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1. INTRODUCCION

Las fuerzas dispersivas y polares (fisicas) como las especificas (quimicas) desempefian un papel
importante en la determinacion de las propiedades de las disoluciones. Las fuerzas especificas
pueden despreciarse en algunos casos, resultando disoluciones puramente dispersivas, pero en otros
casos las fuerzas especificas predominan. Existe una gran versatilidad en el estado de las
disoluciones, por un lado el disolvente puede ser un mero diluyente del soluto y en el extremo
opuesto, el disolvente puede reaccionar con el soluto.

En general, se puede decir que las teorias de disoluciones son apoyos para ayudar a ordenar,
interpretar y, en algun sentido comprender los datos termodinamicos de las mezclas®. El grado de
consecucion de este objetivo depende en gran medida, del grado de conocimiento de las fuerzas

intermoleculares que determinan el comportamiento de las moléculas.

El objetivo general de este trabajo es medir las propiedades de exceso en los sistemas
Tetrahidropirano con 1-alcoholes lineales, los objetivos particulares son la interpretacion a nivel
molecular de las propiedades de exceso tales como VE, Cp® y h® en sistemas del tipo monoéter
ciclico con 1-alcoholes lineales, asi como comprobar si el modelo SERAS es capaz de describir este

tipo de sistemas.

Se trabajé con mezclas de tetrahidropirano con 1-alcoholes lineales comprendidos desde 1-Propanol
hasta 1-Decanol. Se espera que las curvas tanto de V€ como de hf se vean incrementadas con el
aumento de la cadena hidrocarbonada del alcohol, ya que la constante de autoasociacién de los
alcoholes disminuye conforme aumenta el tamario del alcohol. También se espéra que las
interacciones especificas sean mayores a las interacciones dispersivas debido que estos sistemas
corresponden al tipo de sistemas que presentan interaccion cruzada por puentes de hidrogeno. En
cuanto a los parametros del modelo SERAS, esperamos que la constante de equilibrio para la

formacion de complejos, disminuya conforme se incrementa el tamafio de la cadena hidrocarbonada




del alcohol.

Este trabajo se ha dividido en varios capitulos. El primero de ellos comprende la introduccién que
incluye los objetivos, en el segundo se presentan los antecedentes del tema, el tercer capitulo
comprende una revisién del modelo SERAS que es con el cual, se interpretan parte de los resultados.
En el siguiente se describen las técnicas experimentales. En el capitulo cinco se presentan los
reéultédos. y a continuacion la discusién de los resultados. El capitulo siete contiene las conclusiones.

Por Gltimo, en el capitulo ocho se presenta ia bibliografia consultada.

' J. Prausnitzs, R. Lichtentharler. 3ra edicién 1999




2. ANTECEDENTES

Las fuerzas intermoleculares, son las responsables del comportamiento no ideal de los gases y por
tanto, también de la existencia de los estados condensados de la materia.

En contraste con las fuerzas intermoleculares estan las fuerzas intramoleculares o fuerzas que
mantiene los atomos juntos en una molécula dandoles una configuracion determinada (el entace
quimico esta incluido en este tipo de fuerzas). Las fuerzas intramoleculares son las responsables de
la estabilidad de moléculas individuales, mientras que las fuerzas intermoleculares lo son sobre todo
de las propiedades macroscépicas de la materia® (por ejemplo. punto de fusion y punto de ebullicién).
Como propiedades macroscopicas que son, las propiedades termodinamicas de una sustancia pura
dependen de las fuerzas intermoleculares que actuan entre las moléculas que la componen?.
Analogamente, las propiedades termodinamicas de una mezcla dependen de las fuerzas
intermoleculares que actban entre las moléculas de la mezcla. El caso de una mezcla es
necesariamente mas complejo ya que se deben considerar no sélo las interacciones entre moléculas

similares, sino ademas, las interacciones entre moléculas distintas.

E! modelo SERAS (Symmetrical Extended Real Association Solution) considera tres tipos de fuerzas

de atraccidén que a continuacidn se presentan.

e Fuerzas dispersivas. Son las fuerzas que se originan entre moléculas no polares, donde la
distribucion promedio de carga en torno a una molécula es simétrica, por lo que no existe un
momento dipolar neto. Sin embargo, el movimiento de los electrones produce instantaneamente
distorsiones locales que originan dipolos temporales. Este dipolo momentaneo afectara a la
distribucion de electrones en otra molécula cercana; el extremo negativo de! dipolo tiende a
repeler electrones y el positivo a atraerlos; el dipolo induce un dipolo de orientacién opuesta a la

molécula vecina.

2 R. Chang. 4ta edicion 1992
3 J. Prausnitzs, R. Lichtentharler. 3ra edicién 1999




A pesal: de que los dipolos momentaneos y los inducidos cambian constantemente, resulta una
atraccion neta entre ambas moléculas.

El grado con el cual se puede inducir un momento dipolar depende de la polarizabilidad del atomo
neutro o molécula no polar. La polarizabilidad es la facilidad con la cual se puede distorsionar la
distribucién electrénica de un atomo o de una motécula. Por lo general, mientras mayor sea el
numero de electrones y mas difusa sea la nube electronica en el atomo o molécula, mayor sera su
polariza-bilidad. Por nube difusa se quiere decir una nube electrdnica esparcida sobre un volumen

considerable, de tal forma que los electrones no estan fuertemente enlazados a los nucleos

atémicos®,

Fuerzas entre dipolos de moléculas polares. La mayoria de las moléculas organicas tales como
alcoholes, cetonas, éteres, acidos carboxilicos, aldehidos; tienen momentos dipolares
permanentes como resultado de su distribucidn electronica. El arreglo mas estable tiene el

extremo positivo cerca del negativo de otra molécuta.

< >

Cuando se acercan dos extremos positivos o dos negativos, experimentan una repulsion
moderada. Las moléculas pueden girar y orientarse en el arreglo positivo a negativo, mas estable.
Las fuerzas entre dipolos, o fuerzas dipolo-dipolo, por tanto son fuerzas de atraccion

intermoiecular, que provienen de la atraccion de los extremos positivo y negativo de los momentos

dipolares de las moléculas polares®.

R, Chang. 4ta edicién 1992
L. G. Wade. 2da edicion 1993




e Puentes de hidrégeno. Un puente de hidrégeno no es un enlace verdadero, sino una forma
especialmente fuerte de atraccidén entre dipolos®. Esta atraccién es predominantemente
electrostatica y se da entre un grupo donador débilmente acido y un atomo aceptor que es

portador de un par de electrones libres’.

Las interacciones moleculares que ocurren en mezclas de liquidos pueden ser estudiadas por medio
de las propiedades termodinamicas de exceso. Estas propiedades son la mejor alternativa para
expresar el grado de desviacion de la idealidad observada en las mezclas liquidas reales ya que se
definen como:

AY = Ao = Aigear 2.1
Donde A' representa la propiedad de exceso, A., la propiedad medida de la solucién a una
determinada concentracién y A €s la propiedad esperada de la solucion (si tuviese un
comportamiento ideal). Mediante esta expresién pueden obtenerse propiedades termodinamicas de
exceso tales como la capacidad calorifica molar, la entalpia y el volumen molar. Estas propiedades
permiten entender mejor los cambios estructurales y energéticos que se desarrollan en los

compuestos durante el proceso de mezclado.

L.a capacidad calorifica molar de un componente puro a presién constante esta definida como:
SH
cp= |22 (2.2)
P ( 5T J

t_a cual a su vez puede escribirse en términos de la entropia como:

Cp=T (§§ (2.3)

¢ L.G. Wade. 2da edicién 1993
7 D. Voet, J. G. Voet. 1ra edicién 1992




Por su parte, la capacidad calorifica molar de exceso a presidn constante Cp® se define como:
Cp® = Cp.a — XaCp®a — XuCp°n (2.4)

Donde Cp°a ¥ Cp°s son las capacidades calorificas molares a presion constante de los componentes
puros, Xa ¥ Xas sus fracciones mol y Cp.n la capacidad calorifica de la solucion. Como se puede
deducir a partir de la ecuacién (2.3), la Cp® es muy sensible a los cambios de estructura que se lievan
a cabo en el proceso de mezclado. El valor de Cp® indica la desviacién de la capacidad calorifica a

presiéon constante con respecto a la solucion ideal, en funcién de la concentracion.

De acuerdo a la definicion de la Cp, ecuacion (2.3) la capacidad calorifica refleja la variacion del
desorden con la temperatura, por lo tanto, la formacién o destruccién de estructuras en la mezcla
(medido por la entropla) esta relacionado con los valores de la Cp*, valores positivos de Cp® indican
la formacién de estructuras u organizscién en la mezcla ya que se incrementa la Cp. ¥ la formacion
de orden produce una disminucidn en {a entropia del sistema. Mientras que valores negativos sefalan
la destruccién de estructura durante el proceso de mezclado; e! orden puede romperse por ejemplo al
elevar la temperatura del sistema, lo cual provoca un incremento en la entropia. Este fenémeno

incrementa la Cp lo que disminuye la Cp® segun la ecuacion (2.4).

Se ha encontrado® que la creacién y la destruccién del orden da lugar a contribuciones de signo
opuesto en la Cp%, que los signos de las contribuciones son independientes del tipo de interaccién
(puentes de hidrégeno, formacion de complejos, etc.) y que las magnitudes de las contribuciones

dependen del tipo de sistema. La figura 2.1 presenta las tres conductas habituales para la Cp®:

® M.E. Saint —Victor D. Patterson (1990)
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Figura 2.1

El caso mas simple (I), lo presentan los sistemas que no muestran interacciones especiales, tal es el
caso de alcanos de cadena corta, la Cp® es negativa y pequefa (=1 J/mol K). Valores altos y positivos
en la Cp* (caso 1l) indican la formacion de orden en solucion, por ejemplo las mezclas de alcoholes y
alcanos®, donde la organizacién esta dada por la formacién de diferentes especies asociadas en
solucidn mediante los puentes de hidrégeno. Valores muy negativos de la Cp® (caso 1) se relacionan
con la destruccién del orden existente en uno o ambos componentes puros al momento de su mezcla,
como es el caso de mezclas de alcanos lineales de cadena larga con moléculas globulares como

ciclohexano.

En 1984, Grolier y colaboradores, encontraron una amplia variedad de sistemas en los cuales la
capacidad calorifica de exceso, Cp%, muestra una dependencia atipica con la concentracion'®. Estos
sistemas presentan curvas en forma de "W~, es decir, dos minimos separados por un maximo. Estos
sisternas presentan una caracteristica comun en los componentes de la mezcla, presentan
diferencias notables en su naturaleza quimica. Por ejemplo, un compuesto podia ser un éter ciclico,
un éster, una cetona, un nitrilo o un dicloroalcano, mientras que el otro compuesto solia ser un alcano

(lineal, ramificado o ciclico).

® M. Costas, D. Patterson (1985)
% J. P. Grolier, A. Inglese, E. Wilhelm (1984)



En sistemas tipo poliéter lineal + alcano lineal, los resultados de la Cp® en funcién de la fraccién ;-nol
del eter a 25°C mostraron que la forma “W" se incrementa considerablemente al aumentar el tamafio
de ambos componentes, esto indica que dicha forma de la curva se acentla debido a un incremento
en el numero de interacciones alcoxi-alquil. También se observd que la forma “W’ se acentué al

aumentar el tamafio del n-alcano y el maximo de la misma se desplazd hacia la derecha. No obstante

la gran variedad de sistemas que presentan esta peculiar dependencia de la Cp® en funcién de la

concentracion, todos los sistemas presentan dos caracteristicas comunes:

1. Los valores de las entalpias de exceso (h®) y de las energias de Gibbs de exceso (GF) son
positivas y de gran magnitud, lo cual indica una gran antipatia entre los dos componentes de la

mezcla*'.

2. La forma “W" se ve acentuada a medida que la temperatura disminuye y se acerca a la
temperatura critica de solubilidad superior (TCSS) de la mezcla, donde el sistema se separa en

dos fases'?.

Hay sistemas donde la forma “W” existe aln a temperaturas alejadas de la temperatura critica de

solubilidad superior (TCSS).

Estos hechos apoyan la hipétesis formulada en 1987 donde la forma “W" se atribuye a desviaciones
en la composicidon local respecto a la composicidn de “bulto”, es decir, fluctuaciones de largo alcance
en la concentracion. La propuesta es que las curvas de CpF en forma de “W" son una consecuencia

de dos contribuciones competitivas que se ilustran en la figura 2.2 junto con el resultado de la suma:

! L. Andreoli-Ball, M. Costas, D. Patterson (1989)
2 | M. Trejo, M. Costas (1991)
'3 M.E. Saint —Victor D. Patterson (1990)
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Figura 2.2
Estas contribuciones son'*:

1. Una aleatoria, de signo negativo y forma parabdlica, que se presenta en sistemas carentes de

interacciones especiales.

2. Una no aleatoria, positiva y aguda, que proviene de la atraccidn a largo alcance entre las
moléculas de un mismo componente. Esta contribucidon es pequena en los extremos del intervalo
de concentracion ya que en esta zona, cado uno de los componentes esta muy diluido en el otro,

entonces, debe estar disperso al azar.

Esta contribucion no-aleatoria puede visualizarse como “islas” 0 zonas ricas en un solo componente
provenientes de que la interaccidon de cada componente con su similar es mas fuerte que la

interaccidén con la otra molécula.

El volumen molar de exceso VT es otra propiedad que ayuda a explicar el fenémeno de los cambios
estructurales que se desarrollan en un proceso de mezclado. Sistemas de n-alcano + eter ciclico,
presentan’® valores positivos de VE, el cual se incrementa con el largo de la cadena del n-alcano. En

este tipo de sistemas, las curvas obtenidas son cercanamente simétricas alrededor de la




concentracion. equimolar. Excepto para el caso del hexano, cuyo maximo se presenta a

concentraciones menores de 0.5. La forma general de estas curvas se presenta en la figura 2.3.

VE

Figura 2.3

En términos moleculares, los valores positivos se deben a ia ruptura de las interacciones especificas

o dispersivas sobre las moléculas en los componentes puros durante el proceso de mezclado'®.

Otro tipo de comportamiento del VE es el que se presenta en la figura 2.4:

VE

Figura 2.4
4 A. Allende Lépez. Tesis de Licenciatura, (1991)
'S M. Pintos, A. Amigo, R. Bravo (1993)
16 \1. Pintos, A. Amigo, R. Bravo (1993)
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Esta forma es el resultado de un mejor empacamiento de las moléculas dentro de la mezcla en

comparacién con los liquidos puros.

Ademas de este tipo de curvas, puede presentarse una dependencia de la V& en funcion de la
concentracion que dé origen a una forma diferente. Se trata de un maximo seguido de un minimo
(figura 2.5). Este comportamiento indica que durante el proceso de mezclado en direcciéon del
componente mas polar, el empacamiento de las moléculas en los componentes puros’ es mayor al
empacamiento de la mezcla, posteriormente y debido en general a la formacién de puentes de

hidrégeno, el empacamiento de las moléculas en la mezcla es mayor.

VE

Figura 2.5

TESIS CTH
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3. MODELO ERAS SIMETRIZADO (Sy ical Ex ded Real A iation Solution model).

Cuando dos o mas liquidos puros se mezclan para formar una disolucién, los modelos
termodindmicos tratan de predecir y/o describir las propiedades termodinamicas de exceso de
mezclas, tales como entalpias, capacidades calorificas o volimenes de mezcla, en funcién de las
fuerzas intermoleculares y de la estructura fundamental del liquido. Para minimizar la cantidad de
informaciéon requerida para su descripcién, es deseable expresar las propiedades de la mezcla en
funcion de las propiedades de los componentes puros. En las ultimas décadas se han desarrollado
diferentes modelos para este fin, pero los conocimientos tedricos actuales no han alcanzado el
desarrollo para lograr una teoria con caracter general. Los modelos que existen son aplicables a
sistemas con caracteristicas especificas. Por ejempilo, la teoria de mallas, iniciaimente desarrollada
para moléculas monoatémicas (no polares y esféricas), se puede extender a mezclas de estructura
mas compleja, utilizando suposiciones bien definidas'’. Esta extensién es particularmente util para
disoluciones de molécdlbas que difieren apreciablemente en tamarno, tal es el caso de la teoria de
Flory'®, la cual fue desarrollada para considerar los efectos del volumen libre en liquidos y mezclas
liquidas de moléculas no polares de tamano y forma diferente, es decir, sélo considera fuerzas
dispersivas o débilmente polares. Sin embargo, el concepto de una malla como estructura del liquido
supone una gran simplificacién y como resultado, la teoria de mallas resulta cada vez menos
apropiada cuando se aplica a temperaturas lejanas al punto de fusién. Ademas para cada sistema
binario, la teoria de mallas requiere como dato, un parametro de energia de intercambio W (o su
equivalente, el parametro x de Flory), que es dificil de predecir y que depende de la temperatura. Las
teorias de mezclas mas simples, suponen un arreglo al azar de moléculas; para mezclas que se
desvian mucho de la idealidad, esta suposicion puede conducir a graves errores. Aunque no se
dispone de una teoria rigurosa de mezclas no aleatorias, la teoria UNIQUAC (Universal Quasi
Chemical model) ademas de considerar los arreglos de moléculas no aleatorias, es aplicable a una

gran variedad de mezclas liquidas de no electrolitos formadas por fluidos polares o no polares, tales

*7 ). Prausnitzs. R. Lichtenthaler. 3ra edicion 1999
8 p_J. Flory y col (1964a, b); P.J. Flory (1965)
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como hidrocarbures, alcoholes, nitrilos, cetanas, aldehidos, acidos organicos, etc., y agua, incluyendo
mezclas parcialmente solubles. Otro ejemplo, son los modelos de contribucién de grupos, en los
cuales, se asume que una molécula se divide en grupos funcionales (de forma algo arbitraria). Las
interacciones molécuta-molécula se calculan como sumas ponderadas de las interacciones grupo-
grupo. A partir de una correlacion de datos experimentales de sistemas binarios, es posible calcular
las interacciones molécula-molécula de otros pares moleculares, aunque no se disponga de datos
experimentales. A

Uno de los modelos con mayor éxito es el modelo ERAS (Extended Real Association Solution model)
que al permitir considerar ila asociacién cruzada entre los dos componentes'® de una mezcla permite
su aplicacién a una amplia variedad de sistemas, sin embargo su principal limitacion estriba en el
hecho de la que mezcla formada por los componentes A+B, presente el primero de ellos, A, una clara
autoasociacion y el segundo, B, sea activo en cuanto a la posibilidad de formar complejos
moleculares con A pero sin autoasociarse. Debido a esto, los resultados que presentan dichos
modelos no tienen un sentido fisico tan claro ya que los valores de los parametros ajustables que
proporcionan dependen del orden de los compuestos al aplicar las ecuaciones del modelo. Esto
condujo a una reformulacién del modelo ERAS?®, con el fin de hacer independientes los parametros
ajustables con respecto al orden en el cual se introducen los compuestos a la hora de aplicar las
ecuaciones.

E! presente trabajo es de indole experimental y no tiene como objetivo revisar los modelos ya
existentes ni desarrollar otro modelo. Se trabaja con la nueva version del modelo ERAS
recientemente publicada®', la cual al ser una extensiéon del modelo original, es capaz de describir
mezclas binarias donde ambos compuestos tienen un grado similar de autoasociacion (Ka = Kg)
ademas de proporcionar valores mas confiables de los parametros ajustables, logrando asi una mejor

re-interpretaciéon de los mismos. De aqui en adelante se hara referencia a esta version con el nombre

': H. Funke y col. (1989)
20 A Pifieiro Guillén. Tesis de Doctorado. (2001)
2! A. Pifieiro. A. Amigo. R. Bravo. P. Brocos. (2000)



de modelo SERAS (Symmetrical Extended Real Association Solution). Por tal motivo, Gnicamente se
presentan las ecuaciones minimas para poder definir los parametros en términos de los cuales se
interpretaran los resultados. El modelo ERAS en cualquiera de sus versiones, combina el modelo
RAS (Real Associated Solution) con la teoria de Flory, con el fin de poder considerar todas las
contribuciones de los distintos tipos de interacciones moleculares. A continuacion se presenta un

resumen de las ecuaciones basicas del modelo, las cuales mas adelante ayudaran en la discusion de

los resultados.

1.-Teoria de Flory simetrizada
El modelo SERAS hace uso de la teoria de Flory con el parametro ajustable xaps simetrizado para
obtener un significado fisico mas claro. Este parametro permite estimar qué tan diferentes son los

componentes A y B de la mezcla de acuerdo a las interacciones dispersivas.

Esta teoria asume que el liquido se encuentra formado por moléculas en forma de cadena y su limite
de aplicabilidad estd en moléculas fuertemente polares o que presentan puentes de hidrégeno
(interacciones especificas). La ecuacion de estado de Flory es aplicable tanto a liquidos puros como a

mezclas y esta dada por:

(3.1.1)
que a bajas presiones se simplifica:
v _ :
T= %’J 3.1.2)
ol o R
T 4

FALLA DE ORIGEN
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Donde las cantidades reducidas se definen como:

p= P v=-Y Te=o (3.1.3)

p* representa la densidad de energia entre moléculas por unidad de volumen, v* es el volumen hard-
core de un mol de moléculas, definido como la diferencia entre el volumen total y el volumen libre, T*
es una medida de la distancia media entre moléculas, p es la presién, v el volumen molar y T la

temperatura absoluta del sistema.

Para el caso de los liquidos puros, los valores de v* y p* se obtienen a partir del coeficiente de
expansion térmico a =[1/v (8v/8T),] y del coeficiente de compresibilidad adiabatico 8 = [-1/v (8v/&p)1).
(seglin estas ecuaciones, o es el aumento relativo (5v/v) en volumen por unidad de aumento de la
temperatura a presién constante y por su parte p es la disminucién relativa (-5v/v) en volumen por
unidad de aumento de la presidon a temperatura constante??), Las expresiones que se obtienen de

esta manera para v* y p* viene dadas por:

v
_aT 3.1
3(1+aT) .19
2
y - Plﬂ?,_ (3.1.5)

Una vez obtenidos estos valores, T* se calcula a partir de la ecuacion (3.1.1) o bien mediante la

ecuacion (3.1.2) si se trabaja a bajas presiones.

Para el caso de mezclas liquidas, Flory propuso el uso de la fraccién de segmentos @, y de la
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fraccion de puntos de contacto por segmento 6, (a= A, B), definidas como:

(3.1.6)

S, D s, b
0,=1-0,=—73aPa___ _ 3.0 3.1.7
A BT s @, + 5,D, s ( )

Donde s, representa la superficie del nimero de puntos de contacto intermoleculares por segmento a.
Como solamente se necesita la razén s./sp. Abe y Flory?®, propusieron una segunda aproximacién
dada por: [sa/ss= (vs* / va*)'] que también sera adoptada en este trabajo.

De este modo, utilizando las expresiones (3.1.6) y (3.1.7) Flory propuso las reglas de mezclas para la

obtencién de los valores de v* y T*.

VEE X, VAR A X, Ve * (3.1.8)
p‘
T*= - (3.1.9)
DaP* . Popp*
T, * Ty *
La cual puede rescribirse:
p*_ Pa* Pt
:I‘.T_(DA?A*+(DB‘T!-,‘ (3.1.10)
: . I
P* =D, p* + Dypy* — ’Z‘(Q’Aen"' D40,) %an 3.1.11)

La ecuacién (3.1.8) expresa que la suma de los volumenes que ocupa un liquido puro a una

concentracion dada, es igual al volumen que debe ocupar la mezcla de ambos liquidos. De forma

22 G.w. Castellan. 2da edicién 1987

2 A, Abe, P.J. Flory. (1965) TESIS C’:N
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similar la ecuacién (3.1.10) indica que la densidad energética en la mezcla por unidad de distancia,
debe ser igual a la suma de las densidades energéticas por unidad de distancia en una fraccién

volumeétrica dada en los liquidos puros.

La ecuacién (3.1.11) es el resultado que se obtuvo de la simetrizacién®® de la ecuacién original
planteada por Flory, como se puede notar en dicha ecuacidén, la relacidén entre p* y xapn es
independiente del orden en el cual sean tratados los componentes A y B.

Finalmente, las expresiones que permiten calcular el volumen molar de exceso y la entalpia molar de

exceso, son las siguientes:

VE = (ava* + Xpvp NV = @7, —D,vy,) (3.1.12)

- * -
h® = (xAVA * + XpVp *)[04\ PT‘:,‘A_ + By %’;‘ - E‘;J (3.1.13)

2.~ Modelo Simetrizado RAS (Szmmeln’éé Re: sqcié?ibh Solution model)
En este modelo se asume la asociacién li eal_conls"é‘cutiva de moléculas descritas por el siguiente tipo

de reacciones:

X : K

A+ A, —t A, B,,+B, B (2.2.1)

4

Donde las constantes X, y K se suponen independientes del grado de oligomerizacién (i, j) y que
fueron definidas?® como una razoén de concentraciones molares divididas por el volumen molar de la

unidad estructural de «,

(2.2.2)

24 A. Pineiro Guillén. Tesis de Doctorado. (2001)
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siendo ¢, la fraccion volumétrica de el oligémero a,. La constante de asociacién K., esta relacionada
con la entalpia molar de asociacién Ah,* (la cual se asume no dependiente de la temperatura y
tipicamente corresponde a la energia necesaria para la formacion de un puente de hidrégeno) por

medio de la ecuacién de Van't Hoff, que proporciona la dependencia entre la constante X, y la

temperatura:

K, (T) = K,(T,) exp l::él-{'l": [% - :11]] (2.2.3)

Este modelo no considera los efectos del volumen libre?®, por lo tanto, el volumen molar

estequiomeétrico, v,, coincide con el volumen de un mol de monémeros v, , mientras que va = iv,,.

En este caso, donde la asociacién entre moléculas de A y B es posible, es necesaria una nueva

constante de asociacion para la reaccion:

% AB, (2.2.4)

K, + K,
S ———A b = K 2.2.5
K.V, + Kpvy, Ba @25

Este tipo de reacciones de asociacion se ajusta a la hipdtesis de un modelo sélo de dos bloques A,B,
y no al caso general que podria ser A,B,A;, A,B/ALB,, etcétera.

Esta constante de equilibrio se simetrizd con respecto al orden en el cual se aplican las ecuaciones
del modelo, para aportar un mejor significado fisico. Del mismo modo que la expresiéon para la
constante K. es simétrica, el parametro xas de la teoria de Flory, debe ser independiente del orden
en el cual se manejen los datos en las ecuaciones ademas de guardar la simetria con respecto al

orden en el cual se introduzcan los compuestos al aplicar las ecuaciones.

25 p. J. Flory (1944)
28 ¢ 4. Krestschmer y R. Wiebe (1954); H. Renon y J.M. Prausnitz (1967); A. Nath y E. Bender (1981a, b)
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Por otro lado, la fraccién de los mondmeros ¢,, puede ser calculada mediante las siguientes

ecuaciones:

i - Prs,Va P Dy, Va K
D, = IAB, A T ] 4 B IAL L Ran 2.2.6)
; ¢A‘ * %; VA,n, (- KA¢A, )2 1- Ku¢n. M ¢

)

& i ¢A,n,vn, — ¢n, [1

= K
D, => > = - AR 2.2.7
n e ¢ll/ + 4=l ja) VA'"' (l - KB¢B. )2 ] ( )

ABa, M

Estas expresiones son ejemplo de un sistema de ecuaciones no lineales acoplado, el cual por
definicién no cuenta con una solucién analitica. Se le lama ecuaciones no lineales por la presencia
exponentes cuadraticos y el término acoplado se le da debido a que ambas ecuaciones comparten
términos ajustables entre si. Por esta razén, se requiere el uso de algoritmos iterativos para su
resolucién.

Debido a que el modelo SRAS no considera los efectos del volumen libre, no es factible obtener una
expresién para el calculo de vE;

La ecuacién para h* esta dada por:

-
Ah,, (XAVA + xnvn)¢a,‘¢n, !.{J\ll_

B o_ * __ 40 * o . _ 40
h* =Ah, K, x,(@s, —@1,) +8hy Ky x5 (B, —04,) + A=K ) (- Kopp) (2.2.8)

donde el superindice O se refiere a las compuestos puros.

3.- Modelo simetrizado SERAS (Symmetrcal Extended Real Association Solution)

El modelo ERAS (Extended Real Association Solution), al igual que la teoria de Flory, considera las

interacciones dispersivas (usualmente Illamadas contribuciones fisicas), y las interacciones
especificas (Usualmente llamadas contribuciones quimicas) como lo hace el modelo RAS. Existe otro

tipo de interacciones criginadas por momentos polares permanentes de diferente orden, las cuales no




pueden ser consideradas interacciones especificas debido a que la distribucidén asimétrica de la carga
en las moléculas no esta localizada en un par de atomos especificos, (como sucede en el grupo
hidroxilo de una molécula de alcohol) o a que dichas interacciones son demasiado débiles para poder

considerarse de la misma naturaleza que los puentes de hidréogeno.

Como se ha mencionado antes, el modelo RAS (Real Associated Solution) no considera los
volimenes de exceso. De este modo, el modelo ERAS (Extended Real Association Solution)
incorpora una expresién para la contribucion del volumen libre debida a la interaccion especifica de «

obtenida de forma analoga a hE (ver ecuacién 2.2.8)

Ve = Av: K.,‘x,,(¢,,‘ —-¢0) (3.3.1)

Como se puede observar, se introdujo un nuevo parametro Av,*, que representa el cambio de
volumen molar debido a la formacién de multimeros ‘(re'presenta tipicamente el volumen de reaccién
por puente de hidrégeno entre moléculas).

Del coeficiente de expansion térmica a, puede derivarse el volumen reducido para cada compuesto

puro a:
3
v, = _!u? = 1+@3)(a, -, )T (3.3.2)
vt 1+ (a,—~a,™T

donde a ,* surge a partir de una dependencia de la temperatura con el volumen hard-core a través de

la relacién con K,

(3.3.3)

De forma similar, mediante el coeficiente de compresibilidad adiabatico B obtenemos p,*:
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(3.3.4)

Ta*, al iguél que en el caso de la teoria de Flory, puede obtenerse mediante la ecuacién de estado
(1.1.1) o (1.1.2).

El volumen molar de exceso vt se define como:

: 0 -0
VE =¥ (X, * + XV ) — X,V Va — XaVuVa (3.3.5)

Este a su vez puede dividirse en contribuciones originadas por interacciones dispersivas y por

E

interacciones especificas, vF = viy, + viep

. o
VEaip =.(xAv: + XpVa ) " - @, —®,v,) (3.3.6)

Av: KA xA(¢A. —¢:,) -+ AV; Ku xn(¢n, "¢‘|’|,) -+
- -0 0 b, b (3.3.7)
A A P, Boan
+ AV, (XAVA + XgVp ) a- KI\¢A. Y(1 - Ku¢n. M

VEep = ¥

La entalpia de exceso se obtiene mediante la suma de las entalpias proporcionadas por la teoria de

Flory y en el modelo SRAS.

h® = hZp +h¥ap + hfuop (3.3.8)

Aunque la teoria original de Flory toma en cuenta Unicamente las interacciones dispersivas y el
modelo SRAS considera sélo las interacciones especificas, cuando se calcula el total de h* aparece
como término de cruce un producto de ambas contribuciones, el cual suele nombrarse como h® de
acoplamiento. En mezclas binarias genéricas, donde ambos componentes, A y B pueden

autoasociarse, la contribucion de h* debida a interacciones especificas, puede rescribirse como:

. TESE C 3
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- 0 »0
Ahpg | XAV, + x5V, |Pa, F5, X
=an
(]_KA‘¢A|)(1_KL\¢B,) ™M

: * * i
hfep =Ah, K, Xa (A, —¢:.) +Ahy Ky xny(¢n. _“¢?|,) +

L.a contribucion originada por las interécciones dispersivas es:

S "o i . ,.o pA* . * *
o = (ool w00 BT v 0g B - 2]

mientras que h®de acoplamiento viene dada por:

hE __p* =
acopt- = Vz WV quim

(3.3.9)

(3.3.10)

(3.3.11)
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4. PARTE EXPERIMENTAL

Reactivos

Las densidades, capacidades calorificas y entalplas de las mezclas de tetrahidropirano con ‘-
alcoholes lineales fueron medidas a 25°C en todo el intervalo de concentraciones. El tetrahidropirano
utilizado fue de la marca Aldrich con una pureza del 99%. Los 1-alcoholes lineales también fueron de
la marca Aldrich y su pureza fue para el caso del 1-propanol de 99.5%, butanol 99.8%, (ambos con
grado HPLC), para el pentanol, hexanol, heptanol, octanol y decano!, la pureza fue del 99% mientras

que para el caso del nonanol, la pureza fue del 98%.

Las densidades y las capacidades calorificas molares de los liquidos puros utilizados en este trabajo
se presentan en la Tabla 5.1, junto con sus respectivos valores de los coeficientes de expansion

térmico, a, de compresibilidad adiabatico, 3 asi como AH* y K. Estos valores fueron tomados de la

literatura®.

Generalidades de los reactivos
1-Alcoholes lineales. Los alcoholes son sustancias organicas que se encuentran ampliamente
distribuidos en la naturaleza y tienen muchas aplic'aciones industriales y farmacéuticas. Por ejemplo,
el alcohol etilico (alcohol de grano, o de cafa) se encuentra en bebidas, cosméticos y preparaciones
farmacéuticas. El alcohol metilico (alcohol de madera) se emplea como combustible y solvente.

El grupo funcional caracteristico de esta familia es el grupo hidroxilo —OH unido a un atomo de
carbono alifatico (carbono primario). El carbono que lleva el grupo funcional tiene hibridacion sp®. Los
angulos de enlace del carbono son aproximadamente tetraédricos, como es el angulo'C-O-H. Los

enlaces C-O son enlaces covalentes polares, el carbono lleva una carga parcial positiva (°*C-0°) al

igual que el hidrégeno del grupo hidroxilo (°*H-0%). El grupo hidroxilo —OH es muy polar y mas

20 A. Pineiro Guillén. Tesis de Doctorado. (2001)
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importante, tiene la capacidad de establecer puentes de hidrégeno con sus moléculas vecinas, con

otras moléculas neutras y con aniones®’.
R—-OH

Tetrahidropirano. Liquido inflamable de olor pungente. Es miscible con alcohol, éter y otros

compuestos organicos. Forma perédxidos al estar en contacto con el aire y su principal aplicacién es

como solvente®®,

TESIS CON
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Preparacitén.de_Disoluciones

Los reactivos fueron expuestos a vacio con agitacién magnética con el fin de extraer el aire disuelto y
de esta manera evitar la formacion de burbujas durante el desarrollo del experimento. Las mezclas
para medir las densidades y las capacidades calorificas fueron preparadas por peso. Para disminuir
las pérdidas por evaporacién, se prepararon las mezclas empezando por el componente menos
volatil. Una vez que se tenian ambos liquidos en el matraz volumétrico cerrado, se sellaron con
parafim y se sometieron unos segundos a agitacidon magnética con el fin de formar una mezcla
homogénea. La velocidad de esta agitacion fue moderada para evitar la entrada de aire a la mezcla.
La balanza utilizada fue una Mettler AT 250 Fact, con una precisién de 10™. El error estimado en la

fraccion mol fue menor a 10™.

Densidades

Las densidades fueron medidas con un densimetro de celda vibratoria modelo 03D SODEV

(Sherbrooke, P.Q., Canada). El funcionamiento de este densimetro®® esta basado en las propiedades

: R.T. Morrison., R.N. Boyd. 5ta edicion (1990)
Aldrich Chemical Co. (1988)
Picker, P.; Tremblay, E. and Jolicoeur. (1974)
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de un oscilador mecanico. La frecuencia de vibracidon de una celda que consiste en un tubo de acero
inoxidable sujeto en un extremo, esta relacionada con su masa por unidad de longitud y con la
constante de restitucién de la fuerza. La frecuencia de resonancia de este tubo oscilante depende de

fa densidad del fluido que contiene. La densidad de este fluido p, se obtiene de la ecuacion:
p=A+Br 4.1)

donde A y B son constantes del instrumento y se calculan midiendo el periodo de resonancia t de dos
fluidos de densidad conocida. La figura 4. presenta el registro de una corrida experimental para la

obtencion de la densidad de un sistema.

Capacidades _calgrificas

Las capacidades calorificas volumétricas de exceso a presién constante Cp®, se midieron empleando
un microcalorimetro de flujo Picker (SODEV, Sherbrooke, P.Q., Canada) descrito en la literatura®® y
esquematizado en la figura 4.1. Los liquidos A y B fluyen de manera continua a través de la celda de
trabajo y de referencia. Este flujo debe ser constante y ello se logro utilizando una bomba peristaltica
de alta precision (SODEV, Sherbrooke, P.Q., Canada). Las dos celdas del microcalorimetro se
mantienen a temperatura constante, utilizando el mismo control de temperatura empleado para las
densidades. Para entender mejor la operacion del microcalorimetro supongamos inicialmente que el
liquido A fluye por ambas celdas: al girar la valvula se permite el paso del liquido B a la celda de
trabajo mientras que A permanece en la celda de referencia. Al entrar a las celdas, ambos liquidos
son calentados con la misma potencia ¥, (disipada por los diodos Z, y Z;) para obtener la

temperatura elegida. Los termistores T, y T, miden el aumento diferencial de temperétura AT que

resulta de la diferencia entre las capacidades calorificas volumétricas de los dos liquidos A v B. Esta

diferencia de temperatura se anula mediante un control proporcional de temperatura (thermal

2% picker, P.; Tremblay, E. and Jolicoeur. (1974)




feedback) aplicando una cantidad de energia AW. Esta energla esta relacionada con las capacidades
calorificas de A y B mediante la expresién:

C w
Py _ AP (4.2)

Cpa Wo

La linea de retraso tiene por objeto permitir que el sistema alcance el equilibrio con el liquido A en
una celda y el liquido B en la otra. Con Ia finalidad de que no haya pérdidas de energia, las celdas
operan a un vacio de 10 mmHg. El aumento de temperatura AT producido por la potencia I, resulto
ser, para este equ'po‘,en‘ paﬂlcular“. de 0.9 grados. Por lo tanto, para obtener las capacidades
calorlﬁcaé vav‘25°c s necesario fijar la temperatura de los liquidos A y B en 24.1°C. Esto se logro
mediante el fnlSrr_no cqnirbl de temperatura usado en las determinaciones de densidades. La sefal de
salida, es declr : 'W. fue registrada en una PC 486.

Para calcular la CpF a partir de AV, se requiere de una calibracion, que se puede llevar a cabo en
cualquier momento en el que un mismo liquido o solucién ocupe ambas celdas. La calibracion
consiste en simular una diferencia de capacidades calorificas aplicando una cantidad de energia
Al conocida, que provoca una desviacién hea €n el monitor con respecto a la linea base. Esta se
ilustra en la primer meseta de ia figura 4.2, la cual muestra el resultado de un registro obtenido en una
corrida experimental para la obtencidn de la capacidad calorifica en todo el intervalo de
concentraciones de un sistema. Al comparar los liquidos A y B en el microcalorimetro, se produce en
el monitor una desviacién de la altura de la meseta (h,), como se puede observar en la figura 4.2, la
primera meseta es el resultado de la calibracién, mientras que las siguientes corresponden a la
mezcla en todo el intervalo de concentraciones. El AH# correspondiente sera AW = AWea ha/ hea. CON
ello la ecuacion (4.2) se transforma en:

Cpy_ _,, AWet hs 4.3)

Cpa Wohea

3% 5. perez Casas. Tesis de Maestria. (1989)
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Las ecuaciones (4.2) o (4.3) indican que la determinacién de la capacidad calorifica del liquido B se
hace con referencia al liquido A cuya capacidad calorifica debe conocerse. El procedimiento de
comparacion como ya se ha dicho, se sigue entre soluciones, generando diferentes h, para cada
confrontacion tipo liquido en la celda / liquido en celda de referencia, tal y como se observa en la
figura 4.2 hasta terminar con el liquido puro B en ambas celdas.

La precision en {a determinacion de las capacidades calorificas volumétricas que proporciona este
equipo es de + 0.0001 J / K cm® siendo el volumen minimo de liquido necesario de 9 cm®. Las
capacidades calorificas volumétricas se transformaron en capacidades calorificas molares utilizando
los datos de densidad y concentracion de cada solucién. En este trabajo, las capacidades calorificas
fueron determinadas utilizando las mismas soluciones preparadas para la medicién de densidad.

La figura 4.3 muestra las partes de las que consta el equipo.

Entalpias
Las entalpias fueron medidas por medio de un microcalorimetro isotérmico (CSC Modelo 4400) , el

esquema de este aparato se presenta en la figura 4.4, La unidad de medicion del calorimetro es un
pozo de aluminio lleno de agua que tiene incorporada una celda de medicién. El principio de la
determinacion es relativamente simple: el calor producido o absorbido por cualquier proceso que
ocurra en la celda de medicidon, es completamente intercambiado con el calor del pozo el cual se
mantiene a temperatura constante. Este cambio de calor producido en la muestra, provocara una
diferencia de temperatura entre la muestra y el pozo. Los sensores termoeléctricos localizados entre
la muestra y el bloque de aluminio generaran un voltaje que sera proporcional al gradiente de
temperatura que atraviesa los sensores y el gradiente de temperatura sera directamente dependiente
del fiujo de calor. La celda de referencia es usada para disminuir significativamente el impacto de
fluctuaciones menores de temperatura en el nivel de ruido del calorimetro. La sefal diferencial que

ocurre en las celdas (muestra y referencia) corresponde al calor producido de la muestra.
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Figura 4. Registro de una corrida para la obtencién de la densidad.
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FIGURA 4.1. Representacién del calorimetro diferencial de flujo
Picker
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Figura 4.2,
capacidad calorifica.
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Figura 4.3. Representacion esquematica del equipo utilizado en la
medicién de densidades y capacidades calorificas, reportadas en

este trabajo.
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FIGURA 4.4 Esquema general del Microcalorimetro Isotérmico
CSC ( Calorimetry Sciences Corporation, UT ) Modelo 4400
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5. RESULTADOS

En la tabla 5.1, se muestra el volumen molar, la capacidad calorifica isobérica, el coeficiente de
dilatacién térmico, el coeficiente de compresibilidad adiabético, la entalpia de formacién de complejos
y la constante de asociacion a 298.15K de los liquidos involucrados en las mezclas que se han
estudiado. Estos valores fueron tomados de la literatura® y fueron utilizados como referencia en las
medidas realizadas en este trabajo y en el modelo aplicado. En la tabla 5.2 se presentan los
volumenes molares de exceso y las capacidédes calorificas molares de exceso obtenidas
experimentalmente a 298.15K de las mezclas de THP (tetrahidropirano) con 7 alcoholes lineales (de
1-Propanol hasta 1-Decanol). Las entalplas de exceso de los sistemas 1-Butanol, 1-Pentanol, 1-
Nonanol y 1-Decanol + THP, se muestran en la tabla 5.3. Los datos experimentales en funcién de la

concentracion de los alcoholes fueron ajustados por medio de la ecuacidn polinomial Redlich-Kister:

X=.'|xzzl An G xd™ - (5.1

donde X puede representar: V&, Cp® o h® y x, carresponde a la fraccidon mol del alcohol implicado en
la mezcla. Los coeficientes A, correspondientes al V€ de las mezclas en estudio, se muestran en la
tabla 5.4, las correspcndiente$ a CpE se presentan en la tabla 5.5, mientras que las de ht se
muestran en la tabla 5.6. Las figuras 5.1, 5.2 y 5.3, ilustran los resultados de las propiedades de
exceso estudiadas. En todas ellas, se observan los datos experimentales asi como el ajuste mediante
el polinomio de Redlich-Kister. En el caso de h%, los datos experimentales de los sistemas 1-
Propanol, 1-Hexanol, 1-Heptanol y 1-Octanol + THP, fueron tomados de la literatura®'.

En trabajos anteriores®? se calculd la constante de asociacién del THP por medio de mezclas de n-
alcano y se encontré el valor de K = 0.12. Comparando este valor con los valores de las constantes

de los alcoholes utilizados, podemos notar que la constante de asociacién del THP es muy pequefio

2 A. Pifieiro Guillén, Tesis de Doctorado. (2001)
2' T.M. Letcher, U.P. Govender (1999), V. Alonso, E. Calvo, R. Bravo, M. Pintos, A. Amigo. (1994)

32 A. Pifteiro., A. Amigo., R. Bravo., P. Brocos. (2000)
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frente a los demas valores, sin embargo, al momento de hacer los ajustes del modelo, se obtuvieron
mejores resultados tomando en cuenta dicha constante, por lo que su valor es significativo.

En la tabla 5.7 se muestran los parametros de las mezclas obtenidas a través del modelo empleado,
ajustando simultaneamente con hE y VE. Mientras que en ia tabla 5.8 se presentan los resultados de
los parametros obtenidos ajustando Gnicamente con los datos de V&,

La estimacion de parametros fue realizada a partir de la siguiente funcion objetivo:

(5.2)

En la ecuacidn (5.2) se otorga el mismo peso a las dos propiedades de exceso VE y hE Los dos

sumandos de la ecuacién (5.2) los denominaremos T\vy N respectivamente.
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Tabla 5.1. Volumen molar, V, : Capacidad calorifica molar a presién constante, Cp, Coeficiente de
Expansién Térmica, >oeficiente de compresibilidad adiabatico, £, Entalpia de formacién del
complejo AH*, y constante de 'autoasociacién. K, de los compuestos puros a 298.15K.

- Cp 10° 10° g AH*
Cempuesto = J-K*mol" K Mpa™! kJ-mol”! K
THP 98.01 149.20 11.44 9.46 -14.8 0.12
1-Propanol 75.12 143.85 10.200 10.060 -25.1 197
1-Butanol 92.01 176.48 9.24 9.404 -25.1 175
1-Pentanol 108.72 208.27 9.05 8.84 -25.1 158
1-Hexanol 125.34 240.40 8.746 8.36 -25.0 125.6
1-Heptano! 141.93 272.53 8.537 8.00 -25.0 98.1
1-Octanol 158.51 305.25 8.398 7.77 -23.0 86.4
1-Nonanol 1756.02 337.98 8.286 7.52 -23.0 79.5
1-Decanol 191.53 371.18 8.228 7.33 -21.0 65.5

El volumen de la formacién del complejo, Av*, fue considerado para todos los alcoholes con un valor
de —5.6 cm>mol™
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Tabla 5.2, Volimenes de exceso experimentales, V%, y Capacidades calorificas molares de exceso,

Cpt, a 298.15 K.

R v &t . v cpt
cm>mol" J K mol” cm®mol™? J K mol!
x 1-Propanol + (1 - x) THP
'8.49 0.3989 0.003 12,73
. 0.2993 0.014 12.67
0.2019 0.020 12.08
- 0.0993 0.022 10.59
¥ (1-%) THP
6 0.4020 0.025 10.17
. 0.3006 0.035 10.10
0.8004 .04 0.2002 0.042 9.39
0.6980 .08 0.1002 0.027 7.33
0.6013 .69 0.0499 0.021 6.44
10.02
x Pentanol + (1 - x) THP
X ~0.13 0.4007 0.055 .28
0.9032 0.90 0.3028 0.054 5.18
0.7998 o ~2.58 0.2000 0.051 4.60
0.7013 . 3.59 0.1017 0.039 2.80
0.6034 4.36 0.0505 0.022 1.31
0.5006 S 5.00
o i x Hexanol + (1 - x) THP
-0.15 0.3987 0.074 0.49
-0.18 0.2985 0.077 0.42
-0.01 0.2010 0.069 0.20
-0.025 0.1006 0.047 -0.06
0.39 0.0518 0.025 -0.11
0.46
x 1-Heptano!l + (1 - x) THP
0.9486 0.021 -0.21 0.3995 0.118 -0.27
0.8953 0.039 -0.42 0.3015 0.117 -0.28
0.8012 0.061 -0.62 0.1998 0.104 -0.37
0.7013 0.086 -0.61 0.1011 0.067 -0.42
0.5982 0.103 -0.46 0.0513 0.040 -0.32
0.5024 0.119 -0.33
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0.9467
0.9039
0.8020
0.7033
0.5986
0.5000

0.9035
0.8002
0.7011
0.6178
0.5030

0.8983
0.7994
0.7029
0.6005
0.5057

0.032
0.062
0.105
0.134
0.158
0.177

0.061
0.101
0.153
0.177
0.195

0.096
0.160
0.205
0.244
0.260

x 1-Octanol + (1 - x) THP

-0.59 0.4010
-0.89 0.2995
-1.30 0.2001
-1.39 0.1011
-1.27 0.0496
-1.13 )
x 1-Nonanol + (1 - x) THP
-1.28 ° - 0.4031
- -2.01 0.3017
-2.28 0.2000
-2.35 0.0998
-2.28
x 1-Decano! + (1 - x) THP
-1.71 0.4016
-2.64 0.3021
-3.09 .0.1999
-3.27 0.0991
-3.20
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0.176
0.165
0.138
0.088
0.049

0.189
0.174
0.148
0.089

0.255
0.233
0.183
0.119

-1.30
-1.19
-1.09
-0.84
-0.53

-2.18 .
-2.10
-1.80
-1.20

-3.00
-2.95
-2.41
-1.63
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Tabla 5.3. Entalpias molares de exceso h® a 298.15K

hE hE&
X J mol” ol J mol™!

x 1-Butanol + (1 - x) THP

0.053 255.9 0.617 785.0
0.219 7223 0.715 641.7
0.316 858.9 0.811 453.2
0.417 904.2 - 0953 - . 1148
0.518 864.4 S
885.2
767.7
581.3
167.6
1109.9
1052.9
877.0
300.5
ik i x, 1-Decanol + (1.- x) THP
0.026 .186.2° 0.436 1164.1
0.114 590.5 : 0.546 1113.1
0.181 818.7 0.674 935.3
0.256 999.5 0.907 323.3

0.340 1084.7
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Tabla 5.4. Coeficientes A, y Desviaciones Esténdar s.de los datos experimentales VE obtenidos a

partir de la ecuacion Redlich — Kister ( X'= xxxzz An(Xl x"z)"" ).

Mezcla

s
THP + )
41-Propanol = 0.0025
1-Butanol < 0.0032
1-Pentanol e 0.0026
1-Hexanol A 0.0020
1-Heptano! @ » 0.0025
1-Octanol & 0.0025
1-Nonanol O 0.0058
1-Decanol O . 0.0033

Nota: Los signos que aparecen al lado derecho de los componentes de las mezclas, muestran los
simbolos con los que se representan los sistemas en las graficas 5.1, 5.2, 5.3y 5.6.
A

TESS CON
FALLA DE ORIGEN
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Tabla 5.5. Coeficientes A, y Desviaciones Estandar s de los datos experimentales Cp® obtenidos

mediante la ecuacién Redlich —Kister ( X='x1xzz AnGa xz)"'l ).
: s n-l |

Mezcia Ay As S
THP + s G
1-Propanol 12.53 1.66 -3 0.009
1-Butanol 10.1° - 1.9 %7 L . 0.046
1-Pentanol 4,96 7 -2.30 ¢ L -3.06 0.009
1-Hexanol 1.9 1.2 -8 0.019
1-Heptano! -1.3: 2.7 : 0.020
1-Octanol -4.9 -0.9 0.057
1-Nonanol -9.11. -1.65° 0.023
1-Decanol -12.79 - =1.08 0.066
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Tabla 5.6. Coeficientes A, y Desviaciones Estandar s de los datos experimentales hE obtenidos a
partir de la ecuacién Redlich — Kister ( X = xnxzz An (xl xz) )

Mezcla Ay Az Aa Al s
THP +
1-Butanol 3526 991 425 458 3.7
1-Pentanol 3693 550 437 441 2.7
1-Nonanol 4396 883 684 478 5.6
1-Decanol 4540 1092 658 3

TESIS CON
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Tabla 5.7. Parametros de las mezclas binarias obtenidos a través del modelo SERAS.

XAB AV*aAn AH*ap
Sistema —_— Kag ny 178
Jeem™ em*mol? kJ mol™
THP +

1-Propanol -11.3 4.6 -6.5 7.1 0.140 0.108
1-Butanol -14.1 4.4 -6.4 -6.4 0.119 0.093

1-Pentanol -9.3 2.5 7.5 -3.7 0.038 0.132
1-Hexano! -9.2 1.8 -7.5 0 0.050 0.128

1-Heptanol -5.6 1.3 -8.2 - 0 0.042 0.126
1-Octanol -7.9 1.7 -8.5 o] 0.075 0.124
1-Nonanol 5.1 0.5 -14.8 o} 0.018 0.110
1-Decanol -13.3 0.4 -19.6 -7.7 0.060 0.088
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Tabla 5.8. Parametros ajustando tnicamente con volimenes molares.

L 218 .

. AAB AV*ap
Sistema Kas — e
J-em™? cm?>mol?
THP +
1-Propanol -12.3 4.1 -6.5
1-Butanol -14.3 4.4 -6.4.
1-Pentanol -8.3 - 2.5 7.6
1-Hexanol -11.3 1.3 7.5
1-Heptanol -9.3 " 0.8 -8.0;
1-Octanol -20.3 - 0.5 =9.1:
1-Nonanol 0.17 ‘0.3 =17.0.
1-Decanol +0.3 =19.3
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Tabla 5.9. Parametros ajustando Unicamente con entalplas.

. xXAB AV¥ap AH%Ap
Sistema —_— Kas N
Jeem® em®mol”’ kJ -mol™*
THP +
1-Propanol 79.49 3.3 -170 -100 0.006
1-Butanol 49.57 1.7 -178 - -100 0.005
1-Pentanol 39.82 0.7~ -149 -100 0.005
1-Hexanol 41.21 1.2 -18 °-39.6 0.004
1-Heptanol 38.28 0.7 0 -35.9 0.006
1-Octanol 40.57 0.3 -117 -100 0.004
1-Nonanol 31.64 0.09 -0.15 . -100 0.010
1-Decanol 34.73 0.1 -92 -100 0.009
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Figura 5.1
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0.2

0.4 0.6 0.8 1.0
x alcohol

Valores experimentales de VE a 298.15K de las mezclas de 1-alcoholes + THP: =, Propanol; ©,

butanol; e, Pentanol; a, Hexanol; e, Heptanol; a, Octano!; o, Nonanol; o, Decanol. Para e! ajuste ( —)

se utilizé la ecuacién Redlich —Kister ( X=x1x23" A, (x; x2)"" )
n-1
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Figura 5.2 TESIS CON
FALLA DE ORIGEN

CptlJ K mol

-3

0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
x alcohol

Valores experimentales de CpE a 298.15K de las mezclas de 1-alcoholes + THP: ®, Propanol; o,
butanol; =, Pentanol; a, Hexanol; ¢, Heptano!; a, Octanol; o, Nonanol; o, Decanol. Para el ajuste (-)

se utiliz6 la ecuacion Redlich — Kister ( X=x1x2>" A, (x; x2)"" )-
n-l
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Valores experimentales de HE a 298.15K de las mezclas de 1-alcoholes + THP: ®, Propanol; o,
butanol; », Pentanol; a, Hexanol; ¢, Heptanol; &, Octanol; o, Nonanol; o, Decanol. Para el ajuste

(~) se utilizd la ecuacion Redlich —Kister ( X=x1x2>" A, (G x2)™ )-
n-l

47



Figura 5.5.1 1-Propanol + THP ‘ TESIS CON
FALLA DE ORIGEN
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La ecuacién (3.3.9) se utilizé para el caiculo de h%. la ecuacién (3.3.10) para h%ase. El pimero sumando de la ecuacién (3.3.8),

corresponde al aporte de las rupturas OH-OH, el alas THP-THP, que el tercer sumando, proporciona

el aporte a la h%,, debida a Ia formacién de complejos. De igual forma, la ecuacian (3.3.6) da como resultado el V2 g, 13 (3.3.7) 0l Voo, y €l

primer sumando de esta ultima ecuacién corresponde a la ruptura de OH-OH, el segundo a las rupturas de THP-THP y el tercero es la
debida a del jos del tipo OH-THP. Esta notacién es la misma para las graficas 5.5.2 hasta 5.5.8.
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Figura §.5.2 1-Butano! + THP TESIS CON
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Figura 5.5.3 1-Pentanol + THP
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Figura 5.5.4 1-Hexanol + THP
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Figura 5.5.5
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Figura 5.5.6 1-Octanol + THP
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Figura 5.5.7 1-Nonanol + THP

1200 - 1200
Ajuste 7y a - o
a_ a 100 -
1000 o .. . Esp.
T\ B 800
- 800 A . Esp. ““\a -
g . “Na 2 s00 s
= 600 ’ R = RSN
e - AW o 400 |/ .- s
= 400 \ =
£y
200 Disp.
0 i - -200 .
[o] 0.2 0.4 0.6 0.8 1 o} 0.2 0.4 0.6 0.8 1
x nonanol x nonanol
0.25 0.3
Exp. Lemm T =~
0.2 0.2 | P o
Ajuste 0.1 | -':::’ THP el
o015 o s
o [=3
2 g 0 ; Esp S
N 0.1 “e=-0.1 s
W, 005 | 00 Le--eee wo ‘. Comoie e
my jos
0.3 N - plej _ -
0 4 b -~ T
-0.4 |
-0.05 - . -0.5 - - :
o} 0.2 0.4 0.6 0.8 1 o} 0.2 04 0.6 0.8 1
x nonanol x nonanol

54



Figura 5.5.8 1-Decano!l + THP
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Figura 5.6
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Valores experimentales de Cp® a 298.15K de los sistemas: 4, 1-Hexanol + THP; e, 1-Heptanol +
THP y a, 1-Octanol + THP. Para los ajustes (—) se utilizd la ecuacion Redlich - Kister

( X=.\'1.\'zzl: An Gax22™ )

56



6. DISCUSION DE RESULTADOS

En la figura 5.1 se presentan los valores experimentales de los volimenes molares de exceso
obtenidos. Como puede observarse, para el caso de los sistemas 1-Propanol + THP y 1-Butano!l +
THP, la forma que adquiere la curva es sigmoidal, mientras que en los demas sistemas, las curvas
muestran una forma parabédlica. Esta tendencia se ve incrementada conforme aumenta el tamafo de
la cadena hidrocarbonada del alcohol, los valores mas altos de VE se obtuvieron en la mezcla de 1-
Decanol + THP. El maximo en este sistema al igual que en el de 1-Nonanol + THP se presenta
alrededor de la concentracion equimolar. Mientras que en los sistemas de 1-Pentanol, 1-Hexanol, 1-
Heptanol y 1-Octanol + THP, el maximo se desplazé hacia la izquierda (a una menor concentracion
del alcohol). Los resuitados del VE pueden ser explicados en términos de un fenémeno molecular.
Valores positivos son el resultado de la ruptura de interacciones especificas y dispersivas entre
moléculas, en los componentes puros durante el proceso de mezclado, es decir, existe un mayor
em';:;acamiemo de las moléculas en los liquidos puros en comparacion con el que se forma en la

mezcla.

En los sistemas 1-Propanol y 1-Butanol + THP, el punto de inflexidn se ubica alrededor de la
concentracién equimolar. Este comportamiento sigmoidal puede explicarse de la siguiente manera:
Las interacciones dispersivas usualmente producen valores positivos de VE mientras que las
interacciones especificas y polares originan valores negativos, el comportamiento sigmoimal indica
que durante e! proceso de mezclado, cuando se incrementa la concentracion del componente mas
polar, el empacamiento que tienen las moléculas en los componentes puros es mayor al
empacamiento de la mezcla pero después, debido en general a la formacién de puentes de hidrégeno

el empacamiento de las moléculas en la mezcla es mayor.

En las figuras 5.5.1 — 5.5.8 se presentan desdobladas las contribuciones especificas (quimicas) y
dispersivas (fisicas) al volumen de exceso de los sistemas, obtenidas a partir del modelo SERAS.

Ademas, en las graficas del lado derecho de cada una de estas figuras, podemos observar a su vez

57




los diferentes aportes que hacen a los volumenes de exceso las rupturas de las interacciones OH-OH
por parte de los alcoholes y de las rupturas de las interacciones THP-THP, asi como la contribucién al
volumen de exceso debido a la formacién de complejos por puentes de hidrogeno entre ambos
liquidos, y la contribucién especifica de la mezcla. Como se puede observar en cada par de graficas,
las contribuciones especificas siempre son mayores que las contribuciones dispersivas, esto debido a
la formacién de puentes de hidrégeno entre los liquidos. La contribucion especifica es a su vez el
resultado de la suma de las contribuciones a los volumenes de exceso por una parte debida a la
ruptura de las interacciones OH-OH y a la ruptura de THP- THP y por otra parte la contribucién al
volumen de exceso debido a la formacién de complejos., Esta ultima contribucién al volumen, siempre
tendra valores negativos ya que se libera energia cuando se forma un complejo. Si comparamos las
contribuciones del volumen de exceso debidas a las rupturas de las interacciones OH-OH y de las
rupturas de las interacciones THP-THP, podemos notar que la contribucion al volumen de exceso
debida ‘a la ruptura de las interacciones OH-OH generalmente es mayor comparado con las
contribuciones debidas a las rupturas de las interacciones THP-THP, salvo en el caso de los sistemas
1-Hexanol, 1-Heptanol y 1-Octanol + THP, esto es el resultado de que el THP no presenta asociacion

fuerte en el liquido puro.

En la figura 5.2, se presentan las graficas de la capacidad calorifica de exceso a presidn constante.
Para el caso de los sistemas 1-Propanol, 1-Butanol y 1-Pentanot + THP, las curvas exhiben una
forma parabdlica positiva. Esta indica la formacién de un orden neto en la mezcla debido a la
asociacion de las diferentes especies involucradas por medio de puentes de hidréogeno. El maximo en
estos sistemas se encuentra alrededor de la concentracion equimolar. En los sistemas 1-Hexanol, 1-
Heptanol y 1-Octanol + THP, las graficas presentan una forma "W", la cual puede apreciarse en
detalle en la figura 5.6. Este comportamiento es el resuitado de dos contribuciones, una de signo
negativo y forma parabdlica que se origina como consecuencia de una distribucién aleatoria en la
mezcla, y otra positiva que proviene de la atraccion a largo alcance entre las moléculas de un mismo

componente, cuando la mezcla presenta una composiciéon no-aleatoria.
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Mientras que en los sistemas 1-Nonanol y 1-Decanol + THP, |la forma de las graficas vuelve a ser
parabdlica pero negativa. Los valores negativos en la Cp® se relacionan a la destruccion del orden en
uno o ambos componentes puros al momento de mezclarios: el orden es mayor en los liquidos puros
en comparacion al orden generado en la mezcla. Esto se entiende mediante la definicion de Cp en

funcion de la entropia asi como la definicién de Cp&:

35S
Cp=T| =2 6.1
P (ST),, &
Cp® = Cpsot - XACp®a — XuCp°u (6.2)

Para que el valor de Cp sea positivo, es preciso segtin la ecuacion (6.1), que tanto el denominador
como el numerador presenten variaciones en el mismo sentido; los dos aumenten o disminuyan.
Debido a que se trabajé a temperatura constante (25°C), segun la,ecuacion (6.1) el valor de Cp de los
liquidos puros dependera del orden inicial, ahora bien, si se observa la ecuacion (6.2), la Cpt viene
dada por la diferencia entre la Cp de la solucién y la Cp de los liquidos puros, esto quiere decir que si
la Cp de los liquidos puros es mayor en promedio a la Cp de la solucidn, los valores de la Cp® seran
negativos, y viceversa, si la Cp de los liquidos puros es menor a la de la solucién, los valores de la
capacidad calorifica de exceso a presidon constante, sera positiva. En estos sistemas, el minimo se

observa a una concentraciéon del alcoho! correspondiente a X= 0.6.

En la figura 5.3, muestra los resultados de hF para los sistemas 1-Butanol, 1-Pentanol, 1-Nonanol y 1-
Decanol + THP, los resultados de los sistemas restantes fueron tomados de articulos publicados
anteriormente'®. En ellos, se observa una forma parabdlica positiva que se acentua conforme
aumenta el tamaiio del alcohol, esto indica que el rompimiento de las interacciones OH-OH
predominan sobre la formacién de complejos del tipo OH-THP. El maximo en todos los sistemas se

encuentra alrededor de la concentracidn equimolar. En las figuras 5.5.1 — 5.5.8 se puede observar el

15 M. Pintos, A. Amigo, R. Bravo (1993)
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desdoblamiento de las distintas contribuciones a hE Es importante sefialar que ademas de las
contribuciones dispersivas y especificas, existe una contribucién mas que no puede considerarse
como puramente especifica o dispersiva y que se denomina de acopiamiento, sin embargo, debido a
que los valores de este término son despreciables respecto a las curvas totales de h&, en todos los
casos, se omite su representacién. En todos los sistemas, la contribucion especifica es mayor que la
contribucion dispersiva. Al igual que en el caso del volumen de exceso, la contribucién especifica de
h® se desdobla en t;'es contribuciones: las entalpias de exceso debida a la ruptura de las
interacciones OH-OH del alcohol, y de la ruptura de las interacciones THP-THP del éter, y la

contribucion debida a la formacion de complejos entre ambos.

£n el caso de los sistemas 1-Propanol, 1-Butanol, 1-Pentanol, 1-Hexanol, 1-Heptanol y 1-Octanol +
THP, la entalpfa de exceso debida a las interacciones OH-OH es mayor que las interacciones THP-
THP (diferencia que se hace mas marcada cuanto menor es el tamafo del alcohol), mientras que en
los sistemas restantes los valores no difieren tanto entre si. Si comparamos los valores de las
constantes de autoasociaciéon del THP y de cada alcohol (tabla 1), el valor de la constante del THP es
muy pequeiio en comparaciéon con el valor de las constantes de los alcoholes, las cuales a su vez

disminuyen entre si cuanto mayor es el tamafio del alcohol.

En los sistemas 1-Hexano!, 1-Heptanol, 1-Octano! y 1-Nonanol + THP, |la entalpia de exceso
proporcionada por la formacion de complejos es practicamente cero. Los valores de las entalpias de
exceso hf, dependen del balance entre dos contribuciones opuestas: los efectos positivos son
originados por la ruptura de puentes de hidrégeno entre los alcoholes (OH-OH) y las interacciones
dipolo por parte del éter (THP-THP), mientras que el efecto negativo en este caso, es el resultado de
las interacciones dispersivas, asi como de la formacién de puentes de hidrogeno que originan

complejos del tipo THP-OH.
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Los parametros ajustables de! modelo: xan, Kan, Av*an ¥ Ah™s; obtenidos en este trabajo, se muestran

en la Tabla 5.7 junto con las contribuciones T|v ¥y Tn de la funcién objetivo (ecuacion 5.2). Los valores
de 1, indican un buen ajuste de los datos para esta propiedad, mientras que los de T, no resultaron

satisfactorios. Debido a esto se efectud nuevamente el ajuste tnicamente con los volumenes (ver

Tabla 5.8), los valores de 1], mejoraron y los resultados obtenidos de los demas parametros

ajustables resultaron similares a los ya obtenidos. Se realizé una vez mas el ajuste, esta vez
solamente con las entalpias, los resultados obtenidos difirieron considerablemente con los anteriores,
ya que al realizar los ajustes para la obtencion de los cuatro parametros, el modelo SERAS utiliza dos
propiedades, hE y VE, para cada propiedad corresponden en promedio dos parametros, cuando el
ajuste se lleva a cabo Unicamente con la propiedad V&, se obtienen solamente tres parametros, pero
cuando se ajusta sélo con hE, el modelo SERAS calcula los cuatro parametros con esa sola
.propiedad. los cuales resultan ser demasiados para alcanzar un minimo en la funcién objetivo con

valores estadisticamente significativos.

Los valores del parametro x.n son pequefos y negativos. Valores®® muy negativos en este parametro,
se asocian con compuestos donde las interacciones polares no especificas estan presentes. Como se
puede observar en los resuiltados, conforme decrece el valor de K, n, podemos decir en términos
generales que el valor de x.n aumenta (se hace menos negativo), esto se debe a que cuanto menor
es la longitud de la cadena hidrocarbonada del alcohol, se incrementa l|la intensidad de las
interacciones polares no especificas.

La probabilidad de la formacién de complejos entre el THP y los alcoholes debe "disminuir al
incrementarse el tamaifio de la cadena hidrocarbonada de los alcoholes puesto que la constante de
equilibrio de autoasociacién disminuye con el nimero de atomos de carbono de los alcoholes. Esto es

originado por la influencia que tiene el tamafo de la cadena hidrocarbonada en la distribucion de 1a

* A. Pifieiro Guillén. Tesis de Doctorado. (2001)
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carga, lo cual produce este efecto negativo con respecto a la formacién de puentes de hidrégeno. No
obstante, cuancio 'lo's complejos alcohol+THP se forman, el éter es capaz de polarizar al alcohol
disminuyendo el volumen del compiejo. De aqul que AV* sea mayor en valor absoluto conforme
aumenta el tamafio del alcohol. Esta polarizacion es mas facil cuanto mas grande sea el tamafio de la

cadena hidrocarbonada del alcohol.

La variaciéon del parametro AH* es mas dificil de explicar pero el modelo predice que la energia
liberada en la formacién de los complejos, es mayor para aquellas mezclas donde el tamarno del

alcohol es mas pequeiio.

El ajuste para la mezcla 1-Decanol + THP no muestra ia tendencia general del resto de los sistemas
en relacion a los valores de xas ¥ AH*. Esto puede deberse a que el algoritmo de ajuste para este

caso en particular, alcanza urt minimo “no fisico” de la funcién objetivo.
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7.

CONCLUSIONES

1.

10.

11.

El vE€ en los sistemas 1-Pentanol, 1-Hexanol, 1-Heptanol, 1-Octanol, 1-Nonanol y 1-Decanol +
THP, presenta forma parabédlica positiva, la cual se acentia al incrementarse el tamafo de la
cadena hidrocarbonada del alcohol. Los sistemas 1-Propanc! y 1-Butanol + THP, presentan
una forma sigmoidal cuyo punto de inflexién, se encuentra alrededor de la concentracion
equimolar.

Las contribuciones especificas del vE, siempre son mayores que las contribuciones
dispersivas, debido a la formacién de puentes de hidrégeno.

El comportamiento de la CpF® de los sistemas 1-Propanol, 1-Butanol y 1-Pentanol + THP,
presenta forma parabdlica positiva, cuyos maximos se encuentran alrededor de la
concentracion equimolar. Los sistemas 1-Hexanol, 1-Heptanol y 1-Octanol + THP, el
comportamiento presenta la forma “W”. lLLos sistemas 1-Nonanol y 1-Decanol + THP, exhiben
una forma parabdlica negativa.

Las hf de los sistemas es positiva, presentan un comportamiento parabélico el cual, en
general se incrementa al aumentar el tamaro de la cadena hidrocarbonada del alcohol. Los
valores maximos se encuentran alrededor de la concentracion equimolar.

La h® .o resultd despreciable en todos los sistemas.

Las contribuciones especificas de h® son mayores comparadas con las contribuciones
dispersivas.

La hE debida a las interacciones OH-OH en los sistemas 1-Propanol, 1-Butanol, 1-Pentanol, 1-
Hexanol, 1-Heptanol y 1-Octanol + THP, es mayor que a debida a las interacciones THP-THP.
En los sistemas 1-Nonanol y 1-Decanol + THP, |a diferencia entre ambos valores no es tan
marcada.

En los sistemas 1-Hexanol, 1-Heptanol, 1-Octanol y 1-Nonanol + THP, la entalpia de exceso
proporcionada por la formacion de complejos es practicamente cero.

Los parametros xan ¥ AV*.s disminuyeron conforme se incrementd el tamafio de la cadena

hidrocarbonada del alcohol.

Los parametros Kap y AH*\3 aumentaron conforme aumentaba el tamarfio de la cadena

hidrocarbonada del alcohol.

El sistema 1-Decanol + THP, no se ajusté al modelo SERAS. El algoritmo alcanzé un minimo

“no fisico” de la funcidn objetivo. .
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