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RESUi\IEN 

Se desarrollo un sistema de cálculo basado en un modelo tisico-q111111iL'.ll para 
representar el equilibrio líquido-vapor de Jos sistemas H~S-C02-alcanolami11:1-a':!ua. Las 
alcanolaminas de interés en este trabajo son la monoetanolamina, j\·fEA, Ja dil'1.111<1Ja111i11a, 
DEA, la diglicolamina, DGA, y la metildietanolamina, MDEA. El modelo ¡¡,,¡,.,,_qui111ico 
toma en cuenta el equilibrio químico para determinar Ja distribución de las espcL'i'" en la 1;1se 
líquida y el equilibrio entre fases para determinar las distribución de las especiL·> 1111ilc·rnl;1rcs 
entre las fases liquida y vapor. 

Los coeficientes de actividad de la especies en la fase líquida son n.:prcsc111.id11;; e1111 el 
modelo NRTL-Electrolitos, el cual toma en cuenta los efectos debidos a las inll'l.IL«:io1i.-s o 
füerzas de largo alcance entre iones y las interacciones locales o de cono alcancL" ''"t re ti •das 
las especies. El sistema se considera como una solución de solutos 111,1krnlarcs 
supercríticos y solutos íónicos en una mezcla de dos disolventes, el agua y la akanol:1111ina. 
Los coeficientes de fügacidad de la fase vapor son representados con la ecuaci1.>11 de estado 
de Peng-Robinson-Styjek-Vera. 

Los parámetros ajustables del modelo, i.I!., Jos parámetros de interacción hin.iría de la 
ecuación NRTl-Electrolitos y Jos coeficientes de la ecuación de la constante de L'1p1ilibri11 de 
la reacción de formación del carbamato, se estimaron a panir de datos cxpcri111,·111:dL·s del 
equilibrio líquido-vapor reportados en la literatura para los sistemas hin;11 i1 '' :t):!Ua
alcanolamina y para los sistemas ternarios H~S-alcanolamina-1-120 y C02-alca1wl;1111i11a-l l20. 
Los intervalos de temperatura, concentración de alcanolamina, concentración dl' ga.< úrido y 
presión parcial de las mediciones experimentales del EL V varian, respectivanw11e. de 25 a 
l '.20ºC, de 1.0 a 5.0 N. de O.O a 3.0 moles de gas ácido/mol de amina l!n la fase liquida ~·de 
0.001 a5000kPa. 

Los parámetros del modelo NRTL-Electrolitos se estimaron n1cdiantc la 111i11i111izat:ión 
de la diferencia entre los valores experimental y calculado de Ja presión parcial d,· 1,1s gases 
úcidos o de la presión total. en el caso de los sistemas alcanola111ina-agua, 111ili1.;1ml11 el 
algoritmo de minimización de fünciones no lineales de búsqueda directa denonin;id11 Si111pkx 
( Nelder y i\lead, J 965 ). La desviación promedio entre el valor calculado dL' la p1\·sión 
parcial de los gases ácidos y el valor experimental para los ocho sistl!n1<1s a«11osL1s ele 
alcanolamina y gas ácido estudiados füe de 19 '%. 

Se desarrollo un procedimiento para el cálculo de Ja pres1on de burbuja, l'i cual se 
utilizó para la representación del EL V de las 111ezclas acuosas de aminas y los g:1;;,•;; :1cidu así 
como para la esti111ación del valor de Jos parámetros del modelo NRTL-Ekc:trulitos. La 
distribución de las especies de la fose liquida en el equilibrio se dctern1im) 111l'diantc la 
minimización de Ja energía de Gibbs sujeta a las restricciones del balanl'L' l'lcnwntal 
utilizando el método de Jos 111ultiplicadores de Lagrange, este 1m~todo tiL'111ustró ser 
confiable y eficiente. 
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•r coeficiente de fügacidad de la fase vapor 

•r" coeficiente de fügacidad del disolvente puro a su presión de saturacilin 
y coeficiente de actividad 
K fünción de la temperatura reducida y .el factor acéntrico 
K 0 función del factor acéntrico 
K 1 parámetro de componente puro de la ecuación de estado.PRSV 
A multiplicador de Langrage 
l.. vector de multiplicadores de Lagrange 
~L potencial químico 
v coeficiente estequiométríco - -
p parámetro de máxima apro:-;imación de la ecuación de Pitzer-Debye-1 ltil:kcl 

densidad en mol/cm' 
r parámetro de interacción binaria de la ecuación NRTL-Electrolitos 
w factor acéntrico 

parámetro de tamaJio de paso 
¡; avance de reacción 
'I' AIRT 



Superíndíces 

o estado estándar o de referencia 
* convención de normálización asimétrica 
C/J dilución infinita 
c valor calculado 
ca corto alcance 
e valor experií11ei11ál 
ex propiedad ele exceso 
L propiedad de la tase líquida 
la largo alcance. . 
Is libre de solt1Íó · 
111 número de iteración 
pdh contribución de la ecn:·cte Pitzer~Debye-Hückel a la ecuación NRTL-Ek.:trolitPS 
T transpuesta 
V propiedad de la fase vapor 

Subíndices 

Am amina 
a. a', a" anión 
BORN contribución de la ecuación de Born 
c. e'. c 11 

c 
ca 
cm 
i, j, k 
local 
111 

catión 
propiedad critica 
par iónico 
propiedad crítica de la mezcla 
cualquier especie 
contribución local a la energía libre de Gibbs de exceso 
especies moleculares 
propiedad de mezcla 

noacuoso fracción en solución libre de agua 
NRTL contribución de la teoria de dos líquidos a la ecuación NRTL-Electrolitu,; 
PDH lo.mismo que pdh como superíndice 

s 
T 

propiedad reducida por un valor critico 
propiedad de la mezcla disolvente 
a temperatura especifica 
cantidad total 

w agua 



Capítulo Uno 

Introducción al Tratamiento de Gases Amargos 

Los gases úcidos. principalmente C02 y H:S. son compom:ntes de ,·arias Illl!zclas de 
gas llanrndo amargo como son el gas natural. el gas de refinería y el gas de síntesis. En 
muchos casos estas sustancias tienen que ser removidas antes de que el gas sea 1ransportado 
n vendido. Normalmellle. el J-l:S debe removerse t:asi en su tornlidad dehidn a su lllxicidad y 
corrosividad para evitar el envenenamicn10 del catalizador en prm:esus de relinat:ión y. 
ade111ás. porque Jos productos de la combustión del l-l:S. dioxidn y triiixido de azulh:. son 
contaminantes de la at1m"1sforn. por lo que. Ja milxima concentración de H:S permitida por Ja 
especificación americana para el gas natural entubado es de 4 pp111 en 1·nlu111en ( i\·Jaddox. 
1985 ). Por otra parte. l!i CO: es removido del gas nalural print:ipalmente porque ac1úa rn1110 
dilu~·ente. incrementando !ns costos de transporte y rt:duciendo el ,·alor energl!tico dd gas 
por In que su cnncentraciún en el gas natural dulce 110 debe pasar de I "¡,sin embargo. en Ja 
producción de amoniaco. donde el C'O: es un \"Cllcno para el ca¡¡¡Jizadnr del convertidor. se 
exige una concentraciún 111úxi11rn de 1 O ppm 

Existe una amplia ,w·iedad de procesos para Ja separacicin de Jos gases úcidos de las 
corrientes de gas amargo (conocidos como e11duJz¡1111iento de gas). Los miis ampliamente 
utilizados en Ja industria del gas son los procesos de absorción/agota111iento basados en 
111ezdas acuosas de alcanolaminas que mediante una serie de reacciones qui111icas con los 
gases aciclos incrementan la absorción de éstos en la mezcla acuosa. Estn clase de prucl:sos 
se aplica principalmente para remover la mayor partt: de los gases úcidos presentes en 
crn1ccntraciones notables ( l .ll--10~-'í, mol) reduciendolas a niveles de hasta o.o 1-2 IJ'~-u 1110! 

En la ligura 1 1 se 111ucstra un diagrama de tlujll tipicl1 de la uperación dt: 
absorción/agotamiento para endulzamiento de gas amargo n1ediante soluciones acuosas de 
alcanolaminas. Una corriente de gas amargo que contiene 1-J:S y/o CO:. entre 01ros posibles 
gases úciclos. se introduce en el fondo de un absllrbedor a tra\·es del cual asciendt: ~· se 
mezcla en contracorriente con una solución acuosa de alcanola111ina que elllra pPr el domo 
del absorbedor a aproximada111ente :'OºC La presión en el absorbedor ,·ana dq1.:ndiendo de 
la composición de la corriente de gas que se esil: tratandll La soluciiin acuPsa ahsl>rhe 
selectivamente Jos cu111pone111es ácidos del gas amargo para producir una cunicnte dc gas 
endulzado que sale por el domo del ahsllrhedllr La Sl1iucion de alca110J;1111i11a rica .:11 !.!as 
úcido se bombea desde el li111dn del absnrbednr a 1ra\·és de i111erca111hiadorc., d.: c;ilur tJUe 
elevan su tempera1ura para entrar al agn1ador por el dn11H1 dunde 'L' 111c•zcla en 
contracorriente con \·apur de agua a una t.:111peratura de entre J 1111 1· 1211"(" El , apor 
generado en un ro:he1Yidor proporciona la energ1a necesaria para re\·ertir las reaccillnes e111re 
las alcannlaminas y il1s gases úcidos con el lin de ele\ ar Ja presión parcial de estos últin1us y 
agotarlos de la solución. La solución regenerada se ht1111hea a un intcrca111biadnr donde se 
enfría y entra al absorhedor por el dl1nll1. En esta clase de procesos sun comunes tanto las 
torres e111pacadas co1110 las de platos 



Gas dulce 

Absorbedor 

Gas amargo 

H2S + C02 

Amina rica 
en gas ácido 

H2S + C02 

Agotador 

Vapor 

Figura 1 .. 1 Diagrama de f/ujosimplificado del sistema absorbedor/regenerador 
para el endulzamiento de gas amargo · 

Las a/cano/aminas se caracterizan porque en su estructura molecular estiln ¡m:sentes los 
grupos hidroxilo (-01-1 J y amino (-R,N). Los hidroxilos sirven para reducir la ¡m:siún de 
\·apor e incrementar la solubilidad en el agua mientras que los grupos amino proporcionan la 
alcalinidad necesaria para que los gases ácidos reaccionen con la mo:zc/a an1osa ( Kohl y 
Riesen fe/ d. 1985 ). 

Entre las a/cano/aminas comerciales están la mom1cta110/amina (i\IE.-\). la diglirnlamina 
( DG:\). la dietanolamina (DE:\). la metildietanolan1ina (i\·IDEA). la diisopropannlamina 
( DIP:\J. y la glicol amina (i\IE:\ o DEA mezclada con glicol para endulzar~· seea1· d gas 
simultáneamcntc) 

i\IEA. DEA y DGA reaccionan rápidamcmc con el 1-bS \' cnn d CO:. [srns 
alcanolaminas. al igual qut: otras a/cano/aminas primarias y secundarias. rcaccionan 
directamente con el CO: para formar d carhamatu de la alcanula111ina corrcspundiL'lllt: 
Estos diso/\·cntes son utilizados en aplicaciones donde se necesita eliminar la mayor partt: de 
H:S y CO: de la corriente de gas amargo para obtenl!r bajas conee111racioncs de gas.:s ¡!(;idos 
(menor de ~ ppm en rnlun1cn de 1-/:S La \!DE:\ n:aceinna rápidanwnte wn el H:S pero. 
debido a que es una alca1wla111ina terciaria y no puede n.:accionar directamente con el Cfh 
su capacidad para absorber este compuesto es 111u\· limitada por lo qut: st: t:111plca en la 
separacion sclcct i\ a del H:S ( Kl>hl \' Riescnfcld. 1 'l~ :') Recientes in\·estigaciones 



(Chakravarty et al .. 1985; Katti y Wolcott, 1987) sugieren que una pequeña cantidad de 
alguna alcanolamina primaria o secundaria como la i'\IEr\ o la DEA mezclada con 1<1 \IDEA 
puede aumentar substancialmente la capacidad de la mezcla para absorber el CO: sin 
incrementar demasiado los requerimientos de energia en el agotador. 

El diseño y anúlisis de sistemas de absorción/agotamiento para el tratamiento de gas 
amargo. mediante d método trndicional de etapas en equilibrio. requiere el com1..:imiento del 
comportamiento del equilibrio liquido-vapor (EL V) del sistema agua-ah:anolamina-gas 
ú..:ido. Conociendo la solubilidad al equilibrio del gas ácido en la sL>luci<ln a..:uosa de 
alcanolaminas (i.l' .. la capacidad máxima de absorción de la solución acuosa rnn respecto 
del gas ácido). se puede l!Stimar la cantidad de solución necesaria para tratar un gas a111argo 
dado. 

Se encuentra rl!portada en la literatura una gran cantidad de medkiones experinwntalcs 
del EL V de las mezclas acuosas de gas úcido y akanolaminas. Sin l!mbargo. la mayoria de 
estas mediciom:s corres1mndcn a altas pn:siones parciales del gas acido y son pucas lils que 
consideran la n:giún de baja presión parcial. que cs. probablementc. la regilin de 111ayor 
intcres ya quc en este dominio se encuentran los limites dc pureza requeridos para el gas 
dulce. Ésto hace indispensable para el ingeniero de procesos cuntar cun un modelo 
termodinámico riguroso y conliable que le permita la interpolación y la extrapolación dc los 
datos de equilibrio disponibles. Además. la disponibilidad de un modelo de este tipo pennite 
reducir el esfuerzo cxpcrimental requerido para caracterizar el EL V tic sistcnias para lo 
cuales no se tienen datos experimentales. Esto es particularmente importante en los casos 
donde se mezclan dos alcanolaminas o se utilizan otros tipos de disolventes. 

El objetivo de estc trabajo es desarrollar un sis1e111a de cálculo robusto. riguroso ~· 

conliablc para la predicción del co111portamiento del EL V de las mezclas acuosas de gas 
;ú:ido-alcanolaminas para co11tribuir a mejorar el diseño de unidatb; de emlulza1nicnto de 
gas natural. apoyar la optimización y anúlisis de la operación de las unidades existentes y 
auxiliar en la i1westigaci,)11 y desarrollo de nue\·as mezclas disol\'en1es que mejoren de 
alguna ti.mna los métodos de endulzamiento actualmente utilizados Otro de sus objetiH1s es 
contar con un sistema que permita calcular la distribución en el equilibrio de espe..:ies 
moleculares y iónicas en foses líquidas altamente no ideales donde ademús tengan lugar 
reacciones quimicas al equilibrio . 

..\ partir de los datos de EL V reportados en la literatura se estimaron los parúmetros 
ajustables de la ecuación NRTL-Electrolitos para las soluciones acuosa> de gas úcido con las 
alcanolaminas \IEA DEA. \IDEA. DGA ~· \IDEA-\IEA 

·' 



Capítulo Dos 

Generalidades del sistema H20-Alcanolaminas-H2S-C02 

Tanto las alcanolaminas como los gases ácidos son electrolitos débiles. de manera que 
ambas sustancias se disocian parcialmente en la fase acuosa formando una lllL'zda compleja 
de disolventes parcial o moderadamente volútilcs (alcanolaminas ,. agua). de solutos 
moleculares mu~' volátiles (1-l:S y C01) y de especies iónicas no \'lllútilcs. Una representación 
de este sistema se puede observar en la figura 2.1 ( Edwards <'/ al. i 'J78 ). J::n un sistema 
cerrado. a temperatura~' presión constantes, el equilibrio tisico gobierna la distribu..:iun de las 
especies moleculares y electrolíticas entre las fases liquida y vapor (lkchas verticales). En la 
fase líquida se llevan a cabo las reacciones al equilibrio entre los gases úcidos y las 
alcanolaminas que dan nrigen a las especies iónicas (!lechas horizontales). De la misma ligurn 
se puede deducir que en este sistema el equilibrio lisi..:o ~· el cquilibrit> químico estún 
acoplados entre si. Esto significa que el grado de disociación de los L'lectrolitos en la fose 
liquida influye en la presión parcial de los gases a..:idus en la fose \·apor ~- ,·ice\·ersa. En 
consecuencia. la predicción del equilibrio en el sistema agua-akanulan1inas-gas úcido requiere 
que los equilibrios lisicu y químico sean tratados rigurosamente desde el punto de vista 
tennoclinámico. 

T 

Vapor 

H20 Electrolitos moleculares 

H2ü Electiolitos moleculares 
~ 
~ . Salutes iónicos 

Líquido 

Figura 2.1 Equilibrio físico y químico de una solución acuosa de electrolitos débiles 
en un sistema cerrado. · 

F/il 1 '~\ 
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El H2S, el C02 y las alcanolaminas son electrolitos débiles que se ionizan Ll disodan 
parcialmente en la solución acuosa mediante un mecanismo amoniguado (buffer) úcido-base 
que puede describirse de la siguiente manera: 

2 l-120 <-> J-1.10+ + OH- (2a) 

l-!20 + l-12S <-> l-1.10+ + HS- {2b) 

1-120 + 1-1s- <-> 1-1.io+ + s= (2c) 

2 l-120 + C02 <-> H.io+ + HCOJ~ (2d) 

l-bO + HC0.1- <-> 1-1.10+ + co.1= (2e) 

l-120 + AivllNAJ-J+ <-> H.10+ + AJ\llNA (21) 

Las reacciones (2a). (2b), {2c). {2e) y (21) son reacciones de transferencia de protón. 
Estas reacciones son muy nipidas y comúnmente se suponen instantúneas con respecto a la 
transforencia de 111asa. Por otra parte, la reacción (2d) que representa tadisrn.:iación del C02 
sigue uno de dos mecanismos alternativos (Astarita r!/ al .. J9SJ). El primero es un 
mecanismo de dos pasos: el C02 reacciona con el agua formando acido carbonico (J-bC0.1). 
ésta es una reacción lenta. a su vez. el acido carbonico se disocia en bicarbonato donando un 
protón al agua. ésta es una reacción rápida. El segundo mecanismo consiste en la reacción 
directa del ion hidroxilo OH- con el C02 para formar el ion bicarbonato; este mecanismo se 
cree predomina cuando el pl-l es mayor de S ( Astarita i!I al .. t 983 ). Debido a que ambos 
mecanismos son lentos. la reacción (2d) no es tan rapida como las reacciones de donación 
de protón. 

Aciemas de las reacciones acido-base. et C02 puede reaccionar directa111ente con las 
alcanola111inas primarias y secundarias para for111ar d carba111ato estable de la alcanolamina 
correspondiente. Caplow ( t 968) propuso un mecanismo de dos pasos para esta rei1cCión 
{AivllNA = RR'NH): 

C02 + RR'NH <-> RR'NH+coo-
RR'NH+coo- + RR'Nl-1 <-> RR'NCOQ- + RR'N!-12+ (2g) 

En este trabnjo se incluye como reacción independiente la convers1011 reversible del 
carbamato a bicarbonato en lugar de la formación direcrn del carbamato. Esta n:acción 
resulta de ta adecuada combinación de las rencciom:s (1e). (21) y (2g): 

RR'NCoo- +¡;,o<-> RR'Nl-1 + HCO.i- (2h) 



En las alcanolaminas terciarias el grupo amino no tiene átomo de hidrógeno por lo cual 
no pueden reaccionar dire..:tamente con el C02 para formar el carbamatu sin embargo. estas 
alcanolaminas reaccionan con el C02 atreves de alguno de los mecanismos descritos para la 
reacción (2d) lo cual provoca c¡ue la absorción del C02 en soluciom:s de ah:anola111inas 
terciarias sea particularmente lenta respecto a la absorción del H1S. 

El agua es tanto una base débil como un ácido débil. Cuando un úcido d~bil co1110 el 
H2S está presente en el agua. ésta actüa co1110 una base débil aceptando un protón donado 
por el ácido y formando el ión hidronio; sin embargo, la constante de equilibrio parn esta 
reacción es muy pequeiia por lo que el avance de la disociación del úcido se aprecia 
únicamente cuarido el soluto t:!Stá presente en gnindes concentraciom:s. En este caso. la 
mayor parte del soluto se encuentra diluido en for111a molecular y solo una pequeiia fracción 
en forma ionizada. Cuando se trata de disolver una base débil en agua el ion hidronio actúa 
ahora como un úcido débil donando su protón a la base. Co1110 en d caso anterior. la 
constante de equilibrio de t:!sta reacción es muy pequeria y la disociación de la base sólo es 
apreciable a grandes concentraciones de la base débil. 

Cuando se tiene una mezcla acuosa de úcidos y bases débiles. por ejernplo H2S y una 
alcanolamirrn. la extensión de las respectivas reacciones de disociación aumema 
considerablemente con respecto a lo que sucede en el caso donde el agua es el único 
disolvente. Esto puede explicarse a partir del principio de acción ele masas. Considérese, por 
ejc111plo. la solución acuosa de iVIEA y H:S. Las principales reacciones. de 
disociación/protonación incluyen: 

Kw 2 J-120 <-> H.10+ + OH- (2a) 

KH2S H20 + 1-l:S <-> H.io+ + 1-1s- (2b) 

KivlEA H.10+ + ivlEA <-> J-bO + i\:IEAH+ (2h) 

La reacción (2a) representa una restricción sobre la cantidad ele ion hidronio presente en 
la solución en equilibrio debido a que la Kw es mucho menor que la unidad. Sin e111bargo. 
cuando el ácido débil 1-l!S y la base débil i\ 1 EA están presentes si111ultúnearrn:nte en la 
solución. el ion hidronio producido por la disociación del 1-l!S. reacción (2b), se consume en 
la protonación de la MEA. reacción (2h). De esta 111anera el avance de la reacción de 
disociación del ácido débil en agua aumenta considerablemente en presencia de la base débil, 
lo mismo que la concentración de electrolitos débiles en su forma iónica. 

El aumento en la concentración de las for111as iónicas reduce la concentración en la fase 
liquida de los electrolitos débiles disueltos en forrna molecular y dado que éstos estún 
i111plicados en el equilibrio liquido-vapor. la reducción de su concentración en la fose liquida 
provoca una notable disminución ele sus presiones parciales en la fase vapor y. por lo tanto, 
un aumento en la solubilidad del gas ácido en la solución liquida. 

'.• 
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Capitulo Tres 

Modelización Termodinámica: Antecedentes 

Se dispone de dos aproximaciones para la modelación de los sistemas acuosos gas 
úcido-aminas. los modelos de equilibrio y los modelos de transferern.:i¡¡ de masa. Esta liltima 
clase de modelos esta füera del alcance de este trabajo pero, algunas n:lcn.:nt.:ias al respecto 
son los trabajos de Danckwerts ( 1970) y Glasscock ( 1990). 

El uso de modelos de equilibrio ha sido hasta el momento la tecnil:a mús utilizada para 
correlacionar y predecir la presión parcial de los gases ácidos en soluciones m:uosas de 
alcanolaminas. Búsit.:ame111e. la técnica requiere postular un conjunto de reacciones que 
satisfogan la estequeometria y combinar las constantes de pseudo equilibrio o de equilibrio 
de dichas reacciones con h1s restricciones termodinámicas necesarias para rnnforrnar un 
modelo que permita correlacionar los datos experimentales del EL V. At\\'ond L'/ al. ( 1957) 
desarrollaron un método usando el coeficiente iónit.:o medio. Estos autores t.:onsideraron que 
los coeficientes dc acti\'idad de todas las especies iónirns t!ran iguales y aplic<rrun csta idea al 
1-1,s en soluciones acuosas dc alcanolaminas. Desafortunadamente. la suposición de igualdad 
de los coeficientes de actividad de los iones sólo se aplica a soluciones con bajas llrerzas 
i<1nicas, lo cual no es el caso en la mayoria de los sistemas acuosos gas ácido-<rmina que se 
encuentran en los procesos industriales. 

Klyarner et al. ( 1973) generalizaron el modelo de Atwood L'I lll. para aplicarlo a 
soluciones 1-bS-CQ,-alcanolamina-agua. En forma similar, estos autores utilizaron las 
reacciones (2a)-(2e) mientras que para la protonación de la amina, repnnararon la siguicntc 
reacción: 

Ai\llNA + 1-1,Q <-> AMINA1-1+ + Ol-1- (Ja) 

y para la formación delearbamato utilizaron la siguiente reacción 

C02 + 2 RR'Nl-1 <-> RR'NHCOO- + RR'Nl-'2+ (3b) 

Las constantes de equilibrio para las siete reacciones en combinación con d balance de 
cargas (electroneutralidad). el balance de moles y la ley de Henry para rclacionar las moles 
de 1-bS y C02 en las foses liquida y \'apor forrnan el conjunto de ecuaciones que describen 
el sistema. Para resoh'er cstc sistema de ccuaciones se necesita conocer el 1·alur de las 
constantes de cquilibrio. de las constantes de 1-lenr~' así corno del coeliciente de acth·idad 
iónico promedio (el cual depende de la concentración de los iones) ~' el cociente del 
coeficiente de actividad de la amina no disociada entre la actividad del agua. Klyrner L'/ al. 
estudiaron soluciones acuosas de MEA tornando las constantes de equilibrio de la literatura ,,. 
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y usando el coelicienle de actividad iónico promedio así como el cm:ien1t.: cid cul!ficien1e de 
actividad de la amina no disociada entre la actividad del agua reportados por Alwoud <'/u/. 
Posteriormente, Lee t'I al. ( i 976a,b) compararon este modelo con sus resultados 
experi111en1ales y concluyeron que el modelo de Klyamer e/ u/. no es capaz de rcpresentúlos 
dentro de la precisión de sus datos en el intervalo co111ple10 de condiciones de temperatura y 
concentración del gas ácido. 

Danckwerts y i\lcNeil ( 1967) desarrollaron un modelo para el sislema de C02 en 
soluciones acuosas de alcanola111inas. SU conjunto de reacciones esla fbrinado por las 
re.acciones (2a). (2d), (2e), (211) y la siguiente reacción 

C02 + RR'NH <-> RR'NCOO.~ + Ht (Je) 

Estos autores u1ilizaron constitilles de pseudo equilibrio corregidas tomando en cuenta 
el ctecto de la tilerza iónica. la ley de Henr)i, un balance de cargas y un balance de moles. 
Sin embargo. al aplicarestemodelo en la Íiredicción de presiones parciales en el equilibrio se 
(lbscrvaron desviaciones importantes respeclo a los datos experimentales (Kenl y Eisenberg, 
1976). . .. • ... 

Kenl y Eisenberg (1976). moditicaron el trabajo de Dankwcrts !' McNeil y propusieron 
un conjunto de reacciones formado por (2a) a (21) y (2h)y la ley de Henry para el 1-bS y el 
C02 en la siguiente fonna: · 

PH 2S = 1-l~bS [H2S] 
Pco2 = Hco2 [C02J 

Kent y Eisenberg loman de la literatura los valores de las constantes de equilibrio para 
las reacciones (2a) a (2e) mientras que las constantes de pseudo equilibrio de las n:acciones 
(21) y (2h) fi.1eron obtenidas correlacionando los datos de EL V de los siste111as COH1111ina
agua y H2S-a111ina-agua. Estos autores extendieron el 111odelo para predecir sis1c111as H;S
C02-a111inas-agua. Co111paraciones con datos expcri111entales de estos sis1e111as indican que 
las predicciones de su modelo son razonable111cn1c buenas (7 % de dcs\·iaciún promedio 
emre la presión calculada y la presión experimental del 1-bS y 20 % en la presiún p¡¡racial del 
CO! según Kent y Eisenberg ( 1976)). Lee<'/ u/. ( 1976a, 1-l;S a.b) encontraron desviaciones 
respecto a sus resultados experimentales sobre lodo en la región de altas presiones parciales 
de gas ilcido (en algunos casos de hasta el 100 %). lo que sugiere la necesidad de aplicar la 
ley de Henry utilizando ll1gacidades. Comparaciones entre los modelos de Kl!·amer el u/. y 
de Kent y Eiscnberg ( J\iasir y 1\la1her. 1977) muestran que ambos 111ewdos subes1i111an la 
presión pardal del H:S. 111ien1ras que la mejores predicciones se logran para el CO: en 
solución acuosa de .\!EA. En la región de baja presión parcial el 111odelo dt: Kenl y 
Eiscnberg reproduce i1ccp1ablcmente los resultados i:xperimentales (lsaacs L'/ <1/. 1980). 
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Deshmukh y i\father ( 198 1) propusieron un 111odelo basado en las reacciones i 2a)-( 2e) y 
( 3a)-(3b). Para el EL\' de los gases ácidos emplearon el cm:liciente de !l1gacidad 
calculándolo con la ecuación de estado de l'eng-Robinson y la ley tk H<.:nry Para <.:I agua en 
la fase vapor también calcularon el coeficiente de fugacidad y fijaron en uno el valor de su 
coeficiente de acti\·idad para la fase liquida. Para la representación de los coelkientes de 
actividad de las denuis especies utilizaron Ja ecuación de Debye-Hl1ckcl extendida pnr 
Guggenheim y reportada por Edwards !!/ <1!. ( 1975 ). Los parámetros de interacción binaria 
del modelo flteron ajustados a partir de datos de EL V de los sistemas ternarios C'O>ME:\
agua y I-l:S-i\H':.-\-agw1. Ta111bién ajustaron las constantes de equilibrio de las rem:ciones 
(Ja) y (3b). Se conoce que la ecuación de Guggenheim repres<.:nta con exactitud el 
coeticiente de acti\·idad sólo hasta valores de fuerza iónica de O 1 n101/kg. sin <.:n1bargo. 
Desh111ukh y 1\lather n:presentaron adecuadamente Jos datos experim<.:nt;iles d<.!I EL\' de 
siste111as MEA-gas <icido-agua con füerzas iónicas de 5.0 rnol/kg o nmyorcs en el int<.:rvalo 
de te111peratura de 2:'i- l 20ºC. Es probable que el ajuste de las constantes ck equilibrio de la 
formación del carbamato (.lb) y la protonación de la amina {Ja) co111pcnsen las limitaciones 
de la ecuación del coeficiente de actividad. 

Dingman i:t <1/. ( 1 CJ8~) desarrolló un modelo de EL V para el sistema H:S-CO:-DGA
H:O. La estrnctura de este modelo es equivalente a la del modelo presentado por Edwards 
el <1/. ( 1975) para electwlitus debiles. Los coeficientes de actividad ti1eron desarrnlladt>s a 
partir de una combinaciún de la teoría NRTL (Renon ~· Prausnitz. l lJú8 ). la correlación de 
Bro111Jey ( 1972). el mt.!1ndo de i\leissner et al. y la teoría de Born. El problema d<.: estl! 
modelo es que los coeficientes de actvidad resultantes son t<.:1nudinúmicamente 
inconsistentes de acuerdo a la ecuación de Gibbs-Duhem. 

El modelo 111ús reciente es el presentado por Austgen ( 1988) d cual es un modelo 
lisico-quimico riguroso donde la composición de la fase liquida en el equilibrio se calcula 
mediante la minimización de la energia de Gibbs. los coeficientes de acti1·idad para la fase 
liquida se estiman con la ecuación NRTL-Electrolitos de Ch en ( 1982) que 1on1<1 en cuenta la 
interacciones binarias ck corto alcance entre todas las <.:species asi CtlllH> las i111<.:rnccinnes de 
largo alcance entre las especies iónicas y para el cillculo del coeficiente de ll1gai.:idad utiliza 
la ecuación de Redlich-Kwong-Soave. Este modelo. según sus autores. presenta 
desviaciones promedio de 15 % y permite analizar cualitativamentl! el crnnportamientu de la 
composición de la fase liquida y de la fase vapor ailte \·ariaciones de la temperatura y la 
rnnccnrración. Todos los modelos propuestos para representar el EL\' de cualquier tipo de 
mezcla están apoyados en un conjunto de mediciones experiml!rltalcs del <.:c¡uilihrio <.:ntn: 
foses del sistema que se desea modelar. entre más grande~· consistente sea l.!Stt: conjunto de 
datos mayor serú la calidad de los parámetros del modelo estimados a partir de Ja 
cl1rrelación los rl.!sultadns experimentales y mits fúcil ser<i detectar los puntos debil<.:s o 
inconsistentes del pn1piu modelo. En la tabla 3.1 se presenta la re,·isilin de las tlientes de 
datos experimentales dl:'I EL V de mezclas acuosas d<.: alcanolaminas ,. \!ases acidos. Estas 
referencias constituyen el conjunto de mediciones exp<.:rimentales di:I l~L-\' que se utilizó en 
la estimación de los parim1etrns del modelo NRTL-Ele..:trolitos 1m:s<.:ntado <.:n este trabajo. 

l) i; r 
· •.. ' 1_. 



Tabla 3.1 Referencias bibliográficas de datos experimentales del ELV de inezclas 
acuosas de alcanolaminas y gases ácidos. 

Fuente Gas Cune. de amina TClllfl. Prcsi1'111 
kmnl/nr1 "C kl'a 

;\JEA 
Bhairi e f•Jx.¡> COo 2.5 25-Xll 5.(1ll-(171Jll,ll 

l·bS 25 (1.(1 l-I .1 1J2.ll 
lsaacs el al. l f'JXll) COo 2.5 XII. fllll ll.llll'J-1.7511 

COo+HoS -· fllll 
Lawson y Garsl l l 'J7í>) HoS 15.2 1!~ •. .111.11 1X1lllí1Sil .¡11-1.¡11 11,llll2-.1X2f1.ll 

COo 1J.Xí1-27Xí1A 

COo+HoS 25-1211 
Lec<"/ uf. ( J •J7.¡ l HoS 2.5. 5.11 .¡11. 11111 2.117-.J.J 7X.5 

COo -111. 11111 11. 711-í1X1Jll.ll 
Lec<"/ uf ( 11!751 HoS 5.11 .Jll. 11111 11.711-351.J.ll 

COo 5.11 11.711-5581.ll 
HoS+COo 

Lec et al. l 1 •nr,:11 COo 1.11. 2.5 .. l._75. 5_.11 25-1211 11.211-(J(,J(,,ll 
Lec<'/ uf. ( l 97íib) HoS - 2 . .5. 5.11 2:i-1211 11.15-2.117.11 
Li y Shcn ( l 1J1J2) COo :w 'X1 111:lsa .Jll-11111 1.11-1111111.1111 
"-luhlbaucr )' COo 2.5 2.5. 11111 11.J:U-J.¡.¡_11 
"-lo11agha11 ( l 1157) HoS ll. f 1.1-1111.11 

COo-i-HoS 
Na1h y Bcndcr ( l 1JX.1) MEA 11,11-11111,11 'Y,; nial í1ll. 7X Ull-.J.1.7-111 
Touhara <'/al l l 'IX2) MEA 11.11-11111.11 •y,, mol 15. 35 11,11<1.5-S.<12.1 

l>EA 
.·\t11ood <"/uf. ( l1J57) HoS . 1 o. 25. 50 %,masa 27~(,ll 11,11115-11111.11 
Bhairi e f9x.¡¡ COo 11.5 .. 2.11 25 ll.51JX-21112.11 
Hoy Egurcn ( l 'JXX) COo 20. 511'Y.1111i1S:l 25-1211 ll.lllJ:;-21-15.11 

HoS+COo 3 :( 511 'X, m;'1sa .¡11-75 11,11115-l lí»J.ll 
Kcnnard y Mciscn ( f •JX-l) COo l.11. 2.11 .. l.11 11111-1115 711.11--1111111,llll 
Lal <"/al. ( l1JX5) COo 2.11 .JÍI. 11111 11.1111.1-<1.511 

HoS ll.lllJ.l-(1.511 

H:S+CO: 
L111so11yGarslll1J7í>) COo 25. 511 1 ~"i1111asa :;x-1211 ll.,,211-~2h(1,fl 

HoS .lX'l 511 11.1111-l-.1Xllll.ll 
Lec <'I al. ( l '!72) COo 11.5. 2.0 . .1.5. 5.11 25-1211 11.11.111-571111.11 
Lec <"l 11/. ( l 97.1al H:S 2.5 . .1.5 25-1211 11.11711-2 f fll.11 
Lec e/ al. ( l 1J7Jb) HoS o.5. 5.o 25-1211 11.11711-f Xllll.ll 
Lec <"/ ni. ( l '!7-la) 1-loS+COo 2.11 . .1.5 511. 11111 ll.11711-5Xllll.11 
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Tabla .1.1 (Co11ti1111111:ió11) 

Fucnle Gas Cune. de amina Tcmp. Prl'sif111 
km111/1u-1 "C Úl>a 

i'llDEA 
Bhairi ( l 9X4 l CO: 1.11. 2.11 25-11 (1 1J.7X-f12IJ 1.11 

H:S l,ll. 1.75 25-1 Ir. IJ.iX-f1211 f .tl 
Hoy Eg11rc11 ( l 1JXX) CO: 2J 1.Vi1. 4 tJ •x. 111as;1 411. 11111 (l.fl2J-h:l:!J.ú(1 

H:S+COi 
)011 et al. ( f <JX2) H:S 1.11. 2.11. 4:2x 411-1211 ll.llll l-C1(1llll.ll 

CO: 11.1111 l -(1(,1111.11 
1011 "'al. ( 199.la) H:S .l.114.·4 . .1X 411. ·11111 ll.llllf-.11."\.1111 

CO: ll.11114-2.1f,.llll 
)011 !'I al. ( l'J'J.1fl) H:S .1.114 411 .. l 1111 11.1111(1-lllf.llll 

CO: 11.110(1-lll 1.1111 
Li y Shc11 l l 1J1J."\ l 1-l!S 11.51. 1.54. 2.57 41Í-l 1111 1.111111-4511.1111 
.'\11 <'/al. ( l 1J1J 1) i\-IDEA H f-.70 '!11 lll:ISH 55-lllX 1.1.1111-1111 . .111 

DGA 
Bh11in ( l1JX4) CO: 20 1%-(10 1V.1 111i.1Sil 15-(111 7.11-(1521.1111 

H:S 411~Xll 11.11-17<•2.ll 
Di 11g1111111 et al. ( 1 'JX:l). CO: 6ll 'Xi'!11:isa - -511: 11111 11.11112-1xr1.11 

·. H:S 11.11111-214.11 
H:S+CO: 

i\l;1rlÍll <"I al. ( l'J7X¡ CO: r,o 1X1 111:1sa .ill,(1111 5.<11111-5'JXll.ll 
H:S 2.51111-IX'Jll.ll 
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Capítulo Cuatro 

Bases Termodinámicas para el Modelamiento del E LV 

En este capítulo se introducen los conceptos termodinámicos aplicados en este trabajo 
para el modelamiento del equilibrio liquido~\·apor de los sis.temas 'H2S-C02-alcanol_a111i1rns
H20. Se presenta una breve revisión de las 'relaciones entre potendal quimil:n. fügacidad, 
coeficientes de actividad, funciones de energía de Gibbs de exceso y el concepto de estado 
de referencia. 

·U Condiciones del Equilibrio 

Considérese un sistema cerrado formado de dos o más fases. Cada fase l!s tratada como 
un sistema abierto dentro de un gran sistema cerrado donde existen intercambios de masa y 
calor entre las diferentes fases. En el equilibrio. la temperatura y la presión son uniformes 
mientras que el potencial químico de cada especie tiene el mismo valor en todas las fases 
donde dicha especie esté presente. Estas condiciones del equilibrio de foses para un sistema 
heterogéneo cerrado pueden expresarse de la siguiente forma 

TI= T 2 = ... = Tll 
p1 = p2 = ... = pn 

p 1 i = p 2¡ = ... = p '\ i = 1, 2.- .... m (4.1) 

donde n es el número de fases y m es el número de especies presentes en el sistema cerrado. 
El potencial químico, ~li, está definido por la relación 

P; =[~G) 
l-11¡ T. f'.11,., 

(4.2) 

donde Ges la energía total de Gibbs del sistema abierto (fase) y ni es el número dl! 111oll!s dd 
componente i. 

4. l. 1 Aplic11cirí11 del Equilibrio de Fases a los Si.~tema.\' con Electrolito.\· 

En un sistema cerrado líquido-vapor que contiene electrolitos y no electrnlitos, las 
especies electrolíticas en la fase líquida se disocian parcial o totalmente para formar especies 
iónícas. Sin embargo. a menos que la temperatura del sistema sea muy alta. se puede 
despreciar la disociación de los electrolítos en la fase vapor. Por lo tanto. para dett:rmínar la 
distribución de los componentes entre las fases líquida y vapor. sólo se considera a las 
especies neutras ya que los iones están presentes únicamente en la fase liquida. El equilibrio 
químico gobierna la distribución de los dectrolitos en la fase liquida entre sus formas iónica 
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y molecular. siendo la forma molecular de los electrolitos la que participa en el EL V. 
Ademas. la presencia de los iones en la fase liquida resulta en un comportamiento 
termodinámico altamente no ideal que se manifiesta en los coeficientes de acti\'idad que se 
alejan significativamente de la unidad. 

4. 1.2 E.\11resití11 Alterna para el Equilibrio entre Fase.~ 

El potencial quimico es una variable termodinámica dificil de aplicar pract1eamente 
debido. en pa11e. a que sólo se pueden calcular sus valores relativos. Ademús. cuando la 
fracción molar tiende a cero. el potencial quimico tiende a menos infinito. Para evitar estas 
dificultades Lewis (Lewis y Randall. J 961) definió una nueva variable termodinúmica 
llamada fügacidad l]. la cual está relacionada al potencial químico en la siguiente forma 

(-U) 

donde ~ti' y f¡'' son valores arbitrarios pero no independientes del potencial químico y la 

fugacidad del componenJe i para algún estado de referencia elegido; !; es el valor de la 
fügacidad del componente i en la mezcla. La diferencia entre los potenciales químicos. 

~t; - ~ti'. representa el cambio isotérmico entre un estado de referencia arbitrario y el estado 

actual para cualquier componente del sistema. El cociente, f; / f;" se define como la actividad 
de la especie i, a¡. Lewis demostró que a partir de las ecuaciones ( 4. 1) y ( 4.3) se puede 
obtener una forma más conveniente de expresar el equilibrio entre fases a temperatura y 
presión constantes 

f 1 _ t•2 _ _ [·n 
i - i - ... - i i = 1.2 ..... m (4.4) 

para todas las especies del sistema. Aunque la ecuación ( 4.4) ha sido amplialllente aplicada a 
los cálculos del equilibrio entre fases. el concepto de potencial quimico contin[1a siendo 
utilizado, especialmente en lo relacionado con sistemas quimicalllente reacti\'l1s. incluyendo 
los sistemas electroliticos. Debido a su relación con la energia de Gibbs. el potencial quimico 
es la variable tennodinámica aplicada en la determinación de la distribución de las especies 
en el equilibrio de sistemas reactivos a temperatura y presión constantes (Gautalll y Seider. 
l 979a,b; Smith y l\'1issen. J 982). 
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.t.2 Expresiones para el Potencial Químico 

./.2.1 So/11cio11es ltfeales, So/11c:io11es No /tleales y Coe.fic:ie11te tfe Ac:tfritfatf 

Una solución ideal es aquella en la que el potencial quí1~ico de cad<I especie es función 
lineal del logaritmo de su fracción molar, es decir, que una solución es ideal si para cada uno 
de sus componentes se 111antiene la siguiente relación · · 

fl; = fti' + RTln x; (-1.5) 

donde ft;' depende sólo de la te111peratura y la presión. Las leyes de Raoult y de Henry se 
pueden derivar de las ecuaciones (4:3) y (4.5) suponiendo que' la fase vapor se cu111porta 
como un gas ideal. En las soluciones reales, el potenéial quín1ico llo es una función lineal del 
logaritmo de la fracción molar por lo que es necesario introducir una nueva variable 
termodinámica, el coeliciente de actividad Yi· que se define en la siguiente expresión 

fl; = ftj' + RTln X¡/¡ (4.6) 

donde ·n es función de la te111peratura. la presión y la co111posición de la solución. 
Comparando las ecuaciones (4.3) y (4:6) se observa que · 

(4.7) 

La definición del coeficiente de actividad a partir de la ecuación (4.7) es incompleta si no se 

especifica el estado de referencia y a partir de éste; el ,;al.ar de ftj' . Ademas, deben delinirse 
las condiciones de Íemperatura, presion y c;n;posición á las cuales Yi es igual a la unidad. 

Entonces fLi' es el pote;1cial qtiímico d~I componente i a las condiciones en que Yi es, por 
convención, igual a la unidad. 

Para especificar las condiciones a las cuales el coeficiente de actividad del cu111ponente i 
es igual a la unidad se acostumbra adoptar alguna convención. En este trabajo la convención 
adoptada se basada en que en una solución real el componente i se co111porta ideal111cnte 
cuando su fracción molar tiende a uno (ley de Raoult), si el componente es un solvente. o 
cuando ésta se aproxi111a a cero (ley de Henry), si se trata de un soluto. El proceso de 
identificar los estados de referencia en los cuales el coeficiente de actividad de todas las 
especies en una solución es la unidad se conoce como nor111alización. 
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.t.3 Convención para el Estado de Referencia 

La convención aplicada a los solutos conduce a la ley de Henry y comúnmt:nte se. utiliza 
cuando algunos de los componentes de la solución son sólidos o gases a la temperatura y 
presión del sistema. Para soluciones de gases esta convención se adopta cuando la 
temperatura del sistema se aproxima o excede la temperatura critica de uno o 111ús de los 
componentes gaseosos de la solución pero está por debajo de la temperatura critica del 
disolvente. 

El estado de referencia para el disolvente es diferente del estado de referencia para los 
solutos. Para el disolvente el estado de referencia es el estado de disolvente puro a la 
temperatura del sistema y una presión arbitraria, comúnmente la presión del sistema u la 
presión de vapor del disolvente puro. El estado de referencia para los solutos es el estado 
hipotético del soluto puro estimado a partir la extrapolación del valor de su potencial 
químico desde la región de dilución infinita hasta la región de soluto puro a la temperatura 
de la solución y la presión de referencia. Esta convención conduce a las siguientes 
e:-;presiones para el potencial qui mico y el coeficiente de actividad en una mezcla binaria 

~L, == ~L~ + RTln x,y, 

~L¡ = pj' + RTln X;Y; 

y, ~ 1 cuando x, ~ 1 

y; -> 1 cuando x ¡ -> O 

(4.S) 

(-1.9) 

donde los subindices s e. se refieren al disolvente y al solillo, respectivamente. El 
superindice, *,se utiliza p¡ira indicar que el coeficiente d~ actividad del soluto i scaproxima 
a cero cuando su fracción molar tier1de a uno. 

Los coeficientes de actividad del disolvente y los solutos no estitn normalizados de la 

misma forma. Por una parte ~L:' es el potencial quimico del disolvente puro a la temperatura 

del sistema y la presión de referencia; mientras que ~1:' es el potencial quimicO del soluto 
puro en un solución hipotética ideal correspondiente a la extrapolación del potencial quimico 
desde la dilución infinita hasta el soluto puro. A esta convención se le llama convención .de 
normalización asimétrica. Los coeficientes de actividad normalizados asimétricamente se 
relacionan con sus correspondientes coeticientcs de actividad normalizados simétricamente 
de la forma siguiente (Prausnitz et al., 1986) 

t~ y ___ , -
i - . rrurn 

X¡¡ 

y 

(4.10) 

• f 
Y;=-'- (4.11) 

X;H.,, 

donde H;" es la constante de. Hemy del soluto i en el disolventes la cual se define como 
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(4.12) 

Comparando las ecuaciones (4.7) y (4.12) se observa que 1-f¡,, es la fltgacidad en el estado de 
referencia del soluto. Dividiendo la ecuación (4.10) entre la ecuación (4.11) da 

y H --+ =-'·-' 
y i rturu 

(4.1 J) 

Recordando que lím y¡= 1 cuando X;-> O entonces .en el limite cuando x1 se aproxima a 
cero 

Hi.s 
lim Y·=-

xi->11 1 fp11ro. 
1 

sustituyendo la ecuación (4.14) en la ecuación (4.13) se obtiene 

v. 
~ = limY 1 =y; 
Y¡ ,¡._,o ·-

lny; = lny¡ - lny~ 

(4.14) 

(4.15) 

(4.16) 

donde y~ es el coeficiente de actividad a dilución infinita simétricamente normalizado del 
soluto i en el disolvente s. Para una solución multicomponenté, for111adii'por uff disolvente y 
múltiples solutos. las ecuaciones ( 4.8) y ( 4. 9) se pueden escribir ele lél siguiente.111anél·a 

¡1, = p~ + RTln x,·r, 
¡1 1 = p:' + RTln X;Y; 
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cuando x,, -> 1 (4.17) 
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-tA Equilibrio Químico 

4. 4. J Aproxi11111cirÍll 11/ Pr11h/e11111 del Elfuilihrio Químico 

El problema de encontrar las co1npo.siciones en un sistema con reacción química el cual 
alcanza el equilibrio¡¡ una Ty P dadas, consiste en minimizar la energía de Gíbbs 

)<: 

G =' n. P· -> minimo 
¡';"1 '· 1 

(4.19) 

sujeta a las restricciones del balance de masa. 
' ' : ·,'. ' :- ': ; '~ 

La forma tradieional decalcular las com.posiciones en el equilibrio químico rnnsiste en 
resolver un conjuilto de ecuaciones no lineales . . . 

f v .. ~l =o 
i=I '·.I ' 

j = L 2, .... R.· (4.20) 

La ecuación (4.20) se escribe para cada·una de.las R reaccio1ies independientes y se 
obtiene por diferenciación de la ecuación (4.19) 

( 
tG 1 
i'·l;;frpé. . = o 

' '-k=.1 

j =l. 2, .... R (4.21) 

donde l;i es el avance de la reacción j y 

¡¡ 

n · == n ~ 1 + ~ V· : <';. . . T .. 1 J 
i =l. 2 ...... N (4.22) 

donde ni' son las moles iniciales de la especie i y V;.¡ es el coeficiente estequeomt!trico de la 
especie i en la reacción j. Las ecuaciones (4.20) son la forma clásica de las condiciones de 
equilibrio químico (Smith y i'vlissen. J 982 ). Cuando se introducen las expresiones adecuadas 
para el potencial químico en términos del número de moles. las ecuaciones no Jincale,; (-l 20) 
pueden resolverse, junto con N - R ecuaciones lineales independientes correspondientes a 
los balances de masa. Por otra parte. si se introducen las expresiones para d putem:ial 
químico pero en tiinción de los avances de reacción. las ecuaciones (-l.20) pueden 
resolverse i1nicamente para los R avances de reacción y las composicionl!s en el equilibrio se 
calculan con la ecuación (4.22). A esta última aproximación al problema del equilibrio 
qui mico se le conoce co111t111111ente como formulación estequeométrica. 
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En este trabajo no se utilizará la aproximación clásica para resolver el proble111a del 
equilibrio químico; sin embargo, la aproximación aplicada aqui es totalmente equivalente al 
uso de las ecuaciones (4.20) y consiste básicamente en la minimización directa de la 
ecuación ( 4.19) a temperatura y presión constantes. en términos de N nú111eros de moles y 
sujeta a M restricciones del balance elemental. Esto significa que la solución del siguiente 
problema de optimización corresponde a la composición en el estado de equilibrio quimico 

X 
min G(n) = ~ n; P; 

i=I 

sujeto a 

(-1.23) 

k = l. 2, .... i'vl (4.24) 

donde N es el número ele componentes del sistema (excepto esp<!cies inertes). ivl es el 
número de elementos en el sistema, a~; es el subíndice del elemento k en_ la :l'ó1:1nula 
molecular de la especie i y b~ es alguna cantidad tija del· elemento J en el. sistema. A esta 
aproximación se le conoce,con10 no estequcométrica (S111ith y ivlissen. J 9S2J.. 

./.4. 2 Co11.\·f1111tes de Equilihrio y Pote11ci11/e.v Q11í111ic!1s de 'R<!fere11cia 
'. . .. -- .- ' ' ' ·, 

En un sistemadonde se presenÍ~w~a sola~eacción. sustituyendo las ecuáci6;16~ (Ú) y 
(-1.9) de p¡ en la ecL;ación (4.20), s-e tiene que para cualquie~;:eacci61!f - · . 

X X 
2: v¡ ~ti'+ RT _¿V; lnx;Y;=O 
1=1 1=1 :-. : 

(-1.25) 

donde las sumatorias compre1Íden a los N componentes del sistc111a. Rcacon10dando la 
ecuación (4.25) se tiene 

1 ~--

- - >v.~L'.' 
RTGí ' ' 

(4.26) 

- . 
El lado derecho es función sólo de la temperatura para tocios los co111ponentes en el estado 
de referencia. Una constante termodinámica de equilibrio. químico basada en las fracciones 
molares. puede detinirse de la siguiente manera · 

" RTln K, = - 2: V;Pi' = i.'.G'.¡. 
1=1 

(4.27) 
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La ecuación (4.27) relaciona a K conlos N valores del potencial quimico en el estado de 

referencia, fti'. C.G!;. es el_ cambiode la en~rgia -de Gibbs de referencia a la temperatura T. La 
ecuación ( 4.27) indica que para cualquier reacción Kx es u_na función de la temperatura sólo 
para los estados de referencia. o estándar de los componentes que participan en la_ reacción. 
Combinando las ecuaciones (4.26) y (4.27) se tiene .· - · . 

K, = n (xi y i i ''¡ (4.28) -

La ecuación ( 4.27) proporciona t.ma conex1on enire· lo.s • pote1Íciales qui micos en el 
estado de referencia de los componentes que participar1.en una reacción y la constante de 
equilibrio de tal reacción. Por otro lado. la ecuación(4.2S)·sugiere que cualquier vector r1° 
que a partir de la ecuación (4.27) proporcioneel.vaYor correcto de Kx. puede ser utilizado 
para encontrar el valor de las composicionéseniél equilibrio que satisfagan la ecuación 
(4.28). Por lo tanto, cualquier vectorµº que satisfaga' la: ecuación (4.27) puede usarse para 
determinar la composición en el equilibifo ·de \m: sistema mediante un algoritmo no 
estequeométrico. 

Para un sistema que consiste de N especies yR reacciones independientes. el problema 
es encontrar µ0 que satisfaga . · - - · --

:-; 
= - > v .. u!' 

¡-;-1 1.J• 1 
j = 1, 2, ... ,.R (4.29) 

• • O r 

La expresión (4.29) representa un sistema de R ecuaciones y N incógnitas. En generaLN es 
mayor que R lo que significa que existe un número infinito de soluciones para este sistema 
de ecuacione. La forma adoptada en este trabajo para evitar esta dilicultad es igualar ¡¡'cero 

,is N - R valores de fti' y utilizar las. ecuaciones ( 4.29) para encontrar. los R valores 
restantes. 
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4.S Equilibrio de Fases.Fluidas 

La ecuación ( 4.4) es la condición de. isofugacidacl parn el equilibrio entre fases ele un 
sistema multifásico a temperatura y presión constantes. Para un sistema multicomponente en 
dos fases (líquido-vapor), la ecuación (4.4) se reduce a la siguiente expresión 

t~(T,P,y) i,= l. ?., ...... N (4.30) 

donde f¡" y !·¡1 son· las fügacidades del componente i en las mezclas vapor y líquida 
respectivamente; mienirns que y y x representan los vectores ele fracciones molares de tocios 
los componentes en las fases vapor y líquida, respectivamente. 

La ecuación ( 4.JO) tiene poco valor practico a menos c¡ue las li.igacidades puedan 
relacionarse en al~una forma con variables de estado medibles experimentalmente como T. 
P. x. y. Para la fügaciclacl de la fase vapor. ésta relación la proporciona el coeficiente de 
fügacidad. cp. De manera anúloga en el caso de la fugacidad de Ja fase liquida, la relación 
esta dada a través del coeficiente de actividad. y. 

4. S./ F11g11citl11tl t!e /11 Fase Vapor 

En la fase vapor. Ja fugacidad de. cada una de las especies en una mezcla esta 
relacionada con su concentración, Yi· y con la presión del sistema. P a través del coeticiente 
de fügacidad cp¡(T,P.y) 

donde 

[·v 
cp =-'

' y¡P 

i •"". molé.culas (4.31) 

(4.32) 

A temperatura y composición constantes, el coelkiente ele fúgácidad Clcl componente i se 
calcula ele manera e;o;acta ccin la relación 

• -1 1: RT _ 
In cp. =-1(-- v.Jd.P. 

' RT ;, P ' 
(4.JJ) 

donde V¡ es el volumen molar parcial de la especie i en la mezcla gaseosa y Res Jaconstante 
de los gases. En el contexto .de un modelo para el equilibrio liquido-vapor. es más 
conveniente calcular Ja fügacidad de la fase vapor usando las ecuaciones (4.31) y (4.33) 
junto con una ecuación de estado que describa adecuadamente el comportamiento 
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volumétrico de la fase vapor en el intervalo de interés de la composición. La ecuación de 

estado se utiliza para describir la dependencia del V; respecto a la presión en la ecuación 
(4.33). 

4. 5. 2 F11¡:11cid11tl de /11 Fase Líquida 

La fügaciclacl de la fase liquida también puede calcularse usando una ecuación de 
estado. Sin embargo, para algunos sistemas las ecuaciones estado no describen 
satisfactoriamente las· propiedades volumétricas de las fases condensadas. Por lu tamo. un 
método alterno para describir las desviaciones de la idealidad es el uso ele las !'unciones de 
exceso (Prausnitz et al., 1986). El coeficiente de actividad, y¡(T,P,x). cuya relac:iún con la 
fugacidad aparece en la ecuación ( 4. 7), es la derivada de la energía de exceso ele Gibbs 
respecto al número de moles 

(-G·') RT In y.= g•' = -' -.-
' ~· r7ti; T P n. . 

' , J''' 

(4.34) 

donde g¡'' es la energiamolar parcial de exceso de Gibbs del componente i y GCX se detine 
como 

Gex = G- Gid ( '1 35) 

usando el coeficierl!e; de actlvidad. da tligacidad de un componente en u'na lnezcla liquida se 
puede escribir asi 

f;1(T,P,X) i =molécula (-U6) 

donde ri•L (T) es una fügacidad de ,referencia pat'a el disolvente; r:.·1· (T) comúnmente, igual 
a la fügacidad ele liquidopur.o a laten1peratura de la solución.y una jiresiónde reforerH.:i_a. 
que puede ser su presión de Vapor a la ter1-1¡)erátt1ra de lasolucionCíc tal r11ariera que . 

s = disolvente (4.37) 

donde f5(T) es la tlrgacidacl de componente puro. Si se toma la presión ele saturación del 

disolvente COlllO la presión ele referenCia, entonces r:·L ( T) puede expresarse en t~rminos del 
coeficiente de fügacidad 

r;·1·(T) = r:'(T) cp~(T) (.:1.38) 
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donde P~'(T) es Ja presión de saturación a la temperatura del sistema y (¡1:· ( TJ es el 

coeficiente de fügaeidad del vapor puro de s a la temperatura del sistcnrn y presión P:' (T). 
Sustituyendo la ecuación.(4.38) en Ja ecuación (4.36), Ja fugacidad de un disolvente en la 
mezcla líquida está se expresa con la rel.aci~n 

(
1(T,P,X) Y,(T,P,x)x,P,"(T) <p~(T) (-U<J) 

donde y,(T,P.x) está normali~adcí simétricamente de tal forma que y, -> 1 nrnndo x, -> 1. 
a la temperatura del sisten1a y Ja presión de referencia.· 

En el caso de los soltltos gaseosos se aplica '1a convención de normaliz<;ción asimétrica 
discutida anteriormente de manera que para estos componentes· de la mezcla se adopta el 
siguiente estado de referencia 

f"1.(T) = lim t;(T.x) = H!"'1(T) 
• ,¡ •I X¡ •-~ 

('1.40) 

La ecuación (4.40) equi\·ale a Ja ecuación (4.12). En este caso. Ja fügacidad de referencia es 
la constante de la ley de Henry para el componente i en el disolvente s evaluada a la presión 

de referencia (que muchas veces se escoge como la presión de vapor del solvente P;'(T) a la 

temperatura del sistema). La ventaja de este estado de referencia es que J-1 :::'' ( T) puede 

determinarse sin ambigüedad a partir de datos de solubilidad. Sustituyendo la ecuación 
('1.40) en la ecuación (4.36). Ja fügacidad de un componente gaseoso en Ja mezcla liquida 
resulta 

i = soluto (4.41) 

s = disolvt:nte 

donde y; (T.P,X-) esta asil11etrical11e11te-rwrmalizaCio tal que y;->,- cuando X;-> O . 

./.S.3 /)epe11tle11ci11 de la F11g11cid11tl t!e /11 Fase l.í1¡11itl11 Respecto de /11 Presirín 

El coeficiente de actividad es depende füertemente de Ja temperatura y la composición 
de Ja fase liquida pero es una función débil de Ja presión. A bajas presiones. generalmente se 
puede desprecjar d electo de la presión sobre el coeliciente de actividad. Sin embargo. a 
presiones altas. características en algunos sistemas de gas amargo. debe tomarse en cuenta 
el efecto de la presión en el cálculo del coeficiente de actividad. Est..: l!l'ecto estú dado por 
una relación tcrmodinúmica exacta 



( 
81~ y,) 

c:p x.T 

V;(T,P,x) 

RT 
(-1.-12) 

donde v¡(T.P.x) es el vüluíneninolar parcial del componente i a la temperatura del siste111a y 
la composición de la fa sé líquida ,ic: 1 ntegrando esta ecuación desde un estadode referencia 
hasta Ja presión del sistema r.esulta 

In v.(T P x) =In v .. (T P'"'x.) +JI' v,(T,P.x)dP. 
i. ' ' i .• ~ _, .. -prcr·· ~T 

(4.43} 

La integral de la ecuación aíitei-ior es conocida como la corrección de Poynting (f'rausnitz et 
al., 1986) y to111a.en cuenta el efecto de Ja presión sobre el coeficiente de actividad. Por 

si111plicidad, de aqt1i en adelante In y ¡(T. P" .x) se escribirá In y; (T. x). Co111binando las 
ecuaciones (4.36) y (..J.43) resulta la siguiente ecuación para la fügacidad de la fose liquida 

f;1(T,P,X) Y;(T,X)X/;'~ 1'(T) exp f v,(T.P,x) dP (-1.44) 
···. .l'rcf RT 

Si se escoge que la presión• de referencia sea la presiÓ!l de vapor del disolvente (en un 

sistema con un sólo disol~ente) a' la temperatura del sistema. entonces f;"f. CJ') es 

r:· (T) <fl ~· (T) parael disolvente y H i'.~ (T) para cada uno de Jos solutos gaseosos i. 

Comúnmente v¡ es uná fünción desconocida y compleja de la co111posk:ión, la 
temperatura y Ja presión. Cuando las condiciones de la 111ezcla están lejos del punto critico. 
es adecuado igualar el volumen molar parcial del disolvente a su volumen molar, v, 
( Prausnitz et al .. 1980). Ade111ás, debido a que la concentración de los soltaos gaseosos en 
el liquido es muy baja, es práctica co111ún igualar el volu111en molar parcial de un co111ponente 

gaseoso a su volu111en 111olar parcial a dilución infinita. v¡', a late111peratura del sistema y la 

presión de referencia. Esto tiene la ventaja de que v¡ puede estimarse a partir de datos 

experimentales de solubilidad o mediante métodos semiempiricos. Si v, y v; se toman 
independientes de Ja presión y Ja composición .en el• intervalo. de interés de presión y 

composición. y se considera además que P = P,;'"""', y fÍrd' = P~' (T) entonces la ecuación 
( ..J.46-1) se trasfor111a para el caso del disolvente .en 

• V (P - P") 
(

1(T.P.x) = y.(T,X)x,~"(T)cr:' exp ' · · · 
RT 

y para el soluto 

')' _J 

(-1.45) 



~, • "" v;"(P- P") 
f¡ (T,P,X) =Y; (T,X)X¡H; .• (T) exp RT (4.46) 

4.6 Energía de Gihhs de Exceso 

La energía de Gibbs de excesÓ se definecomo la diferencia entre la energía de Gibbs de 
una solución real y Ja· e1íergía de Gibbs de una ~olución ideal a 1.ás 111is111as condiCiones de 
temperatura, presión y·composicióll. (Prausnitz i!t a/,, 1986):. 

Gex = G- Gid (-1.3 5) 

Para representar el compórtamienton~ ideal dela fase liquida 111ediante Jos coeficientes 
de actividad. es conveniente calcÍrlar éstos a pa11irdeuna expresión para Ja energía de Gibbs 
molar de exceso utilizando la ecuación (4.34). Esta aproximación asegura que los 
coeficientes de actividad de' todas las especies obedecerán Ja ecuación de Gibbs-Duhe111 y 
por lo tanto serún temodinámicamente consistentes . 

./. 6.1 Ener¡.:Ítl de (iihh.~ de Exceso en So/11cio11es Electro/íticm 

Es frecuente suponer que el potencial químico de una molécula o ión en una solución 
electrolítica puede expresarse como la suma de dos diferentes contribuciones: por ejemplo. 
el potencial químico de cualquier componente de la solución podría expresarse como 

(4.-17) 

donde ~ij"º" 1 incluye al potencial qu11111co en el estado de referencia, p¡', mús una 
contribución entrópica debida al mezclado ideal de los componentes de la solución, RT In X¡. 

La contribución no ideal del potencial químico, Pi"º'", incluye las contribuciones de los 
efectos del mezclado no ideal: una contribución entrópica y una co11tribución entálpica, 
resultado de las interacciones entre Jos co111ponentes de la solución .. Rescribiéndu la 
ecuación (4.47) en función de la contribución no ideal del potencial quí111ico set.ici1~< . 

(4.48) 

Si se compara la ecuación (4.48) con la ecuación (4.35) y se aplica la definición de Ja energía 
de Gibbs molar de exceso. ecuación (4.34), se tiene que 

(4.49) 
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Si se extiende la idea de la separación del potencial qui111il'.o en sus distintas 
contribuciones a su pa11e no ideal, podría suponerse que las contribuciones a la no idealidad 
se deben principalmente a dos tipos de füerzas de interacción presentes entre los 
componentes de la solución: fuerzas electrostáticas de largo alcance entre iones y füerzas de 
corto alcance entre los iones y las especies neutras polares y no polares. Lo que en términos 
de las contribuciones que componen al potencial quimico puede esaibirse de la siguiente 
forma 

(4.50) 

donde los superindices la y ca se refieren a los términos de largo alcanl'.e y cono alcance 
respectivamente. Comparando las ecuaciones (4.49) y (4.50) se observa que a partir de la 
división arbitraria del potencial quimico en dos contribuciones, la energia molar parcial de 
exceso de Gibbs se puede escribir también como la suma de dos contribuciones 

(4.51) 

o escrito de otra manera: 

(4.52) 

donde g~' 1" y gr'"' .se definen como las contribuciones de largo alcance y cortoalcm1ce á la 
energía parcial molar d~ exceso de Gibbs de la especie i respectivamente. 

La energía parcial mCllar de exceso de Gibbs es proporcional al logaritmo nattiral del 
coeficiente de actividad.'.ecuación (4.34), por lo que éste último también puede exjiresárse 
como la suma de dos" contribué:iones separadas · 

In Y;= In y:;• +.In y~ª . (4.53) 

donde In y:" y In y t' se definen, respectivamente, como las contribuciones de_ largo y corto 
alcance al logaritmo natural del coeficiente de actividad. 
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4. 6. 2 E11er¡:ía de (iihhs de Exceso A.1·i111étrict1 

La energía de Gibbs molar de exceso asimétrica, gº'' (Prausnitz y Chud1. 1968 ). se 
define en la siguiente forma 

·~'. 1:=.I x1 lny 1 +Ix1 lny; 
tl1~11l\'l'llh.'s ,.ulu!m 

(4.54) 

·. . .. : .. . ' ' 

Si los coeficientes de acti.vidad n9rmalizados a~imétricamente se escriben en .t~rÍ11inos de sus 
correspondientes coelicientes de ~ciividad normalizados simétricamente (ecuación 4 .. 16 ). 
entonces gº'' se puéde i·eescribir · así: : 

. ··:_ ''. ' 

,... ' .... ~· ·· 1······· 1 '.;; 
w=.""" x1 ln.y 1 +"".x1( ny 1 -:-- ny 1 ) 

,i.,111\·l·llk,. . ~111111~·~ . \ 
(4.55) 

Usando la ecuación (4.35), la energía de Gibbs ·molar de exceso asimo.!trica puede 
relacionarse a su co1nrapar1e simétdca111ente normalizada: 

(4.56) 

N¡ótese que cua11Clo lós cOeficienies de actividad están normalizados asimé.tricamcntc 

gº'' ->O c'uando x/~ 1 (4.59) 

dondes se refiere a los disolventes. La ecuación (4.59) no se mantiene pai'a los solutos. 
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Capítulo V 

Modelamiento Termodinámico delELV de las Soluciones Acuosas de 
Alcanolaminas yGases Acidos 

En este capitulo se presentan las ecuaciones y los algoritmos matemáticos quL' se e111plean 
para determinar la distribución de los componentes en la fase liquida y vapor de acuerdo a 
las bases termodinámicas descritas en el capitulo anterior. Se revisan las fünciones que son 
utilizadas para representar las propiedades termodinámicas y se discuten sus parú111etros 
ajustables. Se describe el método utilizado para determinar los valores de los parit111etros 
ajustables. 

5.1 i\lodclo i\l olecular 

De acuerdo con lo mencionado en el capitulo 11, el modelo molecubr utilizado en este 
trabajo para describir las mezclas acuosas ele alcanolaminas y gases ácidos se basa en las 
siguientes suposiciones: 

a) Tanto las alcanolaminas como los gases ácidos ·son electrolitos cl~biles qi1e se 
disocian parcialmente e11 la fase acuosa, formando. una mezcla compleja ele disoil·entes parcial 
o moderadamente volátiles (alcanolaminas y agua), de solutos moleculares nH1y vulútiles 
(1-125 y C02) y ele especies iónicas no volátiles. 

b) En la fose liquida se llevan a cabo las reacciones al equilibrio entre los gases úcidos y 
las alcanolaminas que dan origen a las especies iónicas. siendo las reacciones consideras las 
siguientes 

(2b) 

1-bo + 1-rs- HH.;o+ + s= (2c) 

2 1-120 +coi <->1-r~o+-+1-1co/ (2cl) 

(2e) 

H20 + .-\rvl!NAr-r+ H H,;O+ + Af\l!NA (21) 

RR'Ncoo- +.H20 <-> RR'NH + HCO.i- (2h) 
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Las reacciones (2a) a (21) tienen lugar en mezclas de alcanolaminas primarias, secundarias y 
terciarias, y la reacción (2h) tiene lugar únicamente en mezclas de alcanolaminas primarias y 
secundarias. 

c) El fenómeí10 de disociación se desprecia enla fa~e vapor por lo que ésta se considera 
formada únicamente por 'la Íúezcla d~ los gases ácidos (H,S y/o CQ,), el agua y la 
alcanolamina. -- -

d) En estos sistemas~!. e(¡uilibriofisic9 yel equilibrio qui mico están acopladosuno con 
el otro; sin embargo, el equilibrió fisico es el qtie gobierna la distribución de las especies 
moleculares entre:! las fases liquida y vápor. - , , - , - -

5.2 Equilibrio cnÚe Fases 

Las suposiciones mencionadas en la _secc1on anterior acerca del comportamiento de los 
sistemas acuosos de' electrolit,os conducen ,a la aplicacióride las siguieiítes ecuaciones al 
cálculo del equilibrio entre fases qile gobierna la disu'ibución de las ·~species moleculares o 
neutras entre las fases liquida y vapor_·" - - - -- -- - · --

~'.(T,P,y) 

~'(T,P,y) 

f/(T,P,x) 

<P;(T,P;y)y;P i= moléculas (4.31) 

• - , - V (P - P") 
f 1(T,P,X) =y (T,x)x P"(T)1p" exp-·~---

.~ ~ .. , .. !o.", - · ~ - :_., ·-._RT 

·1 _ • • _ 1·" • - .. -v:··cp .._ P") 
f; (T, P,x) =Y¡ (T,~)x 1 H;.; Cf) exp ' . RT 

5.3 Propiedades de la Fase Líquida 

s =: disolvente (4.-15) 

i = soluto, (-1.46) 

5.3. / Co11st1111te de Er¡uilihrio Químico, Co11.~t1111te de la !.ey de llenri• J' Pre.1·i1í11 de 
Vapor. U11id111les y Depe111le11ci11 de la -Temperatura. - -

En este trabajo la constante de equilibrio químico se expresa en la escala de fracción 
molar. Las constantes para las reacciones (2a)-(2f) y (2h) aparecen en la literattira 
expresadas en la escala de molalidad. Asi. para pasar de la escala de molalidad a la escala de 
fracción molar se aplicó la siguiente relación entre la fracción molar y la molalidad: 

cuando el número de 1110/t!.1· wtalt!s de so/uto << moles de di.wJh't!Jllt!, ~., ~- En 
lll, JIJ()(I 

consecuencia, K "'K ivl, vi K "'lnK +lni'd, 
\ 

111 1 000 J 
11 

' 111 1 000 
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donde J'vls es el peso molecular del disolvente. La dt!pendencia de la constante dt! equilibrio 
químico respecto de la te111peratura (en grados kelvin) se representa con la t!Ctrnción: 

In K = CI + C2/T + C31nT + C4T (5. 1) 

Los coeficientes C 1 a C4 para las reacciones (2a)-(2t) y (2h) se presentan en la tabla 
5.1. En los estudios de la disociación de las alcanolaminas, éstas se tratan rn1110 solutos ~·los 
coeficientes C 1 a C4 son estimados aplicando la normalización asimétrica del coelicientc de 
actividad. Sin embargo. en este trabajo el coeficiente de actividad de las akanol:uninas se 
normaliza aplicando la convención simétrica por lo cual se hace necesario aplic<1r una 
corrección al valor de la constante de equilibrio en el cálculo del coeficiente de actividad d1:: 
la alcanolamina a dilución infinita. 

Tabla 5.1 Coeficientes de la ecuación (5.1) para tas constantes de equilibrio de las reacciones 
(2a)-(2f) y (2h). 

l111c1v:iln de 
Rc:ic. C' " 

('.j Tc111p.1Ki Rcr. 

2a -22.'.1773 11.11 273 - -PJX " 2b -:u.5.i11 11.11 :!73 - -J 2~ a 
2c -J2.IJ -:nJx.11 11.11 11,11 287- _, ... i:; b 
2d 23 l .-lí15 · .. -12092.t -36.7816 0,11 27.l - -J'JX a 
2c 216.ll.j9 -t2.jJ 1.7 -35.-lX t 9 11.11 :!7 _; -.j'JX a 
2r MEA 2.1211 -8189.38 11.11 -11.11117.jX.j 2i:l - .j'JX b 
2f DEA -(1. 71J3(1 -5927.65' o.o 11,11 27.\ - :12.1 b 
2f MDEA -•J..i 165 --l2J.j,9X 11.0 IJ.11 21JX - .-;:;:; b 
2r DGA t .(1957 -8.jJ 1.(15. 11.IJ -IJ.11115o:l 7 e 
2h i\tEA 3.292-1.l -.lX115 . .l-J- 11.11 IJ.11 21JX - VJ3 d 
2h DEA J.28117.j -2•J.jX.87 11,11.' IJ.11 11JX - .1 1J> d 
2h DGA X.X.i892 -5198.311. 11.11 IJ.11 2118 - J7.l d 

a.- Edwards eral. ( l '!78): b.- A11stgcn ( 1988): c.- Di11g111:111 eral. ( 1983 i: d.- Aj11s1acl:1s en cslc 1rabajo. 

La constante de la ley de Henry, Hr~,11 [Pa], se considera dependiente de la temperatura 

(medida en grados kelvin) y se calcula con una ecuación de for111a similar a la ecuación (5.1 ). 

Los parámetros C 1 a C4 de la ecuación (5.1) para las constantes de Henry del l·bS y el C02 
se presentan en la tabla 5.2. 
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Tabla 5.2 Coeficientes de la ecuación (5.1) para las constante d~ Henry, H:'.~,0 [Pa]. 

Comp. CI 

JSX. I JX 
1711.713 

C2 

-L12Jú.8 
-X.j77.7 t 

a.- Edwards et al. ( l1J7X): b.- Chc11 ( 197'!). 

CJ 

-SS.llSS 1 
-21:957.¡ 

c.¡--· 
l111cr\'alo de -
TcÍ11p. (K) _ Rcr. 

a 
b 

. --. -.·- ":.. -

La presión de vapor de_ los componentes moleculares puros se calcula con la siguit:1He 
ecuación (T en grados kelvin) --

· -o1· , __ - ·- • -.. -
In P"(Pa)= Di +--:-=-:.+o.iT+DslnT+D6Tm 

D.•+T. - , -
(5.2) 

Los panimetros.D 1 a D7para~l l;lz(>; iv!EA. ,DEI,\. ivfDEAy DGA se presentan en la tabla 
S.3. 

- -- - ' -__ --,_-7 -.~' : 

Tabla 5.3 Coeficiéntesde la ecuación (5.2)para Ja presión dé vapor, P¡"[Pa]. 

lnh.-rvalu di! 
C11mp. J) 1 1>2 ll.l IH - u; f)() ll7 Ti:111¡u1') 1~..:1: 

HoO 72.SS - 7211(1. 7 0.11 11.11 ~7: l:lXS .¡,11.¡r,11c-6 2 173 - r'i-17 
MEA 172.7X -JJ.j92,ll 11.11 11.11 -21.\JJ.j J.J771Jc-S :!X3 - (13X 
DEA 2X(1.llJ -20J(,(J,ll 11.11 11.11 • .¡0.-122 J.237Xc-2 .11JI - 5~2 

~IDEA 26. 137 -75XX.5 11.11 -11.IJ o.o IJ,IJ IJ .1 11:1 - 51.1 
DGA 21J.X(1 -JJl.j,6 -J.jlJ,11 11.11 O.O 0.11 ti 

a.- A11stgc11 ( t \JXX). 

S.3.2 Vo/11me11 Molar Parcial de /0.1· Soluto.I' 

El volumen molar parcial del HzS y el COz a dilución infinita en agua se estima con el 
método de Brelvi y O'Connell ( 1972). el cual consiste en una correlación sc111i-cmp1r1ca 
basada en la teoria de estados correspondientes para la compresibilidad de un liquido puro y 
el volumen molar parcial de un gas a dilución intinita. El coeficiente de compresibilidad de 
un liquido esta relacionado. a través de su densidad y un volumen reducido característico, 
con el volumen molar parcial de un gas a dilución inlinita en un liquido mediante funciones 
universales. las cuales se representan mediante polinomios simples cuyos coeficientes fueron 
determinados mediante la regresión ele datos experimentales de co111pre>ibilidad y \'olumen 
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molar parcial a dilución infinita. Brelvi y O'Connell mostraron que el volumen molar ¡rnrcial 
calculado con sus expresiones concuerda con las mediciones experimentales con un error 
menor de 5 % para una gran cantidad de parejas disolvente-soluto y con un error menor de 
15% para todas las parejas examinadas por estos auto re:.· 

El volumen característico de la correlación de Brelvi-O'Connell para el agua se tomó del 
valor reportado por estos autores, el volumen característico del C02 se lijó en el valor de su 
volumen critico y de acuerdo al trabajo de Edwards I!/ al. ( 1978) el volumen característico 
del 1-bS se fijó en un 90% de su volumen crítico. 

S.J.3 Vo/11111e11 Mofar de la 1ife:.cla de f)i.wll'ente.~ 

Para estimar el volumen molar de las alcanolaminas se utiliza la ecuación de Rackctt 
modificada. El volumen molar del agua se calcula a partir de un polinomio ajustado con 
datos de tablas de vapor por Smith y Keyes ( 1950). 

La ecuación de Rackett modificada por Spenccr y Danner ( 1972) es una e . ..;prcs1011 
empírica para calcular el volumen molar de lic¡uidos saturados· puros o la densidml :en el 
punto de burbuja de mezclas en fünción de la temperatura. Para una nwzcla esta ectíación 
tiene la siguiente forma . 

(5.J) 

donde 'p 111 es la densidad de la mezcla de disolventes no acuosos. Tc
111 

y Pc
111 

se refieren 
respectivamente, a la temperatura y la presión pseudocriticas de la mezcla. 'J"r,

11 
es la 

temperatura reducida de la mezcla de disolventes y Z 1~. 1111 es un panimetro empírico para la 
mezcla que puede estimarse a partir de datos experimentales de densidad o a partir de las 
compresibilidades criticas de los disolventes. Para aplicar la ecuación (5.3). se utilizaron las 
siguientes reglas de mezclado adoptadas por Spencer y Danncr para las constantes 
pseudocriticas de la mezcla 

V ~·111 

Tc
111 

'\. Te¡ 
..'.....:\¡--

¡ Pe¡ 

2=_ X¡ V1:i 

-
1
-''"" \' v·(TcTc )

12
(1-k) ,:? ~.::..-·'i•'j ~¡ 1:.i í j ij 

\ .:111 1 

JI 

(5.4aJ 

(5.-lb) 

(5.4c) 

(5.-ld) 



donde Tr111 = TI Tc111 (5.4e) 

1 o- " <! 
[ 

( v 1 ~·'v 11 -' )
112

· ]·' 

· (v'.'.·' + v'.;·') / 2 
(5At) 

Las constantes criticas de todas las especies moleculares relevantes se reportan en la tabla 
5.4. El parámetro Z1n; de la MEA y la MDEA se estimó a pa.rtir de datos experimcntáles de 
densidad de compon~nte puro reportados por Li y She1í ( 1992). · · · ·· 

Tabla SA Valor de las propiedades de componente puro. 

Comp. PM TccK1 Pcc~l'a) Vc<nr\11111rl) Zc • zR.·li '¡ "I +"l Rer. 

H:S J.j,118 ~17].2._- 893Cí,9 11,J)IJ8ú 0,28.j - CJ,11 11:11111 ll.07 J.j9 
co~ .i.i.111 30.j.2 • 737Cí.5 11.11939 J).27.j Ú,11 11.225 11.11.i28s 
H20 18.112 6.j 7.3 221190.0 11,0568 Cl.J.j.j IUJJX 0 .. 1.¡.¡ -ll.OCír1.1S ¡¡ 

MEA Cíl.118 638.11 Cí870.ll 0,22511 0.291 - 11.2.ixx 11,71!7 -11.28351 b 
DEA 105. J.j 715.11 3270.0 11.J.jlJll O. l 'J2 11.2527 J.ll.j6 -11.28351 b 
f\-!DEA l l 1J. J(1 Cí77.8 3X7Cí. I 11.3932 11. l 1J2. 11.2522 1.2.¡2 -1.1191).j b 
DGA 1115. J.j (17.j,(, .¡35.¡,9 11.32711 Cl.25.j 11.25.jO J ,Jl.j(1 -11.51278 b. 

*21¡,1¡ del H20 y DEA 10111:1clos de (a). de.la MEA y MDEA :lj11s1:1dos e11 es1e Jrnbajo. 
+,.1 de la MDEA se lomó de Carroll et al. ( llJ'.12). de C02 y H20 se lomó de Sl1)·jck y Vcrn i i 'J8í1),.cl n:s10 
se aj111aro11 en eslc lmbajo. se íljo >;:I de la DEA ig1Íal 'ad de la MEA. - . 
a.- Reid el al. (19Xí1l: .b.-A11s1ge11 (l'.188).-

~· - . ' ' 

El volumen molar del agua corno líquido saturado se calcula con la fürmlila ;le Smith y 
Keyes ( ~'(. Keenan y Keyes, 1950): 

vagu;1 

donde 

ve+ a(Tc -'T) 10 + b(Tc -T) + c(Tc - T) 4 

. •-1 + d(Tc -::'cT) 1 \+e(Tc-2-T) 

l'C 

Te 
T 
a 

57.G l 9 cm3/mol 
temperatura crítica en ºC 
Jemperatura en.ºC 
-5.67909 

b -0.02168 
e l.34953x IQ·l I 

d 0.1342489 
e -3 .946263 

'., -'-

(5.3b) 



5.4 Composición de In Fase Líquida en el Equilibrio 

Los electrolitos moleculares se disocian para formar la especies iónicas. El avance de las 
reacciones de disociación es controlado por el equilibrio químico. La aproximación adoptada 
en este trabajo para estimar la composición de la fase líquida en el equilibrio tlie propuesta 
por Srnith y l\1issen ( 1988). Esta formulación se clasifica como no estequeométrica y se basa 
en la minimización restringida de la energía de Gibbs de la fase liquida. 

5. 4. J For11111/acirí11 No Estequiométrica 

A temperatura y presión constantes, el estado más estable de un sistema es aquel en el 
cual la energía de Gibbs total del sistema, G, es mínima. Esto significa que la condición de 
equilibrio químico se encuentra minimizando G, a temperatura y presión constantes. en 
términos de N números de moles y sujeto a l'vl balances ele111entales 

;.: 
min G(n) = .[ n. ~1 

i=I t ' 

(4.23) 

sujeto a 

k= !, 2, .. ., M (4.24) 

En el algorit1110 reportado por Smith y Missen ( 1988), el cual es una vanac1on del 
algorit1110 RANO (White e1 al. 1958), la minimización restringida de G se transforma en 
una 111ini111ización no restringida mediante el uso de los multiplicadores de Lagrange. Esto se 
hace for111ulando el Lagrangiano de las ecuaciones (4.23) y (4.24) 

;.: ~' ~ 
L(n,A.) = I n;~L; + IA.dbk - Lªk;n;) (5.5) 

i=I k=I i=I 

donde A. es un vector de M 111ultiplicadores de Lagrange A..= (/..1, A.z, ... ).~1)T y n = (n 1, n2, 
.. ., n:-J'' es un vector de N variables correspondientes ·ª las moles de cada co111ponente. Las 
condiciones necesarias para el 111íni1110 en L(n,A.) son 

( uL) ,\f 

- ~L; - ¿; ª")." = o 
r::'n; n;.;.A. ~·I 

i=l,2, .. .,N (5.6) 

( r'L) 
:; 

;:1..; n./..;.; 
b~ - I a~¡n¡ o 

i=I 
k=l,2, .. .,M (5.7) 
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Las ecuaciones (5.6) y (5.7) representan un sistema de (N+M) ecuaciones algebraicas no 
lineales con (N+M) incógnitas (rn, m, .... ni', Al, A2, ... A.~1). En teoría, una vez que se 
introduce en (5.6) y (5.7) una expresión para el potencial químico en términos del número 
de moles, el sistema de ecuaciones se resuelve para encontrar la composición en el equilibrio 
de la fase líquida. Sin embargo, aplicando el método de Smíth y i'vlissen este sistema de 
ecuaciones se reduce a un sistema de M ecuaciones algebraicas lineales que se resuelve 
únicamente para los multiplicadores de Lagrange los cuales, se utilizan en un .proceso 
iterativo p~r~ encontrar el número de moles de todos los componentes en el equilibrio. 

5.4. 2 Algoritmo de Smitlt y Mi.~.~en 

En esta sección se describe este algoritmo en términos de las propiedades de una 
solución ideal multicomponente. Su aplicación a soluciones no ·ideales .se tratará 
posteriormente. 

El sistema de ecuaciones algebraicas representado por las expresiones (5.6) y (5.7) es 
dificil de resolver debido a la relación no lineal entre el potencial químico y el número de 
moles. Para evitar esta dificultad, White el al. ( 1958) y Smith y Missen ( 1988) .adoptaron un 
procedimiento iterativo en el que la ecuación (5.6) se lineariza con respecto al número de 
moles mediante una expansión en series de Taylor truncada después del primer término y 
junto con la ecuación (5.7) se utiliza para encontrar el número de moles. Si el potencial 
químico se expresa en forma adimensional, la ecuación (5.6) puede escribirse como 

~l · ,\1 
-' - Iaki,\k = o 
RT k=I 

donde /\k =~ 
RT 

i =l. 2, ... , N (5.8) 

Linearizando y rearreglando la ecuación (5.8) con respecto a un estimado de la solución 
(nC111 >, /\C111 >) se tiene 

o 

i=l,2 ...... N (5.9) 

donde el superindice (111) indica la evaluación en el punto (nc111 >, ¡\(1111). La relación entre el 
cambio en el número de 1.11oles del componentejde una iteración a otra, onj, y la.restricción 
del balance elemen(al se expresa en la siguiente forma 
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N 
¿: a .. (5n\ 111 l 
j=I k,J .1 

donde b(lll) 
k 

N 
¿a . n<.m> 
j=I .. k.J. J 

k = l, 2, ... , ivl 

k = l, 2, ... , fvl 

En el capítulo anterior se definió el potencial químico de una solución ideal como 

J:L == 
RT 

(5.10) 

(5. l l) 

(5.12) 

en donde n, representa eLnú;,,ero 'total de moles en la fase, incluyendo inertes. Derivando 
(5.12) respectoanjre~ultá ·· · ·· 

donde ºu = O para i :;= j'y ºu == 1 para i = j 

Combinando las ecuaciones (5'.9) y (5.13) · 

~1j'"' 
RT 

Rearreglando 

donde 
N en\"') 

u == ,_ .. _J_' 

~ n<ml 
J.=1 1 ' 

·'·on< 111 > .. __ ,_ 
11(111) ' 

1 

j =l. 2, .... N 

Introduciendo la ecuación (5:15) en laec~ación (5.11) se obtiene 

-1-~ a .n\ 111 >11<.;nl + (b - b< 111 >) 
RT ¿_;, k¡ 'J ' J k k 

¡=I 

k= 1, 2, ... , M 
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Utilizando la definición de u, las ecuaciones (5.1 S) pueden sumarse en j parn dar 

~· 'V b(111) 11.<.111l - n. u 
¿_, 1 1 z (5.l5b) 
i=I 

donde n, es el núméro deAOtes dé\omponentes in~rtes. La ecuación (5.16) junto con la 
ecuación (S. Í Sb);forman.'ú~ sistemá de (M+l) incógnitas,· los. M multiplicadores de 
Lagrange, 1\, y,~. En cada it~rnción ei algoritmo RANO (White e1 al. l 958) se aplica para 
resolver las ecuadones (5:16) Y.(S. l5b) con el fin de encontrar los valores de 1\ y u. 
Entonces, 8n secálcÚla cdn !~.ecuación (5; 15) y-~e 'obtiene un nuevo estimado del vector de 
número de moles conla rel~ción . 

' . : -_·· ' 

nC111+il _. n<111Í :¡_ 00 cm:>onCn;l (5.17) 

Un valor conveniente del parámetro 'de tanrnño de. paso; ro<11», se puede· determinar con la 
búsqueda lineal. d(un n1iriimoen G(n)'.. En este trabajo (J)<111 l se fijó en uno como sugieren 
Smith y Missen ( 1988), éuando el número .de moles de alguno delos componentes es menor 
que el número de moles x 1 o-5 dda especie menos abúndante, el número de• moles de tal 
componente se calcula con la siguiente ecuación · 

n< 11»exp _L¡_+l::a .. A. - (- l" ~I ) 

' RT k=I k.• k 
(5;17b) 

La variación propuesta por Smith y Missen ( 1988) al algoritmo RANDresulta de 
despreciar el valor de u fijándolo en cero, de manera que el sistema se reduce a un sistema 
de M ecuaciones (ecuaciones 5.16) con M incógnitas, A¡. Estos autores demostraron que 
este procedimiento lleva a un algoritmo descendente. El proceso iterativo continua hasta que 
las composiciones no cambian significativamente de una iteración a otra deacuerdo al 
siguiente criterio de convergencia · 

l

en\
111

' 1 max -C-l ::; n.111 
1 

(e= lx!O-~) i = 1, 2, ... ,N 

j,4.3 Algoritmo No Esrequiométrico paraSolucirme.1· No Ideales 

En el capítulo cu~tro'. seccíór~ '4.2. 1, el potencial químico para soluciones no ideales se 
definió con la siguiente expresión 

(5. 18) 

36 



El coeficiente de actividad, Y;. corrige el valor del potencial químico de la solución ideal 
tomando en cuenta los efectos del comportamiento no ideal de la solución real. En general, 
Y; es una función compleja de la composición. En consecuencia, para una solución real, ¡t¡ es 
también una función compleja de la composición y, por lo regular, no es posible obtener una 

expresión analitica simple para 8¡t¡ /en¡. 

Con el fin de utilizar algoritmos que fueron desarrollados para soluciones ideales en 
soluciones reales, Smith y Missen ( 1982) sugieren una aproximación indirecta que consiste 
en reescribir la ecuación (5.18) combinando el potencial químico estandar con el término del 
coeficiente de actividad tal que 

¡t¡ =pj'(T,P,n)+RTlnx¡ (5.19) 

donde 

¡ti' (T. P .n) =¡ti' (T. P) + RTl_n Y; (T; P ,n) (5.20) 

La ecuación (5.2°') se utiliza en -el __ alg9ritii10 para_ calcular el potencial qu11111co del 
componente i en lugar de laeéuáclón(5.)2). f::I procedimiento de cálculo es iterativo, 

¡1¡'< 111 +1>(T, P,n) =pi' (T,P)+RTlny¡ (T,P,n< 111 >) (5.21) 
- ' - . -~ '.. 

en las primeras iteraciones, la co~p~-~i~iém de equilibrio se calcula suponiendo que todos los 

Y; son iguales a uno, ¡tj'(T,P,n)=¡tj'(T,P). hasta que 6b/b<F:. Con la última 
composición se calculan los coeficientes de_ actividad de todas las especies, los cuales 
permanecen constantes en la siguientes iteraciones hasta que de nuevo 6b / b < ~; y en este 
punto se vuelven a calcular los ca-eficientes de actividad. Este ciclo se repite hasta que Ja 
composición no cambia significativamente de una iteración a otra. 

5.5 Coeficiente de Actividad de l:t Fase Líquida 

5.5. J Ecuación NRTL-Electro/ito.\· 

El modelo de solución NRTL-Electrolitos (Chen, 1980; Chen y Evans, J 986 y i'vlock. 
el al., 1986) es un modelo generalizado de la energía de Gibbs ele exceso que toma en 
cuenta las interacciones iónicas y moleculares entre todas las especies presentes en la fase 
liquida y fue diseñado para aplicarse a sistemas multi-clisolventes, multi-electrolitos sobre un 
amplio intervalo de concentraciones sin la necesidad de utilizar parámetros ternarios o de 
orden superior. Por estas caracteristicas este modelo fue escogido para representar los 
coeficientes de actividad de la fase liquida de sistemas acuosos de alcanolaminas y gases 
ácidos. El postulado básico del modelo es que la energía de Gibbs de exceso es la suma de 
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dos contribuciones. una debida a las fuerzas electrostáticas de largo alcance entre iones y 
otra relativa a las fuerzas de corto alcance (Üpo van der Waals) entre tódaslas especies: 

Para cuantificar la contdbución de las interacciones ion~iorí de largo.alcance, Chen y 
Evans adoptaron la refcmnulaéión de Pitzér a la ecuación deDébye-Hlickei (Pitzer. 1980): 

(5.23) 

donde M5 es el peso mol:ecular pro111edio .de -la mezclá d(! disolventes, p representa la 
distancia mínima de aproximación, l.~ es. la fuerza iónica en escala, de fracción molar 

(5.24) 

y A~ es una fünción de la densida~ del disolvente, d5, y de su con.stante dieléctrica, D5, . 

A,¡ ' (5.25) 

No es el número deAvog~dro; e es l,a cargá de un electrón, y k es la constante de Boltzman. 
Para calcular la densi.dad de la mezcla de disolvent~s,se supone que la mezcla está formada 
por dos componentes, úno de lo~ cüalés>es-él agua 'y. el otro la 111ezcla de disolvéntes no 
acuosos, utilizandosé la siglúentlo\apr,o~imación: ' ' 

d, 
(5.26) 

- • • • - - ' : : • ~ < • • • • • :_, 

v1.110 corresponde al volumen 1nolar del agua saturada, v!Íoacuoso es el• volumen n10lar de 

liquido saturado d~ la m~~cla de d.isoltent~s no a~uosos, x\~w y x::.,"1¡.,,,, son las fracciones 
molares.libres de soluto d.el agua ydel totál dedis()lventes no acuosos respectivamente. 

Debido a que A$ esfÚnciór1 de las propiedades de la. mezcla de disolventes, :el estado de 
referencia implícito en la ecuación (5.25) es el estado idéal a dilución infinita del soluto en la 
mezcla disolvente .. Sin embargo, ya que la mayor parte de los ,datos termodinámicos 
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reportados corresponden a electrolitos diluidos en agua, se adoptó como estado de 
referencia para las especies iÓnicas el estado ideal a dilución infinita en agua por lo cual, para 
hacer consistente. la contribución de Pitzer-Debve-Hückel con el estado ele referencia 
adoptado para los iones, se incluyó .un térmi~o adicional en la contribución de las 
interacciones de largo alcance a la enérgía de Gibbs de exceso. Se introdujo la ecuación de 
Born (Harned y Owen, 1958) que toma en cu.enta la energía de Gibbs <le exceso que implica 
transferir un ion diluido infinitamente en una mezcla de disolventes a una dilución infinita en 
agua, 

In y;"¡¡0 R.'1 ~.L :~)(:; )( ~~ -~J (5.27) 

donde º"' es la const~nt.e cli~léctrica';del agua pura, z¡ es la carga y r¡ es el radio de la 
especie iónica i. La ecuación' de Born se deriva de la consideración del trabajo requerido 
para transferir un ion dé_un disolve~te .. de constante dieléctrica D5 .a otro de constante 
dieléctrica Dw a dilucióÍ1 ií1fii1ita(Harried y Owen, 1958), La ecuación (5.27) sólo se aplica a 
so lutos iónicos ya que la· tránsferendá de un soluto molecular (especie neutra) a dilución 
infinita de un disolventeaotr() no g~neracontrioución alguna a la energía de exceso. 

- . - - :-· __ -__ . ' ----. - :~ _, ·.- -.- . 
Aplicando laecuación (4:56), la contribución de las interacciones de largo alcance a la 

energía de Gibbs de éxées6 se expresa' como . . 

(5.28) 

. . . 

Entonces, la contribuéión de Born a la energía de Gibbs de Exceso es la siguiente 
.' -::: . -.. _·-' 

RT( .. •· e2·)·()" X;~~)···(J_ -_l ) 
2kT. ... ·°j: ... • r¡ ··• . D, D •. 

(5.29) 

~ .. _ . . -. 

La contribución 9.e las fuerzas.de interacción de corto alcance a la energía de Gibbs de 
exceso se calcula a partir de laJ1ipótesis de composición local (Renon y Prausnitz, 1968; 
Chen, 1980). Esta;hipótesis aplicada a sistemas electrolíticos. supone que todas las especies 
de la solución se acomodán en tres tipos de celdas o arreglos. Uno de éstos es el que tiene 
como especie central una molécula neutra rodeada por otras moléculas. cationes y aniones. 
En este tipo de celda se aplica la suposición de e/ec:1ro11e11tralidad /oc:al, lo cual significa que 
la suma de las cargas de los iones alrededor de la molécula central es igual a cero. Los otros 
dos tipos de celdas, están formados por un catión o anión central rodeado por iones de carga 
opuesta y moléculas. En estas celdas se supone la existencia de una repulsión entre iones 
semejantes lo cual implica que la concentración de cationes (aniones) alrededor de cationes 
(aniones) es cero. La contribución de las fuerzas de corto alcance a la energía de Gibbs de 
exceso en los términos de la hipótesis de composición local se expresa con la relación 
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e~ 

gNRTL 

RT 
(5.30) 

+ 

con 

Gcm 
L:1x:JG1..":1.111 

ªª"' 
LcX'-'Gc11.111 

I ... x ... Lc·-xc. 

acm 
2: .. X:1ai.: ... 111 

ª•un 
L~:X~ac:i:m 

I".x". Lo•.Xo' 

donde 

X j = X¡C j (C j = lz j 1 para \OS iones y e j = 1 para las moleculas) 

a = parámetro no aleátorio 

y 
< = parámetro de interacción binaria 

G jo.a'< exp(-a .io.a'c <jo.a'<) 

G¡111 = exp(-a¡111 <¡,,¡) 

tnm,cn tmn -. tc;1.111 . .+ tm.cn 

G¡,':"'a -

··ac:1.111-·· 

t mé.nc 

exp( -'aja.é·a~ja.:'a) 

:exp e -u"~'·"' ""'·111 > 
tcm - .'tca.m 

La ecuaciOn (S.3Ó) s~ ~r~d;1~e a la ecuación del modelo NRTU(Renon y Prausnitz, 
1968) cuando no hay especies iónicas en la solución. Por lo tanto, los párámetros binarios de 
las parejas mol~culares pueden estimarse del análisis de las mezclas no electroliticas. La 

g~RTL debe normalizarse con respecto al estado de reforencia seleccionad o, [ecuaciones 
(4.17) y (4.18)], utilizando la ecuación (4.56) y los coeficientes de actividad a dilución 
infinita de los soltJtos moleculares, cationes y aniones. Los coeficientes ·de actividad a 
dilución infinita de los solutos moleculares, cationes y aniones se obtienen a partir de la 
ecuación (5.41) mediante la aplicación de la ecuación (4.34) y el consiguiente cálculo de los 
coeficientes de actividad en los limites de concentración correspondientes. De esta forma los 
coeficientes de actividad a dilución infinita están dados por 
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Twm + Gmw 1 mw (5.J 1) 

(5.32) 

.¡ 
.. ·· .. ·. . . ; 2;: X~· T;..,~·u l 

Zc G,~. r,., + e " 
. L... xc. 

• ; ~w 

(5.:13) 

En las ecuaciones (5.30)-(5.33), los subindices m, c, a y w se refieren al soluto 
molecular, catión, . ani_ón y agua respectivamente. El coeficiente de actividad de las 
alcanolaminas a diÍución infinita en agua. calculado con la ecuación (5.31 ), se utilizó para 
corregir el valor de las constantes de equilibrio de la disociación de las aminas protonadas 
que aparece en la lit_eratura dado que el estado de referencia aplicado a las aminas fue el de 
líquido puro a la temperatura del sistema. La contribución del modelo de composición local 
a la energía asimétrica de Gibbs de exceso se obtiene a partir de la expresión 

(5.34) 
m~w 

La suma de las ecuaciones (5.23), (5.29) y (5.34) constituye la ecuación del modelo NRTL
Electrolitos para sistemas de.uno o más disolventes: 

(5.35) 

. . 

El coeficiente de. aétividad de cualquier.especie, .ion O 1nolécula, se obtiene apartirde la 
derivada parcial de la enérgía ele Gibbs de exceso con respecto al nllmero dé moles 

_: --- • • ~ - ~ - ' - - - - _• -- .- • • - •,-.-'"O,.•- -. • ' ~ • ; •-

. . ' ~ 

RT In Y;= g~' = ( r::3•') .... ·.. ·· ··•· (4.34) 
. - en; T.P7nj-· '"- •.~.e: .:. 

Los coeficientes de actividad derivados a partir de la ecuación (4.34) se presentan a 
continuación 

( '011trih11ció11 de /aec:11acirí11 de Pit:er-/Jehye-Hiickel 

Disolvente 

( 
1000 )

1
'
2 

1·
1
'
2 

2 ~ A~ (1 + ~ 1 ~, 2 ) (5.36) 
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Especies iónicas 

(5.37) 

( '011trih11ci<í11 de fa ec1iaciá11 de Born 

Especies iónicas 

lny/¡¡o¡{:-; ·-('e 2 -J-(z~)-(I 1) 
- ,- '2kT _ t D, -o:- (5.38) 

·-·· . 
\ • 1' -. 

C'o11trih11c:ió11 de. la l!'c.·1u1áríii ÚlffL-l';;/ectmlitos 

Especies moleculares-

In Y"' :-:1tTL 

(5.39) 
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Cationes 

1 
-lnycXJffL 
Zc ' 

Aniones 

1 
-
2 

lnyaXRTI. 
a 

(5.40) 

j, j, 2 Co11stt111te /Jieléctrica de la Me;.~la lle IJi.1·ofr~11te.1· º 

(SAi) 

' ',, ,. ~ 
Para calcular la. constante dieléct.rica de la mezcla de disolventes se utilizó .una regla de 

mezclado lineal basada en la fracción masa libre de solutos de cada uno de los disolventes . 
' . " ' 

D, = 2.:Xl'D; (5.42) 

En esta ecuac;ón, x :s es la fracció1; m~s~ lib;e de. soluto.s deÍ disolvente i, y D¡ es su 
constante dieléctrica. La constante d.ieléctrica. del agua saturada se calcula con la correlación 
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empmca de Helgeson y Kirkham ( 1974 ). Para las constantes dieléctricas ele las 
alcanolaminas contempladas en este trabajo, se aplicó la siguiente fünción de la temperatura 

. [ l 1 J A+B ------
T. 273.15 

(5.43) 

;. -'. ·,,'.·· . . 

Los valores de las constantes A y- 8 para las alcanolaminas se tomaron de Austgen L'I al. 
( 1989) y se presentan 'en la t~bl,a5.~., ' -

Amina 

MEA.·' 
DEA: 
MDEA 
*DGA 

'Coi1s1:1111c Dicléclrica 

· D = 36.76+.1~836 ¡lff- 11273.15) 
D '= 28.01 +9277.0(lrr-1127J.151 
D = 2~:1~ +898\Í.J(lfr-11273.151 
D_ '= 2R.OI + 9277:0( Jrr- 11273.151 

- -· - ' 

5. 5.3 ParlÍmetro.\· ·del Alodelo NRTL - Electrolitos 

Los parámetros requeridos por este modelo para los sistemas electrolíticos incluyen la 
distancia mínima de aproxiinación, p, en la ecuación ele Pitzer~Debye-Hiickel. la constante 
dieléctrica de conÍponente puro, D, y el radio iónico, r, en la ecuación de Born. Los 
parámetros de la ecuación NRTL son los parámetros no aleatorios, ªu· y los parámetros de 
energía de interacción binaria, t;j· De acuerdo con Pitzer ( 1980), la distancia mínima de 
aproximación se fijó en 14.9. El radio iónico se fijó en 3 amstrongs. Siguiendo el trabajo de 
Chen y Evans ( 1986) el parámetro no aleatorio se fijó en 0.2 para las interacciones 
molécula-molécula y agua-par iónico y en O. 1 para las interacciones alcanolamina-par iónico 
y gas ácido-par iónico, como lo sugieren los resultados de Mock et al. ( 1986) para 
soluciones no acuosas de electrolitos. 

Así, los únicos parámetros ajustables de este modelo son los parámetros binarios de 
interacción (<111.111, t111',111, -rm,cn, tca,m, "tcu:cu', Tcu·:1:í'1, tcu:c•n, "tc'a,ca) que representan las energías 
de interacción entre las especies que forman la fase líquida. Estas energías son características 
de cada pareja de componentes de la solución .y son independientes de la composición. Los 
parámetros son empíricos con poco significado fisico pero sus valores relativos son 
importantes. Por ejemplo, Chen ( 1980) notó que tm.cn siempre es positivo mientras que tca,111 

siempre es negativo. Además, Chen y Evans ( 1986) encontraron que los parámetros par 
iónico-par iónico pueden fijarse en cero sin afectar: significativamente la representación del 
EL V.Por otra parte,Chen (1980) mostró que la supósición ele electroneutralidacl local lleva a 
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tratar los parámetros molécula-par iónico como parámetros ajustables del modelo en lugar 
de los parámetros molécula~icií-1. Sin embargo;· ambas Clases ,de parámetros están 
relacionados funcionalmente comó se m\iestra en la ecuación'(S.30): 

5.6 Propiedades de la Fase Vapor 

5. 6.1 Coeficiente de F1lg11~;,f;,)1}e l11 Fásé Vup'O;··Ecu~cián 1/e EstlítioPRSV 

Peng y Robinsbn ( 1,976)\piopusieron :namiación de e~tado cúbica de la forma 

con 

y 

p RT 

v-b 

a= (0.457235rérc2 /Pe) a, 

b = 0.077796 RTdPi: ·. 

donde ' . ·. - ··: :·· : · -_ -
K = K

0 
= 0.3788cJ3+ l.4897153ro - 0. l 713 l 848ro2 + O_.Ol 96554rol 

'. '- ' , -

(5.44) 

(5.45) 

(S.46) 

(5.4 7) 

(5.48) 

Stryjeky Vera '(1986} modificaron la funcionalidad de K .haciéndola depender de la 
temperatura reducida y agr~gando un parámetro ajustable caract_eristico de cada compuesto 
puro, K ¡ , · · < · · ·· · 

K = K.,+K 1 (l+T~o.5)(0.T-Tr) (5.49) 

Stryjek y Vera ( l 9S6)J1~dpor~ion;m los valores de K 1 para el HiO y el C02, para el H2S K 1 
se estimó a . partir. de datos experimentales de presión de vapor tomados de Gómez y 
Papadopoulos (1976)."Eéel:sasé) délas:alcanolaminas, K 1 se estimó con valores de la 
presión de vapor, calculádos apártir de la ecuación (5.2). Los valores de K 1 utilizados 
aparecen en la tabla 5:3:'.' · · 

' . 
La ecuación. (5.22) puede reescribirse en función del factor de compresibilidad 

Z3 -(1.:..13)Z 2 -:(A23é.:.2B)Z-(AB-B2 -B3
) =o (5.50) 

donde 

A 
aP 

R2T2 
, B bP . z 

RT 

45 

Pv 

RT 
(5.51) 



Para el cálculo de a y b de la mezcla (a111 y b111 ) se adoptaron las reglas de mezclado de van 
der Waals 

bm Ix¡b¡ (5.52) 
:i 

ª"' LX;xjaij · (5.53) 

ªu ~a;aj(l-ku) (5.54) 

Los parámetros de interacción. binari,a, ~ij• se fijaron a cero excepto en• el caso de la pareja 
C02 - HiS, donde ku= 0.1 (Weiland et al., 1993 ). • -

El coeficie~te ele füga~id~d de cualquier componente en una mezcla s~ puede calcular 
con la ecuación (4.33) si se dispone de 'una ecuación de estado y un.conjunto de reglas de 
mezclado . · · · · · · 

1 ~ - -1·.·s''cRi -. >.d· p-·.· .• · .. •· n cp. -- --.v. 
' RT 11 P. · .. ' -.. -

( 4.33) 

A partir de las ecuaciones (4.33) y (5.50)~(5:53), el coeficiente de tltgücidad .basado en la 
ecuación de estado PRS Ves · · - · 

ln<p¡ b¡ c'z I)' ··1·' (Z a·<) Alll X 
-: ,' -· ~ - n_.': "7" ,m -:~· b

111 
. .• .· _.fí.a

111 

[

2¿xkª .. ;k --b···]·· ;z,· (·l. r:;)B k-· ·· · .. ,-. ¡·. + +vL. no 

. a
111 

-- - b
111

: n,Z-1:(1 ""7./2.)8
111 

(5.55) 

donde A111 y a 111:son las 1i1isÍnas. que en la ecuación (5.51) sustituyendo a y b por a111 y b11;. 

Para calcular tfl; p¡-in1~0-~.L11ecesario_ calcular_Z de la n1ezcla encontrando la raiz de la 
ecuación (5.50) correspondiente a la fase vapor. 

S. 7 Algoritmo para el üílculo del ELV 

El algoritmo que se describe en este trabajo cálcula el punto de burbuja y el ajuste de 
los parámetros propios del modelo. El algoritmo fue codificado en ANSI Fortran 77 de 
manera que puede ser conipilado en cualquier sistema operativo que soporte este estandar. 
Las variables termodinámicas que se evalúan durante la ejecución se resumen en la tabla 5.6 
junto con su dependencia füncional y los parámetros requeridos por cada una. 
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El algoritmo para el cálculo del punto de burbuja estima la presión total y las presiones 
parciales de todos los componentes moleculares a una temperatura T y una co111posició11 
aparente de solutos (H2S y/o C02} y disolventes (agt.iá y.alcanolamina) dadas. Las moles 
aparentes de cualquier componente corresponden a las moles existentes suponiendo que no 
a tenido lugar reacción química alguna en la fase líquida; 

. . . 

El algoritmo para el cálculo del punto de ~urbúja C()nsiste de dos sub-algoritmos. El 
primer algoritmo es responsable de la deteriniri~cióí1:de la 'composición real de las espedes 
en la fase líquida, la cual se obtiene a partir de)~ composición aparente mediante la 
minimización de la energía de Gibbs deJafas~ liquida.< ·· · · 

Una vez que. se. conoce la distribuci6.n >de,_las especies en.· ta fase· l.íq[1icla. el segundo 
algoritmo se utiliza :para calcular la présiórítotaly' la'col11posición de la fase vapor en 
equilibrio. Estealgoriimo es iterativo; En la fig~r~ 5: !se ilustra el alg9ritmopara el cálculo 
del equilibrio químié()'y.en)asfigura 5.2. se ilustr~ el algoritrí1ci utilizádopara la estimación 
de los parámétros del modelo. - - .. · . - . . - . . . 

Tabla 5.6 \/aria bles termoc:fi~éníicas evaluadás durante 1a'e]ecÚció~ del ni"octelo de ELV 

Variable Tcr111odin:'1111ica · 

K(Pfl 

Piº (soh'cn1es) 

Hj (g;1scs :ícidos) 

ds 
Ds 
yi 

vi (gases :icidos) 

\'i (solvcnles) 

([l~ 

Dependencia Funeiorn1l · 

T 

T 

T 

T. X 
T. xp* 
T. X 

T 

T 

T.P 

T.P.y 

P:1rün_1ctros requeridos pan1 Sil crnluaciéin 

C~cfi~icntcs de 1:1 ce. (5. 1) 

Coeficientes de la ce. (5.2) 

Coclicicn1es de la ce. (5.1) 

Tci. Pei. Vci. ZRAi de las ces. (5.J). (5.4). 
k B de la ce. (5..IJ) 
r. PM 111 de la ce. 15.2:1) 
ri de la ce. (5.29) 
zi de las ces. (5.2')). 15.Jll): 
Tllllll'; Tm'm. para lodos Jos pares 111111'. 
Temu. Tmea. para lodos los p:1rcs ca.111. 
Tea.ca. Tac.ac de la ce. (5.311) 

rnlnmcn e:1rnelcris1ico de Brcld -'Co1111cll 
de los gases :iciclos y ag11:1. 
Tci. Pci. Vci. ZRAi de l:1s ces. (5 . .1 ). {5.4) 

P¡°. Tci. Pci de las ces. (5..15). ¡5..lío) 

'''i de la ce. (5..\8) 

Tci. Pci de las ces. (5..l5J. (5Aí>) 
"'i de la ce. (5..\8) 

• Xp es el ,·cclor de fracciones masa en la 111czcl:1 de disolrc111es 
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Ice)' nlmacena C:1lcula: 
T. ZO y lodos 1-------oi Kx de ladas las reacciones 
los par:ímelros I';º de lodos los disolvenles 

Hj de lodos los solulos 

r------':J'I A parlir de lasKx's 
calcula iodos los 11¡' 

Genera el ,·celar 11111 =0 

Fija lodos los 
y·= l 

~--------;Calcula bj .de ~----ide eslimados iniciales a 
S. C. O, H. amirins panir del \'ec1or de moles 

aparenres inici;rlcs zo 

Calcula iodos las 
:\:11 =11:11 !11:~1:11 
Calcula lodos los 
11,cx"':n 

C:1 lcula lodos los · 

:dnj-'-.; nf1~-~:,o~r1 ~. b¡"'"'" 1 

1-----~conel aigorilii10 de 
Smilh y Missen 

NO 

Se reasigna 11;11 +1 -~ .1~¡ 1.1 ____ __, 
~----~ 

. ,. ' 

Algorilmo parn el 
c:ílculo del ELV 

Figura 5.1 Diagrama del ~lgoritrno para el cálculo del equilibrio quiinico. 
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Lec v almaccnn el l'alor Lec y almacena T. ZO y 

inici.al de todos los · 1----~ P;<''' del é:onjnnto de M 
parámetros ajustables datos experimentales 

El 

Algoritmo Simples 
Calcula los nuc\'os 
valores de los 
par:ímctros que se 
ajustan 

E11trcga-los\'alorcs lin:1les 
ctc: · · · 
los_ par;iinctros :1just:idcis. 
X. y. p 

~I l t'~· -· /'~ 1 ¿ 
i=I 

Figura 5.2 Diagrama del algoritmo para la estimación de los parámetros del modelo. 
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5.8 Sistema de Regresión de Datos Experimentales 

5.8.1 Parámetros Aju.ftah/es: Panímetro.f tle Interacción /Jinaria 

Hay tres tipos de parámetros de interacción binaria en el modelo NRTL-Elcctrolitos: 
molécula-molécula (<111.111 y Tm',111), molécula par iónico (Tm.c:i y Tcn.m) y par iónico-par iónico 
( Tca,cn' y <cu',ca o <ca.c'l1 y Tc'a.ca). Dentro del conjunto de los parámetros molécula-molécula, 
los parámetros de interacción del sistema gas ácido-agua no se estimaron, utilizd11dose los 
parámetros ajustados por Chen y Evans ( 1986). Respecto a los pariunctros de los sistemas 
agua-alcanolamina, sólo se encontraron datos de EL V de las mezclas acuosas dl! iVIEA y 
MDEA por lo que tinicamente se estimaron los parámetros binarios de estos sistemas, 
mientras que para el resto de las mezclas acuosas de alcanolaminas se utilizaron los 
parámetros reportados por Chang et al ( 1993 ). 

El sistema alcanolamina-H2S-C02-agua, donde la alcanolarnina puede ser i'v!EA, DEA, 
MDEA o DGA, presenta S especies iónicas y 4 moleculares en la fase líquida (l-bO, Amina, 
1-bS, C02, AminaH+. H.io+. AminaCOO-. HCO.i-. HS-. OH-, CO.i-2• s-2). La i'V!DEA no 
forma carbamato estable por lo que en el sistema MDEA-H2S-C02-agua lrny un componente 
menos. El número de parámetros binarios (molécula-molécula. par iónico-molécula y par 
iónico-par iónico) que en principio podría plantearse para estos sistemas es muy grande. Sin 
embargo, muchas de estas especies están presentes en la fase liquida en concentrnciones muy 
bajas de tal manera que el valor de los parámetros asociados a ellas no afecta de manera 
importante la representación del EL V. Todos los parámetros agua-par iónico y par iónico
agua que no se ajustaron se fijaron en 8.0 y -4.0, respectivamente. Los parámetros 
alcanolamina-par iónico y par iónico-alcanolamina no ajustados se fijaron en l .'i.O y -8.0 
respectivamente. Estos valores representan, aproximadamente, los valores promedio de un 
gran número de parámetros agua-par iónico y disolvente orgánico-par iónico reportados por 
Chen y Evans ( 1986) y ivlock I!/ al. ( 1986). Los parámetros molécula-molécula no ajustados 
se fijaron en valor cero. De acuerdo al trabajo de Ch en y Eva ns ( 1986) todos los parúmetros 
par-iónico-par iónico no se ajustaron fijándose en valor cero. 

Los parámetros binarios ajustables que caracterizan las interacciones entre parejas ele 
componentes ele la solución son independientes de la composición, por lo que los valores 
ajustados ele los parámetros son validos fuera del intervalo de composición sobre el cual 
füeron estimados y se consideran dependientes ele la temperatura de acuerdo con la siguiente 
fünción 

•=a+b/T (.'i.55 ) 

5. 8. 2 ParlÍmetro.\' t{jllstahles: Con.\'ftmte tle Equilibrio del C11rh1111111t11 

La constante de equilibrio químico de la reacción de formación del Carbamato se trató 
como un parámetro ajustable adicional del modelo de EL V. Los coeficientes ele la ecuación 
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(5.1) de la constante de equilibrio químico de la reacción (2.h) se ajustaron simultúneamcntc 
con los parámetros de interacción correspondientes a partir de datos de EL V dd sistema 
ternario C02-alcanolamina-agua. 

5.11.3 Esti11111ciá11 t!e 1;1sP11rtÍ111etros co11 1111 Algorit11w Tipo Simple.>.: 

Los mejores valores de las constantes a y b en la e~uación (5.55) y de los codicien tes 
de la ecuación (5.1) para la reacción (2.h) se determinaron .utilizando un procedimiento tipo 
simplex de busqueda directa propuesto por Nelder y Mead ( 1965). Este es un método para 
la minimización de una fünción de 11 variables básado en la comparación de los valores de la 
fünción en los (11 + 1) vértices de un simplex general, seguido de la sustitución del punto que 
tiene el valor más alto de la fünción objetivo por otro punto. Este procedimiento se adapta a 
la forma local de la funciiin mediante expansiones y contracciones hasta que finalmente se·. 
contrae en un minimo local. Este método utiliza un mínimo de información y no guarda 
memoria de las posiciones pasadas. Además no hace suposiciones aceren de la forma de la 
superficie excepto que es continua y que tiene un mínimo único en el area de b[1squeda; sería 
de esperarse que cuando la curvatura esta cambiando rápidamente t:ste método funcione 
mejor que otros que dependen de argumentos aplicables a la formas cuadratícas. Por el 
contrario, cerca del mínimo donde la matriz Hesíana es estable, este método puede füncionar 
peor. Sin embargo, en la determinación del mínimo no siempre se requiere una gran 
exactitud, de manera que una convergencia final rápida no es esencial. Esto es especialmente 
real en problemas estadísticos como es el caso de la estimación de los parúmetros de un 
modelo termodinámico. En la práctica este método ha demostrado ser computacionalmente 
efectivo y compacto. 

5. H.4 /)escripcití11 t!el Método Simple.>.: 

Para la explicación de este método, considérese inicialmente la m1111m1zac1on de una 
función de /1 variables sin restricciones. PO, P 1 •... , P11 son los (11+ 1) puntos en el espacio de /1 

dimensiones que definen el actual "simplex" o "poliedro de (11+ 1) vénices". El valor de la 
función objetivo en el punto P¡ se escribe como y¡. Se definen dos subíndices h y/, 

h es tal que 
I es tal que 

y 11 = max(l';) 
y1 = min Ú';) i = 0.1, .... n 

Además se define P como el centroide de todos puntos con i :;t h, y se escribe (P;P¡] como 
la distancia entre P¡ y P¡. En cáda etapa del proceso P11 es reemplazada por un nuev~ punto; 
se utilizan tres operaciónes: reflexión, contracción y expansión. las cualt!s se definen como 
sigue: la reflexión de P11 se denota por P* y sus coordenadas se determinan con la relación 

P* (1 +a) P - aP¡, (5.56) 
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donde a es una constate positiva llamada coeficiente de reflexión. De esta manera P* queda 
sobre el extremo opuesto de la linea que une a Ph y a P cori [P*P] = a[P,,P]. Si al evaluar 
la función objetivo en P*, y* cae entre y1, y y1, e.ntÓnces P11 se reemplaza con P* y se 
comienza otra vez un nuevo simplex. 

Si y* < y1 , por ejemplo si Ja reflexión ha generado un nuevo mínimo. entonces se 
expande P* a P** mediante la relación 

P** = yP*+(l-y)P (5.57) 

El coeficiente de expansiónyi.que es 111ayor\Je uno, es .el cociente de dividir la distancia 
[P** P] entre [P;* P]. Si y*~ <y, se reemplaza p h por P** y se reii1icia el proceso pero, si 
y**> y1 entonces· la expansion tiafallado.y se tien~ que reemplazar P,, por P*antes de 
reiniciar. ·· . · . · · 

,·. .. . 

Si en la reflexión de P a P*: r~~ulJa que .V* ; Y; para todos los i 7' h, tal queal 
reemplazar P con P* quedaj•*5omo'ínáxirri'o,•'entonces se define un nuevo P,, sústituyendo 
el valor de P,, viejó o el·.valcir de¡:>*, él·que genere el menor valor de la fünción objetivo·~ y 
se calcula P** con la siguiente ecuaéión · 

p * * = f3 p *+( 1 - f3) p (5.58) . 

El coeficiente d'e contracción f3 se define como el cociente de la distancia [P**P] entre 
[P11P]. Entonces se toma el valor de P** en lugar de P,, y se reinicia a1ne11os que y** > 
min(J!1iJ'*) lo cual significaría que el nuevo punto, resultado.de lacontracción; es peor que el 
mejor de P¡, y P*. En tal caso se reemplazan todos puníos P¡., por (P¡+P 1~2 y se reinicia el 
proceso. 

Los coeficientes a, f3 y y determinan el factor por ~I cual va can.1biando ;el volumen del 
simplex a través de las operaciones de reflexión,. contracción y expansión respec'ti\;ainente. 
Los valores utilizados para estos coeficientes son:~á,,; 1 ;·P;:; 1/2 yy=h: e' ·~··· · · ··· 

. . . '' ~ ; : . . 

El proceso de reflexión, expansión y contracción ~a dirlgiendo el ·simplex hacia el punto 
más bajo y eventualmente llevará todos los puntos al interior del valle. El criterio para 
detener el proceso consiste en calcular la discrepancia de los 11 valores .de• la función 
objetivo, )'¡. con respecto al valor de la función objetivo en .el centroide, y, en cada 
interación comparándola con una tolerancia dada, e. Si la discrepancia resulta menor que 
este valor el proceso se detiene. 
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si e > entonces, fin (5.59) 
11 

El éxito de este criterio depende de que. elsi111plex no se, vuelva demasiado pequeño en 
relación a la curvatura de la súpert1cie lrnstaque se alcance el valor final. 

En problemas· estadísticos (su~erficies de máxima verbsimilitud, 'suma ele cuadrados. 
etc.). la curvatúra cerca del mínimo da informacióp pe los parámetros descorwcidns. Si la 
curvatura de la superficie es ligerá, la variancia d~ l()S estimados será grande asi que no tiene 
sentido buscar las coi:irdenádas del rnínimo con mucha exactitud, mientras que si la 
curvatura es marcada, hay razón en buscar el rnínirpo con mayor exactitud. 

S. 8. s Aplic11cití11 del Méti/ífr,'.Wmplex 

La función objetivo a minimizar en el modelo del equilibrio líquido-vapor es 

F 
~1 1 P¡"- P¡" 1 

L: p.º 
i=I 1 -. 

(5.60) 

donde la sumatoria comprende todas las M 1;1ediciones experimentales, P¡" y P¡" 
corresponden a los valores experimental y calcul.ádo, r6speciivamente; de la presión parcial 
del gas ácido en el punto de bllrbuja de. la mezcla: La tunción objetivo se mininiza mediante 
el ajuste de los parámetros del modelo stijeta a lás' restricciones del equilibrio entre fases, 
ecuaciones (4.45) y (4.46). · · 

Es posible que la minimización de.F lleve·ª encontrar mínimos locales dependiendo del valor 
inicial de los parámetros del modelo. Par.a disminuir esta posibilidad cada estimación de 
parámetros se hizo tres veces 'cori tres valores iniciales distintos de a y b. Sin embargo. el 
valor final de F fue prácticamente elinismo en los tres cálculos y aunque los valores ele a y b 
si cambiaron de un cáiclrlO·a otro, los valores de r obtenidos con la ecuación (5.55) no 
variaron significativamente. Finalmente, se concervaron los valores ele a y b que generaron la 
menor desviación. 
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Capítulo Seis 

Estimación de los Parámetros del Modelo de EL V de 
los Sistemas Acuosos :de Alcanoi:1mi'1as- H2S" C02 

Para obtener' una~adecuada representacton de .la sol.ubilidad 'de los gases ácidos en 
soluciones acuosas de alcaÍ1olaminas, sé estimaron los ¡1arámetros del. modelo de EL V 
descritó en el capitulo V a partir de datos experimenialés del EL V reportados en la 
literatura, los c'uales corresponden, por una parte,' á las constarües de dis.ociación del 
carbamato para la MEA, DEA y DGA y, por:otra· parte, a los parámetros de interacción 
binaria de la ecuación NR TL-Electrolitos. · 

En general, el propositocle este capítulo es preseníar los resultados concernientes a la 
representación dé. la·· solttbilidad:, dé.· los gases·;·ácidcis :en soluciones acuosas de una 
alcanolarnina crni el modelo ¡)ropuesto en el. capitulo V. 

6.1 Representación del ELV de Sistemas Binarios 

En principio,: se pueden formar tres tipos de mezclas binarias a partir del sistema gases 
ácidos-alcanolamina-agua: Alcanolamina-agua. gas ácido-agua y gas ácido-alcanolamina. 
Las primeras dos mezclas son sistemas acuosos de un electrolito débil. 

Las mezclas gas ácido-alcanolamina no füeron consideradas en la correlación de 
parámetros binarios ya que no existen datos del EL V reportados en la literatura y además, 
debido a las reacciones químicas de disociación, estas especies no se encuentran presentes 
simultáneamente en concentraciones apreciables en la fase líquida, por lo que el valor de los 
parámetros de estas mezclas no afécta de manera importante la representación del EL Y. En 
el caso de los parámetros de interacción molécula-molécula de las mezclas gas ácido-agua se 
utilizaron los valores reportados, p9r Chen y Evans ( 1986). 

Para las mezclas acuosas de DEA y DGA, se utilizaron los valores de los parúnwtros de 
interacción agua-al cano lamina reportados por Chang <!/ al. ( 1993) y se estimaron los 
parámetros de interacción agua-alcanolamina de las mezclas acuosas de ivlEA y MDEA. 

En la estimación de los parámetros molécula-molécula de los sistemas H20-MEA y 
H20-MDEA. se incluyó el cálculo del equilibrio químico de las reacciones de disociación del 
agua y de la alcai1olamina (reacciones 2.a y 2.t) para darle continuidad al modelo cuando 

Xgas;icidn ~O . Esto implicó considerar el cálculo de los coeficientes de actividad de los 

iones AlcanolaminaH+. H.10+ y OH- cuyos parámetros de interacción •ca.m y •m.ca se 
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fijaron, respectivamente, en. -4.0 y 8.0 cuando m = agua, y en 15.0 y -8.0 cua.ndo m = 
alcanolamina. El parán1efro. no aleatorio, a;11111.;· se fijó en un valor arbitrario de 0.2. 

6.1.1 Re.mlt11t!os 1/e /11 E.1·ti111acirí11 t!ePartímetr;J,~ t!e los si.1·rei1111sBi1111riús ._., . . - .... 

El resultado del·ajuste de los parámeÍros de interacciÓn alcanolamina-agua de los 
sistemas acuosos ele MEA y MDEA, asi como los valores repCÍ11atÍos por Chang t!I al. 
( 1993) para las. mezclas acuosas de DEA y DGA, y los \/alorés ae los. paránietia·s gas ácido-
agua reportados por Chen y Evans ( 1986) aparecen en la tabla 6.1. ··· . 

Tabla 6.1 

Tm.111' .= a + 

Parqja ele 111olcc11las 

H20-MEA J.0352 
MEA-H20 0.3237 

H!O-MDEA 13.198 
MD-EA-H20 -2.7123 

H!O-DEA· -J.074 
DEA-H!O 0,509 

H20-DGA 0.584 
DGA-H20 . 0.613 

H20-C02 111.1164 
C02-H20 10.1164 

H20-C02 -3.674 
C02-H20 -J.674 

* Par:ímelros de Cluufg. el. ill.. ( 1993 ) .. no se reporta 'JI,,~ 
+ Par:ímelros de Chcn ~·_El·ans ( l 9R6J. no se reporta •y,,~ 

1 J r lp
.:.1kul.ul.1 p1:.-.:pen1111.:nr.11¡ 

JIU¡,¡\)~ -

--- ) 
1 

' *J(IJ) 
no. dalos ;¡ P,~' 1'i: 1u 11~ 111 •11 

Ten fKI 
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-J554A 
1x2.86 1.8 

1527.0 
829:0 

418.0 
-930.0 

-3268.14 
-32(18.14 + 

1155.9 
1155.9 + 



6. J. 2 Repre.~e11t11cirí11 de los /J11to.1· del EL V de /o.1· ,\'i.~temas /Ji1111rio.1· 

En la figura 6.1 se gratica el cociente de la presión total calculada entre la presión total 
experimental en fünción de la fracción motar de MEA y en ta figura 6.2 se grafica el mismo 
cociente contra la presión total del sistema H10-MDEA. Cada. punto de las gráficas 
representa un estado único de temperatura, presión y composición. En ambas grúticas se 
representan datos a diferentes temperaturas. 

El porcentaje de error promedio de los cálculos que ·se presentan en la figura 6.1 para el 
sistema acuoso de MEA es de 2.9 % y de 1.8 % en el caso del sistema acuoso de i'v!DEA, 
figura 6.2. En ambas gráficas se puede ver que la mayoría de los datos experimentales están 

distribuidos aleatoriamente alrededor de la unidad ( ±0. l). 

En un intento por mejorar la representación de lós datos del EL Y, el parámetro a.111111• se 
trató como un parámetro ajustable. Sin embargo, el resultado de estn experiencia füe una 
pobre disminución de la desviación promedio; %Ó, de ±0.3%. Por lo que se decidió 
mantener fijo el valor de a.111111• en 0.2. 

En la práctica, la fracción molar de 1.aal~anolamina en la mezcla acuosa.es menor de 
0.2, valor de comp()sición abajo del cualel_coci~Í1te'de la presión calculada entre la presión 
experimental tiene valores muy cercanos a la unidad. 
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Figura 6.1 Comparación def valor calcúlado con él valor experimental de la presión total del 
sistema acuosode MEA. Nath y Bender; 1983 y Touhara el al .. 1982. 
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sistema acuoso de MDEA. Xu s. et al., -1991. . · · 
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6.2 Representación del ELV de los Sistemas Ternarios 

6.2.J Fuente.~ de Datos Experimenta/es: 

Para determinar los valores de los parámetros de i.nteracción molécula-par iónico y par 
iónico-molécula, se utilizaron los p~rámeiros ·· nÍolécula-molécula que aparecen en la tabla 
6.1, excepto en el CaSO de los sistemas acuosos de MDEA y gases ácidos. 

Debido a que existe una ~ran ~~niida~ de dat~s experimentales de ia solubilidad de los 
gases ácidos en niezclás' acuosas de alcanolarninas reportados en la literatura, especialmente 
para las mezclas de MEA y DEA, ·•él número de datos utilizados se limitó únicamente a 
referencias posteriores de· 19s6: · · 

Debido a la dispersión· de los. datos experimentales que existe tanto en una misma 
referencia como eritre las diferentes referencias utilizadas en la estimación de los parámetros, 
se mezclaron los diúos tomados de las fuentes seleccionadas en un solo conjunto. Por otra 
parte, debido a la faifa de información acerca de la calidad de los datos reponados no hay 
forma de determinar, a priori, que mediciones de un conjunto dado son erróneas y cuales 
son confiables. Cálculos preliminares mostraron que, fijando el valor de todos los 
parámetros en -4.0 y 8.0 para las interacciones par iónico-agua y agua-par iónico, en 15.0 
para las interacciones alcanolamina-par iónico, gas ácido-par iónico y en -8.0 para las 
interacciones par iónico-alcanolamina y par iónico-gas ácido, más de la mitad de los datos 
experimentales de cualquiera de las alcanolaminas no difieren de las presiones parciales 
calculadas en más ele 50%. Por consiguiente, el procedimiento adoptado para discriminar 
entre datos "confiables" y "no confiables" füe descartar inmediatamente cualquier dato en el 
cual el cociente de la presión parcial calculada entre la presión parcial experimental füese 
mayor o igual a 2.5 o menor o igual de 0.4. Sin embargo, hubiese sido más adecuado 
descartar los elatos "no confiables" después de una comparación entre diferentes mediciones 
experimentales sin la intervención del modelo pero debido al gran número de parámetros 
que varían de medición en medición, no fue posible hacerlo. 

Generalmente, las diferentes fuentes de datos experimentales (T,p,x) utilizados para los 
sistemas ternarios, gas ácido-alcanolamina-agua, reportan la presión parcial en el equilibrio 
del gas ácido y el cociente de moles de gas ácido entre moles de alcanolamina en una 
solución acuosa con determinada concentración de alcanolamina pero desafortunadamente, 
no se reponan las· concentraciones de los disolventes, el agua y la alcanolamina, en la fase 
vapor. Por lo cual en el ajuste de los parámetros de interacción molécula-par iónico y par 
iónico-molécula sólo se consideró el EL V de los gases ácidos. 
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6.2.2 Re.mlttulos de lt1 Esti111t1ciú11 de los Pt1rtÍ111etro.1· de /0.1· Si.1·te111a.1· Tem11rio.1· 

Los valores ajustados de los coeficientes de la ecuación (5 .44) para los parámetros de 
interacción molécula-par iónico y par iónico-molecula aparecen en la tabla 6.2 incluyendo 
los porcentajes de desviación promedio, •x,ó, entre las presiones parciales calculadas y las 
experimentales .. De estos parámetros, sólo se ajustaron los correspondiente al agua y a las 
especies iónicas: alcanolamina protonada (AmH+), bisulfito (HS-). bicarbonato (HCOJ-) y 
carbamato (AmCOO-). 

Con el proposito de disminuir los porcentajes de desviación, se hicieron varios cálculos 
incluyendo como parámetros ajustables los parámetros molécula-par iónico y par iónico
molecula correspondientes a las alcanolaminas y al ion carbonato (CO.i=). Sin embargo, el 
resultado final mostró que la disminución de la desviación promedio fue de décimas de 
punto porcentual y el tiempo de cómputo requerido en cada estimación se incremento hasta 
en un 40% por lo cual se decidió mantener fijos estos parámetros en los valores dados en la 
sección 5.8.1 para los parámetros no ajustados. Por otra parte, también se intento mejorar el 
ajuste del modelo estimando los parámetros par iónico-par iónico, (AmH+,AmHCOJ" 
AmH+,AmCOO-) y (AmH+.AmCoo- AmH+.AmHcon pero la disminución del error'füe. 
mínima y finalmente se consideró adecuado mantener fijos en cero los valores de estos 
parámetros. 

A partir de los resultados obtenidos se hacen evidentes varias tendencias en los 
parámetros agua-par iónico y par iónico-agua reportados en la tabla 6.2. En general, los 
valores de estos parámetros, evaluados a 25ºC. corresponden aproximadamente con los 
valores de 8.0 y -4.0 utilizados en los parámetros agua-par iónico y par iónico-agua que no 
fueron ajustados. Es importante señalar que estos valores representan aproxim.adamente el 
valor promedio de un gran número de parámetros agua-par iónico y par iónico-agua 
reportados por Chen et al. ( 1982) para sistemas acuosos de electrolitos füertes. 

La dependencia de los parámetros H20-(AmH+,HCOJ-) y H20-(AmH+.HS-) con respecto a 
la temperatura, es relativamente más fuerte que la que presentan los parámetros H20-
(AmH+,AmCOO-), los cuales, en algunos casos, son completamente independientes de ella. 
Los parámetros H20-(AmH+,AmCOO-) tienen los valores absolutos más altos entre todos 
los parámetros agua-par iónico de los sistemas de MEA. DEA y DGA. al igual que los 
parámetros (AmH+.AmCOO-)-H20 con respecto a los parámetros par iónico-agua. Se 
observa· también, que el valor de los parámetros de interacción agua-par iónico es 
aproximadamente el doble del valor de los parámetros par iónico-agua. 

La estimación de los parámetros agua-par iónico y par iónico-agua de los sistemas C02-
JVIDEA-H20 y H2S-MDEA-H20 utilizando los valores de los parámetros moleculares 
MDEA-H20 y H10-MDEA que aparecen en la tabla 6.1, generó desviaciones promedio de 
la presión parcial del gas ácido calculada respecto a la presión parcial experimental mayores 
del 40%; ésto hizó necesario seguir una estrategia particular para el cálculo de los 
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Tabla 6.2 Valores de los parámetros de interacción molécula-par iónicode los sistemas 
C02-Alcanolamina-H20 y H2S-Alcanolamina-H20. · · 

· . t =a+ bl r· · ' 

Panimclros 

lbS-MEA-füO 
H:O-(MEAH+.Hs-¡ 
(MEAH+.HS")-H20 

co,-MEA-lhO 
H:O-(MEAH+.HC0.1·¡ 
(MEAH+.HC0.1")-H:O 
H:O-(MEAH+.MEACOOºl 
(MEAH+.MEACOOºl-H:O 

lhS-DEA-lbO 
H:O-(DEAH+.Hs-¡ 
(DEAH+.HS")-H20 

C02-DEA-lbO 
HoO-(DEAH+.Hcon 
(DEAH+.Hcon-H:O 
H:O-(DEAH+.DEACOO") 
(DEAH+.DEACOO")-H20 

füS-MDEA-lhO 
HoO-(MDEAH+.Hs-¡ 
(MDEAH+.HSºJ-H:O 

C0,-1\IDEA-füO 
H:O-(MDEAH+.HC0.1") 
(i'v!DEAH+.Hcon-H:O 

lhS-DGA-H!O 
H:O-(DGAH+.Hs·¡ 
(DGAH+.HS"J-H20 

co,-DGA-füO 
H:O-(DGAH+.Hcon 
(DGAH+.HC0.1"J-H20 
H:O-(DGAH+.DGACOOºJ 
(DGAH+.DGACOOºJ-H20 

n 

6.91J2J 
-3A-I06 

-l.05Cí3 
-2.8773 
<J.2732 
--1.87Cí6 

5.0738 
-2.3518 

2.0153 
-2.-1157 
7.9962 

-3.8-112 

8.9-1-13 
-5. 7352 

15.7133 
-9.1233 

7.11321 
-3.7153 

1.5759 
-2.87-12 
9.7715 

--1.5-1837 

I 
11
,, d.ir." ¡ p..:.1J..:ulJd.1 _ p.:.\f>crnn.:m.11 ¡ 

--- > ' ' • llllÍ 
no. datos ~ P,11·'".:nm.:m.:it 

b. 

-llJl.H52 
-215.8-198 

581.6536 
o.o· .. 
o.o 
IJ.IJ 

l:i68:~i1ií9 
:.¡2J.7'W! 
.1Cí5A913 

.. ,186.20111J •.. 
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-290.-195-1 
581.726-1 

-291.56-1-1 

i: (25"CJ 

'8.25 
--1.l(i 

; 6.111 

7.28 
-3.8-1 
8.55 

--1.-17 

-3.85 
11.72 
5.52 

<X.X no; de puulos 

13.-15 18-1 

1-1.77 193 

22.343 186 

18.5 17-1 

2-1.0 182 

19.IJ 187 

22.5 J()lJ 

16.1 80 



parámetros agua-par iónico y par iónico-agua de dichos sistemas. Para obtener los mejores 
valores de estos parámetros. se estimaron los parámetros MDEA-H20 y HiO-lvIDEA junto 
con los parámetros agua-par iónico y par iónico-agua para cada uno de los sistemas C02-
MDEA-H20 y HiS-MDEA-H20, los valores de los parámetros molécula-molécula 
obtenidos para cada sistema ternario se promediaron entre si resultando los valores de 
1.23 72 para el parámetro MDEA-H20 y -1.2346 para el parámetro HiO-MDEA. 
Finalmente, estos valores se utilizaron en una segunda estimación de los parámetros agua
par iónico y par iónico-agua de cada una de las mezclas acuosas de MDEA y un gas ácido. 
Los valores obtenidos en este último cálculo son los que aparecen en la tabla 6.2. 

6.2.3 Resultwlo.f de 111 Esrimaciá11 tle lo.1· Parámetros tle /o.1· Si.1te11111.1· Ternarios: 
Co11stt111te.1· de /Ji.wcit1ciá11 del Ó1rhm1wto. 

Debido a la falta de mediciones de la constante de disociación del carbaniato, las 
constantes de la ecuación s: 1 correspondiente a la reacción (2h) füeron incluidasderitró del 
conjunto de parámetros ajustables del modelo. Éstas se ajustaron simultáneamente con los 
parámetros de interacción binada de los sistemas ternarios C02-Alcanola1i1ina-H20 a partir 
de los datos del EL V. Las constantés estimadas de esta forma se reportan en la tabla 6;3. 

Tabla 6.3 Valores de los coeficientes de la ecuación (5.1) para la.constante de disociación del 
carbamato. · · · · 

111 K = Cl + c2rr + C3111T + C-IT 
Amiua Cl C2 C3 e~ K (313 KJ 

MEA 3.76726 --1059.07 o.o . ú:o • lUlOOI 
DEA 3.2K07-l -29-18.87 o.o o.o.• . 0.0022 
DGA .~.8-1892 -5198.30 o.o o.o 0.000-l 

K es ndimensional y es1:·1 basada en l:r escala de fracción molar. El estado de refcreuci:i de l:fs amii1i1s es el de 
liquido puro a la ten1peratur:i del sistenw. 
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6.2.4 Representación de los /Jatos de ELV de los Si.~temas Ternario.~ 

Las figuras -6.3, 6.4, 6.5, 6.6, 6. 7, 6.8, 6. 9 y 6.1 O muestran el cociente del valor 
calculado entre el valor experimental de la presión parcial del gas ácido en función de las 
moles de gas ácido por mol de alcanolamina en la fase líquida para los siguientes ocho 
sistemas ternarios estudiados en este trabajo: MEA-H2S-H20, MEA-C02-H20, DEA-H2S
HiO, DEA-C02-H20, MDEA-H2S-H20, MDEA-C02-H20, DGA-H2S-H20 y DGA-C02-
H20. Cada punto de estas figuras representa un estado único de temperatura y composición. 

En general, las gráficas muestran una distribución aleatoria del valor del cociente de la 
presión calculada entre la presión experimental en el intervalo de composición reportado, es 
decir, no se aprecia un error sistemático o alguna tendencia definida que pueda atribuirse a 
los datos experimentales. Sin embargo, en la figura 6.6 del sistema acuoso de DEA y C02. se 
observan dos tendencias, una por arriba y otra por debajo de la unidad, en los puntos de 
temperatura igual a 298.15 K, las cuales corresponden a diferentes conjuntos de datos 
experimentales. En todas las gráficas se observa que en el extremo donde la relación moles 
de gas ácido/moles de alcanolarnina tiende a cero, una gran cantidad de puntos quedan fuera 
de la banda del error promedio, ésto se debe principalmente a la dificultad experimental qüe 
existe para medir con exactitud presiones parciales bajas como las que se presentan en los 
limites de concentración -de los gases ácidos en el gas dulce. - -

Si se promedian las desviaciones promedio, % T. que aparecen en la tabla 6'.3 para los 
ocho sistemas acuosos de alcanolamina y gas ácido estudiados se obtiene un valor de 19%. 
Si se consideran únicamente los sistemas acuosos de alcanolamina y C02, la desviación 
promedio esperada baja a 17.3%, y en el caso de las mezclas acuosas de alca-nolamina y HiS, 
en cuyas gráficas se observa una marcada dispersión de puntos, la desviación promedio 
esperada, de acuerdo a la tabla 6.3, es de 21 %. Excepto en el caso de las mezclas agua
MEA-gas ácido, el sistema de cálculo reportado en este trabajo, presenta mayor dificultad 
para estimar adecuadamente la presión parcial del H2S que la del C02. 
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Capitulo Siete 

Predicción del ELV a partir del Modelo NRTL-Elcctrolitos 

El interés principaique surge de la representación de un conjunto limitado de datos 
experimentales es. el de proporcionar uri medio para predecir el EL V en regiones füera del 
dominio de la información' e~perimental. En particular, en la región de bajas presiones 
parciales de gas ácido que éorresponde a los limites de pureza exigidos para el gas 
endulzado. · · · · · 

7.1 Sistemas Ternitri~s G!1s Ácido-Alcanolamina-Agua 

Las figuras (7.1 )-(7.4) muestran las presiones parciales del H2S y C02 en mezclas 
acuosas de DEA o MDEA como función de la carga de gas ácido en la fase líquida. Estas 
gráficas fueron generadas aplicando el modelo NRTL-Electrolitos a los sistemas ternarios 
H2S-DEA-H20, C02-DEA-HiO, H2S-MDEA-H20 y C02-MDEA-H20. 

Para examinar el compo11amiento de fases de los sistemas gas ácido- alcanolamina
agua, es conveniente efectuar un análisis termodinámico simplificado del equilibrio fisico
químico, que permita entender cualitativamente el comportamiento de las curvas de 
equilibrio. Así. para el sistema H2S-alcanolamina-agua, si se fija en la unidad el valor de los 
coeficientes de actividad de la fase líquida y de fügacidad de la fase vapor y si se desprecia la 
segunda disociación del HiS as= (reacción 2c), se puede escribir la siguiente expresión para 
calcular la presión parcial del H2S en soluciones del tipo HiS-alcanolamina-agua 

P11,s 
H 11 ,sKA[aminaJ..,,ª1 cd1,s 

K11,s (l-a.11,s) 
(7.1) 

donde H112s representa la constante de Henry del HiS. K" y K112s son, respectivamente. las 
constantes de equilibrio de las reacciones (2t) y (2b ). [alcanola111ina]. ..... 1 es la concentración 
total de alcanolamina (que incluye sus formas iónica y molecular) y a. 11,s es la carga de HiS 
en moles de H2S/mol de alcanolamina. La forma füncional de la ecuación (7.1) sugiere que 
para un valor constante de la carga de HiS, la presión parcial de este gas en el equilibrio 
aumenta a medida que se incrementa la concentración de la amina (t:/ figura (7.1 )). En esta 
figura se muestra que la presión parcial del HiS es mayor para una solución de DEA de 
concentración 5.0 N que para una solución de concentración 2.0 N en todo el intervalo de 
temperatura. Sin embargo, el efecto de la concentración de alcanolamina sobre la presión 
parcial del HiS es mínimo en el caso de la solución acuosa de MDEA. En la figura (7.3) se 
observa que a 3 23 .15 K, las curvas de presión parcial de HiS son prácticamente iguales para 
una solución de concentración 5.0 N que para un solución 2.0 N y sólo cuando se eleva la 
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temperatura, por ejemplo a 3 73. 15 K, y conforme aumenta la carga de gas ácido el efecto de 
la concentración de alcanolamina sobre la presión parcial del H2S comienza a ser evidente. 

Un análisis similar es más complicado para los sistemas de C02-alcanolamina-agua ya que, 
además de la disociación del C02, se debe tomar en cuenta Ja formación del carbamato en 
los sistemas de aminas primarias o secundarias como la DEA. En Ja reacción (2h) la 
formación del carbamato domina el equilibrio químico en cargas menores de 0.5 moles de 
C02/mol de alcanolamína, mientras que la reacción contraría (reversión del carbamato a 
bicarbonato) domina en cargas mayores de 0.5 moles de C02/mol de alcanolamina (ver la 
curva de fracción molar del carbamato en función de la carga de C02 en la figura 7.6). 
Nuevamente, fijando el valor de los coeficientes de actividad y fügacidad de todas las 
especies en uno, y despreciando la segunda disociación del C02 al ion co.i=. se derivan las 
siguientes relaciones para la presión parcial de dióxido de carbono. Peo,, en soluciones 
acuosas de alcanolaminas primarias y secundarías 

Para ªeo, menores de 0.5 

Peo, 
Hco, K .. 1 Ke a~0, 

Kci1, (l-2a('(J,) 2 
(7.2) 

Para ªeº' mayores de 0.5 

Peo, 
Hco,K,1[amina]~,, .. 1 aeo, (2ac0 , -1)

2 

Krn;Ke (l-ae0 ;) 

( 7.3) 

donde Hco, es Ja constante de Ja ley de Henry para el C02, Km2 y Kc son las constantes de 
equilibrio de la disociación del C02 (reacción 2d) y de. la disociación del carbamato 
(reacción 2h) respectivamente. 

Según Ja ecuación (7.2), la presión parcial del C02 en el equilibrio no es fünción de la 
concentración total de alcanolamina para cargas menores de 0.5 y la ecuación (7.3) indica 
que para cargas mayores de O. 5 moles de C02/111ol de alcanolamina, la presión parcial del 
C02 es una fünción cuadrática de Ja concentración total de alcanolamina. En Ja figura 7.2 se 
observa que la presión parcial de C02, contrariamente a lo esperado según la ecuación (7 .2), 
si es fünción de la concentración de alcanolamína sobre todo a cargas de C02 mayores de 
0.2 donde las curvas de equilibrio de alta y baja concentración de alcanolamina se separan 
repentinamente. 
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Debido a que la MDEA no puede formar carbamato, el comportamiento del EL V de las 
soluciones de C02-MDEA-agua es significativamente diferente al comportamiento de las 
soluciones C02-DEA-agua. No obstante, cualitativamente, es muy parecido al 
comportamiento del EL V de las soluciones de HiS-alcanolamina-agua. Esto se observa 
comparando las figuras (7.1 ), (7.3) y (7.4). Sin embargo, a diferencia de los sistemas HiS
alcanolamina-agua, en las mezclas C02-MDEA-agua la segunda disociación del ácido débil 
no puede despreciarse. La concentración del ion COJ= en la fase líquida es significativa en 
relación a la concentración del ion bicarbonato (HCOJ-).>Por consiguiente, no es posible 
aplicar el análisis termodinámico simplificado utilizado en los sistemas H2S-DEA-agua a los 
sistemas C02-MDEA-agua. 

69 



10,000 

1,000 

100 

-¡;;-
a... 10 c. 
U) 

"" ::r: 
a... 

0.1 

0.01 

0.001 
o 

. -373.16_!-- -

-·,,,.,;323.15 1( 

5.0:N 

2.0 N 

0.4 0.5 0.6 0.7 0.8 0.9 

Moles de H2S / Mol de DEA 

Figura 7:.1 Predicción de la presión parcial del H2S en soluciones 
ac',:l.osas 2:0 N y 5.0 N de DEA a 323.15 K y 373. 15 K 

5.0 N 

2.0 N 

o.4 o.5 o.6 o.7 o.e o.s 
Moles de C02 /Mol de DEA 

Figura 7.2 Predicción de)a presión parcial del C02 en soluciones 
acuosa5 2.0 N y,5.0 N de DEA a 323.15 K y 373:15.K 

70 



10,000 

1,000 

100 

& 10 :::=.. 
en 
c-1 :z: 
a.. 

0.1 

0.01 

0.001 
··0.2 o.3 · 0.4 o.s · o.s o.7 o.e 

Moles de H2S/ Mol.cle•MDEA · 

--

5.0 N 

2.0 N 

0.9. 

Figura 7.3 Predicción de la presión parcial de(H2S en'.so1Uci6nes 
acüosas 2;Ó,Ny5;0 N de MDEA a'323.15 Ky 373;15 K . 

1,000 

100 

8 
CI.. 

o 

--- -- ·' • - •-· .,~ • ' ' -, '., • .. ' ';_~ ' , • . ·• • • • ,, •. - e .- . .• 

o.1 0.2 o.3 0.4· o;s o.6 o.7 o.e 

Moies de c()2/f'..101 de MDEA ' 

5.0 N 

2'.0 N 

0.9 

Figura 7.4 Predicción de la presión parci~I del C02·en solúcfones 
acuosas 2.0 f\j yos;O N, de. MD.EAa 323.1 5 Ky 373.1.5 K 

71 



7.2 An:ílisis de la Composición de la Fase Líquida con el Modelo NRTL-Electrolitos 

La aplicación de la ecuación NRTL-Electrolitos para estimar los coelicientes de 
actividad en los sistemas alcanolamina-H2S-C02-H20 permite emplear con confianza el 
modelo de equilibrio al análisis de la composición de la fase líquida a través de las 
ecuaciones de equilibrio químico. 

Las figuras 7.5 a 7.9 muestran la composición de la fase liquida de los sistemas ternarios 
H2S-DEA-H20. C02-DEA-H20 y C02-MDEA-H'O a 323.15 K y 373.15 K. En estas 
figuras, las fracciones molares de equilibrio de todas las especies. excepto el agua. se 
grafican en función de la carga del gas ácido y su objetivo es ilustrar las tendencias de la 
concentración de varias especies iónicas y moleculares presentes en el equilibrio como 
fünción de la temperatura y la carga de gas. 

La figura 7.5 corresponde al sistema DEA-H2S-H20 a 323.15 K. La concentración de la 
DEA es 2.0 N. Se observa en la figura que las únicas especies iónicas presentes en esta 
solución a niveles de concentraciones apreciables son la alcanolamina protonada, DEAl-I+ y 
el bisulfito. HS-. El valor de la constante de equilibrio correspondiente a la disociación del 
HS- a s= es despreciable con respecto a la constante de disociación del H2S a HS- de tal 
111anera que prúcticamente no se forma el ion s=. Sólo para cargas de 1-bS muy próxi111as a 
cero. la concentración del ion hidroxilo. OH-. será significativa en relación a la 
concentración de HS-. Debido a que el H2S es un ácido débil, la concentración del ion 
hidronio, J-1.iO+, será despreciable para cualquier valor de la carga de gas ácido. De esta 
figura ta111bién se deduce que la conservación de masa requiere que las concentraciones de 
DEAH+ y HS- se mantengan prácticamente iguales para diferentes valores de carga del gas 
ácido. 

La figura 7.5 muestra que a 323.15 K la concentración de la forma 111olecular del H2S 
en la fose liquida es apreciable cuando los valores ele la carga de gas son cercanos a la 
unidad. Sin embargo, la misma concentración de HiS se presenta en cargas mucho 111enores 
a 373.1 S K. La diferencia en la forma de las curvas de concentración de l-bS a 323.15 K y 
373.15 K es el fenó111eno que permite utilizar las soluciones acuosas de alcanolaminas en 
procesos de absorción/agotamiento para endulzar gas amargo. A bajas temperaturas. el 
equilibrio químico favorece la conversión del H2S a bisultito. En consecuencia. para cargas 
bajas y moderadas. la concentración de HzS de la füse liquida en el equilibrio es baja y la 
dirección de la trasferencia de masa resultante lleva a la absorción del H2S del gas amargo. 
A altas temperaturas, el equilibrio químico favorece la forma 111olecular del H2S en lugar del 
bisulfito. Por lo que, la concentración del H2S molecular de la fase liquida en el equilibrio se 
incre111enta con la temperatura. revirtiendo la dirección de la transferencia de masa lo que 
resulta en la desorción del H2S de la alcanolamina rica en H2S. 

En las figuras 7.6 y 7. 7 se gráfica la composición de la fase líquida en el equilibrio de la 
solución de C02 en la mezcla acuosa 2.0 N de DEA a 323.15 K y 373.15 K. 
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respectivamente. Cuando la carga y la temperatura son bajas, el C02 se convierte 
principalmente a carbamato, DEACOQ-, y muy poco a bicarbonato, HCOJ-. A medida que 
la carga se incrementa, el bicarbonato comienza a formarse por hidrólisis y disociación del 
C02 absorbido o por la reversión del carbamato a bicarbonato: sin embargo, es poco el 
CO.l= que se forma en la solución. Para la DEA, la máxima concentración de carbamato se 
alcanza aproximadamente en cargas de C02 de 0.5 moles/mol de alcanolamina. Para valores 
de carga superiores a 0.5, la concentración del carbamato disminuye a medida que éste se 
descompone y forma más bicarbonato. El comportamiento de las curvas de concentración de 
la fase líquida de las soluciones de C02-DEA-agua a 373.15 K es diferente. A esta 
temperatura y en la región de cargas bajas a moderadas, el análisis de la composición de la 
fase líquida con este modelo indica que una gran cantidad del C02 presente en la solución 
acuosa de DEA, existe en forma de bicarbonato. Esto sugiere que el carbamato de la DEA 
no es estable a altas temperaturas. 

En la figura 7.S aparece la composición de la fase líquida de la mezcla C02-DEA-agua a 
323.15 K y una concentración de DEA 5.0 N: el propósito de esta figura es hacer una 
comparación con la figura 7.6 y mostrar porque cuando se incrementa la concentración de 
alcanolamina la presión parcial del gas ácido aumenta notablemente como se mostró en la 
figura 7.2. Al aumentar la concentración de amina, de 2.0 N a 5.0 N, la formación de 
carbamato, de acuerdo a la reacción (2h) se ve doblemente favorecida cuando la carga de 
C02 es menor a 0.5, esto provoca un mayor consumo de HCO.i- lo que inhibe la formación 
de COJ= al punto de que su perfil de concentración ya no es apreciable pero, cuando la 
carga es mayor de 0.5 la disociación del carbamato domina a su formación y todo el 
carbamato formado empuja la reacción (2 h) hacia la derecha y se comienza a formar una 
cantidad importante de HCO.i- que a su vez contrarresta la disociación del C02. deacuerdo a 
la reacción (2d) provocando un aumento en la fracción molar de la forma molecular del C02 
en la fase líquida incrementándose así la presión parcial del C02 en la fase vapor lo que a su 
vez conduce a un disminución en la velocidad de la absorción del C02. Por otra parte. si se 
comparan las escalas de fracción molar de las figuras 7.6 y 7.8 se puede observar que un 
incremento en la normalidad de la alcanolamina por ejemplo, de 2.0 N a 5.0 N, provoca un 
cambio de mayores proporciones en el número de moles de las especies en la mezcla, en este 
caso la fracción molar de la DEA cuando la carga es de cero aumenta de 0.049 a 0.245, la 
del agua disminuye de 0.951 a 0.755 de esta forma las propiedades que dependen de la 
fracción molar como los coeficientes de actividad y fugacidad. y el potencial c¡.uimico se 
modifican lo que lleva a cambios importantes en el avance de todas las reacciones al 
equilibrio y en las moles finales de los productos asi en este caso por ejemplo, la fracción 
molar máxima de DEACQQ- aumenta de O.O 11 a O. 950 (aprox. 9 veces) y la fracción molar 
máxima de C02 va de 0.006 hasta 0.065 (aprox.11 veces). De lo anterior, se concluye que 
un aumento en la concentración de alcanolamina con el objeto de aumentar la capacidad de 
absorción de un sistema puede no dar los resultados esperados debido a la compleja relación 
entre los fenómenos que intervienen en los equilibrios quimico y tisico. por tanto es 
necesario contar con un modelo que explique y cuantifique estos fenómenos y sus relaciones 
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para poder evaluar el efecto real que tiene cualquier modificación en las variables del 
proceso de absorción de gases ácidos en mezclas acuosas de alcanolamias. 

Finalmente, la figura 7. 9 muestra la composición de la fase liquida de la solución acuosa 
carbonatada 5.0 N de MDEA a 323.15 K. Debido a que la MDEA no forma carbamato 
estable, el C02 reacciona para formar solamente bicarbonato o carbonato. Asi, como se 
menciono anteriormente, podria esperarse que el comportamiento de esta mezcla fuera muy 
parecido al del sistema H1S-MDEA-H20. Sin embargo, a diferencia.de lo que sucede con el 
H2S, la constante de la segunda disociación del C02 (reacción 2e) no es despreciable si se 
compara a la primera constante de disociación (reacción 2d). En consecuencia, la 
concentración de bicarbonato no es igual a la concentración de MDEA protonada. 
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7.3 Análisis Comparativo de las Curvas de Presión Parcial de Gas Acido de las 
Soluciones Acuosas de MEA, DEA, MDEA y DGA 

Las figuras 7.1 O y .7. l l muestran las curvas de presión parcial de C02 y H2S, 
respectivamente, para las mezclas ternarias gas acido-alcanolamina-agua a 323.15 K y 
concentración de alcanolamina 2.0 N. En la figura 7.10 se puede ver que para estas 
condiciones de temperatura y concentración, la conveniencia de utilizar una alcanolamina en 
vez de otra a fin de lograr la menor presión parcial de C02 cambia según la carga del gas 
ácido. En el intervalo de O a 0.4 moles de C02/mol de alcanolamina, la mezcla con menor 
presión parcial de gas ácido en el equilibrio y por lo tanto la de mayor capacidad de 
absorción es la de MEA, seguida de cerca por la DGA y con menor capacidad las mezclas 
de DEA y MDEA. En el intervalo de 0.4 a O. 75, la mezcla de DGA tiene la menor presión 
parcial de C02. Por otra parte, es de esperar que debido a que la MDEA no reacciona 
directamente con el C02 para formar el carbamato, su capacidad para absorber este gas sea 
menor que la de las otras tres alcanolaminas. Sin embargo, cuando la carga es mayor de 0.6, 
la mezcla de MDEA presenta menor presión parcial de C02 que las mezclas de MEA y DEA 
cuyos valores de presión parcial de gas ácido se aproximan a partir de este valor de carga. 
Para cargas mayores a O. 75 la mezcla de MDEA resulta con una presión parcial menor, aún 
que la de la mezcla de DGA. Si se considera un . valor típico de carga de 0.4 moles de 
C02/mol de alcanolamina en la corriente que sale del fondo del absorbedor se puede ver que 
las mezclas acuosas de alcanolamina con mayor capacidad' para absorber el C02, a estas 
condiciones de temperatura y concentración de alcanolarnina, son las de DGA y la MEA 
seguidas por la mezcla de DEA y la de MDEA que presenta la mayor presión parcial de gas 
ácido. 

En las mezclas acuosas de alcanolaminas y HiS, en las que no existe reacción directa 
entre el gas ácido y la alcanolamina, el comportamiento de las curvas de presión parcial es 
menos complejo que en el caso de las curvas de presión parcial ele las mezclas acuosas de 
alcanolaminas con C02. En la figura 7. 1 1 se aprecia que a lo largo ele todo el intervalo de 
carga estudiado, de O hasta 1 moles ele HiS/mol de alcanolamina, las mezclas de MEA y 
DGA tienen prácticamente la misma presión parcial de HiS en el equilibrfo siendo a su vez la 
de menor valor, por arriba de estas curvas están la curva de presión parcial de gas ácido de 
la mezcla de DEA y por encima de ésta, la curva de l\:lDEA. Se pu~de decir que en términos 
de la capacidad de absorción de gas ácido medida en fünción de la menor presión parcial del 
gas en el equilibrio, la mejor opción es la mezcla de DGA o la mezcla ele MEA, en segundo 
lugar, la mezcla de DEA y en tercero la mezcla ele MDEA. 

En el apéndice A se puede encontrar la representación gráfica del equilibrio de los 
sistemas cuaternarios alcanola111ina-C02-H2S-agua para las cuatro alcanolaminas de interés 
en este trabajo. i\füA, DEA, MDEA y DGA, a dos temperaturas diferentes. 323. l 5 K y 
373.ISK. 
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Conclusiones y Recomendaciones 

El modelo termodinámico desarrollado en este· trabajo• representa razonablemente los 
datos experimentales de solubilidad de los gases ácidos en las mezclas acuosas de MEA, 
DEA, MDEA y DGA. Porconsiguiente, en forma indepemliente.de los modelos basados en 
las velocidades finitas de ·reacción química y de tranferencia de masa y calor. el modelo 
desarrollado puede utilizarse en lo cálculos de diseño~'y simulación de sistemas de 
absorción/agotamientode etapas de equilibrio. 

La capacidad predictiva del .. modelo termodinámico permite c.:umparar el 
comportamiento del EL V de .lits diferentes soluciones acuosas. de alcanolaminas y gases 
ácidos, además de que'facilita la comprensión de dicho comportamiento: i.e., la capacidad 
de una alcanolamina' para reaccionar directamente con el C02 y formar un carba mato 
estable, determina su habilidad para absorber este gas. El hecho de que la mezcla de MEA, 
según el modelo, presente la menor presión parcial de C02 en el equilibrio en el intervalo de 
carga de C02 de O a 0.4, seguida, en orden ascendente, por la mezcla de DGA y por la 
mezcla de DEA, indica que la MEA forma el carbamato más estable. La DGA forma un 
carbamato moderadamente estable y la DEA forma el carbamato menos estable, lo cual es 
congruente con los valores de la constante de equilibrio de la reacción de disociación del 
carbamato presentados en la tabla 6.3, en donde a menor valor de la constante de equilibrio, 
·mayor estabilidad del carbamato. Lo anterior también explica el hecho de que para cargas 
mayores a 0.4, cuando la reacción dominante es la descomposición del carbamato a 
bicarbonato, la presión parcial de C02 en la mezcla de MEA aumente por encima del valor 
que presenta en la mezcla de DGA y en la mezcla de DEA ya que en la mezcla ele MEA se 
formó una cantidad mayor de carbamato que en las otras dos. Por otra parte, en lo que 
respecta a las mezclas acuosas de alcanolaminas y. HiS el modelo predice un 
comportamiento menos complejo de la presión parcial respecto a la concentración del gas 
ácido. Según el modelo, las diferencias de presión parcial de HzS entre las diferentes 
soluciones acuosas ele alcanolaminas son pequeñas y aproximadamente constantes en casí 
todo el intervalo de carga estudiado, debido a que ninguna de las cuatro alcanolaminas 
consideradas reacciona directamente con este gas. Aunque estas diferencias son pequeñas, 
las soluciones acuosas de MEA y DGA presentan mayor capacidad de absorción ele gas 
ácido al equilibrio que las soluciones de DEA y MDEA. 

Aunque ésta no es la primera vez que la ecuación NRTL-Electrolitos es utilizada junto 
con un algoritmo de minización de la energía de Gibbs para modelar la fase liquida de las 
mezclas acuosas de alcanolaminas y gases ácidos, antes de la realización ele este trabajo, no 
se contaba en el Instituto Mexicano del Petróleo con un sistema riguroso para la cstimación 
del ELV de esta clase ele mezclas. Asi, la principal ventaja de disponer de un sistema de 
cálculo como éste, es la ele contar con una herramienta para evaluar el comportamiento ele la 
solubilidad de los gases ácidos en mezclas acuosas de nuevas alcanolaminas o en mezclas 
acuosas con más de una alcanolamina. En los últimos años se han propuesto nuevos 
disolventes (o mezclas de disolventes) para el tratamiento de gases amargos c.:01110 son, por 
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ejemplo, las aminas con estructuras moleculares especiales que per111iten la absorción 
selectiva del H2S y las mezclas de alcanolminas, MDEA+DEA y MDEA+MEA, las cuales 
favorecen en gran medida la absorción del HzS. El esfüerzo requerido para caracterizar estas 
nuevas mezclas es muy grande: sin embargo, un modelo riguroso y termocliná111icu111ente 
consistente junto con un adecuado diseño de experimentos, puede reducir de nrnnera 
importante el esfüerzo necesario para caracterizar el comportamiento del EL V de las 
soluciones de gases ácidos. Asi, con un número minimo de mediciones experimentales del 
EL V a temperaturas y presiones estratégicamente seleccionadas, es posible csti111ar los 
parámetros requeridos por este modelo permitiendo la extrapolación e interpolación 
confiable (dentro la capacidad del modelo termodinámico utilizado) del EL V. 

El estudio del comportamiento del EL V de las mezclas acuosas del alcanolaminas y 
gases ácidos mediante un modelo como el presentado en este trabajo. per111ite establecer 
criterios para co111parar las ventajas que ofrecen diferentes mezclas de alcanolmninas y poder 
inferir, en base a la capacidad de absorción, la energia necesaria para la regeneración, el 
costo, la volatilidad, la corrosividad y los intervalos de carga de gas ácido, cuál es la 111ezcla 
más adecuada para una situación determinada. 

Dada la compleja relación entre los equilibrios químico y fisíco del proceso ele absorción 
de gases ácidos en 111ezclas acuosas de alcanolaminas, se hace necesario contar con un 
modelo que explique y cuantifique estos fenómenos y sus relaciones para poder e\·aluar el 
efecto real que pueda tener cualquier modificación en las variables del proceso. 

Aunque este modelo representa adecuadamente las desviaciones del co111portamiento 
ideal de la fase líquida gracias a que la ecuación NRTL-Electrolitos es valida en los valores 
de la fuerza iónica que se presentan en la práctica industrial, sería recomendable comparar la 
eficiencia computacional y el cálculo de la composición en el equilibrio de la fase liquida ele 
este modelo contra otros modelos rigurosos tales como UNJQUAC y otros que emplean 
aproximaciones termodinámicas menos rigurosas. 

En los modelos basados en las velocidades finitas de reacción y transtCrenci;1 de masa y 
calor, el equilibrio fisico-quimico juega un papel importante. ya que co111[111me111e se ~upone 
la existencia de equilibrio fisico en la interfase gas-líquido y el resto de la fose liquida se 
supone en equilibrio quimico. Estas suposiciones definen las condiciones ck! frontera 
necesarias para resolver las ecuaciones diferenciales que describen la transferencia de masa 
con reacción quimica. Por consiguiente. se recomienda la aplicación cid modelo 
ter111odinámico descritó en este trabajo al modelamiento del equilibrio fisico-químico dentro 
de algún modelo basado en las velocidades de transferencia de masa y calor. 
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Apéndice 

Sistemas Cuaternarios HiS-C02-Alcanolamina-Agua. 

Las figuras A. I a A. 16 representan las presiones parciales del H1S y del C02 en las 
mezclas acuosas de MEA. DEA, MDEA y DGA a las ternper~turasde 323.15 K y 373.15 K 
en fünción del cociente de moles de gas ácido entre las moles de amina en la fase líquida. 
Estas gráficas füeron generadas a partir del modelo .NRTLcElectroViios.para los cuatro 
sistemas cuaternarios. La concentración de la amina se fijó eri 2.0 N (aproxi11iadamente 20% 
peso) por ser una concentración representativa de la empleada en los procesos industriales. 
Las temperaturas corresponden, en promedio, a las temperaturas en el fondo de la torre de 
absorción y en el fondo del regenerador. · 

88 



1.000 

100 

í? 10 a.. 

-=-
C\J o 
() 1; a.. 

0,1 

0,01 

Figura A.1 Sdubilidad mutua de·c~y A2s e;,, 5ofuciÓÍ1 acug~2:0 N·'de MEA a 3ai 1.s. K. . . . . - -~ --· -

o.o 

100 

í? 10 a.. 

-=-(/) 
(IJ 

I - 1 
a.. 

0,1 

0,01 
o 0,4- 0,6. o,e 

Moles de H2S / Mol de MEA 

Figura A.2 Solubilidad mutua de H2S y C02 en solución acuosa 2.0 N de MEA a 323.15 K. 
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Figura A.3 SolúbiUdad mutúa de C02y His e~ sofúciÓn ~Cl.lo~ 2.0 N d~MEA aafa15 K. 
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Figura A.4 Solubilidad mutua de H2S y C02 en so/Úción acuosa 2.0 N de MEA a 373.15 K. 
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Figura A.6 Solubilidad mutua de H2S y C02.en solución acuosa 2.0 N de OEA a 323.15 K. 

91 



1.000 
1.0 o.e 0,6 0.4 0.2 O.O Moles de H2S/Mol de DEA 

100 

í? 10 a. 
6 
N o 
() 

a. 

0,1 

0,01 
o 0,2 0,4 0,6 . 0,8 

Moles de C02(Mol de ~EA 

Figura A.7 Solubilidad mutÜ:de cÓ2 yH~S e~ ;01J~;Ón ~cu~~a 2.0N de DEA a 373.15 K. 
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Figura A.8 Solubilidad mutua de H2S y C02 en solución acuosa 2.0 N de DEA a 373. t 5 K. 
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Figura A.9 Solubíndad m~tua' de602 y H2S en ~~lu~ión;~~uosa 2.0 Nde MDEA a 323.15 K. 
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Figura A.10 Solubilidad mutua de H2S y C02 en solución acuosa 2.0 N de MDEA a 323.15 K. 
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Figura A.11 Solubilidad mutua de co;·~ ti2s e; s~/~ciÓn'ac~;sll 2.o N°de MDEA a 373.15 K. 
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Figura A.12 Solubilidad mutua de H2S y C02 en solución acuosa 2.0 N de MDEA a 373.15 K. 
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Figura A.13 Solubilidad mutÜ~de 602 y H2s éñ solÜCiónacuosa 2.0 N de DGA a 323.15 K. 
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Figura A.14 Solubilidad mutua de H2S y C02 en solución acuosa 2.0 N de DGA a 323.15 K. 
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Figura A.15 Solubilidad mut~a de C02 y H2S en sol~ción acuosa 2.0 r:.¡ de DGA a 373.15 K. 
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Figura A.16 Solubilidad mutua de H2S y C02 en sol~ción acuosa 2.0 N de DGA a 373.15 K. 
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