
Universidad Nacional Autónoma 
de México 

FACULTAD DE QUI MICA 

T E S 1 S 

TERMODINAMICA DE SOLUCIONES ACUOSAS 
CONTENIENDO ·UNO O MAS. ELECTROLITOS 

DEBILES VOLATILES 

INGENIERO QUIMICO 

.. ALEJANDRO ROMAN · LEVARIO ITURBE 

· MEXICO, D. F. . 1985 



UNAM – Dirección General de Bibliotecas Tesis 

Digitales Restricciones de uso  

  

DERECHOS RESERVADOS © PROHIBIDA 

SU REPRODUCCIÓN TOTAL O PARCIAL  

Todo el material contenido en esta tesis está 

protegido por la Ley Federal del Derecho de 

Autor (LFDA) de los Estados Unidos 

Mexicanos (México).  

El uso de imágenes, fragmentos de videos, y 

demás material que sea objeto de protección 

de los derechos de autor, será exclusivamente 

para fines educativos e informativos y deberá 

citar la fuente donde la obtuvo mencionando el 

autor o autores. Cualquier uso distinto como el 

lucro, reproducción, edición o modificación, 

será perseguido y sancionado por el respectivo 

titular de los Derechos de Autor.  

 



PROLOGO 

Palabras de A. Einstein, a los 54 años 
dirigidas a estudiantes de primer grado: 

"Estoy muy contento de estar entre ustedes, personas 
j6venes y felices. Si un viejo estudiante pudiera d~ 
cirles una palabras serían estas: 

Nunca tomen el estudio como un deber, sino como 
la envidiable oportunidad de sentir la influencia 11 
bertadora que la belleza del conocimiento ejerce en 
el espíritu, y la alegría y satisfacci6n personal de 
usarlo en beneficio de nuestra comunidad a la que ha 
de pertenecer su trabajo futuro". 

No s6lo la teoría de la relatividad y otras concepciones cien 
t1ficas fueron las ocupaciones de este infatigable hombre de cien
cia, al igual que ªl un gran nOmero de investigadores a lo largo de 
la historia han velado por el buen uso que debe darse a cada'descu 
brimiento. 

Son invaluables los· servicios que han realizado en el campo de 
la medicina, buscando nuevas formas de combatir las enfermedades: 
vacunas, trasplantes, cirujías, nuevos medicamentos, etc., aumenta!)_ 
do con ello la esperanza de vida; han penetrado al mundo invisible 
del micro para llegar al conocimiento de la constituci6n molecular 
y at6mica de la materia con sus combinaciones y complicaciones innQ 
merables, dejando para nuestra admiraci6n el saber ~ue estas part! 
cu las y sus conglomerados, grandes y pequeños conforma.n. con maravj_ 
llosa orden el Universo. Hoy en día, el hombre pasea triunfante por 
el mar en sus navíos y viaja por el espacio en aviones y astronaves, 



con los nuevos medios de. comunicación ha hecho posible el 11 acorta
miento11 de las distancias en el mundo; mediante métodos computariz! 
dos acelera el trabajo que de otra manera sería casi imposible des~ 
rrollar; ha habido mayor asentamiento y desarrollo tecnológico e in 
dustrial, ... ,etc.; sin embargo, en contraposición a todo ello exis 
te también el mal uso que se dá a la investigación científica, uno 
de ellos es: el bélico. 

Es cosa evidente que en sí consideradas, la paz constituye el 
beneficio más grande de la sociedad humana y la guerra significa la 
peor de las calamidades. La primera, es "la tranquilidad dentro del 
orden", efecto de la justicia, es condición indispensable para el 
disfrute de los derechos, el logro del bienestar y contribuir en al 
guna forma al avance de la civilización. La guerra, pro~ucto de id! 
ologías e intereses nefastos, es por el contrario, la mayor fuente 
de males para la sociedad, pues significa el trastorno de todas las 
cosas, la violencia, sufrimientos indecibles del inocente, destruc
ción y miseria, cuyo balance es siempre un retroceso de la civiliz! 
ción. Esto evidencía que para la huma.nidad, el estado natural o a
quél en armonía con las exigencias de la naturaleza, es la paz y no 
la guerra. 

Alfred Nobel, eminente químico de corazón sensible y humano, 
experimentó en su propia persona el sufrimiento de ~aber el mal uso 
dado a sus investigaciones sobre los explosivos, ·cuando su inten
ción era la de ayudarse de ellos para dar un noble servicio al gén! 
ro humano. 

Con todo esto, hemos de considerar, ~ue la ciencia ha de ser
vir como puente de unión entre los pueblos y como fomento de comu
nicación entre ellos, no es exclusivista ni tampoco tiene fronteras, 
orienta el pensar de los hombres hacia la solución de problemas de 
interés general domesticando así las fuerzas naturales utilizándo
las para los fines de la vida humana. 

Las actividades científicas, en cuanto contribuyen a hacer e
fectivo ése dominio encierran también un valor ontol.6gic~ lleno de 



dignidad. El poder de conquista a través de la ciencia es un gran 
don sobre del cual se tiene que responder; en él se encierra la SQ 

beran7a del hombre y el afirmarla contesta a una vocaci6n que ha 
de conducirlo a un mayor grado de perfeccionamiento. 

Al igual que otras investigaciones, el objeto de esta tesis 
es contribuir para orientar la actividad científica del hombre con 
miras hacia lo trascendente. 
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"TERMODINAMICA DE SOLUCIONES ACUOSAS CONTENIENDO UNO O MAS ELEC

TROLITOS DEBILES VOLATILES" 

RESUMEN 

El programa de cómputo "MIEL" (Minimizaci6n de la Energia Li
bre) se ha modificado para poder incluir el cálculo termodinámico 
del equilibrio líquido-vapor en soluciones acuosas conteniéndo uno 
o más electrolitos débiles volátiles: amoníaco, dióxido de carbono, 
ácido sulfhídrico, dióxido de azufre, etc. con un dominio de aplic~ 
ción de temperatura de Oº a 170ºC y un intervalo de concentración en 
fase líquida de dilución infinita a aproximadamente 20 mol al. El 
programa utiliza el criterio de minimización de la energía libre de 
Gibbs, en la forma empleada por Gautam y Seider, para determinar la 
composición molar de las especies iónicas y/o moleculares en cada u 
na de las fases presentes en el sistema al equilibrio, cuando se a
limentan datos de temepratura, presión y composición molar de ali
mentación. 

Para el cálculo de coeficientes de fugacidad se tiene impleme~ 
tado el modelo de segundo coeficiente virial de Tarakad y Danner, y 

para el cálculo de coeficientes de activiad se utiliza la ecuación 
de Edwards. Se presentan varios resultados num~ricos. 



i i 

AGRA O E C I MI EN TOS 

Deseo expresar mi agradecimiento al profesor de la Facultad de 
Qufmica, M.C. Mario Luis Chin Auy6n por su gufa y aportaciones, asf 
como sus revisiones y sugerencias que permitieron corregir y mejorar 
muchos aspectos del presente trabajo. 

Agradezco también al profesor, titular de la misma escuela, M. 
C. Antonio Reyes Chumacera su apoyo, aceptaci6n y criticas construc 
ti vas. 

Al Instituto Mexicano del Petrdleo por todas las facilidades 
que se me brindaron. 

Vaya también mi agradecimiento al Dr. Miguel Leyva por todo su 
apoyo y benevolencia, y al I~g. Alfredo Heredia Navarro por permitir 
me lograr esta meta. 

No con menos calor, doy sinceramente las gracias a quienes me 
han brindado su apoyo en todo momento, de una u otra forma, para lle 
vara feliz término el desarrollo de esta tésis. 

En forma muy especial, deseo expresar mi profundo agradecimieD_ 
to a quien considero un verdadero amigo: M.C. Victor Vivanco Mora
l es por el aporte desinteresado de su amplia experiencia, sus bri
llantes ideas e incansable labor hasta la conclusión de este traba
jo. Asi mismo, hago reconocimiento a su profesionalismo y gran cal i 
dad humana. 

Ha sido un placer trabajar al lado de todos ellos y h~ repre
sentado una buena experiencia, verdaderamente interesante y estimu
lante para el ejercicio de mi profesi6n. 



. l.ISTA DE TABLAS 

TABLA Pag. 

1 Efecto de la temperatura sobre el volúmen molar parcial 

del soluto molar a dilución infinita •...........•..•.. 34 

2 Efecto de la temperatura sobre constantes de Henry para 

electrolitos d~biles en agua •.•...........•...•....... 37 

3 Parámetros E y F para la ecuación (50) ......•......... 39 

4 Valores estimados para parámetros de interacción molécu 

la-ión para 0° a 170ºC ................................ 41 

5 Valores estimados para parámetros de interacción ión-

ión ................... · ............... · ................. 44 

6 e o n s ta. n t e s c rí t i c a s , r a d i o d e g i ro y fa c t o r d e p o l a r i -

dad para: H2 0, NH 3 , C0 2 , H2S y S02 .................... 49 

7 Efecto de la temperatura. sobre constantes de disocia-

ción de electrolitos débiles en agua .................. 55 

8-30 Resultados obtenidos 76 

31 Propiedades termodinámicas de ~ustancias inorgánicas en 

1 i i 

el'estado·gas.ideal •. ·.· .. · ..•......... · ................... 126 

32 Propiedades termodinámicas de los elementos en su esta-

do de referencia . . . . . . . . . . . . . .. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 126 

33 Propiedades termodinámicas de sustancias inorgánicas en 

solución acuosa .... · ........ ··.·.· ......................... 127 



iv 

USTA DE FIGURAS 

FIG. Pág.· 

1 Problemas presentados y soluciones dadas en simulaci6n 

de procesos químicos con electrolitos . ... ..•....•••••... 3 

2 Equilibrio líquido-vapor en un sistema soluto-disovente . 5 

3 Criterios de equi 1 ibrio .. .. .. .. . .. .. • • .. .. .. .. .. .. .. .. .. . 10 

4 Consideraciones para el desarrollo de una reacci6n quími-

e a .•....•.•.......••• · ••... ·. . • . . • • . • . . . . • . . . • • • . . . . . . . • . . 18 

5 Ventajas de la combinaci6n d~ un tratamiento te6rico-exp! 

rimental en el estudio de reacciones químicas ...•....... 21 

6 Constante de Henry a diferentes temperaturas . . . . . . . . . . . . 35 

7 Tipos de componentes e interacciones en fase acuosa ..... 38 

8 Evaluaci6n de las fugacidades de las especies moleculares 

en fase vapor 

9 Secuencia de c~lculo para determinar las composiciones de 

equilibrio en sistemas electrolíticos acuosos a T y P 

46 

constantes ......... · .. · ...... · ... · .... · ...... · .... · ............ 56 

10 Constante de equilibrio a diferentes temperaturas ....... 61 

11 Solubilidad de di6xido de azufre en agua a lOºC ......... 72 

12 Minimizaci6n de la energía libre de Gibbs •••..•..••....• 110 

13 Matriz de coeficientes .................................. 114 



11 TERMODINAViICA DE SOLUCIONES ACUOSAS CONTENIENDO UNO·~o MAS ELEC

TROLITOS DEBILES VOLATILES 11 

INTRODUCCION 

El uso de simuladores para el análisis y diseílo de procesos i! 
volucrando electrolitos, está ~uy limitado por la falta de correla
ciones termodinámicas adecuadas para sistema.sconteniendo dichas es
pecies químicas. Para muchos sistemas de importancia industrial, 
las correlaciones existentes son aplicables únicamente a sistemas 
particulares y sobre un rango limitado de concentraciones, por lo 
que estas, no proveen una base para tratar nuevos sistemas o para e~ 

tender el intervalo de datos existentes, debido a que las no ideall 
dades no son consideradas de una manera general y consistente. 

Como respuesta al desarrollo ecológico, económico y político, 
la industria química y del petróleo debe recuperar más eficientemen 
te los electrólitos débiles volátiles de los efluentes de una plan
ta. Para cumplir con este fin, es necesario estudiar el equilibrio 
líquido-vapor de soluciones acuosas de electrolítos déblies voláti
les. Los electrolítos débiles volátiles de mayor importancia indus
trial son: amoníaco, dióxido de carbono, ácido sulfhídrico y dióxi
do:.de azufre. La literatura existente para los principales casos co 
múi?fuente encontrados en la industria (soluciones acuosas contenien~ 
do dos o riias electrolitos débiles volátiles) es muy limitada, ya que 
la mayoría de los datos experimentales disponibles corresponden a so 
luciones diluidas y a temper~t~ra ambiente. 

Una representación adecuada del equilibrio líquido-vapor de los 
' . 

sistemas NH 3 -H
2
S-H

2
0 y NH 3 ~C0 2 -H 2 0 es de gran importancia en los cál 

culos de deserción de agua amarga. Esto fué trabajado recientemente 
con la ayuda de la correlación de Van Krevelen (1), pero su validez 
está 1 imitada a sistemas ricos· en an1oníaco. ·Es necesaria una repre-

1 ''·; 



sentación precisa para suluciones diluidas, especialmente para en
tender las dificultades comúnmente encontradas para alcanzar muy bi 
jos niveles de concentración de amoníaco en la refinación de acei
tes. Además se forman altas concentraciones de NHa y H2S en el re
flujo de corrientes de desorbedores y la correlación de Van Krevelen 
no puede extrapolarse a tales niveles(2). También es necesario el es 
tudio del equilibrio líquido-vapor de estos sitemas para el cálculo 
de procesos de limpieza de gases involucrando absorción de gases á
cidos en solución acuosa. Obviamente, se requiere para el cálculo de 
absorbedores y desorbedores de gases ácidos de un modelo general qu! 
sea válido en un amplio intervalo de concentraciones. 

En la industria química, frecuentemente se utiliza agua para 
enfriar y barrer corrientes de procesos. En la gasificación de car
bono, el agua absorbe no únicam~rr.te pequeñas cantidades de nitróge
no, hidrógeno, monóxido de carbono, hidrocarburos ligeros y fenol, 
sino también cantidades considerables de amoníaco, dióxido de carbQ 
no, ácido sulfhídrico y dióxido de azufre. Por lo tanto, para dise
ñar el equipo de purificación de aguas de desecho, debemos calcular 
el equilibrio de fases de mezclas acuosas conteniendo aquéllos sol~ 

tos que son volátiles pero que también se disocian parcialmente en 
la fase líquida. Para describir cómo se comportan estos solutos en 
el sistema, debemos satisfacer el equilibrio qu1m1co y de fases, tQ 

mando en cuenta las restricciones de balance de masa y electroneu
tral idad. 

Como ha podido mostrarse, las propiedades de soluciones electrQ 
líticas muy concentradas son la base de cálculos de equilibrio de 
fases fluidas necesarios en aplicaciones de ingeniería química, es
pecialmente en el diseño de procesos de separación. 

Hay dos problemas fundamenfáYés en la simulación de procesos qu:1 
micos con electrolitos (fig.1): el primero, es la representación de 
las propiedades termodinámicas de soluciones electrolíticas en tér-

2 



FIG. 1 PROBLEMAS PRESENTADOS Y SOLUCIONES DADAS EN SIMULACION 
DE PROCESOS QUIMICOS CON ELECTROLITOS 
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minos de expresiones de la energfa libre de Gibbs de exceso; el se 
gundo, son los cálculos s1multáneos de los equilibrios químico y de 
fases de sistemas electrolíticos. La ausencia de correlaciones gen~ 
rales para la energía libre de Gibbs de exceso de sistemas electro-
1 fticos, es una de las causas más importantes de la falta de desa
rrollo en la simulación de sistemas con electrolitos. La complejidad 
del cálculo simultáneo del equilibrio químico y de fases de sistemas 
con electrolitos origina otro gran problema para la unidad de oper~ 

ci6n del modelo de dichos sistemas. 

En este trabajo los dos problemas expuestos, se resolvieron u
tilizando el programa 11 MIEL 11 (3), para calcular simultáneamPnte el 
equilibrio qufmico y de fases y el modelo de Edwards (4) para calcu 
lar la energía libre de Gibbs de exceso. 

Este trabajo está basado en el tratamiento termodinámico pro
puesto por Edwards y colaboradores (4,5,6), y tiene como prop6sito 
el de predecir el equilibrio líquido-vapor de soluciones contenien
do electrolitos débiles volátiles de interés en la industria qufmi
ca y en las condiciones en que comanmente se encuentran en la misma. 
Los electrolitos estudiados son amoníaco, di6xido de carbono, ácido 
sulfhídrico.y dióxido de azufre para el intervalo de temperatura de 
0º-170ºC y el de concentraci6n en fase líquida, de dilución infini
ta a aproximadamente 20 molal. Este tratamiento, sin embargo, está 
construido de tal manera que las composiciones al equilibrio de un 
sistema multicomponente puede ser predicho a partir de. pa.rámetros bj_ 
narios y de consideraciones teóricas. 

El sistema que deseamos describir está representado por la fig. 
2: a una temperatura y presión dadas los electrolitos débiles y el 
agua se equilibran entre dos fases, la fase vapor (V) y la fase 11-il 

quida.Además, en la fase líquida existe la formación de especies iQ 
nicas debido a la disociaci6n parcial del electrolito. Se considera 
que las fuerzas electrostáticas entre los iones tienen la mayor con 

4 
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tribución a la no idealidad de soluciones diluídas (7). Sumado a e~ 
tas interacciones de largo alcance entre los iones, la predicción 
de las propiedades de soluciones iónicas de electrolitos a altas con 
centraciones requiere tomar en cuenta las interacciones de corto al 
canee entre todas las especies. Esto es especialmente importante en 
el caso de disociación parcial (cuando están presentes en la solu
ción iones, electrolito no disociado y mol~culas de solvente) para 
la inclusión de estas interacciones se utiliza la ecuación analíti
ca para el coeficiente de actividad en la fase líquida propuesta por 
E d w a r d s ( 4 ) , 1 a e u a 1 es un a m o d if i ca e i ó n de l a de Pi t z e r ( 8 ) , y par a 
determinar el equilibrio químico y de fases se utiliza ·el criterio de 
minimización de la energía libre de Gibbs (9). 

6 
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CAPITULO I 
TERMODINAMICA DEL EQUILIBRIO QUIMICO Y DE FASES 

I-A CRITERIOS DE EQUILIBRIO 

El equilibrio, en su acepc1on genérica, es un término que d~ 

nota una condición estática o ausencia de cambio. En termodinámica 
propiamente, se considera que significa la ausencia no s6lo de cam 
bio, sino de cualquier tendencia hacia un cambio en una escala ma
croscópica. Por tanto, un sistema en equilibrio es aquél que exis
te en condiciones en que no hay tendencias a que se produzca un ca~ 

bio en el estado del sistema. Como cualquier tendencia al cambio e~ 

tá provocada por una fuerza impulsora de uno u otro tipo, la ause~ 
cia de dicha tendencia indica también la ausencia de cualquier fue! 
za impulsora (10). 

Fundamentalmente, son cuatro caracterfsticas importantes las 
que logran describir un estado de equilibrio, siendo estas (11): 

l. El equilibrio en los sistemas moleculares es dinámico y es una 
consecuencia de la igualdad de velociades de reacciones opues
tas. 

2. El sistema pasa espontáneamente hacia el estado de equilibrio. 
Si un sistema, ini¿ialmente en equilibrio, es perturbado por al 
gún cambio en su medio ambiente, el sistema reaccionará de un 
modo tal que vuelve a un estado de equilibrio. 

3. La naturaleza y las propiedades de un estado de equilibrio son 
las mismas, independientemente de cómo es alcanzado. 

4. La condición de un sistema en equilibrio, representa una tran
sacción entre dos tendencias opuestas: la exigencia de las mol! 
culas a asumir el estado de energia más bajo y la tendenci~ ha-

B 



cia el caos molecular o la entropía mixima. 

Las necesidades termodinámicas o criterios que deben satisf~ 

cerse para que exista un estado.de equilibrio (Fig.3) son (10): 

Equilibrio térmico 
Equilibrio mecánico 
Equilibrio químico 

De una manera clara y sencilla, los criterios de equilibrio 
térmico y mecánico internos, se refieren a que la presión y la t~fil 

peratura sean uniformes en todo el sistema, con ello, se elimina tQ 
da tendencia a la realización de un cambio. Con respecto al quími
co, existen varios criterios de equilibrio y espontaneidad (12), p~ 

ro aquí, serán tratadas únicamente las condiciones de equilibrio 
que guardan relación con la energía libre de Gibbs, ~ue tiene como 
variables térmica y mecánica a la temperatura y la presión respecti 
vamente, esto debido a que la mayoría de las reacciones químicas y 

transformaciones de fase se llevan a cabo a condiciones de temper~ 
tura y presión constantes. 

Al efectuarse un cálculo de variación de la energía libre de 
Gibbs ~G, para una transformación, el signo algebráico obtenido, i~ 

dicará si el cambio puede ocurrir y en qué dirección. De esto, hay 
tres posibilidades: 

l. Si bG es - , Ta transformaci6n puede ocurrir espontlnea o natu
ralmente. 

2. Si bG =O, el sistema está en equilibrio con respecto a esta 
transformací6n. 

3. Si bG es +, la direcci6n natural es opuesta a la que suponemos 
(la transformaci6n no es espontlnea). 

9 
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FIG. 3 CRITERIOS DE EQUILIBRIO 
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Supóngase un sistema ·Cerrado, constituido por una mezcla de mu.!_ 

ticomponentes y por un número arbitrario de fases, en las cuales la 
temperatura y la presión son uniformes (pero no necesariemente con! 
tantes); se considera que el sistema está inicialmente en un estado 
de desequilibrio respecto a la tranferencia de masa entre fases y a 
la reacción química. Cualquier cambio que se presente en el sistema 
debe ser necesariamente irreversible y aproximar en forma constante 
al sistema a un estado de equilibrio; al 11 egar a él, la energía l_i 
bre de Gibbs total alcanzar~ un valor mínimo respecto a todos los 
cambios posibles a la temperatura y presión dadas, de esta manera, 
estaría cumpliéndose el criterio termodinámico de equilibrio: 

11 

(dG)T,P ~ O, el cual indica que todos los procesos irreversibles que 
se llevan a cabo a una temperatura y presión constante, se producen 
en la dirección en que causa una disminución en la energía libre de 
Gibbs del sistema (10,13). 

En un estado de equilibrio pueden presentarse variaciones di-
ferenciales en el sistema a temperatura y presión constantes, sin 
producir ningún cambio en la energía libre de Gibbs, este es el si~ 

nificado de la igualdad de la ecuaci6n anterior, por lo tanto, el 
criterio general para que un sistema esté en equilibrio es: 
(dG)T,P =O y la forma en que realmente este estado final de equili 
brio se alcanzó, carece de importancia; los criterios se aplican 
una vez que se ha sabido que existe un estado de equilibrio a una 
temperatura y presión dadas (10,13). 

Un equilibrio adicional a considerar para especies disociadas 
en soluciones electrolíticas es el 11 electrico 11

, consistente en· una 
igualdad de cargas positivas y negativas en el medio; su evaluación 
está dada por la sumatoria del producto de las cargas correspondie~ 
tes a cada especie iónica por su número de moles y el resultado de
be ser cero; como se verá más adelante (Cap. II) esto se refiere al 
principio de electroneutralidad. En los balances de masa, en ocasio
nes resulta fácil descuidar una posible reacción entre el solv'ente y, 

las especies i6nicas y aún entre estas mismas, por esa raz6n fre
cuentemente es preferible usar un balance de carga, que exprese el 



hecho de que una so1ución conteniendo iones es electricamente neu
tra, estableciªndose asf fa condición de equilibrio electrico. 

12 



I-B EQUILIBRIO DE FASES 

Una serie de procesos industrialmente importantes como destila 
ción, absorción y extracción, implica la participación de dos fases 
que no están en equilibrio. La rapidfiz con que una especie se trans 
fiere de una fas~ a la otra, depende del. alejamiento de las condicio 
nes de equilibrio, y, el tratamiento cuantitativo de estos procesos 
requiere del conocimiento de los estados de equilibrio del sistema 
( 1 o) • 

El criterio termodinámico entre fases se expresa en términos 
de propiedades especiales, una de ellas es la minimización de la e
nergía libre de Gibbs. 

La energía libre de Gibbs es función de la temperatura (T), la 
presión (P) y el número de moles (n) de los 11 C11 componentes existen 
tes en el sistema, esto es: 

(1) 

y su expresión para la diferencial total está dada por: 

d G - ( a G ) d T + ( a G ) d p + ~ ( 1.§__) d n ,. ( 2 ) - aT P,nj aP T,nj j=l anj T,P,n; J 

Por otro lado, el cambio en la energía libre de Gibbs está de
fini~o de la siguiente manera: 

c 
dG = -SdT + VdP + ¿ µ·dn. 

j =1 J J 

por lo tanto, por consistencia: 

(~) = -s aT P,n. 
J 

(~) -aPT,n.-v 
J 

( 3) 

( 4) 

Si se consideran dos fases en equilibrio en un sistema cerrado, 
cada una tomada por separado., es un sistema abierto con capacidad P..E 
ra transferir material al otro, por lo tanto, la ecuación (3) puede 

13 
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escribirse para cada fase como: 

dGv=-SvdT + VvdP + 
c 

V dn~ ¿ JJ • ( 5) 
j=l J J 

dGL=-SLdT + VLdP + 
c L L ¿ JJ • dn. ( 6) 

j =l J J 

al equilibrio, dadas una temperatura y presión constantes se deberá 
cumplir que: 

t 
(dG )T,P ( V) ( L) c V V c L L = dG T p+ dG T p = .r }.JJ·dnJ. + .r µJ.dnJ. =O 

' ' J=l J=l 
( 7) 

sin embargo, si el sistema es cerrado y sin 
balances de materia requerirán que: 

reacción química, los 

(8) 

esto es, el namero de moles que sale de una fase es igual al namero 
de moles que entra en la otra fase; como resultado se tiene: 

t e v L 
( d G ) T p = . ¿ ( µJ· - ll' ) d n . = O 

' J=l J J 
( 9) 

como las drij son independientes y arbitrarias (13) la Qnica forma g~ 
neral en que puede satisfacerse esta ecuación es que cada término 
sea separadamente cero; esto es: 

V - L 
llj - llj j=l ,2, •.. ,c (10) 

La ec. (10) es un criterio general para el equilibrio de fases. 
Establece que para un sistema de dos fases a la misma temperatura 
(T) y presión (P), se satisface la condición de equilibrio cuando el 
potencial químico de cada especie química es el mismo en ambas fases. 

Un a d i fer en c i a en el poten c i al q u í mi c o de un a es pe c i e p a r ti cu 1 a r 
representa una fuerza impulsora de aquélla especie en la dirección 
del potencial químico menor, de manera análoga a como las diferen
cias de temperatura y presi6n representan fuerzas impulsoras para 
la transferencia térmica y mecánica respectivamente. 



En consecuencia, se puede decir a manera de principio general, que 
cuando las fuerzas impulsoras se hacen cero, el proceso de trans
porte cesa y se establece la condición caracterizada por el término 
estado de equilibrio. 

La cantidad µj es denominada potencial qu1m1co del componente 
j y tiene un papel vital en el equilibrio de fases y el equilibrio 
químico. 

Para cualquier sustancia j en una mezcla, el valor de µj es el 
aumento de la energía libre que acompaña a la adición de un nQmero 
infinitesimal de moles de esa sustancia a la mezcla por mol de la 
sustancia añadida. 

El potencial químico está definido por la siguiente relaci6n: 

µ. = µ~(T,P) + RT lnf. 
J J J 

( 11 ) 
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donde JJj es el potencial químico en el estado de referencia y depe~ 
de Onicamente de la temperatura y la presión y fj es la fugacidad 
del componente j. 

Otro criterio de equilibrio igualmente general para fases, se 
deriva de la ecuación (10). 

El potencial químico para la fase vapor está dado por: 

V JJjv(T,P) + RT lnf~ ( 12) IJ· = 
J J 

y el potencial químico para 1 a fase líquida por: 

L JJ~L(T,P) + RT lnf~ ( 13) JJ • = 
J J . . J 

basándose en 1 a ec. ( 1 o) y considerando el mismo estado de ref eren 
cia para las fases líquido Y.vapor resulta: 



RT ln f~= RT ln f~ 
J J 

(14) 

de donde se obtiene: 

f ~ = f~ 
\ J J 

( 15) 

Por lo tanto, el equilibrio de un sistema multicomponente se 
establece cuando las fases tienen la misma presión, temperatura, PQ 
tencial qufmico y fugacidad (13). 

La fugacidad es una medida del potencial de transferencia en
tre dos fases coexistentes de un componente. La fase con la menor 
fugacidad acepta la transferencia de masa de aquélla con mayor fug~ 
cidad. Cuando la fugacidad de un componente es igual en cada fase, 
se dice que la transferencia neta entre éstas es nula y por lo tan
to están en equilibrio termodinámico. 

16 

El criterio termodinámico del equilibrio entre fases, se expr·~ 

sa en términos de propiedades especiales; la termodinámica propor~iQ 

na también las ecuaciones que relaciona~ estas propiedades con la: 
composiciones de las fases, la temperatura y la presión. La conex~6n 

entre el criterio de equilibrio y la realidad ffsica se establece 
primero a través del coeficiente de fugacidad para la fase vapor 
(gaseosa) y por el coeficiente de actividad para la fase liquida; 
ambas propiedades serán tratadas posteriormente. 



I-C APLICACION DEL CRITERIO DE EQUILIBRIO A REACCIONES 
QUI MICAS 

17 

La transformaci6n de mater.iales básicos en productos de gran v~ 
lor, por medio de reacciones químicas, constituye la base de la in
dustria química; ello hace necesario comprender los problemas impll 
cadas en el diseño y operación del equilibrio empleado para las re
acciones (fig.4). La primera consideración en el desarrollo de una 
reacción química, es la del efecto de las variables controlables SQ 

bre el progreso y avance de la reacción; por ejemplo, es necesario 
saber como afecta a la conversión de reactivos en productos, el tie~ 

po que los primeros permanecen en el reactor; esto depende de la n~ 

turaleza de la reacci6n y no puede tratarse termodinámicamente. La 
temperatura, presión y composición de reactivos afectan tanto a la 
velociadad de reacción como a la conversión de equilibrio que corre.~ 

ponde a un tiempo de reacción infinito (10). En el estudio de las 
reacciones químicas es necesario prestar atención tanto al equili-
b r i o como a l a ve l o e id a·d de re a e c i ó n p a r a e 1 des a r ro 11 o de un p ro e e
s o; sin embargo, por el alcance que se pretende en este trabajo no 

.. será necesario puntualizar en el campo de la cinética, el propósito 
particular en esta sección es para determinar el efecto de la temp! 
ratura, presión y relación de reactivos sobre la conversión de equl 
librio. 

El cálculo de la conversión de equilibrio necesita de la comb_i 
nación de las ecuaciones fundamentales de equilibrio en reacciones. 
químicas, datos de la energía libre de Gibbs de formación y el prin 
cipio de conservación de la materia. 

Si una mezcla de especies químicas no está en equilibrio, cual 
quier reacción que se presente deberá ser irreversible y si el sis
tema se mantiente a T y P constantes, la energía libre de Gibbs to-



FIG. 4 CONSIDERACIONES PARA EL DESARROLLO DE UNA REACCION QUIMICA 
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tal es un mfnimo respect-0 a todos los cambios posibles. 

Para el caso de reacciones qufmicas es importante notar que en 
este procedimiento de minimización de la energía libre, la pregunta 
de lcuáles son las reacciones químicas implicadas? nunca entra di
rectamente en ninguna d~ las ecuaciones; sin embargo la elecci6n del 
conjunto de especies es por completo equivalente a la elección del 
conjunto de reacciones independientes entre las especies. En cual
quier proceso debe considerarse un conjunto de especies o un conju~ 

to de reacciones independientes, y consideraciones diferentes prod~ 
cen por lo general resultados distintos. 
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I-D NECESIDAD DE DESARROLLAR UN ESTUDIO TEORICO 

El estudio de las reacciones químicas es de gran importancia 
para muchos procesos industriales (14). Para el estudio de una reac 
c1on es necesrio saber si la reacción se llevará a cabo, hasta qué 
grado tendrá lugar según las diferentes concentraciones de las sus
tancias reaccionantes, la medida· en que la reacción va a ser efec~ 
tuada por variaciones en la temperatura y presión, etc. Esta infor
mación se puede obtener en un laboratorio llevando a cabo una serie 
de experimentos y medidas bajo las condiciones de interés que sean 
posibles. Este tratamiento directo del problema obliga a una o va
rias personas a efectuar una gran cantidad de medidas y a e~plear 
reactivos, aparatos de laboratorio y lo mas importante, ocupa mucho 
tiempo. Por lo cual, resulta útil poseer una teoría del ·equilibrio 
químico que permita llevar a cabo un número relativamente pequeño 
de experimentos en su sistema, y a continuación aplicar los result! 
dos de este pequeño número de experimentos junto con su teo~ía para 
predecir las propiedades del mismo sistema bajo condiciones distin
tas. Aunque esta teoría nunca elimina completamente la experimenta
ción directa, el tratamiento de los problemas está sistematizado de 
manera que sólo resultan necesarios pocos experimentos· (fig.5). 

20 



FIG. 5 VENTAJAS DE LA COMBINACION DE UN TRATAMIENTO TEORICO-EXPERIMENTAL EN EL 
ESTUDIO DE REACCIONES QUIMICAS 
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CAPITULO II 

RELACIONES TERMODINAMICAS DEL EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR 
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CAPITULO I I 

RELACIONES TERMODINAMICAS DEL EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR 
INVOLUCRANDO SOLUCIONES ELECTROLITICAS 

Para un sistema líquido-vapor incluyendo soluciones electrolí
ticas acuosas a temperatura y presión constantes, la energía libre 
de Gibbs está dada por: 

c' c 
G = E µ~n~ + E µ~n~ 

j=l J J j=l J J 
( 16) 

donde ¿• es el nOmero de componentes excluyendo los iones, c es el 
número de componentes totales, njes el número de moles del componen
te j, µj es el potencial químico de la especie j y los superíndices 
L y v se refieren a las fases líquido y vapor respectivamente. 

Para la fase vapor el potencial químico está dado por: 

µ~ = µ~V + RT ln f~ 
J J J 

j = 1, ... ,c' ( 17) 

donde µjv es el potencial qu1m1co del componente j en el estado gas 
ideal a la temperatura del sistema y presión de una atmósfera, fj es 
la fugacidad del componente j en la fase vapor a las condiciones del 
sistema y está dada por (13): 

f ~ = y.<P.P j = 1, ... ,c• (18) 
J J J 

en la cual yj es la fracción molar del componente j en la fase vapor, 

<P j es el coeficiente de fugacidad del componente j en la fase vapor 
y P es 1 a presión del sistema. 

Para la fase líquida el potencial químico está dado por: 

µL = µo + RT ln fL 
w w w (19) 
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L = µ~V + RT l·n f ~ j 2, .•. ,c• (20) µj = 
J J 

µ~ = µ~L + RT ln a. j = c'+l, ... ,c ( 21 ) 
J J J 

donde µ; es el potencial qufmico de referencia del agua a la tempe
ratura del sistema, µ~Les el potencial químico del componente j en u 

J ·-
na solución ideal hipotética (Yj = 1) a molal idad unidad, la temperl 
tura del sistema y presi6n de una atmósfera, f3 es la fugacidad del 
componente j en la fase líquida y está dada por: 

f L = ªwf~ w 

f ~ = m.r*H. j 
J J J JW 

y 
a. = 

J 
m .Yl\' 

J J 
j 

donde mj, es 1 a mol ali dad del componente j, Yj ·es 
actividad del componente j, Hjwes la constante de 
tividad del agua y fw es la fugacidad del agua en 
re.ncia. 

= 

= 

(22) 

2, ... ,c' (23) 

c'+l, ... ,c (24) 

el coeficiente de 
Henry, a es la ac w -
el estado de refe-

La consideración de que la energfa libre de Gibbs de formación 
en el estado de referencia para las especies elementales es cero, per 
mite tomar a µ3v y µJL como AG~v y AG¡L respectivamente, esto es, co
mo la energfa libre de formación del componente j a la temperatura 
del sistema y presión de una atmósfera (ap§ndice C). 

· .. 
Al equilibrio la funci6n de energía libre de Gibbs debe ser un 

mínimo con las variables nj satisfaciendo las siguientes restriccio
nes (9): 

l. Balance de masa 

Cuando el número de reacciones de ionización independientes sea 
igual a c - P, donde P es el rango de la matriz átomo (mjk), la coi!_ 
servaci6n de los elementos qufmicos (ecuación de balance de átomos) 
debe satisfacerse. 
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c' e 
V L 

bk = ¿ m.knJ. + ¿ mJ.knJ. 
j=l J j=l 

k = 1, ... ,E ( 2 5) 

donde bkes el número de moles totales del elemento k, mjk es el núme 
ro de átomos del elemento k en el compuesto j, y E es el número de e 
l ementos. 

2. Ecuación de electroneutralidad 

c L 
L: z.n.=0 

j=c'+l J J 

donde z.es la carga del ión j en la fase acuosa. 
J 

3. Condición de no-negatividad 

(26) 

El número de moles de cada componente en cada fase debe ser ma 
yor o igual a cero, esto es: 

V n. > O 
J 

n~ > O 
J 

j = 1, ... ,c ( 27) 

25 

Ocasionalmente las restricciones de balance de masa y electro
neutral idad no son linealmente independientes por lo cual se utiliza 
el procedimiento de ortogonalización de Gram-Schidt (15) para identi 
ficar si hay dependencia entre las restricciones, si se encuentra que 
no son independientes la ecuación de electroneutralidad es eliminada 
del sistema para evitar singularidades en la matriz jacobiana (apén
dice A). 



CAPITULO I I'I 

MINIMIZACION DE LA ENERGIA LIBRE DE GIBBS 



CAPITULO III 

MINIMIZACION DE LA ENERGIA LIBRE DE GIBBS 

La ecuaci6n (16), es analfticamente diferenciable, por lo tan
to, se puede desarrollar la energfa libre de Gibbs en series de Tay
lor. Dicho desarrollo es truncado en el término cuadrático, con el 
propósito de hacer una aproximaci6n cuadrática de la función origi
nal y al derivar obtener un sistema de ecuaciones lineales ( se su
P o ne que a y./ an . = a~./ an . = o ) . 

J J J J 

Para nuestro sistema de interés en que se tiene equilibrio quj 
mico y de fases simultáneo se obtiene(9) (apéndice A): 

c' aG {N~ n~) ·E 
j=l V J J an j 

Q {N} = G {n} + 

+ 
c aG (N~ n~) E --L -

j=l an . J J 
J 

c' c' () 2G 
(N~ n~)(N~, n ~,) + t E E ---

j=l j' = 1 an ~ an ~, J J J J 
J J 

c c a2G (N~ - n~)(N~, L + 1 E E n .• ) 2 

an~an~, 
- (28) j =l j 1 =1 J J J J 

J J 
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donde el vector n contiene los valores supuestos de los moles del com 
ponente j en las fases lfquido y vapor (n~ y n~); al equilibrio N es 
un vector de número de moles cercano al n vector, esto es, la energía 
libre de la mezcla de equilibrio (de composición desconocida) se ex
presa en términos de la mezcla de composición conocida y de increme~ 

tos desconocidos, estos representan el cambio necesario para llevar 
la composici6n inicial supuesta a la composición f~nal de equilibrio. 

N es calculado para el mínimo de Q sujeto a las restricciones 
de balance de masa y ecuación 'de electroneutralidad utilizando la téc 
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nica de los multiplicadores de Lagrange (16,17). 

E e 1 

E ~k [bk - E m.kN~ 
J"=l J J 

k=l 
F { N} ~ Q{ N} + RT 

e L e L 
- E m.kN.] - RT ff E z.N. 
j=l J J ej=c 1 +l J J 

(29) 

en la cual se utilizan E+ 1 multiplicadores de Lagrange: E multipli 
cadores de Lagrange ffk' uno por cada elemento qufmico del sistema y 

un multiplicador de Lagrange ffe para introducir la restricci6n de e-
1ectroneutralidad. 

La función F{N} es minimizada de la siguiente manera: 

2F {N} = aF{N}~ aF{N¿ = a F { N} = o 
aN~ aN ~ a,¡ k a,¡ e 

J J 

(30) 

con j = 1 , .•. , c 
k = 1, ... , E 

debido a que Q es una función cuadrática de N, las ecuaciones resul 
tantes son lineales con las siguientes inc6gnitas: 

Las ecuaciones resultantes al derivar la funci6n F{N} y 
c• 

N Nv. = E 
V • 1 J J= 

N~ 
J 

( 31 ) 

son reducidas a 3 +E ecuaciones lineales con inc?gnitas Nv, NL, ffk 
y ,¡e. Esto se realiza con el propósito de evitar matrices singulares 
y moles negativos. 

Con la soluci6n de este nuevo sistema de ecuaciones se puede 
V L calcular el valor de las N. y N. de la forma siguiente: 
J ' J 



29 

V 
Nv 

N~ n~ 
~j{ n} E 

= [- +- + ¿ 11kmjk] j=l, ••• ,c' (32) 
J J RT nv k=l 

N~ n~ 
µj{n} NL E 

= [- + - + ¿ 
~km j k + ~ z . J j=l, ••. ,c (33) 

J J RT nl k=l e J 

estas Nj y Nj representan una primera aproximación a la composición 
en la cual la energía libre de Gibbs es mínima. El procedimiento se 
repite asignando como nueva estimación de las n~, n~ los valores ob
tenidos previamente de N~ y Nj, Qnicamente hast~ qu~ la diferencia 
entre subsecuentes iteraciones sea tan pequeña que se satisfaga el 
criterio de convergencia elegido (18). 
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CAPITULO IV 
EVALUACION DE FUGACIDADES 

IV-A EVALUACION DE LA FUGACIDAD EN LA FASE LIQUIDA 

La fase líquida oodemos considerarla formada por tres tipos 
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de componentes: el agua, las especies moleculares y las especies i 

ónicas. Las fugacidades para cada uno de estos componentes están da 
das por las relaciones siguientes: 

f~ = mwYwf~ = ªwf~ (34) 

f ~ = m Y*H J j j jw j=2, ... ,c 1 (35) 

a. = m.Y~ 
J J J 

j=c 1 +1. .. c (36) 

donde mjes la molalidad del componente j (moles del comp.onente j 

por kilogramo de agua) definida como: 
.n. 

m. = _.J. 1000 
J m 

La fugacidad del agua en el estado de referencia, f~, está d~ 

da por: 

f~ = P~~~ exp [vw (P - P~)/RT] ( 3 7) 

donde P! es la presión de vapor saturado del agua y es calculada con 
la siguiente ecuación: 

P: = exp {70.4346943-7362.6981/T+0.0069520851.- 9.00lnT} (38) 

~~es el coeficiente de fugacidad del agua a la temperatura del sis 
tema y es calculada con la ecuación siguiente: 

pS 

~~ = exp {RT Bww} (39) 

donde B es el segundo coeficiente virial y es calculado por el mé ww -
todo de Tarakad y Danner (ve~ evaluación de la fugacidad en la fase 
vapor), vw es el volOmen molar del agua y es calculado utilizando la 
ecuaci5n de Rackett modificadi (19): 
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1 RT cw (1 + (1 - T )z/ 7 ) (40) = -p- [ zw rw ] p 
w cw 
- M ( j_) ( 41 ) vw = 

w Pw 

donde pw es la densidad del agua líquida, Tcw es la temperatura crí-
tica del agua, P es la presión crítica del agua, T es la tempera cw rw -
tura reducida (Trw = T/Tcw) Y ~w es una constante que es caracterís-
ticas del agua y tiene un valor de 0.2338. 

La actividad del agua se determina de la ecuación de Gibbs-Du-
hem: 

E r m.m.[s~9) + B~~)exp (-2 I)] 
irw jiw 1 J Jl Ji 

- M í m. 
w i 'f w , 

(42) 

donde Mw es el peso molecular del agua, A<P es un parámetro de Debye 
-Huckel que es función de la temperatura y está dado por: 

A<P = -1.306568 + 0.1328238 X 10- 1 1 - 0.3550803 X 10- 4 12 

+ 0.3381968 X 10- 7 T3 (43) 

I es la fuerza iónica de la solución: 

(44) 

donde ij es la carga iónica del ión j en la solución. 

La constante de Henry, Hjw' es independiente de la composici6n, 
sin embargo es dependiente de la temperatura y en menor grado, de la 

presión. Esta es característica de 
vente dados, y está definida por: 

H • = 1 i m y j <Pj p 
JW O m · m.+ J 

,1 

la interacción de un soluto y sol-

· j = 2, ... , c 1 
·( 4 5 ) 



Las dimensiones de Hjw son presión/concentración y en este tra 
bajo ti en e un i dad es de (a tm) ( k g ) (mol ) - 1 

• 

La dependencia de la constante de Henry con la presión está ex 
presada por: 

( 46) 
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donde Hjw(P~) es la constante de Henry evaluada a la presión de satu 
ración del agua y como función de la temperatura, ijJ es el volOmen 
molar parcial del soluto a dilución infinita y es calculado por la 
siguiente relación: 

V~= A. + B.T + C.T 2 

J J J J 
j=2, ... ,c' ( 47) 

los coeficientes ·Aj' Bj y Cj ~stán dados en la tabla No. l. 

La constante de Henry como una función de la temperatura fué 
obtenida a partir de reducción de datos binarios en el intervalo de 
temperatura de Oº a 170ºC (Fig. 6) y está representada por la ecua
ción semiempírica siguiente: 

j=2, ... ,c' (48) 

En la tabla No. 2 se dan los parámetros Bjl' Bj 2' Bj 3 Y Bj 4. 

El coeficiente de actividad y*j (el cual es asimétrico, ref. 
20), describe las interacciones físicas entre las diferentes espe~ 
cies de soluto en la fase líquida. 

l ny"'! = ff . 2 
(1+l.2(f)] -Aqizj[l+l. 2\íT + T.2 ln J 

( l ) 

+ 2 E m. {B~~) Bj1. 
(1+2{f) exp (-2/f)]}. i ¡!w 

, J1 2T [1 -

z~ E 
( i) 

{1-(1+2Jf+ 21) exp(-2/T)} - .=J. E mimk Bik. 
4¡2ifW k1w 



TABLA No. 1 

EFECTO DE LA TEMPERATURA SOBRE EL VOLUMEN MOLAR PARCIAL DEL SOLUTO A DILUCION INFINITA 

COMPONENTE A. 
J 

NH 3 28.70 

C0 2 32.415 

H2 S 34.81 

S0 2 40.315 

- 00 vJ. =A. + B.T + C.T 2 

J J J 

B • 
J 

-9.16771 

2.30 

3.20 

4.30 

X 10- 1 º 
X 10- 3 

X 10- s 

X 10- 3 

5.20 X 10- 4 

5.70 X 10- 4 

6.00 X 10-1¡ 

6.90 X 10- 4 
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j=2, ••. ,c (49) 

La ecuación anterior describe dos tipos de interacción (fig.7), 
uno de ellos es el resultado de la no idealidad de la solución debi 
do a las fuerzas coulómbicas(electrostáticas) entre los iones, este 
tipo de interacción es bastante considerable cuando las distancias 
entre los iones no es demasiado pequeña. El término de Debye-Huckel 
de la teoría clásica de electrolitos representa este tipo de inter
acción y es una función de la composición a través de su dependen
cia con la fuerza iónica de la solución. Debido a que el primero y 

el tercero de los términos de esta ecuación tienen consideraciones 
de interacción coulómbica, estos términos desaparecen para una mol! 
cula neutra en donde zj=O. 

El otro tipo de interacción describe las interacciones de cor
to alcance (Van der Waals) entre las diferentes especies de soluto. 
Estas interacciones pueden ser divididas en tres clases: 

1) Interacción molécula-molécula 
2) Interacción molécula-ión 
3) Interacción ión-ión 

Cada una de estas interacciones son explicadas a continuación: 

Interacción Molécula-Molécula 

s(J9)(j=2, ... c 1
) es el parámetro de interacción entre dos espe-

J . 
cies moleculares iguales, este es función de la temperatura y es cal 
culada con la siguiente relación: 

s(9)= E.+ F./T j=2, •.• ,c• (50) 
JJ J J 

Ej y Fj están dados en la tabla No. 3, estos parámetros están suje
tos a la precisión limitada de los datos hasta ahora disponibles y 

su intervalo de aplicación con respecto a la temperatura es de Oº a 
170ºC. 



TABLA No. 2 

EFECTO DE LA TEMPERATURA SOBRE CONSTANTES DE HENRY PARA ELECTROLITOS OEBILES EN AGUA (4) 

ELECTROLI 
TO 81 

NH 3 -157.552 

C02 -6789.04 

H2S -13236.8 

S02 -5578.8 

ln H = B1/T + B21nT + B3T + B
4 

H = kg - atm/mol; T, ºK 

28.1001 

-11.4519 

-55.0551 

- 8.76152 

-0.049227 

-0.010454 

0.0595651 

o.o 

INTERVALO DE VALIDEZ 
84 ºC 

-149.006 o - 150 

94.4914 o - 250 

342.595 o - 150 

68.418 o - 100 

w 

" 



FIG. 7 TIPOS DE COMPONENTES E INTERACCIONES EN FASE ACUOSA 

TI POS DE 
COMPONENTES 

EN FASE LIQUIDA 

DISOLVENTE (AGUA) 

ESPECIES MOLECULARES 

TIPOS DE 
INTERACCIOM 

ESPECIES IONICAS 

CORTO ALCANCE 
(VAN DER WAALS) 

LARGO ALCANCE 
( COULOtíB I CAS) 

MOLECULA-NOLECULA 

MOLE CU LA- ION 

ION-ION 

ION-ION 

w 
O"J 



TABLA No. 3 

PARAMETROS E Y F PARA LA ECUACION (50) 
(Ref. 4) 

ELECTROLITO E, kg/mol 

-0.0260 

-0.4922 

-0.2106 

0.0275 

*Intervalo de·temp.: O a lOOºC. 

F, (kg/mol)ºK 

12.29 

149.20 

61. 56 

o 
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Para estimar los parámetros de interacci6n molécula-mol~cula 
entre dos especies diferentes, usamos la regla de aproximación: 

a{9)= Hs~9) + 8~9)] j=2, .•. ,c' 
Jl JJ 11 

i=2, •.• ,c' 
( 51) 

Debido a que los datos experimentales para obtener los B~~) 
J 1 

{j=2, ... c'; i=2, ... c') son inadecuados, suponemos que los paráme-
tros: 

8~9) = o 
J 1 

j=2, .•. c' 
i=2, ••. c' (52) 

Interacci6n Molécula-Ión 
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ej~) = s~~) (j=2, ... ,c'; i=c'+l, ... ,c) es el parámetro de in
teracción entre dos especies, una molécular y una iónica. 

Debido a la insuficiencia de datos experimentales para determi 
nar estos parámetros, usamos una aproximación propuesta por Bromley 
(21) para ión-ión y ampliada por Edwards, et.al. (6) a molécula-ión: 

s~9)=s.+s. 
JJ J l 

j=2, ••. ,c' 

i=c'+l, •.. ,c (53) 

donde Bj es característica del soluto molécular, mientras que Bi es 
característica del ión. En la tabla No. 4 se dan algunos valores de 
estos parámetros de interacción, algunos se tienen como independie~ 

tes de la temperatura mientras que otros se encuentran como una fun 
ción de ella. 

º(O) - O µji -
j=2, .•. ,c' 
i=c'+l, •.. ,c (54) 

Este es supuesto igual a cero debido a las mismas razones ex
puestas para mo16cula-mol~cula. 



TABLA No. 4 

VALORES ESTIMADOS PARA PARAMETROS DE INTERACCION MOLECULA-ION 
PARA O A 170ºC (4) 

MOLECULA- ION 

l1JH 3 - NH11 

NH 3 - HCO~ 

NH 3 - co~ 2 

NH 3 - HS 

· NH 3 - S- 2 

NH 3 - HSO~ 

NH 3 -S0~ 2 

NH 3 - NH 2 COO
NH 

3 
- H+ 

NH 3 - OH 

CD 2 - NH: 

CO 2 - HS 

co
2 

- s- 2 

C0
2 

- HS0-3 

CO 2 - HC0-3 

CD 2 -

CD 2 -

c o 2 -

CD 2 -

CD 2 -

. H 2S -

r! 
2 
s .. 

H2 S -

H2 S -

H2 S -

H2 S -

H 2 S -

H 25 -

C0-
3 

- 2 so 3 

NH 
2
coo-

0H 
H+ 

NH~ 

HCO~ 
_2 

co 3 

Hso; 
so~ 2 

N H 2COO
H+ 

OH-

8~9) (kg/mol) 
J 1 

o 
0.135 - 1.165 X 10- 3 T + 2.05 X 10-6 T 2 

0.06 
0.16 - 1.24 X 10-3 T + 2.20 X 10- 6 T2 

0.032 
-0.038 

0.044 
o 

0.015 
0.227 - 1.47 X 10-3 T + 2.6 X 10- 6 12 

0.037 - 2.38 X 10-11 T + 2.83 X 10- 7 T2 

o 
0.053 

-O. 03 
o 
o 

0.068 
0.017 

- 3 6 2 

0.26 - 1.62 X 10· T + 2.89 X 10 T 
0.033 

_ 1¡ - 7 2 

0.120 - 2.46 X 10 T + 3.99 X 10 T 

-0.037 
o. 077 

-0.045 
0.051 

-0.032 

0.017 
_3 f, 2 

0 , 2 6 - l. 7 2 X 1 O T + 3 • O 7 X 1 0.- T 

41 



MOLECULA - ION 

H2S - HS 
H2S - s- 2 

so 2. - l~Ht 

S02 - HCO~ 

S02 - co~ 2 

S02 - HS-

S02 - s-2 
S02 - NH 2COO 
S02 - H+ 

S02 - OH-

so 2 - HSO~ 

so 2 - so~ 2 

TABLA No. 4 (Continuaci6n) 

S (O) (kg/mol) ji 

o 
o 

-0.05 
-0.86 

0.94 
-0.58 
0.28 

-0.79 
o 
o.oa· 
o 
o 

Estos son resulta~os preli~inares sujetos a cambios segQn s~an mejQ 
rados los valores. 

42 



43 

Interacci6n Ión-Ión 

Las fuerzas coulómbicas entre iones de igual carga no permiten 
que se aproximen uno al otro, por lo tanto, siguiendo a Bronsted 
(22) suponemos que para los iones "j 11 e 11 i" de igual carga: 

siz.=z. 
J 1 

j=c'+l, ... ,c 
i=c'+l, .•. ,c ( 5 5) 

Debido a la insuficiencia de datos experimentales para determi 
nar los parámetros de interacción ión-ión, para estimarlos , usamas 
la aproximación propuesta por Bromley (21): 

B~~) = B· + B· 
J l J l 

j=c'+l, ... ,c 
i=c'+l, ... ,c ( 5 6) 

siguiendo la sugerencia de Pitzer y Mayorga (23), siO) y sil) para 
interacciones ión-ión son empiricamente interrelaciónados por: 

B~l) = 0.018 + 3.06 B~O) 
l 1 

( 57) 

La tabla No. 5 presenta algunos parámetros B~O) de interacción 
ión-ión. La dependencia con la temperatura de estos parámetros es 
supuesta despreciable. Debe notarse que los Qnicos parámetros B~~) 
diferentes de cero son los correspondientes a las interacciones ión
ión. 



TABLA No. 5 

VALORES ESTIMADOS PARA PARAMETROS DE INTERACCION ION-ION *t 

ION 

NH+ 
l¡ 

HCO-
3 

co- 2 
3 

HS 
s· 2 

Hso; 
so- 2 

3 

NH 2 COO 
H+ 
OH-

(4) 

-

o (O) 
B i 

(kg/mol) 

- 0.028 
- 0.049 
- 0.034 

0.074 
0.007 

- 0.035 
- 0.017 

0.078 
0.120 
0.088 

* Parámetros de interacción entre iones del mismo signo tienen 
valor de cero. 

t Estos son resultados prelimjnares sujetos a cambios segQn s~ 

an mejorados los valores. 
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IV-8 EVALUACION ~E.LA FUGACIDAD EN LA FASE VAPOR 

Debido a que los iones son no volátiles (la disociación en fa
se vapor de un electrolito es apreciable únicamente a altas temper~ 
turas), las únicas especies presentes en fase vapor son el agua y 

los electrolitos moleculares contenidos en el sistema. La fugacidad 
para estas especies está dada por: 

f~ =y.~.P 
J J J 

j=l, ... ,c' ( 58) 

donde yj es la fracción molar del componente j, ~j es el coeficien
te de fugacidad del componente j y P es la presión del sistema. La 
secuencia de cálculo para la evaluación de la fugacidad de las esp~ 
cies moleculares en la fase vapor se encuentra representada en la 
fig. 8. En ella se puede observar el siguiente proceso: 

Para calcular los coeficientes de fugacidad es utilizado el mo 
delo termodinámico de ecuaciones viriales propuesto por Tarakad y 

Danner (24). 

El coeficiente de fugacidad· está dado por: 
c' p 

~J· = exp {[2 E y.B .. - B] R-T} 
i=l l Jl 

donde: 
c' c' 

B = E E 
j=l i=l 

y .y.B .. 
J l J l 

j=l, ••• ,c' (59) 

(60) 

y B .. es el segundo coeficiente virial caracterizando la interacción 
J l 

entre un par de moléculas 11 j 11 e 11 i 11
• B .. es calculado utilizando el 

. J l 
modelo de estados correspondientes desarrollado por Tarakad y Danne~ 
este método requiere de cuatro parámetros e incluye el tratamiento 
de fluidos polares. Los cuatro parámetros son la temperatura críti 
ca, la presión crítica, el radio de giro y un factor de polaridad. 



FIG. 8 EVALUACION DE LAS FUGACIDADES DE LAS ESPECIES 
MOLECULARES EN FASE VAPOR 

V . n. 
y.= ....J. 

J n V 
T 

f~=y.cI>.p 
J J J 

B .. P 

' 

1 e . P 
~. = exp { [2 í y.B .. -B]-RT} 
J i=l 1 Jl 

e• e• 
B = í l: y .y. B •• 

j=li=l J 1 Jl 

B* = ~ = B* + B* . - + B* . -ji RT fluido correcc1on correcc1on 
e simple forma-tamaño polaridad 

j ;t i 

REGLAS DE MEZCLADO 

'~ 

Ir 
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B* fluido 
simple 

8*corrección = B(Tr,R) 
fo rm a - ta m a ñ o 

8*corrección=B(Tr,cI>) 
polaridad 



El segundo coeficiente virial representa la no idealidad de la 
fase vapor únicamente a densidades moderadas y está dado por la si
guiente ecuación: 

BPc 
B* = = 

RTc B *Fl "d + B*c '.. + B* . ó u1 o orrecc1on Correcc1 n 
Simple Forma-Tamaño Polar 

( 61) 

donde: 

8*Fluído =(:~~)Fluido =0•1445 -
9T:30 

Simple Simple 

0.1385 0.0121 0.000607 (62) 
T2 T3 T0 

r r r 

8*correcci6it = (:~~)Corrección = 
Forma-Tamaño Forma-Tamaño 

=·(-a. 00787 + 0.0812 _ 0.0646) R 
T2 T3 

r r 

_(0.00347 _ 0.000149) ¡p 
,. T2 T 7 

r r 

( 6 3:) 

B *corrección = ( :~ c) Corrección = 
Polar e Polar 

0.028 

T7 r 
(64) 

B * es el s e g un do c o e f i c i ente v i r i a 1 red u c i do , y T r es l a tempera ti'-' -
ra reducida definida como: 

( 65.) 
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En las ecuaciones anteriores la temperatura y presión crfticb 
son parámetros primarios que caracterizan el comportamiento ffsic~. 
Para molficulas cuyo campo de fuerza se desvfa de la simetrfa esf§.r! 
ca, el radio de giro definido por Thompson (25), es usado para de:
cribir los efectos de no esfericidad. Para molficulas cuyas propie,tiÉ:. 
des son tambifin af~ctadas significativamente por la presencia de :en 
tras de carga ·electrostática, en la forma de dipolos y multipol.os 
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grandes, es utilizado un parámetro de polaridad empfrico para corre 
gir estos efectos. 

El radio de giro n, es definido estrictamente en términos de 

estructura molecular, este no es afectado por efectos de polaridad 
o asociación. 

El factot de pol~tidad ~, representa los efectos de polaridad 
en las propiedades físicas de un fluído. La naturaleza del tercer y 

cuarto parámetros hace posible separar los efectos de estructura mo 
lecular de los efectos de polaridad. 

En la tabla No. 6 están dados los parámetros necesarios para el 
cáTculo de los coeficientes viriales. 

B;; y Bjj son los segundos coeficientes viriales de 1os compo
nentes puros y pueden ser calculados utilizando la ecuación (61), 

Bji es el coeficiente virial para la interacci6n de dos componentes 
diferentes y puede calcularse utilizando la ecuaci6n (61) y las re-
glas de mezclado apropiadas para los parámetros P , T , R .. y 

C· · c.. Jl 
<P... Jl Jl 

J 1 

La.regla de mezclado utilizada para calcular la temperatura crí 

tica, Te .. es: 
J l 

Te .. =~Te.re.' 
,,, J l 

{1-K .. } 
J 1 

(66) 

para calcular la presión crítica P utilizamos la siguiente regla e .. 
de mezclado: Jl 

4T (P V /T + P V /T ) c .. e.e. c. c. c. c. 
J1 J J J l l 1 p = e .. 

J 1 

( 67) 
(V1/3+V )3 

c. c. 
J 1 

por dltimo, las reglas de mezclado usadas para calcular Rji Y tji 



TABLA No. 6 

CONSTANTES CRITICAS, RADIO DE GIRO Y FACTOR DE POLARIDAD PARA: H20, NH3, C02, H2S Y S02 
(23,26) 

COMPONENTE Pc(atm) 

.Agua 647.3 217.6 
Amoníaco 405.6 113. 3 

Dióxido de carbono 304.2 72.8 
Acido sulfhídrico 373.2 88.2 
Dióxido de azufre 430.8 77.8 

cm 3 

V c gmo 1 

56.0 
72.5 

94.0 
98.5 

122.0 

R (A) 

0.615 l. 220 
0.853 0.917 

0.992 0.152 
0.638 0.301 
l. 674 0.512 



son: 

y 

R .. 
J 1 

<I>. + <P./2 
J l 

o 

para interacciones 
polar-polar 

para interacciones 
polar-no polar y 
no polar-no polar 

La constante Kjies calculada de la siguiente manera: 

( 68) 

(69) 

l. Para mezclas en que ambos componentes entren en la categoría de 
gases permanentes la ecuación que debe usarse es: 

Kji= 1-sifvc. ve.' I (Vc.1/3 + vc.1/3)3 
V J , J , (70) 

2. Para mezclas binarias conteniendo agua, Kji = 0.35 

3. Para todos los binarios conteniendo dióxido de carbono: 

K .. = 0.05 (Ve /Ve ) 
Ji j co2 (71) 

50 



CAPITULO V 

PROCEDIMIENTO DE CALCULO PARA SISTEMAS ELECTROLITICOS 



· CAPITULO V 

PROCEDIMIENTO DE CALCULO PARA SISTEMAS ELECTROLITICOS 

V-A SISTEMAS SOLUTO-DISOLVENTE 

La solubilidad de un electrolito débil volátil es el resultado 
de dos equilibrios (Fig.2): de fases y químico. 

l. Equilibrio de fases (líquido-vapor) 

Dadas las condiciones de temperatura, presión y moles de alime~ 
tación, existirá transferencia neta de masa de las especies de~ 
de o hacia la fase acuosa, hasta que el potencial químico de ca 
da una de las especies sea igual en ambas fases. 

2. Equilibrio químico (i6nico) 

El electrolito débil molecular presente en la f~se acuosa se di 
·saciará parcialmente en sus iones correspondientes hasta que se 
alcancen las condiciones de equilibrio. 

Considerando lo anterior, el tratamiento termodinámico para el 
análisis del equilibrio líquido-vapor de un electrolito débil en so 
lución acuosa se realiza.utilizando cuatro principi6s. Estos serán 
expuestos usando como ejemplo el sistema amoníaco-agua. 

En este sistema están presentes cuatro especies, dos molecula
res (agua y amoníaco) y dos iónicas (iones amonio e hidroxilo). Ad~ 

más, si se considera la disociación del agua debemos considerar la 
presencia de protones: 

. (NH 3 )
9 

t (NH 3 )ac t (NH!) + (OH-) 

H 
2
0 t OH- + H+ 

(72) 

(73) 

El primer principio es un balance de masa en la fase líquida: 
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CNH 3 = mNH3 + mNHt (74) 

donde CNH
3 

es la concentración estequiométrica del electrolito dé
bil, mNH

3 
es la concentraci6n del elect'rolito molecular y mNH! es 

la concentración del ión amonio, originada por la disociación par
cial del electrolito. 

El segundo principio es un balance de carga en la fase acuosa: 

+ = ( 7 5) 

donde m0H- es la concentración de iones hidroxilo y mH+ es la con
centración de protones. Para este caso se está tomando en cuenta la 
disociación del agua. 

Si no es consi'derada la disociación del agua. la ecuación deba:. 
lance de carga es: 

= (76) 

El equilibrio qu,mico entre las especies disociada y no diso
ciada del electrolito débil constituye el tercer principio: 

ªNH~ ªoH-

a·NH 3 

( 77) 

donde Kb es la constante de equilibrio de disociación y ªNHt, a
0

H
Y ªNH

3 
representan las actividades de los iones amonio e hidroxilo, 

y del amonfaco molecular respectivamente. La acitividad está rela
cionada a la molalidad a través del coeficiente de actividad yt, 

J por la ecuación: 

a. = m .yt 
J J J (78) 

donde YJ + 1 cuando ~m 1 + O y el subfndice i se ref1ere a toda esp! 
cie de soluto. 1 

La constante de equilibrio está dada como una función de ia te~ 
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peratura por : 

ln K = Ai/T + A2lnT + A3 T + A1¡ (79) 

donde los parámetros A1, A2, A3 y Ai+ están dadas en la tabla No. 7. 

El cuarto principio es el equilibrio entre las fases líquida y 

vapor. 
El potencial químico del electrolito debe ser igual en ambas 

fases: 

(80) 
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El proceso de minimizaci6n de la energía libre de Gibbs utili
zado en el presente trabajo es equivalente a utilizar los cuatro 
principios, debido a que están implicados en dicho proceso. Sin em
bargo, el proceso de minimizaci6n necesita de una estimación inici~ 
de las condiciones del sistema, por lo cual estos principios son u
tilizados haciendo ciertas aproximaciones para obtener dicha estim~ 
ción inicial de las condiciones del sistema, por lo cual, estos pri_!! 
cipios son utilizados haciendo ciertas aproximaciones para obtener 
dicha estimaci6n inicial. 

Para predecir el equilibrio líquido-vapor de un sistema soluto 
- disolvente dadas una temperatura, presión y composición molar de 
alimentación es utilizada la secuencia siguiente (fig.9): 

l. Suponiendo que no existe disociaci6n en fase acuosa, se realiza 
el cálculo del equilibrio de fases líquido-vapor para determi
nar la composición molar de cada una de las especies presentes 
en las fases líquida y vapor. Este cálculo se lleva a cabo uti
lizando el algoritmo de minimización de la energía libre de Gi
bbs. 

2. Conocida una estimación inicial del ndmero de moles de soluto 
molecular en la fase acuosa, se determina la molalidad de este 
y la constante de equilibrio a las condiciones del sistema y se 



TABLA No. 7 

EFECTO DE LA TEMPERATURA SOBRE CONSTANTES DE DISOCIACION DE ELECTROLITOS DEBILES EN AGUA 

( 4) 

ELECTRO LITO A1 A2 

NH3 - 3335.7 1.4971 
CQ2 -12092.1 -36.7816 
Hco; -12431.7 -35.4819 
H2S -12~95.4 -33.5471 
HS- K = 0.018 Kw 

S02 - 637.396 o.o 

H20 -13445.9 -22.4773 
Hso; K = 1.02 X 10- 7 

/1.3 Ai+ 

- 0.0370566 2.76 
o.o 235.482 
o.o 220.067 
o.o 218.599 

- 0.0151337 - 1.96211 
o.o 140.932 

~'J ,_,. 

INTERVALO DE VA-
LIDEZ. 

o -
o -
o -
o -

o -
o -

ºC 

225 
225 
225 
150 

50 
225 

(.11 
(.11 



FIG. 9 SECUENCIA DE CALCULO PARA DETERMINAR LAS COMPOSICIONES 
DE EQUILIBRIO EN SISTEMAS ELECTROLITICOS ACUOSOS A T Y 

.P CONSTANTES 

LIQUIDO O 
VAPOR 

T n.; j"=l, .. otc' 
J 

EQUILIBRIO 
LIQUIDO-VAPOR 

SIN REACCION 
QUIMICA 

nj, n~; j=l, ... ,e• 

' 

REACCION QUIMICA 
EN LA FASE ACUOSA 

L nj; j=l,.~.;c 

' 
EQUILIBRIO 

LIQUIDO-VAPOR 
CON REACCION 

QUIMICA 
V n.; j=l, .•. ,c 1 

J 
L. n.i' j=l, .•• ,c 
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propone la formaci6n de especies i6nicas por la disociaci6n par 
cial del electrolito molecular. Utilizando los tres primeros 
principios mencionados anteriormente y suponiendo que y~ =l cal 

J -
culamos las concentraciones de las especies iónicas y molecula-
res en fase acuosa. 
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Para el ejemplo amoníaco-agua, suponiendo yj=l la ecuación (77) 

queda como: 

K = 

pero por la ecuación (76), la ecuación anterior resulta 

K = (mNH!)2 

mNH~ 

sustituyendo (74) en (82) 

K = (cNHs - .. mNH3) 2 

mNH 3 

ordenando la ecuación anterior: 

(81) 

(82) 

(83) 

(84) 

y finalmente, resolviendo esta ecuación cuadrática podemos obtener 
la concentración de amoniaco que qued6 sin disociarse y sustituyen
do el resultado en las ecuaciones (74) y (76) obtenemos las corres
pondientes concentraciones de NH! y OH-. 

3. Conocido el número de moles de las especies moleculares en 1a 
fase vapor, asf como la concentración mo1al de las especies ió
nicas y moleculares en la .fase acuosa, son introducidas estas 
estimaciones iniciales en el proceso iterattvo del algoritmo de 

minimizaci6n de la en~rgfa libre de Gibbs. En esta Qltima etapa 
no existe ninguna conside~aci6n. 



Esta secuencia de c~lculo es hecha para todos los solutos de 
interés, con temperaturas que van de Oº a 170ºC y un intervalo de 
concentración en fase líquida de dilución infinita a aproximadamen
te 20 mol al, por el programa de cómputo 11 MIEL 11 dado en el apéndice 
B. 

I 

58 



V-B SISTEMAS MULTICOMPONENTES 

Cuando un electrolito débil se encuentra en soluci6n, la única 
reacci6n química que se lleva a cabo es la disociaci6n química. Pa
ra concentraciones muy diluidas este efecto es apreciable, ya que 
una fracción considerable del electrolito se encuentra disociada. 
Sin embargo, a concentraciones moderadas, únicamente una pequeña 
fracción del electrolito débil se encuentra en forma iónica. 

Como un ejemplo, cuando el amoníaco se encuentra en solución 
como único soluto, la reacción de disociación es: 

+ OH (85) 

similarmente, para el ~cido sulfhídrico, la reacción es: 

(86) 
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la mayor parte de cada uno de estos electrolitos se encuentran en la 
solución en forma molecular. El pH de la solución es tal que la se
gunda disociación del i6n sulfhídrico es despreciable. 

Sin embargo, si ambos, el amoníaco y el ácido sulfhídrico están 
presentes en la solución, las concentraciones relativas de las for
mas iónica y molecular del electrolito cambian dramáticamente. Ade
más de que las reacciories descritas en las ecuaciones (85) y (86). 
siguen ocurriendo, ahora tienen l'ugar las reacciones entre el ácido 
débil (sulfhídrico) y la base débil {amoníaco): 

NH 3 + H2 S .... + HS (,87) + NH~ + 

NH 3 + HS- ..... + s-2 (88) + .NH 11 + 

Debido a que estas reacciones· ácido-base ocurren mucho más rá
pidamente que las reacciones de disociación simples, las concentra
ciones iónicas son fuertemente incrementadas, dependiendo de la co~ 
centración del ácido y de la· base débil en la solución, la fracc.ión 
en forma molecular del electralito débil puede reducirse considera-
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blemente. Debido a que e$tas especies están directamente en equili
. brio con la fase vapor, la presión parcial del electrolito débil en 

ella tambi~n puede verse reducida 

Situaciones semejantes se presentan en los sistemas ternarios: 
NH

3 
-C0

2 
-H

2 
O, NH

3 
-50

2 
-H

2 
O. 

Cuando en el sistema están presentes todas las especies de in
terés, las reacciones químicas involucradas son: 

NH
3 

+ H2 O t NH~ + OH (89) 

H2 S t H+ + HS- (90) 

Hs- + H+ + s-2 (91) + 

co2 + H2 O :t. H+ + Hco; (92) 

Hco; + H+ -2 
(93) + + C0 3 

so 2 + H2 O t H+ + HSO-
3 (94} 

Hso; + H+ + so- 2 
{95) + 3 

NH
3 

+ Hco; t NH 2 coo-· + H2 0 (96) 

H2 0 t H+ + " OH- ( 97) 

Este sistema está formado por cinco especies moleculares y diez 
especies iónicas, las cuales están relacionadas por las ecuaciones 
anteriores. Para cada una de estas reacciones es calculada la cons
tante de equilibrio a la temperatura del sistema (fig.10) con la e
cuaci6n (79). 

Para resolver este tipo de sistemas, en los que además del equ_! 
librio de fases existen varias reacciones quimicas se utiliza el al . . . 
goritmo de minimizaci6n de la energfa libre de Gibbs, pero de .la 
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,r;i s m a m a n e r a q u e p a r a s i s t e m a s s o l u t o - d i s o l v e n t e , n e e e s it a m o s d e u -
na estimación inicial de las concentraciones de las especies a las 
~ondiciones del sistema. La forma de determinar esta estimación ini 
(ial es la misma que la utilizada para el caso soluto-disolvente, 
sólo que como en este sistema se tienen varias reacciones quimicas, 
los cálculos se realizan considerando cada una de las reacciones co 

r 
¡; ¡¡10 independientes (como si fuera la única reacción existente). 
f\ 
~· , 
~' 
F 
¡}'. 
{' 
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.CAPITULO VI 

PREDICCIONES TEORICAS Y ANALISIS DE RESULTADOS 
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VI-A PREDICCIONES TEORICAS 

El programa 11 MIEL 11 en la parte correspondiente a electrolitos, 
es utilizado para la predicción del equilibrio líquido-vapor de SQ 

luciones acuosas electrolíticas conteniendo uno o más electrolitos 
débiles volátiles, cuando se dan los datos de temperatura, presión 
y moles de alimentación. El programa utiliza el criterio de minimj_ 
zación de la energía libre de Gibbs para determinar la composición 
molar de las especies iónicas y/o moleculares en cada una de las 
fases presentes en el sistema al equilibrio; además, determina las 
composiciones. molales en la fase acuosa, las presiones parciales y 

las fracciones molares en la fase vapor y el pH de la solución a
cuosa. 

El programa 11 MIEL 11 fué utilizado siguiendo el procedimiento de 
cálculo explicado en los capftulos anteriores, en varios. sistemas 
soluto-disolvente y multicomponentes a diferentes condiciones de -
temperatura, presión y composición molar inicial. Los resultados 
son mostrados en las tablas (8 a 30). 

Con el propósito de ejemplificar el procedimiento de cálculo 
que realiza el programa "MIEL", es resuelto el sistema amoníaco-a
gua haciendo ~nfasis sol~mente en los resultados de principal im
portancia del proceso. 

El sistema amoníaco-agua es resuelto para las condiciones de 
entrada siguientes: 

Moles de agua alimentados: 
Moles de amoníaco alimentados: 
Temperatur·a del sistema: 
Presión del sistema: 

6.572 
4.781 

344.3ºKelvin 
l. 08 Bares 

Además de estos, otros datos de entrada son necesarios para 
resolver el problema(Apéndic~ B). 



El sistema amoníaco-agua está formado por cinco especies, dos 
moleculares (agua y amoníaco) y tres i6nicas (ión amonio, ión hi
droxilo y protones), y por las fases líquida y vapor en las cuales 
se reparten dichas especies (bajo la consideraci6n de que en la f! 

se vapor no hay formación de especies iónicas). Cuando el amoníaco 
se encuentra en solución, la única reacci6n química que se lleva a 
cabo es la disociación química (hidrólisis). La extensión de esta 
dependerá de las condiciones de temperatura y de concentración es
tequiométrica del amoníaco. 

Las energías de Gibbs de formación en los estados de referen
cia de las cinco especies presentes en el sistema a la temperatura 
de 344.3ºK son: 

ESPECIE óGº f(cal /mol) 

H20 -54 137.0 
NH3 - 2 827.3 
NHt -16 842.2 
OH -34 756.6 
H+ o.o 

Se considera como sistema inicial una fase vapor a la temperatura, 
presi6n y composición molar indicada anteriormente. La energía li
bre de Gibbs de este sistema inicial es: 

G . t ... 1 = -374 283.7 cal/mol 
SlS • líllCla 
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Las restricciones de balance de masa (ecuaciones de balance de 
átomo) para este sistema serán las siguientes: 

para el Nitrógeno 
V L L 

bN= (l)n NH + (l)n NH3 + (l)n NHt 
. s 

= 4.781 

para el Oxígeno 

bo= (l)nvH o L L + (l)n H O + (l)n OH-
2 ? 

= 6.572 

para el Hidrógeno 



b :: V + (3')~V NH L L 
H· (2)n H O + (2)n H O + (3)n NH 

2 3 2 3 

L l (l)nLH+ + (4)n NH+ + {l)n OH- + = 27.519 
I¡ 

En donde hay una restricción de balance de átomo por cada elemento 
diferente en el sistema. 

La ecuación de electroneutralidad para este sistema es: 
L L L (+l)n NH+ + (+l)n H+ + (-l)n OH- = O 

I¡ 

La expresión de la energía libre de Gibbs que será minimizada 
sujeta a las restricciones de balance de átomo y electroneutrali
dad es: 

V V 
+ µ NH n NH 

3 3 
+ 

L L 
µ NH+ n NH+ 

I¡ I¡ 

+ L nL + + µH+ H 

Para minimizar la energía libre de Gibbs, esta se desarrolla 
en series de Taylor hasta el término cuadrático y las restriccio
nes son introducidas mediante la técnica de los multiplicadcires de 
L a g r a n g e . S e n e c e s i ta n p a r a e s t e s i s t e m a s ó l o t r e s m u l t i p 1 i c a d o r e s, 
uno por cada restricción de balance de átomo. Se encontró depende~ 
cia lineal entre las restricciones por lo cual la restricción de~ 
lectroneutralidad fué eliminada del sistema (Apéndice D). Después 
de todas las operaciones implicadas se obtiene un sistema de cinco 
ecuaciones lineales con cinco incógnitas. La solución de dicho si~ 

tema de ecuaciones dentro de un proceso iterativo nos lleva a obt~ 
ner el número de moles de las especies iónicas y/o moleculares en 
las fases líquida y vapor al equilibrio, esto es realizado a conti 
nuación. 

Suponiendo que no existe disociación en fase acuosa, se reali 
za el cálculo del equilibrio de fases para determinar la composi
ción molar del agua y del amoníaco en las fases líquida y vapor. 
Los resultados obtenidos son 1os siguientes 
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COMPONENTE ALI MENTAC i O.N FASE VAPOR· FASE LIQUIDA 
(MOLES) (MOLES) (MOLES) 

H2 0 6.572 l. 424 5.148 
NH 3 4.791 4.243 .548 

Conocida una estimaci6n inicial del .. de moles de soluto numero 
molecular en la fase acuosa, se determina la molalidad de este y la 
constante de equilibrio a la temperatura del sistema. Se propone 
la formación de especies iónicas para la reacción de hidrólisis del 
amoníaco. 

La molalidad del amoníaco es 1 a siguiente: 
n 

m =.J1!:!.1.1 O O O = 5.908 
NH3 mH 20 

La constante de equilibrio es: 

1 n K = -33i5.7 + 1.4971 l n T - 0.0370566 T + 2.76 

que para la temperatura del sistema de 344.3ºK dá 

K = 1.77 X 10- 5 

Las reacciones que se llevan a cabo en la solución acuosa son 
las siguientes: 

NH 3 (ac) t NH~ + OH 

H20 t H+ + OH-
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Utilizando molalidades (se supone que YJ=l), las constantes de 
equilibrio para estas reacciones pueden expresarse por las siguie~ 
tes ecuaciones 

mNH~ moH-·"---- = l. 77 X 10- 5 

mNH 
3 



Realizando las operaciones convenientes según se indica en el 
capitulo de sistemas soluto-disolvente, obtenemos la estimaci6n i

nicial de las especies i6nicas y moleculares en la fase acuosa. 
Los resultados obtenidos son los siguientes: 

COMPONENTE ALI MENTAC ION FASE ACUOSA 
(MOLALIDAD} (MOLALIDAD} 

H2 O 55.509 55.509 
NH3 5.908 5.898 

+ NH,, 0.0102 
OH- 0.010 
H+ ¡:10-11 

Las molalidades encontradas son convertidas a moles. Conocido 
el número de moles de las especies moleculares en la fase vapor, ! 
sf como la concentraci6n molar de las especies iónicas y molecula
res en la fase acuosa, disponemos ya de la estimaci6n inicial del 
sistema para poder inicializar el proceso de minimización explica
do anteriormente. En este último proceso ya no hay ninguna conside 
·raci6n supuesta. Los datos de los moles estimados y de los ~esulta 

dos obtenidos después de seis iteraciones del algoritmo de minimi
zación son dados a continuación: 

CARGA DE ESTIMACION INICIAL . AL EQUILIBRIO 
COMPONENTE ALIMENTA VAPOR LIQUIDO VAPOR LIQUIDO 

CION (Moles} (Mol es} (Moles} (Moles) 

H2 O 6.572 1.424 5.147 1.564 5.009 
NHa 4.791 4.243 0.547 4.186 0.605 

NH! 9.48 X 10- l¡ 3.33 X 10·· 1¡ 

OH"'.' 9.48 X 10- l¡ 3.33 X 10-
11 

H+ 1.51X10-
12 

3.81 X 10- .1 3 

Las molalidades de 1 OS!: S O l U tos en la solución acuosa son: 

COMPONENTE MOLALIDAD 
NH a 6.706 
N·H+ 

. 4 3.69 X 1o- 3 

OH- 3.69 X 10- 3 
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4. 2 2 X 10-12 

Las presiones parciales encontradas son: 

= 0.294 bares 
0.788 bares 

El pH de la solución es 11.3 
Y la energía libre de Gibbs al equilibrio es 

Gfinal = -375 872.6 cal/mol 

el cambio de la energía libre de Gibbs del sistema fu~ una disminu · 
ción de 

~G = Gfinal - Ginicial = -1 588.9 cal/mol 

A continuación probamos que los resultados obtenidos cumplan 
los requisitos termodinámicos correspondientes a un estado de equi 
librio (Capítulo I). 

Con respecto al equilibrio de fases, sabemos que las fugacid! 
des y los potenciales químicos de las especies que se encuentran 
tanto en la fase vapor como en la fase líquida deben ser iguales. 
Las fugacidades y potenciales químicos obteni.dos al equilibrio pa
ra las especies moleculares agua y amoníaco son las siguientes: 

c o M p o N EN T E jJ ~ (cal/mol ) 

-55 001. 56 

- 3 002.50 

JJ~(cal/mol) 

-55 001.56 

- 3 002.50 

f~(bares) 

0.2826 

0.7741 

f~(bares) 

0.2826 

0.7741 

Con respecto al equilibrio químico, sabemos que para una reacción química 
dada se debe cumplir lo siguiente: 

L L 
~VjJJj(productos) -· ~ViJJ; (reactivos) = O 
J , 

para la reacci6n 



NHa + H20 t NHt + OH 

Todos los coefi.cientes estequiométricos son iguales a la unidad, por 
lo tanto 

con los potenciales químicos obtenidos al equilibrio resulta lo si 
guiente: 

-37 174.12 20 829.93 -(-55 001.56 - 3 002.s)~o.01 cal/mol 

para la reacción 

también, todos los coeffcientes estequiométricos son iguales a la 
unidad, por lo tanto 

.con los potenciales químicos obtenidos al equilibrio resulta lo si 
guiente: 

-17 827.44 37 174.12 - (-55 001.56) = o 

La aplicación de estos criterios de equilibrio termodinámico 
demuestra que los resultados obtenidos corresponden al estado de e 
quil ibrio. 
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Un factor muy importa~te que debe tenerse en cuenta en la pr! 
dicción del equilibrio líquido-vapor de sistemas electrolíticos, es 
la consideración de la disociación química. Cuando un electrolito 
débil se encuentra en solución, la única reacción química que se 
lleva a cabo es la disociación química. Para concentraciones muydj_ 
luidas este efecto es apreciable, ya que una fracción considerable 
del electrolito se encuentra disociada. Sin embargo, a concentraciQ 
nes moderadas, únicamente una pequena fracción del electrolito d~
bil se encuentra en forma i6nica. En el sistema amoníaco-agua que 



estamos estudiando, la concentración del amoníaco en la solución a 
cuosa es moderada, sin e~bargo se puede apreciar el efecto de con
siderar la disociación química en las presiones parciales y las com 
posiciones de equilibrio como se muestran a continuación: 

SIN DISOC.QUIMICA CON DISOC. QUIMICA 
COMPONENTE FRACC. MOL PRES ION FRACC. MOL PRES ION 

EN EL VAPOR PARC. (bar) EN EL VAPOR PARC. (bar) 
H20 0.272 0.294 0.251 0.271 
NH 3 0.728 0.788 0.749 0.809 

La figura 11, ilustra la importancia de considerar la disoci! 
c1on de un electrolito débil en la predicción del equilibrio líqul 
do-vapor. La curva punteada dá los resultados cal~ulados (5) como 
si el dióxido de azufre fuera un no-electrolito en una solución i
deal. La curva continua dá los resultados predichos (5) tomando en 
cuenta la disociación. A altas concentraciones la concordancia es 
buena, pero esta se va haciendo peor conforme se baja la concentra 
ción. 
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Aunque en el programa "MIEL" se tienen implementadas varias! 
cuaciones de estado [Peng-Robinson(27), Soave(28),etc.] para cale~ 
lar los coeficientes de fugacidad en la predicción del equilibrio 
líquido-vapor de sistemas electrolíticos, en este trabajo se impl~ 

mentó y utilizó el modelo de coeficientes viriales de Tarakad y O~ 

nner. Las predicciones con ecuaciones de estado son mejores que las 
obtenidas con el modelo de coeficientes viriales, sin embargo, pa
ra utilizar las ecuaciones de estado necesitamos los parámetros de 
interacción involucrados en el sistema particular de trabajo y es
tos no siempre son disponibles. Por otro lado, para utilizar el mQ 
delo de coeficientes viriales se dispone de los parámetros necesa
rios, los cuales son independientes del sistema particular de tra
bajo. 

Los resultados obtenidos utilizando el modelo de Tarakad y D~ 

nner para la fase vapor y el modelo de Edwards para la fase líqui
da son analizados en esta sección. 

Es importante hacer notar que además de que hay pocos datos 
experimentales de sistemas electrolíticos, la mayoría de estos no 
reportan las concentraciones "verdaderas", sino que sólo proporcio 
nan concentraciones "aparentes 11

, esto es, que para un soluto dado 
no se especifica qué cantidad de este se encuentra en forma iónica 
y qué cantidad se encuentra en forma molecular, sino que sólo se 
informa de una concentrac~ón total (global) del soluto en la solu
ción acuosa. 

La parte de los resultados obtenidos que será comparada con 
los datos experimentales dependerá de la información de que se di! 
pone en la literatura de estos últimos, ya que por lo general es 
reportada sólo una de las cuatro variables iiguientes: 

-Número de moles 
-Fracciones molares 
-Molalidades 



-Presione~ parciales 

Otro factor muy importante que hay que tener en consideraci6n 
al comparar los resultados calculados con los reportados experime~ 
talmente, es que la determinaci6n experimental de las composiciones 
de equilibrio de sistemas electrolíticos es bastante compleja, lo 
cual origina que se tengan errores experimentales considerables. D~ 

bido a esto, cuando se llegan a tener en algunos casos errores del 
20 al 30% con respecto a los experimentales, las predicciones son 
consideradas todavía satisfactorias. 

74 



CAPITULO VI-B 

TABLAS DE RESULTADOS 



-. .......... ___________________ ~ 
TABLA 8 SISTEMA AGUA - AMONIACO 

TEMPERATURA: 438.71ºK CONSTANTE DE E Q U I LI B R I O tt: K = 6 . 19 X 1 O - 6 

PRES ION: 

CARGA DE 
PRES ION t COMPONENTE ALitilENTA 

CION PARCIAL 
(No. Moles) 

H20 7.821 7.069 
NH 3 3.470 6.514 
NH! -OH 
H+ 

pH = 9.87 

t = Presión en bares 
* = Macriss, ·et.ar. (29) 
tt =Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm - kg/mol 

13.5826 bares CONSTANTE de HENRY**: H= 9.91 X 10-
1 

VAPOR LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Moles) (No. Moles) (Molalidad) (No. Moles) {No. Moles) 

3.213 4.607 2.825 4.995 
2.961 0.509 6.129 2.883 0.587 

1.56 X 10- 4 1.88 X 10- 3 

1.56 X 10- 4 1.88 X 10- 3 

9.87 X 10- 12 1.19 X 10- 10 



TABLA 9 SISTEMA AGUA-AMONIACO 

TEMPERATURA: 405.37ºK 

PRES ION: 

-
CARGA DE 

PRESIONt COMPONENTE ALIMENTA 
CION PARCIAL 

{No. Mol es) 

H20 7.360 2.749 

NH3 3.957 3.662 

NH! 
OH-
H+ 

pH= 10.27 

t = Presi6n en bares 
* = Macriss, et.al. (29) 

tt = Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

6.4121 bares 

VAPOR 
(No. Moles) 

2.557 
3.407 

C O N STA N TE DE E Q U I LI B R 10 tt: K = l. O 1 X 1 O - 5 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO**: H= 5.28 X 10- 1 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Moles) (Molalidad) (No. Moles) (No. Moles) 

4.803 2.059 4.995 
0.549 6.354 3.693 0.587 

2.22 X 10-1¡ 2.56 X 10- 3 

2.22 X 10-1¡ 2. 56 X 10- 3 

4.13 X 10-1¡ 4. 77 X 10- 11 



TABLA 10 SISTEMA AGUA~AMONIACO 

TEMPERATURA: 383.15ºK CONSTANTE DE EQUILIBRIO i··r: K = l. 31 X 10- 5 

PRES ION: 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. Mol es) 

H20 7.055 1.330 

NH3 4.280 2.323 

NH! 
OH-
H+ 

pH = 10.61 

t = Presi6n en bares 
* = Macriss, et.al. (29) 

tt =Utilizando unidades de rnolalidad 
** = En atm -kg/mol 

3.6542 bares CONSTANTE DE HENRY** : 

VAPOR LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Moles) (No. Mol es) (Molalidad) (No. Moles) (~o. Moles) 

2.130 .4.942 2.059 4.995 

3.690 0.590 6.630 3.693 0.587 
2.67 X 10- 4 3.00 X 10-3 

2.67 X 10- 4 3.00 X 10- 3 

1.93 X 10-12 2.17 X 10- 11 



TABLA 11 SISTEMA AGUA-AMONIACO 

TEMPERATURA: 355.37ºK 

PRESION: · 1.5789 bares 

CARGA DE 
ALIMENTA PRES ION t 

COMPONENTE CION - PARCIAL 
(No. Moles) 

H20 6.705 0.469 
NH 3 4.650 1.109 
NH! 

-OH 
H+ 

pH = 11. 09 

t = Presión en bares 
* = Macriss, et.al. (29) 

tt =Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(No. Mol es) 

l. 715 
4.048 

CONSTANTE DE EQU IL IBR 10 tt : K= l. 66 X 10- 5 

CONSTANTE DE HENRY **: H= 1.45 X 10- 1 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Moles) (Molalidad) (No. Moles) (No. MOl es) 

4.990 1.709 4.995 

0.601 6.691 4.063 0.587 
3.17X10- 11 3.53 X 10- 3 

3.17 X 10- 4 3.53 X 10- 3 

6.39 X 10- 13 7.11 X 10- 12 



TABLA 12 SISTEMA AGUA-AMONIACO 

TEMPERATURA: 322.04ºK 

PRES ION: 0.4702 bares 

CARGA DE 

COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 
CION PARCIAL 

(No. Mol es) 

l-120 6.300 0.104 
NH 3 5.079 0.366 
NH! 

-OH 
H+ 

pH = 11.84 

i· = Presión en bares 
* = Macriss, et.al. (29) 

tt =Utilizando unidades de molalidad 
** ·= En atm-kg/mol 

VAPOR 
(No. Moles) 

1.269 
4.466 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 1.87 X 10· 5 

CONSTANTE DE HENRY **: 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Mol es) {Molalidad) (No. Moles) (No. Moles) 

5.031 1.304 4.996 
0.613 6.765 4.491 0.587 

3.50 X 10·1t 3.86 X 10- 3 

3.50 X 10- 4 3.86 X 10- 3 

1.14 X 10- 13 1.26 X 10· 12 

00 

~-----------------.....-. 



TABLA 13 SISTEMA AGUA-AMONIACO 

TEMPERATURA: 277.59ºK 

PRES ION: O. 0542 ba.res 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. Mol es) 

HzO 5.795 7. 4 X 10- 3 

NH 3 5.613 4.7 X 10- 2 

NH! 
OH-
H+ 

pH = l3.19 

t = Presi6n en bares 
* = Macriss, et. al. (29} 

tt =Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(No. Moles) 

0.797 
5.037 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 1.48 X 10-5 

CONSTANTE DE HENRY **: 

LIQUIDO LIQUIDO 
(No. Mol es) (Molalidad} 

4.997 
0.576 6.401 

3.17 X 10- 4 3.52 X 10- 3 

3.17 X 10-4 3. 52 X .10- 3 

5.03 X 10- 15 5.59 X 10- 14 

H= 5.7 X 10- 3 

VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Moles) (No. Mol es) 

0.799 
5.026 

4.995 
0.5872 

co ..... 



TABLA 14 SISTEMA AGUA-AMONIACO 

TEMPERATURA: 344.26ºK 
PRESION: 1.083 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. Moles) 

H20 6.572 0.294 
NH 3 4.781 0.788 
NHt 
OH-
H+ 

pH = 11. 32 

t = Presi6n en bares 
* = Macri ss, et.al. (29) 

t·i·;. Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(No. Moles) 

1.558 
4.175 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 1.77 X 10- 5 

CONSTANTE DE HENRY **: H= 1.01 X 10- 1 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Mol es) (Molalidad) (No. Moles) (No. Moles) 

5.014 
0.606 6.71 

3.33 X 10- 4 3.69 X 10- 3 

3.33 X 10- 4 3.69 X 10- 3 

3.81 X 10-13 4.22 X 10-12 

1. 576 
4.204 

4.995 
0.587 

OJ 
N 



TABLA 15 SISTEMA AGUA-AMONIACO 

TEMPERATURA: 344.26ºK 

PRES ION: 2.358 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. Moles) 

H20 5.079 0.254 
NH 3 6.370 2.104 

NH! 
-OH 

H+ 

pH = 12 .19 

t = Presión en bares 
* = Macriss, et.al. (29) 

tt =Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(No. Moles) 

0.623 
5.160 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 1.77 X 10- 5 

CONSTANTE DE HENRY **: 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Moles) (Molalidad) (No. Moles) (No. Moles) 

4.456 0.638 4.441 
1.210 15.083 5.196 1.174 

l. 25 X 10-1¡ 1.55 X 10- 3 

l. 25 X 10-1¡ 1.55 X 10- 3 

3.47 X 10-iti 4.32 X 10-13 



TABLA 16 SISTEMA AGUA-AMONIACO 

TEMPERATURA: 344.26ºK 

PRES ION: 4. 385 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. Moles) 

H
2
0 4.172 0.212 

NH 3 7.331 4.173 
NH+ 

l¡ 

OH-
H+ 

pH = 13.08 

t = Presi6n en bares 
* = Macriss, et.al. {29) 

tt 7 Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(No. Mol es) 

0.285 
5.612 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 1.77 X 10- 5 

CONSTANTE DE HENRY **: 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(No. Moles) (Molalidad) (No. Moles) (No. Moles) 

3.886 0.286 3.885 
l. 719 24.554 5.569 1.761 

3. 29 X 10-5 4. 69 X 10-1¡ 

3. 29 X 10-5 4.69 X 10-1¡ 

2.83 X 10-15 4. 05 X 10-11¡ 



TABLA 17 SISTEMA AGUA-AMONIACO 

TEMPERATURA: 344.26ºK 

PRES ION: 7. 722 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
{No. Moles) " 

H20 3.486 0.172 
NH

3 
8.056 7.550 

NH+ 
I¡ 

OH-
H+ 

pH = 14.06 

t = Presi6n en bares 
* = Macriss, et.al. (29) 

·1·-r =·Utilizando unidadeb de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(No. Moles) 

0.135 
5.926 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt : K= l. 77 X 10-5 

CONSTANTE DE HENRY **: 

LIQUIDO LIQUIDO 
(No. Mol es) (Molalidad) 

3.351 
2.130 35. 278 

6.64 X 10- 6 1.01 X 10-4 

6.64 X 10- 6 1.01 X 10- 4 

1.83 X 10-16 3.03 X 10-15 

VAPOR* 
(No. Moles) 

0.155 
5.708 

LIQUIDO* 
(No. Moles) 

3.331 
2.348 

00 
(J1 



TABLA 18 SISTEMA ACIDO SULFHIDRICO-AGUA 

TEMPERATURA: 310.9ºK 

PRES ION: 6.895 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. Moles) 

H2.0 7.000 8.29 X 10- 2 

HzS 3.000 6.812 
-HS 

s-2 

H+ 

OH-

pH = 4.02 

t = Presi6n en bares 
* = Selleck, et.al. (30) 

tt = Utilizando unidad.es de mol a 1 i dad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(Frac. mol) 

1.20 X 10- 2 

9.88 X 10- 1 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 1.45 X 10- 7 

CONSTANTE DE HENRY **: H= l. 25 X 101 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(Frac. mol) (Molalidad) (Frac. mol) (Frac. mol) 

9.91 X 10- 1 1.06 X 10- 2 9.91 X 10- 1 

9.19 X 10- 3 5.14 X 10- 1 9.89 X 10- 1 8.20 X 10- 3 

l. 68 X 10- 6 9.44 X 10- 5 

5. 09 X 10- 11 2.85 X 10- 9 

l. 68 X 10-6 9.44 X 10- 5 

4.94 X 10- 12 2.76 X 10- 10 



TABLA 19 SISTEMA ACIDO SULFHIDRICO-AGUA 

TEMPERATURA: 310.9ºK 

PRES ION: 10.342 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION -· PARCIAL 
(No. Moles) 

H20 7.000 0.085 
H2S 3.000 10.26 
-HS 

H+ 

pH = 3. 9 

t = Presi6n en bares 
* = Selleck, et.al. (30) 

tt = Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(Frac. mol) 

U.0082 
o. 9918 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 1.0 X 10- 7 

CONSTANTE DE HENRY **: H= l. 282 X 10 1 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(Frac. mol) (Mol al idad) (Frac. mol) (Frac. mol) 

0.9869 0.0075 0.9877 
0.0130 0.736 0.9925 0.0123 
~ 10-6 1.4 X 10- 4 

~ 10-6 1.4 X 10- 4 



TABLA 20 SISTEMA ACIDO SULFHIDRICO-AGUA 

TÉMPERATURA: 310.9ºK 

PRES ION: 13.79 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. Moles) 

H20 7.000 9. 03 X 10- 2 

H2S 3.000 1.37 X 101 

HS-
s-2 
H+ 

OH-

pH = 3.88 

t = Presi6n en bares 
* = Selleck, et.al. (30) 

tt ~Utilizando unidades de molalidad 
** ~ En atm-kg/mol 

VAPOR 
(Frac. mol) 

6. 55 X 10- 3 

9.93 X 10- 1 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 1.45 X 10- 7 

CONSTANTE DE HENRY **: 

LIQUIDO LIQUIDO 
(Frac. mol) (Mol al idad) 

9.82 X 10- 1 

1.74 X 10- 2 . 9.84 X 10-1 

2.29 X 10- 6 1.29 X 10- 4 

4.93 X 10- 11 2. 78 X 10- 9 

2. 29 X 10- 6 1.29 X 10- 4 

3.70 X 10- 12 2.09 X 10-10 

H= l. 25 X 10 

VAPOR* 
(Frac. mol) 

6.00 X 10- 3 

9. 94 X 10- 1 

1 

LIQUIDO* 
(Frac. mol) 

9.83 X 10-: 

1.65 X 10-: 

CXl 
CXl 



TABLA 21 
SISTEMA ACIDO SULFHIDRICO-AGUA 

PRES ION: 10.34 bares 
CONSTANTE DE HENRY **: H= 2.13 X 10

1 TEMPERATURA: 344.3 ºK 
CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K= 2.73 X 10-

7 

CAPGA DE 

COMPONENTE 
ALIMENTA PRESIONt VAPOR LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 

CION - PARCIAL (Frac. mol) (Frac. mol) (Mol al idad) (Frac. mo.l) (Frac. mol) 

(No. Mol es) 

H20 7 .000 4.21 X 10- 1 4.07 X 10- 2 9.92 X 10- 1 3.57 X 10- 2 9.92 X 10-1 

H2 S 3.000 9.920 9.59 X 10-
1

. 7.91X10- 3 4.42 X 10- 1 9 .64 X 10-1 7.60 X 10- 3 

7.17 X 10- 8 4.01 X 10- 6 

HS- 1.12 X 10- 7 6.25 X 10- 6 

s-2 

H+ 
5.19 X 10- 7 2.90 X 10- 5 

1.03 X 10- 1 º 5.77 X 10- 9 

-OH 

pH = 4.53 

t : Presi6n en bares 

·k = Selleck, et.al. (30) 

·1·t =Utilizando unidades de molalidad 

** -= En atm-kg/mol 

~--------------------



TEMPERATURA: 344.3ºK 

PRES ION: 17.23 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. Moles) 

H2 0 7.000 4. 99 X 10-1 

.H 2 S 3.000 16.738 
HS-

s-2 
1t 
OH-

pH = 4.44 

t = Presi6n en bares 
.,.. = Selleck, et.al. (30) 

i"'l' :;; Utilizando unidades de mola l idad 

** = En atm-kg/mo1 

VAPOR 
{Frac. mol) 

2.89 X 10- 2 

9.71 X 10- 1 

.CONSTANTE DE EQUILIBRIO tt: K=2. 74 X 10- 7 

CONSTANTE DE HENRY **: 

LIQUIDO LIQUIDO 
(Frac. mol) (Molalidad) 

9.87 X 10- 1 

l. 29 X 10-2 7.28 X 10-1 

9.55 X 10- 8 5.37 X 10- 6 

l. 35 X 10- 7 7.GO X 10- 6 

6.36 X 10- 7 3.58 X 10- 5 

8.84 X 10-11 4.97 X 10- 9 

H= 2.13 X 101 

VAPOR* 
(Frac. mol) 

2.29 X 10- 2 

9. 77 X 10-1 

LIQUIDO* 
(Frac. mol) 

9.B7 X 10- 1 

l. 28 X 10- 1 

\.O 
o 



TABLA 23- SISTEMA ACIDO SULFHIDRICO-AGUA 

TEMPERATURA: 344.3ºK 

PRESION: 20.68 bares 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA PRESIONt 

CION PARCIAL 
(No. moles) 

H20 7.000 5.44 X 10- 1 

. H2S 3.000 20.14 
HS-
s-2 

H+ 

OH-

pH = 4.41 

t = Presión en bares 
* = Selleck, et.al. (30) 

tt·= Utilizando unidades de molalidad 
** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(Frac. mol) 

2.63 X 10- 2 

9. 73 X 10- 1 

CONSTANTE DE EQUILIBRIO.tt: K= 2.74 X 10- 7 

CONSTANTE DE HENRY **: 

LIQUIDO LIQUIDO 
(Frac. mol) (Molalidad) 

9.84 X 10- 1 

1.53 X 10-2 8.65 X 10- 1 

l. 05 X 10- 7 5.93 X 10- 6 

1.43 X 10· 7 8.06 X 10- 6 

6.77 X 10- 7 3.82 X 10- 5 

8.44 X 10-11 4.76 X 10- 9 

H= 2.13 X 101 

VAPOR* 
(Frac. mol) 

1.99 X 10-2 

9.80 X 10-1 

LIQUIDO* 
(Frac. mol) 

9.84 X 10· 1 

1.54 X 10· 2 

IO . .... 



TABLA 24 SISTEMA AMONIACO-DIOXIDO DE CARBONO-AGUA 

TEMPERATURA: 373.15°K 

PRES ION: 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA 

CIOf~ 

(No. moles) 

H20 61. 004 
NH 3 7.85 
C0 2 1.86 
NH! 
HCO~ 

co; 2 

H+ 

OH-
-NH 2 COO 

pH = 8.34 

t = Presi6n en bares 
* = Edwards, et.al. (4) 

** = En atm-kg/mol 

2.027 bares 

PRESION·r VAPOR 
PARCIAL (Frac. mol) 

5. 59 X 10-13 0.475 
1.45 X 10- 5 0.398 
3.95 X 10- 7 0.126 

7. 07 X 10-11 

0.437 

CONSTANTE DE HENRY **: H1= 2.42 X 10-1 

CONSTANTE DE HENRY **: H2= 1.08 X 10 
2 

LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* 
(Frac. mol) (Molalidad (Frac. mol) 

o. 927 0.550 
5.12 X 10- 2 3.064 0.355 
3.28 X 10- 5 l. 96 X 10- 3 0.095 
1.15 X 10- 2 0.689 
6.03 X 10- 3 3.614 
1.25 X 10- 3 7. 50 X 10- 2 

l. 08 X 10- 10 6.51 X 10- 9 

1.01 X 10- 6 6.58 X 10- 5 

2.97 X 10- 3 0.178 

LIQUIDO* 
(Molalidad) 

3.087 
0.003 

l.O 
N 



TABLA 25 SISTEMA AMONIACO-DIOXIDO DE CARBONO-AGUA 

TEMPERATURA: 373.15ºK 

PRESION: 

CARGA DE 
COMPONENTE ALIMENTA 

CION 
(No. Mol es) 

H20 60.744 
NH 3 6.45 
C02 3.16 
-~H+· l. I¡ 

HCO; 

co; 
H+ 

OH-
NH 2COO-

pH = 8.15 

t = Presi6n en bares 
*. = Edwards, et.al.(4) 

** = En atm-kg/mol 

2.11 bares 

PRESIONt 
PARCIAL 

5.59 X 10-13 

1.45 X 10- 5 

3.95 X 10- 7 

7.07 X 10- 11 

0.437 

CONSTANTE DE HENRY **: H1= 2.42 X 10-1 

CONSTANTE DE HENRY **: H2= 1.07 X 102 

VAPOR LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* 
(Frac.mol) (Frac. mol) (Molalidad) (Frac. Mol) 

0.461 0.932 0.524 
0.299 4.04 X 10- 2 2.405 0.274 
0.239 6.85 X 10- 5 4. 08 X 10- 3 0.202 

1.44 X Hf 2 0.857 
8.38 X 10- 3 0.500 
1.26 X 10- 3 7.53 X 10- 2 

1.71 X 10-10 l. 02 X 10- 8 

9.09 X 10- 7 5.41 X 10- 5 

3.48 X 10- 3 0.207 

-

LIQUIDO* 
(Molalidad) 

2~ 27,9 
0.0056 

ID 
w 



TABLA 26 

COMPONENTE 

·H 20 
,·1NH

3 

í 1C0 2 

"+ ·,NH 4 

: 'HCO~ 

· ·co~ 2 

·+ H 
mr 
'NH2COO 

. pH = 7. 71 

SISTEMA AMONIACO-DIOXIDO DE CARBONO-AGUA 

TH·iPERATURA: 422.04 ºK 

1
1 ·PRESION: B. 27 bares 

'CONSTANTE DE HENRY**: H
1

= 7.38 X 10-1 

CONSTANTE DE HENRY **: H
2
= 1. 34. X 102 

.CARGA.DE 
ALIMENTA CTE. DE t 

CION - EQUILIBRIO VAPOR LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* . LIQUIDO* 
(Frac. mol) (Frac.' mol) (Frac. mol ap.) (Frac •. mol) . (Frac.· 1 niol. ap. :(No. Moles) 

. 15. ~87 

. 2~·493 

L'.Y20 

2.28 x 10""12 
· 5.66 x:~10- 1 . 9.49 x .. 10- 1 9~53 x::10- 1 

.· 8.02' x· 10- 6 2.23 X 10"" 1 · 4•.11< X: 10:- 2 4.62 X :léf 2 

'L82X10- 7 2.10x10- 1 ··r.02:x10- 4 4~53X10~ 3 

4:.,52 X' ílO- 3 

4.25 X 10- 11 3.78· X .10- 3 

8.13 X: 10- 5 

· 4; 85. X J0- 1 0 

L03 X ·10- 6 

'H77'. X: 10:- 1 . 5.71 X 10:- 4 

·6 .. 03X 10- 1 9.55':X:10- 1 

, 2;09: x. Jo- 1 3 .. 9a x: 10- 2 

· l.BZ' X 10"" 1 4.61'. X: 10- 3 

·· * = Owens, ·et. al .. { 31) 

t =Utilizando unidades de molalidad 

** = ·En atm-kg/rnol 



TABLA 27 SISTEMA A~ONIACO-DIOXIDO DE CARBONO-AGUA 

TEMPERATURA: 422.04ºK CONSTANTE DE HENRY **: H1= 7.38 X 10-1 

2 
CONSTANTE DE HENRY **: H2= 1.34 X 10 PRES ION: 

CARGA DE 
COMPONEiHE · ALIMENTA 

CION 
(No. Moles) 

H20 10.783 
NH 3 0.282 
C02 · 8.935 
NH! 
HCO~ 

co~2 

H+ 

OH-
NH 2COO-

pH = 6.63 

t = Presi6n en bares 
* = Owens, et.al.(31) 

** = En atm-kg/mol 

49.987 bares 

PRESIONt VAPOR LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* 
PARCIAL (Frac. mol) (Frac. mol) (Frac. mol ap.) (Frac. mol) 

2. 28 X 10- 12 0.182 0.962 0.975 0.115 

8.02 X 10- 6 8.42 X 10- 3 7. 82 X 10- 3 2.1 X 10- 2 8.23 X 10- 3 

1.82 X 10- 7 0.810 4.16 X 10- 3 2.57 X 10-2 0.876 
l. 29 X 10- 2 

4.25 X 10- 11 1.24 X 10- 2 

4.01 X 10- 5 

6. 95 X 10- 9 

3.02 X 10- 7 

0.177 3.94 X 10- 4 

LIQUIDO* 
(Frac. mol ap. 

0.963 
2.00 X 10- 2 

1.71 X 10-2 



TABLA 28 SISTEMA AGUA-AMONIACO-ACIDO SULFHIDRICO 

TEMPERATURA: 422.04ºK 

PRES ION: 8.27 bares 

CARGA DE 

CONSTANTE DE HENRY **: H1= 7.38 X 10-1 

CONSTANTE DE HENRY **: H2= 3.37 X 101 

COMPONENTE ALIMENTA CTE. DE t VAPOR LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
CION - EQUILIBRIO (Frac. mol) (Frac. mol) (Frac. mol ap.) (Frac. mol) (Frac. mol ap) 

(No. Mol es) 

H20 15.388 2. 28 X 10-12 

NH 3 2.392 8. 02 X 10- 6 

H2 S· 2.220 3.09 X 10- 7 

NH! 
-OH 

HS - 1.87 X 10- 11 

s-2 

H+ 

pH = 8.46 

t = Utilizando unidades de molalidad 
* = Owens, et.al. (31) 

** = En atm-kg/rnol 

5.73 X 10- 1 9. 60 X 10-1 9. 60 X 10-1 5. 89 X 10- 1 9.49 X 10-1 

2.03 X 10- 1 3.78 X 10- 2 3.78 X 10- 2 l. 98 X 10- 1 4.07 X 10~ 2 

2.24 X 10- 1 1.06 X 10- 3 l. 32 X 10- 3 2.12 X 10- 1 1.01 X 10-2 

5.28 X 10-1¡ 
5.13 X 10- 6 

2.27 X 10- 8 

2.61 X 10-1¡ 
7. 30 X 10- 11 



TABLA 29 SISTEMA AGUA-AMONIACO-DIOXIDO DE CARBONO-ACIDO SULFHIDRICO 

TEMPERATURA: 366.48ºK 

COMPONEiffE 

H20 

NH 3 

C0 2 

H2S 
NH+ 

l¡ 

HCO~ 

co~2 

HS-

S- z 

NH 2COO

OH-

H+ 

pH = 8.17 

PRES ION: 

CARGA DE 
ALIMENTA 

CION 
(No. moles) 

8.879 

5.328 

2.120 

3.673 

4.55 bares 

CTE. DE t 
EQUILIBRIO 

4.35 X 10- 13 

1.53 X 10- 5 

4 •. 25 X 10- 7 

7.32 X 10-11 

3.31 X 10- 7 

9.87 X 10- J.3 

5. 03 X 10- 1 

t = Utilizando unidades de moalalidad 

* = Owens, et.al. {31) 

** = En atm-kg/mol 

VAPOR 
(Frac. mol) 

1.89 X 10· 1 

3.30 X 10-1 

1.43 X 10- 1 

3. 36 X 10- 1 

LIQUIDO 
(Frac. mol) 

7.52 X 10-1 

7.57 X 10- 2 

8.81 X 10- 5 

2. 34 X 10- 4 

1.01 X 10- 1 

1.28 X 10- 2 

2.69 X 10- 2 

4.69 X 10- 6 

4.04 X 10- 3 

2.64 X 10- 2 

2.02 X 10- 7 

7.20 X 10-11 

CONSTAtHE DE HENRY **: H
1 
= 2. 01 X 10-

1 

CONSTANTE DE HENRY**: H2= 1.00 X 10
2 

CONSTANTE DE HENRY **: H3= 2.68 X 10
1 

LIQUIDO VAPOR* LIQUIDO* 
(Frac. mol ap.) (Frac. mol) {Frac. mol ap.) 

7.92 X 10-1 1.44 X 10-1 7.43 X 10-1· 

2.03 X 10-
1 

3.55 X 10-
1 . -1 

l. 77 X 10 

6. 64· X 10- 2 l. 73 X 10-1 3.84 X 10-2 

4.28 X 10- 3 3.26 X 10-1 4.08 X 10-2 



TABLA 30 SISTEMA AGUA-AMONIACO-DIOXIDO DE CARBONO-ACIDO SULFHIDRICO 

TEMPERATURA: 422.04ºK 

PRESION: 42.2 bares 

CARGA DE 
CTE. DE t COMPONENTE ALIMENTA 

CION EQUILIBRIO 
(No. Moles) 

H20 8.603 2.28 X 10 
-12 

NH 3 3.301 8.,02 X 10 
_6 

-., 
c~2 4.802 1.82 X 10 

-11 
H2S 3.294 4.25 X 10 

NH! 
HCO~ 3.09 X lÓ- 7 

co- 2 

3 

HS - 1.87 X 10- 11 

s -2 

NH 2COO - 1.77 X 10- 1 

OH-
H+ 

pH = 7.41 

t ~Utilizando unida~es de molalidad 
* = Owens, et.al. (31) 

** = En atm-kg/mol 

CONSTANTE DE HENRY **: 
CONSTANTE DE HENRY **: 
CONSTANTE DE HENRY **: 

VAPOR LIQUIDO LIQUIDO VAPOR* 
(Frac. mol) (Frac. mol) (Frac. mol ap.) (Frac. mol) 

1.73 X 10-
1 

7.62 X 10- 1 
8.03 X 10- 1 

1.13 X 10-
1 

-1 -1 -1 -1 
l. 51 X 10 1.13 X 10 1.92 X 10 1.57 X 10 

-1 _1¡ 

5.47 X 10-
2 -1 

3.86 X 10 1.35 X 10 4.38 X 10 

2.89 X 10 
-1 

3.56 X 10 
-3 

4.43 X 10-
3 

2.91 X 10 
-1 

_2 
6.56 X 10 

-2 
3.16 X 10 

9.31 X 10- 3 

1.22 X 10-e 

8.71 X 10-
11 

1.36 X 10- 2 

8.12 X 10-e 

5.79 X 10- 10 

LIQUIDO* 
(Frac. mol ap.) 

7 .46 X 10- 1 

1.73 X 10 -1 

4.19 X 10 
-2 

3.82 X 10-
2 



VI-C ANALISIS DE RESULTADOS 

l. El sistema amoníaco-agua fué procesado dentro del programa 
11 MIEL 11 en dos formas diferentes: 

a) En la primera de ellas se consideran seis sitemas a dife 
rentes condiciones de temperatura, presión y concentración 
de alimentaci6n de amoníaco (Tablas 8 a 13). La secuencia 

. . 
de este barrido se realizó disminuyendo las dos primeras v~ 
riables e incrementando la última. 
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En esta serie de sistemas, aunque se encuentran a di
ferentes condiciones, las concentraciones totales en la fa
se acuosa son siempre las mismas. En los resultados obteni
dos no se mantiene constante esta concentración, sin embar
go, conforme se realiza el barrido indicado, las prediccio
nes se van acercando cada vez más respecto a los datos ex
perimentales. En esta misma secuencia observamos un aumen
to en el p H conforme se avanza en el bar r i do . esto ú l timo es 
de esperarse, ya que aunque la concentración de alimenta
ción del amoníaco va aumentando, la concentración total en 
la fase acuosa prácticamente se mantiene constante y como 
la temperatura va disminuyendo origina que la constante de 
equilibrio aumente y por lo tanto, que esté más favorecida 
la disociación (hidrólisis) del amoníaco. En esta serie de 
sistemas, el porcentaje de error más grande encontrado fué 
de 24%, sin embargo, en la mayoría de los casos fué menor 
que el 5%, por lo que los resultados se consideran satisfac 
torios. 

b) En la segunda forma se consideran cuatro sistemas a dife 
rentes condiciones de presión y concentración de alimenta-

-
ción de amoníaco, pero a temperatura constante (Tablas 14 a 
17). La secuencia de este barrido se realizó aumentando las 
dos primeras va ri ab 1 es,. 
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De los resultados obtenidos se puede observar que al 
ir aumentando la presión, la concentración de amoníaco en 
la fase acuosa se va incrementando y por lo tanto también 
el pH, esto es, en el primer sistema tenemos a una presión 
de 1.08 bares, una molalidad de amoníaco de 6.71 m y un pH 
de 11.32, mientras que en er último sistema, a una presión 
de 7.72 bares obtenemos una molalidad de 35.28 m y un pH de 
14.G. Con respecto a los errores, el mlximo encontrado para 
estos casos fué de 13% en el sistema de mayor presión y co~ 

centración molal, en los demás sistemas los errores fueron 
menores que el 4%. Para el sistema en que se obtuvo el ma
yor error, debe de tomarse en cuenta que la presión no es 
muy cercana a la atmosférica y que la concentración del amo 
níaco en la fase acuosa es bastante elevada, por lo tanto, 
considerando los límites de aplicación de los modelos de Ta 
rakad y Edwards, los resultados obtenidos son bastante sa
tisfactorios. 

2. El sistema ácido sulfhídrico-agua es analizado en dos par
tes, en la primera se tiene una serie de tres sistemas a la. temper-ª_ 
tura de 310.9ºK y cargas de alimentación de 7.0 moles de agua y 3.0 
moles de ácido (Tablas 18 a 20). Estos sitemas son estudiados a las 
presiones de 6.89, 10.34 y 13.79 bares obteniéndose los siguientes 
resultados: Al ir aumentando la presión observamos que el pH de la 

·solución acuosa va disminuyendo ligeramente y que las presiones Pª! 
ciales del ácido sulfhídrico van aumentando. 

El máximo error encontrado en estos sistemas fué de 13%. La o
: tra serie de sistemas de icido sulfhídrico-agua (Tablas 21-23) se 
~encuentra a la temperatura de 344.3ºK y a la misma composición de 
~alimentación anterior, en este caso el sistema fué estudiado a las 

presiones siguientes: 10.34, 17.23 y 20.68 bares. La tendencia de 
jlos resultados obtenidós fu€ la misma que en el caso anterior, s6-
~1o que en este caso las presiones son más elevadas por lo cual los 
i 

;errores obtenidos aumentaron~ en este caso se obtuvo un error máxi
~-



'· .,, 
:~ 

1no de 32% para el sistema de mayor presión, pero este va decreciendo 
,:onforme dfsminuye la presión. 

3. Para el caso del sistema con tres. componentes, agua-amonía
co-dióxido de carbono las evaluaciones fueron realizadas para dos 
casos: 
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a) En el primero, se realizaron dos corridas a temperatura 
constante (373.15ºK) y variación tanto en la presión del 
sistema (que fué incrementada), como en las concentraciones 
de las especies químicas, habiendo aumento para el C02 y d! 
cremento de NH3 , Los errores máximos obtenidos para las f! 
ses líquido y vapor fueron del orden de 32 y 34%, sin emba.!: 
go, considerando las notas expuestas anteriormente para el 
caso de sistemas electrolíticos, estos resultados entran 
dentro de lo permisible (Tablas 24 y 25). 

b) En el segundo caso, a temperatura constante para las 
dos corridas que se realizaron (422.04ºK), tablas 26 y 27; 
las concentraciones variaron a la inversa, comparadas con 
el caso anterior, habiendo una disminución para el C0

2 
y un 

incremento para el NH
3

, presentandose como consecuencia, ~ 
na disminución en el pH. 

Claramente se observa la divergencia del caso extrem~ 
cuando la presión llega a ser de 49.987 bares en que los e
rrores máximos para las fases líquido y vapor son de 50.2 y 
58%, siendo que para la presión de 8.27 bares son de 17 y 

12% respectivamente. 

4. El sistema ternario agua-amoníaco-ácido sulfhídrico, fué 
probado para un ·sólo caso (Tabla 28) aQn cuando la temperatura fué 
tomada cerca del límite superior, los resultados fueron aceptables. 
para la fase vapor los errores fueron menores al 6% y para la fase 
' . 
1íquida, como era de esperarse, sólo para el ácido sulfhídirco los 

esultados fueron muy discordantes, por motivo de no tenerse d1spo-



nibles los parámetros de interacción para las especies H2 S-HS- y 
H2S-S- 2

• 
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5. Para el sistema amoníaco-agua-dióxido de carbono-ácido sul
fhídrico se realizaron dos predicciones (Tablas 29 y 30). Conside
rando que este sistema ya es bastante complejo de por sí, además de 
que las presiones están en uno de los casos un poco arriba de la ai 
mosf~rica y en el otro muy por encima de esta, y que las concentra
ciones molales y la fuerza iónica en la solución acuosa son eleva
das en los dos casos, podemos afirmar que los resultados obtenidos 
son satisfactorios, aunque en uno de los casos el error para el di
óxido de carbono en la f~se acuosa se dispara a 73% y en el otro c~ 
so el error para el agua en la fase vapor se obtiene de 53%, sin e!!! 
bargo para las demás especies el porciento de error es considerado 
acept<!b.l e. 



CONCLUSIONES 



104 

CONCLUSIONES 

En este trabajo se presenta un tratamiento teórico para pred~ 

cir el equilibrio líquido-vapor de soluciones conteniendo electroli 
1 -

tos débiles volátiles de interés en la industria química. Los elec-
trol itos estudiados son: amoníaco, dióxido de azufre, dióxido de 
carbono y ácido sulfhídrico, para el intervalo de temperatura de Oº 
a 170ºC y un intervalo de concentración en la fase líquida de dilu
ción infinita a aproximadamente 20 mol al. 

La ventaja de este tratamiento teórico (en las condiciones en 
que es válido) sobre otros anteriores, es la ausencia de límites de 
concentración, temperatura y cantidades relativas de los electroli 
tos débiles en la solución. Esto es, el desarrollo termodinámico r~ 

al izado es general e independiente de los componentes, sus concen
traciones y la temperatura que determinan al sistema. 

Aunque en algunos casos se obtuvieron errores un poco elevados, 
los resultados fueron satisfactorios, ya que han de considerarse 
los dos aspectos siguientes: el primero, es que la determinación e~ 

perimental de las composiciones de equilibrio de sistemas electroli 
ticos es bastante compleja, lo cual origina que se tengan errores 
experimentales considerables; y la segunda, es que las condiciones 
bajo las cuales los modelos de Tarakad y Edwards son aplicables, e~ 

tán restringidas a presiones moderadas y concentraciones molales 
del orden de 10 a 20 mol al, equivalente aproximadamente a una fuer 

, za iónica 6 molal. 

Los resultados obtenidos, y en particular aquéllos casos en 
. que las predicciones resultaron relativamente alejadas de los datos 
•experimentales (debido a las condiciones extremas de temperatura, 
~presión o concentración molal), pueden mejorarse, aunque tal vez no 

1
muy considerablemente, mediante las siguientes consideraciones: 



l. Disponiendo de más y mejores parámetros de interacción P! 
ra el modelo de Edwards. 
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2. Introduciendo parámetros de interacción ternarios para las 
especies iónicas (son muy importantes cuando se tienen al
tas molalidades en los sistemas multicomponentes). 

3. Disponiendo de un mayor nOmero de coeficientes para la e~ 

cuación de capacidad calorífica de las especies iónicas, 
con lo cual obtendríamos mejores valores para la energía 
libre de Gibbs de formación. 

4. Utilizando nuevos modelos o datos más exactos de las cons 
tantes de Henry y de las presiones de vapor. 



APLICACIONES INDUSTRIALES 



ALGUNAS APLICACIONES llEL ESTUDIO TERMODINAMICO DE SISTEMAS 
PARA SOLUCIONES ACUOSAS CONTENIENDO UNO O MAS ELECTROLITOS 

DEBILES VOLATILES 

1) UESORCION DE AGUA AMARGA 

2) ELIMINACION DE NH3 EN LA REFINACION DE ACEITES 

3) ELIMINACION DE GASES ACIDOS (H 2S,C0 2,S0 2,etc.) EN: 
i) El gas natural 

ii) Las corrientes gaseosas de refinaerías 
iii) La síntesis de productos gaseosos 

4) GASIFICACION DE CARBONO (N 2,H 2,CO,hidrocarburos ligeros, fenal, 

~H3, C02,H2S,S02) 

5) ELIMINACION DE CONTAMINANTES (NH3,H2S,fenoles, cloruros, cianu
ros, tiocianatos, alkilmercaptanos) 

i) En las corrientes de aguas de desecho en las refinerías 
del petróleo. 

6) PROCESOS CON CARBONATO EN CALIENTE 
i) Eliminación de C02 en la síntesis de compuestos gaseosos 

7) EQUILIBRIO BIOQUIMICO EN LA SANGRE DURANTE EL PROCESO RESPIRATO 
RIO (CO~~ HCO~, H+, C0 2 , H20) 

107 



APENDICE A 

PROCESO DE MINIMIZACION DE LA ENERGIA LIBRE DE GIBBS 
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APENDICE A 

MINIMIZACION DE LA ENERGIA LIBRE DE GIBBS 

Para un sistema líquido-vapor incluyendo soluciones electrolí 
ticas acuosas a temperatura y presión constantes, la energía 1 i b re 
de Gibbs está dada por: 

c' c L L 
G = ¿ /n~ + ¿ µ. n. (A-1) 

j = 1 J J j = 1 J J 

donde c' es el número de componentes excluyendo los iones, c es el 
número de componentes totales, nj es el número de moles del campo-: 
nente j, µj es el potencial químico de la especie j y los superín
dices L y v se refieren a las fase líquida y vapor respectivamente. 

El proceso de minimización de la energía libre de Gibbs es a 
grandes rasgos el siguiente (fig. 12): 

l. Se desarrolla una expresión para la energía libre del sis 
tema. 

2. Se escribe una expresión para la energía libre de una mez 
cla de composición supuesta. 

3. Se expande en series de Taylor la función de Gibbs. 
4. La expansión es truncada en el término cuadrático, con el 

propósito de hacer una aproximación cuadrática de la fun
ción original y al derivar obtenerun sistema de ecuacio
nes lineales. 

5. La energía libre de la mezcla de equilibrio (de composi
ción desconocida) se expresa en términos de la mezcla de 
composición conocida y de incrementos desconocidos, estos 
representan el cambio necesario para llevar la composición 
inicial supuesta a la composición final de equilibrio. 

6. La función expandida es minimizada sujeta a las restricciQ 
nes de balance de masa y ecuación de electroneutralidad ~ 
sando la t~cnica de l~s multiplicadores de Lagrange. Se~ 
tiliza un multiplicador de Lagrange, ,rk porcada átomo di-



FIG. 12 MINIMIZACION DE LA ENERGIA LIBRE DE GIBBS 

RESTRICCION DE 
BALANCE DE MASA 

ECUACION DE 
ECTRONEUTRALIDAD 

FUNCION ENERGIA 
LIBRE DE GIBBS 

G = G(n) 

DESARROLLO DE G(n) EN 
SERIES DE TAYLOR 

- , 

MINIMIZACION DE 
LAS FUNCIONES 

' 

CAMBIO DE VARIABLES 
Y ECUACIONES 

SOLUCION DEL SISTEMA 
DE ECUACIONES LINEALES 

NO i.----

SI 

STOP 

MULTIPLICADORES 
DE LAGRANGE 
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N,G(N) --------~ 



ción. 
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ferente presen.te en el sistema, y un multiplicador de La
grange, 11e para· introducir la restricción de electroneu
tralidad. 

7. Tomando el número de fases igual a 2 (1 íquido y vapor) y 

el número de elementos diferentes (C,H,N,0,etc~)en el si~ 

tema y como resultado de las manipulaciones envueltas, 
después de hacer un cambio de variables, se obtiene un 
sistema de 3 +E ecuaciones lineales simultáneas, con 
igua:l número de incógnitas, siendo estas el número total de 
moles en la fase L, NL y los multiplicadores de Lagrange 

~k Y 11 e· 
8. El sistema produce una nueva composición que representa u 

na primera aproximación a la compos1c1on en la cual, la 
energía libre de Gibbs es mínima. 

9. El procedimiento es repetido únicamente hasta que la di
ferencia entre los números de moles determinados y los S.!:!_ 

puestos sea menor que el criterio de convergencia elegi
do (o). 

El desarrollo matemático de este proceso es dado a continua-

La ecuaci6n (A-1) representa la función energía libre de Gi
bbs que será minimizada sujeta a las restricciones de balance de á 

tomo: 

+ 

y la ecuación de electroneutralidad: 

expansión en 

Q{N} = 

L z. n. = O 
J J 

series de 

G{n} + 

Taylor de la funci6n 
e' 
¿ .2.§. {N~ - n ~) 

j = 1 an j . J J 

k=l, ... ,E (A-2) 

(A-3) 

de Gibbs: 



c 
~(N~ n~) + E -

j =1 a n ~ J J 
J 

c• e• a2G 
(N~ - n~)(N~ 1 - n~,) 

+ 
* 

E E 
j=l j'=l an~an~. J J J 

J J c c a2G L 
n~)(N~, L + * 

E E 
L L ( N . - - n . , ) (A-4) j=l j'=l a n. a n. 1 

J J J J 
J J 

Aplicación de 1 a técnica de los multiplicadores de Lagrange para integrar las restricciones: 

c 
- RTV ·E z.N~ 

e j=c 1 +1 J J 

Función objetivo por minimizar: 

F{N} G{n} C • V V 
n~) = + E µj(N. -

j=l J J 
c' N~ N + tRT .r nj (-1 - 2)2 + 

J =l n. nv J 
E e' 

+ RT E 1Tk(bk - r m.kN~ 
k=l j=l J J 

c L 
+ RTv E z.N. 

ej=c'+l J J 

para minimizar tenemos: 

aF{N} 
aN~ 

J 

= aF{N} = 

ªN~ 
J 

= éff{N} = O. 
av 

e 
Sistema de ecuaciones lineales por 
aF {N} V N~ .N. E = 

c L L 
n~) + E µ. ( N. 

j = 1 J J J 
L c L N. N 

tRT En.(-{- -1.)2 
j=l J n. nl J 

con j=l, ..• ,c 

k=l, ..• ,E 

resolver: 

µj + RT(....J. - -Y) - RT E \m 'k = o aN~ n~ nv k=l J J J 

(A-5) 

(A-6) 

(A-7) 

(A-8) 
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aF{N} = L + 
[ µj 

aN. 
J 

·N~ 

RT(--t -
n . 

J 

. 1 

C V 
E m.kNJ. 

j =1 J 

c L 
= RT E z.N. =O 

j=c'+l J J 

c L 
E m.kN.) = O 

j = 1 J J 

(A- 9} 

(A-10) 

(A-11) 

con las ecuaciones obtenidas al derivar la funci6n F{N} y con las 
siguientes ecuaciones: 

c' 
N~ Nv = E 

j=l J 
(A-12) 

y 
e 

NL = E N~ 
j=l J 

( A-13) 

realizamos un cambio de variables de la siguiente forma: 

de las ecuaciones (A-8) y (A- 9) tenemos: 
V 

Nv E 
N~ V µj{n} 

= n . [- + - + E 1fkm.k] J J RT nv k=l J y L 
L h~ 

µj{n} NL E 
N. = [- RT +- + E 1f km'k + 11 z .] 

J J nl k=l J e J 

j=l, ... ,c' (A-14) 

j=l, ... ,c (A-15) 

Sustituyendo las ecuaciones (A-14) y (A-15) en las ecuaciones 
obtenidas al derivar la función F{N} y en las expresiones para Nv y 

NL obtenemos el siguiente sistema de ecuaciones (Fig.13) 
. 1 

1 C V V 
+ RT E m.knJ.µJ. 

j = 1 J 

c 
1 L L 

+ RT ¿; m.kn.µ. 
j=l J J J 

c l. NL 
r m.kn. - -

j=l J J nl 

k=l, •.. ,E (A-16) 
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N/nv 

e' 
¿ m. nv 

j=l Jl j 

e' 
J: m. nv 

j=l JE j 

e' e 
FIG. 13 MATRIZ DE COEFICIENTES V L BKK'= E m.km.k 1 n. + ¿ m.km.k 1 n. 

j=l J J J j=l J J J 

NL/nl 

e 
¿ m. nl 

j=l JI j 

e 
E m. nl 

j=l JE j 

1f1 • • • • • • • • • f.E 

~11 ••••••••••••••••••• 81E 

8El ·····•••••··•·•·••• 8EE 

e 
¿ m. z nl 

j=c'+l Jl j j 

e' 
E m. nv 

j=l JI j 

e 
¿ m. nl 

j=l J 1 j 

e 
¿; m. z nl 

j=c'+l JE j j 

e' 
L: m. nv 

j=l JE j 

e 
¿ m. nL 

j=l JE j 

1Te 

C. 

• E m. z .n~ 
J=C '+1 Jl J J 

e 
. ¿ m. z nl 
J=c'+l JE j j 

e 
• L: z~n~ 
J=c'+l J J 

CONSTANTES 

C 1 V V 1 
bl +RT j:lmjlnj µj 

1 e L L 
+ - ¿ m.

1
n. µ. 

RT j=l J J J 

. 
~· 1 '- V V 

bE + RT . ¿ mJ.Enj µj 
J=l 

1 e L L 
+ - ¿ m.En. µ. 

RT j=l J J J 

1 e 
RT. L: z.nL L 

J=C '+l J jµj 

1 e' 
RT . ¿ n~µ~ 

J=l J J 

1 e 
RT _r n~µ~ 

J=l J J 

l'Tl 

ro 
n 
r::: 
PJ 
n 
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o 
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m 
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..J 

º' ::3 

-o 
11 

N 

(!) 
(') 
e: 
$:> 
n 
..J. 

o 
::3 
et> 
V> 

..... ,_. 

""'" 



1 c L L c L E 
- RT E z .n. µ. + l: z. n. E 11km'k j=c'+l J J J j=c 1 +1 J J k=l J 

c L + l: z ~ n j 11 e = o 
j=c'+l J 

( A-17) 

1 c• E 1 C V V 
n~ - RT En.µ. + ¿; E 11kmjk = o 

j=l J J j =1 J k=l 
(A-18) 

1 c L c 
n~ 

E 
- RT E n~ JJ • + E E 1Tkm'k = o 

j=l J J j=l J k=l J 
(A-19) 

donde el número de ecuaciones es igual a 3 + E con las incógnitas 
Nv, NL,11e y 11k con k=l, •.. ,E. 

Resolviendo este sistema de ecuaciones dando las compos1c10-
nes supuestas de nj y n~ obtenemos las variables Nv, NL' 11e y 11k y 
utilizando las ecuaciones (A-14) y (A-15) calculamos los números de 
moles Nj y N; los cuales representan una primera aproximación a la 
composición en la cual, la energía libre de Gibbs es mínima. Ahora, 
es.tas Nj y NJ son utilizadas como las nj y n3 y el procedimiento es 
repetido únicamente hasta que: 

IN~ n~I < o = 1 X 1 o- i. j=l, .•. ,c' J J 

IN~ n~I < o = 1 X 1 o- i. j=l, ... ,c J J 
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.APENDICE B 
PROGRAMA MI EL 

DATOS DE ENTRADA Y SUBPROGRAMAS NECESARIOS Y RELACIONADOS CON 
EL PROGRAMA MIEL (ELECTROLITOS) 

El programa "MIEL" (Minimización de la ~nergía Libre) en la 
parte para tratamiento de electrolitos, es utilizado para predecir 
el equilibrio líquido-vapor en soluciones acuosas conteniendo uno 
o más electrolitos dibiles volátiles, determinando la composici6n 
molar de las especies iónicas y/o moleculares en cada una de las 
fases presentes en el sistema al equilibrio, cuando se alimentan 
datos de temperatura, presión y carga molar. 

Los datos de entrada requeridos por el Programa son: 

REQUIM 

SISTEM 

MODELO 

IC 
ICPRIM 
IK 

Condiciona el tipo de cálculo según haya o no reac 
ción química. 

= O Equilibrio de fases sin reacción química 
= 5 Equilibrio líquido-vapor con soluciones electrolíti

cas. 
Establece el tipo de sistema que se trabaja. 

= 1 Vapor 
= 2 Líquido 
= 3 Líquido-vapor 

Establece el modelo termodinámico que será utilizado 
= 4 Edward 
= 

= 

= 

Número de componentes totales 
Número de componentes iónicos 
Número de elementos diferentes (C,H,O,etc.) 

IPPRIM = Número defase.s incluyendo iones {en este caso= 1) 
Número de fases to ta 1 es (en es te caso = 2) IP = 

MJK(J,K) = Matriz átomo 
Representa el número de moles del elemento K en. el 
compuesto J. 
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RNJL (J,L) 
=Matriz del .número de moles de alimentación. 

NC 
IZJ(J) 
IPR 
T 
p 

TEXT 

EPS1,EPS2 
R(J) 

FHIS(J) 
TB(J) 
TC(J) 
PC(J) 
VC(J) 
ZC(J) 
1 DEAL 

ITMAXl, 
ITMAX2 
IV IR 
IDEN(I) 

NUME(I) 

Representa el número de moles del componente J en la 
fase L. 

= Número de componentes moleculares. 
= Carga iónica de la especie J. 

=Nivel de impresión de resultados (IPR=0,1, ... ,5) 
= Temperatura en Kelvin 
= Presión en bares 
= Nombre del sistema 
= Criterios de convergencia 
= Radio de giro 
= Factor de polaridad 

=Temperatura de ~bullición normal 
= Temperatura crítica 
= Presión crítica 
= Volúmen crítico 

=Factor de compresibilidad crítico 
=O Utiliza reacciones viriales 
= 1 Considera gas ideal 

= Número máximo de iteraciones 
= 1 Utiliza coeficientes viriales 

= Identifica qué tipo de componente es (Ej. gas perma
nente, C0

2
, o H

2
0). 

= Identificador del componente de que se habla. 
(1.-H O, 2.-NH ,3.-CO, etc.) 

2 3 . 2 
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NEWTON 

BALATO 
EL ENE 
FUGIBB 
DE RE VA 

ESTIMA 

SUBPROGRAMAS NECESARIOS PARA LA PREDICCION 
CON EL PROGRAMA "MIEL" (Electrolitos) 

Coordina el proceso iterativo en la minimizaci6n de la e
nergía libre de Gibbs. 
Evalúa la ecuación de restricción de balance de átomo. 
Evalúa la ecuación restrictiva de electroneutralidad. 
Evalúa la funci6n energía libre de Gibbs. 
Arma la matriz del sistema de. ecuaciones a resolver cuan
do hay equilibrio químico y de fases. 
Estima las condiciones iniciales considerando únicamente 
equilibrio de fases. 
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PVAP Calcula las presiones de vapor a la temperatura del sist~ 

ma. 
CAMOL 

SIMUL 
POTEN 
FUGACI 
COEVIR 
FUGAD 
MAXMIN 

DERIVA 

SOL EL E 
EQUIL 

Calcula el número de moles del componente J en la fase L, 
despuªs de resuelto el sistema de ecuaciones. 
Resuelve el sistema de ecuaciones. 
Calcula los potenciales químicos. 
Coordina el cálculo de fugacidades. 
Calcula la fugacidad utilizando coeficientes. viriales. 
Calcula la fugacidad en el estado de referencia. 
Realiza las operaciones pertinentes cuando se obtienen mo 
les negativos. 
Arma la matriz del sistema de ecuaciones a resolver cuan
do hay sólo equilibrio de fases. 
Coordina el cálculo del equilibrio en la fase acuosa. 
Calcula las constantes de equilibrio. 

EDWARD Calcula las fugacidades en la fase acuosa. 
MOLMOL Calcula los parámetros molécula-molécula. 
IONION Calcula los parámetros ión-ión. 
MOLION Calcula los parámetros molécula-ión. 
ORTOGO(ASIGNA, XMULTI,MULESC,SUMA) Determinan si hay dependencia o 

independencia lineal entre las restricciones. 
HENRY Calcula las constantes de Henry. 



PVHRO 
VOLMOL 
LIBRE 

Calcula la pre~i6n de vapor del agua. 

Calcula el volúmen molar a dilución infinita. 

Calcula las energías libres de Gibbs de formación de to
das las especies en su estado de referencia. 
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FIG. 12 MINIMIZACION DE LA ENERGIA LIBRE DE GIBBS 

RESTRICCION DE 
BALANCE DE MASA 

ECUACION DE 
ELECTRONEUTRALIDAD 

FUNCION ENERGIA 

LIBRE DE GIBBS 
G = G(n) 

DESARROLLO DE G(n) EN 
SERIES DE TAYLOR 

' 

MINIMIZACION DE 
LAS FUNCIONES 

CAMBIO DE VARIABLES 
Y ECUACIONES 

SOLUCION DEL SISTEMA 
DE ECUACIONES LINEALES 

NO 
*- - - - -

SI 

STOP 

MULTIPLICADORES 
DE LAGRANGE 
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APENDICE C 

POTENCIAL QUIMICO EN EL ESTADO DE REFERENCIA 

El sistema de trabajo, está formado por tres tipos de componen 
tes que son: el disolvente (agua), los solutos moleculares y los so 
lutos iónicos; los estados de referencia elegidos para tales espe
cies en este estudio son los iiguientes: 

a) Para el agua y especies moleculares existentes en la fase 
vapor, ~us potenciales ~ufmicos en el estado de referencia 
son tomados como los potenciales químicos en el estado gas 
ideal a la temperatura del sistema y presión de una atmós
fera. 

b) En la fase acuosa existen tres tipos de componehtes y el 
estado de referencia para cada uno de ellos es el siguien
te: 

i) Para e1 disolvente (agua), es el potencial químico del 
agua en estado puro a la temperatura deJ sistema y pre
sión de una atmósfera. 

i i ) Para las especies iónicas y moleculares, 
químico en una solución ideal hipot~tica 

lidad unidad, la temperatura del s_istema 
na atmósfera. 

es el potencial 
(Y~=l) a mola

J 
y presión de u 

Por conven~ión, la consideración de que la en~rgfa libre de 
Gibbs de formación en el estado de referencia para las especies e
lemental es es cero, permite tomar a µJv y µJL como ~G~v y ~G~L res
pectivamente, e·sto es, como la energía 1 ibre de formación del comp.Q 
nente "j" a la temperatura del sistema y presión de una atmósfera. 



C-I CALCULO DE LAS ENERGIAS LIBRES DE GIBBS 
DE ·FORMACION 
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A partir de la definición de energía libre de Gibbs: G= H-TS 
aplicada a una reacción química en el estado de referencia a tempe
ratura constante para la formación de compuestos, se obtiene: 

( C- 1) 

donde las entalpías estándar de formación son ca1culadas mediante 
la expresión (32): 

[Hº i 
T 

Hº. ] 
1 298 elem. 

(C-2) 
y las entropías de formación para el estado de referenci ·a a través 
de la siguiente ecuación: 

n 
tlSºf = Sº 

T Tcomp. 
- l: v.Sº. 

. 1 1 1 T 1 = e1em. 
(C-3} 

Estas ecuaciones son válidas tanto para las especies iónicas 
como para las moleculares; los términos particulares que les corres 
panden a cada una de ellas son obtenidos en la siguiente forma: 

Hº T 

por otro lado: 

T 
H0

298 = ! CpdT 
298 

50 r = 50 298 + 
T 

! 
298 

C dT p 
T 

(C-4) 

(C-5) 

1 a cap a c i dad e a·l o r íf i e a es ca 1 e u 1 ad a b aj o 1 as s i g u i entes con s i de r a -
cienes: 

para gases y elementos puros se tiene : 

cP = a + bT ('C-6) 



para los iones presentes en la fase líquida, es utilizada la 
ecuaci6n: 

e = bT p ( C- 7) 
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las constantes a,b y c para las especies correspondientes son obte
nidas de las tablas 31 a 33. 

Realizando las sustituciones e integraciones correspondientes, 
se obtiene para la ecuaci6n (C-1): 

tiGº = óHº 
· fT f298 

comp. comp. 
+ ªcomp. (T-298} + 

b. 
comp(T2 _ 2982 ) 

2 

n b 
+ c (T- 1 - 298- 1 ) - E v.[a 1 (T-298) + elem(T 2 - 298 2) 

comp. i=l 1 e em 2 

( -1 -1)] { T 
+ celem T - 298 - T 50 298 + ªcomp ln2~8 

comp 

+ bcomp(T-298) + ccomp (T-2 - 298-2) - .~ vi[Sº29a + 
2 1=1 elem 

T 
+ ªelem ln298 + belem(T- 298 ) + (C-8) 

que corresponde a la energía libre de Gibbs de formación en el esta 
do gas ideal a la temperatura T, aplicable a cada una de las espe
cies moleculares presentes en el sistema. 

En cuanto los iones que se forman, tal evaluación está dada 
por: 

n b. 
+·E V· [___l_9_!l (T 2 - 298 2 )] 

i=l 1 2 



·TABLA No. 31 

PROPIEDADES TERMODINAMICAS DE SUSTANCIAS INORGANICAS 
EN EL ESTADO GAS IDEAL (34) 

e = a + b T X 1 o.- 3 cT- 2Xl0 5 

COMPUESTO llHºf298 llGºf298 a b e 

H20 -57.796 -54.634 7.30 2.46 o.o 
NH3 -11. 02 - 3.94 7 .11 6.00 0.37 

C02 -94.051 -94.255 10.57 2.10 2.06 

H2S - 4.93 - 8.02 7.81 2.96 o. 4.5 

S0 2 -70.944 -7L 748 11. 04 l. 88 l. 84 

TABLA No. 32 

PROPIEDADES TERMODINAMICAS DE LOS ELEMENTOS EN SU ESTADO 
DE REFERENCIA (34) 

e = a + bTXl0- 3 CT- 2 Xl0 5 

ELEMENTO a b e 

c(s) 4.03 1.14 2.04 

H2(g) 6.52 0.78 -o .12 

o 2 ( g) 7.16 l. 00 0.40 

N2(g) 6.83 0.90 0.12 

s(s) 3.58 6.24 0.00 
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TABLA No. 33 

PROPIEDADES TERMIDINAMICAS DE SUSTANCIAS INORGANICAS EN 
SOLUCION ACUOSA (34) 

Kcal/mol e = a + bTXl0- 3 - CT- 2X10 5 

LIGºf298 
~ COMPUESTO LIHºf298 a b e 

H20 -68.35 -56.687 12.65 11. 38 l. 73 
C02 -95.90 -92.20 106 
H2S - 9.50 - 6.66 106 
S02 -77.194 -71.871 84 

ION 

+ 
-18.82 64.1 

NH1, -31. 67 

HC03 -165.39 -140.26 -29.6 
co3 2 

-164.84 -126.47 - 200 
HS- - 4.2 - 2.88 - 113 
5·2 

7.9 20.50 - 321 
HS03 -149.67 -126.15 36 
so3 2 

-431.9 -116.3 - 215 
OH- - 54.97 - 37.594 - 110 



n T celem 
E v,.[ 50 298 + ªelem ln298 + belem (T- 29 B) + 2 

i = 1 · e 1 em 
• 

Para estas dos últimas ecuaciones, 
pías en el estado de referencia a 298ºK: 

(C-9) 

las diferenc~as de entro-
Sº - E v.S~ 298 comp i=l 1 1 298 elem 

corresponden a sus respectivas 
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AS 0 

f 
y ASº 

f298. 
, donde, para ambos casos se calculan a par 

298comp 1 on 

tir de {C-1) como: 

= 
AHº298 - AGºf 298 (C-10) 

298 
los datos AHº y AGº se encuentran en las tablas 31 y 33. 

f 298 . f 298 



n T celem i~lvi[ 5
.
0

298elern + ªelem ln298 + belem (T- 298) + 2 

(T- 2
- 298- 2 )]} 

Para estas dos últimas ecuaciones, 
pías en el estado de referencia a 298ºK: 

n 

( C- 9) 

las diferenc~as de entro-
Sº ¿ v.S~ 298

comp i=l 1 1 298 
elem y Sº - E v.Sº. 298

ion i=l 1 1 298 
elem 

corresponden a sus respectivas 

Lisº 
f 

298comp y liSºf , donde, para ambos casos se calculan a Pªi 
298ion 

tir de (C-1) como: 

liHº298 - liGºf 298 = -__;;;;....;..___ ___ ....;;...,:_ 

298 ( C-1 O) 

los datos liHº y LiGº se encuentran en las tablas 31 y 33. f298 . f298 

128 



129 

C-II RELACION DE L\Gºf(µº) CON LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO 

Para un sistema en el cual se está realizando una reacción qui 
mica de la forma: 

aA + bll 't ce + dD (C-11) 

el cambio de energía libre de Gibbs es expresado por (33) 

ac ad 
L\G = L\Gº + RT 1 n ~ D (C-12) r ab 

ªA B 

donde las "a" representan las actividades respectivas de los reactj_ 
vos A,B y los productos C,D; los exponentes a,b,c y d corresponden 
a los coeficientes estequiométricos de las especies químicas. 

La relación de actividades, varía en función de las concentra
ciones de las especies químicas existentes en el medio, pero, cuan
do estas llegan a un estado de equilibrio, se cumple la condición: 

ac ad 
K = C D (C-13) 

aª ab A B 

donde K es la constante de equilibrio; además en dicho estado: 

L\G = o 
por lo tanto, 1 a ec. {C-12) resulta 

tiGº 
log 10 Kp r - -

2.302585 

lo cual dá lugar a que: 

L\Gº 

[- 2.3025~5 RT] 
Kp = 10 

(C-14) 

ser: 

(C-15) 
RT 

(C~l6) 



Esta ecuaci6n permite que a partir de la evaluaci6n de AGºr, 
sea posible el cálculo de la constante de equilibrio K, o vicever
sa. 

Por otro lado, en base a la expresi6n de energía libre de Gi
bbs en el estado de referencia para una reacci6n química: 

n n 
AGº = [ E v.AG~ ] d 

r i=l 1 1f pro [.E· vJ.tiGºJ. ]react 
J=l f 

(C-17) 
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al tener datos de AG~ y AG.f ya sea para los productos o los reacti
vos (i o j}, mediante las ecuaciones correspondientes (C-8} o (C-9~ 
se puede obtener el valor de la energía libre de Gibbs en el estado 
de referencia restante. 



C-III RELACION DE 4Gºf (µº) CON LA CONSTANTE DE HENRY 

Cuando un sistema de dos fases se encuentra a la misma tempe~ 
ratura (T) y presión (P), la condición de equilibrio se satisface 
cuando el potencial químico de cada especie química es el mismo en 
ambas fases, es decir: 

V - L 
J J µ· - µ· j=l, ... ,c' (C-18) 

donde, de las ecuaciones (17) y (18) resulta: 

V _ oV + µ. - µ. 
J J RT lny.cp.P 

J J 

y de la (21) y (24): 

L º L + µ. = µ. 
J J RT 1 nm ·Y. 

J J 

(C-19) 

j=2, •.. ,c' (C-20) 

igualando estas dos altimas expresiones para cumplir con (C-18) se 
obtiene: 

ol + RT 1 n m.y. = o V + RT l n y ·<P. p 
µ. µ. J J J J J J (C-21) 

y de ahí: 

ol o V y ·<P. p 
µ . - JJ • = RT l n J J 

J J m. Y· J J 
(C-22) 

excluyendo especies iónicas y disolvente (agua), para considerar 
sólo las especies moleculares (NH 3 , H2 S, S0

2
, C0

2
), si la concentra 

ción de estas tiende a cero, se cumplen las siguientes condiciones: 

cuando mj + O 
Y·+ 1 

J 

y. <P. p 
H -lim JJ 

jw - m+O mj 

por tanto, la ecuación (C-22) se convierte en: 

µ~L = µ~v + RT ln H. 
J J JW 

j=2, ... ,c' (C-23) 

j=2, ..• ,c' (C-24) 
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o bien: 

H. 
JW 

[ 1 oL oVJ R'f µJ. - µJ. 
= e j=2, ... ,c' (C-25} 

esto conduce finalmente, a que al tener datos de ambos potenciales 
qufmicos en el estado de referencia, puede obtenerse el valor de la 
constante de Henry para cada componente; o bien, al tener datos de 
dicha constante y de alguno de estos potenciales, se obtiene el va-
lar del otro potencial químico. 
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DETERMINACION DEL RANGa DE LA MATRIZ DE ATOMOS Y EL NUMERO 
DE REACCIONES D~ IONIZACION INDEPENDIENTES 



APENDICE D 

DETERMINACION DEL RANGO DE LA MATRIZ DE ATOMOS Y EL NUMERO DE 
REACCIONES DE IONIZACION INDEPENDIENTES 

Dada la composición inicial del sistema, escogemos las princ! 
pales especies presentes en el sistema al equilibrio, la selección 
es a priori por un razonable análisis de cuales son las probables 
para estar presentes. La selección por supuesto varía con la tempe
ratura, presión y alimentació~ seleccionada. 

Para el sistema amoníaco~agua las especies seleccionadas para 
estar presentes al equilibrio son: 

El número de componentes independientes usualmente· puede ser 
tomado igual al número de elementos químicos diferentes presentes 
en el sistema de reacción. Aunque el número de componentes nunca 
puede ser más grande que el número de elementos químicos, en ocasio 
nes puede ser menor. 
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El criterio analítico general para determinar el número de com 
ponentes independientes, es desarrollado en el siguiente proceso: 

Construir una tabla de doble entrada, colocando en la columna 
cabecera los elementos químicos presentes en el sistema y enlistar 
las diferentes especies en la columna de la derecha. Para el siste
ma amoníaco-agua resulta lo siguiente: 

N o H 
H20 o 1 2 
NH3 1 o 3 

NHt 1 o 4 
OH- o 1 1 

H+ o o 1 
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Las entradas, son los subíndices de cada uno de los elementos 
en las diferentes f6rmulai qufmicas de los constituyentes del sist! 
ma. El número de componentes independientes en el sistema, es igual 
al orden del determinante diferente de cero más grande que pueda 
ser escrito de la tabla. Considerando la tabla como una matriz, el 
número de componentes independientes es igual al rango de esta ma
triz. Obviamente se empezará con determianantes de orden igual al 
número de columnas (elementos químicos), usando el total de columnas 
y un número igual de renglones cualesquiera. 

Para el sistema amoníaco-agua en el cual tenemos cinco espe
cies químicas y tres elementos químicos dif~rentes, partimos de una 
matriz de tres por tres obteniéndose lo siguiente: 

o 1 2 

1 o 3 -1 1 3 + o o 2 -O o 2 -1 = ' -
1 o 4 1 4 1 4 1 3 

por lo tanto, el rango de la r.ia tri z de átomos es igual a tres, esto 
es: 

p = 3 

Ya que el número de especies químicas presentes en el sistema 
amoníaco-agua es igual a cinco y el rango de la matriz de átomos es 
igual a tres, obtenemos que en el sistema debe de haber s6lo dos re 
acciónes de ionización independientes, esto es: 

R = c - P = 5 - 3 = 2 

Las reacciones químicas que se 

NH 3 + H2 0 t NH! + OH 
H

2
0 :t. H+ + OH 

proponen son las siguientes: 

(D-1) 

( 0-2) 

Considerando únicamente lo referente a la fase acuosa, las 
restricciones de balance de masa y electroneutralidad serían las 
siguientes: 
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(D-3) 

= (D-4) 

Si utilizamos las restricciones de balance ae atomo y ecua
ci6n de electrcneutralidad, tendríamos lo siguiente: 

bN 
i f f = nNH 3 = ntrn 3 + nNHt (D-5) 

bo = i 
nH20 = f 

nH20 + f 
nOH (D-6) 

bH 
i i f f f = 3"11H a + 2nH20 = 3nNH a + 20 H20 + 40 rrnt + 

f 
nOH- + f 

nH+ ( D-7) 

f (+l)n~+ f o (+l)nNHt + + (-l)nOH- = (D-8) 

Si consideramos que todas las especies se encuentran en la 
misma solución, es completamente equivalente hablar de molalidad, 
molaridad o nOmero de moles, ya que es un factor lo que hace la di~ 

ferencia entre ellas. Debido a esto la ecuación (D-3) es equivalen
te a la ecuación (D-5). 

Por otro lado, si 1 as ecuaciones ( D- 5) y (D-6) las sustitui-
mos en la ecuación (O- 7)' obtenemos: 

f 3"NH 3 
+ f 3nNHt + f 2nH20 + f 

2noH 
f 

3nNHa + 

f 2nH20 + f 4nNHt + f 
nOH- + f 

nH+ ( D-9) 

esta Gltima ecuación se reduce a: 

= + (D-10) 



la cual es igual a la ecuación (D-8} y es equivalente a la ecuación 
(D-4) por lo mencionado anteriormente. 

De este desarrollo realizado, podemos concluir principalmente 
dos cosas: uno, que la introducción de las restricciones de balance 
de átomos y de electroneutralidad utilizadas en el criterio de mini 
mización de la energía 1 ibre de Gibbs, es equivalente a la introduf 
ción de las restricciones de balance de masa y electroneutral idad ~ 
sadas convencionalmente. Y dos, ~ue para este sistema amoníaco-agua 
hay dependencia lineal entre las restricciones, ya que a partir de 
las restricciones del balance de átomos podemos llegar a la ecua
ción de electroneutralidad. Debido a esto la ecuación de electroneu 
tralidad no es considerada para la solución de este sistema. 
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c• 
c 
c . 

J 
cP 
E 

E. 
f~J 
JL 
f . 
LJ 

f w 
f º w 
F 

Fj 
G 

H 

Hjw 
Hjw(P) 

= 
= 
= 
= 
= 
= 

= 
= 

= 

= 
= 

= 
= 
= 
= 
= 
= 
= 
= 

= 
= 
= 

= 
= 
= 
= 
= 
= 

SIMBOLOGIA 

Actividad del dgua 
Constantes de la ecuación (79) 
Parámetro de Debye-Hückel, ecuación (43) 

Parametro de la ecuación (47) 
NQmero de moles del elemento k 
Parámetro de la ecuación (47) 

Parámetros de la ecuación (48) 
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Segundo coeficiente virial caracterizando la interacción 
entre el par de moléculas 11 j 11 e 11 i 11 

Segundo coeficiente virial 
Segundo cri~ficiente virial reducido (=BP /RT ) c c 
Segundo coeficiente virial caracterizando la interacción 
entre dos moléculas de agua 
Ndmero de especies quYmicas 
Ndmero de especies quYmicas excluyendo iones 
Concentración estequiométrica 
Parámetro de la ecuación (47) 
Capacidad calorYfica 
Ndmero de elementos 
Parámetro de la ecuación (50) 

Fugacidad de la especie 11 j 11 en la fase vapor 
Fugacidad de la especie 11 j 11 en la fase 11quida 
Fugacidad del agua en la fase l Yquida 
Fugacidad del agua en el estado de referencia 
Función objetivo no restringida (ec. 29) 

Parámetro de la ecuación (50) 

Energ1a libre de Gibbs total 
EntalpYa 
Constante de Henry, atm-kg/mol 
Constante de Henry. del soluto molecular 11 j 11 a la p·resión(P 



= Constante de· Henry evaluada a la presi6n de saturación 
= Fu e r za i ó ni ca = tl: Z . m . 

1 l 
= Constante de interacción 
= Constante de disociación de equilibrio 
= Constante de equilibrio 
= Molalidad de la especie 11 j 11

, moles de j/kg de agua 
= Número de moles del elemento 11 k11 en la especie 11 j" 

= Peso molecular del agua, 0.018 kg/mol 
= Número de moles supuestos de la especie j en la fase va 

por 
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n~ = Número de moles supuestos de la especie j en la fase lí 
J 

qui da 
n = Número de moles 
N = Número de moles después de la iteraci6n del método de 

Newton 
N~ = Núemro de moles determinados de la especie j en la fase 

J 

N~ 
J 

p 
c 

p 

Q 

R 

R 

s 
T 

T 
1 

C\'J 

r 
T cw 

vapor 
= Número de moles determinados de la especie j en la fase 

líquida 
= Número de moles totales en la fase vapor 
= Número de moles totales en la fase líquida 
= Presión 
= Presión de saturación del agua a la temperatura del sis 

tema 

= 
= 
= 
= 
= 
= 
= 
= 

= 
= 

Presión crítica 
Presi6n crítica del agua 
Aproximaci6n cuadrática de la energía libre de Gibbs 

o 
Radio de giro, A 
Constante universal de los gases 
Entropía 
Temperatura absoluta 
Temperatura crítica 
Temperatura reducida (Tr = T/Tc) 
Temperatura crítica del agua 



140 

V = Volúmen 
V = Volúmen crítico 

e 
Qw = Volúmen molar parcial del agua 
iJa; = 

J 
Volúmen molar parcial El e 1 so luto molecular a dilución i n 
finita 

y. ,y. = Fracciones mol de las especies moleculares j e i en 1 a 
J l 

fase vapor 
z. = Carga iónica de 1 a especie j 

J 
zw = Constante característica del agua, 0.2338 



13 .. 
(o) 

J l 
o 
6G 

6Gºv 
f 

\) 

11 k' 11 e 
p 

y. 
J 

s .. (1) 
' J l = 

= 
= 
= 

SIMBOLOS GRIEGOS 

Parámetro de interacción binaria 
Límite de tolerancia 
Variación de la energía lire de Gibbs 
Energía libre de formación en el estado gas ideal 
a la presión de una atmósfera y temperatura del 
sistema 

= Energía libre de formación en el estado solución 
ideal hipotética (y*j=l) .• ª molalidad unidad, tem
peratura del sistema y presión de 1 atm 

= Coeficiente de fugacidad de la especie j en la fa 
se vapor 

= Coeficiente de fugacidad del agua en el estado de 
saturación 

= Factor de polaridad 
= Potencial químico de 1 a especie j 

= Potencial químico de 1 a especie j en el estado de 
referencia 

= Potencial químico de 1 agua en 1 a fase líquida 
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= Potencial químico de 1 agua en el estado de ref eren 
cia 

= Coeficiente estequiométrico 
= Multiplicadoi·es de Lagrange 
= Rango de la matriz átomo; densidad del agua líqui 

da a la temperatura del sistema 
= Coeficiente de actividad mol al 



c = 
f = 
i ,j = 
k = 
L = 
r = 
V = 
w = 

i = 
f = 
L = 
V = 
o = 
* = 
s = 
t = 
00 = 

SUB INDICES 

Crítica; número de especies químicas 
Denota formación de las especies a partir de sus elementos 
Especies o componentes 
Número de elemento 
Fase líquida 
Reducida; reacción química 
Fase vapor 
Agua 

,i 

SUPERINDICES 

Inicial 
Final 
Fas e líquida 
Fase vapor 
Estado de referencia 
Convención asimétrica; forma reducida 
Saturación 
Total 
Dilución infinita 
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