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RESUMEN

En el presente trabajo se llevd a cabo el estudio tedrico -
experimental del equilibrio 1liquido-vapor a baja presién de
sistemas binarios formados por un alcanonitrilo y un alcano, bajo
condiciones isoté&rmicas. Los sistemas estudiados son butanonitrilo
+ hexano, + heptano, + octano y propanonitrilo + hexano, +
heptano, + octano, en todo el intervalo de composicién, a las
temperaturas de 333.15 y 353.15 K.

El estudio del equilibrio 1ligquido-vapor se realizé en
ebulliémetros construidos en su totalidad en vidrio, uno de ellos
es un ebullidmetro comercial Fisher y el otro es uno costruido en
el IMP.

Todos los sitemas estudiados presentan azeotropia, la
composicién del punto azeotrépico varia con el cambio del alcano,
de la regién rica del alcano hacia la regién rica del nitrilo.
También se observa que la composicién del azebtropo no varia con
el cambio de temperatura.

A partir de los datos experimentales del equilibrio
liquido-vapor PTxy, se obtienen valores de los coeficientes de
actividad y a partir de estos la energia libre de exceso de Gibbs,
en fraccién equimolar los valores de la energia son mayores de
1000 J/mol, lo cual nuestra que los sistemas presentan grandes
desviaciones de la idealidad.

Una vez que se obtienen los datos PTxy del equilibrio
liquido~vapor, se determiné su consistencia termodi&mica con la
comparacién de las fase vapor experimental con la calculada con el



método de Barker, con lo cual se obtienen valores de desviacién
estandar para todos los sistemas menores de 0.01 gque es un
indicativo de que si estos sistemas son menores de ese valor
propuesto por Fredeslund para sistemas moderadamente no ideales,
los sistemas son consistentes termodinimicamente

Por otra parte, también se realizé la prueba de &reas
propuesta por Herington, en donde se obtuvo un porciento de &reas
para la mayoria de los sistemas menor del 2 %, gue es el valor
propuesto para que los datos sean cosistentes para sistemas
moderadamente no ideales, en este caso los sistemas estudiados son
no ideales por lo que también con esta prueba se muesta que los
datos son consistentes y confiables, ademds de la que ya se mostrd
con la comparacidén de la fase vapor.

Por medio de 1la técnica grafica y por 1la ley de
Gibbs-Konowalow se calculdé la composicidn del punto azeotrdpico
para cada uno de los sistemas estudiados en el presente trabajo a
las temperaturas de este estudio.

A partir de la expresién de la energia de exceso de Gibbs con

la expansidén de Redlich~Kister, se derivaron otras propiedades de
E
PI
estudiados en el presente trabajo y para los mismos sistemas

exceso como son H, C y s para los diferentes sistemas
reportados en la literatura, pero a otras temperaturas, y al
comparar con valores de las propiedades de exceso disponibles en
la literatura, estos comparan muy bien a excepcidn del sistema
butanonitrilo + octano, debido a gue no se cuenta con suficiente
informacion de datos del equilibrio 1liquido-vapor para este
sistema.



INTRODUCCION

La determinacién de diagramas de fases liquido-vapor de
sistemas binarios es de gran importancia tanto para 1la
investigacidén como para la industria. En el primer caso los datos
experimentales son utilizados para desarrollar o probar modelos de
solucién y para obtener informacion a nivel molecular. En el
segundo caso los datos son de gran importancia en el disefio de
equipos de separacién.

El estudio del equilibrio 1liquido-~vapor de los sistemas
formados por un alcanonitrile y un alcano es de interés debido a
que presentan caracteristicas especiales en su comportamiento
termodinamico, tales como, miscibilidad parcial liquido-liguido
con un punto critico terminal superior, azeotropia,
heteroazeotropia y curva critica liquido-gas continua.

De los estudios que se han realizado para este tipo de
sistemas como son butanonitrilo, + hexano, + heptano, + octano y
propanonitrilo, + hexano, + heptano, + octano, se cuenta con
informacidén del equilibrio 1liguido-liquido, y de las curvas
criticas 1liquido-gas, por 1o cual, es de interés medir el
equilibrio liquido-vapor para estos sistemas porgque presentan la
caracteristica particular de azeotropia, y de las curvas criticas
liquido-gas se tiene un minimo en temperatura, lo que indica que
estos sistemas presentan azeotropia en esta regidn por lo que
también es importante determinar la linea azeotrépica desde la
regién de baja presién, hasta la regién critica, mediante una
extrapolacién, y por medio de esto la azeotropia absoluta de estos
sistemas.



El obtener datos del equilibrio liquido-vapor experimentales
es muy importante porque muchas veces no se cuenta con informacién
reportada en la literatura para ciertos sistemas con
caracteristicas especificas y ademis se puede obtener informacén
de otras propiedades a partir de estos sistemas como son, valores
de la entalpia de exceso, de la capacidad calorifica de exceso y
de la entropia de exceso.

De los valores de las propiedades de exceso, energia de
exceso de Gibbs y entalpia de exceso en fraccién equimolar en
particular si son mayores de 1000 y 800 J/mol, respectivamente, se
puede determinar si el sistema bajo estudio tendrd forma W aparte
de otras caracteristicas.



CAPITULO 1

TERMODINAMICA DEL EQUILIBRIO DE FASES

1.1 .EQUILIBRIO DE FASES

El equilibrio termodin&mico entre dos o mas fases, es aquel
en el que' no se producen cambios macroscdpicos con respecto al
tiempo en sus propiedades intensivas, tales como presién (P),
temperatura (T) y potencial guimico (u). O sea el equilibrio
requiere de un balance de esas propiedades.

El equilibrio entre las fases liquida y vapor, se define en
términos de las propiedades intensivas T,P,k,, que ayudan a
definir el egquilibrio térmico, mecénico y el
difusivo respectivamente, en ambas fases, esto es,

m _

T =T (1.1)
m _ PW) (1.2)
RIS (1.3)

donde 1 representa a cada componente, 1 a la fase liquida y v al
vapor, (Prauznitz, 198s6).

La ecuacidn (1.3) es un criterio general para el equilibrio
de fases. El equilibrio requiere que el potencial quimico para
cada componente (i), a la misma T y P, sea el mismo para cada fase
(Smith and van Ness, 1983).

El potencial quimico no tiene un equivalente inmediato en el



diversas fases presentes (Smith and Vvan Ness, 1983).

El estado intensivo de un sistema que contiene N especies
gquimicas y II fases en equilibrio esti descrito completamente por
valores de temperatura, presidén y las N~1 fracciones molares para
cada una de las I fases. Estas son las coordenadas termodindmicas
intensivas del estado de equilibrio y su ntmero es,

2 + I (N-1)

La ecuacién de equilibrio para el sistema mencionado est4
dada por,

A

='...=fl"u=1,2,...m (1.5)

A A
£ %=f F
i i
que es la igualdad de fugacidades [forma general de la ecuacién
(1.4)]; en este caso, el nlmero de ecuaciones independientes para

el equilibrio de fases es N(I-1).

Debido a que cada fugacidad es funcidén de la temperatura,
presiédn y la composicién de una fase, estas ecuaciones
implicitamente relacionan las coordenadas termodindmicas
intensivas del estado de equilibrio; de esta manera el nidmero de
esas coordenadas que se pueden especificar para hacer a este
conjunto de ecuaciones definitivo es la diferencia,

F =2 + II(N-1) - N(II-1)
F=2-1T+N (1.6)
donde F es conocido como el namero de grados de libertad del

sistema. La ecuacién (1.6) es la regla de las fases aplicable
cuando no hay restricciones en el comportamiento del sistema (Van



mundo fisico y por lo tanto é&ste se expresa en términos de algunas
funciones auxiliares que se pueden identificar m&s facilmente con
la realidad fisica. Una funcién auxiliar es la fugacidad £, 1la
cual es conveniente pensarla como una presién termodinémica, como
se definird en la seccién 1.6, por lo que la ecuacione (1.3) se
pueden escribir como:

s _ 2wv)
T, =1f

(1.4)
esto indica que un sistema, a T y P constantes, se encuentra en
equilibrio si la fugacidad de cada componente es la misma en cada
fase (Prauznitz, 1986).

1.2 REGLA DE LAS FASES

Muchas de las propiedades que se miden cuantitativamente se
pueden dividir en dos clases, las extensivas y las intensivas; las
‘extensivas son aquellas propiedades de un sistema en un estado
determinado que son proporcionales a la masa del sistema, por
ejemplo, el volumen y 1la energia interna. Las propiedades
intensivas son independientes de 1la masa, por ejemplo, la
temperatura, la presién y la densidad. Estas propiedades
intensivas describen 1las caracteristicas especificas de las
substancias en un estado dado.

La regla de las fases relaciona el estado intensivo de un
sistema. Un estado de esta indole se determina cuando las
propiedades intensivas de las fases individuales son fijas. Tales
propiedades son independientes de la cantidad o extensién del
sistema y de las fases individuales, por lo que la regla de las
fases proporciona la misma informacién para un sistema grande que
para uno pequefio, sin importar las cantidades relativas de las



Ness and Abbott, 1982).

Si el sistema esti sujeto a restricciones especiales, como en
el caso de un azebdtropo cuando la composicidén de la fase liquida x
es igual a la composicién de la fase vapor (x=y), o de un punto
critico, se pueden aplicar ecuaciones adicionales. Si se tienen s
ecuaciones especiales de restriccidén y se relacionan con las
coordenadas termodinamicas intensivas, en 1la ecuacién (1.6) F
puede reducirse por este nimero, y la regla de las fases para
sistemas no reaccionantes conduce a la siguiente expresién.

F=2-1T+ N-s (1.7)
Si se requiere el estado del eguilibrio liquido-vapor (ELV)
en un azedétropo (un azedtropo es aquel en el gque coexisten las
fases liquida y vapor y tienen composicién idéntica pero volGmenes
distintos), se imponen ecuaciones especiales de restriccién que
relacionan las N-1 fracciones molares independientes de la fase
vapor y a las N-1 fracciones molares independientes de las fases
liguidas X, (Van Ness and Abbott, 1982).
Por ejenmplo si Y, = X, (1 = 1,2,.., N-1)
se tiene que s = N-1,
y por lo tanto de la ecuacidn 1.7 se obtiene
F=1 para m = 2.
Este resultado muestra que el estado azeotrépico tiene un
grado de libertad, y para tal estado se puede especificar una

coordenada intensiva (Paulaitis, M.E., 1983).

La representacién geométrica del equilibrio entre un nGmero



diversas fases presentes (Smith and Van Ness, 1983).

El estado intensivo de un sistema que contiene N especies
gquimicas y M fases en equilibrio estd descrito completamente por
valores de temperatura, presién y las N-1 fracciones molares para
cada una de las NI fases. Estas son las coordenadas termodin&micas
intensivas del estado de equilibrio y su nimero es,

2 + I (N-1)

La ecuacidén de equilibrio para el sistema mencionado esta
dada por,

A

ﬁ...=finu=nz“uu) (1.5)

A A
u_c B
£ 7=,
gue es la igualdad de fugacidades [forma general de la ecuacidén

(1.4)]; en este caso, el nlmero de ecuaciones independientes para
el equilibrio de fases es N(I-1).

Debido a que cada fugacidad es funcidén de la tenmperatura,
presién y la composicidn de wuna fase, estas ecuaciones
implicitamente relacionan las coordenadas termodinimricas
intensivas del estado de equilibrio; de esta manera el nGmero de
esas coordenadas gque se pueden especificar para hacer a este
conjunto de ecuaciones definitivo es la diferencia,

F = 2 + II{N-1) - N(NI-1)
F=2-0T+N (1.6)
donde F es conocido como el nGmero de grados de libertad del

sistema. La ecuacién (1.6) es la regla de las fases aplicable
cuando no hay restricciones en el comportamiento del sistema (Van



fijo de fases, en un sistema de uno y dos componentes se resume en
la siguiente tabla:

Un componente Dos componentes Grados de Representacién
Nimero de Fases en Equilibrio libertad geométrica
3 4 0 puntos
2 3 1 lineas
1 2 2 superficies
- 1 3 volimenes

La geometrja de los puntos, lineas y superficies en el
diagrama PVT de un sistema de un componente, que presaenta fases
sb6lida, ligquida y gas, se muestra esquematicamente en la figura
1.1. El punto critico liquido-gas esti definido como el punto en
el cual las propiedades de las fases ligquida y gas son iguales. La
igualdad de propiedades reduce el nGmero de grados de libertad a
cero y por lo tanto el punto critico es Gnico en el espacio PVT.
Los pares de lineas que representan dos fases gque coexisten son:
(1) A’D’ y A'D", fases sblida y liquida; (2) A"C y A"’C, fases
liquida y gas; y (3) A’B’y A"’/B"!, fases sblida y gas. Como P y T
son variables intensivas entonces cada par de lineas estd en una
superficie perpendicular al plano PT y tiene un proyeccién comin
sobre el plano PT como se muestra al lado derecho de la figura
1.1. Las tres proyecciones AC, AD y AB son las curvas de presién
de vapor, fusién y sublimacién, respectivamente. Los tres puntos
gque representan tres fases gue coexisten, A’, A" y A"/,
proyectadas como un sélo punto A en el plano PT. La proyeccidn de
las lineas de dos fases sobre el plano PV también se muestra en el
lado izguierdo de esta figura. Las tres curvas gque se extienden a
través de la superficie PT en la figura del centro son cortadas
por planos de temperatura constante T1...Ts (op cit).



1.3 PROPIEDADES TERMODIMAMICAS

La regla de las fases establece que la especificacién de
cierto nimero de propiedades intensivas de un sistema en
equilibrio también fija los valores de todas las otras propiedades
intensivas; sin embargo, esta regla no proporciona informacién
acerca de como pueden calcularse estos valores, por lo que a
partir de la primera y segunda leyes de la Termodinémica se
desarrollan las ecuaciones fundamentales aplicadas a un sistema
cerrado compuesto de varias fases que sufre un proceso reversible,

esto es,
dU = dQrev + dWrev (1.8)
AWrev = =-Pav (1.9)
dQrev = TdS (1.10)
por lo tanto
du = TdS - pdv (1.11)

Esta dltima expresién es una ecuacién diferencial que
relaciona las propiedades termodinémicas de energia interna U, 1la
entropia S y el volumen V, Y se aplica a cualquier proceso de masa
constante que cause un cambio diferencial de un estado de
equilibrio a otro (Smith and Van Ness, 1983).

Otras propiedades termodinédmicas fundamentales son: 1la
entalpia, la energia de Helmholtz y la energia de Gibbs.

H=U+ BV (1.12a)
A=U-T7TS (1.12b)
G=H-T8 (1.12¢)

Diferenciando las ecuaciones (1.12a - 1l.12c) y substituyendo
dUu [ecuacién (1.11)] se tiene que:



dH = TdSs ~ vdpP (1.13a)
dA = =pPdV - 84T (1.13b)
dG = vdp - sdT (1.13c)
Estas relaciones fundamentales entre propiedades

termodindmicas son ecuaciocnes generales para fluidos homogéneos de
composicién constante (op cit); sin embargo, su aplicacién no se
limita a sistemas cerrados, si se considera un sistema abierto, la
energia interna también es funcién del nfimero de moles
m,nz2,...,m, de las substancias presentes, entonces de acuerdo
con la ecuacidn (1.11), U es funcién de

U= U(S,V,nl,nz,...nm) (1.14)

donde m es el nimero de componentes. La diferencial total es,

au au
ds+[———av] dV*’F{an
§ S,n’

] dnl
1 S,V,nJ
(1.15)

las derivadas en el primer y sequndo té&rminos en esta ecuacién son
para un sistema cerrado y se definen como:

y el dltime término de la ecuacién (1.15) se define como el
potencial quimico Mo

(1.16)
an, ] §,V,n,

[ au

donde n., significa que todos los nGmeros de moles, excepto el



de esa derivada (n‘), permanecen constantes en la diferenciacién.

Entonces la ecuacién (1.15) se puede escribir como,

dU = TdS - PAV + ¥ uldnl (1.17)
1

Yy es una ecuacién fundamental, para un sistema cerrado o abierto.
debido a que si el sistema no sufre ningGn cambio en su
composicién, entonces dn‘ en la ecuacién (1.17) es igual a cero y
se reduce a la ecuacidén (1.11).

Utilizando el mismo criterio que para U, en las ecuaciones
(1.13), se obtienen tres ecuacicnes fundamentales para un sistema
abierto

dH = TdS + PAV + ¥ u‘dnl (1.18a)
1

dA = -84T - PdV + ¥ u‘dnl (1.18Db)
1

dG = =8dT + P4V + §| u‘dnl (1.18c)

por lo tanto, el potencial quimico [ecuacién (1.16)] también se
puede escribir como (Prauznitz, 1986):

w(B) o) ()
i Bn‘ S P Bnl T,V,nJ an‘ T,P,nj (1.19)

[} ’ 3
1.4 ECUACION DE GIBBS-DUHEM
Se puede caracterizar el estado intensivo de cada fase

presente en un sistema heterogéneo, en equilibrio interno, por su
temperatura, presién y el potencial quimico de cada componente



pfesente -un total de N+2 variables independientes, y se puede
derivar una relacién importante, conocida como la ecuacién de
Gibbs-Duhemn.

La ecuacién (1.19) es una derivada parcial de la forma
(8(nM) /on ]T.Fn, , para sistemas de composicidén variable. A estas
propiedades se les llama propiedades parciales molares del
componente i en disolucién y se les asigna el simbolo ﬁ‘ por
definicién,

#ii = [_"’(_“‘1)_ (1.20)

an, ]T,P,nj

donde M representa una propiedad termodindmica molar de una
solucién en la cual i es un componente. Las propiedades para las
cuales la ecuacién (1.20) es aplicable, son de naturaleza
extensiva, esto es, si se tiene una propiedad inicial total nM,
donde n=2nl, aumentando después cada ni por el factor «, a T y P
constantes, se produce una sclucidn con una propiedad total a(nM).
Matem&ticamente nM son funciones homogéneas de primer grado y se
puede aplicar el teorema de Euler (Apéndice I} que para tales
funciones proporciona la relacién general:

nt = E“Rﬁl) (1.21)
1

como n, = x n se tiene
nM = ¥(x,n ﬁ;’

y dividiendo entre n, o
M= L(xH) (1.22)
1
Derivando la ecuacién (1.21) se obtiene,
d(nM) = I(n dM) + L(M dn)) ‘ (1.23)
i

donde dﬁl incluye cambios en T y P, por 1o que



d(nM) =[—aég—“?-]9 ar + [—3%&]", ap + T(F dn )
i 1

] ap + £(¥ dn)
7, % (1.24)

Comparando las ecuaciones (1.23) y (1.24) se muestra gque ambas son
generalmente vilidas s6lo0 si,

n[ oM ] aT +'n( oM
P, x

dP - I(ndi) = 0

aT ap ]T,x ] | e

y dividiendo entre n , se tiene la ecuacién de Gibbs-Duhem en su
- forma general, valida para cualquier propiedad termodin&mica molar
M en el equilibrio de fases, para cualquier sistema, cerrado
o abierto, atribuyendo variaciones a la funcién nM,

['%‘]P’xdT + [—3%—] BT T(xa¥) = o (1.25)

L

Si en la ecuacidén (1.23) T y P son constantes, estd ecuacién
se reduce aj; ' ‘

Z(x‘dﬁ‘) =0 (1.26)

que es la forma de la ecuacién de Gibbs-Duhem més com(in que se
aplica al equilibrio de fases (seccién 1.9). Las variaciones en
las M son el resultado de los cambios en composicién (Smith and
Van Ness, 1983).

1.5 FUGACIDAD Y COEFICIENTE DE FUGACIDAD

El concepto de fugacidad surge de la necesidad de expresar el

10



potencial quimico en términos de algunas funciones auxiliares que
se puedan identificar con la realidad fisica. Lewis (1965) mostrd
que esa funcién es la fugacidad y que es conveniente pensarla como
una presién termodinémica.

La ecuacién de la energia de Gibbs (1.13c) es,

de = VAP - SdT (1.13¢)

Yy la ecuacién del gas ideal es V = RT/P que substituyéndola en la
ecuacién (1.13c), a T constante, se obtiene,
dp

d6 = Vdp = RT—t— =

T RT dlnP (1.27)

Yy para un componente i de una mezcla ideal en el que la presiédn
parcial es P, = le conduce a,

dE‘= RTd1nP = RTA1nPx = VldP (1.28)

La forma simple de estas relaczones se puede conservar para
substancias puras y mezclas deflnlendo el término fugacidad (f) y
fugacidad parcial (fi), respectivamente, en una temperatura fija
como,

dG = RT dlnf = Vdp, T = cte. (1.29)

d€,= RT dlnf. ¥dp, T = cte. (1.30)

y de estas ecuaciones se puede ver que la fugacidad y la fugacidad
parcial se reducen a la presién y presidn parcial a valores bajos
de P, o sea, f-P conforme P20, como se verd a continuacién.

De las ecuaciones (1.27), (1.28), (1.29) y (1.30) se tiene

11



que:

RT dlnf = RT dlnP (1.31)
RT dlnf‘ = RT dlnle (1.32)

para el caso de un gas ideal, se obtiene integrando estas
ecuaciones que
f = cP (1.33)
£, = xP (1.34)
En la ecuacidn (1.33) c¢ es una constante, y si c=1, quiere
decir que 1la fugacidad de un gas ideal se define igual a 1la
presién. Como el tnico estado de un gas real que representa un
estado de gas ideal es aquel en que la presién es cero, se tiene
que:
lim [75—]=1

P50 (1.35)

De la misma forma para la fugacidad de un componente en una

mezcla de gases reales fV

lim
P-0

fl
xp| -t (1.36)

debido a gue una mezcla de gases ideales se comporta como una
mezcla de gases reales cuando P-0. Las fugacidades son funcién de
presién, temperatura y composicién.

De las ecuaciones (1.35) y (1.36) se define el coeficiente de
fugacidad y el coeficiente de fugacidad parcial como una relacién
de la fugacidad a su presidén como:

6 = £/p (1.37)
¢, = £ /x P (1.38)

12



Debido a que 1la fugacidad tiene unidades de presidén 1los
coeficientes de fugacidad son adimensionales. Los valores de ¢ y
31 son funcién de la temperatura, la presién y la composicién y se
calculan de los datos PVT (Walas, 1985; Smith and Van Ness, 1983).
Estas ecuaciones son Gtiles en el equilibrio de fases como se ver4
mids adelante en la seccidén 1.8 ya que es necesario que 31, por
medio de una ecuacidén de estado, represente con exactitud las
propiedades volumétricas de ambas fases, liguida y vapor, para
intervalos de temperatura, presién y composiciones de interés,
para asi obtener la desviacién de la idealidad de un sistema dado
con respecto a un sistema ideal.

1.6 ACTIVIDAD Y COEFICIENTE DE ACTIVIDAD

Ciertos estados estandar son convenientes, y en el caso de la
fugacidad son especialmente importantes por su relacién con la
energia de Gibbs.

Para el caso de una substancia pura, integrando la ecuacién
(1.29) desde un estado estandar G° hasta un estado final G, a la
misma temperatura y presidn, se obtiene:

¢ = ¢° + RTIn(f/£% (1.39)

y para el componente i en una mezcla la energia libre de Gibbs se
obtiene de la integracién de la ecuacién (1.30), desde un estado
estandar GT hasta un estado en 1la solucién 5‘, a la misma
temperatura y presién:
G, = ¢ + RTIn(f /£) = 6 + RTIna (1.40)
Al aplicar la ecuacién (1.22) a la energia libre de Gibbs de
una mezcla se tiene:
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G =% x§ (1.41)

donde al es la energia'libie de Gibbs para el componente i en la
mezcla, o la energia libre de Gibbs parcial molar del componente
1, la cual estd dada por la ecuacién (1.40).

Al substituir la ecuacién (1.40) en la ecuacidén (1.41) se
obtiene el bién conocido resultado para la energia libre de Gibbs
de una mezcla:

G =% x‘G‘; + RT I x1n (%/f‘:) =7 le: + RT I x 1n 51
(1.42)
donde

a =f /£° (1.43)

la cual es llamada fugacidad relativa o actividad, gque también es
funcién de la presién, la temperatura y de la composicién de la
mezcla. ‘

Se puede definir otra cantidad llamada el coeficiente de
actividad
¥, = a/x (1.44)

= E‘/x‘f‘: (1.45)

y es andlogo al coeficiente de fugacidad,

24 (1.34)

¢|" fl/xlp :
despejando E‘ de la ecuacién (1.45) se tiene,

2= el S

14



La definicién tiene cierta familiaridad en condiciones
ideales cuando 7= 1, ’

Ef X, £ (1.47)

que es de la misma forma a la Ley de Raoult,
. (]
P= xP

en la vecindad de concentracién cero o dilucién infinita, El» xlk,
por lo tanto:

% £0 = kx (1.48)

la cual es aniloga a la Ley de Henry (op. cit.), El coeficiente de
actividad también da una medida de desviacién con respecto a la
idealidad.

1.7 PROPIEDADES DE EXCESO

Es muy frecuente representar los cambios en las propiedades
termodinamicas de mezclas reales como desviaciones del
comportamiento ideal. Una propiedad de exceso se define como la
diferencia entre una propiedad real y el valor de la propiedad
calculado para las mismas condiciones de T,P y X por las
ecuaciones de las soluciones ideales. Por definicién,

ME =M - M _ (1.49)

AMF - AM - aM'¢

(1.50)

donde M® se conoce como el exceso de la propiedad en la solucién y

15



AME es el cambio de 1la propiedad en exceso en la mezcla.
Debido a que:

oM =M - % XM, , puro

id 1d

AM™ =M -F xM

1 1,puro

entonces substituyendo estos valores en 1la ecuacién (1.50) se
obtiene: AM = M - MM, por lo tanto ME Yy AME son iguales, entonces
se puede escribir,

ME - AMF = AM - AM™M (1.51)
Para todas las propiedades el cambio de mezclado en una
solucién ideal es cero, excepto para la entropia, las propiedades

en exceso representan cantidades fGtiles, la ma&s importante de
éstas es la energia libre de Gibbs de exceso que estd dada por.

E

6% = A6 - RT (x,1n x ) (1.52)

Si se divide la ecuacién (1.52) por RT se hace adimensional,
por lo que se tiene, '

G°/RT = AG/RT - £(x,1n x) (1.53)

y substiuyendo AG/RT de la ecuacién (1.41) se tiene,

GE/RT = Z(x,1n é‘) - Z(x,1n x) o GE/RT = Z(Xlln(éx/xl)

y por las ecuaciones (1.42) y (1.44), se puede escribir como
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- GE/RT = Z(x,1n 7)) (1.54)

Esta ecuacién permite calcular los valores de Gt a partir de
los coeficientes de actividad determinados experimentalmente.

En forma logaritmica, la ecuacién (1.44) se puede escribir,
ny, =1n (£ /£]) - In x, (1.55)

por la ecuacién (1.41) - se tiene que

in (El/f:) = (G, - G°)/RT

: : s : aid
y para una solucién ideal, esta Gltima ecuacién, con £ =x £9

se transforma en,

id

1n X, = (Gl

- G})/RT
entonces la ecuacién (1.55) se puede escribir como,

¢ -G
1111= 1 l_ i 1= 1] 1
1 RT RT RT

y por la ecuacién (1.49) gque también se aplica a las propiedades
parciales molares se tiene que,

1 (1.56)

In 7, = —x7

que esta relacionada con GE/RT (o AGE/RT) como una propiedad
molar parcial. Como resultado de la &efinicidén de una propiedad
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molar parcial dada por la ecuacién (1.20), se puede escribir :

E
Iny = [a ne_[RT) ] (1.57)
v e

Esta ecuacién permite calcular los cbeficientes de actividad

E ; o
ha sido expresada como una funcién de 1la

una vez gque G
temperatura y la composicién por medio de algGn modelo empirico,

semiempirico o tedrice.

~ Para el equilibrio a bajas presiones 7 es s6lo funcién de T y
X, por lo que para su cdlculo se requiere de datos experimentales.
El coeficiente de actividad da una medida de la desviacién de la
idealidad con respecto a la Ley de Raoult (Smith and Van Ness,
1983).

1.8 EQUILIBRIO LIQUIDO-VAFPOR

El criterio que debe satisfacerse para alcanzar el equilibrio
entre un liquido y un vapor, a la misma T y P, lo proporciona la
ecuacién (1.4).

De la ecuacién (1.38) se tiene el coeficiente de fugacidad
para la fase liquida y de forma similar para la fase vapor (yQ

como:

y de la ecuacién (1.44) %: = 7rx1f?’ substituyendo estas dos

ecuaciones en (1.4) se obtiene:

2 = 0 ) v (1.58)
y1¢|P = %71 .

18



Si la fugacidad en el estado estandar estd dada por:

£2 = PI*¢%™ exp (v, (P - P™)/RT]

1y substituyéndola en la ecuacidn se obtiene que:

sat _ sat

y‘aiP = %7 P™¢™"exp [v (P - P*")/RT] (1.59)

~

Para soluciones ideales ¢l Y 7, valen 1 y por lo tanto 1la
ecuacién (1.59) se reduce a la expresién

- sat
Y,P = %P

donde Pf‘t

temperatura del sistema. A esta relacidén se le conoce como la ley

es la presién de saturacidén del componente puro a la

de Raoult, la cual expresa la relacidn del ELV cuando la fase
vapor es un gas ideal, la fase liquida una solucién ideal y 1las
fugacidades de la fase liguida son independientes de la presién,

En muchos casos, datos experimentales del ELV mnuestran una
marcada desviacién de la ley de Raoult. Para datos a bajas
presiones, el resultado de las desviaciones es la no idealidad de
la fase liquida, 1o que hace que los coeficientes de actividad
sean mayores o menores que la unidad como seria en el caso de la
ley de Raoult, para la cual el coeficiente de actividad es igual a
1. Para una solucién binaria, de acuerdo a la ecuacién (1.59) para
i=1 y i=2, se tiene

. sat
Y Y,P = X7.P,

las cantidades del lado izquierdo son las presiones parciales de
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las especies 1 y 2 en la fase vapor. La suma de estas dos
expresiones da como resultado la presién total.
sat sat

P=x7 P1 + xz7zpz

W7, (1.60)

Cuando ¥, Y ¥, son unitarias, se recupera la ecuacién lineal
que caracteriza la ley de Raoult. El tratamiento del ELV seria
simple si todos los sistemas siguieran la ley de Raoult, ya qgue no
se necesitaria informacién acerca de las mezclas que forman las

_fases, el hecho de gue la ley de Raoult no pueda aplicarse se debe
fundamentalmente a las diferencias en el tamafio de las moléculas y
de los campos de fuerza molecular de los componentes, estas
diferencias desaparecen sélo cuando los componentes llegan a ser
idénticos. Estas consideraciones no son muy importantes respecto a
la fase vapor a baja presién donde frecuentemente el
comportamiento es casi al de un gas ideal. Sin embargo, en la fase
liquida, 1las distancias intermoleculares son pequefias y las
interacciones moleculares determinan el alejamiento de la fase
respecto al comportamiento de la solucién ideal. Estas no
idealidades de la fase liquida son de importancia primaria y deben
tomarse comunmente en cuenta.

cuando los coeficientes de actividad son mayores a la unidad
representan desviaciones positivas de 1la idealidad y resultan
presiones més grandes que las predichas por la ley de Raoult.
Curvas tipicas Px a temperatura constante se muestran en la figura
1.2a, donde se comparan las relaciones basadas en la ley de
Raoult. Cuando 1las desviaciones positivas son suficientemente
grandes, la curva Px exhibe un maximo, como se muestra en la
figura 1.2b; a esta méximo en presién se le 1llama azebtropo
positivo.

Soluciones liquidas con coeficientes de actividad menores que
la unidad muestran desviaciones negativas de la ley de Raoult,
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como se ilustra en la figura 1.2c. Las desviaciones
suficientemente grandes dan como resultado un minimo en la curva
Px; a este minimo en presién se le llama azedtropo hegativeo
(figura 1.24).

Es claro gue en las desviaciones de la ley de Raoult se
forman azedtropos, sin embargo, la magnitud de la desviacién
depende de los sistemas considerados. (Van Ness and Abbott, 1982).

Los diferentes tipos de comportamiento de fases que ocurren
en sistemas liquido-vapor binarios se pueden describir méas
facilmente con la cantidad conocida como volatilidad relativa. La
volatilidad relativa se define en términos de la constante de
equilibrio K = y /%

La volatilidad relativa del componente 1 con respecto a 2
estd definido como,

o = KI/K2 = ylxz/xly2 (1.61)

donde X= 1-%X ¥y y,;= 1-y,. Si se toma al componente 1 como el méis
volatil (P: > P;) y se onmite el subindice escribiendo x=x , y=y, ¥y
a=a, . Entonces se puede escribir la volatilidad relativa como,

o = y(1=x)/x(1-y) (1.62)

y resolviendo para y, se tiene,
y = ax/[1 + (a=-1}x]. (1.63)
El tipo de comportamiento de un sistema binario puede ser

determinado en gran parte por la forma en dque o varie con
composicidn.
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Para soluciones ideales, a tiene un valor constante en todo
el intervalo de composicién a temperatura constante y casi
constante a P constante.

Para sistemas no ideales y no azeotrépicos usualmente los
valores de o varian con la composicién. Si « es ma&or en valores
bajos de x que en valores altos, la curva yx tiende a una
inflexién cerca de la fraccién molar de 1. Si a es mayor en
valores altos de x la tendencia de inflexién es cercana a la
fraccion molar de cero.

Para sistemas azeotrdpicos de temperatura de ebullicién
minima, « varia grandemente con 1la composicién y puede tener
valores mayores qgue 1 para algunas concentraciones y menores que 1
para otras. Entonces si o es continua en composicién, ésta seria
igual a 1 para algunas composiciones, y si esto ocurre, entonces
de la ecuacidn (1.63) se tiene que y=x y la composicidn a la cual
esto ocurre se conoce como un azedtropo. Si a>1 a bajas
concentraciones y a<l a altas concentraciones, el azedtropo sera
de temperatura de ebullicidén minima (o azedtropo positivo); las
figuras (1.3a-1.3c), muestran diagramas de este tipo {lo contrario
ocurre para azebdtropos negativos figuras (1.3d-1.3f)}. En 1la
figura 1.3c, la curva yx cruza la linea x=y en la composicién
azeotrdpica. Estos sistemas frecuentemente ocurren cuando los dos
componentes son funcionalmente disimilares en estructura molecular
y propiedades, y los puntos de ebullicién no son muy diferentes
uno del otro. Una caracteristica muy importante de este tipo de
sistemas es gque es imposible, por destilacién sucesiva a "una
presién o temperatura dada, obtener de una mezcla ambos
componentes como productos puros, ya que en algGn punto en el
procedimiento la composicién azeotrdépica se alcanza como se
muestra en la figura (1.4) por las lineas discontinuas limitadas
por el diagrama del ELV por ambos lados ya sea del componente 1 o
2 se llega a la composicién azeotrédpica (Null, 1970).
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Cuando se_ trabaja a .. bajas presiones se considera,
generalmente, que en la . fase liquida Y, Y f‘: son funciones
independientes de la presién.

De la ecuacién (1.59) se tiene que

sat sat

7 P’“ol exp (v (P - P

KRS )} /RT] (1 = 1,2,..., N)

Y;‘;:P = x
(1.59)
. 81 consideramos por separado cada funcién termodiné&mica en
esta ecuacién, el coeficiente de fugacidad del componente i en la
fase vapor 31, es una funcién de T, P y de la composicidn del
vapor y se puede calcular a partir de una ecuacién de estado, una
de las ecuaciones que resulta apropiada para muchas aplicaciones
es la expansién del virial de dos términos en P de la siguiente
forma (Smith and Van Ness, 1983).

N P 1
4, = exp —— {Bu MR R [Yiyk(zsl‘ B 6"‘)]} (1.64)

donde

El coeficiente de fugacidad de i puro como vapor Asaturado,

¢, se calcula de la misma forma que la ecuacién (1.64)
1

solamente gue agui 6” Yy sjk son igual a cero, por lo tanto se
tiene que,

B Psat
sat _ i1y (1.65)
¢l = exp —RT

sat

y se debe hacer notar que ¢1 es funcién sélo de la temperatura.

En la ecuacién (1,59) ¥, es independiente de la presidn
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debido a que se trabaja a bajas presiones y es funcibn solamente
de la temperatura y de la composicién del liquido. Para su cdlculo
se requiere de datos experimentalesiy -1ld relacidn entre el
coeficiente de actividad y la energia libre de Gibbs de exceso
(Seccibn 1.7). Esta relacidn se expresa por dos ecuaciones: la
la ecuacién (1.54) y la ecuacién (1.57).

Las dos ecuaciones dependen de que el 1n 7, esté relacionado
con GE/RT como una propiedad parcial molar. El problema restante
consiste en encontrar una ecuacidn simple y de forma apropiada
para representar GE/RT con una funcién de la temperatura y 1la
composicién (Smith and Vvan Ness, 1983).

1.9 PRUEBAS DE CONSISTENéIA
METODO 1.

La ecuacién de consistencia se basa en 1la ecuacién de
Gibbs-Duhem; en la secciSn 1.4 se tiene la forma general de esta
ecuacidébn [ecuacién (1.25)], valida para cualquier propiedad molar
termodindmica en el equilibrio de fases, si esta propiedad es 1la
energia libre de Gibbs de exceso, GE/RT, esta ecuacidén se puede
escribir como:

=E

. gE .
a(GE/RT) ' 3(G"/RT) _ ¢
[LGHE] | ar s 5P ®=F*dwr
B/ . T,x (1.66)
pero se sabe que
E E -0 E :
a(GE/RT H 3G
_T[__(_LL] S y [_] =
3T B, x RT _ I
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Yy por la ecuacién (1.56), la ecuacidén (1.66) se puede escribir

como:
E

dP = x dln 7, .
RT ?“1 1

ademds de la ecuacién (1.51) se tiene que:

V& = AV - av' y H* = AH - Au™
Yy como
av'? = an' = o

entonces

V¢ = AV y H° = AH
por lo tanto:

- 2 gr + A gp = ¥ x din 7. (1.67)
RT RT

La aplicacién de esta ecuacién al equilibrio de fases
proporciona varias relaciones fitiles. Para un sistema binario en
ELV, la regla de las fases (ecuacién 1,6) especifica que sélo hay
dos grados de 1libertad. Los datos para estos sistemas pueden
medirse ya sea a temperatura o a presién constante, y debido a que
s6lo gqueda un grado de libertad, X, puede considerarse como la
inica variable independiente para cualquier caso. La ecuacidn
(1.67) puede dividirse entre clx1 y a temperatura constante el
término (—AH/RTz)dT es cero, por lo que la ecuacién se puede
escribir como:

Av) dp X dlmrl + X ———-—-dlmz (1.68)
RT) dx, % ax, 2 ax, ‘

El término cambio de volumen de la mezcla de la ecuacién
(1.68) puede ser muy pequefic por lo que ésta ecuacién queda:

25



dlnw‘ dlmf2 ‘
+x ——=2 =0 (1.69)

1 dx‘ 2 dx1
esta ecuacién satisface la ecuacién de Gibbs-Duhem que relaciona
los coeficientes de actividad.

PRUEBA DIFERENCIAL

La ecuacién (1.69) se puede utilizar como una prueba
diferencial de los datos del ELV, preparando grdficas de 1ln ¥, Vs
X Yy In v, VS X (figura 1.5), a partir de las cuales se generan
las derivadas demandadas por esta ecuacién; sin embargo, debido a
la dificultad para obtener pendientes con buena precisién, esta
prueba diferencial proporciona a lo mAds una aproximacién gruesa
para la determinacién de 1la consistencia termodinémica. Esta
aproximacién se lleva a cabo a partir de las graficas de ln1l Vs
X, i en donde los circulos abiertos en las gra&ficas del capitulo 3,
representan los valores experimentales del logaritmo natural de
los coeficientes de actividad obtenidos a partir de la ecuacién
(1.59) y las 1lineas continuas representan el logaritmo de los
coeficientes de actividad calculados con un valores de la
composicién de la fase vapor calcuada, se observa si algun valor
experimental se aleja mucho de los otros y también con respecto a
los valores calculados, entonces se eliminan estos valores dejando
solamente los que proporcionan una buena representacidén para due

los datos sean consitentes.

PRUEBA INTEGRAL

También integrando la ecuacién (1.69);
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In — dx =0 o (1.70)

proporciona el criterio para establecer la consistencia de los
datos del ELV y es conocida como la prueba de &reas o integral
(figura 1.,6), sin embargo, la prueba de 4reas es limitada por su
naturaleza integral y hace que la exactitud de la prueba disminuya
ya que no es una prueba punto a punto de los datos y es posible
gque se presente una cancelacién de errores, pero proporciona el
siguiente criterio de confiabilidad para sistemas moderadamente no
ideales, que debke cumplir un conjunto consistente de datos:

&rea sobre _ 4&rea bajo
el eje X el eje x
0.02 > area sobre - area bajo (1.71)
el eje x el eje x

El valor del lado izguierdo de la desigualdad (1.71) puede
ser mayor o menor dependiendo de las desviaciones de la idealidad
que exhiban los sistemas.Para sistemas que exhiben desviaciones
ligeras de la idealidad (por decir, c¢Enax < 50 cal/gmol), el valor
arbitrario de 0.02 es probablemente demasiado bajo.Al aplicar 1la
prueba de &reas o cualquier prueba de consistencia termodinémica,
es importante que los coeficientes de actividad sean calculados
tan rigurosamente como sea posible a partir de los datos del
equilibrio, por lo que es importante considerar el efecto de las
desviaciones de la idealidad de la fase vapor.

Para llevar a cabo la prueba de areas se preparan graficas de
ln(erz) vs X a partir de los datos experimentales calculados
con la ecuacién (1.59), a estos valores se les aplica un ajuste
polinomial y con el método de Newton-Raphson se calcula el punto
que pasa por cero, entonces se calcula el &drea superior A y el
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drea inferior B que se muestran en la:. figura 1.6, la prueba
requiere que las dos &reas sean iguales o que al aplicar la
ecuacién (1.71) el porciento de areas sea del orden del 2 %,
dependiendo del tipo de sistemas como se menciond anteriormente.

METODO 2.
COMPARACION DE LA COMPOSICION DE LA FASE VAPOR

Fs preferible establecer la consistencia termodindmica de
cada dato por separado y para esto, se han utilizado varias
expresiones para conocer la composicién de la fase vapor en
equilibrio a partir de las propiedades de la fase liguida, y en
general, la prueba de consistencia mis confiable consiste en
calcular "y" de datos Px o Tx y comparar la fase vapor calculada
con la experimental; para gque sean consistentes termodinémicamente
la diferencia entre los datos experimentales y los calculados debe
de ser pequefia. El criterio de confiabilidad propuesto por
Fredenslund (1977) considera los datos PTxy consistentes si la
desviacidn absoluta promedio de la composicidn de la fase vapor es
menor gue 0.01. Aungue Fredenslund propone éste criterio
utiliiando polinomios ortogonales para el calculo solamente desde
el punto de vista numérico, también se aplica para otro tipo de
polinomios como es el caso de la expansién de Redlich-Kister. El
valor propuesto por Fredeslund puede ser arbitrario dependiendo
del sistema que se mide.

METODO DE BARKER
El método de Barker, es un método indirecto que emplea la

ecuacién de Gibbs-Duhem como auxiliar para obtener los
coeficientes de actividad de la fase liquida y a partir de estos
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calcular la composicién de la fase vapor considerando que ésta
fase no es ideal.

La presién total para un sistema binario estd dada por 1la
ecuacién (1.60) donde PT es la presién de vapor corregida del
componente i considerando la no idealidad de la fase vapor.,

1

(v, = B,)(P -p:) - PS_ Y

8’ s 1 1 2 (1.72)
Px = Pl exp RT
1 B 2
, (v. = B_)(P -P°) -P5__ ¥y
)= P} exp L 22 T 2 12 1 (1.73)
donde 812 = 2Bﬂ - B“- B22 y las B son los coeficientes

viriales calculados con el método de Tsonopoulos (Apéndice II) y
v: es el volumen molar del componente i. A temperatura constante,
los coeficientes de actividad ¥, Y 7, son funcidén solamente de la
composicién.

Los estados estandar en 1la ecuacién (1.60), son los
componentes puros a la misma presién y temperatura como los de la
mezcla.

1 B 2
y,P (B.- v' )(p -P")  PyZs
lny, = ln —— + L. L 2 12 (1.74)

x P° RT RT

1 s 2
y,P + (B,,~ v, ) (P -P) + BY 8,

RT RT

Iny, = 1n

(1.75)

El método de Barker proporciona la variacién de la presién
total con la composicién del liquido a temperatura constante para
lo cual es necesario adicionar una ecuacién a las anteriores, que
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relaciona los coeficientes de actividad con 1la fraccién molar.
Esta relacién puede contener algin nimero deseado de coeficientes
numéricos indeterminados, con la Gnica condicién de gque satisfagan
la ecuacién de Gibh-Duhem como 1lo hace la expansidén de
Relich~Kister (ecuacidn 1.75).

Gk = % XRT{A + B(X = x,) + ...] (1.76)

y los coeficientes de actividad estan representados por

]

in v

2 3
N (A + 3B)x, 4BX, * o..n

(1.77)

in 7 (A ~ 3B)2c2 -~ 45{3 + vsas

En las ecuaciones (1.60) y (1.72) a (1.76) los valores
desconocidos son A,B,C,... Y la composicidén de la fase vapor (y).
péro el valor de y solo se puede conocer una vez gue A,B,C,... se

conocen, Los valores de las constantes seran las que representen
mejor la curva de presién total experimental.

Los c&lculos son iterativos, y para obtener una primera
aproximacién se considera gue la solucidén se comporta como una
solucién regular, por lo que B = C = .,, = 0, entonces se obtiene
un valor para A a partir de la presidn equimolar

A = 4ln (2P*/P: + P:)

en esta ecuacidén P* es la presidn equimolar. Con el valor de A se
obtiene un primer valor de y a partir del cual se calculan los
valores de P:'y P: para cada composicién experimental del
liquido; con las ecuaciones (1.74) y (1.75) se calculan Y ¥, ¥
con la ecuacidn (1.60) el valor de P. Con el valor de la presién
calculado y el valor de la presidn experimental se obtiene una

30



presién residual Pexp ~ Pcal; el valor de la presién residual debe
aproximarse a cero, entonces se estiman valores aproximados de las
constantes, A,B,C,... hasta encontrar los valores finales que
minimizen el valor de la presién residual, y finalmente con estos
valores de las constantes se calcula el valor de la composicién de
la fase vapor (Barker 1953, Prauznitz, 1986).

1.10 DIAGRAMAS DE FASES FLUIDAS

Un diagrama de fases es una relacién de los efectos de
temperatura, presién y composicién sobre las clases y n(meros de
fases que pueden existir en equilibrio con cada otra (Walas,
1985). Los diagramas de fases exhiben separaciones de fases
liquido-vapor, ligquido-liquido, . gas-~gas, liquido-liquido-vapor,
solido-liquido~-vapor, etc. En muchos sistemas las lineas criticas
cambian continuamente de un tipo de separacién de fase a otra.

En la clasificacién de diagramas de fases el trabajo més
importante es el de Van Konynenburg y Scott (1968, 1980),
[referenciadoen el trabajo de Paulaitis et. al. (1983)] quienes
demostraron que muchos de 1los diagramas de fases observados
experimentalmente pueden describirse cualitativamente con la
ecuacién de estado de van der Waals. Usando como base las
proyecciones PT, Scott y Van Konynenburg agruparon los diagramas
de fases fluidas en V clases y reconocieron una VI clase que
ocurre en algunos sistemas acuosos, pero no entre los predichos
por la ecuacién de van der Waals.

La clasificacién de diagramas de fases se muestra en la
figura 1.7, donde las lineas so6lidas representan la curva de
presidén de vapor de los componentes puros, las lineas punteédas
representan las lineas criticas y las lineas continuas con puntos
representan las lineas de tres fases; los circulos abilertos
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representan 1los puntos criticos gas-ligquido de los componentes
puros y los triangulos los puntos criticos terminales (op cit).

De las diferentes clases de diagramas, si se pone ateﬁcién en
los de la clase II (fig.1.8), estos son caracterizados por 1la
presencia de inmiscibilidad liquido-~liqguido a baja temperatura con
una sola linea critica limitada a baja presidén por un punto de
temperatura critica de solucidn superior (TCSS) donde ésta
intersecta la regién de tres fases 1liguida-liquida-gas (LLG);
ademds presenta una linea critica continua liquido-gas gque conecta
los puntos criticos de los dos componentes puros. La forma de esta
linea critica 1liquido-gas puede tener cinco formas diferentes
dependiendo de la presencia o ausencia de azeotropia como se
muestra en la figura 1.9. Los diagramas de la clase II pueden ser
complicados por la presencia de. lineas azeotrépicas (Rowlinson,
1982).

A pesar de que el ELV en la regidn critica es de importancia
considerable, particularmente en la industria petrolera, la
mayoria de los procesos guimicos se lleva a cabo a presién mas
baja. En el estudio del comportamiento de las fases a baja presién
se tiene la formacién de azedtropos los cuales son de gran interés
practico en los procesos de destilacién para efectuar separacién
de mezclas liquidas; ademds, desde el punto de vista tedrico son
importantes para desarrollar modelos y predecir el comportamiento
de dichos sistemas con los cambios de presién (Licht and Denzler
1948).

De acuerdo con la regla de las fases, un punto azeotrépico de
un sistema binario tiene un grado de libertad, como se muestra en
la seccifén 1.2: en un diagrama tridimensional PTx se observa como
un punto y una serie de estos puntos a diferente temperatura y
presién forman una linea azeotrépica (Rowlinson, 1982). Las lineas
azeotrépicas pueden formarse por azebtropos positivos, negativos o
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ambos como se muestra en la figura 1.3. Los azebdtropos de
ebullicién minima (figural.3a) corresponden a un azebtropo de
presién maxima (figura 1.3b) y es llamado azedtropo positivo; en
la figura 1.3d se muestra un azedtropo de ebullicién méxima y su
correspondiente en la figura 1.3e es un azebtropo de presién
minima y son llamados azebdtropos negativos, aunque estos no son
muy comunes (Walas, 1985).

En la figura 1.10, se muestra un diagrama PTx el cual ilustra
la relacién entre las secciones P-x y T-x (parte sombreada) en un
sistema azeotrdpico; en éste se observa que a una presién méxima
en la seccién P-x corresponde a una temperatura minima en la
secciébn T-x (Rowlinson, 1982).

La azeotropia se puede clasificar, de acuerdo con Wichterle
(1977), en cuatro tipos bésicos dque se pueden distinguir de
acuerdo a:

1. Azeotropfa absoluta (figura 1.11a). La 1linea azeotrépica
representada por la linea punteada estd situada a un lado de las
curvas de presidén de vapor representada por la linea continua;
como puede observarse, la linea azeotrépica se presenta desde que
inicia la coexistencia liquido-vapor y persiste hasta la regién
critica 1liquido-gas en un punto E, por lo cual es 1llamada
azeotropia absoluta. La linea azeotrdpica al finalizar en 1la
regién critica siempre es tangente a un punto de la linea critica
liquido~gas.

2, Azeotropia limitada por arriba (figura 1.11b). En este diagrama
la linea azeotrdpica inicia con la coexistencia liquido-vapor y
finaliza al llegar al punto D localizado en la curva de presién de
vapor de uno de los componentes sin llegar a la 1linea critica
liquido-gas. Para temperaturas mayores que la correspondiente al
punto D el sistema continGa con la coexistencia 1liquido-vapor
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hasta la linea critica liquido-gas sin la formacién de azeétropos,
por eso se llama azeotropia limitada por arriba.

3. Azeotropia limitada por abajo (fgura 1.11c). Como sSe muestra en
esta figura el sistema inicia con la coexistencia liguido~vapor y
al llegar al punto D localizado sobre la curva de presién de
vapor, continiia con la coexistencia de las fases liguido~-vapor con
la formacién de azeotropia y finaliza en el punto E en la regién
critica. Debido a que la azeotropia inicia a presién mayor a la
que inicia la coexistencia liquido-vapor es por eso gue se llama
azeotropfa limitada por abajo.

4. Azeotropia limitada por abajo y por arriba (figura 1.11d). En
esta figura se muestra como inicia la coexistencia liguido-vapor
sin la formacidén de azebtropos, y al llegar al punto D, localizado
en la curva de presién de vapor de uno de los componentes, inicia
la azeotropia y é&sta continfia hasta el punto E. Al llegar a un
punto sobre la curva de presién de vapor del otro componente, a
temperaturas mayores a la correspondiente al punto E continGa el
equilibrio entre las fases liquido-vapor sin 1la presencia de
azeotropia hasta la regidn critica, es por ello gue se llama
azeotropia limitada por arriba y por abajo. Ademds, en esta figura
se puede ver gque las curvas de presisén de vapor se cruzan en el
punto F, a este cruce se le llama "punto de Bancroft!”. El punto de
Bancroft solamente ocurre cuando las moléculas en los dos liquidos
son diferentes en su naturaleza quimica o en su forma, pero cuando
se tiene este punto la presencia de azeotropia es inevitable.

En la figura 1.12a se muestra un ejemplo de azeotropia
absoluta (tipo 1), gue persiste hasta la regién critica para el
sistema (l~x)c-CsHiz + (X)CsFs. La regién alrededor del punto Z
donde estd la interseccidn de la linea azeotrépica Az y la linea
critica c se muestra en escala mis grande en la fiqura 1.12b
(Hugill and McGlashan, 1981). En esta figura se puede ver que las
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isotermas Tz, T3, T4, cortan a la curva critica liquido-gas en dos
puntos lo cual indica que.se tienen dos presiones criticas a 1la
misma temperatura, .ademd8s, en la temperatura T3 la 1linea
azeotrépica es tangente:;al punto 2z situado en la linea critica
liquido-gas (McGlashan,. 1985).

En la figqura 1.13 se. tiene un diagrama esgquemitico Txy que
muestra un diagrama con azeotropia limitada del tipo 2. En la
clasificacién de Wichterle (1977), diagramas del tipo 3 no se
presentan debido a que son muy raros y no se ha encontrado un
diagrama para esta representacién.

Un sistema que presenta azeotropia del tipo 4 es el de
metanol-acetona, que después de -estudiarlo con detalle se predijo
que la azeotropia puede desaparecer tanto a bajas como a altas
presiones. El sistema es no azeotrépico abajo de 200 y arriba de
1500 mmHg en presién, (Nutting: and Horsley, 1947). No se cuenta
con un diagrama completo de éste sistema por lo que no se
presenta. '

En el estudio de azeotropia también existen sistemas como el
de (1-x)CsHs + (x)CeFe (figura 1.14a) (Ewing, et. al., 1981), que
presenta doble azeotropia a algunas temperaturas (figura 1.14b},
el azeftropo positivo se encuentra en la regién rica en benceno y
el negativo en la regién rica en hexafluorobenceno. En la figura
1.14b, se puede observar como el doble azedtropo desaparece en una
fraccién molar cerca de la mitad del intervalo en un punto de
inflexién de P(x), en esta grafica es dificil observar el méximo y
el minimo del punto de inflexién pero en una escala m&s grande
seria mds claro. En la figura 1.l4c se muestra como las curvas de
presién de vapor se cruzan lo cual indica que se tiene un punto de
Bancroft.

Los sistemas de 1la clase II: presentan inmiscibilidad
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liquido-liquido, particularmente con temperatura critica de
solucidn superior (TCSS) que son importantes industrialmente en
operaciones como la extraccidén de disolventes. En el caso de un
sistema binario, consistente de dos fases liquidas y una fase
vapor en equilibrio, de acuerdo con la regla de las fases sdlo
tiene un grado de libertad. Asi por ejemplo, para una presién
dada, la temperatura y 1la composicién de las tres fases gquedan
determinadas. En un diagrama Tx, los puntos gue representan los
estados de tres fases en equilibrio se encuentran sobre una linea
horizontal en T. En la figura 1.15a, los puntos C y D representan
las dos fases liguidas y el punto E la fase vapor.

A temperaturas por encima de T en.la figura 1.15a, el sistema
puede existir ya sea como dos fases liquidas y vapor o como una
sola fase, dependiendo de la composicidén total. La regién LiV, un
liquido y una fase vapor se encuentran en equilibfib. Los estados
de las fases individuales se indican por puntos sobre las ‘lineas
AC y AE a la temperatura particular considerada. -En la. regién L2
V, las fases liquida y vapor designadas por las lineas BD-y BE
existen en equilibrio. Finalmente, en la regién del vapor, el
sistema estd constituido por una sola fasg gaseosa. Por abajo de
la temperatura de tres fases T el sistema es completamente
liquido. Existe una sola fase liquida a. la  izquierda de la linea

GC y a la derecha de DH. Las mezclas cuya composicién global esté

en la regidén ILa L2 consisten -de dos fases liquidas, cuyas
composiciones estdn dadas por la interseccién de la linea de unién
horizontal con las lineas CG y DH. Debe notarse que en todas las
secciones del diagrama, las lineas de unién que relacionan la
composicién de las fases en equilibrio son horizontales. Este
diagrama mostrado es para una presién particular. Las
composiciones de las fases en equilibrio, y por lo tanto 1la
localizacién de las lineas, cambian con la presidén, aungque la
apariencia general del diagrama permanece igual para un intervalo
de presiones.
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Para la mayoria de- los sistemas, los componentes llegan a ser
mas solubles uno con el otro a medida gue la temperatura aumenta.
Esto se indica por 1las lineas CG y DH, sin embargo, estas lineas
terminan en la temperatura T de las tres fases en equilibrio. Si
éste diagrama se traza para presiones sucesivamente mas altas
(P1>P2>Pa>P1) figura . 1.15b, -la temperatura de equilibrio
correspondiente de tres fases aumentard y las lineas CG y DH se
extenderadn cada vez mas hasta que se encuentren en el punto
critico ligquido-liquido M, comc se observa en la figura 1.15b. La
temperatura a la cual esto se produce se conoce como temperatura
critica de solucién superior y a esta temperatura, las dos fases
liquidas resultan idénticas y se unen en una sola.

A medida que la presién aumenta, la linea CD se vuelve cada
vez méds corta como se indica en la figura 1.15b por C’D’ y C"D"
hasta .que eventualmente se alcanza una presién para la cual es
diferencial 'en 1longitud en el punto M. Para presiones mas
elevadas, por ejemplo P4 la temperatura es siempre superior a 1la
temperatura critica de la solucién y por lo tanto se tiene una
sola fase liguida en equilibrio con su vapor.

Hay un intervalo intermedio-de presién para el cual la fase
vapor . en equilibrio con las dos fases liquidas tiene wuna
composicidén  que no se encuentra entre las composiciones de ambos
liguidos. Esto se ve en P3 por las curvas que terminan en A" y B",
El vapor en equilibrio con los dos liquidos a ¢" y D" se localiza
en el punto F; ademds, el sistema muestra un azedtropo, como se
indica por el punto J (Smith and Van Ness, 1983).

Los diagramas Px a bajas y medianas presiones en la regién de
dos fases liquidas pueden ser de cuatro tipos diferentes, como se
muestra en la figura 1.16. El primer tipo ocurre cuando la presién
correspondiente a la linea de tres fases ILil2G (figura 1.16a),
LLG, estd entre la presidon de vapor de los componentes puros
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P;P;, y no se forma un azebtropo. En el segundo tipo (figura
1.16b), se forma un azedtropo positivo ‘homogéneoc fuera del
intervale de composicién de inmisecibilidad y la presién
correspondiente al azedtropo (Paz) es mayor que la presibén de
vapor P:. En el tercer tipo (figura 1.16c), se forma un azebdtropo
heterogéneo (o heteroazedtropo), el cual no es un azedtropo en el
sentido estricto de la palabra: la composicién del vapor en el
punto G no estd en equilibrio con una sola fase ligquida de la
misma composicidén, sino con dos fase liguidas Ia,Lz, pero tiene
presién constante, fendémeno caracteristico de un azeétropo
homogéneo. La presién de la linea Ii1L2G es la més alta a la cual
el vapor puede existir a una temperatura particular. La
composicidén del vapor esti entre la inmiscibilidad de los liguidos
y no fuera como en los dos casos anteriores. La figura 1.16d4
muestra la formagidn de un azedtropo negativo homogéneo en una
composicién diferente de la regidn de inmiscibilidad de los dos
liguidos (IiL2G) a una presidén correspondiente Paz menor que 1la
presidén de vapor de los componentes puros (Paz < P:) Y menor due
la presidén de inmiscibilidad ILaleG (Paz < Lil2G). Las proyecciones
Tx correspondientes a los diagramas ilustrados en la figura 1.16
se muestran en la figura l1.16e~1.16h y se observa que todas las
curvas Lilz tienen una temperatura critica de solucién superior;
la linea G representa las composiciones de la fase gaseosa en
equilibrio con los liguidos immiscibles, y la linea az es 1la
composicidén azeotrdépica (Rowlinson, 1982).

En la figura 1.17 se tiene un diagrama tridimensional PTx,
que muestra la regidn de inmiscibilidad liguido-liquido, la regidén’
de equilibrio liguido-liquido-vapor mostrado por la zoha rayada y
es similar a la mostrada por la figura 1.16b debido a gue se tiene
la presencia de un azedtropo positive, también se puede observar
el punto critico terminal superior en U, similar al punto
representado por M en la figura 1.15b, la regién de ligquido~vapor
a temperatura y presién mayor a la correspondiente al punto U,
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asi como la linea de puntos azeotrdpicos, la linea de puntos
criticos liguido-liquido, la linea critica liquido-gas y también

las proyecciones PT, Px y Tx de este diagrama en las figuras
1.17b y 1.17c.
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FIGURA SUPERFICIE P-V-T PARA UNA MASA DADA DE UNA
11 SUBSTANCIA PURA SIMPLE. PROYECCIONES P-V Y
P-T ( PAULAITIS,I983).
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DIAGRAMAS Px QUE MUESTRAN DESVIACIONES POSITMAS
DE LA LEY DE RAOULT SE MUESTRAN EN LOS INCISOS

(a) Y(b),REPRESENTADOS POR LAS LINEAS CONTINUAS

DESVIACIONES NEGATIVAS DE LA LEY DE RAOULT SE MU-
ESTRAN EN LOS INCISOS(c) Y(d). ADEMAS EN (b) Y(d)SE

TENE UN AZEOTROPO POSITIVO Y UN NEGATIVO RESPEC-

TIVAMENTE (SMITH AND ABBOTT, 1962).
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FlGlRA LAS FIGURAS CORRESPONDIENTES A LOS INCISOS (a),(b) Y(c) SON SISTEMAS QUE
1.3 FORMAN AZEOTROPOS DE EBULLICION MINIMA (AZEOTROPOS POSITIVOS) Y(d),(e)Y(f)
CORRESPONDEN A SISTEMAS QUE FORMAN AZEOTROPOS DE EBULLICION MAXIMA

(AZEOTROPOS NEGATIVOS).
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FIGURA DIAGRAMAS Tx QUE MUESTRA COMO,
SE ALCANZA EL PUNTOAZEOTROPICO
YA SEA POR EL COMPONENTE |02 POR
MEDIO DE LA RUTA MOSTRADA POR LA
LINEA DISCONTINUA.
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FiG. 1.5 LA PRUEBA DE CONSISTENCIA
DIFERENCIAL PARA LOS DATOS
DEL ELV.

LA PRUEBA
| REQUIERE QUE:

AREA A= AREA B

FIGURA LA PRUEBA DE AREAS PARA DATOS DEL ELV.
1.6
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FIGURA
1.7

CLASIFICACION DE DIAGRAMAS DE FASES,
EN PROYECCIONES PT,DE ACUERDO CON
SCOTT Y VAN KONYNENBERG (1980).
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FIGURA  PATRONES DE COMPORTAMEENTO EXHBIDOS POR LAS CURWAS
1.9 CRITICAS GAS-LIQUIDO DE SISTEMAS BINARIOS,
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Puntos de rocio
Presidn de vapor P

de A R

Presion de vapor
de B

FIGURA DIAGRAMA PTx QUE ILUSTRA LA RELACION ENTRE LAS
1.10 SECCIONES Px aT=cte.y Tx a P=cte.(SECCION SOMBREADA)EN UN
SISTEMA AZEOTROPICO (ROWLINSON,1982),
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(e) : (d) ' T

FIGURA CLASIFICACION DE DIFERENTES TIPOS DE CURWAS AZEOTRO-

1.

11

PICAS EN PROYECCIONES PT DE ACUERDO CON WICHTERLE(\97D)
@) AZEOTROPIA ABSOLUTA.

(b) AZEOTROPIA LIMITADA POR ARRIBA (LA AZEOTROPIA FINALI-
ZA EN LA CURVA DE PRESION DE VAPOR EN EL PUNTO D
EN TEMPERATURA ALTA).

(c) AZEOTROPIA LIMITADA POR ABAJO(LA AZEOTROPIA INICIA
EN LA CURVA DE PRESION DE VAPOR EN EL PUNTO D LA
TEMPERATURA CORRESPONDIENTE A ESTE PUNTO Y FINALIZA

. EN LA LINEA CRITICA).

(d) AZEOTROPIA LIMITADA POR ABAJO Y POR ARRIBA

(LA LINEA AZEOTROPICA EMPIEZA Y FINALIZA EN LAS CURVAS
DE PRESION DE VAPOR EN LOS PUNTOS D YE , ADEMAS SE
MUESTRA EL PUNTO DE BANCROFT (F).
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(b)
FIGURA

1.12

555!65l75l€d°.5|605|00.5|00.5l005|
T/K x L x x %
EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR PARA EL SISTEMA (1-X) ¢-G HH(XIC,F,
QUE MUESTRA AZEOTROPIA ABSOLUTA DE EBULLICION MINIMA.
(0) MUESTRA EL DIAGRAMA COMPLETO Y LA INTERSECCION DEL
PUNTO AZEOTROPICO CON LA LINEA CRITICA GAS-LIQUIDO, (b)
MUESTRA SECCIONES EN 5 DIFERENTES TEMPERATURAS DE LA
SECCION MARCADA CON X EN LA FIGURA (a). (Mc Glashan, 1965)
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DIAGRAMA Txy QUE MUESTRA AZEOTROPIA
LIMITADA DEL TIPO 2 DE ACUERDO CON

WICHTERLE .
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EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR PARA EL SISTEMA (I-X)CgHgHXIC4F;
QUE PRESENTA DOBLE AZEOTROPIA, (a) DIAGRAMA Tx QUE MU-

ESTRA UN AZEOTROPO DE EBULLICION MINMA Y UN AZEOTRO-
PO DE EBULLICION MAXIMA, (b) DIAGRAMA QUE MUETRA LA
DESAPARICION DEL DOBLE AZEOTROPO EN UN PUNTO DE
INFLEXION CERCA DE LA COMPOSICION EN 0.5 (c) EN ESTE
DIAGRAMA SE TIENE UN PUNTO DE BANCROFT Y LA LINEA

AZEOTROPICA {(Mc GLASHAN , 1985)
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Pucte

FIGURA DIAGRAMA Tx PARA UN SISTEMA BINARIO
415 DE LIQUIDOS PARCIALMENTE MISCIBLES A
PRESION CONSTANTE(a), DIAGRAMA Tx PARA
VARIAS PRESIONES EL CUAL MUESTRA HETE-
ROAZEOTROPIA (b ) ,(SWITH AND VAN NESS, 1980).
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(h)
B — xz

DIAGRAMA QUE MUESTRA CUATRO TIPOS DE CURWAS (Px) CON
MISCIBILIDAD PARCIAL,[{a)-(d)],EL AREA |, I, ES LAREGION

DE DOS FASES LIQUIDAS. LAS FIGURAS (e)—(h) MUESTRAN

LAS PROYECCIONES Tx CORRESPONDIENTES A LAS FIGU-
RAS (a)—-(d), Y SE OBSERVA UNA TEMPERATURA CRITICA
TERMINAL SUPERIOR EN TODAS ELLAS, g REPRESENTA

LA COMPOSICIONES DE LA FASE GASEOSA Y LA LINEA
AZEOTROPICA ESTA REPRESENTADA POR AZ,(ROWLINSON,IS82),
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(b) (el (@) .

FIGURA  EQUILIBRIO DE FASES FLUIDAS PARA EL SISTEMA
1.17 Hot Ny QUE PRESENTA LA REGION LIQUIDO-LIQUIDO

LIQUIDO-LIQUIDO-VAPOR (HE TEROAZEOTROPIA), LIQUIDO-
VAPOR Y LINEA CRITICA LIQUIDO-GAS,
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CAPITULO 2

METODO EXPERIMENTAL PARA LA DETERMINACION DEL
EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR

Una serie de procesos industrialmente importantes, como la
destilacién, la absorcién y la extraccién, implican 1la
participacién de por lo menos dos fases no en equilibrio, por 1lo
que para su disefio, operacién y optimizacién es necesario contar
con informacién confiable de datos del equilibrio entre fases. En
particular, los datos del equilibrio liquido-vapor (ELV) son de
interés. Desde el punto de vista tedrico, a patir de los datos del
ELV se obtiene parémetros de interaccién, que se utilizan en los
modelos de solucién para la prediccién del comportamiento
experimental y para el desarrollo de teorias que permitan obtener
informacién a nivel molecular.

Son escasos los sistemas 1liquido-vapor gque siguen el
comportamiento de la ley de Raoult y cuyas relaciones de
equilibrio se pueden obtener a partir de consideraciones tebricas.
Luego entonces, existe una gran cantidad de sistemas que muestran
marcadas desviaciones de la ley de Raoult y los cuales no se
pueden predecir por consideraciones teéricas, sino que deben ser
determinados experimentalmente. La determinacién experimental del
ELV requiere separar muestras de -las fases liquida y vapor que
estén en verdadero equilibrio y determinar la composicién de ambas
fases analiticamente, bajo condiciones de temperatura y presién
conocidas.
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2,1 CLASIFICACION DE METODOS

Existen diferentes métodos y sistemas para la determinacién
del equilibrio 1liquido-vapor: las compilaciones de Hala et al.
(1967), Weissberger (1959) y McGlashan (1978), son una gula Gtil
de los métodos disponibles que se pueden clasificar de 1la
siguiente forma:

(1) Método de Destilacién

(2) Método de Circulacién

(3) Método Estatico

(4) Método de Punto de Burbuja y de Rocio
(5) Método de Flujo.

De los métodos mencionados, el de circulacién es el mas
utilizado para la determinacién del ELV debido a qgue su uso se
concentra en las mediciones presiones bajas y medianas vy
quepermite resultados de alta exactitud dependiendo de 1la
naturaleza del sistema (veolatilidad relativa, calor de
vaporizacién, etc.), y dque se pueden obtener en forma
relativamente simple y répida.

El principio comin de todos los métodos de circulacidén es la
separacién continua de la fase vapor de la fase liquida cuando se
ha alcanzado el estado estacionario, 1la recirculacién de 1la
corriente de vapor que retorna a la fase liquida y las mediciones
de los parémetros termodindmicos que determinan el estado de
equilibrio, Figura 2.1, (Malanowski, 1982).

Como se puede apreciar en esta figura, el vapor de la mezcla
en ebullicién, que se encuentra en el recipiente A, pasa a través
del conducto de vapor (1) para ser condensados posteriormente al
llegar al recipiente B y de ahi regresar nuevamente al recipiente
A por el conducto (2) del liquido.
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Dentro de los métodos de circulacidén, la ebulliometria es la
técnica de determinacién precisa de temperaturas de ebullicién
(puntos de burbuja) y condensacién (puntos de rocio). Los
objetivos de mediciones ebullométricas incluyen: (a) determinacién
de los puntos de ebullicidén de substancias puras y (b)
determinacidén de los puntos de ebullicidn de mezclas zeotrépicas y
azeotrépicas (Weissbherger, 1959).

El término zeotrdpico se refiera a mezclas liquidas cuando
sus componentes se pueden separar por destilacién comin, o sea,
para substancias que (a) obedecen la ley de Raoult y (b) tienen
desviaciones positivas o negativas de la ley de Raoult y no
presentan mdximos ni minimos en presién o temperatura (no forman
azeétropos) (Weissberger, 1959; Swietoslawski, 1963).

El método ebullométrico proporciona ventajas con respecto a
los otros métodos, como las que a continuacién se mencionan:

(1) No se tiene la necesidad de desgasado.

(2) Las mediciones pueden ser r&pidas dependiendo del tipo de
substancia a medir.

(3) No hay condensacién parcial

(4) Se pueden obtener datos tanto isob&ricos como isotérmicos.

(5) Es f&cil muestrear de la fase vapor y la liquida , ya que al

' que no se producen perturbaciones notables que alteren el

equilibrio.

2,2 DESCRIPCION DEL EBULLIOMETRO Y EQUIPO AUXILIAR
La palabra ebullémetro se utiliza para denotar todo aparato

que emplea una bomba Cotrell (Weissberger A, 1959) donde asciende
el vapor, e incluye los métodos de recirculacién.
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En la medicién del ELV de sistemas azeotrépicos formados por
alcanonitrilo + n-alcano en condiciones isotérmicas, se utilizan
dos ebullémetros construidos con vidrio: (a) Un Fischer que ha
sido reportado en trabajos previos del laboratorioc de
Termodindmica del Instituto Mexicano del Petréleo (IMP) (Monfort,
1983; Castillo, 1985) en la determinacién del ELV de mezclas
binarias en condiciones isétermicas y (b) un ebulliémetro
construido en el IMP cuyo disefio original ha sido reportado en la
literatura (Rogalski et al, 1977, 1980)), y utilizado por Olivares
et al. (1983) en 1la determinacién de presién de vapor de
componentes puros, en la medicién del ELV de mezclas binarias en
condiciones isotérmicas (Olivares et al., 1984; Hernandez, 1985),
y posteriormente en el ELV de mezclas binarias en condiciones
isobéricas (Garcia, 1988). De 1las mediciones efectuadas en los
diferentes trabajos, se han obtenido resultados confiables.

En las figuras 2.2 y 2.3 se muestran las partes que
constituyen los ebullémetros Fischer y el construido en el IMP,
respectivamente, las cuales estan sefialadas con nmeros, y en la
figura 2.4, se muestran los equipos auxiliares conectados a cada
ebullémetro para 1llevar a cabo 1las mediciones sefialados con
letras.

2.3 OPERACION DE LOS EBULLOMETROS

E1l funcionamiento de 1los ebullémetros se describe a
continuacién: el nimero que aparece en primer lugar corresponde al
del ebulldémetro Fisher y el que se encuentra entre paréntesis al
del ebulliémetro IMP, en las figuras 2.2 y 2.3, respectivamente.

Para el estudio del ELV es importante tomar en cuenta dos

factores que afectan grandemente la medicién, como son: Fugas en
el equipo, ya que esto provocaria escape de la substancia y
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continuos cambios en la presién y como consecuencia no se llegaria
al equilibrio; por ello es necesario localizar posibles fugas y en
caso de que se necesitara sellarlas antes de cualquier otro paso;
otro factor es la pureza de las substancias que se van a estudiar,
por lo que hay que verificarla por algun méﬁodo antes de la
medicién, para asi obtener resultados correctos.

Ccuando ya se tiene todo probado se procede a la medicién
introduciendo el componente a estudiar en el ebulliémetro, a
través del dispositivo 14 (6),en donde la substancia a estudiar
debe de estar por arriba del nivel ' inimo y por abajo del nivel
miximo como se muestra en la figura 2.3. La cantidad de substancia
requerida es de 100 ml en ambos ebullidmetros. Para tener un buen
vacio de referencia en el brazo 2 del mandmetro de mercurio C
(Fig.2.4) y condensar 1los vapores gque pudieran salir del
ebulliémetro se agrega nitrégeno liquido o €0z sdlido a 1las
trampas B (Fig.2.4) que se encuentran conectadas al ebullidmetro y
se prosigue a la medicién.

La substancia se calienta por medio de una resistencia de 150
watts 1 (1) gue estd colocada en el recipiente 2 (2), la corriente
de vapor generado y el liquido sobrecalentado ascienden a través
del tubo 2 (3) y son conducidos a la cémara de equilibrio 3 (4),
y entran en contacto con el sensor de temperatura 5 (N) que es en
donde se mide la temperatura de equilibrio por medio del sensor
5(N) que a su vez se encuentra conectado a un termémetro L como se
muestra en la figura 2.4. Para minimizar las pérdidas de calor en
la camara de equilibrio se encuentra colocada una chagueta al
vacio 20 (5), asi mismo, todo el ebullémetro se encuentra éubierto
con cinta de asbesto y aislado en una cubierta de acrilico para
minimizar el efecto de los cambios de la temperatura del medio
ambiente. La corriente del liguido y vapor se separan en la cémara
de equilibrio llegando el vapor al condensador 6 (9), donde el
vapor es totalmente condensado y por lo tanto fluye a través del
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cuentagotas colocado en el muestreador 7 (8); después fluye hasta
llegar nuevamente a la cémara de mezclado 16 (7) que es donde se
une con el flujo del liquido que proviene de la céamara de
equilibrio y pasa por el recipiente 14 (6). Un perfecto mezclado
es muy Aimportante para minimizar las fluctuaciones de 1la
temperatura de ebullicién por cambio en 1la composicién. La
corriente mezclada de composicién uniforme vuelve a entrar a la
bomba Cotrell donde es parcialmente evaporada y conducida a la
cémara de equilibrio y nuevamente se tiene el mismo proceso de
circulacidén que es el principio del método ebullométrico.

Dependiendo de las substancias a estudiar se determinan las
condiciones 6ptimas de operacidén, como son la temperatura del
condensador, que es controlado con un bafio circulador Neslab (J),
el voltaje requerido para el calentamiento, con un regulador de
voltaje (K), tiempo de equilibrio y flujo; debido a que las
propiedades termodindmicas de cada substancia son diferentes.

2.4 MEDICION DEL EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR
SUBSTANCIAS PURAS

De acuerdo a la regla de las fases [ecuacidén (1.6)], para
definir el equilibrio liquido-vapor de un componente puro solo se
requiere un grado de libertad, por lo que si se fija la presién le
corresponde un valor uUnico de temperatura. La cual se mide con un
termémetro Systemteknik (L), y cuando se ha alcanzado el
equilibrio se mide la presién por medio de la diferencia de
alturas del mercurio en el mandémetro (C) con un catetdmetro
Gaertner con resolucién de % 0.01 mm; la presidn residual en el
lado de refrencia del mandmetro se determina por medio de un
medidor de vacio Varian (F) que estad conectado al cabezal de
conductividad térmica Varian (E). La temperatura ambiente y la
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temperatura en el catetémetro se obtienen con un termémetro de
mercuri. La aceleracidén de la gravedad es también un dato
necesario y por medio de la ecuacién III.5, gue se muestra en el
apéndice III, se determina el valor de la presién de eguilibrio.
El intervalo de medicién del mandmetro es de (2.67 - 159.98) KkPa.

Cuando la presién a medir es menor que la presién atmosférica
del laboratorio, se hace vacio en el ebullémetro utilizando una
bomba mec&nica Alcatel, Modelo 2012A (I), este vacio es regulado
con un manostato Penwalt, Modelo FA149200 (G), gue est& conectado
a la bomba. En caso de que la presién sea mayor que la
atmosférica, se utiliza gas nitrdgens gque se conecta a la entrada
del manostato. Después se proporciona calor al sistema por medio
de la resistencia 1 (1) y se establece el equilibrio a través de
la temperatura que es funcién de la cantidad del calor liberado a
la Bomba Cotrell. El1 flujo del condensado que se tiene en el
cuentagotas se puede usar como un indicador de operaciédn apropiada
del ebullidmetro, la curva A en la figura 2.5, representa la
temperatura de ebullicidén de una substancia pura como funcién del
ntrnero de gotas D, en la unidad de tiempo. La meseta visible
corresponde a la operacidén en el estado estacionario.

En la determinaci®n del ELV de substancias puras se obtienen
valores de presidén (P) y a cada una de ellas le corresponde un
valor de temperatura (T); con estos valores se preparan graficas
de P va T como la que se muestra en la figura 1.1 en el plano P-T
correspondiente a la curva marcada entre los puntos A y D. En la
figura 2.6 se muestra una curva de presién de vapor en el plano
P-T; inicialmente se fija una presién P1 y a ésta le corresponde
un solo valor de temperatura Ti1 en el ELV como se muestra por las
lineas punteadas. Una vez que se mide este punto se cambia 1la
presién a P2 y se obtiene otro valor de la temperatura Tz y asi
sucesivamente hasta cubrir una serie de puntos a una presién Pn
gue le corresponde un valor de temperatura Tn, obteniendo asi la
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curva de presién de vapor. Se puede observar en esta misma figura
que los puntos medidos experimentalmente por este método
ebulliométrico no cubren toda la curva de presién de vapor como en
el caso de la figura 1.1 marcada por los puntos A-D debido a su
disefio para baja presién.

MEZCLAS BINARIAS

En la medicién del equilibrio 1liquido-vapor de mezclas
binarias se requiere del conocimiento de la presién, de la
temperatura y de la composicién de las fases en equilibrio liquida
y vapor. De acuerdo con la regla de las fases [ecuacidn (1.6)] se
tienen dos grados de libertad; si las variables medibles son
P,T,x,y, entonces uno de los grados de libertad es la presién y el
otro la composicién, bajo condiciones de temperatura constante. Es
por este argumento los valores que se van a reportar en este
trabajo son la presién y la composicién.

Se procede a la medicién introduciendo uno de los componentes
de la mezcla y se mide su presiédn de vapor a las mismas
condiciones a las cuales se vaya a estudiar la mezcla y una vez
hecho esto, se adiciona una cantidad pequefia del segundo
componente y esto provoca un cambio de temperatura de ebullicién.
Como las mediciones son isotérmicas entonces se tiene que cambiar
la presién por medio del manostato Penwalt (G) para tener
nuevamente la misma temperatura de medicidén; algunas veces es
necesario proporcionar mayor cantidad de calor al sistema si éste
no alcanza el equilibrio o disminuirla en el caso contrario.

Como se menciond anteriormente, una guia para determinar el
equilibrio, ademis de la temperatura y la presidén, es el flujo del
vapor condensado y si es constante e igual gque el establecido por
las substancias puras (figura 2.5) entonces se estd equilibrio, en
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caso de que el nimero de gotas‘sea menor, se le suministra mayor
voltaje a la resistencia 1 (1) y si es mayor se le disminuye. Para
mezclas, la temperatura de ebullicién no forma una meseta sino que
se incrementa con el nGmero de gotas como se muestra en la curva B
de la figura 2.5, las mediciones para mezclas deber&n realizarse
para un nGmero de gotas constante, este nGmero de gotas se debe de
escoger de tal manera que quede dentro de la meseta determinada
por las substancias puras presentes en la mezcla como lo marca el
punto C en la misma figura. Para substancias puras menos densas
que el agua el intervalo de flujo es de 70 a 90 gotas por minuto.

Posteriormente, se muestrean automdticamente las fases
liquida y vapor en el caso del ebullémetro Fischer, levantando la
vdlvula 10 por medio de la bobina solenoide 11 y abriendo la
valvula 9, entonces 1la fase 1liquida se recibe en el tubo
muestreador 15 y la fase vapor en el 8. En el ebullSmetro IMP la
fase liquida se muestrea directamente con una jeringa por medio
del tapén (6) y la fase vapor abriendo 1la vadlvula (15) y
recolectando el vapor condensado en el tubo muestreador (14).

Para determinar la composicién de las fases se prepara
previamente una curva de calibracién con mezclas de composicién
conocida y se midela propiedad con 1la técnica que se esté
utilizando. En este trabajo las técnicas utilizadas fueron indice
de refraccidén, densidad y cromatografia. En el apéndice V se
reporta una descripcién mis detallada sobre las curvas de
calibracién.

Después de haber realizado todo lo anterior se introduce
nuevamente una pequefia cantidad del segundo componente Yy se repite
todo el proceso ya descrito, realizando 1las mediciones
mencionadas; la cantidad del segundo componente gque se adiciona,
es de aproximadamente 5 ml en cada medicién y en algunas
ocasiones se tiene gque adicionar un poco mis para compensar la
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cantidad inicial colocada en el ebulldmetro para que el nivel no
esté por abajo del minimo marcado, figura 2.3. Se continGa asi
hasta cubrir el intervalo en composicién de aproximadamente 0.5
fraccién molar; una vez hecho esto se retira del ebulldédmetro toda
la substancia por medio de la vAalvula 18 (12) y se procede a
limpiar el ebullémetro, colocando acetona para eliminar cualquier
traza de la mezcla anterior haciéndola ebullir, durante
aproximadamente una hora, y se retira del ebulliémetro haciendo
vacio en éste para eliminar la acetona que pudiera gquedar, debido
a que como es muy voldtil pasa a las trampas de vapor donde es
recolectada.

Cuando ya estd nuevamente preparado el equipo se introduce
ahora el otro componente puro que forma la mezcla binaria y se
mide la presién de vapor a la misma temperatura del ELV;
posteriormente se van adicionando pequefias cantidades del primer
componente hasta cubrir la fraccién molar de 0.5, con lo cual
queda cubierto el intervalo completo de 0-1 en fraccién molar del
sistema bajo estudio, obteniendo los par&metros P,T,x,Yy.

En este trabajo se realizaron las mediciones a temperatura
constante y por tanto se obtienen diagramas de P vs x-y como se
muestra en la figura 2.7. Para cada composicién medida X -y, le
corresponde un valor de presién Pi. Esto es, inicialmente se tiene
a la composicién de cero la presién de vapor (P;) de uno de los
componentes, al agregar una pequefia cantidad del otro componente a
la misma temperatura se tiene la composicién de las fases en
equilibrio X, -y, las cuales se muestran en el diagrama unidas por
la linea de equilibrio, la cual indica que el liquido y el vapor
coexisten en un valor de presién P: mostrado por la 1linea
punteada. Si ahora se cambia de la composicién molar de x,-y, a la
fraccidn molar X,~y,, a esta composicién en equilibrio 1le
corresponde un valor de presién Pz, y asi sucesivamente hasta
cubrir el intervalo completo en composicién llegando al valor de
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la presién de vapor P} De esta manera se genera un diagrama del
ELV de mezclas binarias.

2.5 PUREZA DE LAS SUBSTANCIAS

Antes de iniciar alguna medicién se verificd la pureza de las
substancias utilizadas de manhera cualitativa por medio de la
medicién del iIndice de refraccién y densidad, y de manera
cuantitativa por cromatografia gas-liquido.

Las substancias empleadas en esté& trabajo son:

SUBSTANCIA MARCA PUREZA REPORTADA POR
EL PROVEEDOR
(% MOLAR)
n-Hexano Sigma > 89
n-Heptano Sigma > 99
n-Octano Aldrich > 99
n-Butanonitrilo Aldrich > 89
Propanonitrilo Aldrich > 98

Para la medicién del indice de refraccidén se utilizé un
refractémetro ABBE 60 marca Bellingham, en el cual se puede leer
hasta 10°° y sblamente necesita una gota de substancia de entre 1
Yy 2 mm de didmetro. Para la medicién de la densidad se utilizé un
densimetro SODEV 03-D con una precisién de #0.0001 g/cma, Yy se
requieren aproximadamentre 2 cm® de substancia para su
determinacién. Sin embargo, para la determinacién cromatogrdfica 1
ul es m&s que suficiente para su medicién en un cromatégrafo de

gases VARIAN modelo 3400 con una columna de megaboro.

66



En la medicién de las propiedades de las substancias, se
encontrd que la Gnica substancia gue no se encontraba en estado
puro es el propanonitrilo. por lo gue se tuvo que purificar debido
a que la exactitud de los resultados del ELV es 1limitada no
solamente por la precisidén de los instrumentos empleados, sino
también por la pureza de las substancias.

Para la purificacién de las substancias, es imposible
describir una técnica experimental universal. Cada caso se puede
considerar individualmente, tomando en cuenta la naturaleza del
producto y las impurezas. En este laboratorio se utilizé el método
de destilacién para la purificacién del propanonitrilo.

En las tablas 2.1 y 2.2 se muestran los valores de indice de
refraccién y  densidad, respectivamente, tanto de datos
experimentales como los de literatura de las substancias
empleadas, y en la figura 2.8 se muestran los diagramas de los
cromatogramas de cada una de las substancias, asi como los valores
del porciento de &reas obtenidos por medio de esta técnica. En
estas tablas y cromatogramas ya se incluyen 1los valores del
propanonitrilo una vez que se destiléd.
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TABLA 2,1. INDICE DE REFRACCION

SUBSTANCIA 298.15 K 303.15 K 308.15 K

HEXANOQ 1.37248 1.37038 1.36766
1.37226 '~
1.37225
1.37230

HEPTANO 1.38527 . 1.38349 1.38089
1.3851)
1.3858,
1.3851"°

OCTANO 1.39564 1.39317 1.39049
1.39529

BUTANONITRILO 1.38188 1.37988 1.37751
1.3820 1.37954

PROPANONITRILO 1.36404 1.36188 1.35883
1.36374 °
1.36353

(a) RIDDICK ADN BUNGER, 1970, (b) TRC-THERMODYNAMICS TABLES

HYDROCARBONS, 1977, (c) RIDGWAY AND BUTLER, 1967, (d) Y. LU ET AL,

1990, (e}IDA ET AL, 1973, (f)WISNIAK ET AL, 1980, (g) VAN NESS
ET AL, 1967, (h)DREISBACH AND MARTIN, 1947.
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TABLA 2,2, DENSIDAD

SUBSTANCIA 298.15 K 303.15 K 308.15 K

HEXANO 0.6544
0.55481‘9) @
0.65490(0) 0.65052(m
0.65480(b o 0.65045
0.65479" :

HEPTANO 0.6794 @
0.67951“)
0.67952”)
0.67945w)
0.67949

(a)

OCTANO 0.6986 0.5905‘1,
o.sso4ﬁ:

(a)

(b) .
{c)

)

0.69849%
0.69854
0.6986
0.6984"°
BUTANONITRILO 0.7866
0.7865
PROPANONITRILO 0.7770 .
0.77682"

0.6901

(a)

(a) RIDDICK AND BUNGER, 1970, (b) HARRIS AND DUNLOP, 1970, (c} DI

AND DELGADO, 1975, (d) AWWAD ET AL, 1989, (e) RIDGWAG AND BUTLER,

1967, (r) Y-LU ET AL 1990, {(g) IDA ET AL ,1973, (h) ORWOLL
FLORY , 1967, (i) LAINEZ ET AL, 1985, (J)ROUX ET AL, 1984,

(k) DREISBACH AND MARTIN, 1947, (1)ABDUL ET AL,1990,

(m)JIANGNING ET AL, 1991, (n) GARCIA ET AL,1986.
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Como se puede ver de las tablas 2.1 y 2.2 las diferencias
entre los valores experimentales y los de literatura son muy
pequefias; en Iindice de refraccién, la diferencia es de 2
diezmilésimas para hexano, de 3 para heptano y octano, de 1 para
butanonitrilo y de 4 para propanonitrilo. En densidad, es de 5
diezmilésimas para hexano, 1 para heptano y butanonitrilo, y 2
para octano y propanonitrilo. En la figura 2.8 se nruestran 1los
cromatogramas para todas las substancias y todas tienen un valor
de 100% de &rea, lo que indica a partir de estas propiedades que
las substancias estan puras. Por dltimo, para evitar que las
substancias absorbieran humedad del medio ambiente, se colocaron
en sodio met&lico los n-alcanos y en malla molecular los nitrilos,
filtr&ndolos en el momento de utilizarlos.
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VAPOR

EBULLICION e e CONDENSACION

2
LIQUIDO

FIGURA 2.1 PRINCIPIO DEL METODO DE CIRCULACION.
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FIG.2.2 EBULLIOMETRO FISCHER.




FIG. 2.3 EBULLIOMETRO IMP
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FIGURA. 2.5 TEMPERATURA DE EBULLICION COMO
FUNCION DEL NUMERO DE GOTAS (D)
A - PARA UNA SUBSTANCIA PURA
B - PARA UNA MEZCLA.
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CAPITULO 3
RESULTADOS EXPERIMENTALES DEL EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR

Los datos del ELV, son necesarios para resolver muchos
problemas de ingenieria y casi siempre se obtienen en forma
directa mediante la experimentacién. E1 medir los datos PTxy, es
importante en el desarrollo de teorias de soluciones y los disefios
de procesos de destilacidén son completamente dependientes de 1los
datos experimentales y a pesar de la extensa biliografia reportada
de datos del ELV, es frecuente encontrar que para mezclas de algGn
fluido importante en particular, no se encuentran datos confiables
o disponibles por lo que se tienen que medir.

3.1 CARACTERISTICAS DEL SISTEMA

La informacién que proporcionan algunas propiedades de las
substancias puras que forman un mezcla, es de gran utilidad para
tener una idea inicial del comportamiento de dicho sistema, como
es el caso de la relacién de la presién de vapor. Si la presién de
vapor de los componentes puros gue forman una mezcla son muy
cercanas, lo mds probable es gue dicho sistema presente
azeotropia, y si la presién de vapor de los dos componentes es
igual entre si, a una temperatura dada, (punto Bancroft) 1la
azeotropia es inevitable en la mezcla gue formen esos componentes
en alguna temperatura, comc se indica en el capitulo 1 seccién
1.10.

Las substancias empleadas en el presente trabajo para formar

sistemas binarios fueron: butanonitrilo y propanonitrilo mezclados
independientemente con hexano, heptano y octano.La presién de
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vapor de los componentes que forman una mezcla dan una idea del
comportamiento de este sistema respecto de 1la presencia de
azeotropia; para lo cual se prepararon graficas de las curvas de
presién de vapor de los cpomponentes puros para butanonitrilo y
alcanos y propanonitrilo y alcanos como se muestran en la figura
3.1 y 3.2, respectivamente.

En estas gré&ficas se utiliza la escala de Cox, logP vs
1/(t+230), reportada por Nutting and Horsley 1947, con el fin de
que los datos sean lineales. Los valores de presién de vapor para
hacer estas graficas se obtuvieron de 1la literatura, para
butanonitrilo y propanonitrilo de Garcia (1992) y para hexano,
heptano y octano de Ambrose and Walton (1989).

De las gréficas se observa que las curvas de presién de vapor
del nitrilo y las curvas correspondientes a los alcanos son muy
cercanas entre si, esto indica que los sistemas binarios formados
por el nitrilo con cada uno de los alcanos podrian presentar
azeotropia.

La observacién anterior se basa en mediciones de las curvas
criticas gas-liquido de los sistemas butanonitrilo + alcanos
(Eliosa et al., 1990) y propanonitrilo + alcanos (Trejo and
Zepeda, 1989), debido a que presentan un minimo en temperatura,
que es una condicién termodinémica para que formen azeotropia en
esta regién, esto indica que la azeotropia que podrian presentar
estos sistemas es absoluta, de acuerdo a 1la clasificacién de
Wichterle (figura 1.1la) del capitulo 1.

De la figura de presidén de vapor de propanonitrilo y heptano
(fig.3.2) se observa de manera muy particular que las curvas de
presién de vapor de estos compuestos se superponen pero no forman
un punto de Bancroft como el gque se muestra en la figura 1.11d,
que estd seflalado con la letra F.

También es importante conocer otras caracteristicas de estos
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sistemas como son: los diagramas de miscibilidad de las mezclas,
ya que estos permitiradn seleccionar las temperaturas de medicién
del ELV y que sern superiores a la Temperatura Critica de
Solubilidad Superior (TCSS).

En los trabajos de McLure et al., (1982), Eustagquio (1986),
Eustaguio et al., (1991) y Cuevas (1990) se reportan valores de
TCSS de los sistemas butanonitrilo + alcanos y propanonitrilo +
alcanos. En la tabla IV.1l del apéndice IV, se reportan estos
valores. Para valores superiores a la TCSS los sistemas son
completamente miscibles. De acuerdo con estos valores y de algunas
mediciones realizadas para estos sistemas que se encuentran
reportadas en 1la literatura, ademids de las limitaciones de
medicién de los aparatos, se -eligié que las temperaturas de
medicién para los sistemas estudiados en este trabajo fueran de
333.15 y 353.15 K.

Una vez dque se eligieron las temperaturas de medicién, es
importante medir 1la presién de vapor de cada una de las
substancias a estas mismas temperaturas, no obstante gque ya
existen datos reportados en la literatura. Esto permite obtener
juegos de datos experimentales para las mismas substancias puras
que formardn las mezclas a estudiar, lo cual es importante para
las pruebas futuras de consistencia termodinamica de los datos. La
medicién see describié en la seccién (2.4) del capitulo 2 y los
datos obtenidos experimentalmente se reportan en la tabla 1IV.2;
también en esta tabla se encuentran valores de la literatura para
estas substancias a las temperaturas mencionadas en donde se
observa una buena concordancia.

3.2 METODO DE ANALISIS DE LAS FASES
Existen diferentes técnicas de andlisis basadas en 1la

variacién de alguna propiedad fisicoquimica con la composicidn de
los componentes para determinar el valor de esta Gltima variable
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de las fases en equilibrio; algunas de ellas son: 1indice de
refraccién, densidad, viscosidad, tensién superficial, etc., etc.
En éste trabajo las técnicas que se utilizaron son: indice de
refraccién, densidad y la técnica de cromatografia gas-liguido.
Los resultados, ventajas y desventajas de cada una de las técnicas
utilizadas se muestran en el apéndice V.

3.3 DATOS EXPERIMENTALES

Los sistemas binarios del tipo n-alcanonitrilo + n-alcano
presentan caracteristicas especiales en su comportamiento
termodinamico, tales como miscibilidad parcial 1liguido-liquido,
homoazeotropia y heteroazeotropia, por 1lo gque es importante
ampliar su estudio por medio de mediciones del equilibrio
liguido-vapor.

El estudio del ELV de 1los sistemas Dbinarios (xl)
butanonitrilo + (1-xl) hexano, + (1-x1) heptano, + (1_":) octano y
(x‘) propanonitrilo + (1-x1) hexano, + (1-x1) heptano, + (1-x1)
octano se 1llevé a cabo en condiciones isotérmicas a 333.15 vy
353.15 K, con el procedimiento descrito en la seccién 2.3 del
capitulo 2. Se obtuvieron valores de las variables Pxy, que de
acuerdo con 1la regla de las fases, sobredefinen el estado
termodinamico de dichos sistemas debido a que sdlo son necesarios
dos grados de libertad para definir el equilibrio de un sistema
binario, sin embargo, es importante determinar todas las variables
seleccionadas ya que ayudardn a definir la consistencia de los
datos como se mostrard en la seccién 3.5.

SISTEMA: (X1) BUTANONITRILO + (1-Xi1) ALCANO
En la determinacién del ELV de los sistemas formados por (xl)

butanonitrilo + (1-x1) hexano y (xl) butanonitrilo + (1-x1) octano
se utilizé el método de densidad vs. composicién para la
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determinacién de la composicién de las fases en equilibrio y para
(x,) butanonitrilo + (1-x) heptano, el método de andlisis
cromatografico. La razén para utilizar uno u otro método se
reporta en el apéndice V, al igual que las curvas de calibracién
para cada sistema. El sistema (xl) butanonitrilo + (1-x1) hexano
86lo se midié a la temperatura de 353.15 K, ya que ,a 333,15 K se
encuentran datos reportados (Hern&ndez, 1985).

Los valores obtenidos experimentalmente de Pxy para el
sistema (xl) butanonitrilo + (1"‘1) hexano a 353.15 K se reportan
en la tabla VI.1 del apéndice VI y graficados se muestran en la
figura 3.3, en donde la fase liquida se representa por los
circulos abiertos y la fase vapor por los triingulos; esta misma
nomenclatura serd utilizada para los diagramas subsecuentes del
ELV. Para el sistema (x)) butanonitrilo + (i-x,) heptano los datos
del ELV, a 333,15 y 353.15 K, se reportan en las tablas VI.2 y
VI.3, el diagrama correspondiente se muestra en la figura 3.7.Para
el sistema (xl) butanonitrilo + (1-x1) octano, a las mismas
temperaturas, los datos se muestran en las tablas VI.4 y VI.5 y en
la figura 3.11.

De los diagramas del ELV se observa que los sistemas formados
por (xl) butanonitrilo + (1-x1) alcano presentan desviaciones
positivas de 1la idealidad y forman azedtropos homogéneos de
temperatura de ebullicién minima (azeotropia positiva), cuya
composicién es muy diffcil de determinar experimentalmente, por lo
cual se realizaron varias mediciones muy préximas a este punto. En
el capitulo 4 se calcula el valor exécto del azebtropo.

A partir de 1los datos experimentales, se obtienen los
coeficientes de actividad {(r,) por medio de la ecuacién (1.59)
donde el coeficiente de fugacidad del componente 1 en la fase
vapor 3‘, se calcula con la expansién del virial truncada en el
segundo término (ecuacién 1.65), Los valores de los coeficientes
viriales se calculan con la ecuacién de Tsonopoulos y se presentan
en la tabla VII.2 del apéndice VII. Con los valores de los
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coeficientes de actividad experimentales se calculan los valores
de la energia libre de Gibbs de exceso experimental (GE/RT) por
medio de la ecuacién (1.54). Los valores de los coeficientes de
actividad y de la enrgia libre de Gibbs de exceso determinados a
partir de los datos experimentales se reportan en las tablas VI.12
- VI.16 para los sistemas (xi) butanonitrile + (1—;x1) hexano, +
(1-x1) heptano, + (1-x1) octano a las temperaturas mencionadas
para cada uno. En las figuras 3.5 y 3.6 se muestran las gré&ficas
del logaritmo natural de los coeficientes de actividad para cada
componente (1ln 7‘) y de la energia libre de Gibbs de exceso
(GE/RT), respectivamente, para el sistema (xl) butanonitrilo +
(1-x) hexano; en las figuras 3.9 y 3.10 para el sistema (xl)
butanonitrilo + (1-x1) heptano para las dos isotermas en gue se
midieron; y en las figuras , 3.13 y 3.14 para (x,) butanonitrilo +
(1-x1) octano, a las temperaturas correspondientes. También en las
tablas VI.12 - VI.16,se reportan los valores de (1ln f(l), log
(v, /1v,) ¥ GE/RTxlxz, para los sistemas mencionados.

SISTEMA: PROPANONITRILO + ALCANO

En los sistemas con propanonitrilo se utilizaron los tres
métodos de andlisis arriba mencionados para la determinacidn de la
composicién de 1las fases en equilibrio. Para el sistema (x,)
propanonitrilo + (l—xl) hexano se utilizé la técnica de densidad,
para (x1 ) propanonitrilo + (1-x l) heptano, el método
cromatografico y para (x,) propanonitrilo + (1-x) octano, el de
indice de refraccién. Las curvas de calibracién para cada sistema
se encuentran en el apéndice V.

Para estos sistemas también se determina el ELV a 333.15 y
353.15 K. Los datos obtenidos de Pxy se reportan en las tablas
VI.6 y VI.7 para el sistema (x)) propanonitrilo + (1-x) hexano.
Este sistema no se logr6 medir en todo el intervalo de composicién
a 353.15 K, debido a que la presién de equilibrio de este sistema
es mayor que el intervalo de medicién que tiene el manémetro de

83



mercurio utilizado para su determinacién; por lo que el intervalo
que no se midié fue extrapolade de la manera como se mencionari
mds adelante en la seccién 3.5. Para los sistemas: (%))
propanonitrile + (1—x1) heptano y para (xl) propanonitrilo +
(1-"1) octano se reportan los valores del ELV en las tablas VI.S8,
V.9 VI.10, VI.11 y en las figuras 3.15, 3.19 y 3.23 se muestran
las gr&ficas del ELV para cada sistema a las temperaturas
mencionadas.

De los diagramas del ELV, también se observa que estos
sistemas forman azebétropos positivos y el valor de la composicién
de estos azedtropos se calcula en la seccién 4.1 del capitulo 4,
por medio de dos técnicas diferentes,

De los datos experimentales se obtienen los coeficientes de
actividad para cada componente y a partir de éstos la energia
libre de Gibbs de exceso para cada una de las composiciones que se
midieron experimentalmente. Estos valores se muestran en las
tablas VI.17 - VI.22 para cada uno de los sistemas a las dos
temperaturas correspondientes. En estas tablas también se reportan
valores de (1n 1‘), log (11/12) Yy GE/RT X, X, para estos sistemas.
Los diagramas de 1n 7, Y de Gt vs X, se muestran en las figuras
3.17, 3.18, 3.21, 3.22, 3.25 y 3.26 para cada uno de los sistemas
a las temperaturas de 333,15 y 353.15 K.

3.4 PRUEBAS DE CONSISTENCIA

Existen diferentes pruebas para determinar la consistencia de
los datos, una de ellas es la prueba diferencial (capitulo 1,
seccibédn 1.9), para lo cual se preparan gréaficas de ln'arl Ve X,
tanto de los datos experimentales representados en las figuras por
los ciculos abiertos, como de los valores calculados como se
describe en el capitulo 1, seccién 1.9 representados por la linea
continua; de estas gr&ficas se observa si algin punto experimental

se aleja mucho de los demds puntos experimentales y también con
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respecto a los valores calculadeos, entonces con la ecuacién de
Gibbs~Duhem se detecta el error entonces estos valores no se
consideran correctos y no se toman en cuanta para las deméis
pruebas. Asi ya no es necesarioc aplicar la prueba diferencial,
porgue ademds de que el cdlculo del valor de las pendientes con
buena precisién es dificil.

En las figuras 3.5, 3.9, 3.10, 3.13, 3.14, 3.17, 3.18, 3.21,
3.22, 3.25 y 3.26 se muestran las gréficas de lm‘1 vs x, de 1los
valores experimentales, para cada uno de los sistemas nitrilo +
alcano a las dos temperaturas correspondientes. En estas graficas
se observa gue todos los puntos experimentales gue se reportan son
consistentes tanto con los experimentales como con los calculados.

Otra prueba gue se utiliza en los datos del ELV para mostrar
que son consistentes, es la prueba de A&reas, que también se
discutié en el capitulo 1, seccidn 1.9. Esta prueba consiste en
preparar draficas de log (7/12) vs X% de los valores
experimentales, como se muestra esquemAticamente en la figura 1.5.
Para los sistemas estudiados se muestran los datos de este trabajo
en las figuras 3.4, 3.8, 3.12, 3.16, 3.20 y 3.24, para cada
temperatura, y se reportan en las tablas VI.12 ~ VI.22 para todos

los sistemas.

Con los datos de log (1/12) vs X se lleva a cabo un ajuste
polinomial de acuerdo al metodo propuesto por Herington (1968},
el punto en el origen se determina por medio del método Ade
Newton~Rhapson; posteriormenée se calcula el valor del area
superior e inferior y por medio de la ecuacién (1.71) gque es
precisamente el valor entre las &reas, saber si estas cumplen el
criterio de confiabilidad, que para sistemas moderadamente no
ideales, no debe de ser mayor del 2 % . En la tabla VIII.1 se
reportan los valores del porciente de dreas para cada sistema y se
puede ver de los resultados, que solamente el sistema
butanonitrilo + hexano, excede el valor del 2 % reportade. Si se
congidera gue este valor es para sistemas moderadamente no
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ideales, entonces, para este sistema que presenta desviaciones
positivas de la idealidad al igual que los demis que se estudiaron
en el presente trabajo, se puede decir que los sistemas son
consistentes de acuerdo a esta prueba.

3.5 DATOS OBTENIDOS CON EL METODO DE BARKER

.En el capitulo 1 se dijo que la prueba mis confiable para
establecer la consistencia termodinimica es la comparacién de 1la
fase vapor experimental con la calculada. El método de Barker es
un método indirecto que permite calcular, a partir de datos
experimentales PTx, la composicién de la fase vapor utilizando la
ecuacidédn de Gibbs-Duhem con el procedimiento descito en la seccién
1.9 del capitulo 1. Cuando se utiliza el método de Barker para
llevar a cabo algunos cdlculos, se requieren valores de algunas de
las propiedades de los componentes puros como son, temperatura
critica (Tc), presiédn critica (Pc), radio medio de giro (RD),
momento dipolar (DMU), factor de compresibilidad (2¢), factor
acéntrico (w) y volumen critico (Ve), las cuales se reportan en la
tabla VII.1 del apéndice VII.

El nGmero de parametros de la expansién de Relich~Kister
(ecuacién 1.76) utilizados en el método de Barker dan una
indicacién de 1la complejidad de 1la mezcla, si el nGmero de
parémetros es 4 o mis, la mezcla es clasificada como compleja y si
es de un paréametro se clasifica como una solucién simple. En los
sitemas estudiados aqui, los parametros utilizados fueron tres
para la mayoria de los sistemas, ésto indica que la diferencia en
el tamafio de las moléculas de los dos componentes da la desviacién
de la idealidad de los sistemas. A excepcién del sistema (xﬁ
propanonitrilo + (1-x) hexano a 353.15 K, ya que el sistema no se
pudo medir experimentalmente en todo el intervalo de composicién
se requirié de cuatro parametros para poder aplicar el método. Una
vez que se obtuvo el valor de los parametros para este sistema, se
realizaron los cdlculos para determinar la regién que no se medid
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Y que es donde se observa el aze6tropo. El célculo se lleva a cabo
proporcionando los valores de las composiciones de la fase liquida
en el intervalo deseado y se obtienen 1los valores de 1la
composicién de la fase vapor y de la presién. Con el método de
Barker se obtienen también valores de los 7, Y de GE, los cuales
no se reportan en este trabajo en tablas porque es un dgran
cantidad de ellos; sin embargo, en las grdficas donde se muestran
los resultados experimentales de cada propiedad y de cada sistema,
los valores calculados se representan por medio de 1lineas
continuas y se puede observar dque los valores calculados
concuerdan muy bien con los valores experimentales. Con base en
esto se puede afirmar que el método de Barker da una buena
representacién de los valores experimentales. En la tablas que
aparecen en el apéndice IX, se reportan los valores de las
constantes que se obtuvieron al utilizar el método de Barker de
acuerdo a la ecuacibdn (1.76), con las cuales se pueden obtener los
valores de los coeficientes de actividad y de la energia de exceso
de Gibbs.

Los valores de presién y de la composicién de la fase vapor
(y) calculados con el método de Barker, se reportan en las tablas
VI.1 - VI.S para los sistemas formados por (%,) butanonitrilo +
(l-xl) alcanos y en las tablas VI.6 - VI.1l1l para (xl)
propanonitrilo + (1-x) + alcanos, a las temperaturas de medicién.
Ademis, en estas tablas también se reportan las presiones
residuales entre el valor experimental y el valor calculado (Pexp
- Pca1), asi como también las diferencias entre los valores
experimentales y calculados de la composicién de la fase vapor
(Yexp - yecal). De estos valores se obtiene una desviacién estandar
en presién y en la composicién de la fase vapor, cuyos valores se
reportan en la tabla VIII.1l. En esta tabla se muestra gque las
desviaciones estandar para la presién son pequefias, con valores
entre 0.41 kPa como valor minimo para el sistema (xl)
butanonitrilo + (1-x)) octano, a 333.15 K, y 1.30 KkPa para el
sistema (x,) propanonitrilo + (1-x)) hexano, a 353.15 K, que es en
donde se tiene la mayor desviacién., Esto muestra que los valores
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calculados concuerdan adecuadamente con los valores
experimentales.

Debido a gque la prueba mds confiable para establecer la
consistencia termodindmica es la comparacién de la fase vapor
experimental con la calculada. De las tablas VI.1 - VI.1l se
observa que las diferencias entre ellas para cada punto es
pequefia; en la tabla VIII.1 se reportan las desviaciones estandar
de la fase vapor para cada sistema, de las cuales se puede ver que
son menores de 0.01, lo que indica dque los datos experimentales
son consistentes, de acuerdo al criterio propuesto por
Fredenslund. Esto concuerda con la prueba de consistencia integral
de la secciébn 3.5. En las figuras 3.27 y 3.28 se muestra las
grificas de Ay vs X, para los sistemas butanonitrilo + alcanos y
propanonitrilo + alcanos, respectivamente, y también se observa
que las diferencias entre la. composicién de 1la fase vapor
éxperimental y calculada es pequefia.

3.6 RESUMEN DE DATOS IMPORTANTES

De las mediciones obtenidas del ELV de los sistemas (x,)
n-alcanonitrilo + (l—xl) n-alcano, se observa dque todos 1los
sistemas presentan desviaciones positivas de la idealidad y forman
azebtropos homogéneos de temperatura de ebullicién minima
(azeotropia positiva), como la que se muestra en la figura 1l.3a -
1.3c del capitulo 1; de acuerdo con el andlisis de la presién de
vapor, esto se esperaba por la cercania de las presiones de vapor
del nitrilo con las del alcano.

Para el sistema (xJ propanonitrilo + (l—xi) heptano se
muestra en la figura 3.2 que las presiones de vapor de los puros
se superponen pero no se cruzan, por lo tanto, no tienen punto de
Bancrof. los resultados de la literatura (Trejo and Zepeda, 1989)
muestran que la regdn critica liquido-gas la azeotropia persiste
hasta la regién critica.



De los resultados obtenidos se observa que si la presién de
vapor del componente 1 [alcanonitrileo (PVi)) es mayor que la del
componente 2 [alcano (PVz)]), la composicién del azebétropo ser§
mayor de 0.5, si PVi = PV2 » X, = 0.5 y si PV1 < PV2 » x,< 0.5,
Entonces antes de realizar las mediciones se puede tener una idea
aproximada de donde va a aparecer el azebtropo., Por todo 1lo
anterior, las presiones de vapor son una guia muy importante en la
determinacién del ELV que cuando no se cuenta con valores
reportados de aquellas se tienen que medir experimentalmente antes
de iniciar la determinacién de las mezclas. Estas observaciones se
realizaron a partir del estudio en este trabajo; sin embargo, al
analizar diferentes tipos de substancias como las que se reportan
en el libro de Ohe ( ), esto se cumple generalmente,

De los resultados obtenidos en el estudio del ELV de estos
sistemas, se observa que el punto azeotrépico se desplaza de
composiciones pequeifias del nitrilo hacia composiciones mis altas,
con el cambio del alcano; por ejemplo a la temperatura de 333.15,
los sistemas (xn butanonitrilo + (1-xﬁ alcano, la composicién
varia de 0.098 con hexano, a 0.274 con heptano y a 0.594 con
octano. Para los sistemas (xi) propanonitrilo + (1-x1) alcano a la
misma temperatura, varia de 0.248 con hexano, a 0.514 con heptano
y a 0.753 con octano. También se observa que el punto azeotr&pico
se desplaza m&s hacia el nitrilo para los sistemas formados con
propanonitrilo que para butanonitrilo, y que la variacién de 1la
composicién del punto azeotrépico con el cambio de una temperatura
a otra para un mismo sistema es minima, como se muestra en la
tabla X.1 del apéndice X.

Ademas, de los resultados se obtiene que los valores maximos
en la energia de exceso de Gibbs experimentales son mayores de
1000 J/mol, a la composicién de alrededor de 0.5, lo que muestra
que estos sistemas presentan grandes desviaciones de la idealidad,
y por eso la formacidén de azedtropos. Las gréficas de la energia
de exceso son simétricas, esto indica que las interacciones
moleculares de los componentes puros contribuyen en la misma
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proporcién en la mezcla. En la tabla VIII.1 del apéndice VIII, se
dan los valores méximos de las energias de exceso de Gibbs en la
composicidén de la fase liquida correspondiente para cada sistema,
a las temperaturas correspondientes.

Se ha mostrado que todos los datos presentades son
consistentes termodin&micamente porque presentan valores pequefios
del porciento de &rea de acuerdo con la prueba integral, ademds la
desviacién estandar para y es pequefia lo que también indica que
los datos son consistentes termodindmicamente ya que 1la
comparacién de la fase vapor es la prueba m&s confiable. En la
tabla VIII.1 se muestran resumidos estos valores para todos los
sistemas.

En la figura 3.29 se muestra la grifica de GE/RTxlxz vs X,
para los sistemas formades por (%,) butanonitrilo + (1-xl) alcanos
en donde se puede apreciar que las desviaciones de la jdealidad
son del mismo orden para todos los sistemas, con valores en el
intervalo de 1 a 2.5 de GE/RTxlxz; ademds, se puede apreciar que
el aumento de temperatura a 353.15 K no provoca mayor cambio en la
desviacién de la idealidad que a la temperatura de 333.15 K. En la
figura 3.30 se muestra la grifica de GE/RTX1XZ vs x para el
sistema (x,) propanonitrilo + (1=x ) alcanos y también se observa
que la variacién de G":/R'I‘x!x2 se encuentra entre 1.5 y 2.5, o sea
que la desviacién de la idealidad para ambos sistemas es del mismo
orden.
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CAPITULO 4

CALCULO DE PUNTOS AZEOTROPICOS Y PROPIEDADES TERMODINAMICAS
A PARTIR DE DATOS EXPERIMENTALES DEL ELV

Del estudio de los sistemas formados por alcanonitrilo +
n-alcano en trabajos previos de este 1laboratorio como son:
equilibrio liguido-liquido (MclLure et al., 1982; Eustaquio, 1986 ;
Cuevas, 1990), curvas criticas liquido~gas (Trejo and Zepeda, 1989
; Eliosa, et al., 1990) y en el presente trabajo del estudio del
equilibrio liquido-vapor, se puede establecer que estos sistemas’
presentan diagramas de fases del tipo II (figura 1.8), de acuerdo
con la clasificacién de Scott y Van Konynenburg (1980). De manera
particular se debe destacar gque estos sistemas presentan ademés
azeotropia positiva, desde la regién de baja presién hasta la
regién critica gas-liquido.

4.1 CALCULO DE PUNTOS AZEOTROPICOS

Para obtener el valor de la composicién correspondiente al
punto azeotrdpico para los sistemas estudiados en este trabajo se
utilizaron dos técnicas, una de ellas es grafica y la otra es por
medio de la ley de Gibbs-Konowalow.

La primera se realiza de la siguiente manera: el intervalo
cercano donde aparece el azebtropo, en una grdfica y-x como las
que se muestran en las figuras 4.1 ~ 4.6, se amplifica de tal
forma que se observe donde los puntos experimentales cruzan la
linea recta a 45° marcada en la grafica. Este cruce es el
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correspondiente al valor de la composicién del azebétropo, ya que
x=y. Esto se realizé para cada uno de los sistemas estudiados en

este trabajo.

La sequnda té&cnica utilizada es la siguiente: de las leyes de
Gibbs-Konowalow se tiene gue si la composicién de la fase liguida
es igual a la composicién de la fase vapor (x = y), entonces la
derivada parcial de P con respecto de x, y la derivada parcial de
P con respecto de y son iguales a cero, y esto corresponde al
punto azeotrdpico (Rowlinson, 1982), esto es:

), B

Con la finalidad de definir el procedimiento anterior, los
datos experimentales P vs x se ajustaron a una ecuacidén polinomial
en x para cada uno de los sistemas, a las diferentes temperaturas
estudiadas, y a partir de ella se calculdé la derivada de P con
respecto de x, el valor de la composicién cuando la derivada es
igual a cero, es el correspondiente al del azeétropo. Los valores
calculados con este método son iguales, dentro de una
incertidumbre de * 0.003 en fraccién molar, a los gue se obtienen
por el método gréafico,

Los valores obtenidos para 1los puntos azeotrdpicos se
muestran en la tabla X.1 del apéndice X, en dicha tabla también se
reportan valores de puntos azeotrSpicos de 1literatura de los
mismos sistemas, pero a diferentes temperaturas. De esta tabla se
observa que el valor de la composicidén del punto azeotrépico de
cada sistema no varia en gran proporcién con respecto al cambio de
temperatura y puede considerarse constante.
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4,2 EXTRAPOLACION DEL PUNTO AZEOTROPICO HASTA LA REGION CRITICA

Del estudio del ELV en este trabajo, se observa qﬁe estos
sistemas presentan azeotropia positiva a las temperaturas en que
se midié (Tabla X.1); asi mismo, de 1las curvas criticas
liquido-gas previamente reportadas (Trejo and Zepeda, 1989; Eliosa
et al., 1990), se observa que estos sistemas muestran una linea
critica continua, como la del inciso (e) de la fiqura 1.9, con la
presencia de un minimo en temperatura, ¢gue es indicativo de 1la
formacién de azeotropia en esta regién. Asi, junto con el hecho de
que se cumplen otras otras condiciones termodindmicas (Eliosa et
al., 1990), es altamente deseable, a partir de los resultados del
ELV, desarrollar wuna metodologia para predecir 1los puntos
azeotrépicos desde la regién ‘de baja presién hasta la regién
critica y asi mostrar claramente gque estos sistemas presentan
azeotropia absoluta.

De los resultados mostrados en el capitulo III y de 1la
seccidén 4.1 ya se hizo notar que la composicién del punto
azeotrdépico no varia significantemente con el <cambio de
temperatura para los sistemas considerados en este trabajo. Por
otra parte, es bien sabido que 1los azedtropos se comportan
termodindmicamente como un componente puro, luego entonces, los
datos PT de los azedtropos de una mezcla se pueden ajustar con una
ecuacién aplicable a curvas de presién de vapor de substancias
puras y una vez ajustados, con los valores de las constantes
obtenidas de dicho ajuste serd posible extrapolar hasta la regién
critica la curva de los puntos azeotrépicos PT.

La extrapolacién se lleva a cabo de la siguiente forma, como
los valores que se reportan en la tabla X.1 corresponden a valores
medidos a baja presién y ademds se dispone de pocos datos, fue
necesario realizar inicialmente un ajuste con wuna ecuacién
aplicable a esta regién, la ecuacién utilizada fue la ecuacién de
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Antoine (ecuacién 4.2), a partir de esta ecuacidén, se calcularon
algunos valores hasta la temperatura de 403.15 K, a excepcién de
los sistemas (xl) butanonitrilo + (1-x1) hexano vy (xi)
propanonitrilo + (1-x1) heptano, porque de estos sistemas se
dispone de mayor nGmero de puntos experimentales y no fue
necesario hacer el calculo en esta regién; sin embargo, se
interpolan algunos valores para disponer de. un mayor nfimero de
datos. Una vez que se cuenta con suficientes puntos en la regién
de baja presidn se ajustan estos valores con la ecuaci6n de Wagner
(ecuacién 4.3), Para evaluar esta ecuacién, se requiere del valor
de la temperatura critica del componente que se esté evaluando,
como en este caso el componente que se evalia es una mezcla y no
se conoce la composicién del azebtrpo en la regién critica, se
utilizé el valor de temperatura minima en la curva critica
gas-~liquido.

=a - B _
Log P = A T+ (4.2)

15 4 c(1-Tr)® + D(1-Tr)%}

(4.3)

In Pr = =2 {A(1-Tr) + B(1~Tr)

Con los parémetros de la ecuacién de Wagner se extrapolan los
valores hasta la regidn critica, los cuales cumplen con las
resticciones termodindmicas para datos de presién de vapor de
substancias puras (McGarry, 1983; Ambrose and Walton, 1989;
Garcia, 1992). En las figuras 4.7 - 4.12 se muestran las graficas
donde se representan las curvas de presién de vapor de los
componentes puros por medio de lineas continuas, la linea de
puntos criticos liquido-gas se representa por la linea
discontinua, la curva de puntos azeotrépicos se representa por la
linea de puntos y los valores experimentales en baja presién de
los azebdtropos estin representados por los puntos mis grandes.
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De estas graficas se observa como la linea azeotrépica llega
hasta la regién critica en forma continua, lo cual indica que
estos sistemas presentan azeotropia absoluta de acuerdo a 1la
clasificacién de Wichterle (1977). Como se muestra en la figura
1.11.a. Esto confirma lo que se habia deducido a partir de 1la
cercania de las curvas de presién de vapor de los componentes
puros (seccién 3.1) y de la presencia del minimo en temperatura de
las curvas criticas, con lo cual ahora se tiene un estudio mis
completo de los diagramas de fases de los sistemas (x,)
butanonitrilo + (1-x1) hexano, + heptano, + octano, y los sistemas
(x,) propanonitrilo + (1-x,) hexano, + heptano, + octano.

4.3 CALCULO DE LA ENTALPIA DE EXCESO [HE]

A partir de los datos del ELV, en particular la energia de
‘exceso de Gibbs, se pueden determinar otras propiedades
termodindmicas come son la entalpia de exceso, capacidad
calorifica de exceso y entropia de exceso.

~ La derivada parcial de la energla de exceso de Gibbs con
respecto a la temperatura, utilizando la ecuacién 1.76, determina
el valor de la entalpia de exceso como funcidn de la temperatura a
partir de la ecuacidn siguiente (Wilsak et al., 1986):

H® _ _ (_8(G¢"/RT) (4.4
RT ? - T P 4

Para obtener el valor de la entalpia de exceso como funcién
de la temperatura se realiza el procedimiento que a continuacidn
se describe: se hace un ajuste lineal de cada uno de los
parametros obtenidos de la expansién de Redlich-Kister para Gt
(reportados en el apéndice IX) en funcién de la temperatura; tanto
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de valores experimentales como de literatura; por ejemplo, el
pardmetro A se ajusta en funcién de la temperatura en forma lineal
(A =aT+ a) y se obtienen los valores de a ya, de la misma
forma se obtienen bf bl, c Y c. Los valores de estas constantes
se reportan en la tabla XI.1 del apéndice XI, para cada uno de los
sistemas, entoces, estos valores se substituyen en la ecuacién
(1.76), y finalmente la entalpia de exceso se calcula, para cada
uno de los sistemas estudiados en este trabajo como funcién de
composicién y temperatura, a partir de la ecuacién (XI.3); el
desarrollo completo para obtener la expresién para la entalpia se
muestra en el apéndice XI.

E__ 2 - - 2
H™= =2RT xlxa{(a1 §1+ c1)+(2b1 4c1)x1 + 4clx1} (XI.3)

Debido a que la cantidad de resultados de HE(x,T) es grande,
‘solamente se muestran los resultados para un sistema completo en
representacién de los demds, los datos se muestran en la tabla
XI.2 y la gréfica correspondiente en la figura 4.13, para el
sistema (xl) propanonitrilo + (1-x1) heptano.

En la tabla XI.3 se dan valores de la entalplia de exceso en
la fraccién equimolar para todos los sistemas, a diferentes
temperaturas, y se observa que los valores calculados en este
trabajo concuerdan con los reportados en la literatura; solamente
el sistema butanonitrilo + octano es el gue muestra mayor
diferencia y esto se debe principalmente a que no se cuenta con
mis informacién de & que la que se obtiene en el presente
trabajo. Cabe mencionar gue para este sistema se reportan valores
del ELV a la temperatura de 363.15 K (Spelyng and Tassios, 1974),
sin embargo, dichos valores no son buenos y no pasan la prueba de
dreas de consistencia termodinamica, como consecuencia no se
utilizaron para éste estudio.

106



4.4 CALCULO DE LA CAPACIDAD CALORIFICA DE EXCESO [C:]

De la ecuacidn (XI.3) también se puede deducir otra propiedad
importante como es la capacidad calorifica de exceso [ecuacién

(4.5)],

¢ . [_aﬂ_] (4.5)

Al derivar la ecuacién (XI.3) con respecto de la temperatura
se obtiene gue la capacidad calorifica de exceso, en funcién de la
temperatura, est& dada por la ecuacién (XI.4).

E__ - - 2
Cp' ZRTxlxz{(a1 b1+ c1)+(2b1 4cl)x1 + 4clx1} (X1.4)

Nuevamente, debido a la gran cantidad de datos derivados, no
es posible reportar todos los resultados, sin embargo, se reportan
los datos obtenidos para un sistema (Tabla XI.4), el cual para ser
consistente, es el mismo gue para la entalpia de exceso, (xl)
propanonitrilo + (1—xl) heptano. En la figura 4.14 se muestra la
grdfica de la capacidad calorifica de exceso para este sistema. En
la tabla XI.3 se reportan los valores de c: equimolar y se
comparan con respecto algunos valores de literatura. Se puede ver,
de la tabla XI.3, que el valor de la capacidad calorifica de
exceso para el sistema propanonitrilo + heptano compara bien con
el valor reportado en la literatura, pero en cambio para los otros
sistemas, 1la diferencia entre 1los valores obtenidos en este
trabajo y los de literatura tienen mayor diferencia, pero hay gue
tomar en cuenta gue los valores calculados son a partir de una
segunda derivada de los valores experimentales de GY y esto
implica un error mayor.
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4.5 CALCULO DE LA ENTROPIA DE EXCESO (8]

La otra propiedad que se obtiene a partir de los datos del
ELV es 1la entropia de exceso. La entropia se calcula con la
derivada de la energia libre de exceso de Gibbs [ecuacién (1.76)]
con respecto de la temperatura [ecuacitén (4.6)],

& = - [ act )” (4.86)

es

e H -G (4.7)

La ecuacién (4.6) proporciona el valor de la entropia como
funcién de la temperatura y la composicién en tanto que la
ecuacién (4.7) s6lo para un valor especifico de temperatura y
composicién, pero para una composicién dada ambas proporcionan el
mismo resultado a temperatura constante. El desarrollo de la
derivada se muestra en el apéndice XI. Los valores de la s y de
78t se reportan en la tabla XI.2 para el sistema propanonitrilo +
heptano a la temperatura de 333.15 K y en la figura 4.15 se
muestra la grafica de sk y de rsf. En la tabla XI.3 se reportan
los valores a la fraccidén equimolar para todos los sistemas, y se
observa gque no existe buena concordancia con datos de la
literatura.

4.6 CREACION DE ORDEN

El estudio de sistemas del tipo polar + no-polar es muy
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importante debido a gque presentan grandes desviaciones de 1la
idealidad obteniendo con ello valores grandes de la energia de
exceso de Gibbs y de la entalpia de exceso como se muestra en las
tablas VIII.1 y XI.3, los valores de estas propiedades son mayores
de 1000 Jmol™, lo cual hace interesante a estos sistemas porgque
se pueden investigar los efectos relacionados con la estructura y
forma molecular en 1las propiedades temodindmicas (Eustaquio,
1992) .

De los resultados obtenidos de la tabla XI.3 se observa gque
tanto los sistemas formados por propanonitrilo y butanonitrilo
mezclados independientemente con los alcanos hexano, heptano y
octano, al aumentar la temperatura los valores de HE y C; también
aumentan y son positivos en todo el intervalo de composicién
(figuras 4.15-4.26), por lo que de acuerdo con Patterson hay
creacién de orden en estos sistemas. Cuando se comparan los
valores a la misma temperatura con el cambio del alcano, el valor
tanto de H® como de c; para los sistemas con propanonitrilo, es

mas gdgrande para hexano y disminuye con octano pero aun es menor
E
P
disminuyen al aumentar el tamafio del alcano. Aungue como ya se

con heptano, en cambio con butanonitrilo los valores de " y C

menciond los valores con octano es posible gue no se tenga una
buena representacién de los datos debido a la falta de informacién
en otras temperaturas para este sistema.

Los valores de energia de exceso de Gibbs se pueden utilizar
para calcular el factor de estructura, sin embargo en este caso no
se obtiene debido a que como ya se observé de los resultados estos
sitemas no presentan forma W en C; para lo cual es importante
calcular el Scc.
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CONCLUSIONES

El método ebullométrico utilizado en el presente trabajo,
permite la obtencién de datos confiables PTxy, del equilibrio de
fases liquido-vapor a las temperaturas de 333.13 y 353,15 K, en
todo el intervalo de composiéién para los sistemas formados por
alcanonitrilo + alcano, a excepcién del sistema: (%))
propanonitrilo + (1-x)) hexano, el cual, no se midié en todo el
intervalo de composicién debido a la limitacién del equipo en 1la
medicién de presién que es de 2.56 a 160 kPa, y para este sistema
es mayor la presién requerida.

Se utilizaron dos ebulldmetros construidos en su totalidad en
vidrio, uno comercial gque es el ebullémetro Fisher y el otro
construido en el Laboratorio de Termodin&mica del IMP; con ambos
se obtuvo la misma precisién en los resultados.

A partir de 1la prueba termodin&mica de igualdad de A&reas
calculada a partir de los datos PTxy y de la comparacién de la
composicién de la fase vapor experimental con la calculada de los
datos PTX con el método de Barker, se concluye que todos los datos
experimentales presentados son consistentes termodinamicamente.

Para la determinacién de la composicién de 1las fases en
equilibrio se wutilizaron tres técnicas que son: 1indice de
refraccién, densidad y cromatograffa; 1las tres proporcionan
resultados confiables. Cada uno de los métodos muestran ventajas y
desventajas (apéndice V). El método cromatogriafico es recomendable
debido a que se pueden efectuar varias mediciones en serie las
veces que se requieran.
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La cercania de la presién de vapor de los componentes puros
entre si, proporciona una idea inicial del comportamiento de 1la
mezcla de esos componentes respecto de la formacién de azedtropos.
Como la presién de vapor de los alcanonitrilos con la de los
n-alcanos es muy cercana, luego entonces se cumple la condicién
para que las mezclas de ellos formen azeotropia.

Los sistemas estudiados en este trabajo son del tipo II de
acuerdoc a la clasificacién de Scott y Van Konaynenburg y adem&s
estos sistemas muestran grandes desviaciones de la ley de Raocult
con la presencia de un maximo en presién (minimo en temperatura)
gue es un indicativo de la formacién de azeotropia positiva.

El punto azeotrdépico del equilibrio 1liquido-vapor se
desplaza de composiciones pequefias del nitrilo hacia composiciones
mids altas del nitrilo con el cambio del alcano, para los sistemas
formados por butanonitrilo + alcano, la composicidn varia de 0,090
con hexano a 0.594 con octano y para propanonitrilo + alcano varia
de 0.248 con hexano a 0.753 con octano, ademds se observa que la
variacién de la composicién del punto azeotrdpico es mayor para
los sistemas formados con propanonitrilo que con butanonitrilo.

La composicidén del punto azeotrépico no cambia con el cambio
de temperatura, al menos en el intervalo de temperatura de
trabajo, por lo cual se considera constante. K

Para el cédalculo del punto azeotrépico se wutilizaron dos
técnicas: la grafica y por medio de la ley de Gibbs-Konowalow;
ambas técnicas proporcionan resultados similares y una
incertidumbre de 3x10™° en fraccién molar.

Los puntos azeotrépicos determinados experimentalmente junto

con los valores de la literatura, se utilizaron para hacer una
extrapolacién de éstos hasta la regién critica liquido-gas, por
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medio de la ecuacién de Wagner con lo cual se muestra gque estos
sistemas presentan azeotropia absoluta, gue era de esperarse
debido a la presencia de la temperatura minima gue muestran las
curvas criticas liguido-gas para estos sistemas.

Los valores de la energia de exceso de Gibbs para todos los
sistemas es mayor de 1000 Jnol™ en composicién alrededor de 0.5,
lo que muestra que estos sistemas presentan grandes desviaciones
de la idealidad (La idealidad se tiene cuando G° = 0), y ademas la
simetria de las gr&ficas de G° vs ¥, indica que la contribucién de
las interacciones moleculares de los componentes puros contribuyen
en la misma proporcién en la mezcla.

De la funcién de GE/RTng vs x se observa que la desviacién
de la idealidad gque presentan estos sistemas es del mismo orden.
Dicha funcién toma valores el. intervalo de 1 a 2.5 para los
sistemas lbutanonitrilo + alcanos y de 1.5 a 2.4 para
propanonitrilo + alcanos.

Los resultados que se obtienen de la entalpia de exceso a
partir de los datos del ELV, son del mismo signo, i.e. entalpias
endotérmicas, y muy cercanos en magnitud a los valores reportados
en la literatura, a la temperatura de 298.15 K. Esto indica que
también através de la entalpia de exceso se observan desviaciones
grandes y positivas, con respecto de la idealidad, lo cual es
consistente con lo gue se observa con los datos de G aiscutidos
arriba. Esto a su vez muestra gue las interacciones moleculares
del tipo 1-2 en los sistemas estudiados son mds débiles que el
promedio de las interacciones del tipo 1-1 y 2-2, es decir, no
existen interacciones especificas.

A su vez, los valores de la capacidad calorifica de exceso,

derivados también a partir de los datos experimentales del ELV,
tienen desviaciones relativamente grandes cuando se comparan con
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los reportados en la literatura a 293.15 K, pero considerando que
son obtenidos de una segunda derivada de los valores del ELV,
pueden considerarse como aceptables. La mayor desviacidén se tiene
para el sistema butancnitrilo + octano, pero esto se debe
principalmente a que no se cuenta con suficiente cantidad de datos
medidos del ELV para este sistema.

La capacidad calorifica de exceso, derivada de los datos
experimentales del ELV, es positiva en todo el intervalo de
composicién, lo que es congruente con el comportamiento
experimental observado en un estudio calorimétrico sobre estos
mismos sistemas. Este comportamiento ha sido relacionado con la
presencia de orden molecular o no-aleatoriedad en los sgistemas
binarios debido principalmente -a la cercania al punto critico
liguido-liguido.

Los valores de la entropia de exceso obtenidos de los datos
experimentales del ELV difieren de los reportados en la literatura
a 293.15 K, sin embargo, los valores que se reportan en la
literatura son calculados a partir de datos poco confiables de G,
por lo que los datos de este trabajo tienen suficiente precisién
para ser considerados confiables, ya que son obtenidos a partir de ]
datos termodindmicamente consistentes.
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" APENDICE I

TEOREMA DE EULER EN FUNCIONES HOMOGENEAS

Si una funcién u(x,y,z,...) se puede escribir en la forma,

u=x"U(y/z, 2/X,...). (I.1)

donde n es integral o cero, entonces la funcién u se dice que es
una funcién homogenea de n grados de libertad en las variables

X,Yr2Z,.0.,
De acuerdo al teorema de Euler, si u es una funcién homogénea
‘de n grados de libertad en las variables x,y,z,... entonces,

x(du/dx)y,z...+ y(8u/oy)x,z,...+ z(ou/dz)x,y,...+...= nu (I.2)

PRUEBA DEL TEORENA DE EULER

Derivando la funcién U [Ecuacién (I.1l)] con respecto a cada

variable se tiene que,

(8U/8x)y,z = -yx 2{aU/8(y/x) }z/x ~ zx"2{8U/8(z/x) }yrx,

(8U/8y)x,z = x 1 {8U/8(y/x) }zrx,

(8U/8z)x,y = x {3U/3(2/X) }yrx,

(I.2)

y como
x(dU/a8x)y,z + y(3U/8y)x,z + 2(8U/8Z)x,y + = 0. (I.3)

= x"U se obtiene,

y en vista de que la ecuacién u
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x(8u/dxyy,z + y(8u/dy)x,z + z(d8u/dz)x,y + = nux U +
+ x {x{8V/3x)y,2"+ y(3U/ay)x,z + 2(dU/8Z)x, y}

= n =
= nx"U = nu (I.4)

EJENPLO DEL USO DEL TEOREMA DE EULER
En dadas temperatura T y presiébn p, el volumén V de una fase
conteniendo cantidades de substancia n de Ay n, de B, es una
funcidn de n, y ng
V= V(nk,ns) .
Entonces la funcidn V se puede expresar en la forma,
vV = nAQ(nB/nA)

gue es la funcidn homogénea de primer grado en las variables ny
n.. Y por el teorema de Euler se tiene que,

nA[aV/BnA]T'P’n: nB[aV/anB]TMA _

(McGlashan, 1979)
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APENDICE II

METODO DE TSONOPOULOS PARA LA ESTIMACION DEL SEGUNDO
COEFICIENTE VIRIAL

La ecuacién virial {ecuacién (II.1)) puede ser derivada de 1la
mecénica estadistica. Los parametros B, C,...son llamados el
segundo, tercer,.. coeficientes viriales y son funciones solamente
de la temperatura para un fluido puro.

P = + + + oe (II.1)

Una razon para la popularidad de esta ecuacién es gque los
coeficientes B, C,... pueden relacionarse a pérametros
caracterizando 1la funcién del potencial intermolecular. Para
muchos propdsitos, la ecuacién virial es mds Gtil truncada en el
segundo término y arreglada a eliminar el volumen molar.

Esto es, la ecuacidn,
2 = PV/RT (I1.2)

se substituye en la ecuacién, (II.1) para eliminar v y entonces la
serie truncada es,

BP (II.3)

Z =1+ —x

entonces B es una funcidén solamente de la temperatura.
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Para moléculas no polares o muy poco polares, Tsonopoulos
(1974), modificd una expansién inicialmente propuesta por Pitzer y
curl (1955) [referenciada por Tsonopoulos (op cit)], obteniendo la
siguiente ecuacién,

BPc _ of0) ) (II.4)
RT: £ + wf
Para moleculas polares, Tsonopoulos recomienda que 1la
ecuacién (II.4) se modifica adicionando otro término f‘z), donde,
R = (11.5)
Tr Tr

a Yy b pueden ser estimados con mucha precisién; b, sin embargo, es
cero para materiales que no tienen puentes de hidrédgeno; en este
caso, para cetonas, aldeidos, nitrilos y eteres, aproximadamente,

8

a = -2.140 x 2107u_ - 4.308 x J.o'z‘ur (11.6)
donde
s 2
-y = 04 Pe (11.7)
r TE .
donde: u, o= momento dipolar [debyes])
Pc = presidén critica [atm]
Te = temperatura critica [K].

Reid et al., (1877).
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APENDICE IIX

MEDICION DE LA PRESION

Una de las tareas fundamentales en la determinacién del ELV
es la medicién precisa y exacta de la presién y el mantenerla
constante. Para la medicién a bajas presiones, en este trabajo, se
utilizé un mandmetro en forma de U , de 20 mm de di&metro donde
los efectos de capilaridad son de 2.67 x 10°°
llena hasta la mitad de su capacidad con mercurio (puro y seco),
para no formar un menisco deforme.

kPa.El mandmetro se

Una rama del manémetro se conecta al sistema Yy la otra a la
atmébsfera o como en este trabajo, a una unidad de vacio, con un
medidor que indique la lectura del vacio logrado, como se muestra
en la figura 16. Una primera condicién es que el mandémetro debe de
estar en posicién perfectamente vertical, debido a gque una
desviacién de un grado de la posicidn vertical causa un error de
0.1 mm en la medicién de una columna de 760 mm Hg. La posicidn
correcta se puede hacer con la ayuda de una plomada. También es
importante que el catetémetro esté vertical y estable, lo cual se
logra con los niveles que tiene el mismo catetémetro.

La altura de la columna de mercurio esta dada por la
diferencia de niveles del mercurio en ambas ramas, es necesario
gque en la lectura de las alturas de los meniscos de mercurio, el
ojo del observador este en un plano horizontal con la superficie
del mercurio y asi evitar errores de paralaje (Hala et al., 1967).

Para conocer la presién real se deben de tomar en cuenta
algunas consideraciones en el momento de la mediciébn de las
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alturas dependiendo del 1lugar donde se mide. La ecuacién que
relaciona la presién con la altura de la columna del liquido es,

P = p(t) g h(t) (III.1)

donde: P = presién
p(t) = densidad del liquido a la temperatura t [cm]
h(t) = altura de la columna a la temperatura t [g/cn?]
g = aceleracién de la gravedad [cm/sz]

Si la altura de la columna se mide con una escala graduada
para ser corregida a 20°C, entonces como resultado de la expansién
térmica del material, la altura observada h’ (t) se relaciona a la
altura real por medio de la relacién,

h(t) = h’/(t) (1 + a(t’-20)] (II1.2)

donde: o = coeficiente de expansidén lineal del material de la
escala a la temperatura t’.

La expresién gque relaciona la variacién de la densidad del
mercurio con la temperatura y la presidn, es dada en la Escala
Prictica de Temperatura de 1968 (IPTS~68). Para presiones hasta
cerca de 100 kPa la densidad del mercurio varia aproximadamente de
una manera lineal con la presidén. La medicién de la presidén hasta
un poco mayor que la presidén atmosférica, una relacién entre la
densidad y la temperatura, independiente de la presién es,

p(t) = (20) (1 + B(t’-20))7" (ITI.3)
donde: 8 = coeficiente de expansidn volumétrica del mercurio.

Entonces substituyendo la ecuacidén (IXI.2) y (IIX.3) en
(III1.1) se tiene que,
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p = £(20) g h'(t) [1 + a(t’-20)] (III.4)
{1+ 8(t-20)]

el efecto de expansién de la escala, es pequefic en comparacién con
la que sufre el mercurio y normalmente es despreciable si 1la
temperatura de la escala se considera igual a la del mercurio o
sea t=t’.

Los valores del coeficiente de expansién lineal y volumétrico
son;

a(acero) = 1.1 x 10 c ' B(mercurio)'= 1.818 x 10 (o]

y la densidad del mercurio a 20°C (IPTS-68) es,

p:: © = 13.54587 x 10™° kg m™.

La presién generalmente en bajas presiones se expresa en
mm Hg, que es la presidén ejercida en condiciones de aceleracidén de
la gravedad por una columna de 1 mm de altura de mercurio a 0°C,
lo que significa que se trata de un fluido hipotético que tiene
una densidad invariable de 13.5951 kg m>. cuando la altura
observada del mercurio por medio de una escala ajustada para ser
corregida a 20°C, como el catetémetro utilizado en este trabajo, y
tomando en cuenta que una rama del manémetro esta conectado a la
bomba de vacio y no se obtiene un vacio total, entonces existe una
presién residual Po, entonces la presién se puede obtener de la
expresién siguiente,

P = p(20) g h’ [1 + a(t’-20)]
p(20) g, [1 + B(t-20)]

+ Po (III.5)
donde:

g, = 9.80665 m s, valor estandar de 1la aceleracidn

gravedad.
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g = 9.7795101 m s', valor de 1la

aceleracién en el laboratorio de
Termodindmica.

La presién que se mide experimentalmente se obtiene en

milimetros de mercurio y posteriormente se transforma a kPa; forma
en que se reporta en este trabajo.
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APENDICE IV

TEMPERATURA CRITICA DE SOLUBILIDAD SUPERIOR (TCSS)
Y
PRESION DE VAPOR

TABLA IV.1 VALORES DE TCSS

Propanonitrilo Butanonitrilo
Hexano 284.90"° 244.20%
Heptano 292.70° 249.54¢
Octano 300.95° 260.53°

a) McLURE ET AL., 1982; b) INTERPOLADO; c) EUSTAQUIO ET AL, 199%;
d) EUSTAQUIO ET AL, EN PRENSA; e) CUEVAS, 1990.
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TABLA IV.2 PRESIONES DE VAPOR DE SUBSTANCIAS PURAS

SUBS TEMP P de V P de Vv
exp lit
(K) (kPa) (kPa)

CeH14 333.15 75.60 76.58° 75.48° 76.38° 76.48° 76.28"
CeHi4 353.15 141.75 142.85% 141.58° 142.33°

CrvHis 333.15 27.99 27.85° 27.85° 28.02° 28.00°7 28.04'
C7His 353.15 57.01 56.87° 56.87° 56.99° 57.03"  57.03'
CeHis 333.15 10.38 10.59° 10.34° 10.49% 10.48° 10.46’
CeHis 353.15 23.31  23.17° 23.26° 23.30° 23.33%7 22.67’
CaHsN 333.15 28.82 28.50° .28.72° 28.90°

CsHsN  353.15 58.31 58.19° 58.15° 58.78° 58.55%

CaH7N  333.15  14.06  14.62° 13.93° 13.93°

CsHIN 353.15 30.70 30.54> 30.60°  30.30°

(a) RIDDICK AND BUNGER, 1970; (b) TIMMERMANS, 1950 (c) YAWS, 1989;

{d) PIVIDAL AND SANDLER, 1990; (e) Y.LU ET AL, 1990; {£)BOUBLIK
ET AL, 1984; (g) MHUTHU ET AL, 1980; (h} TRC THERMODYNAMICS TABLES,

1977; (1) PIVIDAL AND SANDLER, 1988; (J) MEYER AND DULTOTZ, 1973.

SUBS = SUBSTANCIA, TEMP = TEMPERATURA, P de V = PRESION DE VAPOR
exp = EXPERIMENTAL, 1it = LITERATURA.

En los valores experimentales y de literatura se utilizd 1la
ecuacidén de Antoine [ecuacién (3. )]. Excepto para los valores
calculados de butanonitrilo  (CaH7N) en la referncia (1),
utilizarén la ecuacién de Clausius-Clapeyron (A - %].

De la tabla IV.2 se observa que las diferncias de presién de
vapor entre los datos experimentales y calculados, por ejemplo;
para propanonitrilo a la temperatura de 333.15 K, la diferncia
maxima es de * 0.14 Kpa, gue es precisa.
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APENDICE V

CURVAS DE CALIBRACION

Existen diferentes técnicas basadas en la variacién de alguna
propiedad fisicoguimica con la composicién para determinar la
composicién de las fases en equilibrio, algunas de ellas son
indice de refraccién (7), densidad(p), visosidad (v), tension
superficial (tr) etc., y también 1la técnica analitica de
cromatografia. De las diferentes técnicas las que se utilizaron en
este trabajo, fueron, indice de refraccién, densidad vy
cromatografia, pero independientemente de la técnica utilizada se
tiene que preparar una curva de calibracién cuando se mide el
eguilibrio liquido~vapor (ELV).

Cuando se inicidé el presente trabajo, se contaba con un
refractdmetro Bausch & Lombe, Modelo ABBE-60, con una precisién de
t1x10°°
10"g/cm3. Para seleccionar alguno de estos métodos se tuvo gque

y con un densimetro SODEV 03~D con precisidén de * 1 x

hacer una andlisis con referencia a las propiedades de los
componentes puros como son; indice de refraccién o densidad. Por
ejemplo, se  iniciaron las mediciones para el sistema
propanonitrilo + octano, por medio del indice de refraccién, 1la
curva de calibracién se prepard a la temperatura de 308.15 K
puesto gue la Temperatura Critica de Solucién Superior para éste
sistema es de 300.95 K como se observa en la tabla IV.1 del
apéndice IV, y no son miscibles a una temperatura mis baja.

El wvalor del 1indice de refraccién a 308.15 K para
propanonitrilo es de 1.35883 y de 1.39049 para octano como se
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observa en la tabla 2.1 del capitulo 2, entonces haciendo un
anilisis de errores se tiene que;

1. - 1.
gg - 139049 - 1.35883 _ o 03146
(V.1)
___dn  _  0.0001 _
» dX = 5753166 - "0.03166  ~ 0-0032

esto indica que la maxima precisién que se obtiene al utilizar el

método de indice de refraccién es de 3 x 10°°

en composicién si el
error al medir el Indice de refraccién fuera de un diezmilesima (1
x 107%), pero si el error aumenta a cinco diezmilésimas, 1la
precisién seria de 0.016, que es un valor poco preciso, sin
embargo, el utilizar el método de densidad en este caso tampoco

garantiza una mejor precisién, puesto que;

dp _ 0.77682 ~ 0.69849
ax 1 -0
dn 0.001

* ax = 5757833 ~ "0.07833 ~ 0-0128

= 0.07833
(v.2)

donde 0.77682 y 0.69849son el valor de la densidad a 298.15 K de

propanonitrilo y octano respectivamente y 1 x 1073

es el error gque
se tiene en el momento de medir la densidad de los componentes. La
precisién que se obtendria por este método es de 0.012 y no es més
precisa que con el método de indice de refraccién, por lo que,
cualquiera de los dos métodos se podia utilizar y se eligié el

método de indice de refraccidn por ser m&s réapido.

Para los sitemas siguientes se hace el mismo andlisis y como
se puede observar de la tabla 2.1 del capitulo 2, los valores de
indice de refraccién son muy similares entre el nitrilo y cada uno
de los alcanos por lo que se decidié wutilizar 1la técnica de
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densidad que ofrece una mayor diferencia entre los valores de
densidad del nitrilo y los alcanos como se observa en la tabla 2.2
del capitulo 2.

Cuando sdlo guedabka por realizar algunas mediciones
experimentales de los sitemas formados por proanonitrilo y
butanonitrilo con heptano, se tubo la oportunidad de adquirir un
cromatégrafo de gases VARIAN 3400, con un detector de
conductividad térmica y se decidié utilizar una nueva técnica y
conocer si se pddian obtener mejor precisién en los datos del ELV.

Como se utilizaron los tres métodos, a continuacién se da una
pequefia descripcién de la forma como se obtiene la curva de
calibracién de cada uno de ellos.

INDICE DE REFRACCION

El indice de refraccién es un método en el cual se pueden
obtener las mediciones en forma fé&cil y r&pida y el control de
temperatura de medicién se mantiene constante, este método es
apropiado cuando el indice de refraccién de los componentes puros
que formen la mezcla no son similares, o sea que la diferencia
entre los indices de refraccién no sea menor gque la resolucién de
refractédmetro, porque en ese caso, se tendrian errores en la
medicién de la composicidén de las fases en equilibrio.

La curva de calibracién utilizando el método de indice de
refraccién se prepara con una serie de mezclas de diferente
cqmposicién cubriendo el intervalo de medicién de 0 a 1 en
fraccién molar, la composicién de las mezclas se determina por
medio de la masa de cada componente que se coloca en el vial y que
se mide en una balanza andlitica (Sartorius) con una precisién de

+1x 10" Yy con el peso molecular de cada componente. Las mezclas
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preparadas se agitan para homogenizarse y en seguida se mide su
indice de refraccién en el refractdmetro. Con los datos de indice
de refraccién y composicién se hace un ajuste polinomial de 7 vs
X, por medio de la ecuacidn V.3;

7= Ao + Al X, + A2 X+ A3 o+ (v.3)

En el ajuste de los datos se obtiene el valor de las
constantes A1 y en la detrminacién del ELV estas constantes se
utilizan para determinar la composicién de las fases en equilibrio
con la ayuda del método de Newton - Raphson. Como ya se menciond
la técnica de indice de refraccién, se utilizé para el sistema
propanonitrilo + octano y 1los resultados obtenidos de 1las
mediciones experimentales y de los valores calculados se muestran
en la tabla V.1 asi como tambié&n se reportan los valores de las
constantes obtenidas en el ajuste de la ecuacidn V.1l. Se observa
que la desviacién estandar en idice de refraccidn es de 7 x 10°°,
lo que garantiza que en composicién se tiene una precisidén en
milésimas que es un buen resultado, de acuerdo con el andlisis de
la ecuacidén V.1.

DENSIDAD

La técnica de densidad es mds sensible que la del iIndice de
refraccién y algunas veces la diferencia entre la densidad de los
componentes puros es mids grande cuando el indice de refraccién es
similar por lo gque permite obtener mayor precisidn en 1los datos.
La técnica de densidad requiere un buen control de temperatura
porque cualquier cambio repercute en la medicién, el control debe
de ser de * 0.01.

La curva de calibracién se prepara de forma semejante como la

144

i
;
i
i
I
i




de indice de refraccién también cubriendo el intervalo en
composicién de 0-1 en fraccién molar, en este caso a las mezclas
se le mide su densidad, entonces se hace un ajuste polinomial de p
Vs X, de acuerdo a la siguiente ecuacidn V.4;

P = Ro+ A1 X + B2 X+ A3x + ... (V.4)

en el ajuste se obtiene el valor de las constantes Ai, con el
valor de las constantes y con el método de Newton-Raphson se
determina la composicién de las fases en equilibrio 1liquida y
vapor.

El método de densidad se utilizé para los sistemas
butanonitrilo + hexano, butanonitrilo + octano, propanonitrilo +
"hexano y propanonitrilo + heptano, en el presente trabajo no se
llevaron a cabo las determinaciones experimentales para las curvas
de calibracién de estos sistemas, puesto que en trabajos previos
de este laboratorio ya se habian realizado. Para el sistema
butanonitrilo + hexano la curva de calibracién se reporta en
Hernandez (1985) y en la tabla V.2 se reportan los valores de las
constantes obtenidas del ajuste, 1las cuales presentan una

4

desviacién en densidad de 2 x 10" ", lo que implica una precisién

en composicién en la tercera cifra decimal.

Para los sistemas butanonitrilo + octano, propanonitrilo +
hexano, + heptano, 1las curvas de calibracién se reportan en
Eustaquio (1992) y en las tablas V.3, y V.4 se muestra el valor de
las constantes obtenidas en en ajuste con la ecuacién V.4, 1la
desviacién estandar de cada una de ellas es de 3 x 10~ ° y de 4 x
10'“, respectivamente, con lo cual se garantiza la precisién en la

tercera cifra decimal en la composicién.
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CROMATOGRAFIA DE GASES

La cromatografia de gases tiene mayor resolucién y se pueden
cuantificar muche mejor las cantidades de los componentes que
estan presentes en la mezcla y una vez determinadas las
condiciones de operacién se mantienen estables durante todo el
tiempo de medicién de los componentes y no es necesario estar
controlando el equipo.

En el caso de coromatografia la curva de calibracién se
prepara de forma similar como en los dos casos anteriores, con la
diferencia, e que aqui, al preparar las mezclas en la balanza
anilitica se coloca un componente adicional en cada una, que es el
método del estandar interno y que es considerado como el método
més adecuado de cuantificacién en cromatografia. El1 componente
adicional (estandar -interno) es una cantidad constante que se
‘coloca en las mezclas de la curva de calibracién y en la muestra
de composicién desconocida del ELV.

El compuesto seleccionado como estandar interno debe cumplir
los siguientes requisitos (McNair and Bonelli, 1969).

1.~ No debe contener la muestra por analizar.

2.- Ser de alta pureza, estable y no debe reaccionar con los
componentesde la muestra.

3.- Que su comportamiento quimico sea sismilar al de los
compuestos de interés, de no ser posible se puede substituir
por una parafina normal.

4.- Ser soluble en la muestra.

5.~ En el cromatograma debe eluir cerca del o de los copuestos de
interés.

En este trabajo el estandar intero seleccionado fue tolueno,
porgque cumple con las caracteristicas mencionadas arriba y la
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cantidad adicionada en cada mezcla fue de 0.4 g.

Las mezclas junto con el estandar interno se analizaron en un
cromatégrafo de gases (VARIAN 3400), con un detector de
conductiviad térmica bajo condiciones establecidas que
proporcionan una buena separacién y resolucién  de todos los
componentes proporcionando un pico con cierta &rea. Con el valor
del drea y la masa de cada componente al preparar las mezclas se
calculan los cocientes wif/ws y de Ai/As donde wi es la masa del
componente i, ws la masa del estandar, A: el &rea del componente i
Y As el area del estandar. Posteriormente se prepara una gréafica
de Ai1/As Vs Wwi/ws para cada componente y se tiene una funcién
lineal que se ajusta a una ecuacién lineal, obteniendo los valores
del coeficiente de correlacién (r), la ordenada al origen (b) y la
pendiente (m). Para que la curva de calibracién sea aceptable se
requiere que el valor del coeficiente de correlacién tenga un
valor minimo de 0.999, para garantizar la precisién en milésimas
de la composicién en fraccidén molar.

La forma de la ecuacién de la linea recta es;
Ai/As = m(wi/ws) + b

entonces cuando se tiene una mezcla de composicién desconocida, se
puede determinar su masa por medio de la siguiente ecuacidn,

wi = (A1/As = b) (ws/m)
gue seria el caso de las mezclas liquida y vapor, en el ELV.
Por el método de cromatografia sélo se analizardén dos
sistemas que son; el de butanonitrilo + heptano y propanonitrilo +

heptano y en las tablas V.5 y V.6 se muestran los datos
obtenidos para estas curvas de calibracidén, asi como también se
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reportan los valores de la pendiente, la ordenada al origen y el
coeficiente de correlacidén, este Gltimo valor es con un valor
minimo de 0.9999, para butanonitrilo, propanenitrilo y heptano, y
ésto garantiza la precisién en la milésima en composicién como ya
se habia mencionado anteriormente. Las condiciones de operacién de
del cromatégrafo para los dos sistemas estudiados son:

CONDICIONES DE OPERACION C3HsN + C7His C4H7N + C7H1e
Temperatura del inyector 140 °c 140 °c
Temperatura del detector 120 °c 120 °c
Temperatura del filamento 200 °c 200 °C
Temperatura de la columna 50 °¢c 32 °c
Atenuacién 8 8
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TABLA V.1 CURVA DE CALIBRACIONR A T = 308.15 K PARA EL SISTEMA
(X:} PROPANONITRILO + (1-X1} OCTANO
(INDICE DE REFRACCION)

Xtexp Nexp Mcal Nexp-Necal
0.000 1.39049 1.39049 0.00000
0.096 1.38875 1.38870 0.00005
0.098 1.38865 1.38866 -0.00001
0.136 1.38779 1.38791 . =0,00012
0.162 1.38748 1.38740 0.00008
0.186 1.38684 1.38688 -0.00004
0.289 1.38468 1.38461 0.00007
0.322 1.38390 1.38384 0.00006
0.404 1.38163 1.38175 -0.00012
0.603 1.37582 1.37581 0.00001
0.616 1.37543 1.37538 0.00005
0.781 1.36918 1.36916 0.00002
0.841 1.36650 = 1.36658 -0.00008
0.872 1.36517 1.36516 0.00001
0.919 1.36304 1.36295 0.00009
0.947 1.36149 1.36158 -0.0000%
0.969 1.36048 1.36046 0.00002
1.000 1.35883 1.35882 0.00001
o = 0.00007

CONSTANTES DEL AJUSTE
Ao = 1.3905 A1 = 0.0180 Az = ~0.0056 A3 = -0.0080
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TABLA V.2 CURVA DE CALIBRACION A T=298,15K PARA EL SISTEMA
{X1) BUTANONITRILO + (1-X1) HEXANO
{DENSIDAD)

Ao = 0.6547 A1 = 0.0866 A2 = 0.0280 A3z = 0.0179
U‘p = 0.0003

Fuente de datos: Herndndez (1985).

TABLA V.3 CURVA DE CALIBRACION A T=298,15K PARA EL SISTEMA
(X:1) BUTANONITRILO + (1-Xi:) OCTANO

(DENSIDAD)
Ao = 0.6984 A1 = 0.0409 Az = 0.0097 A3 = 0.0373
o, = 0.0003

Fuente de datos: Eustaquio R., (1993).

TABLA V.4 CURVA DE CALIBRACION A T=298,15K PARA EL SISTEMA
{X1) PROPANONITRILO + (1-Xi1) HEXANO
(DENSIDAD)

Ao = 0,6541 Al = 0.0604 Az = 0.0152 A3z = 0.0467
’ ap = 0.0004

Fuente de datos: Eustaquio R., (1993).
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TABLA V.5 CURVA DE CALIBRACION PARA EL SISTEMA
(X1) BUTANONITRILO + (1-X1) HEPTANO

(CROMATOGRAFIA)
BUTANONITRILO
WeuT WHEP XBUT WBUT/Ws ABUT/As WBUT AW XBUT AX
exp exp exp ca exp-cal ca exp-cal
0.0000 .1964 0.0000 .0000 .0000 0002 -.0002 0.0015 -.0015
0.0021 .2120 0.0142 .0053 .0051 ,0020 .0001 0.0135 . 0007
0,0039 .1953 0.0281 .0098 .0107 .0040 -.0001 0.0288 -.0009
00,0050 .,1987 10,0352 .,0125 .0135 .0050 .0000 0.0352 .0000
0.0072 .1905 0.0520 .0180 .0207 .0076 ~.0004 0.0547 ~-.0027
0.0128 .1970 0.0861 .0320 .0351 .0127 .0001 0.0855 . 0006
0.0235 .1723 0.1651 .0588 .0653 .0234 .0001 0.1645 . 0006
0.,0285 .1709 0.1947 .0713 .0794 .0284 .0001 0.1942 . 0005
0.0393 ,1643 0,2575 ,0983 .1106 .0395 -,0002 0.,2585 -.0010
0.0475 .1555 0.3070 .1188 .1328 .0473 .0002 0.3061 0009
0.0722 .1356 0.4357 .1805 .2019 .0719 .0003 0.4347 .0010
0.0812 .1396 0.4575 .2030 .2284 .0813 ~-,0001 0.4578 -.0003
0.0975 .1275 0.5258 .2438 .2747 .0977 -.0002 0.5263 -.0005
0.1104 .1226 0.5663 .2760 .3103 .1103 .0001 0.5661 . 0002
0.1141 .1183 0,5831 ,2853 .3202 .1138 ,0003 0.5824 . 0007
0.1151 .0933 0.6414 .2878 .3253 .1157 =-.0006 0.6426 -.0012
0.1269 .,0891 0.6738 .3173 .3560 .1265 .0004 0.6731 .0009
0.1372 .0933 0.6807 .3430 .3864 .,1373 ~.0001 0.6809 -.0002
0.1469 .0872 0.7095 .3673 .4131 .1468 .0001 0.7094 .0001
0.1523 .0729 0.7518 .3808 .4285 .1523 .0000 0.7518 . 0000
0.1706 .0540 0.8208 .4265 .4795 .1704 .0002 0.8206 . 0002
0.1857 .0509 0.8410 .4643 .5228 .1857 .0000 0.8410 . 0000
0.1932 .0457 0.8597 .4830 .5456 .1938 -~.0006 0.8601 -.0004
0.2253 .0000 1.0000 .5633 .6338 .2251 .0002 1.0000 . 0000
Z=-0.0003 Z=-0.0023
- _8:333294 o= 0.0001 o= 0.0005
m= 1,1272
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HEPTANO

WHEP WsuT XHEP WHEP/Ws AHEP/As WHEP AW XHEY AX
exp exp exp cal exp-cal ca exp-cal
0.0000 .2253 .0000 .0000 .0000 -.0003 .0003 -.0009 .0009
0.0158 .2199 .0472 .0395 .0438 .0155 .0003 .0464 .0008
0.0319 .1913 .1031 .0798 .0873 .0312 .0007 .1011 . 0020
0.0540 .1706 .1792 .1350 .1508 .0542 =.,0002 .1797 ~,0005
0.0605 .1719 .1953 .1513 .1690 .0608 -.0003 .1961 ~-.0008
0.0872 .1469 .2905 .2180 .2441 .0879 -.0007 .2921 -,0016
0.0891 .1269 .3262 .2228 .2501 .0901 -.0010 .3287 -.0025
0.1183 .1141 .4169 .2958 .3282 .1183 .0000 .4169 .0000
0.1643 .0393 .7425 .4108 .4531 .1634 . 0009 «7414 0011
0.1709 .0285 .8053 .4273 .4763 .1718 .0009 .8061 ~,0008
0.1723 .0235 .8349 .4308 .4774 .1722 .0001 .8348 .0001
0.1994 .0092 .9373 .4985 .5540 .1998 ~.0004 .9374 -,0001
0.2120 ,0021 .9858 .5300 .5889 .2124 -.0004 .9859 -.0001
= 0.99996 Z=0.0016 Z==0,0015
= -0.0008 0=0,0004 o= 0,0004
= 1.1073
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TABAL V.6 CURVA DE CALIBRACION PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1=X1) HEPTANO
(CROMATOGRAFIA)
PROPANONITRILO
WPROP WHEP XproP WPROP APROP WPR?P AW xpn?p AX
exp exp exp /¥s /As ca exp-cal cal exp-cal
0.0346 .9955 .0595 0.0865 0.0964 .0347 -.0001 .0596 -.0001
0.0681 .9434 .1161 0.1703 0.1938 .0674 .0007 .1150 .0011
0.0958 .9066 .1612 0.2395 0.2803 .0965 -.0007 .1622 .0010
0.1404 .9085 .2195 0.3510 0.4169 .1425 -,0021 .,2220 -.0025
0.2026 .8220 .3096 0.5065 0.5887 .2003 .0023 .3072 .0024
0.2571 .7525 .3833 0.6428 0.7490 .2542 .0029 .3806 .0027
0.2961 .7467 .4191 0.7403 0,8758 ,.2969 -,0008 .4197 -.0006
0.5383 .5342 .6470 1.3458 1.5966 .5394 =-.0011 .6475 =.0005
0.6849 .3867 .7632 1.7123 2.0414 .6890 -.0041 .7642 -.0010
0.7310 .4040 .7670 1.8275 2.1709 .7326 -.0016 7674 -.0004
0.7905 .3022 .8264 1.9763 2.3443 .7909 -.0004 .B8264 .0000
0,8870 .2273 .8765 2.2175 2.6202 ,8848 .0022 ,8763 .0002
0.9688 .1652 .9143 2.4245 2.8737 .9690 -,0002 .9143 .0000
) $=0.003 £=0,0032

r = 0.99998 -
b = =0.0066 0=0.0009 c=0.0009
m= 1.1889
HEPTANO

Ygge  Wrgee  Xugp  Mmse  Aner  Wyzp O, XEED L.-8%

[Ws [As

0.0501 1.0987 .0245 0.1253 .1265‘ .0492 .0009 .0240 .0005
0.0665 1.0723 .0330 0.1663 .1783 .0685 =.0020 ,033% =.0009
0.1804 0.9315 .0962 0.4510 ,4806 ,.1810 -.0006 ,0965 -,0003
0.2273 0.8870 .1235 0.5683 .5999 .2254 .0019 .1226 .0009
0.2525 0.8660 .1381 0.6313 .6732 .2526 =.0001 .1382 =,0001
0.3022 0.7905 .1736 0.7555 .7941 .2976 .0046 .1715 .0021
0.3867 0.6849 .2368 0.9668 .0424 .3900 -.0033 .2384 -.,0016
0,4522 0.6188 .2866 1.1305 .2016 .4492 .0030 .2852 .0014
0.5342 0.5383 ,3530 1.3355 .4302 .5343 -,0001 .,3572 -.0042
0.6937 0.3422 .5270 1.7343 .8755 .7000 =-.0063 .5293 ~,0023
0.9066 0.0958 .8388 2.2665 .4313 .9068 -.0002 .8388 .0000
E o oaaat £ = -0.0022 £=-0.0045
m= 1.0751 o = 0.0007 o= 0.0014
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Los tres mé&todos de calibracidén proporcionan precisidén en
fracién molar en milésimas pero sin embargo cada uno de ellos
tiene sus ventajas y sus desventaja, como las que se muestran a
continuacién.

INDICE DE REFRACCION

VENTAJAS

- Es un método que permite hacer medicones en forma facil.

~ Es un método que permite hacer mediciones rapidamente.

- El control de temperatura se mantiene constante durante gran
periodo de tienmpo.

- Se requiere poca cantidad de substancia para la medicién.

DESVENTAJAS )

= No es adecuado cuando 1los indices de refraccién de los
componentes que forman una mezcla son similares.

- Solo se puede hacer una medicién de cada muestra.

DENSIDAD

VENTAJAS
- Es un método relativamente f&acil de medir.
- Se requiere poca cantidad de substancia.

DESVENTAJAS

- No es un método muy réapido.

- El1 control de temperatura no se mantiene por mucho tiempo
constante.

- Se requieren varias mediciones del periodo de un mismo punto,
para obtener un promedio de estos.

- Los valores de densidad de las substancias de referencia se
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tienen gue medir cada dia que se mida.
- Solo se puede hacer una medicién de cada muestra.

CROMATOGRAFIA

VENTAJAS

- Es un método gque permite hacer mediciones f&4cilmente.

- Se reguiere muy poca cantidad de substancia.

~ El1 control de temperatura se mantiene constante durante todo el
tiempo de medicién.

- Se pueden hacer las mediciones que se requieran de una misma
muestra.

DESVENTAJAS

~ Es necesario colocar el estandar interno en cada muestra.

- La medicién no es muy répida, puesto que se tiene que esperar el
tiempo necesario para gue los puntos eluyaﬁ.

Como se puede apreciar los tres muestran ciertas ventajas y
desventajas de uno con respecto del otro, pero como ya se
menciond, se obtienen resultados similares con cualguiera de
ellos, sin embargo, por el método cromatogrdfico se pueden medir
todos los sistemas estudiados en este trabajo, a diferencia de los
otros dos métodos, ademds al llevar a cabo el analisis de los
resultados la mayoria de los datos obtenidos por 1la técnica
cromatogrifica son correctos y en la técnica de indice de
refraacién y densidad se tienen que eliminar ma&s puntos, por lo
que se recomienda utilizar la técnica cromatogréfica para la
determinacién de las composiciones de las fases en equilibrio
liguido-vapor, aungue se utilize un poco mas de tiempo.
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APENDICE VI

VALORES DEL EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR DE LOS SISTEMAS:
ALCANONITRILO + ALCANGS,

TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
VI.1 CON EL METODO DE BARKER A T = 353,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) BUTANONITRILO + (1-X1) HEXANO,

Xexp Yexp Ycal Yexp=Ycal Pexp(kPa) Pcal Poexp=Pcal
0.000 0.000 0.000 0.000 141.76 141.77 -0.01
0.012 0.017 0.018 -0,001 142.61 142.77 -0,16
0.038 0.041 0.050 -0.009 144.32 144,20 0.12
0.054 0.070 0.065 0.005 144.78 144.70 0.08
0.067 G.082 0.076 0.006 145.01 144.96 0.05
0.090 0.096 0.091 0.005 145.23 145.13 0.11
0.152 0.114 0.119 -0.005 144.63 144.56 0.06
0.180 0.134 0.228 0.006 143.83 144.04 -0.21
0.303 0.143 0.150 ~0.007 141.18 141.37 -0.19
0.486 0.162 0.171 -0.007 135.77 135.66 0.11
0.542 0.186 0.180 0.006 132.81 132.66 0.15
0.589 0.181 0.189 -0.008 129.30 129.43 -0.12
0,609 0.198 0.193 0.005 127.92 127.76 0.16
0.626 0.193 0.197 -0.005 126.02 126.16 -0.14
0.788 0.260 0.266 ~-0.006 102.47 102.56 -0,09
0,823 0.287 0.294 -0.007 94,54 94.58 -0.04
0.907 0.408 0.415 -0.007 70.59 70.37 0.22
0.929 0.469 0.473 -0.005 62.59 62.40 0.19
0.930 0.472 0.477 ~-0.005 61.88 62,02 -0.13
0.976 0.708 0.712 -0.005 42.34 42.56 =-0.22
0.982 0.775 0.769 0.006 38.40 39.56 -0.15
6.998 0.960 0.968 -0.009 31.88 31.67 0.21
1.000 1.000 0.998 0.002 30.70 30.75 -0.05
o = 0.006 ¢ = 0.15 kPa
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxXy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
vI.2 CON EL METODO DE BARKER A T = 333.15 K PARA EL SISTEMA
(X1) BUTANONITRILO + (1-~X1) HEPTANO.

Xaxp Yexp Ycal Yexp~Y¥cal Pexp{(kPa) Pcatl Pexp~-Pcal
0.000 0.000 0.000 ~-0.000 27.99 28.00 -0.01
0.015 0.055 0.051 0.005 29.22 29.09 0.14
0.046 0.129 0.126 0.003 30.97 30.79 0.17
0,076 0.176 0.172 0.004 31.84 31.84 0.00
0.126 0.224 0,221 0.003 32.95 32.85 0.10
0.159 0.245 0.241 0.005 33,27 33.19 0.08
0.212 0.261 0.262 -0.001 33.35 33.46 -0.10
0.219 0.256 0.264 -0.009 33.41 33.48 -0.07
0.240 0.269% 0.271 ~0.001 33.40 33.52 ~-0.12
0.265 0.273 0.277 -0.004 33.41 33.54 ~-0.13
0.265 0.274 0.277 ~0.003 33.69 33.54 0.15
0.274 0.274 0.279 -0.005 33.53 33.54 -0.01
0.317 0.281 0.288 -0.007 33.38 33.53 -0.15
0.351 0,285 0.294 -0.008 33.62 33.48 0.14
0.384 0.291 0.300 -0.009 33.40 33.41 -0.01
0.447 0.301 0.311 =-0.010 33.02 33.21 -0.19
0.523 0.330 0.326 0.005 32.81 32.82 ~-0.01
0.597 0.333 0.344 -0.011 32.20 32.20 -0.01
0.672 0.372 0.367 0.004 31.33 31.25 0.07
0.735 0.400 0.394 0.006 30.16 30.08 0.08
0.782 0.411 0.421 -0.009 28.98 28.88 0.10
0.853 0.472 0.482 -0.010 26.21 26.29 -0.08
0.869 0.492 0.502 -0.010 25.60 25.50 0.11
0.872 0.494 0.506 -0.012 25.23 25.35 -0.12
1.000 1.000 0.999 0.001 14.06 14.08 -0.01

o = 0,007 o = 0.11 kPa
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxXy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
VI.3 CON EL METODO DE BARKER A T = 353.15 K PARA EL SISTEMA
{X1) BUTANONITRILO + (1=-X1) HEPTANO.

Xexp Yexp Yecal Yexp~Ycal Pexp(kPa) Pcal Pexp=Pcal
0.000 0.000 0.000 -0.000 57.01 57.03 -0.02
0.036 0.092 0.097 -0.006 61.11 61.30 =0.19
0.077 0.157 0.163 ~0.006 64.09 64.21 -0.13
0.192 0.243 0.238 0.005 66.94 66.77 0.17
0.215 0.250 0.246 0.004 66.90 66,88 0.03
0.248 0.261 0.254 0.007 67.01 66.94 0.08
0.266 0.263 0.258 0.005 66.97 66.93 0.03
0.297 0.269 0.263 0.006 66.99 66.89 0.10
0.333 0.275 0.270 0.005 66.82 66.79 0.03
0.356 0.279 0.273 0.006 66.79 66.69 0.11
0.422 0.291 0.285 0.006 66.12 66.23 -0.11
0.442 0.294 0.289 0.004 65.86 66.02 =0.16
0.485 0.296 0.300 ~0.003 65,53 65.45 0.08
0.630 0.351 0.355 -0.004 61.34 61.45 -0.11
0.715 0.406 0.411 -0.005 57.10 57.09 0.01
0.916 0.713 0.712 0.001 39.92 39.92 ~0.,01
1.000 1.000 1.000 0.000 30.70 30.71 -0.01

g = 0.005 o = 0.11 kPa
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTXy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
vi.4 CON EL METODO DE BARKER A T = 333,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) BUTANONITRILO + (1-X1) OCTANO.

Xexp Yoxp Ycal Yoxp=Ycal Pexp(kPa) Pcal Pexp=Pcal
0.000 0.000 0.001 -0.001 10.38 10.39 -0.01
0.089 0.348 0.347 0.001 14.71 14.75 =-0.04
0.122 0.401 0.402 -0.001 15.76 15.73 0.03
0.180 0.467 0.466 0.001 17.04 16.99 0.05
0.240 0.499 0.508 -0.009 17.77 17.82 -0.05
0,348 0.542 0.551 -0.009 18.60 18.59 0.01
0.437 0.565 0.572 -0.006 18.84 18.86 -0.02
0.514 0.580 0.585 =-0.005 18.93 18.97 -0.05
0.561 0.591 0.593 -0.001 18.94 19.00 -0.06
0.581 0.592 0.596 -0.004 19.04 19.01 0.03
0.590 0.593 0.598 -0.005 19.00 19.01 -0.01
0.694 0.615 0.619 -0.004 19.01 18.94 0.06
0.737 0.633 0.632 0.001 18.85 18.85 0.00
0.761 0.640 0.642 -0.001 18.80 18.76 0.04
0.800 0.656 0.660 -0.005 18.61 18.56 0.05
0.810 0.670 0.666 0.004 18.41 18.49 ~0.08
0.814 0.664 0.668 -0.004 18.50 18.46 0,04
0.873 0.712 0.715 -0.003 17.80 17.83 -0.03
0.948 0.825 0.831 -0.006 16.23 16.18 0.05
0.988 0.943 0.950 -0.007 14.50 14.64 -0.14
1.000 1.000 1.000 0.000 14.06 14.07 -0.01

o = 0.005 o = 0.05 kXPa
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxXy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
VI.S5 CON EL METODO DE BARKER A T = 353,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) BUTANONITRILO + (1-X1) OCTANO.

Kexp Yexp Ycal Yexp-¥ca1 Pexp(kPa) Pecal Pexp=Pcal
0.000 0.000 0.002 -0.002 23.32 23.35 -0.04
0.007 0.088 0.094 -0.006 25.77 25,61 0.16
0.012 0.144 0.149 -0.004 27.27 27.16 0.12
0.023 0.232 0.227 0.005 29.83 29.71 0.12
0.049 0.327 0.333 ~0.006 33.83 33.97 -0.15
0.203 0.447 0.444 0.003 39.22 39.27 -0.05
0.312 0.461 0.465 -0.004 39.92 39.93 -0.01
0.431 0.497 0.505 -0.008 40.66 40.65 0.01
0.452 0.522 0.514 0.008 40.67 40.76 -0.09
0.516 0.538 0.544 ~0.006 40,93 40.98 -0.06
0.580 0.580 0.576 0.004 40.99 41.04 -0.05
0.609 0.598 0.591 0.007 40.99 41.01 -0.03
0.607 0.598 0.589 0.009 40,99 41.02 -0.03
0.637 0,600 0.605 -0.005 41.06 40.95 0.11
0.658 0.611 0.615 ~0.004 41.03 40.89 0.15
0.666 0.623 0.620 0.002 40.93 40.85 0.09
0.653 0.620 0.613 0.007 40.88 40.90 -0.02
0.697 0.633 0.635 -0.002 40.80 40.70 0.10
0.787 0.686 0,680 0.006 40.06 39.98 0.08
0.790 0.687 0.681 0.005 39.96 39.95 0.00
0.807 0.697 0.690 0.007 39.67 39.75 -0.09
0.853 0.711 0.718 -0.007 39.03 39.06 -0.03
0.893 0.746 0.749 -0.003 38.18 38.16 0.01
0.952 0.839 0.833 0.006 35.37 35.54 =-0.17
0.989 0.939 0.944 -0.005 32,32 32.21 0.10
1.000 1.000 0.999 -0.001 30.70 30.71 -0.02

c = 0.006 o = 0,09 kPa
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADQS
vVI.6 CON EL METODO DE BARKER A T = 333.15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEXANO,

Kexp Yexp Ycal Yexp=Ycal Pexp(kPa) Peal Pexp~Pcal
0.000 0.000 0.000 -0.000 75.60 75.63 ~0.02
0.040 0.108 0.114 -0.006 82.89 82.69 0.20
0.080 0.170 0.174 -0.003 86,34 86.42 -0.08
0.145 0.222 0.222 0.001 89.10 88.98 0.12
0.186 0.237 0.237 -0.000 89,64 89,52 0.13
0.263 0.250 0.254 -0.004 89.81 89.74 0.07
0,303 0.254 0.259 -0.D05 89.76 89.67 0.10
0.287 0.254 0.257 ~-0.003 89.68 89.70 -0.02
0.286 0.254 0.257 -0.003 89.66 89.71 -0.03
0.292 0,254 0,258 -0.004 89.56 89.69 -0,13
0.382 0.261 0.267 -0.006 89.30 89,35 -0.05
0.431 0.279 0.272 0.007 88.90 89.04 -0,14
0.486 0.286 0.277 0.009 88.36 88.55 -0.19
0.513 0.289 0.280 0.009 88.21 88.25 -0.04
0.530 0.290 0.282 0.007 87.93 88.03 -0.10
0.592 0,298 0.290 0.008 87.11 87.07 0.04
0.657 0.302 0.300 0.003 85.80 85.61 0.19
0.747 0.312 0.319 -0.007 82.48 82.35 0.13
0.772 0.335 0.327 0.009 81.17 81.01 0.15
0.802 0.331 0.338 ~-0.007 78.86 78.92 -0.06
0.823 0.356 0.349 0.007 76.97 77.15 ~0.18
0.848 0.372 0.364 0.008 74.37 74.46 -0,09
0.942 0.497 0.507 -0.010 55,61 55.49 0.12
0.974 0.670 0.664 0.005 42.78 42.94 -0.17
0.987 0.798 0.792 0.006 36.44 36.20 0.24
1.000 1.000 0.998 0.002 28,82 28.88 -0.06
o = 0.006 o = 0.13 KPa
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTXy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
vI.7 CON EL METODO DE BARKER A T = 353,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEXANO.

Xexp Yexp Yca1 Yexp=-¥cai Pexp(kPa) Pecal Pexp=Pcal
0.000 0.000 0.000 -0.008 141.76 141.77 -0.01
0.052 0.082 0.091 0.006 148 .03 148.25 ~0.22
0.076 0.135 0.129 0.001 151.34 151.21 0.13

. 0.098 0.162 0.160 -0.005 153.68 153.61 0.08
0.631 0.320 0.325 -0.008 155.54 155.74 -0.20
0.701 0.338 0.346 -0.007 150.59 150.46 0.13
0.749 0.359 0.3686 -0.007 145.22 145.15 0.06
0.793 0.381 0.388 ~0.007 139.34 139.18 0.16
0.823 0.402 0.408 -0.006 133.96 134.13 -0.17
0.848 0.434 0.428 0.006 129.38 129.22 0.16
0.873 0.446 0.452 -0.007 123.16 123.35 -0.19
0.922 0.533 0.527 0.007 107.77 107.96 -0.19
0.939 0.573 0.566 0.007 101.16 101.03 0.13
0.965 0.661 0.667 -0.006 86.67 86.54 0.14
1.000 1,000 0.998 0.002 58.31 58.41 -0.10

o = 0.007 o = 0.17 kPa
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTXy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
VI. 8 CON EL METODO DE BARKER A T = 333.15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEPTANO,

Xexp Yexp Ycal Yexp=Ycat Pexp(kPa) Pcal Pexp=Pcal
0.000 0.000 0.001 -0.001 27.99 28.01 =0.02
0.047 0.247 0.251 -0.003 35.88 36.03 ~-0.15
0.058 0.293 0.285 0.008 37.56 37.44 0.12
0.146 0.428 0.421 0.007 44.08 44.01 0.07
0.174 0.446 0.442 0.004 45.21 45.07 0.14
0.356 0.491 0.496 -0.005 47.52 47.48 0.03
0.374 0.501 0.498 0.002 47.51 47.54 ~-0.03
0.361 0.497 0.497 0.000 47.63 47.50 0.13
0.400 0.502 0.501 0.001 47.55 47.59 ~0.04
0.4430 0.501 0.504 =-0.003 47 .63 47.64 -0.01
0.450 0.510 0.507 0.003 47.47 47.66 -0.19
0.497 0.514 0.507 0.007 47.44 47.66 ~0.22
0.514 0.503 0.508 -0.005 47.51 47.66 -0.15
0.515 0.510 0.508 0.002 47.59 47.66 ~0.07
0.516 0.513 0.508 0.004 47.52 47.66 -0.14
0.522 0.513 0.508 0.005 47.68 47.66 0.02
0.536 0.512 0.509 0.002 47.72 47.66 0.05
0.556. 0.513 0.511 0.002 47.69 47.65 0.04
0.566 0.506 0.511 ~0.005 47.67 47.64 0.02
0.571 0.508 0.512 -0.003 47.52 47.64 -0.13
0.876 0.511 0.512 -0.001 47.68 47 .64 0.04
0.597 0.511 0.514 ~0.002 47.%9 47.61 -0.01
0.815 0.564 0.567 ~0.003 45.77 45.52 0.26
0.840 0.580 0.584 -0.004 44.91 44.71 0.19
0.867 0.602 0.607 ~-0.005 43.52 43.54 -0.02
0.929 0.696 0.699 -0.003 39.19 39.17 0.02
0.963 0.790 0.795 -0.005 35.07 35.23 -0.16
0.973 0.836 0.839 -0.003 33.58 33.65 -0.07
0.981 0.876 0.878 -0.002 32.36 32.34 0.02
1.000 1.000 0.999 0.001 28.82 28.84 ~0.02

o = 0.004 o = 0.12 kPa
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
VI.S CON EL METODO DE BARKER A T = 353,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEPTANO.

Xexp Yexp Ycal Yexp-=Y¥ca1 Pexp(kPa) Pcal Pexp=Pcal
0.000 0.000 0.001 ~0.001 57.01 57.05 ~-0.04
0.036 0.179 0.178 0.001 67.31 67.54 -0.22
0,077 0.295 0.292 0.004 76.18 76.16 0.02
0.146 0.394 0.391 0.003 85.12 85.00 0.12
0.188 0.430 0.425 0.005 88.22 88.10 0.12
0.235 0.458 0.451 0.007 90.60 90.42 0.18
0.285 0.472 0.470 0.001 91,93 91.93 -0.00
0.301 0.476 0.475 0.001 92.22 92.28 -0.06
0.320 0.481 0.480 0.001 92.48 92.61 -0.13
0.334 0.482 0.483 =0.002 92.70 92.82 -0.11
0,352 0.489 0.487 0.001 92.83 93.03 -0.20
0.378 0.486 0.492 ~0.007 93.10 93.28 -0,17
0.432 0.493 0.501 -0.008 93.72 93.60 0.12
‘0.493 0.506 0.509 ~0.,003 93.86 93.73 0.13
0.504 0.500 0.510 -0.010 93.88 93.74 0.14
0.514 0.508 0.511 ~-0.004 93.87 93.74 0.13
0.521 0.505 0.512 ~0.007 93.86 93.74 0.12
0.576 0.510 0.519 -0.009 93.68 93.65 0.03
0.562 0.512 0.517 ~0.,005 93.65 93.68 -0.03
0.596 0.513 0.522 ~0.009 93.61 93.57 0.03
0.596 0.516 0.522 ~0.005 93.48 93.58 =0,10
0.592 0.516 0.521 -0.006 93.50 93.59 -0.09
0.635 0.522 0.528 -0.006 93.25 93.35 -0.10
0.654 0.532 0,531 0.001 93.08 93.20 -0.12
0.708 0.539 0.543 -0.004 92.30 92.49 -0,19
0.746 0.547 0.555 =-0.008 91.84 91.66 0.18
0.816 0.581 0.588 -0.008 88.94 88.86 0.07
0.888 0.659 0.655 0.004 82.91 82.74 0.17
0.912 0.694 0.691 0.003" 79.55 79.51 0.04
0.925 0.721 0.716 0.005 77.26 77.39 -0.13
0.939 0.750 0.747 0.003 74.93 - 74.87 0.05
0.957 0.791 0.799 -0.007 70.77 70.84 -0.07
0.989 0.936 0.933 0.003 61.76 62.00 -0.24
1,000 1.000 0.999 0.001 58.31 58.35 -0.04

o = 0,005 o = 0,13 kPa
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"TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
VI.1l0 CON EL METODO DE BARKER A T = 333.15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) OCTANO,

Xexp Yexp Ycal Yexp=¥Ycal Pexp(kPa) Pcal Pexp=Pcal
0.000 0.000 0.004 -0,003 10.38 10.42 -0.04
0.017 0.352 0.347 0.00S5 15.81 15.73 0.07
0.029 0.457 0.451 0.006 18.76 18.60 0.16
0.043 0.531 0.528 0.003 21.55 21.46 0.09
0.118 0.661 0.663 -0.002 29.04 29.18 ~0.14
0.152 0.689 0.681 0.008 30.38 30.49 -0.11
0.235 0.705 0.698 0.006 31.69 31.84 -0.16
0.334 0.711 0.706 0,005 32.52 32.37 0.15
0.341 0,705 0.707 -0.002 32.46 32.40 0.07
0,392 0.715 0.710 0.005 32.72 32.61 0.11
0.549 0.722 0.726 -0.004 33.36 33.23 0.13
0.698 0.743 0.746 -0.003 33.70 33.61 0.09
0,722 0.747 0.750 -0.003 33.73 33.64 0.09
0.739 0.760 0.753 0.007 33.58 33.65 -0.07
0.748 0.752 0.755 ~-0.003 33.56 33.65 -0.09
0.751 0.750 0.755 -0.006 33.59 33.65 -0.06
0.759 0.752 0.757 -0.005 33.76 33.65 0.10
0.811 0.769 0.770 -0.002 33.67 33.59 0.08
0.832 0.770 0.777 ~0,007 33.57 33.53 0.04
0.839 0.776 0.780 ~0.004 33.38 33.49 -0.11
0.867 0.787 0.794 -0.006 33.23 33.31 -0.08
0.931 0.849 0.846 0.003 32.20 32.30 -0.10
0.960 0.885 0.891 -0.006 31.23 31.29 ~0.06
0.964 0.891 0.899 -0.008 30.98 31.11 ~0.13
0,980 0.940 0.935 0.004 30.22 30.28 -0.06
0.993 0.983 0.974 0.009 29.32 29.40 -0.08
1.000 1.000 1.000 0,000 28.82 28.83 -0.01

o = 0.005 o = 0.11 kPa

165



TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTXy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS
-VI.11 CON EL METODO DE BARKER A T = 353,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) OCTANO.

Xexp Yexp Yeal Yexp=Ycal Pexp(KPa) Peal Pexp=Pcal
0.000 0.000 0.002 =0.002 23.32 23.37 «0.05
0.010 0.163 0.168 -0.005 27.70 27.86 -0.16
0.022 0.299 0.294 0.006 32.68 32,62 0.06
0.026 0.330 0.328 0.002 34.23 34.19 0.04
0.047 - 0,442 0,440 0.001 40.74 40,63 0.11
0.049 0.439 0,449 -0.010 41,29 41.19 0.10
0.054 0.460 0.469 =0.009 42.56 42,64 =-0.08
0.057 0.469 0.477 -0.008 43.34 43.20 0.13
0.106 0.580 0.577 0.003 52.08 52.22 -0.15
0.120 0.591 0.594 -0.002 53.87 54.03 =0.16
0.148 0.620 0.618 0.003 56.74 56.81 =-0.07
0.161 0.626 0.626 0.000 57.97 57.82 0.15
0.245 0.664 0.662 0.002 62.08 62,21 -0.13
0.281 0.675 0.671 0.004 63.42 63.37 0.05
0.287 0.672 0.673 -0.001 63.63 63,56 0.07
0.471 0.706 0,707 ~-0.001 67.24 67.02 0,22
0.553 0.723 0.719 0,003 67.78 67.90 -0.13
0.676 0.741 0.738 0.003 68.60 68.65 =0.05
0.761 0.757 0.753 0.005 68.73 68,79 -0.08
0.808 0.764 0.765 -0.001 68.78 68.66 0.13
0.820 0.766 0.768 -0.003 68.56 68.58 ~-0.03
0.838 0.780 0.775 0,005 68,46 68,43 0.03
0.867 0.791 0.789 0.002 68.01 ' 68.01 0.00
0.880 0.801 0.797 0.005 67.75 67.74 0.01
0.907 0.822 0.817 0.005 66.89 66.92 -0.03
0.926 0.843 0.837 0.005 65.94 66,03 -0.09
0.937 0.857 0.851 0.007 65.26 65.41 -0.15
0.951 0.881 0.872 0.009 64.51 64,42 0.09
0.972 0.925 0.914 0.011 62.43 62.37 0.06
0.995 0.977 0.982 -0.005 59,27 59.14 0.12
1.000 1.000 1.000 0.000 58.31 58.33 -0.02

o = 0,005 ¢ = 0.11 kPa
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
vI.12 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353.15 K PARA EL SISTEMA
{X1) BUTANONITRILO + (1-X1) HEXANO.

E

x 7 v In(r,) 1n(r,) log(y/y) G GE/RT GE/RTxlxé

0.012 5.859 1.001 1.768 0.001 0.768 65.18 0.02 1.84
0.038 4.535 1.014 1.512 0.014 0.651 207.72 0.07 1.94
0.054 b5.448 1.003 1.685 0.003 0.735 278.18 0.10 1.85
0.067 5.166 1.005 1.642 0.005 0.711 339.48 0.12 1.84
0.090 4.528 1.016 1.510 0.016 0.649 443.74 0.15 1.84
0.152 3.189 1.064 1.160 0.062 0.477 669.99 0.23 1.78
0.180 3.126 1.071 1.140 0.069 0.465 768.29 0.26 1.77
0.303 1.954 1.225 0.670 0,203 0.203 1011.34 0.34 1.63
0.486 1.354 1.561 0,303 0.446 -0.062 1105.04 0.38 1.51
0.542 1.350 1.673 0.300 0.515 =0.093 1169.22 0.40 1.60
0.589 1.182 1.825 0.168 0.602 ~-0.189 1016.95 0.35 1.43
0.609 1.155 1.932 0.211 0.621 -~0.178 1091.%6 0.37 1.56
0.626 1.235 1.861 0.144 0.659 =-0.223 989.16 0.34 1.44
0.788 1.029 2.567 0.029 0.943 -0.397 654.25 0.22 1.33
0.823 1.012 2.750 0.012 11.012 -0.434 553.92 0.19 1.30
0.907 0.997 3.259 -0.004 1.181 +~0.515 315.05 0.11 1.27
0.929 0.998 3.404 -0.002 1.225 -0.533 252.94 0.09 1.30
0.930 0.993 3.395 -0.007 1.222 -0.534 234.22 0.08 1.22
0.976 0.989 3.763 -0.011 1.325 -0.580 63.92 0.02 0,92
0.982 1.004 3.668 0,004 1.300 -0.563 80.46 0.03 1.56
0.998 0.998 5.007 -0.002 1.611 =0.701 2.06 0.00 0.37

1AS UNIDADES DE GE soN J/MoL

167



TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
VI.13 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) BUTANONITRILO + (1-X1) HEPTANO,

E

x, 7, ¥, In(y)) In(7,) log(y/y) G

6% /RT G° /RTX X,

0.015 7.641 1.000 2.034 0.000 0.883 83.77 0.03 2.09
0.046 6.048 1.008 1.800 0.008 0.778 249.57 0.09 2.06
0.076 5.142 1.012 1.637 0.011 0.706 372.26 0.13 1.92
0.126 4.0643 1.042 1.397 0.042 0.589 589.69 0.21 1.93
0.159 3.554 1.063 1.268 0.061 0.524 701.68 0.25 1.89
0.212 2.852 1.113 1.048 0.107 0.409 847.49 0.31 1.83
0,219 2.710 1.132 0.997 0.124 0.379 872.73 0.32 1.85
0.240 2.595 1.143 0.954 0.134 0.356 916.46 0.33 1.81
0.265 2.387 1.176 0.870 0.162 0.308 969.41 0.35 1.80
0.265 2.422 1.183 0.884 0.168 0.311 990.10 0.36 1.84
0.274 2.330 1.192 0.846 0.176 0.291 994.89 0.36 1.81
0.317 2.052 1.250 0.719 0.223 0.215 1054.22 0.38 1.76
0.351 1.897 1l.316 0.640 0.275 0.159 1116.66 0.40 1.77
0.384 1.754 1.368 0.562 0.314 0.108 1133.32 0.41 1.73
0.447 1.541 1.487 0.432 0.397 0.016 1143.19 0.41 1.67
0.523 1.441 1.638 0.365 0.493 <~0.056 1181.43 0.43 1.71
0.597 1.246 1.899 0.220 0.641 -0.183 1080.33 0.39 1.62
0.672 1.203 2.141 0.185 0.76. =0.250 1035.97 0,37 1.70
0.735 1.143 2.439 0.133 0.892 =-0.329 925.49 0,33 '1.72
0.782 1.063 2.796 0.061 1.028 =0.420 753.58 0.27 1.60
0.853 1.016 3.358 0.016 1.211 -0.519 531.99 0.19 1.53
0.869 1.016 3.549 0.016 1.267 ~-0.543 499.49 0.18 1.58
0.872 1.001 3.567 0.001 1.272 =0.552 455.56 0.17 1.47

LAS UNIDADES DE G° SON J/MOL
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
VI.1l4 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353,15 K PARA EL SISTEMA
{X1) BUTANONITRILO + (1-X1) HEPTANO.

x 7 7 In(7,) In(7,) log(v /7,) 6%  &E/RT GE/RTx‘x2

0.036 4.986 1.007 1.607 0.007 0.695 186.94 0.06 1.86
0.077 4.114 1.022 1.414 0.022 0.605 380.13 0.13 1.81
0.192 2.676 1.092 0.984 0.088 0.389 762.48 0.26 1.68
0.215 2.449 1.114 0.896 0.108 0.342 814.49 0.28 1.64
0.248 2.213 1.149 0.794 0.139 0.285 885.68 0.30 1.62
0.266 2.083 1.172 0.734 0.159 0.250 915.78 0.31 1.60
0.297 1.912 1.214 0.648 0.194 0.197 965.12 0.33 1.57
0.333 1.737 1.266 0.552 0.236 0.138 1001.90 0.34 1.54
0.356 1.646 1.304 0.499 0.265 0.101 1023.32 0.35 1.52
0.422 1.440 1.412 0.365 0.345 0.009 1038.10 0.35 1.45
0.442 1.379 1.454 0.321 0.374 ~-0.023 1030.51 0.35 1.42
0.485 1.263 1.561 0.233 0.445 -0.092 1005.89 0.34 1.37
0.630 1.080 1.882 0.077 0.633 -0.243 830.97 0.28 1.21
0.715 1.031 2.084 0.031 0.734 -0.306 680.27 0.23 1.14
0.916 1.003 2.424 0.003 0.885 -0.383 226.73 0.08 1.01

LAS UNIDADES DE GP SoN J/MOL
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
. ¥1,15 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333.15 K PARA EL SISTEMA
(X1) BUTANONITRILO + (1-X1) OCTANO.

E E E
X, 7, T, In(7,) In(7,) log(V‘/'ta) G 6 /RT G /R‘I‘xlx2

0.089 4.073 1.009 1.404 0.010 0.606 371.66 0.13 1.65
0.122 3.683 1.029 1.304 0.029 0.554 510.18 0.18 1.72
0.180 3.141 1.058 1.145 0.056 0.473 696.87 0.25 1.71
0.240 2.613 1.119 0.961 0.112 0.368 876.62 0.32 1.73
0.348 2.048 1.247 0.717 0.221 0.216 1089.72 0.39 1.73
0.437 1.723 1.388 0.544 0.328 0.094 1169.86 (.42 1.72
0.514 1.511 1.559 0.413 0.444 -0.014 1185.31 0.43 1.71
0.561 1.411 1.682 0.344 0.520 -0.076 1168.09 0.42 - 1.71
0.581 1.369% 1.771 0.314 0.571 =0.117 1169.48 0.42 1.73
0.590 1.349 1.802 0.299 0.589 -0.126 1157.58 0.42 1.73
0.694 1.191 2.279 0.175 0.824 -~0.282 1034.64 0.37 1.76
0.737 1.144 2.507 0.135 0.919 -0.341 946.11 0.34 1.76
0.761 1.118 2.704 0.111 0.995 -0.384 892.46 0.32 1.77
0.800 1.078 3.059 0.075 1.118 -0.453 786.53 0.28 1.78
0.810 1.077 3.049 0.074 1.115 -0.452 755.44 0.27 1.77
0.814 1.067 3.187 0.065 1.159 -0.475 745.12 0.27 1.78
0.873 1.028 3.849 0.028 1.348 -0.573 541.92 0.20 1.76
0.948 1.002 5.249 0.002 1.658 <~0.719 242.40 0.09 1.78
0.988 1.983 6.762 -0.017 1.911 -0.837 16.10 0.01 0.50
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
VI.16 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353,15 K PARA EL SISTEMA
{(X1) BUTANONITRILO + (1-X1) OCTANO.

E E E
X, 7, 7, ln(':l) ln(12) 1og(71/72) G 6 /RT G /R'I‘xlx2

0.007 10.566 1.013 2.358 0.013 1.018 86.58 0.03 4.24
0.012 10.365 1.010 2.338 0.010 1.011 114.16 0.04 3.18
0.023 9.801 1.000 2.282 0.000 0.991 154.25 0.05 2.34
0.049 7.299 1.017 1.988 0.017 0.856 335.28 0.11 2.44
0.203 2.795 1.150 1.028 0.140 0.386 939.13 0.32 1.98
0.312 1.901 1.323 0.642 0.280 0.157 1155.17 0.39 1.83
0.431 1.513 1.518 0.414 0.417 -0.001 1221.48 0.42 1.70
0.452 1.514 1.499 0.415 0.405 0.004 1202.55 0.41 1.65
0.516 1.375 1.652 0.318 0.502 ~0.080 1195.60 0.41 1.63
0.580 1.322 1.730 0.279 0.548 -0.117 1152.52 0.39 1.61
0.609 1.297 1.780 0.260 0.577 -0.137 1128.15 0.38 1.61
0.607 1.304 1.768 0.265 0.570 -0.132 1131.3i0 0.38 1.61
0.637 1.247 1.910 0.221 0.647 -0.185 1103.76 0.36 1.63
0.658 1.230 1.968 0.207 0.677 -0.204 1079.71 0.37 1.63
0.666 1.233 1.957 0.209 0.671 -0.201 1068.12 0.36 1.64
0.653 1.251 1.892 0.224 0.638 -0.180 1079.99 0.37 1.62
0.697 1.195 2.087 0.179 0.736 -0.242 1020.08 0.35 1.65
0.787 1.127 2.500 0,119 0,917 -0.346 848.49 0.29 1.73
0.790 1.121 2.521 0.114 0.925 -0.352 835.41 0.28 1.72
0.807 1.106 2.640 0.100 0.971 =0.378 787.13 0.27 1.72
0.853 1.051 3.257 0.049 1.181 =-0.491 632.13 0.22 1.72
0.893 1.032 3.822 0.031 1.341 -0.569 505.22 0.17 1.79
0.952 1.011 5.028 0.010 1.615 -0.697 257.84 0.09 1.91
0.989 0.998 7.344 -0.002 1.994 -0.867 62.14 0.02 1.88
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
V1,17 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEXANO,

x 7 P In(r,) In(7,) log(v /7,) Gt &f/RT GE/RTxlx2

0.040 7.383 1.015 1.999 0.015 0.862 258.82 0.09 2.45
0.080 6.057 1.023 1.801 0.023 0.772 455.22 0.6 2.25
0.145 4.454 1.064 1.494 0.062 0.622 748.68 0.27 2.18
0.186 3.736 1.102 1.318 0.097 0.530 897.41 0.32 2.14
0.263 2.783 1.200 1.024 0.182 0.365 1118.82 0,40 2.08
0.303 2.457 1.261 0.899 0.232 0.290 1201.98 0.43 2.06
0.287 2.591 1.231 0.952 0.208 0.323 1168.46 0.42 2.06
0.286 2.601 1.229 0.956 0.206 0.326 1165.82 0.42 2.06
0.292 2.543 1.238 0.933 0.214 0.313 1175.08 0.42 2.05
0.382 1.993 1.401 0.690 0.337 0.153 1308.00 0.47 2.00
0.431 1.879 1.479 0.631 0.391 0.104 1370.14 0.49 2.02
0.486 1.702 1.610 0.532 0.477 0.024 1394.49 0.50 2.02
0.513 1.625 1.691 0.485 0.525 ~0.017 1398.72 0.51 2.02
0.530 1.570 1.747 0.451 0.558 -0.047 1388.63 0.50 2.01
0.592 1.434 1.969 0.360 0.678 =0.138 1357.45 0.49 2.03
0.657 1.292 2.297 0.256 0.832 =-0.250 1257.14 0.45 2.01
0.747 1.134 2.955 0.126 1.083 -0.416 1019.49 0.37 1.95
0.772 1.160 3.117 0.149 1.137 =0.429 1037.25 0.37 2.13
0.802 1.075 3.522 0.072 1.259 -0.516 849.71 0.31 1.93
0.823 1.099 3.704 0.095 1.310 -0.528 858.02 0.31 2.13
0.848 1.082 4.073 0.079 1.404 -0.576 775.35 0.28 2.18
0.942 0.992 6.425 -0.008 1.860 =-0.812 278.58 0.10 1.84
0.974 0.974 7.325 0.006 1.991 -~0.862 160.20 0.06 2.28
0.987 0.987 7.896 0.014 2.066 -0.891 110.91 0.04 3.22
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
V1.18 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353.15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEXANO.

x v 7, 1n(z)) In(v,) log(r /v,) G° G°/RT G*/RTX x,

0.052 3.799 1.007 1.335 0.007 0.577 222.14 0.08 1.55
0.076 4,303 0.995 1.459 -0.005 0.636 311i.71 0.11 1.51
0.098 4.052 1.002 1.3%9 0.002 0.607 407.84 0.14 1.57
0.631 1.256 2.011 0.228 0.699 =0.204 1180.11 0.40 1.73
0.701 1.164 2.337 0.152 0.849 -0.303 1059.69 0.36 1.72
0.749 1.119 2.614 0.113 0.961 -~0.368 955.33 0.33 1.73
0.793 1.082 2.935 0.079 1.077 -0.433 839.51 0.29 1.74
0.823 1.062 3.197 0.060 1.16 =0.477 750.49 0.26 1.75
0.848 1.077 3.413 0.074 1.228 =0.501 733.82 0.25 1.94
0.873 1.027 3.831 0.027 1.343 -0.572 568.34 0.19 1.75
0.922 1.030 4.646 0.029 1.536 -0.654 429.28 0.15 2.04
0.939 1.025 65.069 0.025 1.623 ~-0.694 360.53 0.12 2.13
0.965 0.996 6.131 -0.004 1.813 =-0.789 174.03 0.06 1.77
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
v1.19 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333,15 K PARA EL SISTEMA
: (X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEPTANO.

X 7 ¥ In(r,) 1ln(7,) log(¥, /v,) 65 GF/RT G*/RTxx,

0.047 6.494 1.006 1.871 0.006 0.810 260.22 0.10 2.09
0.059 6.467 1.000 1.867 0.000 0.811 303.33 0.11 1.99
0.146 4.419 1.041 1.486 0.040 0.628 695.72 0.25 2.01
0.174 3.964 1.068 1.377 0.066 0.570 813.22 0.29 2.05
0.356 2.236 1.319 0.805 0.277 0.229 1287.48 0.47 2.03
0.374 2.166 1.333 0.773 0.287 0.211 1299.19 0.47 2.00
0.361 2.232 1.318 0.803 0.276 0.229 1293.24 0.47 2.02
0.400 2.030 1.389 0.708 0.329 0.165 1331.66 0.48 2.00
0.440 1.846 1.493 0.613 0.401 0.092 1369.25 0.49 2.01
0.490 1.683 1.604 0.520 0.473 0.021 1374.35 0.50 1.99
0.497 1.672 1.611 0.514 0.477 0.016 1372.64 0.50 1.98
0.515 1.582 1.710 0.459 0.537 -0.034 1376.02 0.50 1.99
0.51% 1,607 1,689 0,474 0.524 -0.022 1381.17 0.50 2.00
0.516 1.608 1.683 0.475 0.520 -0.020 1377.25 0.50 1.99
0.523 1.596 1.708 0.467 0.535 ~0.030 1385.02 0.50 2.00
0.536 1.551 1.766 0.439 0.569 -0.057 1382.96 0.50 2.01
0.558 1.494 1.847 0.401 0.614 -0.092 1371.97 0.50 2.01
0.566 1.452 1.907 0.373 0.646 =0.119 1360.87 0.49 2.00
0.571 1.440 1.916 0.365 0.650 -0.124 1350.00 0.49 1.99
0.576 1.440 1.934 0.365 0.660 =0.128 1357.01 0.49 2.01
0.598 1.387 2.032 0.327 0.709 -0.166 1332.68 0.48 2.01
0.816 1.081 3.804 0.079 1.336 -0.547 859.31 0.31 2.06
0.841 1.058 4.167 0.056 1.427 -0.595 762.08 0.28 2.05
0.868 1.033 4.164 0.032 1.529 -0.650 639.01 0.23 2.01
0.929 1.008 5.954 0.008 1.784 =0.771 371.03 0.14 2.03
0.963 0.993 6.996 -0.008 1.945 -0.848 18l1.65 0.07 1.82
0.973 0.996 7.322 -0.004 1.991 -0.866 137.62 0.05 1.91
0.981 1.000 7.609 -0.001 2,029 -0.882 103.84 0.04 2.04
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
VI.20 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353,15 K PARA EL SISTEMA
(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEPTANO,

x 7 v, In(7)) In(v,) log(s,/¥,) G° 6 /RT G"/RTx x,

0.036 5.762 0.999 1.75% -0.002 0.761 178.91 0.06 1.78
0.077 4.955 1.007 1.600 0.007 0.692 380.98 0.13 1.83
0.146 3.854 1.040 11.349 0.040 0.569 679.22 0.23 1.85
0.188 3.389 1.064 1.220 0.062 0.503 821.33 0.28 1.84
0.235 2.957 1.101 1.084 0.096 0.429 964.62 0.33 1.83
0.285 2.544 1.165 0.934 0.153 0.339 1102.03 0.38 1.84
0.301 2.436 1.185 0.89r 0.170 0.313 1137.22 0.39 1.84
0.320 2.321 1.211 0.842 0.192 0.283 1174.00 0.40 1.84
0.334 2.233 1.237 0.803 0.213 0.257 1204.41 0.41 1.84
0.352 2.156 1.255 0.768 0.227 0.235 1225.34 0.42 1.83
0.378 1.999 1.318 0.692 0.277 0.180 1274.75 0.43 1.85
0.432 1.788 1.432 0.58r 0.359 0.096 1335.89 0.46 1.85
0.493 1.607 1.568 0.475 0.450 0.011 1356.71 0,46 1.85
0.504 1.556 1.620 0.442 0.482 -0.018 1357.44 0.46 1.85
0.514 1.547 1.630 0.437 0.488 =-0.023 1356.18 0.46 1.85
0.521 1.521 1.659 0.419 0.506 -0.038 1354.09 0.46 1.85
0.576 1.385 1.855 0.325 0.618 -0.127 1320.25 0.45 1.84
0.562 1.425 1.787 0.354 0.581 -0.098 1331.63 0.45 1.84
0.596 1.345 1.934 0.296 0.659 -0.158 1301.50 0.44 1.84
0.596 1.353 1.916 0.302 0.650 =0.151 1301.33 0.44 1.84
0.592 1.361 1.901 0.308 0.642 -0.145 1305.41 0.45 1.84
0.635 1.280 2.093 0.247 0.739 -0.213 1252.80 0.43 1.84
0.654 1.266 2.155 0.236 0.768 =0.231 1233.60 0.42 1.86
0.708 1.175 2.497 0.161 0.915 -0.328 1120.43 0.38 1.85
0.746 1.127 2.805 0.119 1.032 -0.396 1031.74 0.35 1.85
0.816 1.061 3.474 0.059 1.245 <-0.515 817.11 0.28 1.85
0.888 1.035 4.363 0.035 1.473 -0.625 574.59 0.20 1.97
0.912 1.022 4.788 0.021 1.566 -0.671 461.42 0.16 1.96
0.925 1.018 4.992 0.018 1.608 <~0.691 401.08 0.14 1.97
0.9392 1.013 5.315 0.013 1.670 =-0.720 336.80 0.12 2.00
0.957 0.994 6.024 -0.006 1.796 <=0.783 207.52 0.07 1.73
0.989 1.000 6.389 -0.000 1.855 -0.806 58.01 0.02 1.85
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
VIi.2} LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333.15 K PARA EL SISTEMA
{X1) PROPANONITRILO + (1-X1) OCTANO.

E E E
X '3 v, ln('yl) ln(vz) 109(71/72) G € /RT G /R‘I‘xlxa

0.017 11.492 0.999 2.442 -0.002 1.061 111.04 0.04 2.40
0.029 10.551 1.000 2.356 =0.000 1.023 185.93 0.07 2.42
0.043 9.360 1.005 2.236 ©0.005 0.969 277.84 0.10 2.45
0.118 5.632 1.053 1.729 0.052 0.728 693.35 0.25 2.40
0.152 4.782 1.050 1.565 0.048 0.659 771.26 0.28 2.17
0.235 3.285 1.151 1.1%0 O0.141 0.456 1072.81 0.39 2.15
0.334 2.394 1.326 0.873 0.282 0.256 1328.87 0.48 2.16
0.341 2.323 1.365 0.843 0.311 0.231 1364.25 0.49 2.19
0.392 2.062 1.440 0.724 0.365 0.156 1400.89 0.51 2.12
0.549 1.516 1.928 0.416 0.656 ~0.104 1453.63 0.53 2.12
0.698 1.238 2.697 0.213 0.992 -0.338 1242.49 0.45 2.13
0.723 1.206 2.876 0.187 1.056 -0.378 1188.56 0.43 2.14
0.739 1.1%92 2.900 0.176 1.065 -0.386 1129.70 0.41 2.12
0.748 1.165 3.105 0.152 1.133 -0.426 1106.82 0.40 2.12
0.751 1.158 3.173 0.146 1.155 -0.438 1100.36 0.40 2.12
0.759 1.154 3.265 0.143 1.183 -0.452 1091.55 0.39 2.15
0.8113 1.102 3.862 0.098 1.351 -0.544 927.50 0.34 2.18
0.832 1.074 4.293 0.071 1.457 =0.602 844,27 0.31 2.18
0.839 1.067 4.349 0.065 11.470 -0.610 807.00 0.29 2.16
0.867 1.042 4.992 0.041 1.608 -0.680 691,33 0.25 2.17
0.931 1.016 6.587 0.016 1.885 -0.812 403.03 0.15 2.25
0.960 0.997 8.404 -0.003 2.129 -0.926 229,03 0.08 2.15
0.964 0.992 8.826 ~0.008 2.178 =0.949 1894.29 0.07 2.03
0.980 1.004 8.454 0.004 2.135 -0.925 131.99 0.05 2.38
0.993 1.007 6.513 0.007 1.874 -0.811 56.63 0.02 2.82
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y LA ENERGIA
VI.22 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353,15 K PARA EL SISTEMA
{(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) OCTANO.

x 7 7 In(v,) ln(v,) leg(v /¥,) G° GF/RT G*/RTx,x,

0.010 8.064 1.001 2.087 0.001 0.906 62.17 0.02 2.18
0.021 7.917 0.995 2.069 -0.005 0.901 118.11 0.04 1.90
0.026 7.612 1.000 2.030 ~0.000 0.882 154.24 0.05 2.08
0.047 6.722 1.007 1.905 0.007 0.824 280.34 0.10 2.15
0.049 6.470 1.028 1.867 0.028 0.799 344.55 0.12 2.54
0.054 6.273 1.023 1.836 0.023 0.787 356.67 0.12 2.37
0.057 6.236 1.028 1.830 0.027 0.783 379.41 0.13 2.42
0.106 4.919 1.022 1.593 0.022 0.682 552.72 0.19 1.99
0.120 4.555 1.045 1.516 0.044 0.640 648.33 0.22 2.09
0,148 4.072 1.053 1.404 0.052 0.587 741.41 0,25 2.00
0.161 3.868 1.073 1.353 0.071 0.557 814.17 0.28 2.05
0.245 2.876 1.146 1.056 0.136 0.400 1061.54 0.36 1.95
0.281 2.605 1.186 0.957 0.171 0.342 1149.73 0.39 1.94
- 0.287 2.540 1.213 0.932 0.193 0.321 1190.58 0.41 1.98
0.471 1.718 1.539 0.541 0.431 0.048 1418.71 0.48 1.94
0.553 1.508 1.733 0.411 0.550 <-0.060 1389.74 0.47 1.91
0.676 1.278 2.264 0.246 0.817 -0.248 1264.47 0.43 1.97
0.761 1.163 2.878 0.151 1.057 -0.393 1079.24 0.37 2.02
0.808 1.106 3.485 0.101 1.249 -0.498 943.21 0.32 2.07
0.820 1.090 3.670 0.086 1.300 -0.527 894.98 0.31 2.06
0.838 1.085 3.814 0.082 1.339 -0.546 840.42 0.29 2.10
0.867 1.057 4.397 0.055 1.481 =~0.619 719.56 0.25 2.12
0.880 1.050 4.623 0.049 1.531 =0.644 667.23 0.23 2.15
0.907 1.034 5.255 0.033 1.659 -0.706 542.41 0.18 2.19
0.926 1.023 65.820 0.022 1.761 <=0.755 441.86 0.15 2.21
0.937 1.018 6.112 0.018 1.810 <-0.778 385.15 0.13 2.22
0.951 1.020 6.447 0.020 1.864 -0.801 325.44 0.11 2.37
0.972 1.015 6.960 0.015 1.940 -=0.836 202.91 0.07 2.54
0.995 0.997 11.637 -0.003 2.454 -1.067 26.99 0.01 1.92
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APENDICE VII

VALORES DE DIFERENTES PROPIEDADES QUE SE UTILIZAN EN EL
METODO DE BARKER :

TABLA VII.1 PROPIEDADES DE LOS COMPONENTES PUROS

SUBSTANCIA Te Pe RD DMU Zc W Ve
(K) {atm) {(debyes) (cmalmol)
CsH14 507.43 29.3 3.812 0 0.260 0.296 362
C7H1is6 540.26 27.0 4.267 0 0.263 0.351 423
CsH18 568.83 24.5 4.680 0 0.259 0.394 492
C3HsN 564.40 41.3 2.362 3.7 0.205 0.318 230
CaH7N 582.20 37.4 3.209 3.8 0.223 0.371 285
LA FUENTE DE LOS VALORES ES: REI!D, ET AL, (1977)
TABLA VII.2 VALORES DE VOLUMENES MOLARES Y COEFICIENTES VIRIALES
SISTEMA T(K) V1 Va Bt B2z Bi2
C3HsN - CeH1a 333.15 79.42 138.00 -2707 -1428 -2067
CaHsN - CsHi4 353.15 81.47 142,55 <-2112 -1216 -1664
CaHsN - C7Hie 333.15 79.42 157.58 -2707 -2093 -2400
CaHsN ~ Cr7Hie 353.15 81.47 162.02 =-2112 -1753 -1932
C3HsN = CsHis 333.15 79.42 174.46 -=2707 =~=3007 =~2857
C3HsN - CsHis 353.15 81.47 178.84 =-2112 -2477 -2294
CaH7N - CesHia 353.15 98.61 142.54 -2671 <1216 -1944
C4H7N - C7His 333.15 96.32 157.58 =-3438 -2093 =-2765
C4H7N - CrHie 353.15 98,61 162.02 -2671 -1753 -=2212
C4H7N - CsHis 333.15 96.32 174.46 -3438 -3007 -3222
C4H7N ~ CsH:s 353.15 98.62 178.84 -2671 -2477 -2574

Las unidades de loe valores son:

(cm3/mol).

LOS VOLUMENES SE CALCULARON CON LA ECUACION MODIFICADA DE RACKETT.
LOS COEFICIENTES VIRIALES SE CALCULARON CON LA ECUACION DE TSONO~

POULOS
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APENCICE VIII

DATOS DE.PUNTOS AZEOTROPICOS, G:\&x Y RESULTADOSDE LA APLICACION

DE LA PRUEBA DE CONSISTENCIA TERMODINAMICA, Y DESVIACIONES
ESTANDAR DE LA PRESION Y DE LA FASE VAPOR.

TABLA VIII.1 DATOS DE G;éx EXPERIMENTAL, COMPOSICION DE LA FASE

LIQUIDA CORRESPONDIENTE A LA ENERGIA MAXIMA,
PORCIENTO DE AREAS Y DESVIACIONES ESTANDAR DE LA
PRESION Y DE LA FASE VAPOR.

E

SISTEMA T/K G, x. % DE AREA a a.

max y P
C3HsN - CeHus 333.15 1398.72 0.513 0.11 0.006 1.14
C3HsN - CeHis 353,15 1270.42 0.550 1.41 0.007 1.30
C3HsN -~ C7His 333.15 1385.02 0.523 0.04 0.004 0.89
C3HsN -~ C7His 353.15 1357.44 0.504 0.55 0.005 0.98
C3HsN - CsHas 333.15 1453.63 0.549 0.67 0.005 0.79
C3HSN - Csiis 353.15 1418.71 0.471 1.18 0.005 0.81
CsH?N - CsHia 353.15 1169.22 0.542 2.00 0.006 1.15
CsH?N -~ C7His 333.15 1181.43 0.523 1.93 0.007 0.82
CsH?N - C7His . 353.15 1038.10 0.422 0.40 0.005 0.82
C4HIN - CsHis 333.15 1185.31 0.514 2.11 0.005 0.41
CsH?N - CsHis 353.15 1221.48 0.431 0.79 0.0086 0.70
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APENDICE 1X

*VALORES DE LOS PARAMETROS DE REDLICH~KISTER OBTENIDOS CON EL
. METODO DE BARKER

TABLA IX.1 PARAMETROS DE REDLICH-KISTER

SISTEMA T/K A B C D
C3HsN ~ CsHis 333.15 1.9850 -0.25005 0.60472
C3HsN - CeHis 353.15 1.7623 ~0.00933 ~0.04347 0.32338
Ca3HsN - CrHie 333.15 2.001 -0.00607 0.11380

CalsN ~ C7His 353.15 1.8423" 0.02601 0.08376
C3HsN - CsHis 333.15 2.0977 =-0.10727 0.35777

C3HsN - CsHia 353.15 1.9240 0.03721 0.29983
C4H7N - CsHia 353.15 1.5604 -0.02678 0.07674
CaH7N - C7Hie 333.15 0.1699 -0.16362 0.16704

C4HIN - C7Hie 3563.15 1.3636 -0.47576 0.03170Q
CaHIN ~ CsHia 333.15 1.7148 0.67295 0.54210
CsH?N - CsHie 353.15 1.6399 ~-0.25005 0.60472
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APENDIE X

DATOS DE PUNTOS AZEOTROPICOS EXPERIMENTALES Y DE LITERATURA

TABLA X,1 PUNTOS AZEOTROPICOS

SISTEMA T/K P/kPa =y

CaHsN - CeHis 313.15° 45.30 0.238

C3HsN - CeHia 333.15 90.76 0.248
CiHsN - CeHis 353.15  170.13 0.283
CsHsN - C7His 298.15° 11.40 0.499
C3HsN - C7Hie 308.15" 17.97 0.513
C3HsN - C7Hie 313.15" 21.64 0.504
CiHsN - C7Hie 333.15 48.85 0.514
CsHsN -~ C7His 353,15 96.53 0.508
CsHsN - CsHis 313.15% 14.87 0.761
CiHsN - CaHis 333.15 34.83 0.753
CsHsN - CsHis 353,15 70.24 0.756

CiH7N - CeHia 313.15° 37.72 0.098
CaH7N - CsHia 323.15° 54.75 0.092
CiH7N - CéHia 333.15° 76.88 0.100
CiH7N - CeHis 353.15 145.21 0.098

CsH7N - C7His 298.15 7.00 0.221
C4H7N - C7Hie 333.15 33.65 0.274
C4H7N - C7H1e 353.15 67.39 0.262
CiH7N - CsHis 333.15 19.86 0.580
C4H7N - CsHis 353.15 41.29 0.584

a) ARRIAGA, 1985; b) KIKIC ET AL., 1980;
¢) HERNANDEZ, 1985.
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APENDICE XI

PROIEDADES DE EXCESO

A partir de 1los dates del ELV se pueden derivar algunas
propiedades de exceso como son, entalpia, capacidad calorifica y
enropia de exeso, a continuacién se da el desarrollo matemiatico
para obtener las expresiones de estas propiedades de exceso como
funcién de la temperatura a partir de la ecuacién de la energia de
exceso de Gibbs (ecuacidn (1.76)).

"ENTALPIA DE EXCESO

La ecuacién (1.76) se puede escribir como fucién de 1la
fraccién molar del componente uno, esto es:

I S

]

RT XX, (A + B(x1 - xz) + C(:»c1 - x2

= X % fa + B(;;: - X } o+ c(lx2 ~ lezx +2x2)]

X%, (A +B(x - (1-x)) + C(r®- 2% (1 ~.x ) + (1 -x)7)]
=x % [A+B(x=-1+x)+ C(’xz—qx + gx" + (1 -2x 4 %%}

«xx, [A+B(2x=1) +Cx° =28 + 2% +1=73x +x%))
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2
=X X, [A + B(2xl - 1) + C(4>i - 42: + 1)1
2
= XX, {A + ZBxl B + 4C>§ 4Cic + C
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2
7 = X, (1 =X) [A - B+ C+ (2B - 20)%, + 4Cx] (XI.1)

Al ajustar los parametros A,B y C como funcién de 1la
temperatura a una ecuacién lineal se obtiene que:

A= aiT + a,
B = b;P + bo

C=cT+c
y al substituirlos en la ecuacién (XI.1) se obtiene;

E
—%,i‘-=x1(1-xl){alT+%)-(pT+°b)+‘cT+°c)
+ [2(b1T + bo) - 4(clT + co)]x

2
+ 4(c1T + co) x) }

y rearreglando terminos gqueda finalmente;

GE

= - xl(l—xl) + [(q - 9 + ¢ ) + (%b + 1c )x + 4% x ]T

+ [(a, = b + c)) + (2b+ 4c)x, + 4cX7] } (XI.2)

y de la ecuacién (4.5) se tiene que

E E
H* _ _ _8(G"/RT) '
RT aT (4.5)
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entonces derivando 1la ecuacién (XI.2) con respecto de 1la
temperatura y substituyendola en la ecuacién (4.5) se obtiene 1la
‘ecuacién de la entalpia de exceso. como fucidén de la temperatura
esta dada por la ecuacidén (XI.3).

E_ _ 2 _ _ 2
H = -2RT x‘xz{(a1 b1+ c1)+(2b1 4cl)x1 + 4c1x1} (XI.3)

Los valores de las constantes ai bt y c©1 se reportan en la
tabla XI.l, y los valores de la entalpia de exceso para los
sistemas estudiados en este trabajo y de la literatura se muestran
en la tabla XI.2 en la fraccién equimolar.

CAPACIDAD CALORIFICA DE EXCESO

De la ecuacién (4.6) del capitulo 4 se tiene gque;

E

E 8H

Cp—-‘g“r— (4-6)
entonces derivando la ecuacién (XI.3) con respecto de 1la

temperatura se obtiene que la capacidad calorifica de exceso como
funcién de la temperatura estd dada por la ecuacién (XI.4).

E_ _ - - 2
Cp— ZRTxlxz((a1 b1+ cl)+(2b1 4°1)x1 + 4c1x1} (XI.4)

los valores de c: en la fraccién equimolar se muestran
también en la tabla XI.2.

- ENTROPIA DE EXCESO
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La entropia de exceso es otra propiedad que se puede derivar
de la representacién de la energia de exceso de Gibbs de 1los
datos del ELV. De la ecuacién (4.7) se muestra que derivando la
energia de exceso de Gibbs con respecto de la temperatura se
obtiene el valor de la entropia de exceso con signo negativo,

E
E _ aG
§ = (ar e (4.7)
Derivando la ecuacién (XI.2) con respecto de la temperatura
se obtiene finalmente que la entropia como funcién de 1la
temperatura estd dada por la ecuacidn (XI.S5).

E _ _ _ - - S L2
§° = =2R xl(l xl)'(ZT[(a1 b1+ cl) + (2bl 4c1)x1 + 4c1xx]

. 2 )
+ [(a,= byt c) +(2b+ 4c)x, + 4c X1} (XI.5)

En la tabla XI.2 se muestran los valores obtenidos de 1la
entropia de exceso en fraccién equimolar para los sitemas
butanonitrilo y propaninitrilo con los calcanos hexano, heptano y
octano en diferentes temperaturas.

TABLA XI.1 VALORES DE LOS PARAMETROS ai, b: y Ci,

SISTEMA ao a1 bo b1 Co c1

CaHsN-CsH14 5.1945 -0.0097 -0.0852 0.0002 0.4631 -0.0005
C3HsN-C7H1s 4.0906 -0.0063 =0.6280 0.0019 1.9260 -0.0053
CaHsN-CsHis 4.5056 -0.0073 ~-0.1026 0.0004 0.8796 =-0.0016
CaHIN-CsH14 4.0417 -0.0070 0.3556 -0.0016 0.5383 -0.0013
C4H7N~-C7H1e 3.7896 =~0.0067 ~-0.47392 0.0078 1.5037 -0.0042
C4H7N-CgHis 2.9624 -0,0037 2.9769 -0.0091 =-9.1159 0.0275
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TABLA XI.2 VALORES DE HY, clf , ST v Ts* PARA EL SISTEMA:

(X1) PROPANONITRILO + (1-X1) HEPTANO.

X1 H® cEP st st
0.000 0 0 0 o
0.047 510.01 3.06 0.75 249.86
0.059 618.29 3,71 0.89 269.50
0.146 1183.56 7.11 1.41 469.75
0.174 1297.25 7.79 1.44 479.74
0.356 1544. 44 9.27 0.81 269.85
0.374 1540.55 9.25 0.72 239.87
0.361 1543.58 9.27 0.78 259.86
0.400 1530.32 9,19 0.60 199.89
0.440 1506.54 9,04 0.42 139.92
0.490 1467.91 - 8.81 0.25 83.29
0.497 1461.98 8.78 0.23 76.62
0.515 1446.29 8.68 0.19 63.30
0.515 1446.29 8.68 0.19 63.30
0.516 1445.40 8.68 0.18 59.97
0.523 1439.13 8.64 0.17 56.64
0.536 1427.28 8.57 0.14 46.64
0.558 1406.65 8.44 0.11 36.65
0.566 1398.96 8.40 0.10 33.32
0.571 1394.10 8.37 0.10 33.32
0.576 1389.20 8.34 0.10 33.32
0.598 1367.11 8.21 0.09 20.98
0.815 1007.47 6.05 0.43 143.25
0.840 929.26 5.58 0.46 153.25
0.868 825.130 4.95 0.48 159.91
0.929 532.59 3.14 0.41 136.59
0.963 299.68 1.80 0.26 86.62
0.973 224.83 1.35 0.21 69.96
0.981 161.77 0.97 0.15 49,97
1.000 0 0 0 o]
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TABLA XI.3 VALORES DE LAS PROPIEDADES DE EXCESO

EN FRACCION EQUIMOLAR

E

™m

E

[y]

E E E
SISTEMA T/K Hcal Hllt cl":‘l Cr". scal Tseal sllt

C3HsN-CeH14 298.15 1792 1428 12.00 6.30 1.23 367 256
C3HsN-CeH14 313,15 1976 — 12.62 ——o0 1.83 573 —_—
C3HsN-CsHia 333.15 2237 —— 13.43 —— 2.64 880 —_—
C3HsN-CéH14 353.15 2514 ——— 14.23 — 3.44 1215 —_
C3HsN-C7H16 298.15 1169 — 7.84 8.49 -0.69 =206 —_—
C3HsN-C7H16 308.15 1249 —— 8,10 —— -0.43 -133 —
C3HsN-C7H1¢ 313.15 1289 o 8,24 «—— =0.30 =94 —
C3HsN-C7H16 333.15 1459 —— 8.76 —— 0.22 73 —_—
C3HsN-C7H16 353.15 1640 ———o 9,29 — 0.75 265 —_—
C3HsN-CeHi8 298.15 1346 1546 9,03 —-— -0.32 -95 336
C3HsN-CsHis 313.15 1485 —— 9.49 ——  0.14 44—
C3HsN-CeHis 333,15 1681 — 10,09 —— 0.75 250 _
C3HsN-CsH1s 353.15 1889 —— 10.70 —— 1.35 477 _—
C4H7N-CsH14 298.15 1304 1280 8.75 2.40 1.23 116 323
CsH7IN-CeH14 313.15 1439 — 9.19 — 1.83 260 —_
C4H7N-CéH14 323,15 1532 — 9.48 —— 2.23 365 —_—
C4H7N-C6H14 333.15 1628 — 9.77 —— 2.64 473 —_—
CAH7N-CeH14 353.15 1829 ——— 10.36 —— 3.44 710 —_—
CsH7N-C7H16 298.15 1239 —— 8,31 — 0.43 128 —
CaH7N-C7H16 333.15 1547 —— 9.28 — 1.40 466 _—
CsH7N=-C7H1e 353.15 1738 — 9.84 —— 1.96 692 —
C4H7N-CeH1s 298.15 692 1396 4.64 1.96 9.29 2770 374
CtH7N-CsHis 333,15 864 —— 5,19 —— 12,76 4251 @—
C4H7N-~CsHis 353.15 971 ~——~ 5.50 —— 14.75 5209 —_—
g [(amol™ 73, EP fomoY 'k 1Fs (ambi' k
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