 K y 200 bar es 219.8777 bar. Desviacion positiva de
la idealidad.

2. Calcula la fugacidad del vapor de agua a 4000 kPa y 573.15 K cuya entalpia y entropia
a estas condiciones son 2962.0 kJ/kg y 6.3642 kJ/(kg K) y su entalpia y entropia en el
estado de referencia a 500 Ky 1 kPa son 3076.8 kJ/kg y 10.3450 kJ/(kg K)
respectivamente.

Solucién:
Método de entalpia y entropia

Del “menuMORGAN.cmd” selecciona la opcion 16, ingresa los datos y presiona OK:

Pranicnes P(KP8)
[s000

Tl Teiin
|s7318

sninipin ha Ty P aniqikg
[2002.0

soiopia & on KHKQ ) 8 Ty P
8. 042

Prosion do mf Mo an Ko
1

antniple mf ho en 14/Kg
|2070.a
XLIA 1)
[10 3450
Munn molar M
|10.18

oK

La Fugacidad del gas a la temperatura de 573.15 (kelvin} y 4000 (KPa) es
3839 45 (Kpa)

OK

Resultado: Desviacion negativa de la idealidad.
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La regla de Lewis/Randall.

Esta regla establece que la fugacidad de una especie en una solucién ideal depende de la
composicién en una forma particularmente simple. Recordemos la definicién de fugacidad: dy; =
RTdInf; y la del potencial quimico para una solucion ideal p; = u; + RTInx;.

Diferenciando esta Ultima y restandola de la primera obtenemos
RTdInf; = RTdInx;

Ahora integramos entre el estado 1 y 2 con composiciones diferentes para obtener

Si seleccionamos el estado 1 como un componente puro i, entonces Xi1 =1y ﬁ-_1 = f; p (fugacidad
del componente puro i a la presion total) y sustituyendo en la ecuacién anterior:

fi = xifip ec2.41

Esta ecuacién es conocida como la regla de Lewis-Randall, la cual establece que la fugacidad molar
parcial en una solucion ideal es la fugacidad de la sustancia pura multiplicada por la fraccién molar.

Demostrandonos que la fugacidad de cada especie en una solucion ideal es proporcional a la
fraccion mol; la constante de proporcionalidad es la fugacidad de la especie pura fi en el mismo
estado fisico que la solucién y a las mismas T y P.

Es conveniente recordar que las fases formadas por liquidos cuyas moléculas tienen tamafos
similares y son de naturaleza quimica similar, se aproxima a soluciones ideales. Mezclas de isémeros
se ajustan fielmente a estas condiciones. También son ejemplos; mezclas de especies adyacentes
de una serie homologa.

2.4.- Actividad y coeficiente de actividad

Competencia: Describir y aplicar un procedimiento metodoldgico para el calculo de los
coeficientes de actividad.

Actividad: La actividad de un componente i se define como el cociente entre su fugacidad en un
estado y su fugacidad en un estado de referencia:

=1

= aT cte. ....ec2.42

a;

La actividad es un parametro adimensional cuyo valor depende del estado estandar seleccionado.

A dilucién infinita, esto es cuando xi —0, se satisface la ley de Henry:
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Donde Hi es la constante de Henry.

Coeficiente de actividad (Y;): El coeficiente de actividad es un factor de correccion que mide
la desviacién de una solucion de su conducta ideal para un estado dado y se define como:

&

Y, = e .. €C2.44

Xi

La actividad y el coeficiente de actividad se pueden calcular cuando se conocen las fugacidades y
se pueden usar para predecir el estado de equilibrio sin suposiciones ideales.

Presion parcial real (P;):
P, =Y;x;P? .....ec2.45
Esta Ultima ecuacién se conoce como Ecuacion de Raoult modificada.

Cuando se desconocen las fugacidades o no pueden calcularse a partir de métodos generalizados,
las actividades pueden calcularse a partir de coeficientes de actividad a dilucién infinita.

Ejemplo 2.8

Los datos de equilibrio ELV del sistema Acetona (1) /metanol (2) a una presion de P= 94.92 kPa
obtenidos en el laboratorio por estudiantes del ITTG son los siguientes:

yi= 0 0.1900 0.2800 0.3400 0.4400 0.5200 0.7200 0.8000 1.0000
x1= 0 0.0773 0.1635 0.2602 0.3696 0.4942 0.6375 0.8041 1.0000
T= 63.000 60.700 58.700 57.200 55.700 54.700 53.900 53.500 54.300

Calcule para cada temperatura la actividad y el coeficiente de actividad.

Solucioén:

A bajas presiones: fi=yP=P
Entonces

fi=[0 18.0358 26.5791 32.2747 41.7672 49.3613 68.3464 75.9404 94.9255]

De la ecuacion de Antoine se obtienen las presiones de vapor de saturacion de la acetona a las
temperaturas correspondientes:

P0=128.0495 124.4887 120.9673 117.5259 114.1250 110.8033 107.5594 97.2018 95.3686
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De la ley de Raoult modificada:
yiP = Y;x;P}
Se obtienen los coeficientes de actividad:
Y;= 1.8742 1.3439 1.0554 0.9902 0.9014 0.9968 0.9716 0.9954
Y de a; =Yx;
Se obtienen las actividades:
al= 0.1449 0.2197 0.2746 0.3660 0.4455 0.6354 0.7813 0.9954

Con una curva de ajuste se obtiene la grafica siguiente:

Fugacidad VS fraccion molar

100
datal P

90

80

70

60

40 \‘[ Regla de Lewis-Randall ‘[

30

20

10

2.5 Propiedades en exceso

Las propiedades en exceso reflejan el grado de alejamiento al comportamiento ideal que tienen las

soluciones, binarias o multicomponentes, de sustancias quimicas de uso diario en la industria. Se

evallian de acuerdo a la expresion:
ME=M

M ec2.46

real ~ 'V'ideal

Donde M es la propiedad de la solucién.

En la literatura se reporta constantemente informacién sobre propiedades en exceso, especialmente
volumen y entalpia de mezcla, a partir de datos experimentales Con esta informacién es posible
calcular otras propiedades, aplicando las reglas de mezclado, que nos llevan a obtener expresiones
matematicas que proveen célculos satisfactorios para la solucién liquida de comportamiento no ideal.
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Generalmente se evallan primero las propiedades parciales molares de todos los componentes de
la mezcla y posteriormente se calculan otras propiedades.

Para los datos de la ilustracion mostrada, se calcul6 la densidad de la mezcla liquida a partir del
volumen de mezcla en exceso y las composiciones, de acuerdo a la siguiente relacién

p = (x1 PM1 + x2 PM2) / (VmE + x1 V1 + x2 V2)
Donde PM; son los pesos moleculares y Vi los volimenes molares de los componentes puros.

Los resultados se muestran en la siguiente tabla:

Tabla de densidades para el sistema 1,2-
dietoxietano/triclorometano a 298.15 K

P P

5\ A

Yy (kgm™) X (kgm™)
(- (058 14732 03619 11700
00149 1463 6 03710 11638

Actividad 2.4

Valores experimentales del volumen en exceso para la mezcla liquida binaria de 1,3 dioxolano (1) /
isooctano (2) a 298.15 °K se reportan en la siguiente tabla:

X1 VE/103cm3/mol X1 VE/103cm3/mol
0.2715 87.5 0.69984 276.4

0.17490 417.4 0.77514 190.7
0.40244 531.7 0.82954 138.4
0.63128 247.1 0.98233 10.0

A partir de esos datos,

1. Evalde los volumenes parciales molares de ambas sustancias. Prepare una grafica con respecto
a la composicion

2. Evalle la densidad de la mezcla. Prepare una grafica con respecto a la composicion

3. Determine el valor de los pardmetros a, b y ¢ de la expresion

VE =x1x2 (a+bx1+cxi?)
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Sugerencias: Las densidades de las sustancias puras se pueden evaluar aproximadamente por el
Método de Correlaciones para Liquidos - Ecuacion de Racket (Smith, van Ness & Abbott, pag. 108-
109. 6ta. Edicién. 2001). Con ayuda de los pesos moleculares podemos calcular para una solucién
de concentracion xi, los moles de cada componente y con éstos y las densidades o volumenes
molares de los componentes calcular el volumen molar de la solucién ideal y con ésta el volumen
molar de la solucién ideal y después aplicar uno de los métodos estudiados en una secciéon anterior
para obtener los volimenes molares parciales.

La energia libre de exceso
La energia libre en exceso para un sistema binario puede representarse con la ecuacion:
Gip = RT(n4InYy + nyInY,) ... .. .. ec2.47

Si se encontrara una ecuacion de la energia libre en exceso como una funcién de la composicion,
se podria entonces, a partir de datos experimentales, calcular las constantes de dicha ecuacion y
con ella estimar los coeficientes de actividad para una composicion en particular, es decir, extender
los datos de equilibrio en todo el rango de composicién.

Se han propuesto muchas ecuaciones de diferentes grados de exactitud, aunque ninguna de ellas
es totalmente exacta.

Wilson (1964) propuso la siguiente ecuacioén con dos parametros para un sistema binario:

E
Grp

= —x1In(x1 + x5A15) — x5In(xy + x1751) (2.48)

Que combinada con la primera ecuacion de la energia libre en exceso dan:

— _ A1z _ Az

In y, = ln(x1 + sz1,z) + x5 (x1+ Py e x1A2,1) ...... ec2.49
- _ _ A1z _ Az

Iny, = ln(Xz + x1A2,1) Xy (x1+ Py VP xlAZ,l) e C2.50

Otras ecuaciones de utilidad propuestas son las de van Laar y las de Margules:

Ecuaciones de Van Laar:

E _ Ax1x2

A
x1(g)+x

I lg
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A 2

y resolviendo estas ecuaciones se obtuvieron las expresiones de Ay B.

logy,=——""——= Yy logy,=——""—% ... ecs2.51y 2.52

2 2
X, lo lo
A=logy, 1422997 y B=logy, 1+ 297 ecs2.53y 2.54
x logy, X, 109 7,
Ecuaciones de Margules:
GE
m = A21x1 + Alzxz eCZ. 55
ln]/l = x22(A12 + 2(A21 - Alz)xl) e ....eC2.56
ll’l]/z = xlz(A21 + 2(A12 - A21)x2) . ....€C2.57

Estos modelos son muy exactos para sistemas a bajas y moderadas presiones.

En la siguiente seccion se mostrara la aplicacion de estas ecuaciones.

2.6 Modelos de soluciodn

Los modelos de solucion, Wilson, Van Laar y Margules, entre otras, son utilizados para ampliar
los datos de coeficientes de actividad de un sistema de mezclado a partir de ninguno o de unos
pocos datos de equilibrio obtenidos experimentalmente. Su aplicacion se ilustra en los siguientes

ejemplos.

Ejemplo 2.9

Calcule la temperatura de burbuja y de rocio de un sistema binario: etanol-tolueno con las ecuaciones
de Wilson, asi como los parametros de la ecuacion de Margules que den el mejor ajuste de la energia

libre de exceso GF/RT a los datos.
Datos:
1.- La composicion global:
z2=0.1,0.2,0.3,04,05,0.6,0.7,0.8, 1
2.- Presion P total: P=101.325 KPa
3. Nombre del par de compuestos etanol (1)/tolueno (2)

4.- Ecuaciones de Wilson
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Solucién
Célculo de latemperatura de burbuja

Para calcular la temperatura de burbuja suponemos que tenemos un sistema liquido saturado con
una composicion igual a la global dada, x1=z1 y que esté en equilibrio con un vapor de composicion
desconocida (y1).

nty, =1 (1)

sat
P=xyP
i 57 @

Entonces sustituyendo la ecuacién 2 en la 1 se obtiene

X1 Plsat N XY stat —1
P P @)

Procedimiento para cada xu:
1.- Suponga una temperatura T
2.- Calcule la presion de saturacion de cada componente a esa T con la ecuacion de Antoine.

Las constantes de Antoine para los componentes puros son:

A B C
ETANOL 16.8958 3795.17 230.918
TOLUENO 13.9320 3096.96 217.625

saty — _ i
In(P%) = A e e (4)
3.- Seleccione la ecuacidon modelo: ecuacion de Wilson
Obtenga los coeficientes de actividad de cada componente a esa T con la ecuacion de Wilson.

Ecuaciones de Wilson:

Ay Azq
Iny, = —In(x; + x,A;,)+ i, ' 5
n V1 n(x1 X3 1,2) X2 <x1 + szl.Z X + x1A2,1 ( )
A, Az
Iny, = —In(x, + xA,,) — o, : i
ny, n(xZ *1 2'1) %1 (x1 + XAz X+ XA ©
vj —aij P
Ay = V—i exp% i#]) 7

Constantes de Wilson:
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a1z = 1556.45 a21=210.52 cal/mol  (datos de la literatura)

Etanol (1) V1 =58.68
Tolueno (2) V2 =106.85

Donde Viy V2en cm3/mol

4.- Con la ecuacion (3) calcule la presion total P

5.- Si ésta es aproximadamente igual a la P dada, entonces T es la buscada. En caso contrario
suponer otra T e iniciar de nuevo los célculos hasta que coincidan las P. Forma alternativa:
resuelva el sistema de ecuaciones (3) y (4) para T. De esta forma se completa la tabla siguiente:

A, Ayq Y1 Y2 P°i (kPa) pP°2 T (°C/°K) =0
X1 (kPa)

0.1 | 0.20365 | 0.4084 | 4.56157 | 1.03304 | 129.654 | 45.3726 | 84.533/358 | 0.0018

0.2 | 0.19848 | 0.4069 | 2.99889 | 1.11401 | 110.428 | 39.4060 | 80.38/353.4 | 0.0259

0.3 | 0.19659 | 0.4064 | 2.21392 | 1.23328 | 104.016 | 37.3871 | 78.86/351.9 | 0.0360

0.4 | 0.19555 | 0.4061 | 1.76171 | 1.39526 | 100.648 | 36.3206 | 78.03/351.0 | 0.0058

0.5 | 0.19485 | 0.4059 | 1.47622 | 1.61302 | 98.3884 | 35.6022 | 77.46/350.5 | 0.0098

0.6 | 0.19429 | 0.4058 | 1.28591 | 1.91028 | 96.6347 | 35.0434 | 77.01/350.0 | 0.0100

0.7 | 0.19386 | 0.4056 | 1.15625 | 2.32846 | 95.3272 | 34.6258 | 76.77/349.7 | 0.0175

0.8 | 0.19368 | 0.4056 | 1.06970 | 2.94261 | 94.7550 | 34.4429 | 76.52/349.5 | 0.0329

0.9 | 0.19403 | 0.4057 | 1.01807 | 3.89829 | 95.8254 | 34.7850 | 76.8/349.8 | 0.0367

Para los componentes puros:
X1=1 T burbuja=78.4°C/351.6°K X1=0 T burbuja=110.8°C/383.8°K

Para la mezcla a diferentes concentraciones se muestran las temperaturas de burbuja en la
columna 8 de la tabla anterior.

Célculo de latemperatura de rocio

El procedimiento para el célculo de la temperatura de rocio es un poco mas complicado iniciando
con un sistema como vapor saturado con la composicion global y1=z1 y una presion P. Esto se
debe a que las ecuaciones de correlacion de la energia de Gibbs en exceso (Wilson, Margules,
Van Laar) son funciones de x (composicién del liquido) y no de y (composicion del vapor). Si se

56



sabe que el sistema en estudio es ideal, entonces simplemente elimine los coeficientes de
actividad en las ecuaciones 2 y 3.

Procedimiento:

1. Asuma que y1=z1

2. Calcule las temperaturas de saturacion T;* de cada uno de los componentes puros a
la presion P.

3. Suponga un valor de x y calcule Tponderada=Tp
Tp = xlTiat + sziat

4.A T, calcule las constantes de Wilson

Moy Ay
5. Con las ecuaciones de Wilson calcule los coeficientes de actividad Y; y Y,

6. Calcule las presiones de vapor Pi* y P3** de los componentes puros a T,
P;at

7.Calcule «= psat
1

8. Recalcule P§* con la ecuacién
t _ P

P = ———

1Y1tx272a

9.Recalcule T§* con la ecuacion de Antoine ala P§* recalculada

10. Compare la T{* recalculada con Tr del paso 3. Si T{* # T, inicie desde el paso 4
con Tp = T§™ hasta que converjan.
_ anphi™

11. Si Tp = T§* calcule y, = ——, Y compare con y; dato.

Si y,calculada = y, dato entonces, la x; y la ultima T, son las soluciones, es decir

Trocio =Tp Yy x4 €Slacomposicion de la primera gota de liquido en equilibrio con el
vapor que tiene la composicion y;.

12. Si y;calculada # y, dato entonces suponer otro valor de x; e iniciar de nuevo todo
el proceso desde el paso 3.

Para este célculo vea la opcion 14 del men principal de MATLAB. Los resultados se
muestran en la tabla siguiente.
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TEMPERATURA DE ROCIO

yi=1 T rocio=78.4°C/351.6°K

y1=0 T rocio=110.8°C/383.8°K

y1 Ay, Asq Y1 Y2 P°1 (kPa) | P°2 (kPa) | T (°C/K) ~ 1
0.1 | 0.2308087 | 0.4153231 | 4.2912342 | 1.0297889 | 280.931204 | 89.285528 | 106.2/379.2 | 1.00021
0.2 | 0.2230063 | 0.4133958 | 2.9112489 | 1.1058291 | 227.42985 | 74.237220 | 99.99/372.9 | 1.018
0.3 | 0.2161193 | 0.4115455 | 2.1836003 | 1.2220047 | 187.42027 | 62.675785 | 94.5/367.5 | 1.0003
0.4 | 0.208675 | 0.4096973 | 1.751649 | 1.3839688 | 150.82855 | 51.813184 | 88.5/361.55 | 1.0012
0.5 | 0.2021149 | 0.4079322 | 1.4732324 | 1.6042089 | 123.67495 | 43.53022 | 83.33/356.3 | 1.0035
0.6 | 0.1971328 | 0.4065574 | 1.2852599 | 1.9054962 | 105.83902 | 37.962754 | 79.3/352.3 | 1.0072
0.7 | 0.1942737 | 0.4057549 | 1.1561955 | 2.3274846 | 96.596072 | 35.031028 |  77/350 1.0078
0.8 | 0.1936527 | 0.4055792 | 1.069700 | 2.9426988 | 94.67894966 | 34.418555 | 76.5/349.5 | 1.00045
0.9 | 0.1942861 | 0.4057584 | 1.0180697 | 3.8968763 | 96.634743 | 35.04336 | 77.01/350.01 | 1.0011
x, |0 0.1 02 |03 |04 |05 |06 |07 |08 |09 |1

Tou’C | 110.8 | 84.533 | 80.38 | 78.86 | 78.03 | 77.46 | 77.01 | 76.77 | 76.52 | 76.8 | 78.4

y, |0 0.1 02 |03 |04 |05 |06 |07 |08 |09 |1

Troco | 110.8 | 106.2 | 99.99 | 945 | 8855|833 |79.3 | 77.00 | 76,5 | 77.01 | 78.4

NOTA: Estos pares de x1 y y1 no estan en equilibrio.

Si graficamos T vs x; y luego T vs y; sobre los mismos ejes coordenados, se obtiene la curva de
ebullicion que se muestra en la figura siguiente:

Curva de ebullicion del sistema etanol/tolueno

115 |
110
105
100N

as

Temperatura ('C)

lsl

85

an

75

0.G
LITR S

T-x1

Tyl

58




Observaciones:

1. Una solucién 0.2 molar tendria una temperatura de inicio de ebullicion (T de burbuja) de 80.2
C y wuna temperatura de final de ebullicion (T de rocio) de 100 C.

2. Esta solucion de concentracion x; = 0.2 estara en equilibrio con su vapor que tiene una
concentracién vy, = 0.57 apréximadamente.

3. La figura de la curva de equilibrio muestra que el sistema presenta un azeo6tropo donde
x1=y; = 0.80.

Calculo de GE para el sistema Etanol — Tolueno y evaluacién de la consistencia
termodindmica de los datos experimentales.

Los datos de las columnas 6,7 y 8 de la tabla siguiente se obtuvieron con la ecuacion
Gfp = RT(x4InY; + x,InY>)

Para calcular las fracciones molares del vapor que esta en equilibrio con el liquido de
concentracion x; con temperatura de burbuja, coeficiente de fugacidad y la presion
conocidas, se procede de la forma siguiente:

i) Calcule las presiones de saturacion de cada componente a la temperatura de burbuja.
ii)Con la ecuacién de Raoult modificada calcule las y; de equilibrio:

YiP =X, F)isat > y, = P

t P

O bien pueden leerse directamente del diagrama de ebullicién si se dispone de éste, como se
sefial6 en la observacion 2.

Los resultados se muestran en la columna 3 de la tabla siguiente:
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TK [xi] vt InY, InY, GE/RT | GE/X:X2RT | GE (J/mol)
3838 | 0| O 0 0 0
357.53 | 0. | 0.4 | 1.5176671 | 0.0325012
3 1] 7 6 7 0.181017 | 2.0113 |538078348
353.38 | 0. | 0.5 | 1.0982437 | 0.1079580 1.9125937 | 899.07247
2 | 7 2 4 0.306015 5 4
351.86 | 0. | 0.6 | 0.7947655 | 0.2096798 1126.8648
3|0 6 8 0.385205 | 1.834309 6
351.03 | 0. | 0.6 | 0.5662836 | 0.3330809 1244.3189
4| 4 8 9 0.426361 | 1.776504 8
350.46 | 0. | 0.6 | 0.3894819 | 0.4781065 1263.9561
5| 6 9 2 0.433794 | 1.735176 8
350.01 | 0. | 0.7 | 0.2514632 | 0.6472519 1192.4470
6| 0 9 2 0.409778 | 1.707408 7
349.67 | 0. | 0.7 | 0.1451776 | 0.8452071 1032.5812
71 2 9 5 0.355186 | 1.691361 5
34952 | 0. | 0.8 | 0.0673775 | 1.0792978
8 8 9 0.269761 | 1.686006 | 783.90099
349.8 | 0. | 0.8 | 0.0179124 | 1.3605372 | 0.1521749
9| 8 4 1 2 1.690832 | 442.56076
3516 |1 | 1 0 0 0

La representacion grafica de los datos mostrada en la figura siguiente, sugiere que la energia libre
de Gibbs puede reducirse a una expresion sencilla lineal.

Trazando la mejor recta de ajuste se obtienen las constantes de Margules:

A= 1.9759

y

A21=1.590
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(,E JRT%1x2 vs x1
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También se pueden obtener construyendo por minimos cuadrados la ecuacion de la recta que mejor

. GE
se ajuste a los datos: T Ay1x, + Aqyx,, €l resultado es
142

GE
X1X2RT

= 1.590x, + 1.9759x,

Aplicando las ecuaciones de Margules para el calculo de InY; yInY, con el uso de las constantes
A1=1.9759 y A= 1.59:

Iny; = xzz(A12 + 2(Az1 — Ag3)x4)

InY, = X12(A21 + 2(A12 — A31)x3)

X InY1
0 1.98
0.1 1.54062
0.2 1.16736
0.3 0.85554
0.4 0.60048
0.5 0.3975
0.6 0.24192
0.7 0.12906
0.8 0.05424
0.9 0.01278

1 0

Los resultados se muestran en las tablas siguientes:

X InY2
0 0
0.1 0.02292
0.2 0.08856
0.3 0.19224
04 0.32928
0.5 0.495
0.6 0.68472
0.7 0.89376
0.8 1.11744
0.9 1.35108
1 1.59
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Ecuacion reducida de Margules: = 1.590x; + 1.9759x,

X1X2RT

Con esta ecuacion y las de Margules para los coeficientes de actividad se pueden calcular éstos y la
energia de Gibbs en exceso para cualesquiera otras concentraciones de la solucion. Por ejemplo para
la solucién con 35 % mol de etanol los resultados son:

E
=7 = (035)(0.65)[1.590(0.35) + 1.9759(0.65)] = 0.4187899
InY, =x2(Ay, + 2(Ay1 — A12)x,) = 0.652(1.9759 + 2(1.590 — 1.9759)0.35) = 0.7207
¥, = 2.05585

Se trazan las graficas de las correlaciones de los datos anteriores como se muestra en la figura de
la pagina siguiente.

MENER GF [X1XzRT =-0.3861x + 1.9759
b"‘-‘—-—._-_-1:'_-_-_“_-_-_--
--'-__-—I—-_
-_-_-_-‘-‘—'-_
?"—-—-_.___._L-_._______‘
L-_-'-_‘—-—-.
g 1 v 078xc 4B 54t - al7ax + 198

N

\ /'ﬂ"-“E = -0.78%% + 2.37x3 - 3E-13x
//I
—

0.5 -G*fRF =-1—?—:i¢51€—+—1—:16?—2r-m~¢ﬂ9— ,
\‘\“‘-\; \‘

) 01 0.2 0.3 04 0.5 0.6 0.7 0.8 0.9 1
X1
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Ejemplo 2.10

La tabla siguiente muestra los datos de equilibrio del sistema binario Etanol (1) / Agua (2) a presién
constante de 92.92 kPa obtenida por estudiantes del ITTG:

., o X1 Y1
Solucion Tee liquido Vapor
1 77 1 1
2 78 0.55101719 0.95481803
3 80 0.31517229 0.74610974
4 82 0.16980949 0.55101719
5 90 0.07123924 0.38481151
6 08 0 0
Estime la energia libre de Gibbs en exceso de la solucién a varias concentraciones.
Solucién
Célculo de los datos necesarios para la concentracién de Agua.
., X2 Y2
| ToO
Solucion c Liquido Vapor
1 77 0 0
2 78 0.4489828 0.045182
3 80 0.6848277 0.2538903
4 82 0.8301905 0.4489828
5 90 0.9287608 0.6151885
6 98 1 1

Célculo de las presiones de vapor de los componentes puros:

Para esto se aplicard la ecuacién de Antoine.
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Ecuacion de Antoine:

In P/ Kpa= A— B
T/rPC+C
Coeficientes para la ecuacion de Antoine
A B C
H20 16.8958 3795.17 230.918
Etanol 16.3872 3885.7 230.17

Los resultados se muestran en la cuarta columna de las tablas de abajo.

Aplicando la ley de Raoult modificada, calculamos los coeficientes de actividad con los datos

experimentales:

y,P=x7,P™

Vi

y;P

Xi PI sat

Los resultados son los que se muestran en la quinta columna de las tablas.

P Etanol kPa X1 Etanol yl Etanol Plsat Etanol kPa 7/ 1 Etanol
92.9256 1 1 96.5960722 0.96200185
92.9256 0.55101719 0.95481803 100.527995 1.60178351
92.9256 0.31517229 0.74610974 108.794702 2.0220054
92.9256 0.16980949 0.55101719 117.622323 2.56359149
92.9256 0.07123924 0.38481151 159.145604 3.15405658
92.9256 0 0 212.183837
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P Agua Kpa X2 Agua y2 Agua stat Agua Kpa 7/2 Agua
92.9256 0 0 41.980349
92.9256 0.44898281 0.04518197 43.739448 0.21379499
92.9256 0.68482771 0.25389026 47.4441804 0.72613463
92.9256 0.83019051 0.44898281 51.4091186 0.97756842
92.9256 0.92876076 0.61518849 70.1639709 0.87725441
92.9256 1 1 94.3197408 0.98521899

A partir de los coeficientes de actividad se calcula la Energia Libre de Gibbs de Exceso GE
aplicando la ecuacién

GE
—=X-Iny+X%,-Iny,

RT
Los resultados se muestran en la tabla siguiente:
| | GE
T °K n y1 n y2 GE/RT m GE (KJ/mol)
350 -0.03873891 -0.03873891 -112.726344
351 0.4711177 -1.54273773 -0.43306877 -1.750499571 -1263.78736
353 0.70408979 -0.32001985 0.00275113 0.012746235 8.07413462
355 0.9414092 -0.022687 0.14102568 1.000365019 416.233071
363 1.14868943 -0.13095824 -0.03979711 -0.601489953 -120.106962
371 -0.01489133 -0.01489133 -45.9322334
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Conclusiones:

Con los datos obtenidos experimentalmente en el laboratorio, fue posible obtener para la
mezcla binaria etanol —agua a una presién de 92.92 kPa las propiedades termodinamicas
representativas del sistema como las presiones parciales, los coeficientes de actividad y
la Energia libre de Gibbs de exceso.

La mezcla no se comporta de acuerdo a ley de Raoult y presenta una desviacion positiva
tal como se puede comprobar al observar que la presion de vapor del componente etanol
es mayor que la que predice la ley de Raoult. También la energia libre de Gibbs en exceso
muestra la desviacion de la idealidad.

Actividad 2.5

I. A Una temperatura de 45 °C y 40.25 kPa de presion total, una fase vapor que contiene 43.4 % mol
de etanol y 56.6 % de benceno esta en equilibrio con una fase liquida que contiene 61.6 % mol de
benceno. El sistema forma un azeotropo a 45 °C. Suponiendo que exista muy poca interaccién
molecular, determine la composicién del azedtropo y la presion total del sistema azeotrdpico. La
presion de vapor del etanol puro y del benceno puro a 45 C son 22.9 y 29.6 kPa respectivamente.

Procedimiento de solucién:

1. Suponiendo que el vapor se comporta idealmente y que es aplicable la ley de Raoult modificada,

L 0 _ .
Vi X P| =Y, PT , se calculan los coeficientes de actividad de los dos componentes usando las
composiciones dadas.

2. Con las ecuaciones de Van Laar:

2

Ax? B
% y |og Y, = %
B A

Resolviendo estas ecuaciones se obtienen las expresiones de A y B.

logy, =

2 2

X, 1097, y B=logy, 1_|_X1|0971

A=logy,| 1+
¥, log 7, X, 109 7,
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Con las cuales se calculan las constantes de Van Laar Ay B y con estos valores se calculan los
coeficientes de actividad a otras concentraciones usando las ecuaciones de Van Laar.

PO
P = X,P +%,7,PY; SR V!
X7h 2V Y1 X171P10+X272P20

3. En el azeotropo la composicion de las dos fases, liquida y vapor, son iguales y por lo tanto

X =Y, Y X,=Y,.De laecuacion de Raoult modificada se obtiene que

o_nh 4
R

y ﬁ=72pzo -1
x B

, , [0] 0 , .
4. De aqui que en el azeotropo PT = 7/1P1 = }/2P2 . Para calcular PT en el azedtropo se sigue
un procedimiento de prueba y error hasta satisfacer la ecuacién anterior: Supéngase un valor

de X; y calculese los coeficientes de actividad y junto con las presiones de vapor pruebe si se

cumple la ecuacion de PT. Si es asi, entonces el valor de x1 es la composicion del estado

azeotrépico y PT es la presién correspondiente.

En caso contrario suponga otro valor de xi1 repita el procedimiento hasta satisfacer la condicién

de convergencia.

Il. Los datos de la siguiente tabla son valores experimentales de VE (volumen en exceso) para
la mezcla liquida binaria de 1,3 dioxano (1) / isooctano (2) a 298.15 °C y 1 atm.

(a) Determine de los datos los valores numéricos de los parametros a, b, ¢ en las ecuaciones

de correlacion

VE = x;x,(a + bx; + cx?)

(b) Precise los resultados del inciso (a) al maximo valor de VE ¢En qué valor de x1 ocurre
esto?

SUGERENCIAS:

1. Utilice el método de minimos cuadrados para obtener los parametros a, b y c.
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Para obtener el valor maximo de VE aplique la teoria de maximos y minimos del calculo
diferencial (Matematicas I).

VE cm3/mol X2
0.875 0.97285
2.656 0.90671
4.174 0.8251
5.345 0.6721
5.317 0.59756
4.211 0.43311
3.471 0.36872
3.217 0.36767
2.764 0.30016
2.529 0.27208
1.907 0.22486
1.981 0.20757
1.384 0.17046
0.984 0.13165
0.376 0.06713
0.1 0.01767

Calculos con MATLAB

Célculo de la temperatura de burbuja: Opcién 42
Al introducir los datos y dar click en OK:

[el Ingres,.. = = .
‘

| Prawion (17) an Kpa
| ‘!Ul a3 |

| Conute.Antoineg A con 1* wn Kpe

| |16 8968,13 8220 [
‘

| Consle. Antoine 13 con T en K

| |(3795.17.2056.93) \

| Conslu.Anloine C
\
| [220 918,217 6285) \

| 012 Witson en cal/imol
| 11656 45 [

| 821 Wison

| 710 52 [
vol 0ap V1 an om3(mol

| [50 60 [

| vol osp V2

| [106.05 ‘
:'lllll o el X1

i‘o 40 ‘

(=19 Cancel




LA TEMPERATURA DE BURBUJA EN KELVIN COM FRACCIONES MOLARES x1= 0.4, y y1=

0.699922 ES 351.181:

oK

Respuesta: La temperatura de burbuja es 351.2 °K. Esta solucién empezara a hervir a
351.2 K a una presién aplicada de 101.314 kPa.

Célculo de latemperatura de Rocio
Del menu general selecciona la opcion 43:
Después de dar click en Ok se obtiene:

FRet i (17) oo M pn
[104 30|

Do Ao e Al Con P.en Ko
[rmarze

e bon Aribea b 1 smars T i K
|[a00m a1

LEO0R I8 AMO NN 21

|-60 4000

Bonwie. Ao AR

|10 mans

Coan b Ayhs e W3

|awns. aa

RO08 18 AN KN X

-30 0074

RNV oy n gt Arrved

[rradn

Ve

1351 00

harall LU R TIR L T CT ]

TE .

vl o VR

lll ar

(ST Cancet

LA TEMPERATURA DE ROCIO EN KELVIM CON FRACCIOMES MOLARES y1=04, yx1=

0.202 ES 361.578:

0K

Respuesta: la temperatura de rocio es de 361.578 K.

La solucién de n-propanol-agua con una fraccién molar de 0.40 tiene un inicio de ebullicion de 351.2
K (T de burbuja) y un final de ebullicién de 361.578 K (T de rocio) a una presién de 101.314 kPa. Si
esta solucién a la concentracion de 0.40 y presion 101.314 kPa se sometiera a una temperatura
diferente pero entre estas dos Ultimas se separaria en dos fases: una liquida y otra de vapor, ambas
en equilibrio pero a concentraciones diferentes entre si y diferentes a la concentracion global (0.40).
Excepto si la solucién a estas condiciones tiene un punto de azeotropia en el cual las dos fases
tienen la misma concentracion.

Célculo de la presion de ebullicion de equilibrio.
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Dada la presién de ebullicion P1 de una solucidn de concentracion x1 a una temperatura de
ebulliciébn T1 y las presiones de vapor de los componentes PV1 Y PV2, se desea calcular la
presion, P2, a la que herviria a T1 la solucién con una concentracion diferente, xx1, usando
el modelo de Van Laar.

Solucion:
Del “menuMORGAN.cmd” selecciona la opcion 30, ingresa los datos y presiona OK:

(4] Ingres.. — o HEM |

Presién (1) en Kpa
[& 14] |

Temperaturas Tan K
|3:m 15 |

%1
||| 5282 |

1
ru.uuu:» |

wui

U 2D |

ClasAMTOINE rrofis vl lil A
||,'|'L'-.5'|"|15 G027 208.50] |

Cham AR TOINE s wlatil B
[115.2072 3805.70 230.17) |

oK Cancel

Introduce los datos y da click en OK:

0 Resultados = =

LA PRESION DE EQUILIBRIO P2 EN KPa ¥ L& FRACCION MOLAR DEL LIQUIDO x ¥ LA
DELVAPOR y 30N: 68.004 Y 07255 Y 0807015

0K

Respuesta: Una solucion de concentracion 0.7255 molar hervira a 333.15 K a una presion de
68.004 kPa y estara en equilibrio con un vapor cuya fraccién molar es 0.907015.

Célculo de la ecuacién de la energia libre de Gibbs en exceso con el modelo de Margules
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Del menu general seleccionala opcién 25y te aparece la ventana siguiente:

presicnes(kpa)
@s,ﬁ?.gz4,?u.zzg,?2.532,54.5521|

fraccion molar lig
|[EI-.EI-DEI-I]- 0.1685 0.2167 0.3035 0.51

fraccion vap
|[EI-.EI-DEI-I]- 0.5714 0.5268 0.5943 I}.?|

Temperatura (K}
|333.1 5

CtesAntoine(1) A
|[1E.5?55 3638.27 239.500)

Ctes Antoine (2) B
|[1E.35?2 3885.70 230.17]

0K Cancel

Ingresa los datos y presiona OK:

LA ECUACION REDUCIDA DE LA ENERGIA EN EXCESO ES GE/(RTx1x2)= 0.68276 x1 +

0475244 »2

Respuesta: La ecuacion reducida de la energia libre de Gibbs con Margules es:

GE
RTx1x2

= Alel + A12x2 =0. 4752x1 + 0. 6828x2

Con esta ecuacion se puede calcular las energia libre de Gibbs (G%) de este sistema binario
para cada una de las concentraciones (x;).

La gréfica obtenida se muestra en la siguiente figura:
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Con larectaroja se encuentran los parametros de Margules: A4, cuando x; =0 y Ay,
cuando x; = 1.

Otro caso:
SISTEMA: n-Propanol (1)/ Agua (2)

Ampliacion de los datos de equilibrio y célculo de la energia libre de Gibbs en exceso en todo el
rango de composicion a P cte., por el método de la ley de Rauolt modificada y las ecuaciones de
Margules y verificacion de la consistencia termodinamica de los datos experimentales.

DATOS:
P =101,314 kPa

COMPOSICION DE LAS FASES LIQUIDA Y VAPOR EN EQUILIBRIO:
x1 =0.0750 0.1790 0.4820 0.7120 0.8500

y1=0.3750 0.3880 0.4380 0.5600 0.6850
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TEMPERATURAS DE EQUILIBRIO:

T = 362.2000 361.1000 360.9500 362.3500 364.8500 (EN KELVIN)

SOLUCION:

Del menuMORGAN.cmd selecciona la opcidn 22, ingresa los datos y presiona OK

NOTA: Ampliacién de los datos de equilibrio y calculo de la energia libre de Gibbs en exceso
en todo el rango de composicién a P cte., por el método de la ley de Rauolt modificada y las
ecuaciones de Margules y verificacion de la consistencia termodinamica.

LOS DATOS POR DEFAULT SON DEL SISTEMA n-propanol(1)/agua(2)
P = 101.314 en kPa
COMPOSICION DE LA FASE LIQUIDA
x1= 0.0750 0.1790 0.4820 0.7120 0.8500
COMPOSICION DE LA FASE VAPOR
y1=0.3750 0.3880 0.4380 0.5600 0.6850
TEMPERATURAS EN K
T =362.2000 361.1000 360.9500 362.3500 364.8500
COEFICIENTES DE AVTIVIDAD CAi EXPERIMENTALES:
CA1=6.8312 3.0937 1.3048 1.0682 0.9924
CA2=1.0215 1.1754 1.7206 2.2965 2.8718
CONSTANTES DE MARGULES
Al2 =2.4917 A21 =0.9279
COEFICIENTES DE ACTIVIDAD CON MARGULES
CCA1=6.8984 3.6773 1.3023 1.0222 0.9963
CCA2=1.0217 1.1185 1.8075 2.5270 2.7439
Ecuacidn reducida:
GE/RTx1x2=A21x1+A12x2=0.9279 x1+2.4917 X,
RESIDUOS Rd:

Rd =0.0095 0.2224 -0.0512 -0.1397 0.0494
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NOTA: Esta Rd se calculacon laférmula: Rd =In (:—1) —In (ﬁ)
2

Y2

Donde el asterisco significa que es dato experimental.

Grafica de correlacion

GE/(RTx1x2)

CONSISTENCIA n-PROPANOL-AGUA

0.4 T

02 * .

Rd
*

%
*

_02 | | 1 | 1
0 0.1 0.2 0.3 0.4 0.5 0.6 0.7 0.8 0.9

x1

Esta Ultima gréafica ensefia que los datos experimentales para valores de Rd menores de 0.4
muestran un alto grado de consistencia termodinamica.

Ejemplo 2.11: Célculo de presion de burbujay de rocio para sistemas multicomponentes
usando los diagramas de DePriester.
Para una mezcla de mol 10% de metano, 20% mol etano y 70% mol de propano a 60(°F),
determine, usando los diagramas de DePriester,

a. La presion del punto de rocio

b. La presién del punto de burbuja.
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Figura 13.5; Valores & para sistemas de hidroearburos lgoros, Intervalo de tompoera-
tura elevada. (Reprodueido con pormiso de O, L. DePriester, Chem, Eng. Progr. Symp.
Ser. No. 7, vol. 49, p. 42, 1953.)

Célculo de la presion de rocio
Para el célculo de la presion de rocio suponemos que todo el sistema se encuentra en la fase de

vapor saturado.
Entonces y, +y, +y; = 1y este vapor estara en equilibrio con un liquido saturado cuya

composicién sera x; y por lo tanto x; + x, + x; = 1.
La constante de equilibrio se define como: K; = % , luego entonces la presién de rocio sera aquella
i

en la cual se satisface la ecuacion Z% =1.
i

De las graficas anteriores a 60 F:
Para encontrar las K; en las graficas de DePriester una con una recta la temperatura (escala

derecha) con la presién (escala izquierda) y lea las K; de cada componente.
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P=200Psia P=150psia

Especies Vi K; yi/K,- K; yi/Ki
Metano 0.10 11.5 0.0086 15 0.0066
Etano 0.20 2 0.10 2.6 0.076
Propano 0.70 0.61 1.14 0.78 0.8974

Vi 1.2561 0.9800
7k,

La presién de rocio esta entre 150 y 200 psia.

Interpolacion

150 - 0.9800
X= - 1
200 - 1.2565
X =153.62

Respuesta: La presion de rocio para este sistema de tres componentes a 60 F es de 153.62 psia.

Célculo de la presiéon de burbuja
Se supone que el sistema se encuentra como liquido saturado.
En este caso la solucidn sera cuando se satisface la ecuacion: Y x;K; = 1

P=420psia
P=350Psia P=400psia
ESpecieS X Ki xl-Kl- Ki xiKl- Ki xiKl-
Metano  0.10 5.9 0.59 5.3 0.53 5 0.50
Etano 0.20 1.2 0.24 1.2 0.24 1.12 0.224
Propano 0.70 0.4 0.245 0.36 0.252 0.35 0.245
Z x;K; 1.075 0.965
1.022

La tabla anterior nos muestra que la presion de burbuja esta entre 400 y 420 psia.



Interpolacion.

400 - 1.02
X - 1
420 - 0.965

X=407.965
Respuesta: la presion de burbuja es 407.965 psia

Actividad 2.6

Para una mezcla de mol 30% de metano, 30% mol etano y 40% mol de propano a 60(°F),

determine:
a. La presién del punto de rocio
b. La presién del punto de burbuja.

Llegamos a la conclusién a que las dos especies primeras (metano y etano) son mas volatiles que
el dltimo (propano) entonces como estan en mayor concentracion hace que la presion sea demasiada

alta.
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INTRODUCCION

“El ingeniero quimico debe ser capaz de describir mediante modelos teoricos los procesos
de separacion y los reactores, para asi saber operarlos, controlarlos, disefiarlos,
seleccionarlos u optimizarlos. Fisicoquimica | introduce conceptos fundamentales como la
fugacidad, el coeficiente de fugacidad, las relaciones termodinamicas, las propiedades
residuales y de exceso, la actividad, las leyes de Raoult, Raoult-Modificada y de Henry, y los
diagramas de fases. Dichas bases teéricas son imperativas para determinar
experimentalmente o estimar tedricamente los pardmetros involucrados en los balances de
masa, energia y momentum que describen mateméticamente los equipos en que se realizan
separaciones y/o reacciones.”

Competencia de la unidad: Describir, construir y aplicar los diagramas de equilibrio de
sistemas binarios en los diferentes tipos de equilibrio, como son: ELV, ELL, ELS Y ESV.

3.1 Equilibrio Liquido-vapor (ELV). (Concepto y criterios de equilibrio fisico.
Ley de Raoult. Ley de Henry, modelos de solucién).

Criterios de equilibrio
Competencia: Especificar los criterios que definen a un sistema en equilibrio

El equilibrio esta definido como un estado tal que al sufrir una pequefia perturbacion mecénica de
condiciones externas, este regresara a su estado inicial. El equilibrio se relaciono con la entropia y
la energia libre de Gibbs en unidades anteriores.

Dentro de cualquier sistema cerrado donde existen las fases, cada fase es realmente un sistema
abierto, pues puede cambiar en la composicion o en masa, aunque el sistema cerrado total debe
tener una composicién y una masa totales constantes. Para que exista el equilibrio en el sistema
total, es necesario que exista el equilibrio en cada fase dentro del
sistema. Si las condiciones normales de temperatura y presién se mantienen constantes, entonces
el cambio en energia libre debe ser cero si no se realiza trabajo alguno debido a fuerzas externas.

El cambio en la energia libre para cualquier sistema de n-componentes y j-fases es

]

dG = 3 (= 5,dT +V,dP + £¥dn® + ...+ 4Vdn(") (3.1)
J

Una condicion esencial y matematicamente suficiente para el equilibrio es:

@ _ ()
3
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Es decir, el potencial quimico de cualquier componente dado es el mismo en cada fase en el
equilibrio.

En el equilibrio a temperatura y presion constante,

dG=> pMdn' + ...+ g"dn!” =0 (3.2)
j

Segun lo indicado anteriormente, esto se puede especificar en términos de fugacidades puesto que

d,Lli = RT('” fl), que al ser sustituido en la ecuacion (3.2) y de ser solucionado se

demuestra que:

............................. (3.3)

Asi la fugacidad de cada componente debe ser idéntica en cada fase. Este criterio es ciertamente
mas Util que el del potencial quimico. Ademas, el criterio de equilibrio puede ser escrito en términos
de actividad, ya que la fugacidad es simplemente el producto de la actividad y la fugacidad en el
estado-estandar.

Actividad 3.1 Dada la descripcidon de un sistema de varias fases determinar la direccién del
equilibrio en base alos criterios de equilibrio estudiados.

1. ¢Como se define un estado de equilibrio?

2. Bajo qué condiciones un sistema de varias fases se encuentra en equilibrio.

3. Siun sistema de varias fases en equilibrio cambia de estado de equilibrio, ¢la composicion
de las fases pueden cambiar o no?

4. Un sistema de varias fases estd en equilibrio. ¢la composicion de un componente i es la
misma en todas las fases?

5. Un cristal de ICN se pone en contacto con agua liquida pura y se mantiene el sistema a 25
0C y 1 atm. Finalmente se forma una disolucién saturada y parte del ICN permanece sin
disolver. Al comienzo del proceso, ¢es el .y mayor en el sélido que en el agua pura?, ¢,Qué
ocurre con y,cy en cada fase al disolverse el cristal?

6. La presion de vapor de equilibrio para el agua a 25 °C es 24 torr. Indique si el potencial
guimico del agua a 25 °C y 20 torr es menor, mayor o igual al del agua vaporizadaa Ty P.
En otras palabras, ¢ parte del agua se evapora o parte del vapor se condensa?

7. Explique por qué la condicion de igualdad de potenciales quimicos para el hielo en equilibrio
con agua liquida a 0 °C y 1 atm es equivalente a AG=0 para H,0, = H,0;.

8. ¢Menciona los criterios de equilibrio de fases?



Regla de las fases

Competencia: Aplicar laregla de las fases de Gibbs para determinar el nimero de variables
que deben fijarse para un sistema en equilibrio.

Gibbs en 1875 propuso su regla de las fases que gobierna el niumero de las variables intensivas que
pueden variar en cualquier sistema de equilibrio sin cambiar el nimero de fases o el numero de los
componentes que estaran presentes en un sistema dado. Este numero de variables que pueden
variar sin cambiar el nimero de fases o componentes se conoce como el nUmero de grados de
libertad o varianza V del sistema.

Para cualquier fase el cambio de la energia libre de Gibbs se puede escribir como
1
dG = fi(T, P,,u(),....,,u(")):O (3.4)

Asi, el nimero de propiedades intensivas que pueden ser variadas en cualquier fase ¢; de
componentes C es el nUmero de componentes més 2.

Si la ecuacion (3.4) se escribe para cada fase ¢jcon C+ 2 variables, la solucion de las ecuaciones
cedera valores para solo ¢ (nimero de fases) variables. Asi las variables de C +2—¢ no son fijas
ni los grados de libertad V.

La regla de las fases: V=C+2—-¢
(3.5)

La regla de las fases permite el calculo del nimero de las variables intensivas que se pueden fijar
independientemente en cualquier sistema de equilibrio mientras que la temperatura, la presion, y el
potencial quimico sean variables significativas. En sistemas donde el comportamiento PVT es
también dependiente de otra variable tal como la tensién superficial, debe afiadirse otra variable y
V =C+3—¢. Se conocen casos de hasta dos variables adicionales, pero no son, por lo general,

importantes para determinaciones de equilibrio de fase.

En la regla de las fases, el numero de componentes a usar esta definido como el menor nUmero de
compuestos quimicos independientes con los cuales el sistema puede ser creado. Esto llega a ser
importante donde estan implicadas las reacciones quimicas. Por ejemplo, si un sistema que consiste

en CHgoH, H,,y CO esta en equilibrio, el nimero de componentes es solamente uno, ya que la

reaccion quimica que esta ocurriendo es CO +2H, — CH,OH .

En este curso solamente se considerara las situaciones de equilibrio sin reacciones quimicas. El
curso de Fisicoguimica Il considerara sistemas con reacciones quimicas.

La regla de las fases puede ser aplicada a cualquier sistema en equilibrio, y el nimero de grados de
libertad puede variar de cero (p.ej., el punto triple del agua donde C =1y ¢ = 3) hasta el nimero

de componentes més 1 (p.€j., el agua liquida, donde C =1y ¢ =1).



Ejemplo 3.1 Aplicar la regla de las fases para determinar el grado de libertad disponible para
un sistema en equilibrio.

Determine el nimero de grados de libertad para cada uno de los casos siguientes, donde cada fase
esta en equilibrio con el resto de las fases y no ocurren reacciones quimicas.

(a) El benceno y el tolueno estan experimentando una destilacién simple a una presion de 1 atm.
Usando la ecuacion (3.5).

V=C+2-¢
C=2 ¢ = 2(liquido y vapor)

Por lo tanto V =2+2—-2=2, solamente la presion esta definida; asi los grados de libertad
disponibles es 1, la temperatura o la composicion de cualquier fase.

(b) Se realiza una extraccion de una mezcla binaria con un solvente puro soluble solamente en uno
de los componentes con una presion de 1 atmésfera y temperatura ambiente.

c=3 ¢ = 2(ambos liquidos )

Por lotanto V =3+ 2—2 =3, pero la presion y la temperatura son fijas; asi s6lo 1 grado de libertad
esta disponible, la composicién de cualquier fase hinaria.

(c) Adsorcion del metano gaseoso de una mezcla con aire en un adsorbente sélido a presion
ambiente y una temperatura fija.

C =3(dos gases y un solido)
¢ = 2(gas y solido)

Por lo tanto V =3+2—2=3, pero la presion y la temperatura estan fijos, dejando 1 grado de
libertad disponible, la concentracién de metano adsorbido o de metano en el aire.

Equilibrio liquido-vapor de mezclas binarias miscibles. Soluciones ideales

Competencia: Aplicar la ley de Raoult a sistemas ideales para calcular las variables de las
fases.

A unatemperatura T y una presion P, en un sistema constituido por dos fases (gj. liquido y vapor)
de una sustancia pura, el equilibrio termodinamico se produce cuando los potenciales quimicos de
la sustancia son iguales en ambas fases: ;, = 4, . En el caso de una mezcla homogénea de

varias sustancias en disolucién, el equilibrio material se produce igualmente cuando los potenciales
quimicos de cada una de las sustancias son iguales en ambas fases.



Consideremos una mezcla binaria cuya fase gaseosa se comporta como gas ideal, y que en fase
liquida constituye una disolucién ideal (los dos componentes liquidos son estructural y quimicamente
muy similares, de forma que las interacciones moleculares soluto-disolvente, soluto-soluto y
disolvente-disolvente son iguales). Una caracteristica de las disoluciones ideales es que a una
temperatura dada, cada componente de la disolucidén ejerce una presién parcial p; en el vapor que
es proporcional a su fracciéon molar en la fase liquida (x)) y a la presion de vapor del componente
puro a esa temperatura (Pi"), (Ley de Raoult):

pi = x;P; 3.6

Si la disolucién es ideal, ambos componentes obedecen la ley de Raoult, luego la presién total es
una funcién lineal de la fraccién molar de cualquiera de los dos componentes en la fase liquida (xi):

P=p, +p,=xPf +P;(1 —x;) =P; + (P — P))x, 3.7

Esta ultima ecuacion tiene la forma de una recta y = mx + b, como se muestra en la figura 3.1
La pendiente seria P; — P, y la interseccion con el eje y es P;.
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Fig. 3.1

Las disoluciones liquidas hierven a diferentes temperaturas, dependiendo de su composicién y de
las presiones de vapor de los componentes puros. La presion de los alrededores debe ser igual a la
suma de las presiones parciales de los componentes (presién de vapor de la disolucién). Para
conocer la relacién entre la presién total del sistema y la composicion del vapor (ésta no es igual a
la composicién de la fase liquida), basta suponer el comportamiento ideal del gas: la presién parcial
de cada gas (pi) sera igual a la presién total (P) multiplicada por su fraccion molar (yi), es decir, se

cumple la ley de Dalton p; = y, P, por lo tanto la composicién del gas se relaciona con la composicién
del liquido por la expresioén:

P1 x1P{

yy=R=__uh _ 3.8

P Pi+x,(Pi-P})



Ademas la ley de Dalton combinada con la ley de Raoult resulta en: y, P = x; P 39
Combinando estas dos Ultimas ecuaciones se obtiene la relacién entre la presién del gas y su
composicion:

p___ riE

== 3.10
Pi—(P{-P3)¥1

Observe que esta ecuacion no es la ecuacion de una recta de modo que si trazamos una gréafica de
P VS yi, se obtiene una curva que normalmente se encuentra debajo de la recta del trazo de P VS x..
El conocimiento de la relacién entre la presion P del sistema y la composicion de las dos fases,
liquida y gas, permite dibujar el diagrama de fases a T constante:

T CONSTANTE

p LIQUDO T o

'
'
|
|
|
'
VAPOR !
'
'
)
'
'
1

Fig. 3.2

La gréfica de Prot VS xi recibe el nombre de linea de puntos de burbuja, mientras que la grafica de
Ptot VS yi se denomina linea de puntos de rocio. Los diagramas como los de la figura 3-2, que
representan una gréfica de presioén de vapor en funcion de la composicion, reciben el nombre de
diagramas de fase de presion-composicion. Por encima de la linea de vaporizacion, (Gréfica P vs x),
sélo existe fase liquida. Por debajo de la linea de condensacidn, (Grafica P VS y), sélo existe fase
gas. Laregion entre las dos curvas es bifasica, coexisten en equilibrio liquido y vapor. En el punto B
la mezcla, de composicién x, se separa en una fase liquida y otra gaseosa, cuya composicion se
determina trazando la llamada linea horizontal de equilibrio, que representa la presion del sistema
y pasa por el punto B. La linea de equilibrio corta la linea de vaporizacion en el punto A, cuya abscisa
determina la composicion de la fase liquida x1. La linea de equilibrio corta la linea de condensacion
en el punto C, cuya abscisa determina la composicién de la fase gas y1. Ambas fases, liquido y vapor,
de composicidon x1 y yl1 respectivamente, estan en equilibrio Si el vapor del punto C se condensa,
punto D, este liquido también tiene una fase vapor en equilibrio, punto E. Este procedimiento se
conoce como destilacion fraccionada. Cada paso individual representado por un par de rectas
horizontales y verticales, recibe el nombre de plato teérico En el diagrama anterior se observa como
en el caso de una disolucion ideal el vapor se enriguece en el componente mas volatil (P*2>P"1 luego
auna Ty P dada, y2> x2). Si representamos a P constante, el diagrama de fases temperatura-
composicién, se observa como la linea de vaporizacién no es una recta, y que la curvatura de la



linea de condensacion esta invertida respecto al diagrama de fase isotérmico, ya que si P2>P",
T2<T1.

Tconstante

Fig.3.3
Donde T1y T2 son las temperaturas de ebullicion de los componentes puros.

Esto tiene una importante aplicacién, ya que hace posible la separacién de liquidos miscibles
mediante la destilacion. Segun el diagrama, si partimos de una disolucién ideal de los liquidos 1y 2,
cuya composicién sea x1, punto a, la temperatura de ebullicion serd la ordenada del punto b. A esa
temperatura, la composicion del vapor se determina por la abscisa del punto c. Como se ve el vapor
tiene una composicion més rica en el componente més volatil, en este caso el 1. Si el gas se separa
y se enfria, el condensado sera ahora una disolucion de composicion x1=yi. Este liquido puede volver
a calentarse hasta su nuevo punto de ebullicién, méas bajo que el anterior, y tras repetir varias veces
el proceso de recogida del vapor, condensacion, y evaporacion, se pueden separar los liquidos que
formaban la disolucién ideal (destilacion fraccionada).
Si dos componentes se mezclan formando una disolucion ideal, entonces no deberia haber ningun
cambio en la energia interna y la entalpia de los componentes, esto es,

AUpepeia = 0 3.11

AHpppera = 0 3.12

Para el proceso de mezclado a presién constante, la ecuacion (3.12) implica que qmezciado = 0
(adiabético).

Para el caso de la energia libre de Gibbs y la entropia de mezclado ideal a temperatura constante
se tiene que,

AGezcia = RT Y, x;lnx; 3.13 y ASpezcia = —R Y x;lnx; 3.14



Ejemplo 3.2

Suponiendo que la ley de Raoult es valida realice los calculos siguientes para el sistema benceno
(1)/tolueno (2).

a)
b)
c)
d)
e)

f)

)

Se conoce X;=0.33y T =100°C, encuentre y1y P

Considere y1=0.33y T =100°C, encuentre X;y P

Considere X1=0.33y P =120 Kpa; encuentre y1y T

Considere yi1=0.33y P=120 kPa; encuentre x1 y T.

Considere T=105°C y P=120kpa; encuentre x1 y VY.

Para el inciso e), si la fraccion mol global del benceno es Z1 = 0.33:

¢ Cual es la fraccion molar del vapor en el sistema de dos fases?

¢ Por qué es probable que la ley de Raoult sea un excelente modelo del EVL para este
sistema, en las condiciones establecidas (o calculadas)?

Datos adicionales:

A 13.7819

B 2726.81

C 217.572 A 13.932
B 3056.96
C 217.625

Solucién:
a) Seconoce x1=0.33y T =100°C, encuentre y1y P

Secuencia de calculo:

1.- Célculo de las presiones de saturacién del benceno y tolueno a 100 °C:

Bi

sat _ _
In P{* = A; oG

... ..ECUACION DE ANTOINE

donde Pf* en kPa
P7%t = 180.396 kPa P3% = 74.2597 kPa
2.- Célculo de P

P = P§* + (PS™ — P§t)x, = 74.2597 + (180.396 — 74.2597)0.33 =

109.2847 kPa



sat
3.- Célculo de y: V1 = x‘f} = 0'3130(;2::36) = 0.5447

b) Considere y1=0.33y T =100°C, encuentre x1y P
Se conoce la composicion de la fase vapor y la temperatura de equilibrio. Se desea
calcular la composicion de la fase liquida y la presion de equilibrio.

1.- Célculo de y,=1—y; =0.67

1

2.- Célculo de P: P=——
P =533 - — 92.1562 kPa
23/180.451°% /74,2507
A . _ y1P
3.- Calculo de xi: 1= pat
1
x1 — 0.33(92.1561) — 0 1685
180.45

c) Considere x1=0.33y P =120 Kpa; encuentre y1 y T

Se conoce la composicién del liquido saturado y la presién de equilibrio. Se desea

calcular la composicién de la fase vapor y la temperatura de equilibrio.
Este es un proceso iterativo:
1.- Suponer T=110°C

2.- Calcular Pf* y P§% con la ecuacion de Antoine.

Por lo tanto:
Pt = 13.7819 + 272681 234.087 °C
T 110 + 217.572 "7
3056.96
Ps% =13932 + ———————— =99.616°C

110 + 217.625
3.- Calcular las presiones parciales (pi) con la ecuacion de Raoult  p; = x;p?
Pgenceno (1) = X1P1°
P1=0.33(234.087) = 77.248 kPa
Prolueno (2) = X2P2°
P2=0.67 (99.616) = 66.743 kPa

4.- Calcular P =Y P;

10



Pcalculada = 77.248+66.743 = 143.99 kpa
5.- Comparar Pcaiculada CcOn P=120 kPa a 110°C
Pcac =143.99 y P=120
Como Pcaiculada # P; suponer otra T y repetir desde el punto n°® 1
Segundo intento:
1.- Suponer T= 104°C
2726.81

P =13.7819 + ————— = 200.41°C
104°C+217.572

P§t = 13.932 + —20% __ _g37°(C

104°C+217.625
2.-Calculo de presiones parciales
Pgenceno = X1P1°
P1=0.33(200.41) = 66.14
Polueno (2) = X2P2°

P2=0.67 (83.7) =56.08

Por lo tanto Pcac =122.22kpa # P=120 kpa

Asi que suponer otra T y repetir calculos desde el paso 1

Resultado: T= 103.35 °C (temperatura de equilibrio)

Célculo de la composicion de la fase vapor (yi):
A T=103.35°C

Calcular las presiones de saturacion para el benceno y tolueno.

psat = 13,7819 + 2726.81 =197 °C
o 103.35°C + 217.572
3056.96
Pset =13.932 + = 82.11°C

103.35°C + 217.625

Por lo tanto Pcalculada =197+82.11 =120kpa

T=103.35°C

11



xlpiat

Célculo de y; con la ecuacion y, = 5

~0.33(197) _ 0.54
=720 T
Por lo tanto: y,=1—-y,=0.46

d) Considere y1=0.33 y P=120 kPa; encuentre x1 y T.
1.- Suponer T =109°C
2.- Calcular P72t y p5at

Pt = 13,7819 + 2726.81 =228.2°C
rom o 109°C + 217.572 '

pPsat = 13.932 + 3056.96 = 96.81°C
z T 109°C + 217.625

3.- Despejar x1, y sila suma x1 + x2 =1 entonces T es la buscada.

Célculo de x1:  x,P; = y,P

_nP
1~ t
P3¢

_0.33(120)

- =0.17
X1 =282 °

_0.67(120)

Xy = 96.81 =0.83

Por lo tanto
X1 +x,=017+0.83=1

Asique T =109°C

e) Considere T= 105°C y P=120kpa; encuentre xi1 y Yi.
1.-Célculode P§* y P3™

PS¢t = 13.7819 + 272681 = 205.75°C
oo 105°C + 217.572 '

psat = 13932 + 3056.96 = 86.20°C
2z T 105°C + 217.625

12



t
P-pP3"

2.- Célculo de x; con la ecuacién X1 = —ar—at
Py Py
_ 120 - 86.20 _0.28
M =205.75-86.2
sat
3.- Calculo de y, con la ecuacion yi = %
0.28(205.75)
=——=0.48

Y1=""120
f) Para el inciso e), si la fraccion mol global del benceno es Z1 = 0.33
¢,Cudl es la fraccion molar del vapor en el sistema de dos fases?
y; = 0.48 ; es lamismayaque lacomposicidn no cambia.

g) ¢ Por qué es probable que la ley de Raoult sea un excelente modelo del EVL para este sistema,
en las condiciones establecidas (o calculadas)?

Es probable porque el benceno y tolueno son de la misma naturaleza y por lo tanto el sistema se
comporta ideal y se puede ajustar a la ley de Raoult.

Laregla de Lewis/Randall.

Esta regla establece que la fugacidad de una especie en una solucion ideal depende de la
composicién en una forma particularmente simple. Recordemos la definicion de fugacidad

du; = RTdInf; y la del potencial quimico para una solucion ideal u; = u; + RTInx;.
Diferenciando esta Ultima y restdndola de la primera obtenemos
RTdInf; = RTdInx;

Ahora integramos entre el estado 1 y 2 con composiciones diferentes para obtener

Si seleccionamos el estado 1 como un componente puro i, entonces Xi,1=1y fm = f; p (fugacidad
del componente puro i a la presién total) y sustituyendo en la ecuacién anterior:

fi = xifif 3.15

Esta ecuacion es conocida como la regla de Lewis-Randall, la cual establece que la fugacidad molar
parcial en una solucion ideal es la fugacidad de la sustancia pura multiplicada por la fraccion molar.

Demostrandonos que la fugacidad de cada especie en una solucion ideal es proporcional a la
fraccion mol; la constante de proporcionalidad es la fugacidad de la especie pura fi en el mismo
estado fisico que la solucién y a las mismas T y P.
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Ki
T y P constantes
Y 7

fi 7

Regla de Lewis-Randall

Fig.3.4

Soluciones no ideales

Competencia: Describir el comportamiento de las soluciones no ideales y su relacién con las
ideales.

Es conveniente recordar que las fases formadas por liquidos cuyas moléculas tienen tamafios
similares y son de naturaleza quimica similar, se aproxima a soluciones ideales. Mezclas de isémeros
se ajustan fielmente a estas condiciones. También son ejemplos; mezclas de especies adyacentes
de una serie homologa. Desafortunadamente, muy pocos sistemas forman disoluciones ideales en
todo el rango de composicion, aunque todas se aproximan al comportamiento ideal cuando estan
suficientemente diluidas. De hecho se habla de disoluciones diluidas ideales (o idealmente diluidas)
cuando la fracciéon molar del disolvente se aproxima a la unidad, de forma que las moléculas de
soluto sélo interaccionan con el disolvente dada su dilucién. El modelo de disolucién ideal implica
gue las interacciones entre los componentes de la disolucion son idénticas, sin embargo en la mayor
parte de los casos, las interacciones intermoleculares en la disolucion son mas débiles que en los
liquidos puros, lo que implica que "las moléculas pueden pasar a la fase gaseosa con mayor
facilidad". En estos casos p; > p!%°#, o lo que es lo mismo ¥;>1. El sistema presenta una desviacion

l

positiva de la Ley de Raoult (Fig. 3.5).
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El caso opuesto, en el que las interacciones intermoleculares son mayores en la disolucion que en
los liquidos puros, también es posible. Un caso muy frecuente es el de las disoluciones de sustancias
que pueden formar entre si enlaces por puentes de hidrégeno, pero no en los liquidos puros (ej.
acetona-cloroformo). En cuyo caso p; < p/%¢® y ¥;<1. El sistema presenta una desviacion negativa

de la Ley de Raoult (Fig. 3.6).

Las desviaciones positivas 0 negativas de la ley de Raoult llevan implicito que los diagramas de fase
liquido-gas de las disoluciones no-ideales sean mas complejos. En la Fig.3.7 se muestran dos
ejemplos. En el caso del diagrama de la derecha, correspondiente a la disolucion cloroformo-acetona
la curva de presion de vapor muestra un minimo (maximo en la curva de temperatura de ebullicion
en el diagrama temperatura-composicion) en el que la composicién de la fase liquida y de la fase
gas son idénticas. Estos puntos singulares (pueden ser maximos 0 minimos) se denominan puntos
azeotrépicos. En las disoluciones que forman aze6tropos no es posible separar sus componentes
mediante destilacion fraccionada.

15



1 ' 1 4
T=20815K T = 298.15 K
. 1 ]
of B 1‘,":7
o oY X )
“ R s ,//'-“‘
» i - //
= o 4 9% // /
Fase liquida -~ / 2 Fase liquida / J/
o < > T 1
.'-’/ y ///
7 7= N Vo o
/ V e NN oo o
o -4 DO
/ %
// -
o 4 - ol Fase vapor < )
/, A po Fase vapor
/-
' 1 ' 'S | e
£ 04 0 08 ! 0 02 4 ) 4 08 '
X2 4 y2

Fig.3.7

La presion de vapor de una disolucidon siempre es menor que la del disolvente puro. De esta forma
la relacidn entre la presion de vapor de la disolucion y la presion de vapor del disolvente depende de
la concentracion del soluto en la disolucion. Esta relacion entre ambos se formula mediante la Ley
de Raoult la cual se enuncia como: La presién parcial de un disolvente P1 sobre una disolucién
ideal esta dada por la presién de vapor del disolvente puro P°;, multiplicada por la fraccion
molar del disolvente en la disolucién xi.

P1=x1P10 3.6

Es decir que la presion de vapor del solvente crece linealmente con su fraccion molar. En una
soluciéon que soélo contenga un soluto, se tiene que x1=1-xz2, donde xz es la fraccién molar del soluto,
pudiendo escribir la formulacién de la ley como:

P, = (1 — x,)P? 3.16 PY — P, = AP = x,P? 3.17

Se puede ver de esta forma que una disminucién en la presiéon de vapor, AP, es directamente
proporcional a la concentracién del soluto presente. Para que se cumpla al 100% la ley de Raoult es
necesario que el liquido sea una disolucién ideal, el vapor una mezcla de gases ideales y que la
fugacidad del liquido no varie significativamente con la presion, esta Ultima condiciéon a veces se
expresa como que el factor de correccién de poynting sea de valor 1.

En equilibrio Liquido — Vapor de una solucion ideal, las presiones parciales de un componente
obtenidas por la ley de gas ideal y por la ley de Raoult respectivamente, son iguales. Es decir:
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y].P = x1P10 3.18

Donde
P = La presion total del sistema en equilibrio=P1+P;
y1 = Composicion en la fase vapor, compuesto 1
x1 = Composicion en la fase Liquida, compuesto 1
0

P .
1 = Presion de vapor del compuesto 1

¢, Qué se entiende cuando se dice que una solucién presenta una desviacion positiva de la
idealidad con referencia a la ley de Raoult?

Consideremos un sistema binario formado por dos componentes A y B. Si las fuerzas
intermoleculares entre las moléculas A y B son mas débiles que las que existen entre las moléculas
de Ay entre las de B, se dice que existe una mayor tendencia para considerarse una mezcla real
que en el caso de una solucion ideal. En consecuencia, la presion de vapor de la solucion es mayor
que la predicha por la ley de Raoult para la misma concentracién. Esta conducta da origen a la
desviacién positiva. En la desviacidn negativa las moléculas A y B se atraen con mayor fuerza que
entre las del mismo tipo, la presion de vapor de la solucién es menor que la suma de las presiones
parciales.

Actividad y coeficiente de actividad

Concepto de Actividad: La actividad de un componente i se define como el cociente entre su
fugacidad en un estado y su fugacidad en un estado de referencia:

=fi

= a T cte. 3.19

a;

La actividad es un pardmetro adimensional cuyo valor depende del estado estandar seleccionado.
A dilucion infinita, esto es cuando xi —0, se satisface la ley de Henry:
ﬁ = Hixi 320

Donde Hi es la constante de Henry.

Coeficiente de actividad (Y;): El coeficiente de actividad es un factor de correccion que mide
la desviacién de una solucién de su conducta ideal para un estado dado y se define como:

=4 3.21

Xi

La actividad y el coeficiente de actividad se pueden calcular cuando se conocen las fugacidades y
se pueden usar para predecir el estado de equilibrio sin suposiciones ideales.

Cuando se desconocen las fugacidades o no pueden calcularse a partir de métodos generalizados,
las actividades pueden calcularse a partir de coeficientes de actividad a dilucion infinita.
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En mezclas tipicas, la ley de Raoult (P;* = x;P?) solo proporciona una aproximacién burda;
Unicamente cuando los componentes en la mezcla liquida son similares, como por ejemplo
una mezcla de n-butano e isobutano, puede asumirse que el coeficiente de actividad,Y;, es
esencialmente la unidad para todos los componentes en todas las composiciones. De aqui
que, el coeficiente de actividad juegue un papel clave en los célculos del equilibrio de fases
liquido-vapor.

ECUACION DE RAOULT MODIFICADA

Presion parcial:
Mezclaideal:  P;" = x;P? 3.22
Mezcla real: P; = Y;x; P} 3.23

Esta ultima ecuacion se conoce como Ecuacion de Raoult modificada y es valida a presiones
bajas o moderadas.

Ejemplo 3.3 Dada la curva de equilibrio de un sistema binario, la masay composicién global
determinar la masay la composicién de las fases liquida y vapor en equilibrio.

400 Ibm de una mezcla etanol (1)/tolueno (2) cuya curva de equilibrio se da en la figura
siguiente, tiene una composicion global de 25 % masa de etanol. Calcula la masa de la fase
liguida y de la fase vapor cuando se encuentra a 87 C.

115
110 \
T 105 \
© 100
2 o5
S e
[ \
80 ——
75
0 0.2 0.4 0.6 0.8 1 1.2
X1 Y1
Solucién

Donde X1 y y1 estan en fraccién molar
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De la figura a 87 C:

x1=0.081 * y1=0.43 *

En total habrian 400 Ib de la mezcla y de éstas el 25% es etanol, entonces la masa total del
etanol presente en la mezcla es 400(0.25)=100 Ib de etanol.

de fraccion peso a fraccién mol
componente masa | Mi ni xi= ni/n
etanol 100 | 46.00 | 2.17391304 | 0.400365
tolueno 300 | 92.14 | 3.25591491 | 0.599635
z= 5.42982796 1

A 87° tenemos que x1=0.081 y y1=0.430

Necesitamos saber la cantidad de masa de la mezcla que se encuentra en estado liquido y
en estado de vapor

Realizando un balance de materia:

nv=?
*
(2) 1 N1o= 0.43ny
1
N ——
nm=5.4298 (1) : n,2=0.57ny
_________________ » |
ny.= 2.1738 l
) -
n22= 3.2559 LT | ni=?
I
; N1,3= 0.081 n
Ny,3= 0.919 n
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Balance total: ny =n,+1mn

54298 =n, + (a)

Balance de etanol (1):

n; ; = 0.43n, + 0.081n,

2.1738 = 0.43n, + 0.081n, (b)

Resolviendo el sistema de ecuaciones (a) y (b):

n, = 4.9688 mol

De la cual: Etanol: 0.430% mol = 98.282864 Ibm

Tolueno: 0.57% mol =260.96038224 Ibm

Entonces m,, = 359.24325 lbm

n; = 0.461 mol

m; = 40.75362626 |lbm

De la cual: Etanol: 0.081% mol = 1.717686 Ibm

Tolueno: 0.919% mol = 39.03594026 Ibm

Moles

lbm

TOTAL  5.4298

400

VAPOR 4.9688

359.24325

LIQUIDO 0.461

40.75362626

Ejemplo 3.4 Calculo de coeficiente de actividad. La presidn parcial del agua sobre una solucién
acuosa de NHs (gas) a 22.11°C es 0.34 Psia para Xyy,=0.05. La presion parcial del NHs sobre la
misma solucién es 0.83 Psia. Suponiendo una constante de Henry para NHs de 725mmHG, calcule
la actividad y el coeficiente de actividad para el agua y amoniaco.

Solucién:

DATOS
TOC 22.11
XNH3 0.05
Hnns (mm HQ) 725
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Célculo de la Pf,zo a 22.11 °C con la ecuacion de Antoine:

Constantes de Antoine para el agua:

A B C
16.3872 3885.7 230.17
sat _ 4 _ B ;
Pilo =A TeOTC Sustituyendo valores,

3885.7
22.11+ 230.17

P5% = 16.3872 — = 2.6775 Kpa =20.0829 mm Hg

Dada las PRESIONES PARCIALES REALES del NH;y el H20. Calcular los coeficientes de
actividad para cada uno.

PNH3
0.83 psia

PHZO
0.34 psia

Convirtiendo de psiaamm Hg > Pyyz = 42.9233 mmHg
Py,, =17.583 mmHg

Calculo de coeficientes de actividad:

Pnvuy 429233
xNH3HNH3 0.05(725)

YnH; = =1.1841

_ P 17583
Y0 = XH,0P},  0.95(20.0829)

= 0.9216

Célculo de la actividad de NH; y H20:
a; = xiYi
ANH; = XNH;VNH;
ayy, = 0.05(1.1841) = 0.0592
ay,0 = XH,0VH,0
ayz0 = 0.95(0.9216) = 0.87552
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Ejemplo 3.5

Calcular el peso de etileno que se disuelve en 1000 gramos de agua bajo una presion de etileno de
2 atm a 20°C.

Solucién:
N2 = fraccion molar del etileno

Nz = ——€2H: . FORMULA (1)

- Nncz2H4tNH,0
N2= Hp P2
Hg=10.1 X 105 atm! (dato obtenido de la literatura. Constantes de Henry);
P2= 2 atm.
N2=(10.1 X 10 atm™) (2 atm.)
N2=2.02 X 104

SUSTITUYENDO EL VALOR DE N> EN LA FORMULA 1,

nC2H4
NnC2H4+n H20

2.02 X 104=

2.02 X 10“*ncz2na + 2.02X 10 nH20 = Nc2HA

(2.02 X 104-1) nczna =-2.02 x 104 nH20 FORMULA 2

1000 gr.
Para el agua:  Nh20 = ———>— = 55 .55 mol
18 gr/mol

De la formula 2: nczxa = 0.011224 moles
W=n*PM

Peso del acetileno:

W= (.011224 mol)(28 gramos/mol)

W2 = 0.31428 gramos de etileno disueltos en 1000 g de agua

Actividad 3.2 Construccién de diagramas de ebullicion y de equilibrio para un sistema
binario.

Los datos de equilibrio ELV del sistema Acetona (1) /metanol (2) a una presion de P=94.92 kPa
obtenidos en el laboratorio por estudiantes del ITTG son los siguientes:

yi= 0 0.1900 0.2800 0.3400 0.4400 0.5200 0.7200 0.8000 1.0000
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x1= 0 0.0773 0.1635 0.2602 0.3696 0.4942 0.6375 0.8041 1.0000
T(°C)= 63.0000 60.7000 58.7000 57.2000 55.7000 54.7000 53.9000 53.5000 54.3000

(a) Trace la curva de ebullicion T vs xi,yi

(b) Trace la curva de equilibrio yi vs xi

(c) ¢A qué temperatura iniciara la ebullicion (temperatura de burbuja) de una solucién al 30 %
mol de acetona?

(d) ¢Cual sera su temperatura final de ebullicién (temperatura de rocio)?

(e) Especifique una temperatura entre la de burbuja y la de rocio y determine la composicién
de las dos fases en equilibrio.

EVL A PARTIR DE CORRELACIONES DEL VALOR DE K

Competencia: Calcular las temperaturas de burbujay de rocio utilizando adecuadamente los
diagramas de Priesler.

Larelacion de equilibrio K se define como:

k=% 3.24

Xi

Si Kj es mayor que la unidad, la especie i exhibe una mayor concentracion en la fase vapor;
pero cuando es menor, presenta una mayor concentracion en la fase liquida.

De laley de Raoult:  y;P = x;P{* i=1,23,...N 3.25
= uPf” 3.26
Yi="5— :

De la ley de Raoult modificada:

t
_ YiP{®

K; b

3.27

Para el calculo de la presion de burbuja donde la concentracion global del sistema Z; es
igual ala concentracion de la fase liquida xi:

De la ecuacion 3.24, Y;x;k;=1 3.28

El procedimiento consiste en determinar los valores de K que satisfagan la ecuacién 3.28.
Cuando las suposiciones de la ley de Raoult son apropiadas, los valores de K son funciones
Unicamente de Ty P. Las figuras 3.8y 3.9 (de De Priester) muestran los valores de K para
hidrocarburos ligeros como funciones de Ty P.
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Ejemplo 3.6 Utilizando los diagramas de DePriester y las constantes K; de equilibrio,
determinar las presiones de rocio y de burbuja a la temperatura indicada.

Para una mezcla de 20% de metano, 30% de etano y 50% de propano a 60 °F, determine:

a) Presién de punto de rocio
b) Presién de punto de burbuja

L Ecuaciones auxiliares
_ i — — — —
Kl._—' y; = K;xq zyi—ziKixi—] xi_—i

Xi
y
Tx =% =1

Los valores de K se obtienen del diagrama DePriester:
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e Solucién

a) En este caso (punto derocio) se tiene que Zi=y:

P=170 psia P=250 psia P=190 psia
Sustancia yi Ki Yi Ki Yi Ki Yi
K; K; K;
Metano 0.20 12 0.0166 8 0.025 10.5 0.0190
Etano 0.30 2.15 0.1395 1.6 0.1875 2 0.15
Propano 0.50 0.65 0.7692 0.5 1 0.6 0.8333
2(yi/K;)=0.9553 2(yi/Ki)=1.2125 (yilKi)=1

A partir de los resultados que se dan en las dos Ultimas iteraciones se ve que se satisface la ecuacién
2(yi/Ki)=1 cuando P = 190 psia. Esta es la presion en el punto de rocio y la composicion de la
pequefisima cantidad de liquido est4 dada por los valores de x; = % enlistados en la dltima columna

de la tabla.

Presion de punto de rocio=
Composicion del rocio:

b) Cuando el sistema esta casi completamente condensado, se encuentra en el punto de

15.0% de etano

83.3% de propano

190 psia
1.9% de metano

burbuja y las fracciones molares se convierten en los valores de xi. En este caso, se encuentra
por ensayo el valor de P para el cual los valores de Ki satisfacen la ecuacién Y x;K; = 1. En la
siguiente tabla se dan resultados para varios valores de P:

P=600 psia P=700 psia P=680 psia
Sustancia Xi Ki x;K; Ki x;K; Ki x;K;
Metano 0.20 3.7 0.74 3.2 0.64 3.25 0.65
Etano 0.30 0.86 0.258 0.76 0.228 0.77 0.231
Propano 0.50 | 0.27 0.135 0.24 0.12 0.24 0.12
YxK; = XxK; = XxKi=1
1.133 0.998

Presiéon de punto de burbuja= 680 psia
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Composicion de LA BURBUJA:
65% de metano 23% de etano 12% de propano

Actividad 3.3 Repetir el problema anterior para una mezcla 10%Metano, 40% Etano y 50%
Propano a unatemperatura de 60°C.

Método UNIFAC para determinar la temperatura de burbuja a presiones moderadas.

Se conoce X1y X2=1-x1

Se conoce la presion total (atmosférica) P.

Suponga Teuruja (entre Thl y Tb2 a la presion P)

Se calculan los coeficientes de actividad por medio de un método adecuado, por ejemplo,
el método UNIFAC.

Se determinan las presiones de saturacion correspondientes a esa temperatura con la
ecuacion de Antoine.

Suponga ¢, y ¢, iguales a la unidad para la primera iteracién

Se calculan las composiciones de la fase vapor y1 y y2 con las siguientes ecuaciones:

PR

o

No

sat sat
X1Y1P; X2Y2P;

1= g,p 2= g,p

8. Se calculan ¢, y ¢, con el método de correlaciones generalizadas.
9. Se recalculan las composiciones de vapor, utilizando los ¢, y ¢, calculados en el paso
anterior.

10. Se calcula P59 con la siguiente ecuacion:

P
x1Y1P$* 3,7,
P‘%atﬁh 02

sat _
Py* =

Donde las presiones de saturacién dentro de la operacion son las calculadas en el paso 5.

11. Se calcula la temperatura correspondiente a la presion de saturacion obtenida en el paso
anterior:

T=—C2__
Ay=InP

2

12. Repetir los pasos 3 a 11 con la nueva temperatura calculada
13. Laiteracion termina cuando la temperatura calculada en el paso 11 sea igual a la tomada
en el paso 3.
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Ejemplo 3.7 Aplicacién del método UNIFAC

Determinar la curva de equilibrio ELV del sistema etanol (1)/agua (2) a la presion de 101.314
kPa.

Solucién con MATLAB

1. Abralacarpeta MENUEXE y haga doble click en el archivo “menuMORGAN.cmd” y le
mostraréd la siguiente figura:

24 Wilbert Morgan Blanco Carrillo - B

B4-08.-2017 14:00:80.838

Antoine presion 2. Antoine Temperatura
Antoine constantes 4. CalorlUapClapeyron
CalorUapClusius 6. CalorlUapGClusiusExe
Calorlapllatson 8. UolgasIDEAL
. UolgasUANDER 1A8. UolgasREDLICH-WONG
i1 .UolgasPENG-ROBIN 12_ UolgasUIRIAL
13.EntalpialDEAL 14. EntalpiaMCG
15 . FugacidadFactorCompreszibilidad 16 . FugacidadHyS
17.Uolumen molar parcial 1 (Metodo de la interseccion de la tangente)
18 _Uolumen molar parcial 2 (Metodo del valor de la pendiente?
19 .DIAGRAMA Txy IDEAL 20. DIAGRAMA Txy EXPERIMENTAL
f%.DIHGRHMH Ixy con datos x.y 22_ Conziztencia Termodinamica
cte
f%.Grafica para Platos Teoricos 24. Consisztencia Termodinamica
cte
25 . ExcesoPcteMargules 26. ExcesolcteMargules
*?.lExcesnPcteUHNLHHR 28. Conversion fraccion masica
mo lap
29 . Conversion de fraccion molar a masica
3@. Presion de equilibrio ELU
31. Presion de vapor de szolucionPROPIDADES COLIGATIUAS
Integracion por TRAPECIO
Integracion cuadratica por SIMPSON Integracion cuadratica por

Solubilidad de solidos

Constante crioscopica Maza molar CRIOECOFPIA

Prezion de vapor COLIGATIUAS Prezion de vapor2Coligativas

Maza molar ebulloscopia Temperatura de burbuja
Temperatura de burbuja AZEOTROPO <Calculo de x y T

Seleccione una opcion [1-451:
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2. Selecciona la opcién 35:

Wilbert Margan Blanco Carrillo

e

S AtV = o

[E1
{0.9011,0 6744,1.000,0.9200)

QK
[0.548,0 540,1.200,1.400)

VL
1110
VK2
o ooy

T ntur e (halwvin
20812

ik

(0 0 986,60 1318.00.0 0 986,60 1|

101.314

Clas AntolneVolait A)

{10 0868 27656 17 230.910)

Cton Antolne 1
l(1e 3872 3886 70 230.17)

OK Cancel

Lo literatura

3. En el cuadro anterior introduce los datos solicitados para tu sistema en estudio y presiona

OK.
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File

SEL|RA0DE|0E

100 Curva Txy a Presion constante UNIFAC

Temperaturaen C

04 0.5 0.6
%x1,y1 Fraccién molar
y1vs x1

4. Pararegresar al menu principal cierra esta ventana y espera unos segundos.

Actividad 3.4

i A 75 OC, las presiones parciales del HNO3s y del agua sobre una solucién acuosa de
HNO:s al 65 % en peso son 35mm Hg y 86mm Hg respectivamente y las presiones de
vapor a esta temperatura son 540mm Hg y 289.1mm Hg respectivamente, calcula:

(a) las presiones parciales para la solucién ideal
(b) la presion de la solucién ideal y la de la real

(c) la composicion de la fase vapor para la solucion ideal y para la real
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(d) AG (mezcla)

il La presion parcial del agua sobre una solucién acuosa de NHs (gas) a 22.11 C es 0.34
psi para Xnu3 = 0.05. La presion parcial del NH3z sobre la misma solucién es 0.83 psi.
Suponiendo una constante de Henry, para el NHs, de 725, calcule la actividad y el
coeficiente de actividad para el agua y el amoniaco

Ejemplo 3.8

A 75°C las presiones parciales del HNOs y del agua sobre una soluciéon acuosa de HNOz al 65%
en peso son 35 mm Hg y 86mm Hg respectivamente y las presiones de vapor a esta temperatura
son 540 mm Hg y 289.1 mm Hg respectivamente, calcula:

a) Las presiones parciales para la solucion ideal.
b) La presion de la solucion ideal y la de la real.

¢) Composicion de la fase vapor para la solucion ideal y para la real.

d) AG (mezcla).

SOLUCION:

a) Calculo de las presiones parciales de la solucién ideal con la ecuacién de Raoult:

Puno, = %1 Py

Ppno, = 540 mmHg

PH,0 = X2D2

Py,o = 289.1 mmHg

Base: 100 Kg
COMPONENTE Xi mj Mi ni Xi
HNO; 0.65 65 63 1.0317 0.3467
H,0 0.35 35 18 1.9444 0.6533
n=2.9761
Por lo tanto x; = 0.3467

x, =1—x; =0.6533

e Sustituimos los valores calculados en la ecuacién de Raoult (p; = x;p;):

Puno, = 0.3467(540mmHg) = 187.218 mmHg

Pr,0 = 0.6533(289.1 mmHg) = 188.869 mmHg

b) Calculo de la presion de la solucion ideal:

Psotucion idear = X101 + (1 — x1)p;

31



Potucion idear = 0.3467(540 mmHg) + 0.6533(289.1 mmHg) = 376 mmHg

Célculo de la presién de la solucion real:
Puno, = 35mmHg
Pu,0 = 86 mmHg
Como las presiones parciales de los componentes estan dadas, entonces:
Psotucisn reat = Prunos T Pryo0
Pgotucionrear = 35mmHg + 86 mmHg = 121 mmHg

Comparando la presion ideal con la presién real de la solucién podemos observar que se presenta
una desviacion negativa ya que la presion real se encuentra por debajo de la presion ideal.

¢) Composicién de lafase vapor parala solucion ideal y parala real:

Célculo de la composicién de la fase vapor para la solucién ideal con la ecuacién de Raoult:
Py; = x;p;

o
Xibi

Despejando y;: Yi=

Con la ecuacién despejada calculamos y; para HNO3 y y, para H20

° 0.3467 (540)

}’1 — xl:_l 9 yHNO3 = T = 0 4979 HN03
: 0.6533 (289.1)

Yy = XZPP_Z -> szo = 7376 =0.5021 Hzo

Célculo de la composiciéon de la fase vapor para la solucién real con la ecuacién de Raoult
modificada:

Célculo de coeficientes de actividad ¥; para HNO,

. 35 H
v, =PHN9%  gystituyendo valores: Y, = ———"9__ — 0,1869
X1Pq 0.3467(540mmHg)
Célculode Y, para H,0
: 86 H.
v, =229 gystituyendo valores: Y, = ——1M9_ _ 0, 4553
X2P, 0.6533(289.1 mmHg)

e De la ecuacion de Raoult modificada despejamos vyi

Y, = Y”Tlpl Sustituyendo valores y, = (0'1869)((1)'23:67)(540) =0.2892
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yHN03 = 0.2892

Porlotanto y, =1—y, =1—0.2892
Yu,0 = 0.7108
d) AG (mezcla):
AG = GE + RT Yx;lnx;

Célculo G¥ con los siguientes datos:

X1 = 0.3467
x2 = 0.6533

R = 8.314 j/mol K
T=348K
¥,=0.1869
¥,=0.4553

GE
= x1InY; + x,InY,

Despejando G¥ y sustituyendo valores:

GF = [0.3467(—1.2406) + 0.6533(—0.3415)] (8.314 ﬁ) (348 K)

GfF = —1889.9373 / = —1.89 KJ/kmol

mol
Sustituyendo en la siguiente ecuacion.
AG = GE + RT Y¥x;lnx;
AG = —1889.9373 + [(8.314 * 348)(0.34671n0.3467 + 0.65331n 0.6533)]

AG = —3757. 1967L = —3.7572 K] /Kmol
mol

Destilaciéon fraccionada

Competencia: Aplicar el método de McCabe-Thiele para determinar el nimero de platos tedricos

en una columna de destilacion.

Método de McCabe-Thiele
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En quimica, el enfoque grafico presentado por McCabe Thiele en 1925, conocido como el método

de McCabe-Thiele, se considera el mas simple y quizas el mas ilustrativo para el analisis de

la destilacién fraccionada binaria. Este método usa el hecho de que la composicion de cada plato

tedrico esta totalmente determinada por la fraccion molar de uno de los dos componentes del

destilado.

El método de McCabe-Thiele se basa en el supuesto de desbordamiento molar constante que exige

que:

e Los calores molares de vaporizacion de los componentes de la alimentacion son iguales.

e Asi para cada mol de liquido vaporizado se condensa un mol de vapor.

e Los efectos del calor, tales como calores de disolucion y la transferencia de calor hacia y desde
la columna de destilacién se consideran despreciables.

Este método emplea balance de materia con respecto a ciertas partes de la columna, produciendo

lineas de operacion y la curva de equilibrio y-x para el sistema (Fig.310).

Antes de comenzar la construccion y uso de un diagrama de McCabe-Thiele para la destilacion de

una alimentacion binaria, debemos obtener los datos del equilibrio liquido-vapor (VLE) para el

componente de menor punto de ebullicion de la alimentacion (Fig. 3.11).

E’% Condensador total
R —

- B
—

I. Destilado (D, xp)

Reflujo (Lo

Alimentacion (F, xe, Ty) .
e Pad

l Hexvidor parcial

. % » Residuo (W, xy)
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Fig.3.11

El siguiente paso es dibujar una linea recta desde el origen de la gréfica (0, 0) hasta el punto (1, 1),
es decir la recta y=x. Esta linea de 45 grados se utiliza simplemente como una ayuda grafica para la
elaboracién de las lineas restantes. Luego se dibuja la linea de equilibrio utilizando los puntos de
datos ELV del componente mas volatil, lo que representa el equilibrio de las composiciones en fase
de vapor (y) para cada valor de la composicién de la fase liquida (x). También dibujamos lineas
verticales desde el eje horizontal hasta la linea y=x para la composicién de alimentacion, para la

composicién del destilado superior y para la del producto de la corriente del fondo en rojo en la figura.

El siguiente paso es dibujar la linea operativa de rectificacion (o de enriguecimiento) la seccién sobre
la entrada de la alimentacién de la columna de destilacién, mostrados en verde en la figura. A partir
de la interseccién de la linea de la composicion del destilado superior y la recta y=x, trazamos la
linea de operacion de rectificacion con una pendiente ascendente (Ay/Ax) de L/(D + L) donde L es
el caudal molar de la corriente de reflujo y D es el caudal molar del producto destilado. Por ejemplo,
en la figura, suponiendo que el caudal molar de reflujo es L=1000 mol/h y el caudal molar del
destilado es D=590 mol/h, entonces la pendiente de la linea operativa de rectificacién es 1000/(590

+ 1000) = 0,63 lo que significa que la coordenada “y” de cualquier punto de la linea aumenta 0,63
unidades por cada unidad que la coordenada x aumenta.
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El siguiente paso es trazar la recta q linea azul en la figura. La recta q parte de la recta y=x en el
punto donde x toma el valor de la composicién de alimentacién y llega hasta su interseccion con la
recta operativa de enriquecimiento.

El parametro q es la fraccion molar de liquido en la alimentacién y la pendiente de la linea q es g/(q
- 1). Por ejemplo, si la alimentacién es un liquido saturado entonces q = 1 y la pendiente de la linea
g es infinita lo que significa que la linea es vertical. Otro ejemplo; si la alimentacion es vapor saturado

(sin liquido), g = 0 y la pendiente de la linea q es 0, lo que significa que la linea es horizontal.

El diagrama de McCabe Thiele en la figura utiliza una recta-q que representa una alimentacion

parcialmente vaporizada.

A continuacién, como se muestra en la figura, trazamos la recta operativa de agotamiento (color
rosa) de la columna de destilacion (es decir, la seccion de debajo de la entrada de la alimentacion).
La recta de agotamiento parte de la interseccién de la linea roja del fondo con la recta y=x, y se
dibuja hasta el punto de corte de la recta operativa de enriquecimiento y la recta gq. Obsérvese que

las tres rectas se cortan en un mismo punto. Este punto marca la posicion del plato de alimentacion.

Por ultimo, como se muestra en la figura, dibujamos los pasos entre las rectas de rectificacion y la
curva de equilibrio y luego contarlos. Estas medidas representan los platos tedricos o etapas de
equilibrio. En el ejemplo de la figura, el nUmero total de platos requeridos para la destilacién binaria

es de 6.

Debe observarse que el uso de rectas en color no es obligatorio y sélo se han utilizado aqui para
hacer la metodologia mas facil de describir.

En la destilacion continua con diferentes relaciones de reflujo, la fraccién molar de los componentes
mas ligeros en la parte superior de la columna de destilacion disminuira a medida que disminuye la
relacién de reflujo. Cada relacién de reflujo nueva altera la pendiente de la recta de rectificacion.
Cuando el supuesto de desbordamiento constante molar no es valido, las lineas de operacion no
seran rectas. Usaremos balances de masa y entalpia, ademas de los datos de equilibrio liquido-
vapor y la entalpia de datos de concentracion, las rectas operativas pueden ser construidos entonces

usando el método de Ponchon-Savarrit.
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Ejemplo 3.9

100 moles de la mezcla de propileno - etileno al 60% mol de propileno entra como alimentacién en
un plato intermedio de una columna de rectificacion que trabaja a 1 atm de presion. Se desea obtener
un producto destilado que contenga solo 95% mol de propileno y un producto de cola que contenga
solo 5% de propileno.

La alimentacién entra a la columna a su temperatura de inicio de ebullicién (temperatura de burbuja).
El vapor procedente del plato 1 entra en el condensador de reflujo, que en esta columna es un
condensador total; una parte del condensado vuelve a la columna a su temperatura de condensacion
y otra sale como su producto destilado, de tal modo que la relacién entre liquido que retorna y el
vapor que llega (relacion de reflujo) es de L/V=3/4.

L=liquido que entra V= vapor que sale

Determine el nimero de platos tedricos necesarios y la posicion del plato de alimentacién considere
la solucién como ideal.

Solucién:
Estos célculos se realizan por lo general por métodos gréaficos entre los cuales se tienen:

Método de Ponchon-savarit, también llamado de concentracién-entalpia, que es un método riguroso
que requiere datos detallados de entalpia para poderse aplicar.

Método de McCabe-Thiele, que es un método menos riguroso que el anterior y que solo utiliza las
relaciones de equilibrio y el balance de material para aplicarse. Si bien es menos riguroso, es
adecuado para muchos fines como una aproximacion. Este método se aplicara en el presente
trabajo.

Cuando se fija la presién P, la temperatura varia junto con x1 y y1. Para una presién dada, el intervalo
de temperatura se limita por las temperaturas de saturacion de los componentes puros t15a'y t,53 las
temperaturas en las cuales las especies puras ejercen presiones de vapor iguales a P. Para el actual
sistema, dichas temperaturas se calculan a partir de las ecuaciones de Antoine:

e % C; ec.1
: Ai —InP : '
A) Para P constante = 101.325 kPa (1 atm):
Las constantes del propileno y del etileno son:
Constantes de Antoine A B
C
1 Propileno CsHe 13.6877 1087.53 -26.15
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2 Etileno C2H4 13.5218 1347.01 -18.15
Se calcularon las temperaturas de saturacion t152 y t5 (en °C) mediante la ecuacion (1):
Temperaturas de saturacién a 101.325 kPa
teq Propileno = 146.06245 C tsar etiteno = 169.4405058 C

Para calcular la presién de vapor existen varias ecuaciones, pero una de las mas utilizadas es la
Ecuacion de Antoine.

Esta correlacion matematica provee de muy buenas aproximaciones a los valores reales. Se
compone de tres constantes que incorporan las propiedades caracteristicas de cada sustancia y la
temperatura del sistema:

Pyap = €Xp (A - Ti;c) ec2

Teniendo las temperaturas y las presiones obtenemos la siguiente tabla:

Tsat Psat propileno Psat etileno
169.4405058 444.9730077 101.325

168 411.9653885 93.0134659

166 369.1845708 82.3639064

164 329.7954385 72.6908484

162 293.6317485 63.9313424

160 260.5277389 56.0241631

158 230.3185539 48.9099178

156 202.8406776 42.5311482

154 177.9323744 36.8324253

152 155.4341315 31.7604361

150 135.1891036 27.2640623

148 117.043554 23.2944491

147 108.710998 21.4925442

146.0624504 101.32500 19.9072017
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Por tratarse de un sistema ideal aplicaremos la Ecuacién de Raoult segun la cual “la presién parcial
de cada componente, (p;) en la fase vapor es igual al producto de la fraccion molar de dicho
componente en lafase liquida (x;) por la presién de vapor del componente puro (P;,) alamisma
temperatura del sistema”: p; = x;P;

Por otro lado, la presién parcial de un componente en una mezcla gaseosa ideal esta dada por la
ecuacion de gas ideal: p; = y;P.

Entonces
y,P =xP; ec3 ——— p;=xP . ecd
Para nuestros célculos seré:
P =X, P] ec.5
P2 = x,P; = (1= x4y P, ec.6

Si la mezcla cumple con la ley de Dalton (P = p; + p,), la presion necesaria para que la mezcla
hierva ser

Por otra parte, como la fraccion molar en la fase vapor es la relacion entre la presion parcial y la
presion total, tendremos

=P
Y1=7 ec.8

=P
Y2 =7 ec.9

De la tabla 1 se obtienen los valores de las tensiones y se determinaron los datos de equilibrio para
el sistema a la presion de 101.325 (1 atm).

Para 168° K, haciendo uso de la ec.7:
101.325=93.0134659x +411.9653885 (1-x)
x=0.026058893

Para “y” se usa la ec. 3:
y=93.0134659(0.026058893)/101.325
y=0.10594979

Operando del mismo modo para otras temperaturas se obtienen los datos que resumimos en la tabla
2.
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Tabla

(Tear 2

(Tear 1)

2

Tsat

) 169.4405058

168

166

164

162

160

158

156

154

152

150

148

147

146.0624504

Psat propileno
444.9730077
411.9653885
369.1845708
329.7954385
293.6317485
260.5277389
230.3185539
202.8406776
177.9323744
155.4341315
135.1891036

117.043554

108.710998

101.325000

Psa etileno
101.325
93.0134659
82.3639064
72.6908484
63.9313424
56.0241631
48.9099178
42.5311482
36.8324253
31.7604361
27.2640623
23.2944491
21.4925442

19.9072017

Con los datos de la tabla 2 se traza la figura siguiente:

Grafica 1.

175
170
165
160
155
150
145
140

0.2

ELV propileno-etileno

0.4
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Q.. *
(0]
0.6 0.8
X,y
Q- T-y

X propileno
0
0.026058893
0.066107837
0.111371608
0.162793172
0.221516112
0.288933776
0.36675207
0.457070149
0.56248472
0.686225706
0.832333823
0.91531611

1.00000000

1.2

y propileno
0
0.10594979
0.24086843
0.36249542
0.47176159
0.56956419
0.65676595
0.73419431
0.80264078
0.86286034
0.91557106
0.96145382
0.98203728

1.00000000

Para la solucion del problema establecido tomemos como base de calculo F=100 moles/h. los
balances de materia correspondientes son:
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F=D+R BALANCE TOTAL DE MATERIA ec.9
Fxp = Dxp + Rxg BALANCE POR COMPONENTE ec.10
Efectuando para nuestro caso lo siguiente:
Balance total 100=D+R
Balance del propileno 100(0.6) = 0.95D + 0.05R
Resolviendo este sistema de ecuaciones encontramos que:
D = 61.11 moles /h
R = 38.89 moles/h
Por otra parte, teniendo en cuenta que V=L+D, ha de cumplirse que
p=1-()=1-0)=

Las relaciones que nos permiten calcular el nUmero de platos que ha de tener una columna para
lograr una separacion determinada son:

Yo =Xny+7xp  €cll (LOE)

L R
;xm_l - ExR eClZ (LOA)

Ym =
Sustituyendo los valores en esta ecuacion nos resulta:

3 1
Yn = 7 %n-1 + 7% = 0.75x,_, + 0.25(0.95) = 0.75x,,_; + 0.237
El caudal del liquido por debajo de la alimentacién sera la suma del caudal molar del liquido por
encima de la alimentacion y el caudal de alimentacién, ya que ésta entra en forma liquida a la
temperatura de ebullicién, es decir,

L'=L+F Ec.13

El caudal del liquido por encima de la alimentacion, L, puede obtenerse en funcion de D a partir de
las relaciones

L y v=L+D L=6111 11 = 183.33 moles/h
4 —

3/4

En consecuencia:

moles
L' =183.33 + 100 = 283.33

El caudal del vapor por debajo de la entrada de la alimentacion vendra dado por

V' =L -R ec.14
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V' = 283.33 — 38.89 = 244.44 moles/h

Sustituyendo valores en la ecuacion 12 se obtiene:

_283.33 38.89
T 24444 ™17 24444

Vi = 1.159x,,_, — 0.159

Con los datos de equilibrio determinamos la composicion del liquido en cada plato en equilibrio
con su vapor, y con las ecuaciones y, Y y,, calcularesmos la composicon de los vapores en cada
plato en funcién de la composiciéon del liquido que baja del plato inmediatamente superior. La
composicién del vapor procedente del piso 1 es la misma que la del destilado y la del liquido que
vuelve como reflujo a la columna, es decir,

Y1 = Xp = 0.95

La composicién del liquido del piso 1 serd la de equilibrio con el vapor y; y se determina por
interpolacién a partir de los datos de equilibrio, resultando

x1=0.7958605
El vapor que asciende del plato 2 tiene la composicién dada por la ecuacion 11. Es decir:
y, = 0.75(0.7958605) + 0.237=0.53453799
El liguido del plato 2 ser& el de equilibrio con este vapor; o sea
X2 =0.53453799

Esta concentracion, x2, es menor que la de la alimentacion (xr =0.60) luego la alimentacion ha de
entrar sobre el plato 2. La composicion del vapor procedente del plato 3 se determina mediante la
ec. 12 deducida de la seccién inferior de la columna; por lo tanto:

x1 0.7958605

yl 0.95

x2 0.53453799 < que
xF=0.60

y2 0.84689537

x3 0.15750727

y3 0.46052953

x4 0.03579247 < xw =0.05

y4 0.02355092
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Esta concentracion, x4, resulta ya inferior a la indicada para el residuo.

Se presentan a continuacion las representaciones de los platos tedricos en el diagrama de McCabe-
thiele.

MCCABE-THIELE

1.2
1
0.8 C. AL
=t .0.E
> 0.6
L.O.AL
04 L.O.A
—@— X=Y
0.2 =@==plato
0
0 0.2 0.4 0.6 0.8 1 1.2

Fig.3-3

Como se observa en el diagrama, los platos tedricos son 5. Tomando en cuenta que el calderin es
el ultimo, la posicion del plato de alimentacion estara ubicado en el segundo plato.

B) solucién para un sistema a temperatura fijaa 200 ° k.
La base es la forma del sistema binario de la ecuacion de Dalton
P = P 4+ (PS — P5™)x,
Se calculan las presiones de saturacion a 200 ° K, por las ecuaciones de Antoine
P1sat=1689.410377 Kpa P2 sat =452,3884757 Kpa

Una vez calculadas las presiones de saturacién en funcion de la temperatura fijada, se calculan las
presiones totales proponiendo las composiciones del liquido del propileno.

Ejemplo:

P = P{° + (P — P*)x,
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Teniendo x1 = 0.1:
P=452.3884757 + (1689.410377 -452.3884757)(0.1)

P=576.090666 kpa

x1
P

0 452.388476
0.1 576.090666
0.2 699.792856
0.3 823.495046
0.4 947.197236
0.5 1070.89943
0.6 1194.60162
0.7 1318.30381
0.8 1442.006
0.9 1565.70819

1 1689.41038

Por lo tanto, el valor correspondiente de y1 se encuentra mediante la ecuacién

_ xyP{

Nh=—7>

Los resultados de los calculos 200° K para un nimero de valores de x1 se tabulan como sigue:



Con los resultados de la tabla se construye el diagrama de Pxy (Fig.3-4) para propileno/etileno a 200
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Ahora bien, graficamos la curva de y-x, asi como también las lineas de operacion y graficamos los
platos en el diagrama de McCabe-Thiele (Fig.3-5).

McCabe-Thiele

[
[=u]

> 06

[
(o)

]

[
=]
]
=]
|
=]
=]
=]
=]
=
=
]

Como se observa obtenemos 7 platos tedricos, en comparacién con la destilacion a presion
constante donde el nimero de platos tedricos fue de 5. La posicién de la alimentacién en este caso
seria en el plato nimero 5.

Ejemplo 3.10 Trazo de la figura para obtener el nUmero de platos teéricos por el método de McCabe-
Thiel con MATLAB

En el menuMORGAN.cmd de la carpeta MENUEXE, seleccione la opcién 23, introduzca los datos
y presione OK.

Le mostrard la siguiente figura con la cual se pueden obtener el nUmero de platos tedricos.
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3.2Equilibrio liquido-liquido

Solubilidad de pares liquidos parcialmente miscibles

Competencia: Conocer las caracteristicas de la solubilidad entre pares de liquidos
parcialmente miscibles y sus aplicaciones

Cuando se mezclan dos liquidos, A y B, parcialmente miscibles, se presenta uno de los
siguientes tres casos:
1. Que A disuelve una cierta cantidad de B para formar una solucién saturada de B
en A.
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2. Que B disuelve una cantidad limitada de A para formar una solucién saturada de
A en B.
3. Cuando las proporciones de A y B estan fuera de estos limites de saturacion se
forman dos capas en equilibrio termodindmico, una constituida de una solucién
de Aen B yotradeB en A.
Este tipo de equilibrio es importante en procesos industriales, como en la extracciéon con
solventes y los criterios de equilibrio son los mismos que para el EVL.

Temperatura maxima caracteristica de solucidén. Cuando una pequefia cantidad de
anilina se agrega al agua a la temperatura ambiente y se agita la mezcla, se disuelve aquélla
formando una sola fase. Sin embargo, cuando se adicionan cantidades mayores de anilina se
producen dos capas de liquido. Una de ellas, la inferior, consiste de una pequefia cantidad de agua
disuelta en la anilina, mientras que la superior esta constituida de una pequefia cantidad de anilina
disuelta en agua. Si agregamos de nuevo anilina al sistema, la capa rica en agua disminuye en
tamafio y finalmente desaparece dejando sélo una fase liquida compuesta de agua en anilina. Si
este experimento se hace a temperatura constante, se encuentra que las composiciones de las dos
capas, aunque diferentes entre si, permanecen constantes en tanto las dos fases se hallen
presentes. La adiciébn de pequefias cantidades tanto de anilina 0 agua cambia simplemente los
volimenes relativos de las dos capas, no su composicion. A medida que se eleva la temperatura, se
encuentra que esta conducta persiste excepto que incrementa la solubilidad mutua de los dos
liquidos. A 168° C, la composicién de las dos capas se hace idéntica, y de aqui que los dos liquidos
son completamente miscibles. En otras palabras, a 168° C., o por encima de esta temperatura, la
anilina y el agua se disuelven entre si en todas las proporciones dando, al mezclarse, una sola capa
liquida. Esta variacion de la solubilidad mutua del agua y anilina con la temperatura se ilustra en la
figura 3.6. A 100° C. el punto A representa la composicién de la capa rica en agua y el punto Az la
composicién de la capa rica en anilina en equilibrio con A. Entre estos puntos todas las mezclas dan
capas de composiciones A y A1, como las soluciones al 40 y 50 % en peso de anilina. Fuera de
éstas, los dos liquidos son mutuamente solubles a 100°C; es decir, todas las composiciones entre el
agua pura y A dan una solucion de anilina en agua, y aquéllas comprendidas entre Az y anilina pura,
dan una solucién de agua en anilina. Como iguales argumentos son validos a otras temperaturas, se
deduce que el area en forma de clpula representa el dominio de existencia de las dos fases liquidas,
y el area externa el de una sola capa liquida. La temperatura que corresponde al punto B, es decir,
aquélla en que la solubilidad es total, se denomina temperatura critica de solucién o bien,
temperatura de consoluto.

_ Temperaturs ortica de sokucior

- ——

40 L3 - I A

L) 20 40 &0 80 100
Agua Porcentaje en peso Aniting

Fig. 3.12 Solubilidad mutua del agua y la anilina a diversas temperaturas
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Temperatura minima caracteristica de solucidn. La figura 3.13 muestra el efecto de la
temperatura en la solubilidad mutua de la trietilamina y el agua. Los dos liquidos son completamente
miscibles a 18.5°C, o una temperatura menor. Asi a 30°C, por ejemplo, una solucion del 5.6 por
ciento de trietilamina en agua esta en equilibrio con una que contiene el 4% de agua en trietilamina.
La temperatura en la cual los dos liquidos son completamente miscibles se denomina la minima
critica de solucién, puesto que la curva que confina el area de miscibilidad parcial exhibe un minimo.

80

701

5014

Temperatura — *C

\ b
20} ~— ] -2

A A
(o] 02 0.4 0.6 o8 1.0
Agua Fraccién en peso Trietilamina

Fig. 3.13 Solubilidad de Ia trictilamina en agua a varias temperaturas.

Temperatura maxima o minima caracteristica de solucion. El sistema nicotina-agua
presenta dos temperaturas criticas de solucién, una superior y otra inferior, como se ve en la figura
3.14. Dentro del area encerrada los liquidos son s6lo parcialmente miscibles, mientras que fuera de
ella lo son completamente. El punto C que es la temperatura maxima de solucién se encuentra a
208°C, mientras que la minima, punto C', esta a 60.8°C. Las composiciones correspondientes a C y
C' son iguales: 34 por ciento de nicotina. En el punto A que se encuentra entre 94° y 95°C, la
solubilidad de la nicotina en agua es minima como lo es la del agua en nicotina entre 129° y 130 °C,
punto B. Se ha encontrado que al aplicar una presidn externa al sistema las dos temperaturas criticas
de que hemos hablado se aproximan entre si, hasta que finalmente se alcanza una presién para la
cual los dos liquidos se hacen miscibles completamente.

Tompetans - *C
o

=
PE—
o 02 o4 oo oa 1o
Agus fracciom on peso Nicotina
Fig.3.14 sclubliidad de la nicotina wn agus 4 diverss tempersturs
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Tipo sin temperatura critica de solucion. Una variacion final de estos tipos la presenta el sistema
éter etilico-agua, que no posee una temperatura superior o inferior critica de solucion. Los dos
liquidos son por esa razon parcialmente solubles entre si a todas las temperaturas en las cuales
existe la solucion.

Siempre es posible deducir de los diagramas de solubilidad como los dados en las figuras 3.12, 3.13
Y 3.14 las proporciones en peso de las dos capas presentes en el equilibrio a diversas temperaturas.
Consideremos especificamente un sistema compuesto de 60 g de trietilamina y 40 g de agua
presente en equilibrio a 20°C. Como el porcentaje de amina en peso es de 60 por ciento, la
composicion global esta representada en la figura 3-7 por el punto a. Pero el sistema esta constituido
de soluciones de composicion b y c, y por lo tanto segun el método usado con anterioridad

Peso capa de amina __ distancia ca _ 60—15.5

=3.29

Peso capa de agua " distancia ab  73-60

Ejemplo 3.11 Una mezcla contiene un 30% de anilina en agua, (en peso). A partir de la figura 3.12
determinar graficamente los pesos relativos de las dos capas que se forman y la porcién de anilina
contenida en cada capa a 40°C.

Gréaficamente tenemos que:

Temprnaburz ~ °C
9

e
0
T

&0

40 A A A i . P
(f‘;,s 20 40 &0 80 38 100
Agua Porcantaje en poso Anilina

Fig, 3.15 Solubilidad mutua del agua vy anilina a diversas tcmperaturas.

o fase 1 (Punto A:fasericaen agua)
3.5% peso de anilina
96.5% peso de agua

e Lafase 2 (Punto B:fasericaen anilina)
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95% peso de anilina
5% peso de agua
e Proporcion de anilina en agua

Peso de la capa de anilina A 30 —3.5

0.40

Peso de la capa de agua B~ 95-30
Por una unidad de masa de la capa de agua hay 0.4 de la masa de anilina
Base de calculo de 100 kg de solucién
Composicién de la solucién: 30 kg de anilina y 70 kg de agua
*Ecuaciones Auxiliares:

1. A+B=100
2. 2=04
B
*Resolviendo las ecuaciones simultaneas:
0.4B+B=100
B=100/1.4

*B=71.4285 Kg »>Peso de la capa rica en agua

Composicién de la capa rica en agua:
71.4285 Kg (0.035)= 2.5 kg de anilina
71.4285 Kg (0.965)= 68.9285 kg de agua

*A=28.5714 -> Peso de la capa rica en anilina

Composicidn de la capa rica en anilina:
28.5714 Kg (0.95)= 27.1428 kg de anilina
28.5714 Kg (0.05)= 1.4286 kg de agua

Balance de agua: 68.9285+1.4286=70.35 Kg

Balance de anilina: 2.5+27.1428=29.6428 Kg

Ejemplo 3.12

Un sistema liquido totalmente inmiscible de agua y de un liquido orgéanico hierve a 90°C,
cuando el barémetro sefiala una presién de 734 mm de Hg. El producto destilado contiene
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73% en peso de liquido organico. ¢Cual es el peso molecular y la presiéon de vapor a 90°C del
liquido organico?

P=P°%+ P%
Donde:
P= presion de vapor total
P%, y P%= presiones de vapor de los liquidos puros Ay B

Cualquier mezcla de dos liquidos inmiscibles hervira a una temperatura menor que la de cualquiera
de los dos liquidos

Si designamos por N, y Ny a las fracciones molares de los dos constituyentes en el vapor
entonces P’y = N,P y P% = NP yde aqui:
P% N,P Ny

P°% NP Ny

Pero:

na np

N, = Np =
A na+np y B na+np

Donde n, y ngson el nimero de moles de A y B en cualquier volumen dado de vapor. En
consecuencia:

0
Pa_ma
PO  mg
Y como la relacion de las presiones parciales a T es constante, n,/ny debe ser constante también,

es decir la composicion del vapor es siempre constante en tanto que ambos liquidos estan
presentes.

Ademas comon, = W,/M, y ng = Wg/Mg, donde W, y Wy son los pesos en un volumen dado y
M, y Mjg son los pesos moleculares de Ay B.

Poa_ma _Wa My
PO  ng Wy "M,

W, M,P°
Ws Mg PO%

T=90°C
P= 734 mm de Hg

E | producto destilado contiene 73% en peso de liquido organico. ¢Cudl es el peso molecular
y la presién de vapor a 90°C del liquido organico
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0 _
logPAgua—a—C_I_T

Para el agua

a= 7.96681, b=1668.210, c= 228.000

P° 4 uq = 525.8557 mm de Hg
P ZPOAgua + P,
734 — 525.8557 = P%,, P, =208.1442 mmde Hg

Wa _ Mg POy
Wg  MpPOp

w POy P .
($) ( Og”“) Mpgua = My, = peso moelcular del liquido orgéanico
WAagua P%0

525.8557
208.1442

2.7) ( ) 18.02 g/mol = My,

525.8557
208.1442

2.7) ( ) 18.02 g/mol = My,

M, =122.9195 g/mol

Equilibrio liguido-liquido (Diagramas triangulares de Gibbs y rectangulares,
lineas de unién y curva de inmiscibilidad).

Competencia: Construir y utilizar diagramas triangulares para obtener la concentracion y las
masas de las fases en equilibrio de un sistema en particular.

El equilibrio liquido-liquido es particularmente (til en los procesos de extraccion, donde un solvente
C es agregado para separar una mezcla binaria de A y B. Si el solvente y los componentes de la
mezcla son todos parcialmente miscibles, los célculos se basan en un diagrama triangular como se
muestra en la figura 3.16:
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Curva Solubilidad Agua Etanol Tolueno

Eranol

curva da squitibrio

S
Liats de Vapanto

2-Foaxes

Agua

o w0 o »0

Fig. 3.16

El area debajo de la curva de equilibrio representa el equilibrio de dos fases y la parte superior a la
curva son puntos de una sola fase.

Las lineas rectas (rojas) que unen los puntos de equilibrio en la curva de equilibrio se denominan
lineas de reparto. Los sistemas que presentan estas formas de diagramas se denominan sistemas
tipo 1.

El sistema de tres componentes (A, B, C) del tipo | consiste de dos componentes (A y B),
practicamente inmiscibles (agua y tolueno), mientras que el otro componente, C (etanol), es miscible
en todas proporciones con A y con B. Si representamos los datos de equilibrio liquido-liquido a
temperatura constante, para un sistema de este tipo, en un diagrama triangular, obtenemos una
grafica similar a la que se representa en la figura 3-17:

Fig.3.17

Una mezcla de A y B estara formada por dos fases, una esencialmente de A puro y la otra
esencialmente de B puro. Las cantidades relativas de las dos fases dependen de las cantidades de
Ay B iniciales. Si se afiade a esta mezcla una pequefia cantidad de C, éste se distribuye entre las
dos fases, ademas se encuentra que se ha disuelto algo de A en la fase rica en B y algo de B en la
fase rica en A. Las composiciones de las dos fases resultantes en equilibrio, establecidas por
procedimientos analiticos adecuados, se hallan en puntos semejantes a los sefialados como ay b
de la figura 3-17. La linea que une estos dos puntos se llama linea de reparto. Esta linea no es
necesariamente paralela a la base.

Si se afiade mas C, las dos fases liquidas cambian de composiciéon (puntos ¢ y d). La linea que une
estos dos puntos es otra recta de reparto (no es paralela a la anterior). A medida que se afiade C,
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las composiciones de las dos fases liquidas se hacen mas semejantes. Sin embargo, la caracteristica
mas significativa del proceso es que la cantidad de una de las fases se hace cada vez mayor, y la
otra cada vez menor, hasta que una de ellas desaparece. Las composiciones, en porcentajes, se
hallan sobre una curva, llamada "curva de solubilidad o binodal", como se muestra en la figuras 3-
16 y 3-17. Una mezcla cualquiera dentro del area bajo la curva se va a separar en dos fases liquidas,
y cualquier mezcla del area exterior formara una sola fase liquida. La posicion de la curva cambia
con la temperatura. A medida que el porcentaje de C se hace mayor, las composiciones de las dos
fases se aproximan y las lineas de reparto se hacen mas pequefias. Las composiciones de las dos
fases se hacen iguales en un punto denominado punto critico. En las figuras 3-16 y 3-17 se han
trazado algunas lineas de reparto para el sistema ABC. La inclinacion de las lineas de unién se debe
a que el componente A es mas soluble en la capa rica en C que en la capa rica en B. En el punto P
las disoluciones conjugadas tienen la misma composicién; este punto se denomina punto de
pliegue. Cualquier punto fuera de la curva representa una capa liquida Unica.

Si dos sustancias A y B al mezclarse se separan en dos fases liquidas, una rica en Ay la otra en B,
se dice que son parcialmente miscibles. Si cada una de las fases contuviera una cantidad
despreciable de la otra se les denominaria inmiscibles. Si a tal mezcla de dos fases de Ay B se le
agregara una tercera sustancia C, ésta se distribuiria seguin su solubilidad relativa en cada fase.
Por ejemplo, la acetona es soluble tanto en agua como en cloroformo, dos liquidos casi inmiscibles
entre si, pero mucho més en cloroformo. Si se pone en contacto una mezcla de acetona y agua con
cloroformo, una porcion sustancial de la acetona se mezclara con la fase rica en cloroformo. Puede
entonces efectuarse una separacion sencilla de la acetona y el agua permitiendo que la mezcla
decante y separando las dos fases. Este procedimiento se denomina Extraccién Liquida. El
coeficiente de distribucion de C es la relacién entre la fraccion masica de C en A y la fraccién
masica de C en B. El Manual del Ingeniero Quimico incluye varios sistemas liquidos ternarios.

Ejemplo 3.13
Se mezclan 200 cm? de una mezcla acetona-agua, que contiene 15 % en peso de acetona, con 400

cm? de cloroformo a 25° C, y luego se permite decantar a las dos fases. ¢ Qué fraccién de acetona
se transfiere del agua al cloroformo?

Datos:

Sustancia Densidad
Acetona (A)  |0.792 g/cm?
Cloroformo (C) |1.489 g/cm?
Agua (W) 1.000 g/cm?

Densidad de una solucion binaria:

1 XA Xw
=ty w 1
4 PA  Pw ( )
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Supodngase que el agua y el cloroformo son inmiscibles. El coeficiente de distribucién del sistema
acetona-cloroformo-agua (A-C-W): es:

K= Dasec _ 1.72 (2)
&) fasewr

Resolucion: Con la ecuacion (1) se calcula la densidad de la solucion acetona-agua y con ésta la

masa en los 200 cm? de la solucion alimentada. Con las ecuaciones de balance y la ecuacién (2)

se calculan las otras variables.

Respuesta: Porcentaje de acetona transferido = 86.1 %

Actividad 3.5 El coeficiente de extraccion del sistema agua-acido acético-acetato de vinilo es:

ﬁ = 0254
(X

Donde x es la fraccion masa de acido acético.
¢,Donde es mas soluble el 4cido acético, en el agua o en el acetato de vinilo?

Representacion triangular: Si en el sistema ternario los tres componentes son parcialmente
miscibles, entonces podria representarse mediante un diagrama triangular como el de la figura de
abajo para el sistema Agua-MIBC-Acetona a 25 °C. Donde cada vértice representa un componente
puro y cada lado del tridngulo representa posibles soluciones binarias. Por ejemplo, el lado b
representa soluciones libres de MIBC (metilisobutilcetona) formadas de agua y acetona. Toda
mezcla que caiga dentro de la regidn A, tal como el punto K, es un liquido de una sola fase,
mientras que cualquier mezcla que caiga dentro de la region B se separara en dos fases. Las
lineas que pueden observarse en la regién B que unen las composiciones de fases en equilibrio
entre si, se denominan lineas de union.

Por ejemplo, una mezcla con composicion global representada por el punto M (55 % de agua, 15 %
de acetona y 30 % de MIBC) (ver Fig. 3.18) se separara en dos fases cuyas composiciones vienen
dadas por los puntos L(85.3% de agua, 11.9 % de acetona 'y 2.8 % de MIBC) y N (3.7% de agua,
20.0% de acetona y 76.3 % de MIBC).

La regla de la palanca también puede aplicarse a sistemas liquido-liquido:

MASA,  MN
MASA, IM
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Sesrermas de varias fases

Actividad 3.6

Se alimenta a un mezclador 1000 Kg de una solucién a 30 % en peso de acetona en agua y una
segunda corriente de Metil-isobutil-cetona. La mezcla luego se pasa a un decantador donde se
forman dos fases, las cuales se eliminan por separado a 25 °C. ¢;Qué cantidad de MIBC debe
alimentarse al proceso para reducir la concentraciéon de acetona en la fase rica en agua a 5 %,
suponiendo que los fluidos permanecen en el decantador lo suficiente como para lograrse el
equilibrio? Respuesta: 400 Kg de MIBC.

Ejemplo 3.14 Construccion del diagrama triangular para el sistema Agua/etanol/tolueno
El diagrama triangular se obtiene a partir de los siguientes datos experimentales:

Composiciones de las mezclas ricas en Agua:

Composicién de las mezclas ricas en tolueno:
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Moles de Molesde Molesde Total
Mezcla agua Tolueno etanol moles Xagua Xtolueno Xetanol
1 0.0171 0.1849 0.0664 0.2685 0.0639 0.6886 0.2475
2 0.0286 0.1849 0.0903 0.30#8 0.0941 0.6087 0.2973
3 0.0572 0.1849 0.1363 0.3783 0.1511 0.4887 0.360#
4 0.1143 0.1849 0.2044 0.5036 0.2270 0.3671 0.4059
5 0.2001 0.1849 0.2982 0.6831 0.2929 0.2707 0.4365
6 0.314% 0.1849 0.4157 0.9150 0.3436 0.2021 0.4543
7 0.$858 0.1849 0.5639 1.2347 0.925 0.1497 0.4568
8 0.7145 0.1849 0.7343 1.6337 0.4373 0.1132 0.4495
9 1.0003 0.1849 0.9013 2.0864 0.4'94 0.0886 0.4320

Mezcla | Moles | Moles Moles | Moles | X X X

agua Tolueno | Etanol
No Agua | Tolueno | Etanol
totales

1 1.1432 | 0.0028 | 0.2999 | 1.4458 | 0.7907 | 0.0019 | 0.2074

2 1.1432 | 0.0046 | 0.3680 | 1.5158 | 0.7542 | 0.0030 | 0.2428

3 1.1432 | 0.0092 | 0.5912 | 1.7436 | 0.6556 | 0.0053 | 0.3391

4 1.1432 | 0.0185 | 0.6440 | 1.8057 | 0.6331 | 0.0102 | 0.3567

5 1.1432 | 0.0324 | 0.7122 | 1.8877 | 0.6056 | 0.0171 | 0.3773

6 1.1432 | 0.0508 | 0.7718 | 1.9658 | 0.5815 | 0.0259 | 0.3926

7 1.1432 | 0.0786 | 0.8621 | 2.0838 | 0.5486 | 0.0377 | 0.$137

8 1.143" | 0.1156 | 0.9592 | 2.2179 | 0.5154 | 0.0521 | 0.4325

9 1.1432 | 0.1618 | 1.002 | 2.3101 | 0.4948 | 0.0700 | 0.4351

Graficando en coordenadas Triangulares las composiciones de las mezclas ricas en agua y de las
ricas en Tolueno, para obtener la curva de solubilidad del Sistema Ternario Agua — Etanol — Tolueno
a 27 °C, ver Fig. 3.19
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Curva Solubilidad Agua Etanol Tolueno

Etanol

A Tolueno

Observaciones:
Se ha obtenido una sola curva de solubilidad para el sistema.

La parte bajo la curva de solubilidad representa mezclas de dos fases. La curva de solubilidad tiende
a ser méas pronunciada al lado izquierdo, es decir al lado que representa la mezcla Etanol — Agua.

Trazo de las rectas de reparto:

Para el trazo de las lineas de reparto se utilizan los datos de tres mezclas en equilibrio.
Composicion Molar de Etanol presente en las fases de las Mezclas:

Composicién Molar de Etanol

Mezcla Composiciéon Molar Fase Rica en _
Tolueno Fase Rica en Agua

# De la mezcla
35% Tolueno

1 35% Agua
30% Etanol 20.19 % 39.22 %
40% Tolueno

2 35% Agua
25% Etanol 19.6 % 35.32%
40% Tolueno

3 40% Agua
20% Etanol 17.17 % 2151 %
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Trazando en la grafica anterior, las mezclas 1, 2 y 3 y uniendo la interseccion de la composicion
molar de sus respectivos extractos y refinados con la curva de solubilidad para obtener las lineas
de reparto, ver Fig. 3.20.

Curva Solubilidad Agua Etanol Tolueno

Etanol

Agua

Analizando la figura 3.20

De la fig.3.20 observamos que el sistema esta constituido por dos liquidos practicamente insolubles
entre si como son el Tolueno y el Agua. Esto se comprueba al observar la interseccién de la curva
de solubilidad con el lado que representa la mezcla Agua - Tolueno que es practicamente en los
vértices, es decir en los componentes puros.

De acuerdo a la literatura la solubilidad del Tolueno en agua es de 0.53 g/ litro, lo que representa
una fraccion mol de Tolueno 0.00010063 lo que es casi nula.

Se observa también como estos dos componentes son altamente solubles en Etanol.

Se observa que aunque el Etanol es altamente soluble en Tolueno, el Etanol es mayormente soluble
en agua, de hecho se puede afirmar que el Etanol es Infinitamente soluble en agua, de acuerdo a la
bibliografia, en la gréfica esto se manifiesta con la tendencia de la curva a pronunciarse mas hacia
el lado que representa la mezcla Etanol - Agua que hacia el lado que representa la mezcla Etanol —
Tolueno.

Se observa también que las lineas de reparto tienen una pendiente negativa, lo que comprueba una
vez mas que el Etanol es mas soluble en agua, por lo que el extracto tiene una mayor composicion
de Etanol que el refinado.

Competencia: Analizar y proponer procedimientos para calcular las variables solicitadas en
problemas que involucren el manejo de diagramas triangulares.
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Ejemplo 3.15

Para el sistema agua-etanol-tolueno a 27 C dada en la fig. 3.20, determine (a) la cantidad y
composicién en % masa de las dos fase liquidas formadas de 46 % agua, 34 % etanol y 20 % tolueno,
(b) la concentracibn maxima posible de etanol obtenible en el extracto libre de solvente, (c) la
composicién de equilibrio de las dos fases formadas al poner en contacto un refinado que contiene
29 kg de agua, 20 kg de etanol y 1 kg de tolueno con un extracto que contiene 7 kg de agua, 18 kg
de etanol y 25 kg de tolueno.

Solucién:

@)

Determinar la cantidad y composiciéon en % masa de las dos fase liquidas formadas
Encuentre sobre el diagrama triangular el punto correspondiente a la composicién total del

sistema (punto Q) y extiéndalo sobre una recta de reparto.
Lea las composiciones del refinado y del extracto sobre la curva de equilibrio.

EXTRACTO: 58 % agua, 40 % etanol y 2 % tolueno

REFINADO: 4 % agua, 20 % etanol y 76 % tolueno

Aplique la regla de la palanca para obtener las cantidades relativas de refinado y
concentrado.

(b)

(©)

Determinacién de la concentracion maxima posible de etanol obtenible en el extracto libre
de solvente de la concentracién maxima posible de etanol obtenible en el extracto libre de
solvente la concentracion maxima posible de etanol obtenible en el extracto libre de solvente.

Trace una tangente desde el 100 % de tolueno de la curva de equilibrio y extiéndala hasta
la linea binaria de etanol agua, ver Fig. 3.21.

Esto da la méxima concentracién posible de etanol en el extracto libre de solvente: 85 % de
etanol y 15 % de agua

Localice los puntos correspondientes al refinado y concentrado sobre la curva de equilibrio.
Trace la linea que une a estos dos puntos, calcule la composicion global del sistema y
localicelo sobre la recta anterior (punto M). Lea las composiciones del refinado y concentrado
resultantes (puntos A y B) en los extremos de la linea de reparto que pasa por M.

EXTRACTO 50 % agua, 44 % etanol y 6 % tolueno

REFINADO: 5 % agua, 24 % etanol y 71 % tolueno
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Actividad 3.7

Curva Solubihidad Agua Etanol l'olueno

Etanol

Determinar a partir de la Fig.3.20 si al mezclar 50 g de refinado, punto A, con 30 g de
concentrado, punto B, se forma un sistema de dos fases o una sola fase. En caso de formarse
dos fases determinar la concentraciéon de las dos fases en equilibrio.

Curva Solubilidad Agua Etanol Tolieno

Ermol

....‘:‘.".‘?‘..“.‘.’:.‘*.?'.“.‘._,;.‘._.;a.r:..,.'.. ......... A KL _

Actividad 3.8 Se dan los siguientes datos para el sistema agua-alcohol-benceno a 25°C. Las
dos primeras columnas dan los porcentajes en peso del alcohol y benceno en una capa,
mientras que la tercera columna da el porcentaje en peso de agua en la capa conjugada de

esta
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Capal Capa 2

% CeHe % C2HsOH % H20

13 38.7

9.2 50.8

20 52.3 3.2

30 49.5 5

40 44.8 6.5

60 33.9 13.5

80 17.7 34

95 4.8 65.5

Construir el diagrama de fases del sistema y trazar las lineas de union.

[-{=]

CIHBL

¢

ccle

Para construir la curva binodal se utilizan los datos de la capa 1y se marcan los puntos en el
diagrama triangular, enseguida se construye la curva que mejor se ajuste a estos datos.
Luego se marcan los puntos sobre la curva binodal de la capa 2 y a continuacion se trazan
las rectas de reparto que unen a las capas correspondientes.

Ejemplo 3.16 Una solucidon acuosa contiene 46% en peso de alcohol etilico. Usando el

diagrama del problema precedente, hallar cuanto alcohol podria extraerse en 25g de aquella

solucion con 100 g de CgHe.
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Solucion | Compuesto Masa Fraccion Masa Moles | Fraccién Moles
Total de la masa componente | Comp. Mol Totales
solucion
A Etanol 25gr 0.46 11.5¢r 0.25 0.25 1
Agua 0.54 135¢gr 0.75 0.75
B Benceno 100 gr 1.00 100 gr 1.28 1 1.28
Balance De Materia:
A=1mal M

Balance Global:A+ B =M

Fracciéon moles de la Mezcla M:

Etanol = 22 x 100 = 10.96%

25
2.28

L 4

Por lo tanto:

B=1.28 mol |

M = 2.28 moles

2.28

Benceno = % X 100 = 56.15%

iy
e,

E

Agua =22 x 100 = 32.89%

Aproximadamente la linea de reparto es la linea de color azul, y E es el punto que indica la
extraccion y la composicién en ese punto. Aproximadamente la composicion es:
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Solucién Compuesto Frac. Mol Frac. Masa Masa Total

Etanol 0.06 0.04
E Agua 0.01 0.001 125 gr
Benceno 0.93 0.95

Extraccion de Etanol = 0.04 X 125 gr = 5.0 gr

Explicacion:

Los 25¢g de solucién se mezclan con 100g de benceno; haciendo un balance de materia se tiene
que la masa de la solucion es de 125g, y al final este resultado se multiplica por la masa del extracto
correspondiente, que en este caso es el etanol.

La linea de reparto nos indica las dos fases, del lado izquierdo cuando estan en una sola fase y lado
derecho son bifasica; nos interesa esta ultima porque nos indicara el pocentaje de extraccion de
etanol en combinacion de benceno y agua, para eso hay que ubicar al principio la composion de la
mezcla M, que se hace con un balance de materia; luego encontrar la linea de reparto que nos
llevara al punto del extracto y es donde encontramos la composion final que nos interesa.

3.3 Equilibrio liquido-gas: Solubilidad de gases

Los gases estan constituidos por moléculas con alta energia, con ansias de libertad. Los liquidos y
sélidos estan constituidos por moléculas de menor energia, con mas acostumbramiento al orden.
Cuando se calienta un liquido o un soélido que tiene gases disueltos, de manera general se
incrementa la energia de todo el sistema, las moléculas de liquido se mueven mas rapido y las
moléculas de sdélido vibran en su lugar. Entonces si hay un gas disuelto u ocluido en ese liquido o
sélido, tiende a escaparse. Por eso la ley de Henry postula que la solubilidad de los gases disminuye
al aumentar la temperatura de la solucion.

¢ Es esto siempre cierto?

No, seguramente hay excepciones, porque al calentar una solucion es posible que haya cambios
quimicos en los solutos y solventes que puedan afectar al gas.

Veamos el siguiente ejemplo (til:

Al disolver yeso en agua, hay una determinada cantidad de aire disuelto en el agua y en el yeso. Al
ir calentando, el aire tiende a escaparse, pero al mismo tiempo el yeso tiende a deshidratarse,
entonces se liberan mas moléculas de agua que buscan atrapar microburbujas de gas. En las
ciencias humanas no hay leyes absolutas, hay que tratar de pensar en las excepciones como manera
de aprender algo distinto.

La mayoria de los gases son ligeramente solubles en liquidos, sus solubilidades decrecen conforme
aumenta la temperatura excepto cerca del punto critico donde aumenta la solubilidad como se ilustra
en la siguiente figura:
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Pc

Oy

Solubilidad del metano en n-heptano cusndo la
fugacidad del metano en fase vapor as 0.01 atm

Fig.22

Ley de Henry

Henry descubri6é en 1803 que:

e Lacantidad de gas disuelta en un liquido a temperatura constante es proporcional a la
presion parcial del gas sobre el liquido.

Esta ley se resume en la siguiente ecuacion:
pi = Hin 330

Donde:
p;: presion parcial del gas
e x;: concentracion del gas (fraccién molar)
e Hy: constante de Henry

La Ley de Henry nos da la presion de vapor de un soluto en una disolucién diluida ideal. Para el
disolvente sigue aplicandose la Ley de Raoult. P, = x,P7

Sea una disolucion diluida ideal que contiene un disolvente A y solutos (1,2...1). Vamos a calcular la
presion que ejerce el soluto i en la fase gas.

Una vez alcanzado el equilibrio:

i (T, P) = W, (T, P) (3.31)
Sustituyendo los potenciales quimicos por sus valores

Hoi i (T, P) + RTInx; = g, (T) + RTIn(P; ;O) (3.32)

Agrupando términos y aplicando propiedades de logaritmos neperianos

Roil (TP ~Roin(T) _ 5 ( Pi
RT =In (xiPO) (3.33)
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Despejando

roil (TP ~Hoip(M .
15

Pe RT = (3.34)
. Hoi,l(T-P)~Ho,p(T)
Designemos e RT = Hp
Entonces P; = x;Hp (3.30)

Donde Hy es la constante de Henry.

Solubilidad de gases en liquidos

Para los gases poco solubles en liquidos, la disolucion se aproxima a ideal, cumpliendo la Ley de
Henry para el soluto. Como puede observarse en la gréafica de abajo, cuando la presion es elevada
se produce una desviacion respecto a Henry, debido a que la disolucién deja de comportarse como
diluida ideal.

J',‘ l,r Hs £y

-
_—

Fig. 3.23 P(atm)

El procedimiento mas (til para calcular fugacidades de componentes de mezclas liquidas consiste
en definir una disolucion liquida ideal y utilizar el coeficiente de actividad para proporcionar una
medida cuantitativa de las desviaciones de la idealidad.

Se define una disolucion liquida ideal como aquélla en que, a P y T constantes, la fugacidad de un
componente es proporcional a alguna medida de la concentracion:

fiL = K;X; (335)

Donde x; es una constante de proporcionalidad dependiente de P y T e independiente de xi. Si la
ecuacion (3.35) se cumple para todo el intervalo de composicion, se dice que la disolucion es ideal
segun la Ley de Raoult, y la constante de proporcionalidad es la fugacidad del componente puro a
la T de la disolucién (si el vapor se comporta como gas ideal dicha constante de proporcionalidad
seria la presién de vapor). Cuando la ecuacién (3.35) se cumple sélo en un pequefio intervalo de
composicién, cuando x; tiende a cero, se tiene una disolucion ideal aunque con un valor de la
constante de proporcionalidad diferente de la fugacidad del componente puro: se trata de una
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disolucién diluida ideal, y su comportamiento queda representado por la Ley de Henry. La ley de
Henry relaciona la presion parcial del soluto (gas) en la fase vapor con la fraccion molar del soluto
(solubilidad del soluto) en la solucién por medio de la ecuacién

PBZHRxB Oblen sz_PB

La ecuacion anterior expresa que la solubilidad del gas es proporcional a la presion del mismo en
la fase vapor en equilibrio con el liquido. Esta ley es muy satisfactoria a concentraciones bajas y a
presiones no muy altas.

La tabla siguiente contiene la constante de Henry para algunos gases disueltos en agua 298 K:

GAS | Hr/Torr

H2 5.54 x 107

N2 6.80 x 107

02 3.27 x 107

CO2 | 1.24 x 108

H2S | 4.27 X 10°

La siguiente tabla muestra la constante de Henry de gases disueltos en agua y en benceno a 25 C.

GAS Ha> N2 02 CcoO Ar CHa C2He
Hi,H20/kbar 71.7 86.4 44.1 58.8 40.3 40.4 30.3
Hi,ceHs/Kbar 3.93 2.27 1.24 1.52 1.15 0.49 0.068

De acuerdo con la ecuacion de la ley de Henry, la solubilidad de un gas serd menor en cuanto mayor
sea su constante y es por eso que la mayoria de los gases son mas solubles en benceno que en
agua.

Ejemplo 3.17

Si la presion del CO2 en equilibrio con el agua fuera de 3.3 x 104 atm a 25 C, ¢ Cual seria la
solubilidad del CO2 en el agua?

Solucioén:

La fraccion molar del COz esta dada por la ecuacion
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Donde B es el Bi6éxido de carbono.

Tomando como base 1000 gr de agua podemos calcular la fraccién molar aproximada de la
siguiente manera:

x _ nco, ~ nco,
co, = ~
2 nco,tnHz20  MH20

Esto es porque la solucion debe ser diluida para que sea valida la ley de Henry.
Tomando el valor de la constante de Henry de las tablas: Hc, = 1.24 x 10° torr

1000 gr 1
18 gr mol~1! ¥ 124 x 106 torr
=1.12 x 107> mol

Neo, = (3.3 x 107* x 780)torr x

Por tanto la solubilidad del CO2 es de 1.12 x 10 mol/Kg de agua.

Si la presién del gas es muy grande, debe considerarse el efecto de la presion sobre la constante
de la ley de Henry. En tal caso, la ley de Henry toma la forma mas general:

in (af‘c)z =n (d’xﬂ)z = In Hz(i”p )4 w

Donde ¢ = coeficiente de fugacidad en la fase vapor
;> = Volumen molar parcial del soluto 2 a dilucién infinita en la fase liquida
P = presion del sistema
R = constante del gas

Para la aplicacion de tales casos se recomienda consultar la literatura donde se describa las
técnicas para determinar la solubilidad de gases a altas presiones.

Una mezcla gaseosa que contenga un gas nocivo, como el SO, puede tratarse en una torre de
absorcién con un solvente liquido (quimico o fisico) para eliminarlo o reducir su concentracion.

3.4.- Equilibrio sdlido-liquido

Si se enfria una solucion liquida de dos componentes A y B, se forma una fase sélida a una
temperatura suficientemente baja. Esta temperatura es la temperatura de congelacion de la solucién
y depende de la composicién de la solucion. En el andlisis de la disminucién de la temperatura de
congelacion se obtiene la siguiente ecuacion en el caso de que el sélido A esta en equilibrio con una
solucion liquida ideal

AH 1 1
fus,A
InX, = ——JwA( - _— 3.36
nda R <T TO‘A)
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Donde:

T es la temperatura de congelacion de la solucién, Xa es la fraccion molar de A.

Toa es la temperatura de fusién de A puro.
La ecuacion anterior es vélida también para el componente B. La figura siguiente representa un
diagrama simple de la curva de equilibrio T vs X de los dos componentes Ay B.

Iﬂ
Toa) |
' Lig (A+B)
b i
Als) N i | T
+ )
q Alr) + B(1) :C : ,T;T]] N
d
TE i f :
| | E ]
le
Arzy =1 Bis)
| 1
0] Z 1
XB
Fig. 24

Este diagrama de fases se construye midiendo los puntos de fusién de una serie de soluciones de
composiciones diferentes a presién constante. La curva simétrica en forma de V es la curva del punto
de congelacion, arriba de la cual el sistema es liquido.

¢, Qué pasa si una solucion se enfria a presion constante desde el punto a?

Cuando alcance el punto b, la solucién comienza a congelarse y el sélido que se separa de la
solucién es A puro. Al reducir mas la temperatura se congela mas A y la solucién se enriquece
progresivamente en B. Por ejemplo, la composicién en el punto ¢ esta dada por la linea de conexion
gch. En este punto (c), la composicién de la solucién esta dada por la proyeccion de la linea vertical
desde el punto h sobre el gje x, punto z. Si continuamos enfriando la solucion, finalmente se alcanza
el punto d. En este punto la composicion de la solucion esta dada por el punto E.

Debajo del punto E la solucién esta completamente congelada.

Suponga que ahora comenzamos a enfriar la solucién desde el punto m. En el punto i, la solucion
comienza a congelarse y se forma el sélido B. Si se sigue enfriando, finalmente se alcanza el punto
j- Nuevamente en este punto la composicion de la solucién esta dada por el punto E. Este punto es
especial ya que en él la solucion liquida se encuentra en equilibrio con ambos sélidos y se le
denomina Punto eutéctico. Este punto eutéctico representa la menor temperatura a la que puede
existir la solucién como liquido y en él la solucién tiene la misma composicion que el sélido que se
separa de ella.

Cada diagrama de fase condensado, puede considerarse compuesto de una combinacion de cierto
namero de otros tipos simples y este tipo es el Unico que tiene lugar en ciertos sistemas; en otros
hay una combinacion de los mismos que da un diagrama completo mas complejo como se muestra
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en la figura de abajo para la solucion sélida relativa al sistema Na/K. Esta figura muestra la existencia
de un compuesto estequiométrico, NazK.

97.5C
Liquido
62 C
Na liquido-solido
Dos fases 7C
0C (K ligquido-salido
Dos fases
NazK liguido-solido | po: faces
27 (MazK sildo-Ma salido)
Dos faes: K solido-NazK sdlido
o 0.29 0.66 1
Fraccion molar del Na
Fig.3.25
La regla de las fases de Gibbs establece que
V=C-f+2
Donde V es el nimero de variables fisicas independientes, llamadas grados de libertad de un

sistema de C componentes y f fases cuando la temperatura y la composicién son las Unicas variables
de la concentracion. Para estudiar la relaciones de punto de fusién de un sistema binario, se
considera que la presién es constante, 1 atmaosfera, y que el sistema esta condensado, es decir, que
no existe la fase vapor. Para un sistema de dos componentes de este tipo, la regla de las fases se
reducea V=3-f

Por lo tanto, cuando coexisten tres fases, la temperatura ha de ser constante, y si coexisten dos
fases habra un grado de libertad. Se puede tomar como tal la temperatura o la composicion.

El procedimiento que se utiliza para establecer los diagramas de fases se llama andlisis térmico.
Este consiste en obtener las curvas de enfriamiento de cierto nUmero de mezclas de los dos
componentes. Los datos para dichas curvas se obtienen dejando enfriar lentamente una mezcla
fundida de composicién conocida y registrando la temperatura a intervalos regulares. En la figura 7
se muestra una curva de este tipo para una sustancia pura. En ella puede observarse que antes del
punto de congelacién la mezcla se sobre-enfria y luego sube la temperatura hasta el punto de
congelacion.
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Punto de congelacion
del solvente

v

Sobreenfriamiento \\\

Tiempo

Fig. 3.26

La curva de enfriamiento de una mezcla de dos componentes se muestra en la figura 8.

Punto de
congelacion

d

Tempe ratura\

eutéctica

tiempo

Fig. 3.27

La parte de la curva entre a-b corresponde al enfriamiento de la fase liquida, en ella solo existe una
fase y la pendiente la determina el calor especifico del fundido y la diferencia de temperatura entre
la masa liquida y su alrededor. Cuando comienza la cristalizacion del sélido aparece un cambio en
la pendiente (punto b). La presencia del sélido hace mas lento el proceso de enfriamiento. Esto se
observa en el cambio de la pendiente de la linea b-c. A medida que continla la cristalizacion, la masa
liguida se hace mas rica en el otro componente ocasionando un descenso continuo de la
temperatura. A lo largo de esta zona existen dos fases: sélido-liquido y un grado de libertad, bien
sea la composicién o la temperatura. Mientras coexistan las dos fases, la temperatura varia y el
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enfriamiento continlla hasta llegar al punto c que corresponde a la temperatura en que aparece el
segundo sélido. Ahora se tienen tres fases, sin ninglin grado de libertad, y por tanto, la temperatura
de la mezcla es constante como se puede ver en la gréfica (tramo c-d). A esta temperatura los dos
sélidos cristalizan a la vez a una razén igual a sus concentraciones molares en el liquido. Cuando
el sistema se ha solidificado por completo, se vuelve a un sistema de dos fases y la temperatura
desciende nuevamente. La temperatura a la que coexisten dos sélidos en presencia del liquido se
llama temperatura eutéctica y su composicion se mantiene constante en ambas fases. La curva de
enfriamiento que se obtiene para una mezcla con la composicion eutéctica, tiene las mismas
caracteristicas que la de un compuesto puro. Con frecuencia en estos ensayos se observa un
sobreenfriamiento antes de la aparicion de una fase sélida y también antes de la paricion de la
temperatura eutéctica. Para prevenir un sobreenfriamiento excesivo se puede afadir de vez en
cuando al liquido pequefios cristales de la fase sélida.

Solubilidad de sélidos

La solubilidad de un sélido no depende sélo de las fuerzas intermoleculares entre el soluto (2) y el
solvente (1), sino también del punto de fusién y la entalpia de fusion del soluto. En general se puede
demostrar que cuando cambia una sola variable, el soluto con punto de fusion mas alto tiene la
menor solubilidad, el soluto con el peso molecular mas alto sera el menos soluble y el soluto con el
calor de fusibn méas alto sera el menos soluble. Por ejemplo, a 25 C, el hidrocarburo aromético
fenantreno sélido es altamente soluble en benceno a 25 C; su solubilidad es 20.7 % mol. En
contraste, el hidrocarburo aromético antraceno sélido, un isémero del fenantreno, es solo
ligeramente soluble en benceno a 25 C; su solubilidad es 0.81 %. Para ambos solutos, las fuerzas
intermoleculares entre soluto y solvente benceno son esencialmente idénticas. Sin embargo, los
puntos de fusién de los solutos son significativamente diferentes; el fenantreno funde a 100 C y el
antraceno a 217 C.

A temperatura T, la solubilidad (fraccién mol) x2 esta dada por
InY,x, = ——(1 ——) 3.37

En esta ecuacion se asume, como una buena aproximacion que 4h, es esencialmente la misma
para las dos temperaturas.

Pero por la segunda ley de la termodinamica:

Asp =21 3.38

Que al sustituir en la ecuacion anterior se obtiene una forma alternativa méas simple:

InYx, = —%(TT—f - 1) 3.39

Donde 4S; es la entropia de fusion del soluto.

Si consideramos que ¥, = 1, se puede calcular rapidamente la solubilidad ideal a temperatura T,
conociendo Unicamente la temperatura de fusion del soluto y su entalpia (o entropia) de fusion.
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Esta solubilidad ideal depende Unicamente de las propiedades del soluto, es independiente de las
propiedades del solvente. El efecto de las fuerzas intermoleculares entre el soluto y el solvente se

reflejan en el coeficiente de actividad Y.

Ejemplo 3.18 Calculo de la solubilidad del Benceno (1) en propano (2) a T=200 Ky P=1 atm.

Datos (obtenidos de tablas en la literatura):

R=8314x10"3 X
kmol.K
CeHs CsHs
1/2 1/2
Pardametros de solubilidad: 6, =18.74 (%) 8, = 13.09 (%)
m3 m3
Volumen molar: VL =0.0894 — V= 0.0840 —

Para el benceno a T+=217.5 K:

Ahp = 1990 % — 832635983 —L
kmol Kmo
AS; =L = 0,03828211417 —2
Ty kmol.K

Procedimiento para resolver por pruebay error la ecuacion

)

1. Calcule

_ “%(? - 1) = —1.6704 = cte.

2. Suponga un valor de x1, por ejemplo x1= 0.08
3. Calcula la fraccién volumen ( ¢i) de cada componente:

b, = ovE 0.01 x 0.0440 _0.000440
17 xVE4+x,vE ™ 0.01x0.0440+0.99 x 0.0840 0.0935
L
x2V;
¢2 = % = 0.9442
x1Vi+x2V;

4. Calcule los coeficientes de actividad con las ecuaciones:

RTInY, =V} ¢3(8; — 8,)°

Mi
m

l

= 0.00470588
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RTInY, =V ¢7(6; — 6,)*
Estas ecuaciones son validas para mezclas de moléculas no polares

Para el CeHe:

0.0440 x 0.995294122

InY = o xzoets

8.314x107° x 298.15
0.0380054617

0.043586857 x 2.1609 _ 0.0942086643813 _
2.4788191 T 24788191

(14.56 — 13.09)2 =

Y, = 4.6190

5. Calcule Inx;¥; = —0.9955

6. Compare este Ultimo valor con el del paso 1.

—0.9955 # —1.6704 = cte.

Como los dos ultimos valores difieren significativamente se propone otro valor de X1y se repiten los
célculos desde el paso 2, cuantas veces sea necesario hasta encontrar el valor correcto de xi.

Resultado correcto: x1=0.038=3.8 % molar de benceno

Ejemplo con MATLAB
Determinacién de la solubilidad del CO; (sélido) en propano (liquido).

En el MENUEXE seleccione la opcién 36, introduzca los datos y haga click en OK y obtendra
el resultado:
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B Wilbert Morgan Blanco Carrillo

ALCULO DEL COEFICIENTE DE ACTIUVIDAD ¥ SOLUBILIDAD DE UN SOLIDO.
ETODO DE HILDEBRAND (sistemas HO polares

SISTEMA POR DEFAULT :BINMARIO C02 <1>-PROPANO (2>

Sf ez la entropia de fusion del sdlido

La solubilidad del sdlido es de B.837
oles de sdlido-mol de solucidn,
en por ciento mol = 3.7
El coeficiente de actividad del sdlido es 5.10438

n Resultados = =

LA SOLUBILIDAD DEL SOLIDO ES: 0.037 MOLESMOL DE SOLUCION ¥ EL
COEFICIENTE DE ACTIVIDAD ES 510438

oK
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Actividad 3.8

1. ¢Cuantas fases son necesarias en un sistema de tres componentes si no queremos que
haya grados de libertad?

2. Suponiendo que los vapores actian como un gas ideal, ¢Cual es la cantidad minima de
agua que se necesita en un sistema de 5.00 litros a 25 °C para garantizar que hay una fase
liquida en equilibrio con una fase de vapor? ¢Cudl es la cantidad minima de CH3:OH
necesaria para garantizar una fase liquida y una fase vapor balo las mismas condiciones?

3. Eletanol preparado por destilacion tiene aproximadamente 95 % de pureza en virtud de que
forma con el agua una mezcla azeotrépica binaria de temperatura minima de ebullicién. Para
obtener etanol 100 % puro, se afiade una cantidad especifica de benceno para formar una
mezcla azeotrépica ternaria que hierve a 64.9 °C. Sin embargo, jeste etanol no debe
ingerirse! ¢Por qué?

4. Calcule la solubilidad del fenol, CeHsOH, en el agua a 25 °C si el calor de fusion del fenol es
de 11.29 kJ/mol y su punto de fusién es 40.9 °C.
Interacciones de calor y trabajo en soluciones ideales

Consideremos un proceso internamente reversible en el cual el volumen cambia isotérmicamente en
un dispositivo de flujo (compresor o turbina). En este caso el calor transferido puede calcularse a
partir de:

Q=TAS=TY;N;(Si2—5i1) 3.40
Y el trabajo se calcula a partir de:
W = m(Ah + Ake + Ape) — Q 3.41

Como indican las ecuaciones anteriores, la evaluacion de las propiedades de mezclado requiere de
la entropia y la entalpia. Esta propiedades quiza no estén disponibles y sea necesario utilizar un
modelo para estimar la entalpia y al entropia. En el caso de la solucion ideal tenemos:

Agi = (Si - Rlnxi)z - (Si - Rlnxi)l 34’2
POI’ IO tanto: Q = TAS = TZiNi(Si,Z - Si,l) = NTin(si‘z - Si,l) 343
El cambio de entalpia se calcula como:

Ah,, = in(hi,z - hi,1) 3.44

Ejemplo 3.17 Una mezcla gaseosa que contiene 70 % molar de metano y 30 % de nitr6geno se
comprime reversible e isotérmicamente desde 10 bar hasta 100 bar a 250 °K. la razon de flujo es
de 0.20 m3/min. Determine (a) el calor transferido, (b) la potencia requerida asumiendo como ideal
tanto la soluciéon como el gas.
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Solucién:

Las Propiedades del componente puro se toman de tablas a 10 bar y a 100 bar, 250 °K:

N2z a 10 bar:

v=73.6 cmd/g h=356.3 kJ/kg $=5.962 kJ/kgK
N2z a 100 bar:

v=7.12 cm3/g h=330.4 kJ/kg $=5.190 kJ/kgK
CHas a 10 bar:

v=125.4 cm3/g h=1077.9 kJ/kg $=10.002 kJ/kgK

CH4 a 100 bar:
v=8.88 cm?3/g h=928.5 kJ/kg $=8.364 kJ/kgK
Célculo de la razén molar de flujo N:

Vm=X1V1+X2v2=2.026 m3/kmol

Entonces: N=Ym= 92 _ggog7 2
Um 2.026 min
a) El calor transferido se calcula con la ecuacion
kJ
Q = TAS = NTin(Si,Z - si’l) = _624 m
b) El trabajo es: W = NAh — Q = N(x;Ah; + x,Ahy) — Q = 427 % =712 kW

Para el modelo de gas ideal el volumen es:

RT m3
Um = ? = 2.079 %

Y el flujo molar es:

N =22 —0.0962 X

2.079 min

El calor transferido seré:

Q = TAS = (0.987)(250) (—Rln ?) = —460 XL
1

min
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Y el trabajo: W =—0Q = 460 % =7.67 kW

Puesto que Ah = 0 para un proceso isotérmico en un gas ideal.

Soluciones no ideales

En una solucion no ideal la entalpia de mezclado no es cero. Las figuras siguientes muestran el
diagrama entalpia vs composicion para un sistema ideal (a) y para un sistema no ideal (b).
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Donde hmez €s la entalpia de la solucién y Ahme; € la diferencia entre la entalpia de la solucién real y
la entalpia de la solucién ideal.

Ahye, = in(ﬁi - hi) = Z xif_li - Z Xih; = hpe, — [(1 — x)hy — xhp]
i i i

La entalpia de mezclado es la cantidad de calor que necesita adicionarse o extraerse de un sistema
cerrado para mantener constante la temperatura durante la formacion de la solucién a partir de los
componentes puros.

En la siguiente figura se muestra un diagrama de entalpia de solucion vs % peso del soluto del
sistema binario NaOH / agua, cuya aplicacién se vio en la unidad II.
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Enseguida se muestra el diagrama para el sistema etanol/agua que se utilizara en el siguiente
ejemplo.

Ejemplo 3.18

Una corriente de agua se mezcla con una de etanol en una cAmara adiabatica. Los flujos masicos
son: 0.7 kg/s de agua y 0.30 kg/s de etanol. Las temperaturas de entrada son: 10 °C del agua y 70
0C del etanol. Encuentre la temperatura de la mezcla de salida suponiendo (a) solucion ideal y (b)
solucién real.
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Solucién:

La temperatura de salida se puede encontrar usando las ecuaciones de balance de masa y de
energia:

my, + Mg = Mype, myhy, + mehe = Mo hpe,

El balance de masa implica que m,,., = 1 kg/s. Del diagrama de etanol-agua obtenemos h, =
45 ]':—;, h, =180 kJ/kg, asi que la entalpia de la mezcla seré:

m,, + myh
Rimey = ————< =855 kJ/kg

mmez

(@) Suponiendo una solucién ideal, para una fraccibn masa de etanol de 0.30, podemos
interpolar la temperatura del diagrama, usando lineas rectas. Para 20 C, xe=0.30 tenemos
una entalpia de 75 kJ7kg. Para 30 C tenemos una entalpia de 110 kJ7kg. Interpolando da
una temperatura de 23 C.

(b) Para una solucion real, tenemos 80 kJ7kg para 30 C y 120 kJ/kg para 40 C. Interpolando
resulta una temperatura de 31.3 C.

81



TECNOLOGICO NACIONAL DE MEXICO

Instituto tecnoldgico de Tuxtla Gutiérrez

Wilbert Morgan Blanco Carrillo

INGENIERIA QUIMICA

FISICOQUIMICA I

UNIDAD 4

Contenido

AL INTTOTUCCION ..ttt b ettt sttt et nes 1
4.2 Descenso de 1a pPresion d€ VAPOI........cceceieeeeieeeeeecieeeesteseestesteeaeste e eaesteenesressnennens 2
4.3 Elevacion del punto de ebUlliCION .........c.ooveiiiieiiceceeeece e 6
4.4 Descenso del punto de fusidn 0 congelacion.............cccceeveeeiieeecesecceeceeeeeeeeee, 10
4.5 PreSiON OSIMOLICA .....cevveuiieiirieiirieisiet ettt sttt sttt sttt sttt ebe st se st eseste e ssenesbenes 13
4.6 Que es salting-in y SaltiNG-0UL? ....cccciiiiiiee e e 20
4.7 Casos practicos de las propiedades coligativas........cccviveciieeiiiiiee e 21
BIBLIOGRAFIA ...ttt ettt ee ettt e et e et eeeeee e e ae e e e e ee e e ee e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e e s e eaeseasenseseasaennannnnnnnns 23



4.1 Introduccion

Propiedades coligativas

El estudio y analisis de las propiedades coligativas han permitido su desarrollo y aplicacion, tanto
en el campo de la quimica como en la cotidianidad.

A nivel de la quimica, el descenso del punto de congelacion y el aumento del punto de ebullicion
nos permiten determinar la concentracién de una solucién desconocida; y también permite el
célculo del peso molecular de una especie desconocida. Uno de los usos de las propiedades
coligativas en la vida cotidiana se evidencia en la conservacion de comida. Si no hay refrigeracion
posible, se le agrega sal a la comida para matar a los microbios ya que pierden agua y mueren.
Al colocarle sal a la comida, ésta aumenta su soluto y necesita solvente para llegar a una presion
equilibrada.

En las regiones donde hay mucho frio, utilizan anticongelantes que evitan algin dafio causado
al radiador o al motor de un carro por parte del hielo, ya que éste anticongelante puede disminuir
su temperatura de fusion en ambientes muy frios; pero en temperaturas altas aumenta su punto
de ebullicién para no pasar al estado de vapor.

En muchos paises muy frios es muy comun verter sal sobre las carreteras heladas. Al verter la
sal se humedece formando una disolucién de sal y agua que no se congela a 0 °C sino a
temperaturas mas bajas. Como consecuencia se disuelve el hielo de las carreteras quedando
solo agua salada que no congelard a menos que descienda mucho las temperaturas.

Existe también una funcion de las propiedades coligativas que es de mayor importancia que las
anteriores y consiste en la 6ésmosis celular. Una célula esta rodeada de una membrana
semipermeable. Normalmente su interior tiene mas concentracion de moléculas grandes que el
exterior, por eso el agua de su alrededor puede fluir desde el exterior al interior. Es el modo que
tienen las células para “beber” agua y mantenerse con vida.

Muchas de las propiedades de las disoluciones verdaderas se deducen del pequefio tamafio
de las particulas dispersas. En general, forman disoluciones verdaderas las sustancias con un
peso molecular inferior a 10* Dalton. Algunas de estas propiedades son funcién de la naturaleza
del soluto (color, sabor, densidad, viscosidad, conductividad eléctrica, etc.). Otras propiedades
dependen del disolvente, aunque pueden ser modificadas por el soluto (tensién superficial,
indice de refraccién, viscosidad, etc.). Sin embargo, hay otras propiedades méas universales
que sélo dependen de la concentracion del soluto y no de la naturaleza de sus moléculas.
Estas son las llamadas propiedades coligativas.

Las propiedades coligativas no guardan ninguna relacién con el tamafio ni con cualquier otra
propiedad de los solutos.



Son funcion sélo del nUmero de particulas y son resultado del mismo fenédmeno: el efecto de las
particulas de soluto sobre la presion de vapor del disolvente.

AN
Solvent - Nonvolatile
molecules solute

molecules

Las propiedades coligativas de una solucion de un soluto no volatil, sélo depende de la naturaleza
del solvente y del nimero de moléculas del soluto y de ninguna manera del tamafio y naturaleza
de las moléculas o de la masa molar de éste. Las propiedades que dependen de estos Ultimos
parametros se denominan propiedades constitutivas. Las ecuaciones que describen estos
fenémenos se derivan de los supuestos siguientes; las soluciones son ideales y diluidas, de modo
que obedecen la ley de Raoult y que no contienen electrélitos (solutos que se disocian o ionizan).

Las propiedades coligativas son:

e Descenso en la presion de vapor del solvente
e Aumento del punto de ebullicién

e Disminucién del punto de congelacién

e Presion osmoética

Las propiedades coligativas de las disoluciones tienen gran importancia en las disciplinas
cientificas y tecnoldgicas y su correcta aplicacion permite:

i. Separar los componentes de una disolucién por un método llamado destilacion
fraccionada

ii. Formular y crear mezclas anticongelantes

iii. Determinar masas molares de solutos desconocidos

iv. Formular sueros y disoluciones fisiol6gicas que no provoquen desequilibrio
hidrosalino en los organismos animales o que permitan corregir una anomalia
del mismo.

V. Otros

4.2 Descenso de la presion de vapor

Cuando se prepara una solucion con un solvente “puro” y un soluto no volétil (que no se
transformara en vapor) y se mide su presion de vapor, al compararla con la presiéon de vapor de
su solvente puro, se observa que la presion de vapor de la solucién es menor que la presion de
vapor del solvente puro. Esto es consecuencia de la presencia del soluto no volatil. A su vez,



cuando se compara las presiones de vapor de dos soluciones de igual composicion y diferente
concentracién, veremos que aquella solucién mas concentrada tiene menor presion de vapor.

La presién de vapor de un disolvente desciende cuando se le aflade un soluto no volatil. Este
efecto es el resultado de dos factores:

1. la disminucién del nimero de moléculas del disolvente en la superficie libre
2. la aparicién de fuerzas atractivas entre las moléculas del soluto y las moléculas del
disolvente, dificultando su paso a vapor

Cuanto mas soluto afiadimos, menor es la presion de vapor observada. La formulacion
matematica de este hecho viene expresada por la observacién de Raoult de que el descenso
relativo de la presion de vapor del disolvente en una disolucidon es proporcional a la
fraccién molar del soluto (Ver figura inferior).

TatmF----c-ceenand R B B B e R S S N R R EIS R RSN R R SR s

E Lo

3 I |

g Besolv___ i \

'ﬁ (P (R < ' : :

B - 1

= E ‘\'R-soln E E
/ ' Gas E (F) b

fps(lll‘l E E fPSOh: E bp\'ni\l E E bps(llﬁ
ATy Temperature (°C) ATy,

La presién de vapor de un solvente (1) desciende cuando se disuelve en él un soluto (2), de
manera que el descenso esta dada por AP = P° — P , donde P es la presién de vapor de la
solucion (este vapor solo contiene al solvente ya que el soluto es no volatil) y P° es la presion de
vapor del solvente puro. Como la solucién es ideal obedece la ley de Raoult para el solvente:

P = POx, (4.1)
Entonces AP = P° — P = P% — P%, = P°(1 — x;) = P%x, (4.2)
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Para calcular la presion de vapor de una solucion que contiene W1y W2 de masa de solvente y
soluto respectivamente, tomemaos en cuenta la fraccién molar del soluto,

AP = po (%) (4.3)

Wa/m,+W1 /My

Donde M1y M2 son las masas molares del solvente y del soluto respectivamente. La ecuacion
anterior también se usa para calcular la masa molar de un soluto cuando se conoce el descenso
de la presién de vapor.

Cuando se trabaja con disoluciones diluidas como las biolégicas, cuya molalidad oscila entre
0y 0,4, se puede utilizar una formula aproximada. Si por ejemplo, la molalidad m = 0,4 hay
0,4 moles de soluto en 1000 g de agua, o lo que es lo mismo, 0,4 moles de soluto por cada 55,5
moles de agua, ya que 1000 g de agua (peso molecular =18) son 55,5 moles:

0,4 moles de soluto _ 04
1 Kg disolvente 55,5 moles de agua

m= 04 =

Por otro lado, la fraccion molar del soluto (x2) es:

_ 0.4 _ m
T 04+555 m+555 555

Xy =0.018m

y por lo tanto,
AP = P%°x, = 0.018 mP°

De acuerdo con esta férmula, el descenso de la presién de vapor es proporcional a la
molalidad, si la disolucién es diluida.

;Por qué desciende la presién de vapor de una solucién cuando contiene un soluto?

Cuando se evapora un disolvente, aumenta la entropia del universo porque la entropia de
cualquier sustancia en estado gaseoso es mayor que en estado liquido a la misma temperatura.
El proceso de disolucién va acompafado de un incremento de entropia, lo que significa que
existe un grado adicional de aleatoriedad o desorden, en una solucién, que no se encontraba
presente en el solvente puro. Por lo tanto, la evaporacion del disolvente en una solucién produce
un menor incremento de entropia y en consecuencia el disolvente tiene una menor tendencia en
abandonar la solucién y ésta tendra una menor presién de vapor que la del disolvente puro.

Como se ha descrito anteriormente, la evaporacién de un liquido se debe a la tendencia de las
moléculas de la superficie del liquido a pasar a la fase vapor. Esto se debe a que no todas las
particulas del liquido se mueven a la misma velocidad, es decir, no todas las particulas tienen la
misma energia cinética y sélo aquellas con mayor energia cinética pueden alcanzar la superficie
y vencer las fuerzas de atraccion de las otras moléculas y pasar a la fase vapor.

En un sistema cerrado las moléculas que salen del liquido no pueden abandonar el recipiente y
una vez en la fase de vapor, tenderan a regresar a la fase liquida, a condensarse. Con el tiempo,
las moléculas que escapan de la superficie liquida iguala en nimero a las que se condensan.
Punto en el cual se alcanza el equilibrio dindmico liquido-vapor.
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Resumiendo, un liquido puro posee una presion de vapor determinada, que depende tanto de la
naturaleza quimica del liquido en estudio (si es 0 no polar) como de su temperatura; pero algo
sucede cuando se disuelve un soluto en el solvente para formar una disolucién: la presion de
vapor del solvente liquido disminuye con respecto a su presion de vapor como liquido puro. Esto
se debe a que las moléculas del soluto no volatil reduce la capacidad de las moléculas del
solvente para pasar de la fase liquida a la fase vapor, debido a que las particulas de soluto
generan nuevas fuerzas de atraccién soluto-solvente que deben vencer las moléculas del
solvente para pasar a la fase vapor, lo que es mas dificil en la superficie del liquido provocando,
en consecuencia, una disminucion en la presion de vapor.

Ejemplo 4.1

Una solucién compuesta de 10 g de un soluto orgénico no volatil en 100 g de éter dietilico tiene
una presién de vapor de 426.0 mm a 20°C. Si la presion de vapor del éter puro es de 442.2 mm
Hg a la misma temperatura. ¢, Cuél es el peso molecular del soluto?
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4.3 Elevacion del punto de ebullicién

Las soluciones que contienen solutos no volatiles hierven a temperaturas mas elevadas que las
del solvente puro. La diferencia entre los puntos de ebullicién de la solucién y del solvente para
una presion constante establecida, se le conoce como elevacion del punto de ebullicion que
depende de la naturaleza del solvente y la concentracion del soluto, pero es independiente por
lo menos en soluciones diluidas, de la naturaleza del soluto en tanto que éste no se ionice. Este
aumento es facil de comprender en funcion de la disminucién de la presion de vapor y es una
consecuencia directa de ella. Como la presion de vapor de una solucién es, para todas las
temperaturas, menor que la del solvente la curva de presion de vapor-temperatura de la
solucién debe quedar debajo de la del solvente puro. A fin de alcanzar el punto de ebullicion
correspondiente a cierta presion externa que se ejerce sobre la solucién, P°, ésta debe
calentarse a temperaturas a las cuales las presiones de vapor respectivas igualan la de
confinamiento.

El solvente puede alcanzar la presién P° a la temperatura To, pero la solucién debe elevarse a T
mayor que To antes de que se alcance la misma presién. En consecuencia para la misma presion
externa, la solucion debe hervir a una temperatura méas elevada que la del solvente puro, y el

ascenso del punto de ebullicion de la solucién, AT, , estd dado por AT, =T —T, . Estas

condiciones son completamente generales y se aplican a cualquier solucién de soluto no volatil.
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Al aplicar las ecuaciones de Clausius-Clapeyron y la ley de Raoult es posible deducir una relacion
entre el acenso del punto de ebullicion de la solucién y su concentracion.

Int =ep(L_1) (4.4)

R \T, T

Donde 4H,,, es el calor de vaporizacion del solvente

Siguiendo el desarrollo de la ecuacion, ésta se reduce a: AT, =k,m (4.5)

Con la definicién de molalidad se calcula la masa molar del soluto.

__ moles de soluto
- Kg de solvente

De acuerdo con la ecuacion AT, =k, m el ascenso del punto de ebullicion de una solucién

diluida es directamente proporcional a la molalidad (m) de la solucion. La constante de
proporcionalidad ks se denomina constante molal de elevacion del punto de ebullicién o constante
ebulloscépica y significa el incremento del punto de ebullicion de una solucién 1 molal de un
soluto en un solvente cuando son aplicadas las leyes de las soluciones diluidas a dichas
concentraciones.

La validez de la ecuacién AT, = kbm se comprueba de varias formas. En primer lugar la

ecuacion exige que para un solvente dado, el ascenso del punto de ebullicion sea proporcional
a la molalidad independientemente de su naturaleza, y ademas que la constante de
proporcionalidad resulta independiente también de la naturaleza o concentracion del soluto. En
ambos casos dicha ecuacion se muestra de acuerdo con los resultados experimentales de las
soluciones diluidas. Aun es posible realizar una prueba mas critica, al comparar los valores
observados de kb con los predichos por la ecuacion:



_ RTEMy
AHygp

ky, (4.6)

Si ésta es valida, debe ser factible calcular la constante de ascenso del punto de ebullicién por
mol por un conocimiento del punto de ebullicion normal y del calor de vaporizacion del solvente.

Si conocemos la constante ebulloscopica de un solvente es suficiente determinar el aumento del
punto de ebullicién de una solucién por un soluto desconocido en cierta cantidad dada, para
poder hallar el peso molecular de dicho soluto. Cuando por el contrario se desconoce la
constante se hace una determinacién independiente de ATy con un soluto de peso molecular
conocido.

1000 .masa de soluto. K,

Masa molar =
masa de solvente. AT,

Tabla de constantes de ascenso del punto de ebullicién molal

SOLVENTE PUNTO DE EBULLICION NORMAL Kb (obs)
(°C)
ACETONA 56.5 1.72
TETRACLORURO DE 76.8 5.0
CARBONO
BENCENO 80.1 2.57
CLOROFORMO 61.2 3.88
ALCOHOL ETILICO 78.4 1.20
ETER ETILICO 34.6 211
ALCOHOL METILICO 64.7 0.80
AGUA 100.0 0.52

Tabla de variacién del punto de ebullicion del agua en funcién de la cantidad de soluto disuelto

Moles de soluto/kg Punto de ebullicion Punto de ebullicion Aumento del punto
de agua del agua pura °C de la disoluciéon °C de ebullicién °C
1.0 100 100.52 0.52
2.0 100 101.04 1.04
3.0 100 101.56 1.56
4.0 100 102.08 2.08




Como la presién de vapor de la solucién es menor que la del solvente, la curva de presion de
vapor vs temperatura de la solucién debe quedar por debajo de la del solvente como se puede
observar en la figura anterior.

Ejemplo 4.2

Se disuelven 29 g de un soluto no volatil en 500 ml de agua y se determind que la temperatura
de ebullicién de la solucién resultante fue de 101.04 C. Determine la masa molar del soluto.

Del menuMORGAN.exe seleccione la opcion 41 “MasamolarSOLUTOebulloscopia.exe”™

Temperatura de ebullicion del solvente en (Celsius) Th2
100 |

Temperatura de ebullicion de la solucion (Celsius) Ths
|1E|'1.|}4

Densidad solvente (giml) d2
|1.uu

Volumen solvente milv2
|5EI-I}

masa de soluto en gr W1
=

CteCRIOSCOP ICAsalvente Kf
0.52

LA MASA MOLAR DEL SOLUTO ES: 58 g/maol

0K




4.4 Descenso del punto de fusidon o congelacién

La curva de enfriamiento de una sustancia pura, se obtiene experimentalmente partiendo de la
misma en estado liquido, enfriando lentamente sin agitacion y graficando los datos de
temperatura contra el tiempo.

Dicha grafica permitira determinar facilmente la temperatura de solidificacién (fusion) de la
sustancia, ya que ésta se mantiene constante durante el lapso de tiempo en el que coexisten
en equilibrio la fase liquida y sélida, a una determinada presién.

Asi pues, la temperatura se mantiene constante durante el cambio de estado fisico de la
sustancia que se manifiesta como una meseta en la curva, la cual vuelve a ser descendente
cuando el sistema se hace nuevamente monofésico.

Si se repite la experiencia pero partiendo de una solucién formada por un soluto fijo (no volatil)
disuelto en la misma sustancia, la meseta de la curva de enfriamiento correspondiente marcara
una clara disminucion de la temperatura de solidificacién respecto al caso anterior.

Un ejemplo del descenso del punto de congelacion es el descongelamiento del hielo de calles y
banguetas en lugares frios por medio del empolvoramiento de sal cloruro de sodio. Esta hace
descender el punto de fusion del hielo por debajo de la temperatura ambiente y como resultado
el hielo de descongela con facilidad.

Se denomina descenso crioscépico, a la disminucidon que experimenta la temperatura de
solidificacién de una solucion respecto a la del solvente puro, medidas a la misma presién. Se
trata de una de las propiedades coligativas de las soluciones estudiadas por F. Raoult y J.Van” t
Hoff en 1883.

Precisamente, una de las leyes de Raoult establece que el descenso crioscépico es proporcional
a la concentracién de la soluciéon, expresada en moles de soluto por kilogramo de solvente
(molalidad). En términos matematicos:

ATC - KC -Mm 4.7

En la ecuacion (1), ATc representa el descenso crioscopico; m la concentracion molal de la
solucién y por ultimo, K¢ es la constante crioscépica caracteristica del solvente, que no es otra
cosa que el descenso criscépico medido para el caso de m = 1 (descenso crioscopico molal),
dada por

_ RT]?M1

o= (4.8)

Donde 4H; es el calor de fusion del solvente y M, su masa molar.

A partir de la ecuacién (4.7), puede calcularse la masa molar del soluto como sigue:
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masa de soluto-1000- K,

Masa molar = .
masa de solvente- AT, (4.9)

En la ecuacién (4.9), las masas del soluto y del solvente estdn expresadas en gramos.

Atomicidad

Se llama asi al subindice colocado debajo de cada atomo en una molécula para indicar la
cantidad de atomos que posee, si ese numero es 1 no hace falta indicarlo. Ejemplo: P4, indica
que la molécula de fésforo tiene atomicidad 4, o sea que esta formada por 4 atomos de fosforo;
H2S04, indica que la molécula de 4cido sulfarico esta formada por 2 &tomos de hidrégeno, 1
atomo de azufre y 4 de oxigeno.

Numero de atomos que constituyen la molécula de un cuerpo.

La atomicidad es el subindice que acompafia a cada simbolo quimico en una molécula y que
indica la cantidad de veces que se encuentra dicho atomo en la molécula.

De nuevo, si el soluto es electrolitico de la misma manera que afecta a las otras propiedades,
también afecta a ésta, ya que un electrolito al disociarse en sus iones, aumenta la salinidad de
la solucioén:

ATc = kc em o | 4,10

La atomicidad tal como se indic6, es un nimero sin dimensiones.

Tabla de constantes molales de congelacion de algunos solventes:

Disolvente Kt en 9 K.Kg/mol
H20 1.86
CsHe 5.12
CHsCOOH 3.90

Si comparamos las dos ecuaciones (4.6) y (4.8):

2
__ RTEMy K. = RT¢ M,

K, =
b AHpap ¢ AH
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Llegamos a la conclusién de que en el caso de soluciones de la misma concentracion, el
descenso del punto de congelamiento siempre es mayor que la elevacién del punto de ebullicién.
La razon es que aunque Tv > Ty, 4H,,4, del agua es 40.79 Kj/mol, mientras que 4H,del agua es

de apenas 6.01 Kj/mol. Los valores grandes del calor de vaporizacién en el denominador es lo
gue causa que Ky sea mas pequefia

Las consideraciones y ecuaciones del descenso del punto de congelacion son validas sélo
cuando el sélido que separa de tales soluciones es el solvente puro, pero en ocasiones cristalizan
también junto con el solvente las sales soluto en forma de solucién sélida, como sucede con
soluciones de yodo en benceno. En este caso, las ecuaciones anteriores no son aplicables.

Para calcular la constante crioscépica de un solvente utilice la opcién 37 del menuMORGAN.cmd

0 crioscopia = =
Temperatura de fusion del solvente T2
el |

Temperatura de fusion de la solucion (Celsius) Tfs
115 |

Densidad solvente d2
105 |

Volumen solvente mil vz
s |

masa del soluto w
268 |

Masa molar soluto M1
s |

OK Cancel

N Resultados - ':'

L& COMSTANTE CRIOSCOPICA ES: 3.77487 oC/MOL

oK
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Para calcular la masa molar por crioscopia utiliza la opcion 38 del menuMORGAN.mcd

0 crioscopia = =

Temperatura de fusion del solvente en (Celsius) T2
16 |

Temperatura de fusion de la solucion (Celsius) Tfs
115 |

Densidad solvente (g/ml) d2
105 |

Volumen solvente miv2
s |

masa de soluto en gr m1
268 |

CteCRIOSCOPICAsolvente Kf
|3.T"T4T |

OK Cancel

0 Resultados — ©

La MASA MOLAR DEL SOLUTO ES:  85.0007 g/maol

0K

4.5 Presion osmotica

La presion osmotica es la propiedad coligativa mas importante por sus aplicaciones biol6gicas,
pero antes de entrar de lleno en el estudio de esta propiedad es necesario revisar los conceptos
de difusion y de dsmosis.

Difusién es el proceso mediante el cual las moléculas del soluto tienden a alcanzar una
distribucion homogénea en todo el espacio que les es accesible, o que se alcanza al cabo de
cierto tiempo. En Biologia es especialmente importante el fendmeno de difusion a través de
membranas, ya que la presencia de las membranas bioldgicas condiciona el paso de disolvente
y solutos en las estructuras celulares.

La presencia de una membrana separando dos medios diferentes impone ciertas restricciones
al proceso de difusion de solutos, que dependeran fundamentalmente de la relacién entre el
diametro de los poros de la membrana y el tamafio de las particulas disueltas. Las membranas
se clasifican en cuatro grupos:
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impermeables: no son atravesadas ni por solutos ni por el disolvente
semipermeables: no permiten el paso de solutos verdaderos, pero si del agua

dialiticas: son permeables al agua y solutos verdaderos, pero no a los solutos coloidales
permeables: permiten el paso del disolvente y de solutos coloidales y verdaderos; sélo

son impermeables a las dispersiones groseras

[ )
[ )
[ )
[ )
impermeables
fAaAANAANAKhAAAAL
®
o' o
@ ‘/
L J

% ¢ "

® Soluto coloidal
® Soluto verdadero
Agua

dialiticas semipermeables
Eiag I Eeaker Eiag I Eeaker
a & ‘5“““* o " B &«
l I D—lKl I P C
Selent e]u HE':' Selectiiie @
permeah]e j permeah]e j Starch
|_membrang membrane B ‘

permeables

® sl 300 ,

@
) ® .. ®
-——
& g+——® ®
] @
@ 9

® Soluto coloidal
® Soluto verdadero
Agua

En Biologia y en Fisiologia, al hablar de disolvente nos referimos al agua, pero los solutos pueden

ser:

e coloidales (proteinas, polisacaridos)
e verdaderos de tipo molecular (glucosa, urea)
e verdaderos de tipo salino (NaCl, KHCOs3)

Osmosis es la difusion de liquidos a través de membranas. Supongamos una disolucion de
NaCl separada del disolvente por una membrana semipermeable que, como hemos visto,
permite el paso del agua pero no de la sal (Figura izquierda de la tabla). El agua tiende a
atravesar la membrana, pasando de la disolucion mas diluida a la mas concentrada (Figura
central de la tabla), o sea, en el sentido de igualar las concentraciones. Esta tendencia obedece
al segundo principio de la termodinamica y se debe a la existencia de una diferencia en la
presién de vapor entre las dos disoluciones. El equilibrio se alcanza cuando a los dos lados
de la membrana se iguala las concentraciones, ya que el flujo neto de agua se detiene.

—Pure
solvent

\.

Semipemmeable
membrane

— Solution

——Net
= 7movem ent
= . of solvent

Osmotic
pressure

i~
No net
movement

of solvent
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En la imagen se puede apreciar que cuando se alcanza el equilibrio, el aumento de la altura de
la solucién en un lado crea una presién igual a la presién con la que entra el solvente por 6smosis;
esto detiene el flujo. A esta presion necesaria para detener el flujo se le llama presién osmética.

De no existir solutos no existiria presion osmotica, ya que el solvente no necesitaria desplazarse
para igualar concentraciones. Por tanto, cuanto mayor sea la cantidad de soluto, mayor sera la
presion osmotica creada por la columna de solvente cuando atraviese la membrana para igualar
las concentraciones, hasta que la presiéon osmoética se lo impida. La presién osmética se calcula
por esta férmula:

m=MRT

Donde 1T es presion osmética, M la molaridad de la solucién, R es 0.08206atmL/Kmol y T la
temperatura en Kelvins.

En el caso de que el soluto sea un electrolito, nos encontramos con que la propiedad se ve
incrementada debido a que los electrolito se disocian formando dos iones vy, por tanto, ocupan
mas espacio que podrian ocupar moléculas de disolvente en contacto con la atmésfera,
aumentando la salinidad de la solucién y la cantidad de agua que atraviesa la membrana. Esta
correccién de la propiedad se conoce como factor de Van't Hoff y se representa con una i.

mT=MRT=i

Se define la presiéon osmaética como la tendencia a diluirse de una disolucion separada del
disolvente puro por una membrana semipermeable (Figura central de la tabla). Un soluto ejerce
presion osmotica al enfrentarse con el disolvente sélo cuando no es capaz de atravesar la
membrana que los separa. La presion osmdtica de una disolucion equivale a la presidn
mecanica necesaria para evitar la entrada de agua cuando esta separada del disolvente por
una membrana semipermeable (Figura derecha de la tabla).

Para medir la presion osmética se utiliza el osmdmetro (Figura de
la derecha), que consiste en un recipiente cerrado en su parte
inferior por una membrana semipermeable y con un émbolo en la :]'l:
parte superior. Si introducimos una disolucién en el recipiente y lo
sumergimos en agua destilada, el agua atraviesa la membrana
semipermeable y ejerce una presion capaz de elevar el émbolo
hasta una altura determinada. Sometiendo el émbolo a una presion
mecanica adecuada se puede impedir que pase el agua hacia la
disolucién, y el valor de esta presion mecanica mide la presion
osmética.

LR DT

P o T Tt T T T T T Tt Tt T ]

o By
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Las leyes que regulan los valores de la presion
osmética para disoluciones muy diluidas (como las
que se manejan en Biologia) son andlogas a las
leyes de los gases. Se conocen con el nhombre de su
descubridor Jacobus H. Van t'Hoff (fotografia de la
izquierda), premio Nobel de Quimica en 1901.

OSMOMETER
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Si comparamos la presién osmética de dos disoluciones podemos definir tres tipos de
disoluciones:

e disoluciones isotdnicas son aquéllas que manifiestan la misma presiéon osmética que
la disolucién de referencia

e disoluciones hipotdnicas son aquéllas que manifiestan menor presién osmética que la
disolucion de referencia

e disoluciones hiperténicas son aquéllas que manifiestan mayor presiéon osmaética que
la disolucién de referencia

La membrana del eritrocito puede considerarse como una membrana semipermeable, que
permite el paso del agua, pero no de las sales. En un medio isoténico (de igual presién
osmadtica), el eritrocito permanece inalterable. Si el eritrocito se introduce en agua destilada o
en un medio hipotdnico el agua atravesara la membrana hacia el citoplasma, con lo que
aumenta el volumen celular, distendiendo la membrana hasta que llega un punto en que ésta se
rompe. Este fenébmeno se conoce con el nombre de hemolisis. Si el eritrocito se pone en un
medio hiperténico (de mayor presién osmética), el agua sale del eritrocito hacia el exterior, con
lo cual su volumen disminuye, y la membrana se retrae, de forma que ofrece al microscopio un
aspecto estrellado.

medio isoténico medio hipotonico medio hiperténico

. .
, .
0 .
- { K :

Resulta, por tanto, vital para la célula mantener constante la presion osmotica del medio
intersticial. Cuando la célula se encuentra en un medio donde la osmolaridad es distinta a la de
su medio interno, tanto su funcionamiento como su propia integridad se encontraran
amenazados.
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Derivacion de la presion osmotica

Cuando una solucién de soluto se separa del solvente puro por medio de una membrana
semipermeable (por ejemplo, una membrana de celofan), que permite el paso de las moléculas
del disolvente, a la vez que impide el movimiento de las moléculas del soluto a través de la
membrana, la solucion tiende a diluirse. Este fenédmeno se denomina ésmosis. En la figura
siguiente se ilustra el fendmeno de ésmosis. En el equilibrio, la altura de la solucién en el tubo
de la derecha es mayor que la del disolvente puro en el tubo de la izquierda, por una altura h. A
este exceso de presion hidrostatica se denomina presién osmatica y es la presion mecanica que
debe aplicarse a la solucién para impedir la 6smosis del solvente hacia la solucién.

Membrana
semipermeable

_—— — —

- Disolyente “Solucién- -

Se sabe de la termodinamica, para un componente puro que

&), =v

Donde G es la energia libre de Gibbs, P es la presion y V el volumen.

Para el solvente en solucién

(59, =7

Donde ¥, es el volumen molar parcial del solvente en la solucion y u? es el potencial quimico del
mismo. .

De aqui que.
AP = [TV dP = m?,
La razoén de la integral anterior es que el volumen de los liquidos es poco afectado por la presion.
En el equilibrio
W =puP =p; +RTInx, +ml;
Donde u; es el potencial quimico en el estado de referencia (liquido).
Como uo=
Tenemos que
nV, = —RT Inx; = —RTIn(1 — x,) = RTx,
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Ya que X, K1
Ejemplo: Six2=0.002, entonces 1-x2=1-0.002=0.998 y In (1-x2)=In (0.998)=-0.002002002670673
Luego entonces —In (1-x2)=x2.

Ademas, como nz<< ni

n2

nV, = RTx, = RT =RT>2

77.1+77.2 1
Pero V,n, =V, entonces nV = RTn, (A)

Esta ultima ecuacion (A) se conoce como ley de Van't Hoff de las soluciones ideales y es idéntica
en su forma con la ley de los gases ideales, donde m reemplaza a la presion del gas, P.

Si V se esté en litros: m = MRT
Donde M es la molaridad de la solucion.
Si la concentracion de la soluciéon esta en g de soluto / litro de solucién c2:

m=RTZ
M3

Donde M,es la masa molar del soluto.

Presion osmética y presiéon de vapor
Existe una relacion de la presién osmética con la presién de vapor, dada por la ecuacion:

RT Py
mn=—In-
2 P1
Cuando la solucién no es demasiado concentrada, se puede tomar ¥; como idéntica al volumen
molar del solvente V.
et

RT
ﬂ'—V—lolnH (B)

Tabla: Comparacion de la presiéon osmatica observada con las calculadas

M Mobs (atm) Meqic €C A Meq €CB
0.100 2.47 2.44 2.40
1.000 27.22 27.0 204
2.000 58.37 58.5 35.1
3.000 95.16 96.2 45.3
4.000 138.96 130.5 55.7
5.000 187.3 183.0 64.5
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La tabla anterior nos muestra que la ecuacion (A) es aplicable hasta para concentraciones altas,
no asi la ecuacion (B) que es confiable para soluciones diluidas.

Ejemplo 4.3

1. Lalisozima extraida del huevo blanco de gallina tiene una masa molar de 13 930 g/mol.
Se disuelven exactamente 0.1 g de esta proteina en 50 g de agua a 298 K. Calcula la
reduccion de la presién de vapor, el descenso del punto de congelacién, la elevacion del
punto de ebullicién y la presion osmoética de esta solucién. La presion de vapor del agua
pura a 298 K es de 23.76 mm Hg.

(a) Reduccion de la presion de vapor

. ., w
Utilizando la ecuacién AP = P° <¢>
Wa/my+W1 /My

0.1/13930 _ 2.5843436441945310117931483906342e—5

AP = 23.76 x 252250 = =
13(;30 = 0.35999906963629816994278557081534

7.1787508976688644026422536692615e —5 mm Hg

(b) Elevacién del punto de ebullicion
AT, =k,m
Para el agua Kp=0.52
0.1/13900(1000) __

Calculo de la molalidad: m = = 1.43884892¢ — 4

Entonces AT, = 0.52 x 1.43884892e — 4 = 7.4820143884892e — 5

(c) Descenso del punto de fusion
AT. =K.-m

AT, = 1.86 x 1.43884892e¢ — 4 = 2.6762589912¢ — 4

(d) Presion osmatica

_ MRT — 16582088 5 1138848920 — 4
= - x 1000 -

=2.67376 mmHg
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Estos resultados demuestran que la presion osmoética es un método mas sensible para
determinar los pesos moleculares de un soluto, ya que la altura de 2.6737376 mm Hg se puede
medir con facilidad, en comparacién con los pequefios valores de los otros métodos.

Actividad 4.1

1. ¢Por qué piensa que a las personas que viven a grandes altitudes se les recomiendan
que afiadan sal al agua cuando hierven alimentos como la pasta? ¢Qué fraccion molar
del NaCl se requiere para elevar el punto de ebullicion del agua 3 °C? ¢Cambia
considerablemente la cantidad de sal que se afiade al agua (normalmente una cucharada
cafetera para cuatro cuartos de agua) el punto de ebullicion?

2. Un compuesto que pesa 0.458 g se disuelve en 30 g de acido acético. El punto de
congelacion de la solucién es de 1.5 °K debajo del punto de congelacién del solvente
puro. Calcule la masa molar del compuesto.

4.6 Que es salting-in y salting-out?

Precipitacion de proteinas inducida por salado.

Es un método de separacion de proteinas basado en el principio de que las proteinas son menos
solubles a altas concentraciones de sal. Es la manera mas comun de precipitar proteinas. La
solubilidad de las proteinas es una funciéon compleja de la naturaleza fisicoquimica de las
proteinas, pH, temperatura y la concentracién de la sal usada. También depende de si la sal
estabiliza la estructura del agua o si la desestabiliza.

A baja concentraciones de sal, la solubilidad de las proteinas usualmente incrementa ligeramente
(salting in). Pero a altas concentraciones de la sal, la solubilidad de las proteinas disminuye
bruscamente (salting-out).

La siguiente ecuacion relaciona la solubilidad aparente de un electrdlito (S) con la fuerza i6nica
de la solucién (1):

log =5 = 0.509]z,z_[VT

Donde S es la solubilidad termodinamica, que se puede determinar graficando S contra V71 y
las zs son las cargas de los iones.

Si se disuelve AgCI en agua pura, su solubilidad (S) es de 1.3 x 10-5 mol/litro. Si se disuelve en
una solucién de KNOs, de acuerdo con la ecuacién anterior, su solubilidad es mayor debido al
incremento de la fuerza i6nica de la solucién. En una solucién de KNQOs, la fuerza iénica es una
suma de dos concentraciones, una de AgCly otra de KNOs. El aumento de solubilidad, provocado
por el aumento de la fuerza ionica, se llama efecto salino primario (salting-in).

La diferencia entre la solubilidad aparente y la solubilidad termodinamica es la siguiente: el
producto de solubilidad aparente (Ksp=mag* mcr) se expresan en molalidades (o en alguna otra
unidad de concentracion), que se puede calcular con facilidad si se conoce la cantidad de AgCl
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disuelto en una cantidad conocida de agua para producir una solucién saturada. Sin embargo,
debido a las fuerzas electrostaticas, los iones disueltos se encuentran bajo la influencia de sus
vecinos inmediatos. En consecuencia, el nimero real o efectivo de iones no es el mismo que el
que se calcula basandose en la concentracion de la solucion. Por ejemplo, si un catién forma un
par fuerte de iones con un anién, entonces el nimero real de especies en solucién, desde una
perspectiva termodinamica, es uno y no dos, como esperariamos. Por ende el producto
termodinamico (K°sp=aag*acr), que se expresa en términos de la actividad de los iones,
representa el valor verdadero del producto de solubilidad, que por lo general difiere del producto
de solubilidad aparente.

La ecuacion de arriba de la solubilidad sélo es valida para cierto valor de la fuerza idnica I. Si se
aumenta mas la fuerza ionica de una solucioén, debe sustituirse con la siguiente expresion:

log o5 = 0.509]z,z_ VT — K'I
Donde K' es una constante positiva que depende de la naturaleza del soluto y del electrolito

presente. A la disminucién de solubilidad debida a la creciente fuerza idnica de la solucion, se le
llama efecto salino secundario (“salting-out”).

4.7 Casos practicos de las propiedades coligativas

1. Cuando desea enfriar algo rapidamente haga una mezcla de hielo con sal o si tiene
precaucion alcohol. El punto de congelacion bajara y el hielo se derretira rapidamente. Pese a
aparentar haberse perdido el frio la mezcla formada estara en realidad a unos cuantos grados
bajo cero y serd mucho mas efectiva para enfriar que los cubos de hielo sélidos. El punto de
congelacion es la temperatura a la cual un liquido comienza a congelarse -transformarse en
sélido. Su valor coincide con el punto de fusién -cambio opuesto, pero en lugar de entregar
energia para "congelarse", el sistema recibe energia para "fundirse" y volverse liquido

2. Para descongelar el refrigerador escarchado rocie el area con sal granulada y se
descongelard en menor tiempo.

3. Tome tres vasos y agregue la misma cantidad de agua a cada uno. Al segundo vaso
agréguele una cucharada de sal y al tercero dos cucharadas. Coloque los tres vasos en el
congelador por una hora y observe los resultados. ¢ Cual permanecié liquido?

4. Tome dos vasos con agua y a uno de ellos agregue una cucharada de sal y péngalos a
calentar hasta ebullicién. ¢ Cual hierve a mayor temperatura y por qué?

5. A un trozo de carne cubralo con una capa de sal déjelo por 24 horas a la temperatura
ambiente. Después de este tiempo observe que la carne no se ha descompuesto. ¢ Por qué?
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6. El liquido refrigerante se encarga de absorber el maximo calor posible,
§ ey impidiendo asi, que se caliente el motor en exceso y manteniendo una
{ temperatura 6ptima de trabajo.

‘ I Por ello, se necesita un soluto que conserve o aumente la capacidad de
ME_E absorber calor, que no incite a la corrosion o incluso la prevenga, y que
‘ c disminuya el punto de congelacion y aumente el de ebullicion. Hoy en dia,
se utilizan acidos organicos de cadena larga porque cumplen las condiciones
& = mencionadas y, ademas, son biodegradables.

El descenso crioscopico le da el nombre de anticongelante a estas disoluciones, ya que en
lugares de bajas temperaturas, estos liquidos refrigerantes se podrian congelar y resultar
inservibles a la hora de conducir, pero la presencia de un soluto hace que la disolucién tenga una
temperatura de congelacién menor, no se congela a la temperatura a la que se congelaria si
fuese agua pura.

7. Las plantas herbaceas languidecen cuando se las
somete a un periodo sin agua ya que no podran
absorber suficiente agua. Con una presiéon osmotica
baja las células ceden a la gravedad. Por tanto las
células que estaban turgentes son como un globo lleno
de aire, aire que ejerce una presion en las paredes del
globo, pero cuando vacias el aire del globo, éste se
gueda flacido como sin fuerza, la planta también pierde
su rigidez. Como explicas que aunque estas plantas no
poseen un esqueleto interno como nosotros, adquieran
cierta rigidez cuando se les agrega agua.

8 Cuando hay incendios muy grandes, se recurre a enormes helicépteros con enormes tanque
colgantes que llenan de agua pero que, en ocasiones, cuando el mar estad més cercay el tiempo
apremia, el helicéptero recoge agua del mar para apagar el incendio y vierte el agua salada en
la zona del incendio. Tras finalizar el incendio, esa agua salada sobrante con la sal que ha
quedado es absorbida por la tierra y como consecuencia las plantas se marchitan.

¢, Como explicas esto en términos de la propiedad osmatica?
9. ¢ Como detectar que un producto liquido ha sido alterado?

La leche tiene una temperatura de congelacién entre -0,53 y -0,55, si la temperatura de
congelacion es mayor que esta leche muestreada, tiene una concentracién del soluto menor, por
consiguiente, una concentracion mayor de agua de la que debia.

Otro ejemplo para un defecto de soluto, podria ser la fabricacién de
bebidas alcohdlicas sin alcohol o con una concentracién de alcohol menor.
Por ejemplo, si quisieran vender un producto afirmando que tiene menos
alcohol para que se consumiera mas. Estos productos deberian de tener un
punto de ebullicibn mas bajo que otros productos con la misma
concentracién de alcohol.

Es mas, este sistema podria servir para comprobar la pureza del agua
que dice ser potable, mineral o la calidad de un destilador de agua. Si el punto de ebullicién

22



supera los 100 grados o congela a menos de cero, significara que posee ciertas impurezas y, Si
por casualidad hubiese sales minerales, asegurarse de que estuviesen en la proporcion correcta.
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