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RESUMEN

Se desarrolio un sistema de- calculo basado en un modelo fisico-quunico para
representar el equilibrio liquido-vapor de. los sistemas. H2S-COz-alcanolamini-nyua. Las
alcanolaminas de interés en este trabajo son la monoetanolamina, MEA, la dicranolamina,
DEA, la diglicolamina, DGA, y la metildietanolamina, MDEA. El modelo [lizico-quimico
toma en cuenta el equilibrio quimico'para determinar la distribucion de las especics en la lase
liquida y el equilibrio entre fases para determinar las distribucion de las especies moleculares
entre las fases liquida y. vapor.

Los coeficientes de actividad de la especies en la fase liquida son representados con el
modelo NRTL-Electrolitos, el cual'toma en cuenta los efectos debidos a las intcracciones o
fuerzas de largo alcance entre iones y las interacciones locales o-de corto alcance entre todas
las especies. El 'sistema se considera como una solucion de solutos muoleculires
supercriticos y solutos idnicos en una mezcla de dos disolventes, el agua y la alcanolamina.
Los coeticientes de fugacidad de la fase vapor son representados con la ecuacion de estado
de Peng-Robinson-Styjek-Vera.

Los parametros ajustables del modelo, /.¢., los parametros de interaccion hinaria de la
ecuacion NRTI-Electrolitos y los coeficientes de la ecuacion de la constante de cquilibrio de
la reaccion de formacion del carbamato, se estimaron a partir de datos experimensales del
equilibrio liquido-vapor reportados en la literatura para los sistemas binarios agua-
alcanolamina y para los sistemas ternarios Hz2S-alcanolamina-H20 y CO:z-alcanolamina-11:0.
Los intervalos de temperatura, concentracion de alcanolamina, concentracion de gas dcido y
presion parcial de las mediciones experimentales del ELV varian, respectivamente. de 25 a
120°C, de 1.0 a 5.0 N, de 0.0 a 3.0 moles de gas acido/mol de amina en la fase lnjuida v de
0.001 a 5000 kPa.

Los parametros del modelo NRTL-Electrolitos se estimaron mediante la minimizacion
de la diferencia entre los valores experimental y calculado de la presion parcial de los wases
acidos o de la presion total, en el caso de los sistemas alcanolamina-agua, wilizando el
algoritmo de minimizacion de funciones no lineales de bisqueda directa denoninada Simplex
(Nelder y Mead, 1965). La desviacion promedia entre el valor calculado de la presion
parcial de los gases acidos y el valor experimental para los ocho sistemas acnosos de
alcanolamina y gas acido estudiados fue de 19 %4.

Se desarrollo un procedimiento para el calculo de la presion de burbuja, ¢l cual se
utilizo para la representacion del ELV de las mezclas acuosas de aminas y los gases icido asi
como para la estimacion del valor de los parametros del modelo NRTL-Electrolitos. La
distribucion de las especies de la fase liquida en el equilibrio se determind mediante la
minimizacion de la energia de Gibbs sujeta a las restricciones del balance clemental
utilizando el método de los multiplicadores de Lagrange, este método demostro ser
confiable y eficiente.
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Capitulo Uno
Introducciéon al Tratamiento de Gases Amargos

Los gases acidos. principalmente CO2 y H2S, son componentes de varias mezelas de
gas Hamado amargo como son el gas natural. el gas de refineria v el gas de sintesis. En
muchos casos estas sustancias tienen que ser removidas antes de que el gas sea transportado
o vendido. Normalmente. el H:S debe removerse casi en su totalidad debido a su roxicidad v
corrosividad para evitar ¢l envenenamiento del catalizador en procesos de refinacion vy,
ademas, porque los productos de la combustion del HzS, dioxido y trioxido de azutre. son
contaminantes de la atmosfera. por lo que. la maxima concentracion de H:S permitida por la
especificacion americana para el gas natural entubado es de 4 ppm en volumen (Maddox,
19835). Por otra parte. ¢l COz2 es removido del gas natural principalmente porque actiia como
diluyente, incrementando los costos de transporte v reduciendo el valor energético del gas
por lo que st concentracion en el gas natural dulee no debe pasar de 1% sin embargo, en la
produccion de amoniaco, donde el COz2 es un veneno para el catalizador del convertidor, se¢
exige una concentracion nuixima de 10 ppm ‘

Existe una amplia variedad de procesos para la separacion de los gases acidos de las
corrientes de gas amargo {conocidos como endulzamiento de gas). Los mas ampliamente
utilizados en la industria del gas son los procesos de absorcion/agotamiento basados en
mezclas acuosas de alcanolaminas que mediante una serie de reacciones quimicas con los
aases acidos incrementan la absorcion de éstos en la mezcla acuosa. Esta clase de procesos
se aplica principalmente para remover la mayor parte de los gases dcidos presentes en
concentraciones notables (1.0-40% mol) reduciendolas a niveles de hasta 0.01-2.0% mol

En da figura 1.1 se muestra un diagrama de ujo tipico de la operacion de
absorcion/agotamiento para endulzamiento de gas amargo mediante soluciones acuosas de
alcanolaminas. Una corriente de gas amargo que contiene Hz8 v/o COz. entre oros posibles
gases dcidos, se introduce en el fondo de un absorbedor a traves del cual asciende vy se
mezcla en contracorriente con una solucion acuosa de alcanolamina que entra por ol domo
del absorbedor a aproximadamente 50°C. La presion en el absorbedor varia dependiendo de
la composicion de la corriente de gas que se esté tratando. La solucion acuosa absorbe
selectivamente los componentes dcidos del gas amargo para producir una corriente de was
endulzado que sale por el domo del absorbedor. La solucion de alcanolaming rica en gas
acido se bombea desde el fondo del absorbedor a través de intercambiadores de calor que
elevan su temperatura para entrar al agotador por el domo donde se mezela en
contracorriente con vapor de agua a una temperatura de entre 100y 120°C Ll vapor
generado en un rehervidor proporciona la energia necesaria para revertir lus reacciones entre
las alcanolaminas y los gases dcidos con el fin de elevar la presion parcial de estos Glimos v
agotarlos de la solucion. La solucion regenerada se bombea a un intercambiador donde se
enfria v entra al absorbedor por el domo En esta clase de procesos son comunes tanto las
torres empacadas como las de platos




H2S +:CO2

Amina rica

Gas dulce en gas acido
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Absorbedor - ‘Agolador

Gas amargo

HE Va pdr

que contiene: -
H2s + CO2

mina regenerada”

Figura 1.1 Dlagrama de flu;o simplificado. del sxstema absorbedor/regenerador
; para el endulzamlento de gas amargo SR

Las alcanolaminas se caracterizan porque en su estructura molecular estan presentes los
arupos hidroxilo (<OH )y amino (-RaN). Los hidroxilos sirven para reducir la presion de
vapor e incrementar la solubilidad en el agua mientras que los urupos amino proporcionan la
alcalinidad necesaria para que los gases acidos reaccionen con la mezela acuosa (Kohl v
Riesenfeld. 1983).

Entre las alcanolaminas comerciales estan la monoetanolamina (MEA), la diglicolamina
(DGA). la dietanolamina (DEA), la metildietanolamina (MDEA). la diisopropanolamina
(DIPA). v la glicol amina (MEA o DEA mezclada con glicol-para endulzar y-sccar ¢l gas
simultaneamente)

MEA. DEA vy DGA reaccionan rapidamente con el H:S v con el CO: Estas
alcanolaminas, al igual que otras alcanolaminas primarias v secundarias.  reaccionan
directamente con el COz para tformar el carbamato de la alcanolamina correspondiente
Estos disolventes son utilizados en aplicaciones donde se necesita eliminar la mavor parte de
H28 v CO:z de la corriente de gas amargo para obtener bajas concentraciones de dases dcidos
(menor de 4 ppm en volumen de H:S . La MDEA reacciona rapidamente con el HzS pero.
debido a que es una alcanolamina terciaria v no puede reaccionar directamente con ¢l COa.
su capacidad para absorber este compuesto es muy limitada por lo que se emplea en la
separacion selectiva del H:S  (Kohl v Riesenteld. 1983) Recientes investigaciones



(Chakravarty ¢t ul., 1985 Katti”'y Wolcott;” 1987) sugieren’ que una peguefia cantidad de
alguna alcanolamina primaria o secundaria como la MEA o la DEA mezclada con la MDEA
puede aumentar substancialmente la. capacidad de la mezcla para absorber el CO:z sin
incrementar demasiado los requerimientos de energia en el agotador.

El disefio y andlisis de sistemas de absorcion/agotamiento para el tratamiento de gas
amargo, mediante ¢l método tradicional de etapas en equilibrio. requiere ¢l conocimiento del
comportamiento del equilibrio liquido-vapor (ELV) del sistema agua-alcanolumina-gas
acido. Conociendo la solubilidad al equilibrio del was acido en la solucion acuosa de
alcanolaminas (/.c.. 1a capacidad maxima de absorcion de la solucidn acuosa con respecto
del gas acido). se puede estimar la cantidad de solucion necesaria para tratar un gas amargo
dado.

Se encuentra reportada en la literatura una gran cantidad de mediciones experimentales
del ELV de las mezelas acuosas de gas dcido v alcanolaminas. Sin embargo. la mavoria de
estas mediciones corresponden a altas presiones parciales del gas acido v son pocas las que
consideran la region de baja presion parcial. que es. probablemente. Ta region de mayor
interes va que en este dominio se encuentran los fimites de pureza requeridos para ¢l gas
dulce. Esto hace indispensable para el ingeniero de procesos contar con un modelo
termodinamico riguroso vy contiable que le permita la interpolacion v fa extrapolacion de los
datos de equilibrio disponibles. Ademas, la disponibilidad de un modelo de este tipo permite
reducir el esfuerzo experimental requerido para caracterizar el ELV de sistemas 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 este trabajo es desarrollar un sistema de cileulo robusto. riguroso v
contiable para la prediccion del comportamiento del ELV de las mezclas acuosas de vas
dcido-alcanolaminas para contribuir a mejorar el diseio de unidades de endulzamiemao de
gas natural, apovar la optimizacion y analisis de la operacion de las unidades existentes v
auxiliar en la investigacion v desarrollo de nuevas mezclas disolventes que mejoren de
alguna torma los métodos de endulzamiento actualmente utilizados. Otra de sus objetivos es
contar con un sistema que permita caleular la distribucion en ¢l equilibrio de. especies
moleculares y ionicas en fases liquidas altamente no ideales donde ademas tengan Jugar
reacciones quimicas al equilibrio.

A partir de los datos de ELV reportados en la literatura se estimaron los pardametros
ajustables de la ecuacion NRTL-Electrolitos para las soluciones acuosas d aas‘acido con las
alcanolaminas MEA, DEALMDEA, DGA vy MDEA-MEA




Capitulo-Dos
Generalidades del sistema H20-Alcanolaminas-11:8-COz

Tanto las alcanolaminas como los gases acidos son electrolitos débiles. de manera que
ambas sustancias se disocian parcialmente en la fase acuosa formando una mezela compleja
de disolventes parcial o moderadamente volatiles (alcanolaminas v agua). de solutos
moleculares muy volitiles (H:S y COz2) y de especies ionicas no volitiles. Una representacion
de este sistema se puede observar en fa figura 2.1 (Edwards ¢r of. 1978). En un sistema
cerrado, a temperatura v presion constantes, el equilibrio fisico gobierna la distribucion de las
especies moleculares v electroliticas entre las fases liquida y vapor (flechas verticales). En la
fase liquida se llevan a cabo las reacciones al equilibrio entre los gases acidos v las
alcanolaminas que dan origen a las especies ionicas (flechas horizontales). De fa misma figura
se puede deducir que en este sistema el equilibrio fisico v el equilibrio quimico estin
acoplados entre si. Esto significa que el grado de disociacion de los clectrolitos en la fase
liquida influye en la presion parcial de los gases acidos en la fase vapor y viceversa, En
consecuencia, la prediccion del equilibrio en el sistema agua-atcanolaminas-gas dcido requiere
que los equilibrios lisico v quimico sean tratados rigurosamente desde el punto de vista
termodinamico.

Vapor.

H20 . . . Electrolitos moleculares .. L

M

Electrolitos moleculares - - Soldtos idnicos .,

Liquido

Fxgura 2.1 Equmbrio fISlCO y quum|co de una solumon acuosa de electrolltos deblles
en un 5|stema cerrado 8




El H2S, ¢l CO: y las alcanolaminas son electrolitos débiles que se ionizan o disocian
parcialmente en la solucion acuosa mediante un mecanismo amortiguado (butler) acido-base
que puede describirse de la siguiente manera:

2 H20 < HiO% + OH- , N ‘ (2a)
H20 + H:$ & H:0™ + HS- , (2b)
Hz20 + HS" ¢ H:0F +87. (2¢)
2H:0 + CO: & HiO* + HCOy : ~ B
H:0 + HCO..’r‘ > Hi0* + COs ' ‘ - i e
H:0 + ,\.\flh\',\l«ﬁ < HiOF + AMINA . e

Las reacciones (2a). (2b), (2¢). (2e) y (2) son reacciones de transferencia de protén.
Estas reacciones son muy rapidas y cominmente se suponen instantaneas con respecto a'la
transterencia de masa, Por otra parte, la reaccion (2d) que representa la-disociacion del CO2
sigue uno de dos mecanismos alternativos (Astarita ¢r o/, 1983). El primero es un
mecanismo de dos pasos; ¢l CO2 reacciona con el agua formando acido carbonico (H2C0a),
eésta es una reaccion lenta, a su vez, el acido carbonico se disocia en bicarbonato donando un
proton al agua, ésta es una reaccion rapida. El segundo mecanismo consiste en la reaccion
directa del ion hidroxilo OH™ con el CO:z para formar el ion bicarbonato: este mecanismo se
cree predomina cuando el pH es mayor de 8 (Astarita ¢f a/.. 1983). Debido a que ambos
mecanismos son lentos, la reaccion (2d) no es tan rapida como las reacciones de donacion
de proton.

Ademas de las reacciones acido-base, el CO2 puede reaccionar directamente. con las
alcanolaminas primarias y secundarias para formar. el carbamato estable de la alcanolamina’
correspondiente,” Caplow (1968) propuso  un mecanismo de dos pasos para esta. reaccion
(AMINA = RR'NH): o e

CO:2+ RR'NH' & RR'NH*COO-
RR'NHTCOO™ + RR'INH ‘> RRINCOO" + RR'NH:T

77777(;?::-:’) L

En este trabajo ‘se incluye’ como: reaccion independiente la conversion” reversible del:
carbamato a bicarbonato, en” lugar-de la -formacion- directa del . carbamato. Esta’ reaccion
resulta de la adecuada combinacion de las reacciones (2e), (2f) y (2g): ‘ :

RR'NCOO" + H20 <> RR'NH + HCO» S )]



En las alcanolaminas terciarias el grupo amino no tiene atomo de hidrégeno por lo cual
no pueden reaccionar directamente conel COz2 para formar el carbamato sin embargo. estas
alcanolaminas reaccionan con el COz atreves de alguno de los mecanismos descritos para la
reaccion (2d) lo cual provoca que la absorcion del COz en soluciones de alcanolaminas
terciarias sea particularmente lenta respecto a la absorcion del HzS.

El agua es tanto una base débil como un acido débil. Cuando un dcido débil como el
H2S esta presente en el agua, ésta actiia como una base débil aceptando un proton donado
por el acido v formando el ién hidronio; sin embargo, la constante de equilibrio para esta
reaccion es muy pequeia por lo que el avance de la disociacion del acido se aprecia
inicamente cuando el soluto estd presente en grandes concentraciones. £n este caso. la
mayor parte del soluto se encuentra diluido en forma molecular y solo uni pequeiia fraccion
en forma ionizada. Cuando se trata de disolver una base débil en agua el ion hidronio actia
ahora como un acido débil donando su proton a la base. Como en el caso anterior, Ia
constante de equilibrio de esta reaccion es muy pequeia y la disociacion de la base solo es
apreciable a grandes concentraciones de la base débil.

Cuando se tiene una mezcela acuosa de - acidos y bases débiles; por ejemplo HaS'y-una
alcanolamina, la extension ‘de las respectivas. reacciones” de disociacion aumenta
considerablemente con respecto a lo que sucede. en el caso dondeel aguaes el tnico
disolvente. Esto puede explicarse a partir del principio de accion de masas.:Considérese; por
ejemplo, la  solucion acuosa de MEA 'y H2S. Las- principales - reacciones’: de
disociacion/protonacion incluyen: : ’

Kw 2 H0 <« H:O" + OH- e (2a)

KH2S  Hi0 + H:S « HiOT + HS- o (2b)
KMEA  HiO% + MEA « H:0+ MEAH* (2h)

La reaccion (2a) representa una restriccion sobre la cantidad de ion hidronio presente en
la solucion en equilibrio debido a que fa Kw es mucho menor que fa unidad. Sin embargo..
cuando el dcido débil HaS -y la base débil MEA estan presentes simultincamente en la
solucion, el ion hidronio producido por la disociacion del HaS, reaccion (2b), s¢ consume en
la protonacion de la MEA, reaccion (2h). De esta manera el avance de la reaccion de
disociacion del acido débil en agua aumenta considerablemente en presencia de la base débil,
lo mismo que la concentracion de electrolitos débiles en su forma idnica.

El aumento en la concentracion de las formas ionicas reduce la concentracion en la fase
liquida de los electrolitos débiles disueltos en forma molecular v dado que éstos estan
implicados en el equilibrio liquido-vapor, la reduccion de su concentracidn en la fase liquida
provoca una notable disminucion de sus presiones parciales en la fase vapor y. por lo tanto,
un aumento en la solubilidad del gas dcido en la solucion liquida.




Capitulo Tres

Modelizacion Termodinimica: Antecedentes

Se dispone de dos aproximaciones para la modelacion de los sistemas acuosos gas
icido-aminas, los modelos de equilibrio y los modelos de transterencia de masa. Esta 0ltima
clase de modelos esta fuera del alcance de este trabajo pero, algunas referencias al respecto
son los trabajos de Danckwerts (1970) y Glasscock (1990).

El uso de modelos de equilibrio ha sido hasta el momento la técnica mas utilizada para
correlacionar y predecir la presion parcial de los gases acidos en soluciones acuosas de
alcanolaminas. Basicamente, la técnica requiere postular un conjunto de reacciones que
satistagan la estequeometria y combinar las constantes de pseudo equilibrio o de equilibrio
de dichas reacciones con las restricciones termodinamicas necesarias para conformar un
modelo que permita correlacionar los datos experimentales del ELV. Atwood er «f. (1957)
desarrollaron un método usando el coeficiente idnico medio. Estos autores consideraron que
los coeticientes de actividad de todas las especies idnicas eran iguales v aplicaron esta idea al
H:S en soluciones acuosas de alcanolaminas. Desafortunadamente, la suposicion de igualdad
de los coeficientes de actividad de los iones sdlo se aplica a soluciones con bajas fuerzas
ionicas, lo cual no es el caso en la mayoria de los sistemas acuosos gas acido-amina que se
encuentran en los procesos industriales. :

Klyamer e/ «f. (1973) generalizaron el modelo de Atwood ¢ o/, para aplicarlo “a
soluciones H:S-CO:z-alcanolamina-agua. En forma similar, estos autores’ utilizaron las
reacciones (2a)-(2¢) mientras que para la protonacion de la amina, reportararon Ta siguiente
reaccion: : ' P

AMINA + H20 <> AMINAH* + OH". Gy

y para la formacion del carbamato utilizaron la siguiente reaccion

CO:+2RRNH © RRNHCOO- +RRNHx¥ = (3b)

Las constantes de equilibrio para las siete reacciones en combinacion con ¢l balance de
cargas (electroneutralidad), el balance de moles v la ley de Henry para relacionar las moles
de H2S y CO2 en las fases liquida y vapor torman el conjunto de ecuaciones que describen
el sistema. Para resolver este sistema de ecuaciones se necesita conacer ¢l valor de las
constantes  de equilibrio, de las constantes de Henry asi como del coeficiente de actividad
ionico promedio (el cual depende de la concentracion de los iones) v el cociente del
coceticiente de actividad de la amina no disociada entre la actividad del agua. Klymer ¢r ol
estudiaron soluciones acuosas de MEA tomando las constantes de equilibrio de Ia literatura



v usando el cocficiente de actividad iénico pramedio asi como el cociente del coeliciente de
actividad de la amina no disociada entre la actividad del agua reportados por Atwood ¢r al.
Posteriormente, Lee ¢f «l. (1976a,b) compararon este modelo con sus- resultados
experimentales y concluyeron que el modelo de Klyamer ¢/ «/. no es capaz de representarlos
dentro de la precision de sus datos en el intervalo completo de condiciones de temperatura y
concentracion del gas acido. '

Danckwerts y McNeil (1967) -desarrollaron: un. modeélo para el sistema -de CO~ en
soluciones acuosas. de alcanolaminas. *Su COI’ULIHIO de xeacclonu esm !mmddo por lus ‘
reacciones {2a). (2d). (2e). (7h)yla swulente rencuon :

CO:+RR'NH RR \lcoo H ,(3“)

Estos autores utlh/mon (.Ollb(dl'ltES de s udo equxhbuo C()He"ld']\ tom.mdo en’ cuenta
el efecto de la tuerza idnica. la: ley de Huuy un balance.de’ CdlL'lS y-un balance de molcs
Sin embargo, al aphcm este modelo enla prednccnon de: pu,slom.s parciales en el equilibrio se
observaron dcsvmuonu nnpmmnles reepecto alos ddlos e\perlmen(alu (Kent y Eisenberg,
19706). L , ‘

Kent y Eisenberg (16)70) modificaron el trabajo de Dankwerts v MeNeil v proplisieron
un canjunto de reacciones. formado. por (2 1) a' (20 (2h)y fa ley de Henry para el H2S yel
€0z en la siguiente. forma; ’ ’ : :

PHas = Hipg [HzS]
Pco: =Hco, [CO:]

i

Kent y Eisenberg toman 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 reacciones
(2) y (2h) fueron obtenidas correlacionando los datos de ELV de los sistemas COz-amina-
agua y HaS-amina-agua. Estos autores extendieron ¢l modelo para predecir sistemas HzS-
COz-aminas-agua. Comparaciones con datos experimentales de estos sistemas indican que
las prediccioncx‘ de su modelo son razonablemente buenas (7 % de desviacion promedio
entre la presion calculada v la presion experimental del HaS y 20 % en la presion paracial del
COz2 segun Kent v Eisenberyg (1976)). Lee ¢r ul. (1976a. H=S a.b) encontraron desviaciones
respecto a sus resultados experimentales sobre todo en la region de altas presiones parciales
de gas acido {en algunos casos de hasta el 100 %), lo que sugiere la necesidad de aplicar la
ley de Henry utilizando fugacidades. Comparaciones entre los modelos de Kivamer er al. y
de Kent vy Eisenberg (Nasir v Mather. 1977) muestran que ambos métodos subestiman la
presion parcial del HzS. mientras que la mejores predicciones se logran para el COz2 en
solucion acuosa de NMEA. En la region de baja presion parcial ¢l modelo de Kent v
Eisenberg reproduce aceptablemente los resultados experimentales (Isaucs er af. 19380).




Deshmukh y Mather (198 1) propusieron un modelo basado en las reacciones (2a)-(2¢) v
(3a)-(3b). Para el ELV de los gases acidos emplearon el coeliciente de fugacidad
caleulandolo con la ecuacion de estado de Peng-Robinson y la ley de Henry., Para el agua en
la fase vapor también calcularon el coeficiente de fugacidad y fijaron en uno el valor de su
coeficiente de actividad para la fase liquida. Para la representacion de los coeficientes de
actividad de las demds especies utilizaron la ecuacion de Debve-Hickel extendida por
Guggenheim y reportada por Edwards ¢f «f. (1975). Los parametros de interaccion binaria
del modelo fueron ajustados a partir de datos de ELV de los sistemas ternarios CO2-MEA-
agua y HaS-MEA-agua. También ajustaron las constantes de equilibrio de las reacciones
(3a) y (3b). Sc¢ conoce que la ecuacion de Guggenheim representa con esactitud el
coeficiente de actividad solo hasta valores de fuerza ionica de 0.1 mol/kg: sin embargo.
Deshmukh y Mather representaron adecuadamente los datos experimentales del ELV de
sistemas MEA-gas acido-agua con fuerzas ionicas de 5.0 mol/kg o mavores en el intervalo
de temperatura de 25-120°C. Es probable que el ajuste de las constantes de equilibrio de la
formacion del carbamato (3b) v la protonacion de la amina (3a) compensen las limitaciones
de la ecuacién del coeficiente de actividad.

Dingman ¢t «f. (1983) desarrolio un modelo de ELV para el sistema H:S-CO:-DGA-
1:0. La estructura de este modelo es equivalente a la del modelo presentado por Edwards
et al. (1975) para electrolitos débiles. Los coeticientes de actividad tueron desarrollados a
partir de una combinacion de la teoria NRTL (Renon v Prausnitz. 1908), la correlacion de
Bromley (1972). el metodo de Meissner ef af. y la teoria de Born. El problema de este
modelo es que los coelicientes de actvidad  resultantes  son  temodindmicamente
inconsistentes de acuerdo a la ecuacion de Gibbs-Duhem.

El modelo mas reciente es el presentado por Austgen (1988) el cual es un modelo
fisico-quimico riguroso donde la composicion de la fase liquida en el equilibrio se calcula
mediante la minimizacion de la energia de Gibbs. los coeficientes de actividad para la tase
liquida se estiman con la ecuacion NRTL-Electrolitos de Chen (1982) que toma en cuenta la
interacciones binarias de corto alcance entre todas las especies asi como las nteracciones de
largo alcance entre las especies ionicas y para el calculo del coeficiente de fugacidad utiliza
la ecuacién de Redlich-Kwong-Soave. Este modelo, segiin sus autores. presenta
desviaciones promedio de 15 % y permite analizar cualitativamente el comportamiento de la
composicion de la fase liquida v de la fase vapor ante variaciones de la temperatura y la
concentracion. Todos los modelos propuestos para representar el ELV de cualquier tipo de
mezcla estan apoyados en un conjunto de mediciones experimentales del equilibrio entre
fases del sistema que se desea modelar, entre mas grande v consistente sea este conjunto de
datos mayor serd la calidad de los parametros del modelo estimados a partir de fa
correlacion los resultados experimentales vy mas facil sera detectar los puntos débiles o
inconsistentes del propio modelo, En la tabla 3.1 se presenta la revision de las fuentes de
datos experimentales del ELV de mezclas acuosas de alcanolaminas v cases acidos. Estas
referencias constituven el conjunto de mediciones experimentales del ELV que se utilizo en
la estimacion de los parametros del modelo NRTL-Electrolitos presentado en este trabajo.
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Tabia 3.1 Referencias bibliograficas de datos experxmentales del ELV de mezclas
acuosas de alcanolaminas y gases acidos.

Fuente  Gas Conc. de amina S Temp, 7 Presion
) kmol/m? - FNC I T RPa

MEA ; B

Bhairt (1984} CO: 2.5 =5.00-6790.0
H2S S 66121392.0
Isaacs ef al. (1980) CO: 2.5 Ill() 00091750
CO:+H:S |juu::( B
Lawson y Garst (1976) H:S 13.2 %, 30.0. % 40-140 - 0.002-3826.0
CO: W Y. R06-2780.4
CO:2+H:S : 254120
Lec e al. (1974 H:S DFIA0 R KT T 207-44785
Co: : UL U000 T0-6R90.0
Lecer al (1975) - H:$ SO0 e T o 07035140
CO:: : " 0.70-3381.0
. : H:8+CO: :
Lec ef ad. (19761) €Oz 2541200 0.20-6616.0
Lee et al. (1976b) =m0 HaS s 252120 0.15-2317.0
Liy Shen(1992) : O, J0-100 1.0- 2000,00
Muhlbauer v R oo 1 K L 250100 (L133-1440
Monaghan (l'h7) : IR R« BN TR RSN AL IO P (L133-12000
et e COMHRS =l wE .. i
Nath y Bender (1983]. MEA 0 ,,uu |mm".. mol 60, TN 1.30-43.740
Touhara et al (182) Lonee e MEAT e IRIE I(N) 0%l s 28, 35 0.063-5,623
DEA S A L o Sl ,
Alwood ef al, (F937) 70 T0E T HaST T 5230 Maasi 527060 001000
Bhairi (1984) 000 0 00w 00 s 080 257 1,398-2012.0
Ho y Eguren (1988) =705 00 €O o o .30 % msa 25-130 ¢ 0.003-2145.0
G e H.S*CO_ S0LRSLE0 % masa : 40-75 0.003-1169.0
Kennard y Meisen (1984) 5 COz 0 s L0 L0307 o 2 02208 7 70.0-3000,00
Lal et al. (1985) N CO: " 20 S0 100 0003650
HaS S E L e 0003630
HiS+CO: 5 i CREE
Lawson y Garst (1970) : _CO: . 23050 "/nluns.l L AN 0.320-42060.0
e RN S SR R H 3 D.OB4-3800.0
Lee er ol (1972) CO: 2035050 25-120 QO30-3700.0
Lee et al. (19730) - H:S 3 2341200 woTe-21100
Lee e al. (1973b) COHS A0S 25-120 0.070-1800.0
Lec et al, (19740 H:8+CO: 20,35 50, ton (LO70-3800.0




Tabla 3.1 (Continnacion)

Fuente Gas = Cone. deimina Temp, “Presion
kml/mh " tC S kPa
MDEA : ; LT
Bhairi (1984) CO: 1.0.2.0 SA3-110 13, 78-0200.0
. LHS SOLLTS SE T ISR R TS-0201,0
Ho y Eguren (1988) COx . 0o 023 Yo 0 Warmasa ™ 7 40, TO0 2T 0,031 -6523.00
‘ HaS+C0z 7 b e '
Jouet al, (1982) H:S ™ SLOC2,0.04028 DI A0=130 T 000 0600 0
CO: e SO 0.00] 06000
Jou et al. (19930) Ha§: CRO4AAS 000 00131 3.00
CO: KRR PRE  RO T L04-236,00
Jou et al. {19931) TTHAS S NTH RN o0 (L.006-101] .00
- COr T SIRT AN EAR T 0.006-101.00
Li v Shen (1993) HiS o SLALLEAI 28T D o0 LO00-450.00
Nueteal (1991) . MDEA" ,H)’-‘7U"'4,‘n|;15:| pE 33108 13.00-101,30
DGA : C R s . -
Bhairi (1984) CO: : 30 %0t % inasa 2560, 7.0-6521,00
3§ SRR SHOINOTE 1 LU=1762.0
Dingman er al. (1983) L. CO: 6O Y masit 5 TI00 T 0.002-180.0
: DHAS R O

HISHCO:

30100

nonl214.0

Martin er af, (1978) CO: 60 Yainasa - S 3.000U-3980.0
H2S e 22.500-1890,0
- Ty L
A ANAGE
EALLA DE CRIGEN



Capitulo Cuatro
Bases Termodim’umiw§ p]li'zibl n\'lb(lelamicnto (ICIVELV

En este capitulo se introducenlos conceptos ter modmamlcos "1phcados en este. tmbajo
para el modelamiento del equnhbrlo liquido-vapor: de:los. snstemas:H S- CO’-alcanohmmas-
H20. Se presenta una breve revision de las relaciones entre potencml quxmu.o “fugacidad,
coeficientes de actividad, funciones de energia de GlbbS de e\ceso y (.I concepro de estado
de referencia. : e .

4.1 Condiciones del Equilibrio

Considérese un sistema cerrado formado de dos o mas fases. Cada fase es 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’presion son uniformes
mientras que el potencial quimico de cada especie tiene €l mismo valor en todas las fases
donde dicha especie esté presente. Estas condiciones del equilibrio de tases para un sistema
heterogéneo cerrado pueden expresarse de la siguiente forma . .

TI=T2= _=Tn
pt=p2=__ =pn ‘ S :
ph=pd= =iy S I R RPN i » o 7‘,7 RER 1 |

donde n es el niumero de fases y m es el namero de especues presentes en Ll \lSlCll'Iﬂ cenado
El potencial quimico, u,, estd definido por la relacnon

(4.2)

[ﬁG]
W=

on

T, l' ",

donde G es la energia total de Glbbs del slstema ableno (tase) y nI es el mumro dc. HlO]t.b dd
COMPONENLE i, . i = e o i o =

4. 1.1 Aplicacian del Equilibrio de Fases alos Sistemas con’ Electrolitos

En un sistema cerrado liquido-vapor que - contiene electrolitos y no electrolitos, las
especies electroliticas en la fase liquida se disocian parcial o totalmente para formar especies
ionicas. Sin embargo. ‘2 menos que.la temperatura del sistema sea muy alta, se¢ puede
despreciar la disociacion de los electrolitos en la fase vapor. Por lo tanto. para determinar la
distribucion de los componentes entre las fases liquida v vapor, sélo se considera a las
especies neutras ya que los iones estan presentes Unicamente en la fase liquida. El equilibrio
quimico gobierna la distribucion de los electrolitos en la fase liquida entre sus formas ionica



y molecular, siendo la forma molecular de los electrolitos la que participa en ¢l ELV.
Ademas, la presencia de los iones en la fase liquida’ resulta en un comportamiento
termodinamico altamente no ideal que se manifiesta en los coeficientes de actividad que se
alejan significativamente de la unidad.

4.1.2 Expresion Alterna para el Equilibrio entre Fases

El potencial quimico es una variable termodinamica dificil- de aplicar pricticamente
debido, en parte, a que sdlo se pueden calcular sus valores relativos.” Ademas, cuando la
fraccion molar tiende a cero, el potencial quimico tiende a menos infinito. Para evitar estas
dificultades Lewis (Lewis y Randall, 1961) definié una nueva variable termodinimica
llamada fugacidad 1}, la cual estd relacionada al potencial quimico en la siguiente forma

I —p = RTln-;.‘—, (4.3)

donde i y f{" son valores arbitrarios pero no independientes del potencial quimico. y la“

fugacidad del componente i para algin estado de referencia elegido; I; es ¢l valor de la
fugacidad. del componente i en la mezcla. La diferencia entre los potenciales quimicos, |

H; — 1, representa’el cambio isotérmico entre un estado de referencia arbitrario y el estado

actual para cualquier.componente del sistema. El cociente, F' /£ se detine como la actividad -
de la especie i, a,. Lewis demostrd que a partir de las ecuaciones (4.1} y (4.3) se puede -
obtener una forma:més conveniente de expresar el equilibrio entre fases a temperatura’y |
presion constantes :

fi' :}'i =...= fi“' oi=12..m (4.4)

|94

para todas las especies del sistema, Aunque la ecuacion (4.4) ha sido ampliamente aplicada a
los calculos del equilibrio entre fases, el concepto de potencial quimico continda siendo
utilizado, especialmente en lo relacionado con sistemas quimicamente reactivos..incluyendo
los sistemas electroliticos. Debido a su relacion con la energia de Gibbs, el potencial quimico
es la variable termodinamica aplicada en la determinacion de la distribucion de las especies
en el equilibrio de sistemas reactivos a temperatura y presion constantes (Gautam y Seider,
1979a,b; Smith y Missen, 1982).



4.2 Expresiones purn el I’olcncinl Qiximico

4.2.1 Soluciones Irlcalu\, Suluuunc\ Nu l(lculu\ ¥ (,m_ﬂucnle (Ie AanuImI

Una solucion-ideal es wqtnella enla que el potencml qulmlCO de Cd(ld cspgue es funcion
lineal del logaritmo de su fraccion molar, es decir, que una solucnon es xdeal Si: |)am cu(h uno
de sus componentes se mantiene la sngulente relacnon v

K =1 +RTIny

donde 1 depende solo de la temperatura y la’ presion: La 'leyes de Raoult y de Henry:se
pueden derivar de las ecuaciones (+:3) y (4.5) supomendo ue’la’fase vapor s¢ comporta
como un gas ideal. En las soluciones reales, el potencnl qunn co-no’es lina fuiicion lineal del
logaritmo de la fraccién ‘molar por lo que . es necesario : umoducu una nueva variable
termodinamica, el coehcnente de actividad  vj; que se deﬁne en |d su:,uu.nte L\plt.\lon E

L S (40)

W=+ RT lnx,{,

donde v es funcion® de la-temperatura, - 1'1 pre5|on y-la’ composncnon dc h solucton
Comparando las ecuamones (4 3) y (4 6) se. observa quc :

(4.7)

La definicion del. coehcu,nte de 'ICIIVlddd a mrt|r dl. h ecudClon (4 7) e\ mwmplua si no'se

especifica el Lstado de neterencm y a pdl'llr de esté
las condiciones de tempemtum presnon Y comp051c10n a l'\s,ml'lles i es'igual a la unidad.

el v'llor de y; Adelms deben definirse

Entonces |1} esel potencnl qunmco del componente ia hs condlcmnes en qu«., ¥i es,.por
convencion, igual a l'\ unl(lad o :

Para especiﬁcnr Ins condiéiones a'las cuales el coeficiente de actividad del componente i
es igual a la unidad se acostumbra adoptar alguna convencion, En este trabajo la convencion
adoptada se basada en que en una solucion real el componente i se comporta idealmente
cuando su fraccion molar tiende a uno (ley de Raoult), si el componente es un solvente. o
cuando ésta se aproxima 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 10(1'1% las
especies en una solucion es la unidad se conoce como normalizacion.



4.3 Convencion para el Estado de Referencia

La convencion aplicada a los solutos conduce ala ley de Henry y cominmente se: utiliza
cuando algunos de los componentes de la solucion son solidos o gases a la temperatura'y
presion del sistema. Para soluciones de gases esta convencion se adopta .- cuando- la
temperatura del sistema se aproxima o excede la temperatura critica de uno o mis de los
componentes gaseosos de la solucion pero estd 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 presion arbitraria, comtnmente la presion del sistema o la
presién de vapor del disolvente puro. El estado de referencia para los solutos es el estado
hipotético del soluto puro estimado a partir la extrapolacion del valor de su potencial
quimico desde la region de dilucion infinita hasta la region de soluto puro a la temperatura
de la solucion y la presion de referencia. Esta convencion conduce a las siguientes
expresiones para el potencial quimico y el coeficiente de actividad en una mezcla binaria

1, =u, +RTInx,y, v, — | cuando x -1 : (4.8)

;=1 + RTIn Ny y; | cuando x; -0 | (4.9)

donde los subindices s e i se “refieren: al_disolvente y: al”soluto, rmpeuti@unuilu El

superindice, *; se utiliza para indicar que el coehcnum. de actlvndad del xoluto i sz, apm\unn' e

acero Cll'me su fl"lCClOl] l]’lOl"ll nende a lll'lO

Los coehcmntes de ﬂLllVIdad del (hsolveme y los .solutos no estan. nommhzadm de lav:
misma forma. Por una p'me 1 es el potencml qunmco del disolvente puro-a Ia lempemxura :

del sistema y la presion de referencia; mientras. que ((; es el potencial quunlco_/del soluto:
puro en un solucion hipotética ideal correspondiente a la extrapolacion del potencial quimico,
desde [a dilucion infinita hasta el soluto puro. A esta convencion se le llama convencion fde,
normalizacién asimétrica. Los coeficientes de actividad normalizados asimétricamente’”

relacionan con sus correspondientes coeficientes de actividad nornmhmdos sxmculmmenle :
de la forma siguiente (Prausnitz e/ «/., 1986) g

“(410)

Vi = xifi,ulm
y
BESHL - . ‘ BRICRID

donde His es L\ constante de Hemy del soluto i ien el disolvente's la cual se define camo



£ : , ,
H;, =lim— . . (4.12)
i .n\( . .

Comparando las ecuaciones (4.7) y (4.12) se observa que Hix es la-fugacidad en ¢l estado de
referencia del solulo Dlwdlendo la ecuacnon (4: lO) entre Ia ecuacxon (4 1y da

v H
i s (413)

= e
"i

Recordando qlu, ]lm / =-["cuando-x; — 0 entonces en el limite cuando- x; s¢ aproxima a
cero SRR RN EETRARIE R :

His, ey
\llll_l)lqu - ppuro. (.14
.
sustituyendo la eckuaycién (4.'1,4) en la ecuacion (4.13) se obtiene
= limy, = P e A S : S
‘/i Ni-id e : . S o e :
Iny; =iny, =Inyy : L 16)

donde vi" es el coeficiente de actividad a dilucion infinita: simétricamente.-normalizado del -
soluto i en el disolvente s. Para una solucion multlcomponente tormd(la pm un‘disolvente y. . -
multiples solutos. las ecuaciones (4.8) y (4.9) se puedcn CSCﬂbll‘ (Ie la SI”LIICI][L manud HEL

(4;17)

i, =ur +RTInxv, 1= l-',.‘ i ,
18- -

i =l +RTInxy, i ol



4.4 Equilibrio Quimico

4.4.1 Apro.\'imuciu'h al ‘Pml)rlcn'mv (Ic[ E {/ilililiril; Quiihicv

El problema de emontrar las compomcuones en un smtema con reaccion qunm(.a el cual
alcanza el ethbno auna T y P dadas consnste en mnumlzar la enuyd de Glbb\

resolver un comunto de (_cuamones no lmeales

g"u Hi = 0 f

La ecuacion (4. 70) se Lscrlbe -para cada-tina: de las R reaccnonu mdt.pmdlum.s y.se.
obtiene por dlfelencnclon dela ecuacton (4 19)

2 O ):f: :

G :
{.é_ =70 j= C(d.21)
&, " -
i 'P'C-k%j :
donde &; es el avance de la reaccidn j y
R ‘ : .
n, =n}'+'-_‘“__vi;j‘5,j . : i=1.2,....N (4.22)

donde n} son las moles iniciales de la especie i y vi; es el coeficiente estequeométrico de la
especie i en la reaccion j. Las ecuaciones (4.20) son la forma clasica de las condiciones de
equilibrio quimico (Smith y Missen, 1982). Cuando se introducen las expresiones adecuadas
para el potencial quimico en términos del nimero de moles, las ecuaciones no lineales (4.20)
pueden resolverse, junto con N - R ecuaciones lineales independientes correspondientes a
los balances de masa. Por otra parte, si se introducen las expresiones para el potencial
quimico pero en tuncion de los avances de reaccion, las ecuaciones (4.20) pueden
resolverse (nicamente para los R avances de reaccion y fas composiciones en ¢l equilibrio se
calculan con la ecuacion (4.22). A esta ltima aproximacion al problema del equilibrio
quimico se le conoce comiinmente como formulacion estequeométrica.



En este trabajo no se utilizara la aproximacion clasica para-resolver el problema del
equilibrio quimijco; sin embargo, la aproximacion aplicada aqui es totalmente equivalente al
uso de las ecuaciones (4.20) y consiste basicamente en.la ‘minimizacion directa de la
ecuacion (4.19) a temperatura y presion constantes, en términos de N nttmeros de moles y
sujeta a M restricciones del balance elemental. Esto 'significa que la solucion del siguiente
problema de optimizacion corresponde a ta composicion en el estado de equilibrio quimico

N .
min G(n) = S D1y . (4.23)
i=l B
sujeto a
Zagm=by ! S k=12 ..M (4.24)

W

donde N es el nimero de t.omponenles del sistema (e\ccplo especies: |nult.s) \l es eI .

nimero de elémentos: en‘el sistema, ‘a,;-es el subindice del: elemento-'k ;1;1‘1 formula .

molecular de la especie’i y by es. aluuna canudad hJa del“elemento- kenel
aproximacion se le conace. como no estequcomemca (Smnh y I\]lS\Ln IOS”)

donde las sumaronas compnenden
ecuacion (4.25) se m.nc

In ﬁ (x;{i)\‘i' =

El lado derecho es funcion: solo dela lempera(ura pma todos Ios Lomponenlcs en L] led(lo
de referencia. Una constante termodnmmlca de equnllbuo qumuco de'ld'l en Ias hdcmom.s'
molares, puede definirse dé la siguiente manera

14~

W

RTInK, = - =AGf;. @A

7(4.26) :



La ecuacion (4.27) lelﬂuond a K con: los N valores. del potencml qumnco enel estado de

referencia, [L}. G“ es el C'ImbIO de Ia enernla de anbs de reterencn ala tLl‘l]ledtllld T La
ecuacion (4.27) indica que para cualquner reaccion'Kx'es una funcion'de.la temperatura solo
para los estados de:referencia. o estandar de los compo entes que‘pamcnpan en l'1 reaccion,
Combinando las t.(.uacuones (4. ”6) y (4 ”7) se tlene :

l’I(\*/

' ('4‘23_),

La ecuacion (4. "7) ploporcmna una_ cone\lon e tr
estado de referencia de los componentes ‘que: paltlcnpa, en na reaccion-y:la constante de
equilibrio de tal reaccion. Por otro lado, la ecuacnon'(4 1giere que cudlqmu vector pu°
que a partir de la ecuacion (4.27) proporctone valor correcto de Kx. puede ser utilizado
para encontrar el valor de las composncnones en el'equllnbno que ‘satisfagan la ecuacion
(4.28). Por lo tanto, cualquier vector pu@ que satlstaua la‘ecuacion (4.27) puede usarse para
determinar la composicion en- el equilibrio” de - un?sistema’ ‘mediante un algoritmo no
estequeometrico. e T R

osvpotenuales qunmcm en el

Para un sistema que consiste de N especnes y. Rireacciones independientes. el problema
es encontrar 1 que 5d“5faua S e e Rt e

RTInKy = = Sviguy LoRbEAR ——

La expresion (4.29) leplesema un S|stema de R ecuacnones y N lnco"nlms En x_meml ‘\J es
mayor que R lo que significa que’existe .un;nliimero mhmto de soluciones: para este mtema -
de ecuacione. La forma adoptada en este trab'uo para evitar esta dmculmd es, muala

vs N - R valores de ' oy uuhmr las ecuaciones (4. 79) pam encontrar. los R valmes e
restantes. : '

(1 Ct.roi :



4.5 Equnllhno de F: lscs_Flui(Ins

La ecuacion (4 4) es la cond:cnon de lSOﬁl”'lCldfld paxa el eanIlbno enu “fases de un
sistema multifasico a: temperatum y presnon conslantes Para un sistema- mulncomponentc en
dos fases (hqmdo v'\po:) la ecuacuon (-l 4) se reduce a |d siguiente L\])H.bloll

e

donde t‘ y t' son las m"amdades del componexm i" en’las. mezclas ’ilpUl vy liquida
respectivamente; mmmas que y y X representanlos veciores de fracciones m()l.ut.s de todos
los componente< en las fases vapor y liquida, xespectlvamente

La ecuacion (4‘30) liene poco valor practico a menos que’ las. fugacidades puedan
relacionarse en alguna forma con variables de estado medibles experimentalmente como T,
P. x. y. Para la fugacidad de la fase vapor. ésta relacion la proporciona el coeficiente de
tugacidad, . De manera analoga en el.caso de la fugacidad. de la fase liquida, la relacion
esta dada a través del coeficiente de actividad, v.

4.3.1 Fugacidad dela Fuse Vapor
En la tase vapor. la tuudcxdad de. cada. una de Tas- espu:les en una me7c.la esta

relacionada con su_concentracion, y,, y con Ia presnon del Slb[em'l P a mveq del coehcnentu
de fugacidad oi(T P, \) « . : : ,

FTey) = vﬁn<,’l‘<P§y)“yiP'.'f‘ moléculas 3D
donde

L= = B e N L e R (4,32

s y,P ’ BN Sl R  ;( 2)

A temperatura y compolelon constantes el coell leme ‘de fuuxctd'ld del componentc i ~.e
calcula de manera exacta con la lehclon ‘ : : :
u VR'I‘
In g, = l(———— V. )dP
RT, P

(433)

donde ¥, es el \olumu\ moldr pdrcnl de la cspecne ien la mELCI'l udbeOb.l y R es. ld ‘constante
de los wases. En: el contexto de:un modelo para el equilibrio hqmdo -vapor,’ es mas
conveniente calcular la fugacidad de la fase vapor usando las ecuacionés (4.31) y (4.3

junto con una ecuacion  de estado_ que  describa adecuadamente el compoulanuento



volumétrico de la fase vapor en el intervalo de-interés de la composicibn La ecuacion de
estado se utiliza para descnblr la: dependencna del- v, respecto a.la presion en la ecuacidn
4.3

4.5.2 Fugacidad de lu Fuse Liguida

La fugacidad-de la-fase liquida también puede calcularse usando una ecuacion de
estado. Sin embargo, ‘para “algunos sistemas las ecuaciones estado no describen
satisfactoriamente las’ propiedades volumétricas de las fases condensadas. Por lo tanto, un
método alterno para describir las desviaciones de la idealidad es el uso de las funciones de
exceso (Prausnitz s ul., 1986). El coeficiente de actividad, v;(T,P.x), cuya relacion con la
fugacidad aparece en la ecuacion (4.7), es la derivada de la energia de exceso de Gibbs
respecto al niimero de moles )

RTIny, =g =] L&° (4.34)
S TP, e

donde T;™ es la energia molarparcial de exceso-de Gibbs del componente i'y GX s¢ define’

GeX =G - Gid'.:‘

£(T) = hm HI——
X

(e}

disolvente - (4}37) ;

donde fy(T) es la f'u"auddd de, componente puro Sl se lonn h plulon dg ;ammuon del

disolvente como la | preslon de reterencna entonces f"" (T) puede e\presmse en lelmmm del
coeficiente de tugacndﬁd

=P M elT) e



donde P/(T) es la plesnon de S"nurac:on a l'1 tempbratura del slslemd y PoT) es el

coeficiente de fugacidad del vapor puro “de s a la tempelatura del sistema v presion P(T).
Sustituyendo la:ecuacion: (4. 38)ten: la ecuacnon (4 36) la. fuuacndad (Ie un dl\olvuue en-a
mezcla liquida Lbld s&. e\presa con la relauon el e

EI(T,P.X) i "P X)‘( P"(T)V(p"(T) (430) N

donde y(T,P.x)’ esld noumahzido SImelrlcamente db t'\l forma que PRy cuando x> 1.
a la temperatura del \tenm v la preslon de reten.ncm‘ L

En el caso de los Solutoc £ase0sos se '1pl|ca la convenmon de l‘lOlIIldIldelOll aslmelnca
discutida 'mleuonnentc de‘manera que para estos componentcs de l(l mucld se adop(d el
siguiente estado’ de retexencn S

£o4(T) = lim =S
i -I X,

=HI(TY (4.40)

La ecuacion (4.40) equivale a la ecuacion (4.12). En este caso, la fugacidad de referencia es
la constante de la’ ley de Henry para el componente i en el disolvente s evaluada « la presion
de referencia (que,muclms veces se escoge como la presion de vapor del solvente P’(T) a la

temperatura del sistema). La ventaja de este estado de referencia es que H [f“' (T puede
determinarse sin=ambigtiedad a partir de datos de solubilidad. Sustituyendo la ccuacion
(4.40) en la ecuacion (4.36), la tugacidad de un componente gaseoso en la mezcla liguida

resulta :
f'i'(T,P,x) = (T PX)IHE(T) . i = soluto (4.41)
‘ : s = disolvente

donde v; (T.P.x) esta asimétricamente normalizado tal que v; —> | cuando x; —» 0.
4.3.3 Dependencia de la Fugacidad de la Fase Liquida Respecto de lu Presidin

El coeficiente de actividad es depende fuertemente de la temperatura v la composicion
de la fase liquida pero es una funcion débil de la presian. A bajas presiones, gencralmente se
puede despreciar el efecto de la presion sobre el coeticiente de actividad. Sin embargo. a
presiones altas. caracteristicas en algunos sistemas de gas amargo.  debe tomarse en cuenta
el efecto de la presion en el calculo del coeficiente de actividad. Este efecto esta dado por
una relacion termodinamica exacta

9



(éln*/-. _ V(TP,x) , L (442)
P JxT RT ‘ : o R

donde V(T,P.x) es el volumen molar parcial del componente iala tenu)umtum dd sistema y
la composicidn dela rase Ilqulda Integ,rando esta ecuacmn de%de un exmclo de lducncm
hasta la presion del smtc na resulta’. :

(4.43)

La integral de la ecuacmn antenor es conomda como la correccion de Poynting (Prausnitz e/ :
al., 1986) y toma: en uxenl'l el efecto de la presion sobre el coeficiente de actividad. Por

simplicidad, de ¢ 1qun en. adelante Iny, (T, pe .X) se escribira Iny,;(T,x). Combinando las

ecuaciones (4.36) y (4 43) lesulta Ia sng,ulente ecuacion para la fugacidad de |d ldst. hqm(h

TPX) = (T x)x, r"' (T) exp j —V-g—zx—) ()

ophel RT
reterencna sea la presnon de vapor del dmolvenu. (cn un

Si se escoge que la ples:on d'

sistema con un 50]0 dxsolvente) a’ Ia lemperatum del snstema entoncm f" (T) es

PMT)Yp(T) par'l el dlsolvente y H"" (T) para cada uno de los solutos uaseosos i

Comunmente v c< una tuncton desconocnda ¥, compleja de la. composicion, la
temperaturay la pres on. Cuando las condiciones de la mezcla estan lejos del punto critico,
es adecuado igualar: el volumen molar-parcial:‘del disolvente ‘a su_ volumen molar, v,
(Prausnitz et «l.; 1980). Ademas, debido a que la concentracion de los solutos gaseosos en
el liquido es muy baja, es prictica comn igualar el volumen molar parcial de un componente

yaseoso a su.volumen molar parcial a dllucnon mhmta v, a la lemperatura del sistema y la

presion de referencia. Esto tiene la ventaja de que Vi ‘,'puede estimarse_a partir de datos

experimentales de solubilidad o mediante metodos —semiempi‘ricos Si-v_'y v{ se toman
independientes de la presion y la composicién en el mtervalo de interés de presion y

composicion, y se considera ademas que P.= P~Nun|'y P"' = P"(T) unonu.\ la ccuacion
(4.464) se trasforma para el caso del dlsolvente en ;

v (P P"):

f(T.P.X) = v (T.X)x, PUT)P! ex
L ( ( ) (T, exp RT

(4.45)

y para el soluto

(89
(o9



(P-P)

(4.406)
RT

R(T.P.X) = v{(T X)X H(T) exp

4.6 Energia de Gil)l)s d‘e"Exyc'eso -

La energia dr, Glbbb de e\ceso se def'ne como la dnterenc:a entre.la ener Llﬂ (]L G:bbs de
una solucion real’y'la’ ex‘ rya de Gibbs de una: solucxon ideal a" hs nuxmas condluonu de
temperatura, presion.y:comp (Prausnnz et u/ 1986) L :

Gex =G - Gid it ‘

Para representar el compon ’mlento no lden] de la fase lquld"l medmme Im coéficientes
de actividad, es conveniente calctilar éstos a pamr de uni e\preqlon parala energia de Gibbs
molar de exceso unhzando la* ecuacion” (4.34). ‘Es ta aprovmac;on asegura que los
coeficientes de actividad: de: todas las especies obedecerin Ia ecuacion de Gibbs-Duhem'y
por lo tanto seran temochnamlcameme consistentes. : :

4.6.1 Energia de Gibbs (Ic Exceso en Snlucianes Electroliticas

Es frecuente suponer que el potencial quimico de una molécula o i6n en una solucion
electrolitica puede expresarse como la suma de dos diferentes contribuciones; por ejemplo;
el potencial quimico de cualquier componente de la solucion podria expresarse como

ideil

I — Ty al “;\Lnn (4.47)

donde u"""' incluye al potencial quimico en el estado de referencia, 'L} vnu'm?[muf

" contribucion entropica debida al mezclado ideal de los componentes dela solucion; RT Inx;.

[RCN

La contribucion no ideal del potencial quimico, p; ,incluye las Lomnbucxone_ (IL, losk
efectos del mezclado no ideal: una contribucién entropica y. una.contribucion: cntalplca
resultado de -las- interacciones. entre los componentes de ' la solucion: 3'Re§ ubluldo fa

ecuacion (4.47) en funcion de la contribucion no Ide’]l del potencml qunmca

(4.48)

exvest ideat

=1 - 1y

Si se compara la ecuacion (4.48) con la ecuacién (4.33) y se aphca Ia dehmclon de ld Lnersm .
de Gibbs molar de exceso, ecuacion (-l 34), se “tiene que :

“ic\c:.m = g:\ =g~ I\ILII — RTI"Y, L S : (4.49)



Si se extiende la idea de la separacion del potencial quimico en sus distintas
contribuciones a su parte no ideal, podria suponerse que las contribuciones a la no idealidad
se deben principalmente a dos tipos de fuerzas de interaccion presentes entre ‘los
componentes de la solucidn: fuerzas electrostaticas de largo alcance entre iones y fuerzas 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 escribirse de la siguieiite .
forma

W=l ideal +1 ‘.I + l-l (450)
donde los superindices la y ca se refieren a los términos de largo alcance y corto alcance
respectivamente. Comparando las ecuaciones (4.49) y (4.50) se observa que a partir de-la
division 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

)

g =t g : (4.51)
o escrito de otra manera:

—\\

g =

i fa

donde g
energia parcml mola de e 'ceso de Glbbs de la especie i respectlvameme

La energia pzucnal molar de exceso de Gibbs es proporcional al IO"dl’llmO mluml del‘
coeficiente de actividad; ecuacion (4.34), por lo que éste tltimo t'1mbu,n puede e\pleqmse
como la suma de dos contrnbucnones separadas : '

Iny, =Invy;

+ »ln v

donde In vy }" y In y{* se'definen, respectivamente, coma las contribuciones delargoy. corto
alcance al logaritmo natural del coeficiente de actividad.

o
o



4.6.2 Ei nergiu de Gibbs de Exceso Asimétrica

La energia de anbs molar de exceso asnmemca g“‘ (Pr'm\mu y Chueh, - 1968). :se
define en la bl"lllenle forma o

In*/ + 'V xlny

- wolutn >

(4.54)

s asimétricamente
(4 ’9)

donde s se rehere a loe dlsolvemes La ecmcnon (4 39) no se m'mtlene pam los solums



Cnpl’tulo \

Modelamiento Termodmdnnco del. ELV (Ie Ias Solucmms ‘\um\.ls (lc
.\Icmol.lmm.ls v Gases A\culos

En este capitulo se presentan las ecuaciones y los algoritmos nmlenu’xliposﬂuc se emplean
para determinar la distribucion de los componentes en la fase liquida v vapor de acuerdo a
las bases termodinamicas descritas en el capitulo anterior. Se revisan las. flnciones que son
utilizadas para representar las propiedades termodinamicas y se discuten sus: pardmetros
ajustables. Se describe el método utilizado para determinar los valores' de los mnum.uos
ajustables.

5.1 Modelo Molecular
De acuerdo con lo mencionado en el capitulo 11, el' modelo' molectilar utilizado en este:

trabajo para describir.las mezclas acuosas de’ alc(mohmmaq v’ ases dudm sC b.lsa en-las’
siguientes supostcnones o Sl R T

a) Tanto.las alcanolamm'ls como Ios gases audos ‘son elecuolnm dt.bl'b\ qw. se
disocian parcnalmeme en Ia'fase acuosa; formando una mezcla compleja de disolventes parcial. .
o moderadamente . volatlles ('1Icanohmmas y-‘agua), de solutos molecularex muy:volitiles:
(H2Sy CO2) y de especnes lomcas no volatiles: e

b) En la fase Il(]mda se Ilevan a cabo las reacciones al equlhbno entre los gases acidos y
las alcanolaminas que dan onuen a las especnes iénicas, siendo las reaccmm. consideras las

Sig 'mentes

2 H:0 & 1-130%}_}:{\01{- G T T T e 20)

H:0 + HaS ‘& HiOT # HS- | (2b)

H20 + HS* f;;;"f_,ikc")*“ﬁ ' (20)
szo+c'Q£f<- f»l';p‘r# HCOs- e s e '(’d)'

' | (2¢)
H20 + . x\ll\‘AH ‘ »\‘\u\r ~ (21)
RR'NCOO- -r- H O © ’RR \'H + HCO\ (2h)



Las reacciones (2a) a (2f) tienen lugar en mezclas de alcanolaminas primarias, secundarias y
terciarias, y la reaccnon (”h) nene quar umcamente en mezclas de alcanolaminas primarias y
secundarias. :

c) El fenomeno de dlsomacmn se desprecna en la fase vapor por lo que ésta se c.onsnde:a .
formada umcamente poriila® mezcla de los” gases amdos (H~S y/o CO) el a"ua v la
alcanolamina;

d) En estos sistem
el otro; sin. embargo el;eqwhbrlo fisico es el
moleculares entre Iz ,hses\hqulda y v1por

as el equilibrio fisico y:el ethbrlo qunmlco ‘estan ﬂLO])lddOb uno con
ue: gobierna: la dlStllbllClOl‘I dL lasi especies

5.2 Equilibp

Las suposncmnes menctonad'xs en la ‘seccion antenor acerca del. componamxcmo de los
sistemas acuosos:de’ electrolitos conducen a’la aphmcuon de. las swuneme‘ u.uauones nl
calculo del equlhbrlo entre fases qile’g uobler a la: dlS[llbllClOll de Iah ‘especiesin
neutras entre las fases liquida'y vapﬁor»'

B(Tpy) = m PX) | o (430)
P (T.P.y). ',,rnolécU]asb"i A (4.31)
Ff.'(T.P,X)— <d[so|veme i (4.45)
ﬁWan;yﬁtth lﬁilﬂf" =solito T (4.40)

53 Proplcd.ldes dc |4I F.lse quu:d.l

5.3.1 Constante (Ie Eqmllbrm lemw : Cnmhmta de-la I.cv IIL' Ilcnrr g I’ umm de.
Vu/mr Unidades y Dependencia dela Temperurum

En este trabajo la constante de equilibrio ‘quimico-se expresa en la escala‘de {raccion
molar. Las constantes para las reacciones '(2a)-(2f) y (2h) aparecen en la literuuika :
expresadas en la escala de molalidad. A'si, para pasar-de la escala de molalidad a'la éscala de
fraccion molar se aplico la siguiente relacion entre la fraccién molar. y la mblalidad: s

N

cuando el numero de moles totales de solnto << moles de disolvenre] X, " En
Sk : . ni; IUUU
M M,

consecuencia, K =K In K+ ln l\ s In—-
oo * 1000



donde Mg es el peso molecular del disolvente. La dependencia de la constante de cquilibrio
quimico respecto de la temperatura (en grados kelvin) se representa con la ecuacion:

InK =Cl+C2T +C3InT +CdT | (s.1)

Los coeficientes C1 a C4 para las reacciones (2a)-(2f) y (2h) se presentan en la tabla
5.1. En los estudios de la disociacion de las alcanolaminas, éstas se tratan como solutos v los
coeficientes C1 a C4 son estimados aplicando la normalizacion asimétrica del coeficiente de
actividad. Sin embargo. en este trabajo el coeficiente de actividad de las alcanolaminas se
normaliza aplicando la convencion simétrica por lo cual se hace necesario aplicar una
correccion al valor de la constante de equilibrio en el calculo del coeficiente de actividad de
la alcanolamina a dilucion infinita.

Tabla 5.1 Coeficientes de la ecuacion (5 1) para.las conslantes de equilibrio de las reacciones
(2a)- (2f) y (2h).

Intenviilo de

Reac.  Comp.- , c4 Temp. (K) Rel.
2a BRIk S4T30 0o 273 - 498 o
20 BRI R 0.0 W3-423
2 ol _-.‘.v.w.(l’ SRR (N | 0.0 I87- 343 b
2d 0021 5367816 00 273 -498 a
e ,-174|x7 . 819 0.0 273408
ar CUIRISYAS 00 0T 2734498 b
ar DEA 61936 CUISY27.65T a0 T 273323 b
21 MDEA -9.4165° SLA23498 T T 000 TR T 00 QU833 b
af DGA L6937 431 S T 0.005037 ¢
2 MEA 31.29243 VRIS e ([T 298 - 393 d
2h DEA SR04 294887 00 E TR 00 S 298 D303
2h DGA N.84892 LSRN0 D 0 T 98 23T

.- Edwards er al. (1978); b.--Ausigen (1988):- c.- Dingman eral, (1983): d.- }\jusl:lcl:is en este trabajo.

La constante de la le\' de Henr) H iH. ‘,[Pa] se considera dependiente de la temperatura

(medida en grados kelvin)y se calcula con una ecuacion de torma similar a la ecuacion (5.1).
Los parametros C1'a C4.de la ecuacion (5.1) para las constantes de Henry del H:S y el CO2
se presentan-en la tabla 5.2
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Tabla 5.2 Coeficientes de [a ecuacion (5 1) para Ias constante de Henry, ,HQ(,[Pa]

- ,lnitnalo'dc ‘

Comp. Cl 2 Cy = ; “Rel:
H:S IFNIAN 4132368 L-55.0551 L.t 0039565 G
b

CO: 170,713 -8477.71 ) -71)\74' 5 0005781

a.- Edwards et al. (1978): b.- Chen (197')).

in P[P

]

D|+ D’
D3

G T TC v LURCE NI ¥ hitervitle e
Comp. »r. PR 2 PARE DX B D et DS DG n7 Tempt ) Ref.

H:0 72.53 -7206.7 0.0 00T L7IARS 046066 1 273-0d7
MEA 172,78 S3Y207 T 0 e 22 L9 3T TYe-S b FE O % F )
DEA 286.0) 2203600 0075 0.0 57 230,422. 7 3.2378e-2 | 300-542 0
MDEA 26.137 STASSS L e ) e [0 0.0 : (),() u RURISI R H

DGA 20,86 EXRIER(E -l-ul()-'q 007775 0077 7700 0 H]

a.- Austgen (1988). -

3.3.2 Volumen Molar Parcial de los Solutos

El volumen molar. parcial del H2S y el COz2a dilucion infinita en agua se estima con el
método de Brelvi y O'Connell (1972), el cual consiste en una correlacion semi-empirica
basada en la teoria de estados correspondientes para la compresibilidad de un liquido puro y
el volumen molar parcial de un gas a dilucion infinita. El coeficiente de compresibilidad de
un liquido esta relacionado, a través de su densidad y un volumen reducido caracteristico,
con el volumen molar parcial de un gas a dilucion infinita en un liquido mediante funciones
universales, las cuales se representan mediante polinomios simples cuyos coeficientes fueron
determinados mediante Ia regresion de datos experimentales de compresibilidad v volumen



molar parcial a dilucién infinita. Brelvi.y O'Connell mostraron que ‘el volumen molar parcial
calculado con sus expresiones concuerda con fas 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 autore..

El volumen caracteristico de la correlacion de Brelvi-O'Connell para el agua se tomd del
valor reportado por estos autores, el volumen caracteristico del COz se fijo en ¢l valor de su
volumen critico y de acuerdo al trabajo de Edwards ¢r /. (1978) el volumen caracteristico
del HzS se f1j6 en un 90% de su volumen critico. '

3.3.3 Volumen Molar de la Megcla de Disolventes
Para estimar el volumen molar de las alcanolaminas se utiliza la ecuacion.-de: Rackerts

modificada. El volumen molar del agua se calcula; a pamr de un polmomlo .Uusmdo con’
datos de tablas de vapor por Smith y Keyes { I‘J\O) :

La ecuacion de Rackett modlflcnda por Spencen ¥ Dannel (1_97’7) es una: expresion’.
empirica para calcular el volumen molar-de’ hqludos saturados’ ptuos ola dumdad en‘el”
punto de burbuja de mezclas en tunmon de la tempemlum Para una mucla usm Lcuauon g
tiene la siguiente torma S - : : S

s _ RTc,, Z[,:\“ b ]

plll Pcln

donde ‘pp, es la densidad de la mezcla de disolventes no acuosos, Tc,, y Pc,, sc refieren
respectivamente, a la temperatura y la presion pseudocriticas de la mezcla. Tr, es la
temperatura reducida de la mezcla de disolventes y Z,,,,, s un parametro empirico para la
mezcla que puede estimarse a partir de datos experimentales de densidad o a partir de las
compreilblhdadcs criticas de los disolventes. Para aplicar la ecuacion (5.3), se utilizaron las
siguientes reglas de mezclado adoptadas por Spencer y Danner para las constantes

eudocriticas de la mezcla

1
=)
pse

Te.
IEE_ = in_._c_' (5.4(1)
PC'" i PCi .
Ve = LNV (5.4b)
Te,, = i T NN Vv (Te Tep)! 2l - ki) » (5.4¢)
Vo b ’ o i :
ZR.\m = in ZR;\i - 3 s - B (5“(])



donde - Tr, =T/Tc, : (5.de)

lll

(vl/‘ Ill )ll"

k. = 10-|——a¥il) | . , (s
ij v |:(v|/t% Vi,;‘)/?_ : | L : | : - | ( )

Las constantes criticas. de todas las especnes molecuhres relevantes:se. u.portan en‘la tabla’.
5.4. El parametro. ZR Al de la MEA'y la MDEA se estimé a: pamr de‘datos (.\peumL l'lles de
densidad de componente puro reportados por Li y Shen (1997) .

Tabla 5.4 Valor de Ias propiedades de égrﬁpppen}gpuro;,

Comp. PM TRy L5 Pegkiny Ve ankimally T Ze s O m U ey Relt
H:S 3408 0 RTR2T00 8936, 11,0986 ; EEOH007E 007149 T
CO: 01T 30420 7376.5 0.0939° 74 TU0225 004285 s
H20 EIR020 0 647,357 2209007 =7 003685034407 02338703440 0060357
MEA 61.08 T638.0 G800, 0,2250 = 029150 0.2488 50797 L2835 b
DEA 105,14 715.0 3270.0° 00,3490 00,1925 02527 5 L0465 0283510 b
MDEA 119v.16 677.8 3NT6.L T 0,393200 001920 0.2522 1 242 - L090d b

b

DGA sS4 - 6746 4354977 -nﬁszm '~”n,25’4fn,254u ’ l.um 1278

b Ausly.n (l‘)‘W)

.- chd etal. (I')\(;

El volumen molar del 'l"u'l como hqundo smlrado se calcula con h formuld
Keyes ( ¢f. keenanyl\eyes 1950 : : o

—
N
o
<

=

V:lgll;l =
donde ve = _w7 6!9 ch/moI :
Ter = 'temperatura critica en 0C
T = temperatura en 0C
a. o= 567909
= -0.02168:
C=1.34953x°10°
d - =0.1342489
e = -3.946263

(]
(5]



5.4 Composicion de la Fase Liquida en el Equilibrio

Los electrolitos moleculares se disocian para formm Ia especnes ionicas. El avance de fas
reacciones de disociacion es controlado por el equilibrio quimico. La aproximacion adoptada
en este trabajo para estimar la composicion de la fase liquida en el equilibrio fue propuesta
por Smith y Missen (1988). Esta formulacion se clasifica como no estequeométrica y se basa
en la minimizacion restringida de la energia de Gibbs de la fase liquida. :

3.4.1 Formulacion No Estequiométrica

A temperatura y presion constantes, el estado mas estable de un sistema es aquel en el
cual la energia de Gibbs total del sistema, G, es minima. Esto significa que la condicion de
equilibrio quimico se encuentra minimizando’' G, a temperatura y presion constantes, en
términos de N nimeros de moles y sujeto a M balances elementales ‘

N .
min G(n)=;x n; 1, v (4.23)
sujeto a
N .
Toag;n=b, (=1,2,.., M (4.24)

En el algoritmo reportado por Smith y Missen (1988), el cual es una variacion del
algoritmo RAND (White ez o/, 1958), la minimizacion restringida de G se transtorma en
una minimizacion no restringida mediante el uso de los multiplicadores de Lagrange. Esto se
hace formulando el Lagrangiano de las ecuaciones (4.23) y (4.24)

wn
"N
~

L(nA) = ‘_’n e +7?‘.,~(bk Sagn;) (
i ,

x~l
donde A es un vector de M multiplicadores de Lagrange A = (A1, A2, oAy n= = (ng, Ny,

. ny)Pes un vector de’ N variables correspondientes.a:las moles de cada componune Las”
condlcxones necesarias para ei mmuno en L(n A) son - o : Zorom 2

%)
c njll

Sl IR =t

N
T
>

i

o

~

!

¢t

o :
R
]

(o]

t

[

i)

“

—

o

“

=

(92
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Las ecuaciones (5.6) y (5.7) representan un sistema de (N+M) ecuaciones algebraicas no
lineales con ' (N+M) incognitas (n1, nz, ..., nx, At, A2, ...AM). En teoria, una vez que se
introduce en (5.6) y (5.7) una expresion para el potencial quimico en términos del niuimero
de moles, el sistema de ecuaciones se resuelve para encontrar la composicion en el equilibrio
de la fase liquida. Sin embargo, aplicando el método de Smith y Missen este sistema de
ecuaciones se reduce a un sistema de M ecuaciones algebraicas lineales que se xesuelve
Gnicamente para los multiplicadores de Lagrange los cuales, se utilizan en un’proceso
iterativo para encontrar el nimero de moles de todos los componentes en el equilibrio.

5.4.2 Algoritmo de Smith p Missen

En esta seccion se describe este algoritmo en términos:de las pxopleda(les de una:
solucion ideal  multicomponente.: Su aphcacnon a solucuones no, ldeales se tmtara
posteriormente. : :

El sistema. de ecuacnones algebralcas representado por las e\presmnes (\ G)y (5 7) es
dificil de resolver debldo ala relacion no lineal entre el potencial ‘quimico.y-el ntimero de
moles. Para evitar esta diticultad, White e/ a/. (1958) y Smith y Missen (1988) adoptaron un
procedimiento iterativo en el que la ecuacion (5.6) se lineariza con réspecto al niumero de
moles mediante una expansion en series de Taylor truncada después del primer término y
junto con la ecuacién (5.7) se utiliza para encontrar el niimero de moles. Si el potencial
quimico se expresa en forma adimensional, la ecuacion (5.6) puede escribirse como :

B, N . ' <
R—'T—Ela“/\k =0 i=12,..N (5.8)
donde A, = %

Linearizando y- rearre_s,lando la ecuacion (5. 8) con respecto aun estmndo (le la. solucnon
(ntm, Am) se tlene : k

» . . () : JOn e o Sk
pm o L83y, ST e

-Ya A""’ 3 ’
RT kz. VUK T RT i o
i N (.9)
con sn(m) = I'Ig."') ys/\(}in) — /\k’ _ /\f‘in) : -

donde el supenndzce (m) mdlca Ia eva]uacnon en el punto (n('") 1\("") Ld relacnon entre el
cambio en el nimero de moles del componenlej ‘de una xteracnon a otra, Onj, y la, restnccnon
del balance elemental se e\presa en la swulente torma :



. :
J}:“l a,; 8n{™ = b, ~b{" = M k=1,2,.,M (5.10)
' k=12 M (D

donde b{{’"i’v =

R .
{513
RT on ( ',J,—):

donde 8, = 0 vipét‘a‘,ﬁfiA:j = 1 para i=j

Combinando las ecuacnones (S 9) y (5 l.:)

ugm) 5n()m) N 5n(m) NEtR: N L
- = -y S Zak A (5.14)
RT nﬁ ). (s f bk )
Rearreglando '
sntm = n‘(m)" [ “(m) +' u"+ Za A‘"":l =12, N (5.1%)
i P TRT K J=he :
. v : S . “' l N N i ' : . B v,
S‘Z(akja' n(m))l\(n) + b(m) =,’ﬁzakjn§m)u(jm) +(bk = bill))) ‘
7 ‘ k=1,2, ..M (5.16)

i=1j=I

[o¥]
wh



Utilizando la definicion de u; las ecuaciones (5.15) pueden sumarse en j para dar

" A (;11) “(nl) - ) . » sz
Z , 5 ‘ (5.15b)

b(m)A(m) l‘l u. 3
S bIAY - a0 B

donde n, es el nun ro ‘d »

Un valor convememe del parametro de tamano de paso c.)""’ se puede determnw ‘con la
blsqueda lineal dé un” minimo en G(n) En este trabajo ol se fijd_en uno como sugieren
Smith y Missen (1988) Cuando el numero de moles de alg,uno de los ‘componentes es menor
que €l nimero dé moles:x '10-3 dela. especne menos abundante el niimero de: an]LS de t'ﬂ e
componente se calcula con la: snguuente ecuacnon Bk . L

n{'"‘” = l") exp(% + Zall/\ ) B S :' (5l7b)

La variacion propuesta por Smith y. Missen:(1988) al. 'alg,oritmo RAND -resulta de
despreciar el valor de u fijandolo en cero, de manera que el. sistema; se reduce a un sistema
de M ecuaciones (ecuaciones 5.16) con M incognitas, A;. Estos autores demo;tmxon que
este procedimiento lleva a un algoritmo descendente: E{ proceso lteranvo contmun hasta que-
las composiciones no cambian stgmﬁcatwameme de ‘una: lteracmn aotra: deacuerdo al
siguiente criterio de convergencia :

F'ln(m) TR P
max | L e o b S

’ I < e (S =:1x10 )

n('") L L

3.4.3 Algoritmo No E \rcqummelrlu) /mr(l .Sllluumw\ No Irlenles

definid con la swulente e\presmn

wn
oo
N~

ui=;1‘i‘+RTlnx;’+Rfln'),~‘ EEEACRR R ' » (&



El coeficiente de actividad, y,, corrige el valor del potencial quimico de la solucion ideal
tomando en cuienta los efectos del comportamiento no ideal de la solucién real. En general,
v, es una funcion conipleja de la composicién. En consecuencia, para una solucién real, i, es
también una funcion COI'HPIEJH dela composncnon y, por lo regular, no es posibie obtener una

expresion analmm snmple para &, / én;.

Con el fin de utilizar algoritmos que fuerovn‘, desarrollados para soluciones ideales en
soluciones reales, Smith y Missen (1987)“sugie'ren una aproximacion indirecta que consiste
en reescribir la ecuacion (5.18) combmando el potencnal qunmxco estandar con el término del .
coeficiente de actividad tal que

i =u{(T.PM)+RTInx; (5.19) -

donde

T

19

=)
~

u“(TPn)—u"(TP)+RTIny'(T}Pn) P (f.

p{ (T, P, n) —u“(T P)+RTlny

—
o
19,

iz

(TP n“"’)

en las primeras iteraciones, la composncnon de equlhbrlo se calcula suponiendo que todos los

v, son iguales a uno, pu (T, P n)= u“(T P), hasta que Sb/b<g. Con la {itima

composicion se calculan los. coeﬁcnentes ‘de-actividad de todas las especies, los cuales

permanecen constantes enla siguientes iteraciones hasta que de nuevo Sb/b <& y en este
punto se vuelven a calcular los. coeficientes de-actividad. Este ciclo se repite hasta que la .
compostcion no cambia signiﬁcativamenfe de una iteracion a otra.

5.5 Coeficiente de Actmd.ld de l.l Fase Liquida
3.5.1 E cuaciqn,NRTL-EIec‘rmllm‘s' -

El modelo de solucion NRTL-Electrolitos (Chen, 1980; Chen y Evans, 1986 y Mock,
et al., 1986) es un modelo generalizado de la energia de Gibbs de exceso que toma en
cuenta las interacciones idnicas'y moleculares entre todas las especies presentes en la fase
liquida y. fue disefiado para aplicarse a sistemas multi-disolventes, multi-electrolitos sobre un
amplio intervalo de concentraciones sin la necesidad de utilizar parametros 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
acidos. El postulado basico del modelo es‘que la energia de Gibbs de exceso es la suma de



dos contribuciones, una-debida a‘las:fuerzas electrostaticas- de: lar"o alcance ume iones y
otra relativa a las fuerzas de corto a]cance (tlpo van der Waals) entre. todas 1as espcmes

Evans adoptaron la reformulacxon ‘de thzer ala ecuacnyon de Debye Huckel (Pltze IQSJQ)»:

Debldo a que A¢ es: funcnon de las propnedades dela mezcla de dlsolventes el estado de-
reterencna lmphcno en‘la ecuacion (5.2 ) es'e| estado ldeal a dlluc:on mhnna del soluto enla
mezcla dlsolveme Sm embarno ya que la mayor parte de Ios datos termodmanncos :



reportados corresponden - a “electrolitos difuidos . en.agua, se adoptd como estado de
referencia para las especies i6nicas el estado ideal a dilucion infinita en agua por lo cual, para
hacer consistente .la; contnbucxon ‘de: Pitzer-Debye-Hiickel con el estado de referencia
adoptado para los iones, : se" mcluyo .un término - adicional en fa" contribucién de las
interacciones de largo alcance a la’ energla de Gibbs de exceso. Se introdujo la' ecuacion de
Born (Harned y Owen, 1958) que’ toma en cuenta la energia de Gibbs de exceso que implica
transferir un ion dxlu1do mfmtamente en una mezcla de dlsolventes a una dilucion infinita en
agua,

especie ibnica i+
para transferlr un i

La contnbuclon de las fuerzas de interaccion de corto alcance a la energia de Gibbs de
exceso se calcula a partir de’ la ‘lpOIESlS de composicion local (Renon y Prausnitz, 1968;
Chen, 1980). Esta: hlpotesls apllcada a‘sistemas electroliticos, supone que todas las especies
de la soluctdn se acomodan 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 suposicion de electroneuntralidad local, 1o 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, estan formados por un cation o anion central rodeado por iones de carga
opuesta y moléculas. En estas celdas se supone la existencia de una repulsion entre iones
semejantes lo cual implica que la concentracion de cationes (aniones) alrededor de cationes
(aniones) es cero. La contribucion de las tuerzas de corto alcance a la energia de Gibbs de
exceso en los términos de fa hipotesis de composicion local se expresa con la relacion




S\er.
RT

con

om

[e3

m

donde

jS.n’c =
G

im

T ma.ca

La ecuamon’ (5: .aO) se reduce a la ecuacion del modelo NRT
1968) cuando no hay especies idnicas en la solucion. Por lo tanto; los paramenm binarios de
las parejas moleculares pueden estimarse del anélisis de las mezclas no electroliticas. La

g,NR-rLdebe'normallzarse con respecto al estado de referencia seleccionado, [ecuaciones
(4.17).y-(4.18)]." utilizando la ecuacién (4.56) y los coeficientes de actividad a dilucién
infinita ‘de los solutos moleculares, cationes y aniones. Los coeficientes de actividad a
‘dilucién infinita de los solutos moleculares, cationes y aniones se obtienen a partir de la
ecuacion (5.41) mediante la aplicacion de la ecuacion (4.34) y el consiguiente cilculo de los
coeficientes de actividad en los limites de concentracion correspondientes. De esta forma los
coeficientes de actividad a dilucidn infinita estan dados por

exp(—a_ic. 'ch.n'c‘) .
¢xp(—ail|lri'x§) R v 7 e
T.;Illl 8 L.I m’ + rm ca : rxxié;nc“' = ,T‘

ZXGJIH jm :
X, de o yTx.
% ; ZX ka R ; Z

X Z GJL a'c |;.u‘c

YY"ZX G

(5.3
P x ZG a i..l J:l '
+ X —_
X ZZX T XGuer
Z;. X:IGu:I.m G : - Y /\ Gn.‘l m
Zn'xn' " i ‘v- L
>_..|X Lm o o = 2 G’
Z:I'Xil' ) R 3 Z x o
X = 'x~C. (Cj" =' I Paln sOS iones y C = para las moleculas)

o= parametro no aleatono S
T= parametro de int eracc:on bmana
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En las ecuacnones (5 30) (5 33), los subindices m, ¢, a y 'w se refieren al soluto
molecular, catién,. anion -y agua respectivamente. El coeficiente -de “actividad de las
alcanolaminas-a’ dlluClOl‘l infinita en agua. calculado.con la ecuacion (5.31), se utilizd para
corregir el valor ‘de’ las constantes de equilibrio de la disociacion de las aminas protonadas
que aparece en la l|t,eratuna dado que el estado de referencia aplicado a las aminas fue el de
liquido puro a la‘temperatura del sistema. La contribucién del modelo de composicion local
a la energia asimé‘lri,c'a,de Gibbs de exceso se obtiene a partir de la expresion

g;\\nn = S.ifu'n = RT 3x, Inyp =RTYx, Iny? ~RTY x,Inv7 (5:34)

mew ¢ a DR

La suma de las ecuac;ones (5 23),7(5.29) y (5.34) constituye la ecuacnon del modelo \'RTL-
Electrolitos pam sns em’u de uno o mas dlsolventes

ex?®

g

N
[
LI T

Los coeﬁcnentes de acuvndad denquos a: mmr de Ia ecuacnon (4 .)4) se |)l(.SGl‘Ildn a
continuacién A = :

Contribucion de la cenacion de Pitzer-Debye-Hiickel
Disolvente

SR | ;
lny™™ = 2(1300); A, L e (
1) ey

o
1)
(=}
~—
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Especies idnicas

i “’3 2 20012 12
. 2 =2
R 1000}, AgdEms 1") ily —21) = L) (5.37)
UM o (tepth?y ;

Contribucion de'la ecuacion de Born .

Especies ionicas . ..

Y faows z (5.38)
Contribucion de. lu ecnacion NR '['IQ]?/UE//'{;/I’I().\'
Especies molecuklmjes.' ,
. : ert)d:imtjmr :
My, win, = i : +Y X G T _
NRTL 7T nm'*
" : z \< ka o X ka' "
e ( SN
+YS- ‘ Xa' Xchc.n'c | T e T -
T 7 Z X:i;' Z XkG kea'e e
S
TS—* v. X‘GIII'IL‘I 'T’ e P SRR
‘-I-‘TSX TY leL'I /."mf?;fl:y '/'ZXkau.
o k -
: (5.39)
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Cationes
T X 3 G kear'e Theare

I ; Xy ¥
—1n ¢ NRT = Y il
Zc Yo .I—Z Zxkckc.sn'c
k ‘. k
R 2 X G T
Y ‘\lnGun SR S ’Tl "
m /__»,‘ km Sy ,%‘ L k‘np .

. ;Xk G’kn'.uj'atkn;c':l
i % XKGI\:;I.L"H E }

(5.40)
Aniones
I .
Za Iy, v
(54l

5.3.2 Constante l)iele'i:lfic& f(lz:,, I(i M

Para calcular la constante dnelecmca de la mezcla de dlso!vemes se unhzo una re_r,la de
mezclado lineal basad'l enla fmccnon masa llbre‘de solutos d cada uno de los dlsolventes

D, = Tx!SD-

s
i

En esta ecuacion, x¥ es la fraccnon ma “de; solutos  deldisolvente i,y D;'es su.
constante dieléctrica. La constante dllelectrlca, del agua saturada se calcula con la correlacion
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empirica de Helgeson y Kirkham (1974). Para las constantes dieléctricas de las
alcanolaminas contempladas en este trabajo se aplico la sxgunente funcion de la tenmeratura

D, = A+B[l,‘_l I ] R . T (5.43)
T 27315 e A SR N

Los valores de Ias constantes A B para Ias alcanolammas se tom'non de L\uwren et u/
(1989) y se presentan : : G . .

Tabla 5.5 Constantes Dieléctricas de MEA. DEA; MDEA, DGA. -

l‘mlc‘ Di(_:lécﬁri(:ﬂ

= 36,76 + 14836 [1/T - 1/273.15
28.01+9277.011/T - 1/273.15
24074 + 8989.3[ /T - 1/273.13
2801+ 977,00 UT - 11275.13]

*

E lécirn/ith.v

5.5.3 Paf(imeirm del Mod NRTL

Los parametros requerldos por este modelo para | los sistemas electrohncos mcluyen la
distancia minima-de aproximacién, p, en la ecuacion de Pltzer-Debye -Hiickel, la constante
dieléctrica de’ componente -puro, D, y el radio. ionico, r, en la ecuacion de Born. Los
parametros de la ecuacion NRTL son los parametros no aleatorios,- au. y los parametros de
energia de interaccion binaria, T De acuerdo con Pltzer (1980), la distancia minima de
aproximacion se fij6 en 14.9. El radio i6nico se ijo en:3:amstrongs. Siguiendo el trabajo de
Chen y Evans (1986) el parametro no aleatorio se fijo en 0.2 para las interacciones
molécula-molécula y agua-par idnico y en 0.1 para lasintéracciones alcanolamina-par iénico
y gas acido-par ionico, como lo sugieren los resultados de: Mock ¢ af. (1986) para
soluciones no acuosas de electrolitos. :

i, los Gnicos parametros ajustables de este modelo son los parametros binarios de
1nteracc10n (Tm m, T, Tmyea, Teaan, Tete, C " Tealdn T ca) que representan las enu"ms
de interaccion entre las especnes que forman la fase hqunda Estas energias son caracteristicas
de cada pareja de componentes de la solucion y: son mdependlentes de la composicion. Los
parametros son empiricos con poco: sq,nmcado fisico’ pero sus valores relativos son
importantes. Por ejemplo, Chen (1980) notod que Tm.ca siempre es positivo mientras que Team
snempre es negmvo Ademas, Chen y: -Evans. .(1986) encontraron que los parametros par
ionico-par ionico pueden fijarse en cero sin- afectar significativamente la representacion del
ELV.Por otra parte,Chen (1980) mostrd que la suposicion de electroneutralidad local lleva a
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tratar los parametros molécula- par IOHICO como par’lmetros ajustables del.modela en lugar
de los parameétros ‘molécula-i -ion. " Sin’ embargo.; ambas - clases: de p'lrameuos est'm :
relacionados ﬁmcnonalmente como se muestra en la ecuacion (5 .>O) i )

5.6 Propledades de"l

5.6.1 Cocﬁcier_{tc‘(le Fugacidad de'la Fas IeEsrmluPRbV B

on una ecuacion de estado cibica de la forma

('5.44) ‘

con
(5.45)
(5.46)

y o
(5.47). .

donde

Stryjek y Vera (19‘ ) modlﬁcaron Ia funcnonahdad de K hacnendola dependcr de la:
temperatura reducxda y ag,regando un parametro ajustable caractenstlco de. cad'1 compuesto

0 (i 50)
donde g

>
[t
1l
It
—_
wh
w
=
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Para el cilculo deay b de la mezcla (3 yby)se adoptaron las reglas de mezclado de van
der Waals :

b Zx;b{ SRR | R € )

™
[}

m Z\I j il " N ’ I - : : (553)

Ja a; (l ku)’ ‘

El coef'CIente de
con la ecuacnon (4
mezclado

Sl (5.55)
Z+(1+~2)B,, o
Z;&f(lf%‘:{/_?)B.;,“

5.7 Algorltmo p.lr.l el C,llculo del ELV

El alé,orxtmo que se descnbe en este trabajo calcula el-punto de burbtua yvel ajuste de-
los parametros proplos ‘del ‘modelo. El algoritmo fue codificado en  ANSI Fortran-77 de
manera que puede ser compllado en cualquier sistema operauvo que soporte cste estandar,
Las variables termodinamicas que se evalGian durante la e}ecucnon se resumen:en’la l'lbl’l 5.6
junto con su dependencm ﬁmcnonal y los parametros requerldos por ca(h una.
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El algoritmo para el calculo del punto de burbuja estima la presién total y las pn.siones
parciales de todos los componentes moleculares a una’ temperatura T y.una composicion
aparente de_ solutos (H2S y/o CO2) y disolventes (ag,ua:y alcanolamma) dadas. Las moles
aparentes de cualquier componente corresponden’a las moles emstentes supomendo que no
a tenido lugar reaccion quimica alguna en la fase liquida; - S

E! algoritmo para el célculo del punto ‘de burbuja; consxste;de"dos sub al«rommos El
primer algoritmo es responsable de la determmac eila’ composncuon “real de las especies
en la fase liquida, Ja cual se obtiene a dela ,omposmlon—dpareme medmnle fa
minimizacion de la energia de Glbbs de la fase liquida.

a: ase hqmdn (,l se"undo
le ld hse vapor en

de los parametros del modelo.

Tabla 5.'6; \?_ariap(es termodinamicas evaluadas durante la ejecucion de) modelo.de ELV -

‘Depetidencia Funicional = = Purinmietros requeridos pard su evaiiacion

Variable Termodindinica =

K (Ll?) : j'C"(’)cﬁcicnlcs‘dé'lu‘ ce. (3.1
Pi (solvenies) i+ R T i Cocfc:cmcs dc laec. (3.2)
o Sl e :
Hi (gascs iicidos) ] - T S Cocfcrcnlcs de ta cc. (3. l)
dg LN - “Tox Tei. Pei. Vei. Zp A de las cecs, (\ RINERER
Dg ; S Lo T. xp* A, Bde lace. (5.43)
yi e e com e ToX : pPMmdcllt.c t3.23)
g ri de tacc. (3.29)
2j de las ecs. (3.29). {3.30):
Tmm'zTm'm. piara todos los peires mni'.
) - rrcam, wmci pant todos los parcs can.
- IR LI g ) ci.ca. Tac.ac de o ec. (5.30)
V{® (gascs icidos) T . . volumen caracteristico de Brelvi -"Connell
L AN de los gascs dcidos ¥ agua.
v; (solventes) . : T Tei, Pei. Vei. Zp oj de las ces. (5.3).(3.4)
(pg T.P. Pio. Tei. Pei de las ces. (5.45), (3.46)
: o de la cc. (5.48)
oy ’ S T.P.y Tci. Pei de las ecs. (3.43),.(5.46)

o de ta cc. (5.48)

*  xpcs el vector de [racciones masa en fa mezela de disolventes
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Figura 5.1 Diagrama del algoritmo para el calculo del equilibrio quimico.
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5.8 Sistema de Regresion de Datos Experimentales
5.8.1 Parémetros Ajustables: Pardimetros de Interuccion Binaria

Hay tres tipos de parametros de interaccion binaria en el modelo NRTL-Electrolitos:
molécula-molécula (tman y Tm\m), molécula par i6nico (Tm.ca y Tean) y par idnico-par idnico
(Teaca' y Tea'wn O Teadu y Teaca). Dentro del conjunto de los parametros molécula-molécula,
los parametros de interaccion del sistema gas acido-agua no se estimaron, utilizindose los
parametros ajustados por Chen y Evans (1986). Respecto a los parametros de los sistemas
agua-alcanolamina, solo se encontraron datos de ELV de las mezclas acuosas de MEA y
MDEA por lo que Unicamente se estimaron los parametros binarios- de estos sistemas,
mientras que para el resto de las mezclas acuosas de alcanolaminas- se utilizaron los
pardmetros reportados por Chang ¢/ a/ (1993).

El sistema alcanolamina-H2S-CO2-agua, donde la alcanolamina puede ser:MEA, DEA,
MDEA o DGA, presenta 8 especies ionicas y 4 moleculares en la fase liquida (H20, Amina,
H2S, €Oz AminaH*, H:0F, AminaCOO-, HCOs~, HS-, OH-, COx2, $-2)."La MDEA :no
forma carbamato estable por lo que en el sistema MDEA-H28-COz-agua hay un componente
menos. El nimero de parametros binarios (molécula-molécula, par-idnico-molécula y par
idnico-par idnico) que en principio podria plantearse para estos sistemas es muy grande. Sin
embargo, muchas de estas especies estan presentes en la fase liquida en concentraciones muy
bajas de tal manera que el valor de los parametros asociados a ellas no afecta de manera
importante la representacion del ELV. Todos los parametros agua-par idnico y par ionico-
agua que no se ajustaron se fijaron en 8.0 y -4.0, respectivamente. Los parametros
alcanolamina-par ionico y par ionico-alcanolamina no ajustados se fijaron en 15.0 y -8.0
respectivamente. Estos valores representan, aproximadamente, los valores promedio de un
gran numero de parametros agua-par idnico y disolvente organico-par idnico reportados por
Chen y Evans (1986) y Mock ¢r al. (1986). Los parametros molécula-molécula no ajustados
se tijaron en valor cero. De acuerdo al trabajo de Chen y Evans (1986) todos los parametros
par-idnico-par ionico no se ajustaron fijandose en valor cero.

Los parametros binarios ajustables que caracterizan las interacciones entre parejas de
componentes de la solucion son independientes de la composicion, por lo que los valores
ajustados de los parametros son validos fuera del intervalo de composicion sobre el cual
tueron estimados y se consideran dependientes de la temperatura de acuerdo con la siguiente
funcién

T=a+b/T {

N
W
w
~

3.8.2 Pardmetros ajustables: Constante de Equilibrio del Carbamato

La constante de equilibrio quimico de la reaccion de formacion del Carbamato se trato.
como un parametro ajustable adicional del modelo de ELV. Los coeficientes de:la ecuacion -

W
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(5.1) de la constante de equilibrio quimico de la reaccion (2.h) 'se ajustaron simultaneamente
con los parametros de interaccion ‘correspondientes:a- pamr de: datox de:ELV: del sistema
ternario COa- alcanolamma agua . :

3.8.3 E;s ctmmu/m (Ie lm Puramerras um un Algunmm Tl/m .SH}I[)IL.\'

Los mejores valores de. las constantes a'y b en Ia ecuac:on (5 55) y de los coeficientes
de la ecuacion (51) para la reaccién (2.h) se determinaron unhzando un procedimiento tipo
snnplex de busqueda directa propuesto por Nelder y Mead ‘(1965). Este es un método para
la minimizacién de una funcién de » variables basado en‘la comparacion de los valores de la
funcién en los (1 + 1) vértices de un simplex general, seguido de la sustitucion del punto que
tiene el valor mas alto de la funcion objetivo por-otro punto. Este procedimiento se adapta a
la forma local de la funcien mediante expansiones y contracciones hasta que finalmente se -
contrae en un minimo local. Este método utiliza un minimo de informacion v no guarda
memoria de las posiciones pasadas. Ademas no hace suposiciones acerca de la forma de la
superficie excepto que es continua y que tiene un minimo Gnico en el area de busqueda; seria
de esperarse que cuando la curvatura esta cambiando rapidamente este método funcione
mejor que otros que dependen de argumentos aplicables a la formas cuadraticas. Por el
contrario, cerca del minimo donde la matriz Hesiana es estable, este método puede funcionar
peor. Sin embargo, en la determinacidn del minimo no siempre se requiere una gran
exactitud, de manera que una convergencia final rapida no es esencial. Esto es especialmente
real en problemas estadisticos como es el caso de la estimacion de los parametros de un
modelo termodinamico. En la practica este método ha demostrado ser computacionalmente
efectivo y compacto.

5.8.4 Descripcion del Método Simplex

Para la explicacién de este método, considérese inicialmente la minimizaciéon de una
funcion de # variables sin restricciones. PO, P1...., Pr'son los’(#+1) puntos en el espacio de n
dimensiones que definen el actual "simplex" o "poliedro-de: (2+1) vértices". El valor de la
funcion objetivo en el punto P, se escribe como v, Se definen dos subindices /1 v/,

h estal que ..y, = max(y,)
! estal que y; = min (%) i=0.1..n

Ademas se define P como el centroide de todos puntos con / # /1, y se escribe [P, P] como,

la distancia entre P; y P En cada’ etapa del proceso P, es reemplazada por un nuevo punto;
se utilizan tres operamones reﬂemon contraccion y expansion, las cuales se definen como
sigue: la reflexion de P, se dye}nota por P* y sus coordenadas se determinan con la relacion

6)v

v

P* = (l+a)P—aP, . (s.
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donde a es una constate positiva llamada coef‘ciente de reflexion. De’esta manera P* queda
sobre el extremo opuesto de-1a linea que une.a P, ya P con [P*P] = a[P,,P] Sival’evaluar
la funcion ObjethO en P* p* cae entre y, Y entonces P, se reemphza con P* y se
comienza otra vez un nuevo snmplew

Siy* <y por eJemplo sis la reﬂe\uon ha generado un nuevo mxmmo cntonccs ser
expande P* a P** medrmte la relacnon :

p**x =

El proceso de reflexidn, expansion'y. contraccnon va dmg,lendo el snmple\ hucm el punto -
mas bajo y eventualmente llevara:todos:los puntos’al interior ‘del’ valle; El’ criterio para -
detener el proceso consiste en calcular la; dlscrepanc:a de los - “valores de: la tuncnony

objetivo, 3, con respecto al valor: de la- func:on objetivo en el centroide, ¥, en cada ,

interacion comparandola con una tolerancia dada €. Sila dlscrepancm resulm menor que
este valor el proceso se detiene,

N
(28]
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El éxito de este crlterlo de ende de que 'el snmple\ no: se.: vuelva demaslado pu]ueno en
relacion a la curvatura de la superfme hasta’ que se alcance el valor ﬁnal : SR

En problemas estadlsncos (superfcnes‘de maxima veros;mllltud ‘suma de umdmdos
etc.), la curvatiira’ cerca:del minimo da lnformamo ‘de los “parametros desconocidos. Si la
curvatura de la supertncne es hg,era ‘la variancia de los stpmados sera yrande asi que no tiene
sentido buscar las:’ omdenadaﬂdel }nlnllno .con mucha _exactitud, ‘mientras que si la
curvatura es marcada hay razon en buscar el mmlmo con mayor e\acntud

3835 Aplicuciu'n‘deyl ﬁléli)}’li;, .S'implc.\'

La funcion objetivo a-minimizar-en el. modelo del equilibrio liquido-vapor es

(5.60)

donde la sumatoria. comprende todas las M medncnones e\penmentaleq Ly PL
corresponden a los valores e\penmental y calculado respectlvamente de-la’presion p'lrcml
del gas acido en el punto’de burbuja de la mezcla La ncion ob_|envo se mininiza mediante
el ajuste de los’ pammetros del’ modelo SLueta a las restnccnones del equilibrio entre fases,
ecuaciones (4. 4*) y (4 46) :

Es posible que la minimizacion de F lleve a encontrar minimos locales dependiendo del valor
inicial de los parametros del modelo Para disminuir esta posibilidad cada estimacion de
parametros se hizo:tres veces ‘con'tres valores iniciales distintos de a y b. Sin embargo, el

valor final de F tue practlcamente el: mlsmo ‘enlos tres calculos y aunque los valorés dea y b
si cambiaron de un’cilcilo-a otro, “los valores de t obtenidos con la ecuacion (5.33) no
variaron mgmfcanvamente Fmalmente se concervaron los valores de a y b que generaron la
menor desviacion. -

0
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,Capitulo Scis

Estlm.luon (Ie Ios Parametros del \Iodelo de ELV de
los Slstcmas Acuosos de Alcanolammds H"S COz

arbamato para 1'1 MEA -DEA y DGA y; por:
binaria de la ecmcnon NRTL Electrolnos

En g,enexal el ])lOpObllO de: este C'lpltLllO es’ |)l8§€llt'll‘ los rebultado> concernientes ‘a la
representacion de la# solubilidad: de’ los gases’ acidos en: soluuones acuosas: de una
alcanolamina con el modela] plopuesto en el c1p|tulo V - : : e

6.1 chresentaéiéh'ﬁdﬂ EYLV‘dé‘ S;S(‘e‘lll:iS‘Bili'{ll'i(»)S

En prmcnpno se pueden formar tres tipos de mezclas binarias a partir del sistema wases
acidos- alcanolamnn -agua: Alcanolamina-agua, gas acido-agua y gas acn(lo alcmolamma
Las primeras dos mezchs son sistemas acuosos de un electrolito debll : i

Las mezclas. gas ﬁcido-alcanolamina no fueron consideradas en la correlacion -de
parametros binarios ya que no existen-datos del ELV reportados en la literatura y ademas,
debido a las reacciones quimicas de disociacion, estas especies no se encuentran presentes
simultineamente en concentraciones apreciables en la fase liquida, por lo que el valor de los
parametros de estas mezclas'nonfééta de manera importante la representacion del ELV. En
el caso de los pardmetros de interaccion molécula-molécula de las mezclas gas acido-agua se
utilizaron los valores leportados por Chen y. Evans (1986).

Para las mezcl'ls acer'xs de DEA y DGA se utilizaron los valores de los parametros de
interaccion agua- '1lc1nolamma ‘reportados. por Chang er al. (1993) y se estimaron los
parametros de i mtelaccmn agua- 1lc1nohm|m de las mezclas acuosas de MEA y MDEA,

En la estmncnon de Ios parametros ‘molécula-molécula de los sistemas H20-MEA y
H20-MDEA, se mcluyo el calculo del equnhbrlo quimico de las reacciones de disociacion del
agua y de la '1lc1nohmln'1 (reacciones:2.a y 2.) para darle continuidad al modelo cuando

X gasicivo —> 0 Esto nnphco considerar el calculo de los coeficientes de actividad de los -

iones AlcanolaminaH*, HiO y OH" cuyos pardmetros de interaccion te, ¥ Tneq 5€

N
e



fijaron, respectivamente, en -4.0. y :8.0 cuando m:= agua, y en 15.0 y -8.0 cuando m =

alcanolamina. El parametro ,no aleatorlo am,,,. se f'_]o en'un valor arbltrarlo de 0.2.

Tabla 6.1 valores de los pérémetrb'é de'f

: Tllllll _“' + b/T

Parcja deimoléculas <75 o

H:0-MEA C93iEa

MEA-H:0 - 9492

HOMDEA - 3198 o 35544 T
MDEA-H:O - O L2 B
H:0-DEA T sme
DEA-H:0 Cas o wwe
H:ODGA 0 Tl ussd s
DGAH:0 L0613 e .
Hi0-COs. 0 fr o 0064 a8 :
COMH:0 " U aeoek st s
H:0.Cor T aen sy

COxH:0" 3674 sy

* Pardmetros de Ch.mg= Ll dl (1993).. no sc reporta %A
+ Parimetros de Chm v Evans (l')h(y) 10 s¢ reporta %A

- 1 Cona .l.'u.;w Pl"""""’l‘""I - p:xllemm:m.xl!
"W : .
- R = experunental 1o
no.ditos 7 pI

o
o



6.1.2 Representacion de los Datos del ELV de los Sistemas Binarios

En la figura 6.1 se grafica el cociente de la presion total calculada entre fa presion total
experimental en funcion de la fraccion molar de MEA y en la figura 6.2 se grafica el mismo
cociente contra la presion total del sistema H:0-MDEA. Cada. punto -de. las grificas
representa un estado Gnico de temperatura, presion y compomcnon En ambas graticas se
representan datos a diferentes temperaturas.

El porcentaje de error promedio de los calculos 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 MDEA,
figura 6.2. En ambas graficas se puede ver que la’ nnyona de los datos experimentales estan

distribuidos aleatoriamente alrededor de la unidad’ ( £ O l)

En un intento por mejorar la replesemacién de IOS dmo's del ELV, el parimetro o, se
tratd como un parametro ajustable. Sin embargo, ‘el resultado de esta experiencia fue una

pobre disminucion de la desviacion promedlo;,%A de 0. 3%. Por lo que se decidio
mantener fijo el valor de ¢, en'0.2. ; :

En la practica, la traccion molar de la alc*molamlm en l'1 mezcla acuosa es menor de
0.2, vator de composicion abajo del cual el cocnente “de 1a presson mlt.ulada entre la presnon
experimental tiene. valores mily cercanos'a Ia umdad : :

n
[}
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+
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~ 298.150K
308.150K
333.150K |
- 351.150K |

- 364.850K

Figura 6.1 Comparacuon del valor calculado con el valor experlmental de la presion total del i

5|stema acuoso de MEA. Nath y Bend

i 1983 y Touhara et al

1982,

P calc. / P exp.
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0.9
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Figura 6 2 Comparacién del valor calculado con el valor experlm' ntal de la preston total deI .

sistema acuoso de MDEA. Xu S. et al 1991
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6.2 Representacion del ELV de los Sistemas Ternarios

6.2.1 Fuentes de 1){m)sEfﬁerimen!a]es: ‘

Para determmar los valo es de los parametr 3 de mteraccmn molécula-par iénico y par
ionico-molécula, se utlllza onlo parametro olecula molécula que aparecen-en-la tabla '’
6.1, exceptoen el caso de los sistemas acuosos de MDEA 'y gases acidos.’

Debido a que existe una gran’ cantidad’ de datos expernnentale: de ta solublhdad de los
gases acidos en mezclas 'lcuosas alcanolamlnas reportados en la literatura, especxalmente
para las mezclas de MEA'Y. DEA el numero de datos utilizados se limito anicamente a
referencias poslerlores de 1956 :

Debido a la dnspexsnon de los datos experimentales que existe tanto en una. misma
referencia como entre las dlferentes referencias utilizadas en la estimacion de los parametros,
se mezclaron Ios datos - tomados de las fuentes seleccionadas en un solo conjunto. Por otra
parte, debido a:la falta de informacién acerca de la calidad de los datos reportados no hay
forma de determinar, « priori, que mediciones de un conjunto dado son erroneas y. cuales
son confiables.” Calculos preliminares mostraron que, fijando el valor de todos los
parametros en -4.0 y 8.0 para las interacciones par idnico-agua y agua-par idnico, en 15.0
para las interacciones alcanolamina-par iénico, gas acido-par ionico y en -8.0 para. las
interacciones par idnico-alcanolamina y par ionico-gas acido, mas de la mitad de los datos
experimentales de cualquiera de las alcanolaminas no difieren de las presiones parciales
calculadas en mas de 50%. Por consiguiente, el procedimiento adoptado para discriminar
entre datos "contiables” y "no confiables” fue descartar inmediatamente cualquier dato en el
cual el cociente de la presion parcial calculada entre la presion parcial experimental fuese
mayor o igual a 2.5 o menor o igual de 0.4, Sin embargo, hubiese sido mas adecuado
descartar los datos "no confiables” después de una comparacion entre diferentes mediciones
experimentales sin la intervencion del modelo pero debido al gran nimero de parametros
que varian de medicion en medicion, no fue posible hacerlo.

Generalmente, las diferentes fuentes de datos experimentales (T,p,x) utilizados para los
sistemas ternarios, gas acido-alcanolamina-agua, reportan la presion parcial en el equilibrio
del gas acido-y el cociente de moles de gas acido entre moles de alcanolamina en una
solucién acuosa con determinada concentracion de alcanolamina pero desafortunadamente,
no se reportan las’ concentraciones de los disolventes, el agua y la alcanolamina, en la fase
vapor. Por lo cual en el ajuste de los parametros de interaccion molécula-par idnico y par
ionico-molécula solo se considero el ELV de los gases acidos.



6.2.2 Resultados de la Estimacion de los Pardametros de los Sistemas Ternarioy

Los valores ajustados de [os coeficientes de la ecuacion (5.44) para los parametros de
interaccion molécula-par idnico 'y par.ionico-molecula aparecen en la tabla 6.2 incluyendo
los porcentajes de desviacion promedio, %4, entre las presiones parciales calculadas vy las
e‘(perimentales De estos’ parametros, solo se ajustaron los correspondiente al agua y a las
especies i0nicas: alcanolamina protonada (AmH™), bisulfito (HS"), bicarbonato (HCO1 ) y
carbamato (AmCOO").

Con el proposito de disminuir los porcentajes de desviacion, se hicieron varios calculos
incluyendo como parametros ajustables los parametros molécula-par idnico y par.ionico-
molecula correspondientes a las alcanolaminas y al ion carbonato (COs7). Sin-embargo, el
resultado final mostré que la disminucion de la desviacion promedio fue de décimas de
punto porcentual y el tiempo de computo requerido en cada estimacion se incremento”hasta
en un 40% por lo cual se decidié mantener fijos estos parametros en los valores dados en la
seccion 5.8.1 para los parametros no ajustados. Por otra parte, también se intento mejorar.el
ajuste del modelo estimando los parametros par idnico-par idnico, (AmHT AmHCOx
AmHT, AmCOO") y (AmH* AmCOO" AmH*, AmHCO") pero la disminucion del error fue "
minima y finalmente se considerd adecuado mantener tijos en cero los valores de estos
parametros, il

A partir de los resultados obtenidos se hacen evidentes varias tendencias-en los
parametros agua-par idénico y par idnico-agua reportados en la tabla 6.2, En general, los
valores de estos parametros, evaluados a 250C. corresponden aproximadamente con:los
valores de 8.0 y -4.0 utilizados en los parametros agua-par idnico y par idnico-agua que no
fueron ajustados. Es importante sefialar que estos valores representan aproximadamente el
valor promedio de un gran nimero de parametros agua-par idnico y par idnico-agua
reportados por Chen ¢ a/. (1982) para sistemas acuosos de electrolitos fuertes.

La dependencia de los parametros H20-(AmH+ HCO3") y H20-(AmH™ HS") con respecto a
la temperatura, es relativamente mas fuerte que la que presentan los pardametros H20-
(AmHT AmCOO"), los cuales, en algunos casos, son completamente independientes de ella.
Los parametros H20-(AmH™,AmCOO-) tienen los valores absolutos més altos entre todos
los parametros agua-par ionico de los sistemas de MEA, DEA y DGA, al igual que los
parametros (AmH¥ AmCOO-)-H20. con respecto a los parametros par iénico-agua. Se
observa también, que el valor de los parametros de interacciéon agua-par idnico es
aproximadamente el doble del valor de los pardametros par idnico-agua.

La estimacion de los parametros agua-par idnico y par ionico-agua de los sistemas COz-
MDEA-H:20 y H2S-MDEA-H20 utilizando los valores de ‘los - parametros moleculares
MDEA-H20 y H:0-MDEA que aparecen en la tabla 6.1, generd desviaciones promedio de
la presion parcial del gas acido calculada respecto a la presion parcial experimental mayores
del 40%; eésto hizo necesario. seguir una-estrategia  particular para el calculo de los



Tabla 6 2. Valores de |os parametros de lnteraccmn molecula par |on|co de los ststemas S

COz-AIcanolamma HzO Yy st Alcanolamma H O

T -a+b/T

Parimetros

G (25§-C)‘;f E

“no: de puntos

H:S-MEA-H:0 R
H:20-(MEAHY.HS") 69023 i
(MEAH™ HS")-H:0 344067

CO:-MEA-H:0 e 1477 193
H20-(MEAH*HCOx) 4.0363 581.6536 ¢ :

(MEAH™ HCOx)-H:0 -2.8773 T

H:0-(MEAH*MEACOO")  9.2732 00

(MEAHT MEAC0OQ")-H:0 -4.8766 0.0

H:S-DEA-H:0 22,343 186
H:20-(DEAH™.HS") 50738

(DEAH* HS")-H:0 223518

CO:-DEA-H:0 e 18.3 174
H:0-(DEAHT HCOs) 2015357V TS68 4069 :
(DEAHT.HCO37)-H:0 24157 :4-42‘7948

H:0-(DEAH*.DEAC0OO07) 7,9962° :

(DEAH+.DEACOO")-H:0 38412

H:S-MDEA-H:0 G T 182
H:0-(MDEAH*.HS") 8.9443 ;
(MDEAH™.HS")-H:0 -5.7352

CO:-MDEA-H:0 ST 187
H:0-(MDEAHT.HCO:7) =
(MDEAH™HCO#")-H:0

H:S-DGA-H:0 225 100
H:0-(DGAH*.HS") 70321 :

(DGAHT HS")-H:0 23,7153

CC:-DGA-H:0 e 80

1.5759

H:0-(DGAH* HCO5")

(DGAHT HCO:)-H:0 22,8742

H:0-(DGAH'.DGACOO") 9.7715 264

(DGAH'.DGACO0")-H:0 4.54837 S291.5644
1 e it Pt‘dlk‘ul.nh . pespenmental . " .

= T el (L S

no.datos ;=

P exprenmental
'
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parametros agua-par ionico y par ionico-agua de dichos sistemas. Para obtener los mejores
valores de estos parametros, se estimaron los parametros MDEA-H:0 y H20-MDEA junto
con los parametros agua-par ionico y par ionico-agua para cada uno de los sistemas COz-
MDEA-H20 y HaS-MDEA-H:20, los valores de los parametros molécula-molécula
obtenidos para cada sistema ternario se promediaron entre si resultando Jos valores de
1.2372 para el parametro MDEA-H:0 y'-1.2346 para el parametro H:20-MDEA.
Finalmente, estos valores se utilizaron en una segunda estimacion de los parametros agua-
par iénico y par ionico-agua de cada una de las-mezclas acuosas de MDEA y un gas actdo
Los valores obtenidos en este dltimo calculo son los que aparecen en la tabla 6.2.

6.2.3 Resultados de lu Estimacion d 4 Im Pammetrm de los Sistemas Ternarios:
Constantes de Disociacion (Iel Carlmmam.

Debido a la falta de mediciones de la_constante de  disociacion: del- carbamato, las
constantes de la ecuacion S:i correspondleme a la reaccion (2h) fueron: mclundas dentro del
conjunto de parametros ajustables del. modelo. Estas se ajustaron smwltaneamente con los
pardmetros de:interaccion binaria de los sistemas ternarios COuAlcanolamma-H’O ‘a‘partir.
de los datos del EL V. Las constantes estnnadas de esta forma se reponan en latabla 63,

Tabla 6.3 Va(ores de los coeﬂctentes de la ecuacion (5.1) para )a constante de dlsomacmn del
P carbamato .

s e D inK = CU+ CUT + C3InT + CHT

Amina | Ct c2 C3.

MEA 3.76726 405907 oo

DEA 3.28074 -2948.87 0w 0022
DGA 8.84892 -5198.30 BRI 0.0004

K es adimensional v esti basada en la escala de fraccion molar. El csmdo dc rc(‘crcncl.l de l IS

.numus cslcl',de
liquido puro a la temperatura det sistema, e E
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6.2.4 Reprc\enmunn (le loy l)nms de ELV de los Sixtema.v Ternarios

Las ﬂguras—6 6:4,6.5, 6.6, 6.7, 68,69y 6.10 muestran el cociente del valor
calculado entre el valor experimental de la presion parcial:del gas-acido en funcion de las
moles de gas acido por mol de alcanolamina en la fase liquida para los siguientes ocho
sistemas ternarios estudiados en este trabajo: MEA-H28-H:0,” MEA-CO2-H:0, DEA-H.S-
H:0, DEA-C02-H20, MDEA-H28-H20, MDEA-C02-H20, DGA-H28-H20 y DGA-CO:-
H:0. Cada punto de estas figuras representa un estado Unico de temperatura y composicion.

En general, las graficas muestran una distribucion aleatoria del valor del cociente de la
presion calculada entre la presion experimental en el intervalo de composicion reportado, es
decir, no se aprecia un error sistematico o alguna tendencia definida que pueda atribuirse a
los datos experimentales. Sin embargo, en la figura 6.6 del sistema acuoso de DEA y COa, 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 graficas se observa que en el extremo donde la relacidn moles
de gas acido/moles de alcanolamina tiende a cero, una gran cantidad de puntos quedan fuera

de la banda del error promédio sto se debe principalmente a la dificultad experimental que

existe para medir-con:exactitud presiones parciales bajas como las que se pxesenmn en Iosv
limites de concentracidn de los gases dcidos en el gas dulce.

Si se promédian las desViaciones promedio, % I, que aparecen en’la tabla.G;3.para los
ocho sistemas acuosos:de.alcanolamina y:gas acido estudiados se obtiene un valor de 19%:
Si se consideran Gnicamente: los sistemas acuosos de alcanolamina 'y COz2, la desviacion
promedio esperada baja a 17.3%, y en el caso de las mezclas acuosas de alck{nolamina y HaS;
en cuyas graficas.se observa una marcada dispersion de puntos, la- desviacién promedio
esperada, de acuerdo a la tabla 6.3, es de 21%. Excepto en el caso.de las mezclas agua--
MEA-gas acido, el sistema de calculo reportado en este trabajo, presenta mayor dlhcultdd
para estimar adecuadamente la presion parcial del H:S que la del COz
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Capltulo Slcte

Predlccmn del ELV a partlr del Modelo NRTL Elu.tlolltos

El interés prmcnpal que surge de la representacnon de un COnJUI‘I[O limitado de datos
experimentales es el:de:proporcionar. un’ medio’| para predecir el ELV en regiones fuera del
dominio de la mtormacn _perunental ‘En_particular, en la regién de bajas presiones
parciales de gas acndo ‘que corresponde a los lmntes de pureza exigidos para el gas
endulzado.

7.1 Sistemas Tér ,rlo G.IS Amdo-Alc.mol.lmm.l ~-Agua

Las figuras:(7. l) a. 4) mueslran las presnones parciales del H2S y CO:2 en mezclas
acuosas de DEA o MDEA como funcion de fa carga-de gas-acido en la fase liquida. Estas
graficas fueron generadas aplicando el modelo NRTL-Electrolitos a. los sistemas ternarios
H2S-DEA-H:0, CO2-DEA-H:20, H:S-MDEA-H20 y CO2-MDEA-H:0.

Para examinar el comportamiento de fases de los sistemas gas acido- alcanolamina-
agua, es conveniente efectuar un anilisis termodinamico simplificado del equilibrio fisico-
quimico, que permita entender cualitativamente el comportamiento de las curvas de
equilibrio. Asi, para el sistema Hz2S-alcanolamina-agua, si se fija en la unidad el valor de los
coeficientes de actividad de la fase liquida y de fugacidad de la fase vapor y si se desprecia la
segunda disociacion del Hz2S a ST (reaccion 2c¢), se puede escribir la siguiente expresion para
calcular la presion parcial del H2S en soluciones del tipo Hz2S-alcanolamina-agua

b = Hyy,sK [amina ], 5 (7.1)
t,8 KH:S (l—a“:s) .

donde Hiis representa la constante de Henry del H2S, Ka y Kies son, respectivamente, las
constantes de equilibrio de las reacciones (2f) y (2b), [alcanolaminajuw es la concentracion
total de alcanolamina (que incluye sus formas idnica y molecular) y o, es la carga de HaS
en moles de H2S/mol de alcanolamina. La forma funcional de la ecuacion (7.1) sugiere que
para un valor constante de la carga de Hz2S, la presion parcial de este gas en el equilibrio
aumenta a medida que se incrementa la concentracion de la amina (¢f. tigura (7.1)). En esta
figura se muestra que la presién parcial del H:S es mayor para una solucion de DEA de
concentracion 5.0 N que para una solucion de concentracion 2.0 N en todo el intervalo de
temperatura. Sin embargo, el efecto de la concentracion de alcanolamina sobre la presion
parcial del H2S es minimo en el caso de la solucion acuosa de MDEA. En la figura (7.3) se
observa que a 323.15 K, las curvas de presion parcial de HzS son practicamente iguales para
una solucién de concentracion 5.0 N que para un solucion 2.0 N y sélo cuando se eleva la
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temperatura, por ejemplo a 373.15 K, y conforme aumenta la carga de gas acido el efecto de
fa concentracion de alcanolamina sobre la presion parcial del H2S comienza a ser evidente.

Un analisis similar es mas complicado para los sistemas de COz-alcanolamina-agua ya que,
ademas de la disociacion del COz, se debe tomar en cuenta la formacion del carbamato en
los sistemas de aminas primarias o secundarias como la DEA. En la reaccion (2h) la
formacion del carbamato domina el equilibrio quimico en cargas menores de 0.5 moles de
CO2/mol de alcanolamina, mientras que la reaccion contraria (reversion del carbamato a
bicarbonato) domina en cargas mayores de 0.5 moles de CO2/mol de alcanolamina (ver la
curva de fraccion molar del carbamato en funcion de la carga de CO2 en Ila figura 7.6).
Nuevamente, fijando el valor de los coeficientes de actividad y fugacidad de todas las
especies en uno, y despreciando la segunda disociacion del COz al ion COs=, se derivan las
siguientes relaciones para la presion parcial de dioxido de carbono, pg,, en soluciones
acuosas de alcanolaminas primarias y-secundarias

Para o, menores de 0.5
Heo, Ky Ke %o,

Peo, = —a—tof - ‘ (7.2)
€0 i ’Kcn:' (l—2ac(,2)- B : :

Para o, mayoresde 0,57

BN E “Iy2
o, Ky [amm’i]mll am,( teo, = 1)

(7.3) -
Koy Ke: (=0, '

Pco, =

donde Hco: es la constante de la-ley de Henry para.el CO2 +Kco, y Ke son las constantes de -
equilibrio de la disociacion “del -COz (reaccnon 7d) y de la- dlSOCI’lClOn del uubmnato
(reaccion 2h) respectivamente, . . :

Segtin la ecuacion (7.2), la presion parcial del CO2 en el equilibrio no es funcion de la
concentracion total de alcanolamina para cargas menores de 0.5 y la ecuacidn (7.3) indica
que para cargas mayores de 0.5 moles de CO2/mol de alcanolamina, la presion parcial del
CO:2 es una funcidn cuadratica de la concentracion total de alcanolamina. En la figura 7.2 se
observa que la presion parcial de COz, contrariamente a lo esperado segun la ecuacion (7.2),
si es funcion de la concentracion de alcanolamina sobre todo a cargas de CO2 mayores de

2 donde las curvas de equilibrio de alta y baja concentracion de alcanolamina se separan
repentinamente.
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Debido a que la MDEA no puede formar carbamato, el comportamiento del ELV de las
soluciones de CO:-MDEA-agua es significativamente diferente al comportamiento de las
soluciones CO2-DEA-agua. No obstante, cualitativamente, és muy parecido al
comportamiento del ELV de las soluciones de H:S-alcanolamina-agua. Esto se observa
comparando las figuras (7.1), (7.3) y (7.4). Sin embargo, a diferencia de los sistemas H2S-
alcanolamina-agua, en las mezclas CO2-MDEA-agua la segunda disociacion del acido débil
no puede despreciarse. La concentracion del ion CO3™ en la fase liquida es significativa en
refacion a la concentracion del ion bicarbonato (HCOa").:Por. consiguiente, no es posible
aplicar el analisis termodinamico simplificado uuhzado en los sistemas H2S-DEA-agua a los
sistemas CO2-MDEA-agua.
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7.2 Anilisis de Ia Composicién de Ia Fase Liquida con el Modelo NRTL-Electrolitos

La aplicacion - de la ecuacion NRTL-Electrolitos para estimar los coeficientes de
actividad en los sistemas alcanolamina-H2S-CQ:-H20 permite emplear con confianza el
modelo de equilibrio al analisis de la composicion de la fase liquida a través de las
ecuaciones de equilibrio quimico.

Las figuras 7.5 a 7.9 muesiran la composicion de la fase liquida de los sistemas ternarios
H2S-DEA-H20. CO:-DEA-H20 y CO:-MDEA-H:0 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 funcion de la carga del gas acido y su objetivo es ilustrar las tendencias de la
concentracion de varias especies idnicas y moleculares presentes en el equilibrio como
funcion de fa temperatura y la carga de gas.

fa figura 7.5 corresponde al sistema DEA-H2S-H:0 a 323,15 K. La concentracion de la
DEA es 2.0 N. Se observa en la figura que las (nicas especies idnicas presentes en esta
solucion a niveles de concentraciones apreciables son la alcanolamina protonada, DEAHT y
el bisulfito, HS". El valor de la constante de equilibrio correspondiente a la disociacién del
HS- a ST es despreciable con respecto a {a constante de disociacion del H2S a HS- de tal
manera que practicamente no se forma el ion ST, Solo para cargas de H2S muy proximas a
cero, la concentracion del ion hidroxilo, OH-, serd significativa en relacion a la
concentracion de HS=. Debido a que el H2S es un dcido débil, la concentracion del ton
hidronio, H3O™, sera despreciable para cualquier valor de la carga de gas cido. De esta
tigura también se deduce que la conservacion de masa requiere que las concentraciones de
DEAHT y HS- se mantengan practicamente iguales para diferentes valores de carga del gas
acido.

La figura 7.5 muestra que a 323.15 K la concentracion de la forma molecular del H28
en la fase liquida es apreciable cuando fos valores de la carga de gas son cercanos a la
unidad. Sin embargo, la misma concentracion de H:S se presenta en cargas mucho menores
a 373.15 K. La diferencia en la forma de las curvas de concentracion de Ha2S a 323.15 Ky
373.15 K es el fenomeno que permite utilizar las soluciones acuosas de alcanolaminas en
procesos de absorcion/agotamiento para endulzar gas amargo. A bajas temperaturas, el
equilibrio quimico tavorece la conversion del H2S a bisulfito. En consecuencia, para cargas
bajas y moderadas, la concentracion de HzS de la tase liquida en el equilibrio es baja y la
direccion de la trasterencia de masa resultante lleva a la absorcion del HaS del gas amargo.
A altas temperaturas, el equilibrio quimico favorece la forma molecular del H2S en lugar del
bisulfito. Por lo que, la concentracion del H2S molecular de la tase liquida en el equilibrio se
incrementa con la temperatura, revirtiendo la direccion de la transferencia de masa lo que
resulta en {a desorcion del HzS de la alcanolamina rica en Hz2S.

Enlas figuras 7.6 y 7.7 se grafica fa composicion de la fase liquida en el equilibrio de la
solucion de CO:2 en la mezcla acuosa 2.0 N de DEA a 323.15 K y 373.15 K,



respectivamente. Cuando la carga y la temperatura son bajas, el CO: se convierte
principalmente a carbamato, DEACOQO™ y muy poco a bicarbonato, HCO3~. A medida que
la carga se incrementa, el bicarbonato comienza a formarse por hidrolisis y disociacion del
CO: absorbido o por la reversion del carbamato a bicarbonato; sin embargo, es poco el
COs™ que se forma en la solucion. Para la DEA, la maxima concentracion de carbamato se
alcanza aproximadamente en cargas de CO:z de 0.5 moles/mol de alcanolamina. Para valores
de carga superiores a 0.5, la concentracion del carbamato disminuye a medida que éste se
descompone y forma mas bicarbonato. El comportamiento de las curvas de concentracion de
la fase liquida de las soluciones de CO:-DEA-agua a 373.15 K es diferente. A esta
temperatura y en la region de cargas bajas a moderadas, el analisis de 1a composicion dela;
fase liquida con este modelo indica que una gran cantidad del COz presente en la solucion .
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 7.8 aparece la.composicion de la fase liquida de {a mezcla CO2-DEA-agua-a
323.15 K y una concentracion-de DEA 5.0 N; el propdsito de esta tigura es hacer una
comparacion con la figura 7.6 y mostrar porque cuando se incrementa la concentracion. de
alcanolamina la presion parcial del gas acido aumenta notablemente como se mostro en la
figura 7.2. Al aumentar la concentracién de amina, de 2.0 N a 5.0 N, la formacion de
carbamato, de acuerdo a la reaccion (2h) se ve doblemente favorecida cuando la carga de
CO2 es menor a 0.5, esto provoca un mayor consumo de HCO3~ lo que inhibe la formacion
de COs™ al punto de que su perfil de concentracion ya no es apreciable pero, cuando la
carga es mayor de 0.5 la disociacion del carbamato domina a su formacion y todo el
carbamato formado empuja la reaccion (2 h) hacia la derecha y se comienza a formar una
cantidad importante de HCO3~ que a su vez contrarresta la disociacion del COz, deacuerdo a
la reaccion (2d) provocando un aumento en la fraccion molar de la forma molecular del CO2
en la fase liquida incrementandose asi la presion parcial del COz en la fase vapor lo que a su
vez conduce a un disminucion en la velocidad de la absorcion del COz. Por otra parte, si se
comparan las escalas de fraccion 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 nimero de moles de las especies en la mezcla, en este
caso la fraccion 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 0.75S de esta forma las propiedades que dependen de la
traccion molar como los coeficientes de actividad y fugacidad, y el potencial quimico 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 fraccion
molar maxima de DEACOO- aumenta de 0.011 a 0.950 (aprox. 9 veces) y la fraccion molar
maxima de COz2 va de 0.006 hasta 0.065 (aprox.11 veces). De lo anterior, se concluye que
un aumento en la concentracion de alcanolamina con el objeto de aumentar la capacidad de
absorcion de un sistema puede no dar los resultados esperados debido a la compleja relacion
entre los tenomenos que intervienen en los equilibrios quimico y fisico, por tanto es
necesario contar con un modelo que explique y cuantifique estos fendmenos v sus relaciones



para poder evaluar el efecto real que tiene cualquier modificacion en las variables del
proceso de absorcién de gases acidos en mezclas acuosas de alcanolamias.

Finalmente, la figura 7.9 muestra la composicién de la fase liquida de la solucion acuosa
carbonatada 5.0 N de MDEA a 323.15 K. Debido a que la MDEA no forma carbamato
estable, el CO2 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 H2S-MDEA-H:20. Sin embargo, a diferencia.de lo.que sucede-con el
H:S, la constante de la segunda disociacion del CO2 (reaccion 2e) no es.despreciable si se
compara a la primera constante de disociacion (reaccion 2d). En- consecuencia, la
concentracién de bicarbonato no es igual a la concentracion de MDEA protonada.
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7.3 Aniilisis Comparativo de las Curvas de Presion Parcial de Gas Acido dc las
Soluciones Acuosas de M EA, DEA, MDEA y DGA

Las ﬁguras 7. lO y 7. ll muestran las curvas - de presion parcial’ de CO: y HaS,
respectivamente, para ‘las mezclas ternarias yas acido-alcanolamina-agua a 323.15 K y
concentracion de alcanolamina 2.0 °N. En la figura  7.10 se puede ver que para estas
condiciones de” temperatura y.concentracion, la conveniencia de utilizar una alcanolamina en
vez de otra a’fin delograr.la menor presion parcial de CO2 cambia seg(in la carga del gas
acido. En el intervalo de 0 a 0.4 moles de CO2/mol de alcanolamina, la mezcla con menor:
presion parcial de gas acido en el equilibrio y por lo tanto la de mayor capacidad- de
absorcion 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 0.75, la mezcla de DGA tiene la menor presion
parcial de COz.- Por otra parte, es de esperar que debido a que la MDEA no reacciona.
directamente con'el CO2 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 presion parcial de CO2 que las mezclas de MEA y DEA
cuyos valores de presion parcial de gas acido se aproximan a partir de este valor de carga.
Para cargas mayores a 0.75 la mezcla de MDEA resulta con una presion parcial menor, ain
que la de la mezcla de DGA. Si se considera un:valor tipico de carga de 0.4 moles de
CO2/mol de alcanolamina en Ja corriente que ‘sale del fondo-det absorbedor se puede ver que
las mezclas acuosas de alcanolamina con mayor: capacidad para absorber el CO2, a estas
condiciones de temperatura y concentracion de alcanolamma son las de DGA y la MEA
seguidas por la mezcla de DEA y la de MDEA que resenta la mayor presion parcial de gas
acido. ! i

En las mezclas acuosas de alcanolaminas'y: H*S en las que no existe reaccion directa
entre el gas acido y la alcanolamina, el comportamxento de las curvas de presion parcial es
menos complejo que en el caso de las curvas de presion parcial de las mezclas acuosas de
alcanolaminas con COz, En la figura 7.11 se aprecia que a lo largo de todo el intervalo de
carga estudiado, de O hasta | moles de H2S/mol de alcanolamina, las mezclas de MEA y
DGA tienen practicamente la misma presion parcial de H:S en el equilibrio siendo a su vez la
de menor valor, por arriba de estas curvas estan la curva de presion parcial de gas acido de
la mezcla de DEA y por encima de ésta, la curva de MDEA. Se puede decir que en términos
de la capacidad de absorcion de gas acido medida en funcion de la menor presién parcial del .
gas en el equilibrio, la_mejor-opcion es la mezcla de DGA o la mezcla de MEA, en segundo
lugar, Iéx mezcla de DEA y en tercero la mezcla de MDEA.

En el apendlce Ase puede encontrar la representacion grafica del equilibrio de 105'
sistemas :cuaternarios. alcanolamina-CQO2z-HzS-agua para las cuatro alcanohmmas de interés
‘en este trabajo 1\IEA DEA, MDEA y DGA, a dos temperaturas dlierentes 32315 Ky
373:15 K 7
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Conclusnones Y Recomendacmnes

El modelo termodmamlco desarrollado en:este: trabajo representa razonablemente los
datos experlmentales de solubxhdad de los’ gases acidos:en'las mezclas acuosas de. MEA, -
DEA, MDEA'y DGA:"Por’ consng lente en forma mdependlent de los modelos basados en’
las velocidades finitas de reaccion ‘quimica'y de tranferencia: de masa“y.calor, el moddo
desarrollado  puede. utlhzarse en-lo - calculos de dnseno'* “simulacion - desistemas’ de .
absorcnon/agotamlento de etapas de equlhbno SRR R

La capacidad 'pred"‘ 'V :'del modelo termodmamlco permite wmpdial el
comportamiento del. ELV: de:las dlferentes ‘soluciones “acuosas ‘de alcanolaminas y‘gases
acidos, ademas de que facnhta la comprensnon de dicho comportamiento;:/.e., la capacidad
de una alcanolamina para’ reaccionar: directamente con el CO2 y formar un carbamato
estable, deterntina su hablhdad para absorber este gas. El hecho de que la mezcla de MEA,
segiin el modelo, presente la menor presion parcial de COz en el equilibrio en el intervalo de
carga de CO2 de 0 a 0.4, segunda en orden ascendente, por la mezcla de DGA y por la
mezcla de DEA, indica que la MEA forma el carbamato mas 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 reaccion-de disociacion’ 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 reaccion dominante es la descomposicion:.del - carbamato ‘a
bicarbonato, la presion parcial de CO2 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 de MEA se
formé una cantidad mayor de carbamato que en las otras dos. Por otra parte, en lo que
respecta a las mezclas acuosas de alcanolaminas y. H:S el - modelo - predice un
comportamiento menos complejo de la presidn parcial respecto a la concentracion del gas
acido. Segun el modelo, las diferencias de presion parcial. de H:S entre las diferentes
soluciones acuosas .de alcanolaminas son pequefias y aproximadamente constantes en casi
todo el intervalo de:carga estudiado, debido a que ninguna de las cuatro alcanclaminas
consideradas reacciona directamente con este gas. Aunque estas diferencias son pequenas,
las soluciones acuosas de MEA 'y DGA presentan mayor capacidad de absorcion de gas
acido al equilibrio que las soluciones de DEA y MDEA.

Aunque ésta no es la primera vez que la ecuacion NRTL-Electrolitos es utilizada junto
con un algoritmo de minizacion de la energia de Gibbs para modelar la fase liquida de las
mezclas acuosas de alcanolaminas y gases acidos, antes de la realizacion de este trabajo, no
se contaba en el [nstituto Mexicano del Petroleo con un sisteina riguroso para la estimacion
del ELV de esta clase de mezclas. Asi, la principal ventaja de disponer de un sistema de
calculo como éste, es la de contar con una herramienta para evaluar el comportamiento de la
solubilidad de los gases acidos en mezclas acuosas de nuevas alcanolaminas o en mezclas
acuosas con mas de una alcanolamina. En los Gltimos afios se han propuesto nuevos
disolventes (o mezclas de disolventes) para el tratamiento de gases amargos como son, por
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ejemplo, las' aminas_con estructuras moleculares especiales que permiten la absorcion
selectiva del-H2S y:las mezclas de alcanolminas, MDEA+DEA y MDEA+MEA, las cuales
favorecen en gran medida la absorcién del H:S: El esfuerzo requerido para caracterizar estas
nuevas mezclas es muy grande; sin embargo’ un-modelo riguroso y termodindmicamente
consistente junto con un adecuado diseéfio”de experimentos, puede reducir de manera
importante el esfuerzo necesario_para caracterizar el comportamiento del ELV de las
soluciones de gases acidos. Asi, con un nimero minimo de mediciones experimentales del
ELV a temperaturas y presiones estratégicamente seleccionadas, es posible estimar los
parametros requeridos por. este -modelo permitiendo la extrapolacion e interpolacion
confiable (dentro la capacidad del modelo termodinamico utilizado) del ELV.

El estudio del comportamiento del ELV de las mezclas acuosas del alcanolaminus y
gases acidos mediante un modelo como el presentado en este trabajo, permite establecer
criterios para comparar las ventajas que ofrecen diferentes mezclas de alcanolaminas y poder
inferir, en base a la capacidad-de absorcion, la energia necesaria para la regeneracion, el
costo, la volatilidad, la corrosividad y los mterv1los de carga de gas acido, cual es la mezcla
mas adecuada para una situacion determmada

Dada la compleja relacion entre los equilibrios quimico y fisico del proceso de absorcion
de gases acidos en mezclas acuosas de alcanolaminas, se hace necesario contar con un
modelo que explique y cuantifique estos fendmenos y sus relaciones para poder ev alu:u el
efecto real que pueda tener cualquier modificacion en las variables del proceso.

Aunque este modelo representa adecuadamente las desviaciones del comportamiento -
ideal de la fase liquida gracias a que la ecuacion NRTL-Electrolitos es valida en los valores
de la fuerza ionica que se presentan en la practica industrial, seria recomendable comparar la
eficiencia computacional y el calculo de Ja composicion en el equilibrio de la fase liquida de
este modelo contra otros modelos rigurosos tales como UNIQUAC y otros que emplean
aproximaciones termodinamicas menos rigurosas.

En los modelos basados en las velocidades finitas de reaccion y transterencia de masa y
calor, el equilibrio fisico-quimico juega un papel importante, ya que cominmente s¢ supone
la existencia de equilibrio fisico en la interfase gas-liquido y el resto de la tuse liquida se
supone en equilibrio quimico. Estas suposiciones definen las condiciones de trontera
necesarias para resolver las ecuaciones diferenciales que describen la transferencia de masa
con reaccién quimica. Por consiguiente, se recomienda la aplicacion del modelo
termodindmico descritd en este trabajo al modelamiento del equilibrio fisico-quimico dentro
de algiin modelo basado en las velocidades de transferencia de masa y calor.
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Apéndice

Sistemas Cuaternarios H2S-COz-Alcanolamina-Agua.

Las figuras A.l a A.16 representan las presiones parcnales del H:2S y del CO1 en las
mezclas acuosas de MEA, DEA, MDEA y DGA a las temperaturas’ de‘323 15 Ky373: 15 K
en funcion del cociente de moles de gas acido entre las moles de: amina en la. fase hqulda
Estas graficas fueron generadas a partir del modelo NRTL Elecnohtos para l0s- ctiatro
sistemas cuaternarios. La concentracion de la amina se ﬁ_;o en2.0 N (aprownadamente 20%
peso) por ser una concentracion representativa de la empleada €n10s procesos mdustrlales
Las temperaturas corresponden, en promedio, a; las temperaturas en el tondo de la torre de
absorcion y en el fondo del regenerador. i :
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