
UNIVERSIDAD NACIONAL AUTONOMA 
DE MEXICO 

FACULTAD DE OUIMICA 

EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR DE SISTEMAS 

BINARIOS AZEOTROPICOS: 

ALCANONITRILO + ALCANO 

T E s 1 s 
QUE PARA OBTENER EL GRADO DE: 

MAESTRO EN CIENCIAS QUIMICAS 

(FISICOQU!MICA) 

P AES EN TA 

BLANCA ESTELA GARCIA FLORES 

MEXICO, D. F. 

TESIS CON 
FAíLA Di. ORISEN 

1994 



UNAM – Dirección General de Bibliotecas Tesis 

Digitales Restricciones de uso  

  

DERECHOS RESERVADOS © PROHIBIDA 

SU REPRODUCCIÓN TOTAL O PARCIAL  

Todo el material contenido en esta tesis está 

protegido por la Ley Federal del Derecho de 

Autor (LFDA) de los Estados Unidos 

Mexicanos (México).  

El uso de imágenes, fragmentos de videos, y 

demás material que sea objeto de protección 

de los derechos de autor, será exclusivamente 

para fines educativos e informativos y deberá 

citar la fuente donde la obtuvo mencionando el 

autor o autores. Cualquier uso distinto como el 

lucro, reproducción, edición o modificación, 

será perseguido y sancionado por el respectivo 

titular de los Derechos de Autor.  

 



DIRECTOR DE TESIS 

SUSTENTANTE 

FLORES 

El presente trabajo fue desarrollado en el Laboratorio de 
Termodinámica de la Subdrirecci6n de Investigación Cient!fica 

Aplicada, Gerencia de Ciencias Básicas del Instituto Mexicano del 
Petr6leo. 

PRESISENTE: 

ler. VOCAL: 
SECRETARIO: 

ler. SUPLENTE 
2do. SUPLENTE 

.JURADO: 

Dr. ENRIQUE BAZUA RUEDA. 
Dr. LUIS PONCE RAMIREZ. 

Dra. Ma. EUGENIA COSTAS BASIN. 
Dr • .JESUS GRACIA FADRIQUE, 

Dr. AUSTER VALDERRAMA CANO, 



Agradecimientos: 

Al Dr. Arturo Trejo por la dirección de este trabajo y por el 
impulso que me brindo para que este objetivo se loqrara, aa1 
mismo, por su gran disposición mostrada en todo momento. 

A la Subdirección General de Investigación y Desarrollo 
Tecnológico y Transformación Industrial del Instituto, Mexicano del 
Petróleo, por darme la oportunidad de realizar este trabajo en sus 
instalaciones. 

A la Ing. Gabriela Salazar por la valiosa ayuda que me 
proporcionó, as! como también a los compafieros que integran el 
grupo de Termodinámica por su valiosa cooperación. 

A las personas que integran el jurado: Dra. Ma. Eugenia 
costas, Dr. Enrique Bazüa, Dr. Luis Ponce, Dr. Jesas Gracia y Dr. 
Auster Valderrama, por el tiempo dedicado a la revisión de esta 
tesis y por sus valiosos comentarios a la misma. 



INDICE 

LISTA DE FIGURAS 
LISTA DE TABLAS 
NOMENCLATURA 
RESUMEN 
INTRODUCCION 

CAPITULO 1 

TERMODINAMICA DEL EQUILIBRIO DE FASES 

1.1 EQUILIBRIO DE FASES 
1.2 REGLA DE LAS FASES 
1.3 PROPIEDADES TERMODINAMICAS 
1.4 ECUACION DE GIBBS-DUHEM 
1.5 FUGACIDAD Y COEFICIENTE DE FUGACIDAD 
l. 6 ACTIVIDAD Y COEFICIENTE DE ACTIVIDAD 
1.7 PROPIEDADES DE EXCESO 
1.8 EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR 

1.9 ECUACION DE COEXISTENCIA 
1.10 DIAGRAMAS DE FASES FLUIDAS 

1 

2 

6 

8 

10 

13 

15 

18 

24 

31 



CAPITULO 2 

METODO EXPERIMENTAL PARA LA DETERMINACION DEL 
EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR 

2.1 CLASIFICACION DE METODOS 
2.2 DESCRIPCION DEL EBULLIOMETRO Y EQUIPO AUXILIAR 
2.3 OPERACION DE LOS EBULLIOMETROS 
2.4 MEDICION DEL EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR 
2.5 PUREZA DE LAS SUBSTANCIAS 

CAPITULO 3 

RESULTADOS EXPERIMENTALES DEL EQUILIBRIO LIQUIDO -VAPOR 

3.1 CARACTERISTICAS DEL SISTEMA 
3.2 METODO DE ANALISIS DE LAS FASES 
3.3 DATOS EXPERIMENTALES 
3.4 PRUEBAS DE CONSISTENCIA 
3.5 DATOS OBTENIDOS CON EL METODO DE BARKER 
3,6 RESUMEN DE DATOS IMPORTANTES 

57 

58 

59 

61 

66 

78 

80 

81 

84 

86 

88 



CAPITULO 4 

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

4.1 CALCULO DE PUNTOS AZEOTROPICOS 
4.2 EXTRAPOLACION DEL PUNTO AZEOTROPICO HASTA LA REGION 

CRITICA 
4.3 CALCULO DE LA ENTALPIA DE EXCESO [HE) 

4.4 CALCULO DE LA CAPACIDAD CALORIFICA DE EXCESO (CE) 

4.5 CALCULO DE LA ENTROPIA DE EXCESO [SE] 
p 

4.6 CREACION DE ORDEN 

CONCLUSIONES 
BIBLIOGRAFIA 

APENDICE I TEOREMA D EULER EN FUNCIONES HOMOGENEAS 

APENDICE II METODO DE TSONOPOULOS PARA LA ESTIMACION DEL 
SEGUNDO COEFICIENTE VIRIAL 

APENDICE III MEDICION DE LA PRESION 

APENDICE IV TEMPERATURA CRITICA DE SOLUCION SUPERIOR 
(TCSS) Y PRESION DE VAPOR 

APENDICE V CURVAS DE CALIBRACION 

APENDICE VI DATOS DEL ELV DE LOS SISTEMAS ALCANONITRILO 
- ALCANO 

APENDICE VII VALORES DE DIFERENTES PROPIEDADES QUE SE 
UTILIZAN EN EL METODO DE BARl<ER 

APENDICE VIII DATOS DE PUNTOS AZEOTROPICOS, ENERGIA MAXIMA 
DE EXCESO DE GIBBS, RESULTADOS DE LA PRUEBA DE 
AREAS Y DESVIACION ESTANDAR DE PRESION Y DE LA 

101 

103 
105 
107 

108 
108 

119 
123 

131 

133 

135 

139 

141 

156 

178 

FASE VAPOR 179 



APENDICE IX VALORES DE LOS PARAMETROS DE REDLICH-KISTER 
OBTENIDOS CON EL METODO DE BARKER 180 

APENDICE X DATOS DE PUNTOS AZEOTROPICOS EXPERIMENTALES 
Y DE LITERATURA 181 

APENDICE Xl PROPIEDADES DE EXCESO 182 



LISTA DE FIGURAS 

FIGURA DESCRIPCION 

l.l SUPERFICIE PVT PARA UNA SUBSTANCIA PURA 

1.2 DIAGRAMA Px QUE MUESTRA DESVIACIONES POSITIVAS Y NEGATIVAS 
DE LA LEY DE RAOULT 

1.3 DIAGRAMAS QUE MUESTRAN AZEOTROPOS POSITIVOS Y NEGATIVOS 

1.4 DIGRAMA Tx QUE MUESTRA COMO SE ALCANZA EL PUNTO AZEOTROPICO 
EN EL ELV 

1.5 PRUEBA DIFERENCIAL PARA DATOS DEL ELV 

1.6 PRUEBA DE AREAS PARA DATO~ DEL ELV 

1.7 CLASIFICACION DE DIAGRAMAS DE FASES EN LAS PROYECCIONES PT 
DE ACUERDO CON SCOTT Y VAN KONYNENBURG 

1.8 DIAGRAMAS DE CLASE II 

1.9 COMPORTAMIENTOS DE 'LAS CURVAS LIQUIDO-GAS DE SISTEMAS 
BINARIOS DEL TIPO II 

1.10 DIAGRAMAS PTX QUE ILUSTRA LA RELACION ENTRE LAS SECCIONES 
PX A T CONSTANTE Y TX A PRESION CONSTANTE 

l.ll CLASIFICACION DE DIFERENTES TIPOS DE CURVAS AZEOTROPICAS EN 
PROYECCIONES PT DE ACUERDO CON WICHTERLE 

1.12 ELV PARA EL SISTEMA ( 1-X) c-C6H12 + (X) C6F6 QUE MUESTRA 
AZEOTROPIA ABSOLUTA DE EBULLICION MINIMA 

1.13 DIAGRAMA ESQUEMATICO Txy QUE MUESTRA AZEOTROPIA LIMITADA 

1.14 DIAGRAMA DEL ELV PARA EL SISTEMA (l-X) C6H6 + (X) C6F6 QUE 
PRESENTA DOBLE AZEOTROPIA 

1.15 DIAGRAMA Tx PARA UN SISTEMA BINARIO DE LIQUIDOS 
PARCIALMENTE MISCIBLES A PRESION CONSTANTE Y DIAGRAMA Tx EN 
VARIAS PRESIONES Y MUESTRA HETEROAZEOTROPIA 



1.16· DIAGRAMA QUE MUESTRA CUATRO TIPOS DE CURVAS Px CON 
MISCIBILIDAD PARCIAL 

1.17 EQUILIBRIO DE FASES FLUIDAS PARA EL SISTEMA Hz + Nz QUE 
PRESENTA UN DIAGRAMA DEL TIPO II CON AZEOTROPIA 

2.1 PRINCIPIO DEL METODO DE CIRCULACION 

2.2 DIAGRAMA ESQUEMATICO DEL EBULLIOMETRO FISHER 

2.3 DIAGRAMA ESQUEMATICO DEL EBULLIOMETRO IMP 

2.4 DIAGRAMA GENERAL DEL EQUIPO PARA LA MEDICION DEL ELV 

2.5 TEMPERATURA DE EBULLICION COMO FUNCION DEL NUMERO DE GOTAS 
PARA UNA SUBSTANCIA PURA Y PARA UNA MEZCLA BINARIA 

2,6 CURVA DE PRESION DE VAPOR DE UNA SUBSTANCIA PURA 

2.7 DIAGRAMA DEL ELV DE UNA MEZCLA BINARIA 

2.8 CROMATOGRAMAS DE LAS SUBSTANCIAS UTILIZADAS 

3.1 CURVAS DE PRESION DE VAPOR EN LA ESCALA DE COX PARA 
BUTANONITRILO, HEXANO, HEPTANO Y OCTANO 

3.2 CURVAS DE PRESION DE VAPOR EN LA ESCALA DE COX PARA 
PROPANONITRILO, HEXANO, HEPTANO Y OCTANO 

3.3 DIAGRAMA DEL ELV DEL.SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) 
HEXANO A 333.15 K 

3.4 PRUEBA DE AREAS DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) 
HEXANO A 333.15 K 

3.5 GRAFICA DE ln7 Y GE/RT DEL SISTEMA (XI) BUTANONITRILO + 
(l-X1) HEXANO A 333.15 K 

3.6 ENERGIA LIBRE DE EXCESO DE GIBBS DEL SISTEMA 
BUTANONITRILO+ (l-X1) HEXANO A 333.15 K 

(~) 

3.7 DIAGRAMA DEL ELV DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO A 333.15 Y 353.15 K 

3.8 PRUEBA DE AREAS DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO A 333.15 Y 353.15 K 

3,9 GRAFICA DE ln7 Y GE/RT DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + 
(l-X1) HEPTANO A 333.15 K 



3.10 GRAFICA DE lnr Y GE/RT DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + 
(1-Xt) HEPTANO A 353.15 K 

3.11 DIAGRAMA DEL ELV DEL SISTEMA {Xt) BUTANONITRILO + (1-Xt) 
OCTANO A 333.15 Y 353.15 K 

3.12 PRUEBA DE AREAS DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (1-Xt) 
OCTANO A 333.15 Y 353.15 K 

3.13 GRAFICA DE lnrl y GE/RT DEL SISTEMA (Xt) BUTANONITRILO + 
(1-Xt) OCTANO A 333.15 K 

3 .14 GRAFICA DE lnrl y Gr./RT DEL SISTEMA (Xt) BUTANONITRILO + 
(1-Xt) OCTANO A 353.15 K 

3.15 DIAGRAMA DEL ELV DEL SISTEMA (Xt) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEXANO A 333.15 Y 353.15 K 

3 .16 PRUEBA DE AREAS DEL SISTEMA (Xt) PROPANONITRILO + (1-Xt) 
HEXANO A 333.15 Y 353.15 K 

3 .17 GRAFICA DE lnr 1 y Gr. /RT DE.L SISTEMA (Xt) PROPANONITRILO + 
(1-Xt) HEXANO A 333.15 K 

3.18 GRAFICA DE lnrl y GE/RT DEL SISTEMA (X1} PROPANONITRILO + 
(l-X1) HEXANO A 353.15 K 

3.19 DIAGRAMA DEL ELV DEL.SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO A 333.15 Y 353.15 K 

3.20 PRUEBA DE AREAS DEL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO A 333.15 Y 353.15 K 

3.21 GRAFICA DE lnrl y Gr./RT DEL SISTEMA (Xl) PROPANONITRILO + 
(1-Xt) HEPTANO A 333.15 K 

3.22 GRAFICA DE lnrl y GE/RT DEL SISTEMA (X1} PROPANONITRILO + 

(1-Xt) HEPTANO A 353.15 K 

3.23 DIAGRAMA DEL ELV DEL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
OCTANO A 333.15 Y 353.15 K 

3.24 PRUEBA DE AREAS DEL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
OCTANO A 333.15 Y 353.15 K 

3.25 GRAFICA DE lnrl y GE/RT DEL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + 
(l-X1) OCTANO A 333.15 K 



3.26 GRAFICA DE lnrl y GE/RT DEL SISTEMA (Xt) PROPANONITRILO + 
(1-Xt) OCTANO A 353.15 K 

3.27 DIAGRAMAS Ay vs Xt PARA LOS SISTEMAS (Xt) BUTANONITRILO + 
( 1-Xt) ALCANOS 

3.28 DIAGRAMAS Ay vs Xt PARA LOS SISTEMAS (Xt) PROPANONITRILO + 
( 1-Xt) ALCANOS 

3.29 GRAFICA DE GE/RTx1x 2 vs Xt PARA LOS 
BUTANONITRILO + (1-Xt) ALCANOS 

3.30 GRAFICA DE GE/RTxlx2 vs Xt PARA LOS 
BUTANONITRILO + (1-Xt) ALCANOS 

SISTEMAS 

SISTEMAS 

(Xt) 

(Xt) 

4.1 DIAGRAMA X1-Y1 DEL SISTEMA (Xt) BUTANONITRILO + (1-Xt) 
HEXANO A 333.15 K 

4.2 DIAGRAMA X1-Y1 DEL SISTEMA (Xt) BUTANONITRILO + (1-Xt) 
HEPTANO A 333.15 Y 353.15 K 

4.3 DIAGRAMA X1-Y1 DEL SISTEM¡i. (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) 
OCTANO A 333.15 Y 353.15 K 

4.4 DIAGRAMA X1-Y1 DEL SISTEMA (Xt) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEXANO A 333.15 Y 353.15 K 

4.5 DIAGRAMA X1-Y1 DEL SISTEMA (Xt) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO A 333.15 Y 353.15 K 

4.6 DIAGRAMA X1-Y1 DEL SISTEMA (Xt) PROPANONITRILO + (1-XI) 
OCTANO A 333.15 Y 353.15 K 

4.7 DIAGRAMA DE FASES DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) 
HEXANO EN DONDE SE MUESTRA LA EXTRAPOLACION DEL PUNTO 
AZEOTROPICO HASTA LA REGION CRITICA 

4.8 DIAGRAMA DE FASES DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (1-Xt) 
HEPTANO EN DONDE SE MUESTRA LA EXTRAPOLACION DEL PUNTO 
AZEOTROPICO HASTA LA REGION CRITICA 

4.9 DIAGRAMA DE FASES DEL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (1-XI) 
OCTANO EN DONDE SE MUESTRA LA EXTRAPOLACION DEL PUNTO 
AZEOTROPICO HASTA LA REGION CRITICA 

4 .10 DIAGRAMA DE FASES DEL SISTEMA (XI) PROPANONITRILO + ( l-X1) 
HEXANO EN DONDE SE MUESTRA LA EXTRAPOLACION DEL PUNTO 
AZEOTROPICO HASTA LA REGION CRITICA 



4.11 DIAGRAMA DE FASES DEL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO EN DONDE SE MUESTRA LA EXTRAPOLACION DEL PUNTO 
AZEOTROPICO HASTA LA REGION CRITICA 

4.12 DIAGRAMA DE FASES DEL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
OCTANO EN DONDE SE MUESTRA LA EXTRAPOLACION DEL PUNTO 
PUNTO AZEOTROPICO HASTA LA REGION CRITICA 

4.13 ENTALPIA DE EXCESO DEL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO A 333.15 K 

4.14 CAPACIDAD CALORIFICA DE EXCESO DEL SISTEMA 
PROPANONITRILO + (l-X1) HEPTANO A 333.15 K 

(~) 

4.15 ENTROPIA DE EXCESO DEL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO A 333,15 K 

4.16 GRAFICA DE TSE DEL SISTEMA PROPANONITRILO + (l-X1) HEPTANO 
A 333.15 K 



LISTA DE TABLAS 

TABLA DESCRIPCION 

IV.1 VALORES DE TCSS 

IV.2 PRESION DE VAPOR DE SUBSTANCIAS.PURAS 

V.1 CURVA DE CALIBRACION PARA EL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + 
(l-X1) OCTANO A 308.15 K. 

V.2 CONSTANTES DEL AJUSTE DE LA CURVA DE CALIBRACION DEL 
SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) HEXANO. 

V.3 CONSTANTES DEL AJUSTE DE LA CURVA DE CALIBRACION DEL 
SISTEMA (XI) BUTANONITRILO + (l-X1) OCTANO. 

V.4 CONSTANTES DEL AJUSTE DE LA CURVA DE CALIBRACION DEL 
SISTEMA (X1) PROPANONITRI·LO + (l-X1) HEXANO. 

V.5 CURVA DE CALIBRACION PARA EL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + 
(l-X1) HEPTANO 

V.6 CURVA DE CALIBRACION PARA EL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + 
( l-X1) HEPTANO 

VI.1 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) 
HEXANO A 353.15 K 

VI.2 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (1-Xl) 
HEPTANO A 333.15 K 

VI.3 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (XI) BUTANONITRILO + (l-X1) 
HEPTANO A 353.15 K 

VI.4 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) BUTANONITRILO + (l-X1) 
OCTANO A 333.15 K 

VI.5 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (XI) BUTANONITRILO + (l-X1) 
OCTANO A 353.15 K 

VI.6 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
HEXANO A 333.15 



VI.7 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (1-X1) 
HEXANO A 353.15 K 

VI.8 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (1-X1) 
HEPTANO A 333.15 K 

VI.9 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (1-Xt) 
HEPTANO A 353.15 K 

VI.10 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
OCTANO A 333.15 K 

VI.11 DATOS DEL ELV PARA EL SISTEMA (X1) PROPANONITRILO + (l-X1) 
OCTANO A 353.15 K 

VI.12 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (X1) 
BUTANONITRILO + (l-X1) HEXANO A 353.15 K 

VI.13 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (X1) 
BUTANONITRILO + (l-X1) HEPTANO A 333.15 K 

VI.14 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (X1) 
BUTANONITRILO + (l-X1) HEPTANO A 353.15 K 

VI.15 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (X1) 
BUTANONITRILO + (l-X1) OCTANO A 333.15 K 

VI.16 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (X1) 
BUTANONITRILO + (l-X1) OCTANO A 353.15 K 

VI.17 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTE~.A (X1) 
PROPANONITRILO + (l-X1) HEXANO A 333.15 K 

VI.18 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (X1) 
PROPANONITRILO + (l-X1) HEXANO A 353.15 K 

VI.19 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (X1) 
PROPANONITRILO + (l-X1) HEPTANO A 333.15 K 



VI.20 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (X1) 
PROPANONITRILO + (l-X1) HEPTANO A 353.15 K 

VI.21 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA ('X1) 
PROPANONITRILO + (l-X1) OCTANO A 333.15 K 

VI.22 DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD Y DE LA ENERGIA 
LIBRE DE EXCESO DE GIBBS PARA EL SISTEMA (XI) 
PROPANONITRILO + (l-X1) OCTANO A 353.15 K 

VII.1 PROPIEDADES DE LOS COMPONENTES PUROS 

VII.2 VALORES DE VOLUMENES MOLARES Y COEFICIENTES VIRIALES 

VIII.1 DATOS DE LA ENERGIA DE EXCESO MAXIMA EXPERIMENTAL, 
PORCIENTO DE AREAS, DESVIACION ESTANDAR DE LA PRESION Y DE 
LA COMPOSICION DE LA FASE VAPOR 

IX.1 PARAMETROS DE REDDLICH-KISTER 

X.1 PUNTOS AZEOTROPICOS CALCQLADOS 

XI. 1 VALORES DE LOS PARAMETROS a
1

, b
1 

Y C
1 

XI.2 VALORES DE HE, CE SE Y TSE PARA EL 
P' 

PROPANONITRILO + (l~X1) HEPTANO A 333.15 K 

SISTEMA (XI) 

XI.3 VALORES DE LAS PROPIEDADES DE EXCESO EN FRACCION EQUIMOLAR 
PARA TODOS LOS SISTEMAS 



RESUMEN 

En el presente trabajo se llevó a cabo el est~dio teórico -

experimental del equilibrio liquido-vapor a baja presi6n de 

sistemas binarios formados por un alcanonitrilo y un alcano, bajo 

condiciones isotérmicas. Los sistemas estudiados son butanonitrilo 

+ hexano, + heptano, + octano y propanonitrilo + hexano, + 
heptano, + octano, en· todo el intervalo de composici6n, a las 

temperaturas de 333.15 y 353.15 K. 

El estudio del equilibrio liquido-vapor se realizó en 

ebulli6metros construidos en su totalidad en vidrio, uno de ellos 

es un ebulliómetro comercial Fis~er y el otro es uno costruido en 

el IMP. 

Todos los siteinas estudiados presentan azeotropia, la 

composici6n del punto azeot.r6pico varia con el cambio del alcano, 

de la regi6n rica del alcano hacia la región rica del nitrilo. 

También se observa que la composici6n del azeótropo 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 energía libre de exceso de Gibbs, 

en fracción equimolar los valores de la energía son mayores de 

1000 J /mol, lo cual muestra que los sistemas presentan grandes 

desviaciones de la idealidad. 

Una vez que se obtienen los datos PTxy del equilibrio 

liquido-vapor, se determin6 su consistencia termodiámica con la 

comparaci6n de las fase vapor experimental con la calculada con el 



método de Barker, con lo cual se obtienen valores de desviaci6n 

estandar para todos los sistemas menores de 0.01 que 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 termodinámicamente 

Por otra parte, también se realizó la prueba de áreas 

propuesta por Herington, en donde se obtuvo un porciento de áreas 

para la mayoría de los sistemas menor del 2 %, que 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, además de la que ya se mostró 

con la comparación de la fase vapor. 

Por medio de la técnica gráfica y por la ley de 

Gibbs-Konowalow se calculó la composici6n del punto azeotrópico 

para cada uno de los sistemas estudiados en el presente trabajo a 

las temperaturas de este estudio. 

A partir de la expresi6n de la energía de exceso de Gibbs con 

la expansión de Redlich-Kister, se derivaron otras propiedades de 

exceso como son HE, e!, y SE para los diferentes sistemas 

estudiados en el presente trabajo y para los mismos 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 

butanonitrilo + octano, debido a que no 

informacion de datos del equilibrio 

sistema. 

a excepción del sistema 

se cuenta con suficiente 

líquido-vapor para este 



INTRODUCCION 

La determinaci6n de diagramas de fases 11q~ido-vapor de 

sistemas binarios es de gran importancia tanto para la 

investigación como para la industria. En el primer caso los d'atos 

experimentales son utilizados para desarrollar o probar modelos de 

soluci6n y para obtener informacion a nivel molecular. En el 

segundo caso los datos son de gran importancia en el disel'lo de 

equipos de separaci6n. 

El estudio del equilibrio liquido-vapor de los sistemas 

formados por un alcanonitrilo y un alcano ~s de interés debido a 

que presentan características ~speciales en su comportamiento 

termodinámico, tales como, miscibilidad parcial liquido-liquido 

con un punto critico terminal superior, azeotrop1a, 

heteroazeotrop1a 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 

información del equilibrio líquido-líquido, y de las curvas 

criticas liquido-gas, por lo cual, es de interés medir el 

equilibrio liquido-vapor para estos sistemas porque presentan la 

característica particular de azeotrop1a, y de las curvas criticas 

liquido-gas se tiene un mínimo en temperatura, lo que indica que 

estos sistemas presentan azeotrop1a en esta regi6n por lo que 

también es importante determinar la línea azeotr6pica desde la 

región de baja presión, hasta la región critica, mediante una 

extrapolación, y por medio de esto la azeotrop1a absoluta de estos 

sistemas. 



El obtener datos del equilibrio líquido-vapor experimentales 

es muy importante porque muchas veces no se cuenta con información 

reportada en la literatura para ciertos sistemas con 

características especificas y además se puede obtener informacón 

de otras propiedades a partir de estos sistemas como son, valores 

de la entalpía de exceso, de la capacidad calorífica de exceso y 

de la entropía de exceso. 

De los valores de las propiedades de exceso, energía de 

exceso de Gibbs y entalpía de exceso en fracción equimolar en 

particular si son mayores de 1000 y 800 J/mol, respectivamente, se 

puede determinar si el sistema bajo estudio tendrá forma W aparte 

de otras características. 



CAPITULO 1 

TERMODINAMICA DEL EQUILIBRIO DE FASES 

1.1.EQUILIBRIO DE FASES 

El equilibrio termodinámico entre dos o más fases, es aquel 
en el que no se producen cambios macroscópicos con respecto al 
tiempo en sus propiedades intensivas, tales como presión (P), 
temperatura (T) y potencial químico (/.l) • 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,µ

1
, que ayudan a 

definir el equilibrio térmico, mecánico y el 
difusivo respectivamente, en ambas fases, esto es, 

Tº' TCvl (1.1) 
p!ll p<vl (1. 2) 
/.l(I) = 

1 

/.l(v) 
1 

(1. J) 

donde 1 representa a cada componente, l a la fase liquida y v al 
vapor, (Prauznitz, 1986). 

La ecuación (l.J) es un criterio general para el equilibrio 
de fases. El equilibrio requiere que el potencial químico para 

cada componente (i), a la misma T y P, sea el mismo para cada fase 
(Smith and Van Ness, 1983). 

El potencial químico no tiene un equivalente inmediato en el 
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diversas fases presentes (Smith and Van Ness, 1983). 

El estado intensivo de un sistema que contiene N especies 

químicas y Il fases en equilibrio está descrito completamente por 

valores de temperatura, presión y las N-1 fracciones molares para 

cada una de las rr fases. Estas son las coordenadas termodinámicas 

intensivas del estado de equilibrio y su número es, 

2 + Il (N-1) 

La ecuación de equilibrio para el sistema mencionado está 

dada por, 

(l. 5) 

que es la igualdad de fugacidades [forma general de la ecuación 

(1.4)]; en este caso, el número de ecuaciones independientes para 

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

Debido a que cada fugacidad es función de la temperatura, 

presión y la composición de una fase, estas ecuaciones 

implícitamente relacionan las coordenadas termodinámicas 

intensivas del estado de equilibrio; de esta manera el número de 

esas coordenadas que se pueden especificar para hacer a este 

conjunto de ecuaciones definitivo es la diferencia, 

F = 2 + Il(N-1) - N(Il-1) 

o 

F 2 - Il + N (l. 6) 

donde F es conocido como el número de grados de libertad del 

sistema. La ecuación (1.6) es la regla de las fases aplicable 

cuando no hay restricciones en el comportamiento del sistema (Van 

3 



mundo fisico y por lo tanto éste se expresa en términos de algunas 

funciones auxiliares que se pueden identificar más fácilmente con 

la realidad fisica. Una función auxiliar es la fugacidad f, la 

cual es conveniente pensarla como una presión termodinámica, como 

se definirá en la sección 1.6, por lo que la ecuacione (1.3) se 

pueden escribir como: 

(1.4) 

es.to 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 

ejemplo, el volumen y la energia interna. 

intensivas son independientes de la masa, 

temperatura, la presión y la densidad. 

del sistema, por 

Las propiedades 

por ejemplo, la 

Estas propiedades 

intensivas describen las 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 extensión del 

sistema y de las fases individuales, por lo que la regla de las 

fases proporciona la misma información para un sistema grande que 

para uno pequeño, sin importar las cantidades relativas de las 
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Ness and Abbott, 1982). 

si el sistema está sujeto a restricciones especiales, como en 

el caso de un azeótropo cuando la composición de la fase líquida x 

es igual a la composición de la fase vapor (x=y), o de un punto 

crítico, se pueden aplicar ecuaciones adicionales. Si se tienen s 

ecuaciones especiales de restricción y se relacionan con las 

coordenadas termodinámicas intensivas, en la ecuación (1.6) F 

puede reducirse por este número, y la regla de las fases para 

sistemas no reaccionantes conduce a la siguiente expresión. 

F 2 - rr + N-s (1. 7) 

Si se requiere el estado del equilibrio liquido-vapor (ELV) 

en un azeótropo (un azeótropo es aquel en el que coexisten las 

fases líquida y vapor y tienen c~mposición idéntica pero volúmenes 

distintos), se imponen ecuaciones especiales de restricción que 

relacionan las N-1 fracciones molares independientes de la fase 

vapor y
1 

a las N-1 fracciones molares independientes de las fases 

líquidas x
1

, (Van Ness and Abbott, 1982). 

Por ejenmplo si y = X 
1 1 

(1 = 1, 2, • .. N-1) 

se tiene que s = N-1, 

y por lo tanto de la ecuación 1.7 se obtiene 

F = 1 para rr = 2. 

Este resultado muestra que el estado azeotrópico tiene un 

grado de libertad, y para tal estado se puede especificar una 

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

La representación geométrica del equilibrio entre un número 
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diversas fases presentes (Smith and Van Ness, 1983). 

El estado intensivo de un sistema que contiene N especies 

quimicas y JI fases en equilibrio está descrito completamente por 

valores de temperatura, presión y las N-1 fracciones molares para 

cada una de las JI fases. Estas son las coordenadas termodinámicas 

intensivas del estado de equilibrio y su número es, 

2 + II (N-1) 

La ecuación de equilibrio para el sistema mencionado está 

dada por, 

(l. 5) 

que es la igualdad de fugacidades [forma general de la ecuación 

(1.4)]; en este caso, el número de ecuaciones independientes para 

el equilibrio de fases es N{II-1). 

Debido a que cada fugacidad es función de la temperatura, 

presión y la composición de una fase, estas ecuaciones 

implicitamente relacionan las coordenadas termodinámicas 

intensivas del estado de equilibrio; de esta manera el número de 

esas coordenadas que se pueden especificar para hacer a este 

conjunto de ecuaciones definitivo es la diferencia, 

F = 2 + II(N-1) - N(TI-1) 
o 

F 2 - TI+ N (1. 6) 

donde F es conocido como el número de grados de libertad del 

sistema. La ecuación (l. 6) es la regla de las fases aplicable 

cuando no hay restricciones en el comportamiento del sistema (Van 
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fijo de fases, en un sistema de uno y dos componentes se resume en 

la siguiente tabla: 

Un componente Dos componentes Grados de Representación 

Número de Fases en Es¡uilibrio libertad geométrica 

3 4 o puntos 
2 3 1 lineas 
1 2 2 superficies 

1 3 volúmenes 

La geometría de los puntos, lineas y superficies en el 

diagrama PVT de un sistema de un componente, que presaenta fases 

sólida, liquida y gas, se muestra esquemáticamente en la figura 

1.1. El punto critico liquido-gas está definido como el punto en 

el cual las propiedades de las fases liquida y gas son iguales. La 

igualdad de propiedades reduce el número de grados de libertad a 

cero y por lo tanto el punto critico es único en el espacio PVT. 

Los pares de lineas que representan dos fases que coexisten son: 

(1) A'D' y A"D", fases sólida y liquida; (2) A"C y A"'C, fases 

liquida y gas; y (3) A'B'y A"'B"', fases sólida y gas. Como P y T 

son variables intensivas entonces cada par de lineas está en una 

superficie perpendicular al plano PT y tiene un proyección común 

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 presión 

de vapor, fusión y sublimación, respectivamente. Los tres puntos 

que representan tres fases que coexisten, A' , A" y A"' , 

proyectadas corno un sólo punto A en el plano PT. La proyección de 

las lineas de dos fases sobre el plano PV también se muestra en el 

lado izquierdo de esta figura. Las tres curvas que se extienden a 

través de la superficie PT en la figura del centro son cortadas 

por planos de temperatura constante Ti ••• T6 (op cit). 
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1,3 PROPIEDADES TERMODINAMICAS 

La regla de las fases establece que la especificación de 

cierto número de propiedades intensivas de un sistema en 

equilibrio también fija los valores de todas las otras propiedades 

intensivas; sin embargo, esta regla no proporcion¡:¡ información 

acerca de como pueden calcularse estos valores, por lo que a 

partir de la primera y segunda leyes de la Termodinámica se 

desarrollan las ecuaciones fundamentales aplicadas a un sistema 

cerrado compuesto de varias fases que sufre un proceso reversible, 

esto es, 

por lo tanto 

dU = dQrev + dWrev 

dWrev = -PdV 

dQrev = TdS 

dU TdS - PdV 

(1.8) 

(1.9) 

(1.10) 

(1.11) 

Esta última expresión es una ecuación diferencial que 

relaciona las propiedades termodinámicas de energia interna U, la 

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 termodinámicas fundamentales son: la 

entalpia, la energia de Helmholtz y la energia de Gibbs. 

H 

A 

G 

U + PV 

U - TS 

H - TS 

(l.12a) 

(l.12b) 

(l.12c) 

Diferenciando las ecuaciones (l.l2a - l.12c) y substituyendo 

dU (ecuación (l.11)) se tiene que: 
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dH 

dA 

dG 

TdS - VdP 

-PdV - SdT 

VdP - SdT 

{l. lJa) 

{l.lJb) 

{l. lJc) 

Estas relaciones fundamentales entre propiedades 

termodinámicas son ecuaciones generales para fluidos.homogéneos de 

composición constante {op cit)¡ sin embargo, su aplicación no se 

limita a sistemas cerrados, si se considera un sistema abierto, la 

energía interna también es función del número de moles 

m,n2, .•. ,nm, de las substancias presentes, entonces de acuerdo 

con la ecuación {l.11), u es función de 

(1.14) 

donde rn es el número de componentes. La diferencial total es, 

dU (~) dS + 
as v n 

I 1 

(_EE_) dV + ~ (~ ) d av T an n1 s,n 1 s,v,n 
1 J (1.15) 

las derivadas en el primer y segundo términos en esta ecuación son 

para un sistema cerrado y se definen corno: 

(_EE_) = -P 
av s n 

I 1 

y el último término de la ecuación (1.15) se define como el 

potencial químico µ
1

, 

(1.16) 

donde n J, significa que todos los números de moles, excepto el 
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de esa derivada (n 1), permanecen constantes en la diferenciación. 

Entonces la ecuación (1.15) se puede escribir como, 

dU ( 1. 17) 

y es una ecuación fundamental, para un sistema cerrado o abierto. 

debido a que si el sistema no sufre ningún cambio en su 

composición, entonces dn 1 en la ecuación (1.17) es igual a cero y 

se reduce a la ecuación (1.11). 

Utilizando el mismo criterio que para U, en las ecuaciones 

(1.13), se obtienen tres ecuaciones fundamentales para un sistema 

abierto 

dH TdS + PdV + ¿ µ1dn1 (1. lBa) 
1 

dA -SdT - PdV + ¿ µ1dn1 {1. lBb) 
1 

dG -SdT + PdV + ¿ µ1dn1 (1. lBc) 

por lo tanto, el potencial quimico [ecuación ( 1. 16) ] también se 

puede escribir como (Prauznitz, 1986): 

(1.19) 

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, presión y el potencial quimico de cada componente 
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presente -un total de N+2 variables independientes, y se puede 

derivar una relaci6n importante, conocida corno la ecuaci6n de 

Gibbs-Duhern. 

La ecuación (1.19) es una derivada parcial de la forma 

[8(nM) /8n 1 ]T,P,n 1, 

propiedades se 

componente i en 

definición, 

para sistemas de composición vari.able. A estas 

les llama propiedades parciales molares del 

disolución y se les asigna el s1mbolo M1 por 

Ñ1 = [ a~~M)] 
1 T,P,nJ 

(1.20) 

donde M representa una propiedad termodinámica molar de una 

solución en la cual i es un componente. Las propiedades para las 

cuales la ecuación (1.20) es aplicable, son de naturaleza 

extensiva, esto es, si se tiene una propiedad inicial total nM, 

donde n=~n 1 , aumentando después cada n1 por el factor a, a T y P 

constantes, se produce una soluci6n con una propiedad total a(nM). 

Matemáticamente nM son funciones homogéneas de primer grado y se 

puede aplicar el teorema de Euler (Apéndice I) que para tales 

funciones proporciona la relación general: 

x 1n se tiene 

y dividiendo entre n, 

Derivando la ecuaci6n (1.21) se obtiene, 

d(nM) = ECn 1dM 1) + ECM 1dn 1) 
1 

donde dM 1 incluye cambios en T y P, por lo que 

9 

(1.21) 

(1,. 22) 

(1.23) 



d(nM) =[~] dT + [ a(nM)] dP + i:(M dn) 
aT P,n ap - T,n 1 1 

c:í 

d(nM) 
(1.24) 

Comparando las ecuaciones (1.23) y (1.24) se muestra que ambas son 
generalmente válidas sólo si, 

y dividiendo entre n , se tiene la ecuación de Gibbs-Duhem en su 
forma general, válida para cualquier propiedad termodinámica molar 
M en el equilibrio de fases, para cualquier sistema, cerrado 
o abierto, atribuyendo variacio~es a la función nM, 

(1.25) 

Si en la ecuación (1.23) T y P son constantes, está ecuación 
se reduce a; 

o (l. 26) 

que es la forma de la ecuación de Gibbs-Duhem más común que se 
aplica al equilibrio de fases (sección 1.9). Las variaciones en 
las M1 son el resultado de los cambios en composición (Smith and 
Van Ness, 1983) . 

1.5 FUGACIDAD Y COEFICIENTE DE FUGACIDAD 

El concepto de fugacidad surge de la necesidad de expresar el 
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potencial qu1mico en términos de algunas funciones auxiliares que 

se puedan identificar con la realidad f1sica. Lewis (1965) mostr6 

que esa función es la fugacidad y que es conveniente pensarla como 

una presión termodinámica. 

La ecuación de la energ1a de Gibbs (1.13c) es, 

dG = VdP - SdT (l.13c) 

y la ecuación del gas ideal es V = RT/P que substituyéndola en la 

ecuación (l.13c), a T constante, se obtiene, 

dG Vdp RT~ p RT dlnP (1.27) 

y para un componente i de una mezcla ideal en el que la presión 

parcial es p
1 

= x
1
P conduce a, 

(1.28) 

La forma simple de estas relaciones se puede conservar para 

substancias puras y mezclas defi~iendo el término fugacidad (f) y 

fugacidad parcial (f
1
), respectivamente, en una temperatura fija 

como, 

A 

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

A 

dG
1
= RT dlnf

1
= V

1
dP, T cte. (1.30) 

y de estas ecuaciones se puede ver que la fugacidad y la fugacidad 

parcial se reducen a la presión y presi6n parcial a valores bajos 

de P, o sea, f~P conforme P~O, como se verá a continuación. 

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

RT dlnf = RT dlnP 

RT dlnf 1 = RT dlnxl p 

(1.31) 

(1.32) 

para el caso de un gas ideal, se obtiene integrando estas 

ecuaciones que 

(l. 33) 

(1.34) 

En la ecuación (1.33) c es una constante, y si c=l, quiere 

decir que la fugacidad de un gas ideal se define igual a la 

presión. Como el único estado de un gas real que representa un 

estado de gas ideal es aquel en que la presión es cero, se tiene 

que: 

lim (+)=1 
P~O 

(1.35) 

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

mezcla de gases reales f , 
. 1 

1 (1.36) 

debido a que una mezcla de gases ideales se comporta como una 

mezcla de gases reales cuando P~O. Las fugacidades son función de 

presión, temperatura y composición. 

De las ecuaciones (1.35) y (1.36) se define el coeficiente de 

fugacidad y el coeficiente de fugacidad parcial como una relación 

de la fugacidad a su presión como: 

rp = f/P (1. 37) 

(1. 38) 
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Debido a que la fugacidad tiene unidades de presión los 

coeficientes de fugacidad son adimensionales. Los valores de ~ y 

~ son función de la temperatura, la presión y la composición y se 
l 

calculan de los datos PVT (Walas, 1985; Smith and Van Ness, 1983). 

Estas ecuaciones son útiles en el equilibrio de fases como se verá 

más adelante en la sección l. 8 ya que es necesario que ~ 1 , por 

medio de una ecuación de estado, represente con exactitud las 

propiedades volumétricas de ambas fases, liquida y vapor, para 

intervalos de temperatura, presión y composiciones de interés, 

para asi obtener la desviación 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 relación con la 

energia de Gibbs. 

Para el caso de una substancia pura, integrando la ecuación 

(1.29) desde un estado esta.ndar G0 hasta un estado final G, a la 

misma temperatura y presión, se obtiene: 

G = G0 + RTln(f/f0
) (1.39) 

y para el componente 1 en una mezcla la energía libre de Gibbs se 

obtiene de la integración de la ecuación (1.30), desde un estado 

estandar G: hasta un estado en la solución G
1

, a la misma 

temperatura y presión: 

(1.40) 

Al aplicar la ecuación (1.22) a la energía libre de Gibbs de 

una mezcla se tiene: 
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(1.41) 

donde G
1 

es la energ1a
0 

libre de Gibbs para el componente 1 en la 

mezcla, o la energ1a libre de Gibbs parcial molar del componente 

1 1 la cual está dada por la ecuación (1.40). 

Al substituir la ecuación (1.40) en la ecuación (1.41) se 

obtiene el bién conocido resultado para la energ1a libre de Gibbs 

de una mezcla: 

(1.42) 

donde 

(1.43) 

la cual es llamada fugacidad relativa o actividad, que también es 

función de la presión, la temperatura y de la composición de la 

mezcla. 

Se puede definir otra cantidad llamada el coeficiente de 

actividad 

-r, a/x, 
'11 = f/X/~ 

y es análogo al coeficiente de fugacidad, 

A 

despejando f
1 

de la ecuación (1.45) se tiene, 

14 

(1.44) 

(1.45) 

(1.34) 

(1.46) 



La definici6n tiene cierta familiaridad en condiciones 
ideales cuando 7

1
= 1, 

(l. 4 7) 

que es de la misma forma a la Ley de Raoult, 

A 

en la vecindad de concentraci6n cero o dilución infinita, f 1~ x
1
k, 

por lo tanto: 

(1.48) 

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

1.7 PROPIEDADES DE EXCESO 

Es muy frecuente representar los cambios en las propiedades 
termodinámicas 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 definición, 

(1.49) 

y 

(1.50) 

donde ME se conoce como el exceso de la propiedad en la solución y 
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AME es el cambio de la propiedad en exceso en la mezcla. 

Debido a que: 

y 
AMld = Mld \" X M 

- ¡_, 1 1
1 

puro 

entonces substituyendo estos valores en la ecuación ( 1. 50) se 
obtiene: AM = M - M1d, por lo tanto ?lf y AME son iguales, entonces 

se puede escribir, 

(1.51) 

Para todas las propiedades el cambio de mezclado en una 

solución ideal es cero, excepto para la entropía, las propiedades 
en exceso representan cantidades útiles, la más importante de 

éstas es la energía libre de Gibbs de exceso que está dada por. 

(1.52) 

si se divide la ecuación (1.52) por RT se hace adimensional, 

por lo que se tiene, 

(1.53) 

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

o 

y por las ecuaciones (1.42) y (1.44), se puede escribir como 
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(1. 54) 

Esta ecuación permite calcular los valores de GE a partir de 
los coeficientes de actividad determinados experimentalmente. 

En forma logarítmica, la ecuación (1.44) se puede escribir, 

por la ecuación (1.41) se tiene que 

y para una solución ideal, esta ültima ecuación, con 
se transforma en, 

1 = (G 1
d - G0 )/RT n xi 1 1 

entonces la ecuación (1.55) se puede escribir como, 

Gld - Gº 
1 1 

RT RT 

(1. 55) 

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

(1.56) 

que está relacionada con GE /RT (o /J.GE /RT) como una propiedad 
molar parcial. Como resultado de la definición de una propiedad 
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molar parcial dada por la ecuación (1.20), se puede escribir 

= [ l T,P,nJ 
(1.57) 

Esta ecuación permite calcular los coeficientes de actividad 

una vez que GE ha sido expresada como una fÚnción de la 

temperatura y la composición por medio de algún modelo empírico, 

semiempirico o teórico. 

Para el equilibrio a bajas presiones 7 es sólo función de T y 

x, por lo que para su cálculo se requiere de datos experimentales. 

El coeficiente de actividad da una medida de la desviación de la 

idealidad con respecto a la Ley de Raoult (Smith and Van Ness, 

1983). 

1.8 EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR 

El criterio que debe satisfacerse para alcanzar el equilibrio 

entre un liquido y un vapor, a la misma T y P, lo proporciona la 

ecuación (l. 4) • 

De la ecuación (l. 38) se tiene el coeficiente de fugacidad 

para la fase liquida y de forma similar para la fase vapor (y
1

) 

como: 

Al 
y de la ecuación (1.44) f

1 
substituyendo estas dos 

ecuaciones en (1.4) se obtiene: 

(l. 58) 
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si la fugacidad en el estado estandar está dada por: 

y substituyéndola en la ecuación se obtiene que: 

{l. 59) 

Para soluciones ideales ,P
1 

y '1
1 

valen 1 y por lo tanto la 

ecuación (1.59) se reduce a la expresión 

donde P: ª t es la presión de saturación del componente puro a la 

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

de Raoult, la cual expresa la relación del ELV cuando la fase 

vapor es un gas ideal, la fase liquida una solución ideal y las 

fugacidades de la fase liquida son independientes de la presión. 

En muchos casos, datos experimentales del ELV muestran una 

marcada desviación de la ley de Raoult. Para datos a bajas 

presiones, el resultado de las desviaciones es la no idealidad de 

la fase liquida, lo 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 ig~al a 

l. Para una solución binaria, de acuerdo a la ecuación {l.59) para 

i=l y i=2, se tiene 

Y P = X.,. p•al 
1 1•1 1 

y 

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 corno resultado la presión total. 

(1. 60) 

cuando r
1 

y r
2 

son unitarias, se recupera la ecuación lineal 

que caracteriza la ley de Raoult. El tratamiento del ELV seria 

simple si todos los sistemas siguieran la ley de Raoult, ya que no 

se necesitaria información acerca de las mezclas que forman las 

fases, el hecho de que la ley de Raoult no pueda aplicarse se debe 

fundamentalmente a las diferencias en el tamaño de las moléculas y 

de los campos de fuerza molecular de los componentes, estas 

diferencias desaparecen sólo cuando los componentes llegan a ser 

idénticos. Estas consideraciones no son muy importantes respecto a 

la fase vapor a baja presión donde frecuentemente el 

comportamiento es casi al de un gas ideal. sin embargo, en la fase 

liquida, las distancias intermoleculares son pequeñas y las 

interacciones moleculares determinan el alejamiento de la fase 

respecto al comportamiento de la solución ideal. Estas no 

idealidades de la fase liquida son de importancia primaria y deben 

tornarse cornunmente en cuenta. 

cuando los coeficientes de actividad son mayores a la unidad 

representan desviaciones positivas de la idealidad y resultan 

presiones más grandes que las predichas por la ley de Raoult. 

curvas típicas Px a temperatura constante se muestran en la figura 

l.2a, donde se comparan las relaciones basadas en la ley· de 

Raoult. cuando las desviaciones positivas son suficientemente 

grandes, la curva Px exhibe un máximo, como se muestra en la 

figura l. 2b; a esta máximo en presión se le llama azeótropo 

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 m1nimo en la curva 
Px; a este m1nimo en presión se le llama azeótropo negativo 
(figura 1.2d). 

Es claro que en las desviaciones de la ley de Raoult se 
forman aze6tropos, sin embargo, la magnitud de la desviación 
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 más 
fácilmente con la cantidad conocida como volatilidad relativa. La 
volatilidad relativa se define en términos de la constante de 

equilibrio K = Y/X
1

• 

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

(l. 61) 

donde x
2
= 1-x

1 
y y

2
= 1-y

1
• Si se toma al componente 1 como el más 

volátil (P~ > P;) y se omite el sub1ndice escribiendo x=x
1

, y=y
1 

y 
a=a

12
• Entonces se puede escribir la volatilidad relativa como, 

a = y(l-x)/x(l-y) (1.62) 

y resolviendo para y, se tiene, 

y= ax/[1 + (a-l)x]. (l. 63) 

El tipo de comportamiento de un sistema binario puede ser 
determinado en gran parte por la forma en que a varie con 
composición. 

21 



Para soluciones ideales, ex tiene un valor constante en todo 

el intervalo de composición a temperatura constante y casi 

constante a P constante. 

Para sistemas no ideales y no azeotrópicos usualmente los 

valores de ex varían con la composición. Si ex es mayor en valores 

bajos de x que en valores altos, la curva yx tiende a una 

inflexión cerca de la fracción molar de l. Si ex es mayor en 

valores altos de x la tendencia de inflexión es cercana a la 

fracción molar de cero. 

Para sistemas azeotrópicos de temperatura de ebullición 

mínima, ex varia grandemente con la composición y puede tener 

valores mayores que 1 para algunas concentraciones y menores que l 

para otras. Entonces si ex es continua en composición, ésta seria 

igual a 1 para algunas composiciones, y si esto ocurre, entonces 

de la ecuación (1.63) se tiene que y=x y la composición a la cual 

esto ocurre se conoce corno un azeótropo. Si ex>l a bajas 

concentraciones y ex<l a altas concentraciones, el azeótropo será 

de temperatura de ebullición mínima (o azeótropo positivo); las 

figuras (l.Ja-1.Jc), muestran diagramas de este tipo [lo contrario 

ocurre para azeótropos negativos figuras (1.Jd-l.3f)J. En la 

figura l. 3c, la curva yx cruza la linea x=y en la composición 

azeotrópica. Estos sistemas frecuentemente ocurren cuando los dos 

componentes son funcionalmente disimilares en estructura molecular 

y propiedades, y los puntos de ebullición no son muy diferentes 

uno del otro. Una característica muy importante de este tipo de 

sistemas es que es imposible, 

presión o temperatura dada, 

por destilación sucesiva a una 

obtener de una mezcla ambos 

componentes corno productos puros, ya que en algún punto en el 

procedimiento la composicion azeotrópica 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 composición azeotrópica (Null, 1970). 
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cuando se trabaja a · bajas presiones 
generalmente, que en la .. • fase liquida -r

1 
y 

independientes de la presión • 

. -: !. 

De la ecuación (1.59) se tiene que 

fº 
1 

se 
son 

(1 

considera, 
funciones 

1,2, ••• , H) 

(1.59) 

Si consideramos por separado cada función termodinámica en 
esta ecuación, el coeficiente de fugacidad del componente i en la 
fase vapor ~ 1 , es una función de T, P y de la composición del 
vapor y se puede calcular a partir de una ecuación de estado, una 
de las ecuaciones que resulta apropiada para muchas aplicaciones 
es la expansión del virial de dos términos en P de la siguiente 
forma (Smith and Van Ness, 1983). 

donde 

...... t 
'l'l I 

(1. 64) 

El coeficiente de fugacidad de i puro como vapor saturado, 
se calcula de la misma forma que la ecuación (1.64) 

solamente que aqui .S JI y .S Jk son igual a cero, por lo tanto se 
tiene que, 

exp 
B p••t 

11 1 

RT 
(1.65) 

y se debe hacer notar que ~~·t es función sólo de la temperatura. 

En la ecuación (1. 59) 7
1 

es independiente de la presión 
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debido a que se trabaja a bajas presiones y es funci6n solamente 

de la temperatura y de la composición del liquido. Para su cálculo 

se requiere de datos experimentales·' 'Y , lá relación entre el 

coeficiente de actividad y la energía libre de Gibbs de exceso 

{Sección l. 7). Esta relación se expresa por dos ecuaciones: la 

la ecuación {1.54) y la ecuación (1.57). 

Las dos ecuaciones dependen de que el ln 7
1 

esté relacionado 

con GE /RT como una propiedad parcial molar. El problema restante 

consiste en encontrar una ecuación simple y de forma apropiada 

para representar GE /RT con una función de la temperatura y la 

composición (Smith and Van Ness, 1983). 

1.9 PRUEBAS DE CONSISTENCIA 

METODO l. 

La ecuación de consistencia se basa en la ecuación de 

Gibbs-Duhem; en la sección 1. 4 se tiene la forma general de ·esta 

ecuación [ecuación (1.25)], válida para cualquier propiedad molar 

termodinámica en el equilibrio de fases, si esta propiedad es la 

energía libre de Gibbs de exceso, GE /RT, esta ec.uación se puede 

escribir como: 

[
8(GE/RT)] . [a{GE/RT)] dP 

8T p' X dT + 8P T' X 
{1.66) 

pero se sabe que 

-T[ y (...E!L) 
ap T,x 
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y por la ecuación (1.56), la ecuación (1.66) se puede escribir 

como: 

dT + 

además de la ecuación (1.51) se tiene que: 

VF. =AV _ AVld 

y como 
AVld 

entonces 

r AV 

por lo tanto: 

dT + 

y 

AHld 

y 

AV 
RT 

dP 

HF. 

o 

HF. 

AH - AHld 

AH 

(1.67) 

La aplicación de esta ecuación al equilibrio de fases 
proporciona varias relaciones útiles. Para un sistema binario en 
ELV, la regla de las fases (ecuación 1.6) especifica que sólo hay 

dos grados de libertad. Los datos para estos sistemas pueden 
medirse ya sea a temperatura o a presión constante, y debido a que 

sólo .queda un grado de libertad, x
1 

puede considerarse como la 
única variable independiente para cualquier caso. La ecuación 
(1.67) puede dividirse entre dx

1 
y a temperatura constante el 

término (-AH/RT 2
) dT es cero, por lo que la ecuación se puede 

escribir como: 

(l. 68) 

El término cambio de volumen de la mezcla de la ecuación 
(1.68) puede ser muy pequeño por lo que ésta ecuación queda: 
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dln1
1 

dln-r 2 
dx

1 
+ x2 ~ o (1.69) 

esta ecuación satisface la ecuación de Gibbs-Duhem que relaciona 

los coeficientes de actividad. 

PRUEBA DIFERENCIAL 

La ecuación (1.69) se puede utilizar como una prueba 

diferencial de los datos del ELV, preparando gráficas de ln 1
1 

vs 

x
1 

y ln 1
2 

vs x
1 

(figura l. 5) , a partir de las cuales se generan 

las derivadas demandadas por esta ecuación; sin embargo, debido a 

la dificultad para obtener pendientes con buena precisión, esta 

prueba diferencial proporciona a lo más una aproximación gruesa 

para la determinación de la consistencia termodinámica. Esta 

aproximación se lleva a cabo a partir de las gráficas de ln1
1 

vs 

x
1

; en donde los circules abiertos en las gráficas del capitulo 3 1 

representan los valores experimentales del logaritmo natural de 

los coeficientes de actividad obtenidos a partir de la ecuación 

(1.59) y las lineas continuas representan el logaritmo de los 

coeficientes de actividad calculados con un valores de la 

composición 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 representación para que 

los datos sean consitentes. 

PRUEBA INTEGRAL 

También integrando la ecuación (1.69); 

26 



X "'l 
S 1 ln 

X "'0 
1 

o (1. 70) 

proporciona el criterio para establecer la consis:tencia de los 
datos del ELV y es conocida como la prueba de áreas o integral 
(figura 1.6), sin embargo, la prueba de áreas 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 
que se presente una cancelación de errores, pero proporciona el 
siguiente criterio de confiabilidad para sistemas moderadamente no 
ideales, que debe cumplir un conjunto consistente de datos: 

0.02 > 

área sobre 
el eje x 

i'írea sobre 
el eje x + 

área bajo 
el eje x 
i'írea baJo 
el eje x 

(1.71) 

El valor del lado izquierdo de la desigualdad {l. 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, GEmáx < 50 cal/gmol), el valor 
arbitrario de 0.02 es probablemente demasiado bajo.Al aplicar la 
prueba de áreas o cualquier prueba de consistencia termodinámica, 
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 gráficas de 
ln(-r¡lr

2
) vs x

1 
a partir de los datos experimentales calculados 

con la ecuación ( 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 área superior A y el 
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área inferior B que se muestran en la • figura 1. 6, la prueba 
requiere que las dos áreas sean iguales o que al aplicar la 
ecuación (1. 71) el porciento de areas sea del orden del 2 %, 

dependiendo del tipo de sistemas como se mencionó anteriormente. 

METODO 2. 

COMPARACION DE LA COMPOSICION DE LA FASE VAPOR 

Es preferible establecer la consistencia termodinámica de 
cada dato por separado y para esto, se han utilizado varias 
expresiones para conocer la composición de la fase vapor en 
equilibrio a partir de las propiedades de la fase liquida, y en 
general, la prueba de consistencia más confiable consiste en 

calcular "Y" de datos Px o Tx y comparar la fase vapor calculada 
con la experimental; para que sean consistentes termodinámicamente 
la diferencia entre los datos experimentales y los calculados debe 
de ser pequeña. El criterio de confiabilidad propuesto por 
Fredenslund (1977) considera los datos PTxy consistentes si la 
desviación absoluta promedio de la composición de la fase vapor es 
menor que o. 01. Aunque Fredenslund propone éste criterio 
utilizando polinomios ortogonales para el cálculo solamente desde 
el punto de vista numérico, también se aplica para otro tipo de 

polinomios como es el caso de la expansión 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 

ecuación de Gibbs-Duhern corno auxiliar para obtener los 
coeficientes de actividad de la fase liquida y a partir de estos 
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calcular la composición de la fase vapor considerando que ésta 
fase no es ideal. 

La presión total para un sistema binario está dada por la 
ecuación (l. 60) donde P~· es la presión de vapor corregida del 
componente 1 considerando la no idealidad de la fase vapor. 

•' 
(VI - B11 ) (P -P;) - PcS y2 

pª 1 12 2 
p " exp RT 1 1 

(1.72) 

(VI - B22) (P -P;) - PcS y2 
pª' ¡¡ pª exp 2 12 1 

2 2 RT (l. 73) 

donde c!i 12 = 2B12 B
11

- 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 11 y 12 son función solamente de la 
composición. 

Los estados estandar en la ecuación (1.60), son los 
componentes puros a la misma presión y temperatura como los de la 

mezcla. 

y1P (B - v: )(P -Pª) p 2c5 
ln11 ln + 

11 1 + y 2 12 
(1.74) 

X1P; RT RT 

Y2P (B - V~ ) (P -Pª) Py2c5 
ln12 ln + 

22 2 + 1 12 
(l. 75) 

x2P; RT RT 

El método de Barker proporciona la variación de la presión 
total con la composición del liquido a temperatura constante para 

lo cual es necesario adicionar una ecuación a las anteriores, que 

29 



<<''•-i-··-

relaciona los coeficientes de actividad con la fracción molar. 
Esta relación puede contener algún número deseado de coeficientes 
numéricos indeterminados, con la única condición de 
la ecuación de Gibb-Duhem como lo hace la 
Relich-Kister (ecuación 1.75). 

que satisfagan 
expansión de 

(l. 76) 

y los coeficientes de actividad están representados por 

ln r
1 

ln ! 

(A + 35)x: - 45X~ + 

(A - 35) ¡<
2 

- 45¡<
3 + 

(1.77) 

En las ecuaciones (1.60) y (1.72) a (1.76) los valores 
desconocidos son A, 5, c, . . . y la composición de la fase vapor (y), 

pero el valor de y solo se puede conocer una vez que A,5,C, .•• se 
conocen. Los valores de las constantes serán las que representen 
mejor la curva de presión total experimental. 

Los cálculos son iterativos, y para obtener una primera 
aproximación se considera que la solución se comporta como una 
solución regular, por lo que B =e= ... =o, entonces se obtiene 
un valor para A a partir de la presión equimolar 

A = 4ln {2P*/P0 + P0
) 

1 2 

en esta ecuación P* es la presión equimolar. Con el valor de A se 
obtiene un primer valor de y a partir del cual se calculan los 
valores de pª'y pª' para cada composición experimental del 

1 2 
liquido; con las ecuaciones (1.74) y (1.75) se calculan r

1 
y r

2
, y 

con la ecuación (l.60) el valor de P. Con el valor de la presión 
calculado y el valor de la presión experimental se obtiene una 
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presión residual Poxp -. Peal; el valor de la presión 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 presión residual, y finalmente con estos 
valores de las constantes se calcula el valor de la composición de 
la fase vapor (Barker 1953, Prauznitz, 1986). 

1.10 DIAGRAMAS DE FASES FLUIDAS 

Un diagrama de fases es una relación de los efectos de 
temperatura, presión y composición sobre 
fases que pueden existir en equilibrio 
1985). Los diagramas de fases exhiben 
liquido-vapor, liquido-liquido, . gas-gas, 

las clases y números de 
con cada otra (Walas, 
separaciones de fases 
liquido-liquido-vapor, 

solido-liquido-vapor, etc. En muchos sistemas las lineas criticas 
cambian continuamente de un tipo de separación de fase a otra. 

En la clasificación de diagramas de fases el trabajo más 
importante es el de Van Konynenburg y Scott (1968, 1980), 

[referenciadoen el trabajo de Paulaitis et. al. (1983)] quienes 
demostraron que muchos de los diagramas de fases observados 
experimentalmente pueden describirse cualitativamente con la 
ecuación 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 predi9hos 
por la ecuación de van der waals. 

La clasificación de diagramas de 
figura l. 7, donde las lineas sólidas 

fases se muestra en 
representan la curva 

la 
de 

presión de vapor de los componentes puros, las lineas punteadas 
representan las lineas criticas y las lineas continuas con puntos 
representan las lineas de tres fases; los circulos abiertos 
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representan los puntos criticos gas-liquido de los componentes 
puros y los triángulos los puntos criticos terminales (op cit). 

De las diferentes clases de diagramas, si se pone atenci6n en 
los de la clase II ( f ig. 1. 8) , estos son caracterizados por la 
presencia de inmiscibilidad liquido-liquido a baja temperatura con 
una sola linea critica limitada a baja presi6n por un punto de 
temperatura critica de soluci6n superior (TCSS) donde ésta 
intersecta la regi6n de tres fases liquida-liquida-gas (LLG) ; 
además presenta una linea critica continua liquido-gas que conecta 
los puntos criticos de los dos componentes puros. La forma de esta 
linea critica liquido-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 azeotr6picas (Rowlinson, 
1982). 

A pesar de que el ELV en la regi6n critica es de importancia 
considerable, particularmente en la industria petrolera, la 
mayoria de los procesos quimicos se lleva a cabo a presi6n más 
baja. En el estudio del comportamiento de las fases a baja presi6n 
se tiene la formaci6n de aze6tropos los cuales son de gran interés 
práctico en los procesos de destilación para efectuar separación 
de mezclas liquidas; además, desde el punto de vista teórico son 
importantes para desarrollar modelos y predecir el comportamiento 
de dichos sistemas con los cambios de presi6n (Licht and Denzler 
1948). 

De acuerdo con la regla de las fases, un punto azeotr6pico de 
un sistema binario tiene un grado de libertad, como se muestra en 
la sección 1.2: en un diagrama tridimensional PTx se observa como 
un punto y una serie de estos puntos a diferente temperatura y 
presión forman una linea azeotrópica (Rowlinson, 1982). Las lineas 
azeotr6picas pueden formarse por aze6tropos positivos, negativos o 
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ambos como se muestra en la figura 1.3. Los aze6tropos de 
ebullici6n minima (figural.3a) corresponden a un aze6tropo de 
presi6n máxima (figura l. 3b) y es llamado aze6tropo positivo; en 
la figura l.3d se muestra un aze6tropo de ebullición máxima y su 
correspondiente en la figura l. Je es un aze6tropo de presi6n 
minima y son llamados azeótropos negativos, aunque estos no son 
muy comunes (Walas, 1985). 

En la figura 1.10, se muestra un diagrama PTx el cual ilustra 
la relaci6n entre las secciones P-x y T-x (parte sombreada) en un 
sistema azeotrópico; en éste se observa que a una presión máxima 
en la secci6n P-x corresponde a una temperatura minima en la 
sección T-x (Rowlinson, 1982). 

La azeotropia se puede cla~ificar, de acuerdo con Wichterle 
(1977), en cuatro tipos básicos que se pueden distinguir de 
acuerdo a: 

l. Azeotropia absoluta (figura l.lla). La linea azeotr6pica 
representada por la linea punteada está situada a un lado de las 
curvas de presión de vapor representada por la linea continua¡ 
como puede observarse, la linea azeotr6pica se presenta desde que 
inicia la coexistencia liquido-vapor y persiste hasta la regi6n 
critica liquido-gas en un punto E, por lo cual es llamada 
azeotropia absoluta. La linea azeotr6pica al finalizar en la 
región critica siempre es tangente a un punto de la linea critica 
liquido-gas. 

2. Azeotropia limitada por arriba (figura l.llb). En este diagrama 
la linea azeotrópica inicia con la coexistencia liquido-vapor y 
finaliza al llegar al punto D localizado en la curva de presi6n de 
vapor de uno de los componentes sin llegar a la linea crítica 
liquido-gas. Para temperaturas mayores que la correspondiente al 
punto D el sistema continúa con la coexistencia líquido-vapor 
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hasta la linea critica liquido-gas sin la formaci6n de aze6tropos, 
por eso se llama azeotropia limitada por arriba. 

J. Azeotropia limitada por abajo (fgura 1.llc). Como se muestra en 
esta figura el sistema inicia con la coexistencia l~quido-vapor y 
al llegar al punto D localizado sobre la curva de presión de 
vapor, continúa con la coexistencia de las fases liquido-vapor con 
la formación de azeotropia y finaliza en el punto E en la regi6n 
critica. Debido a que la azeotropia inicia a presión mayor a la 
que inicia la coexistencia liquido-vapor es por eso que se llama 
azeotropia limitada por abajo. 

4. Azeotropia limitada por abajo y por arriba (figura l.lld). En 
esta figura se muestra como inicia la coexistencia liquido-vapor 
sin la formación de azeótropos, Y. al llegar al punto o, localizado 
en la curva de presión de vapor de uno de los componentes, inicia 
la azeotropia y ésta continúa hasta el punto E. Al llegar a un 
punto sobre la curva de presión de vapor del otro componente, a 
temperaturas mayores a la correspondiente al punto E continúa el 
equilibrio entre las fases liquido-vapor sin la presencia de 
azeotropia hasta la región critica, es por ello que se llama 
azeotropia limitada por arriba y por abajo. Además, en esta figura 
se puede ver que las curvas de presión 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 liquidas 
son diferentes en su naturaleza química o en su forma, pero cuando 
se tiene este punto la presencia de azeotropia es inevitable. 

En la figura l.12a se muestra un ejemplo de azeotropia 
absoluta (tipo l) / que persiste hasta la región critica para el 
sistema ( 1-x) c-C6H12 + ( x) C6F6. La región alrededor del punto Z 
donde está la intersección de la linea azeotr6pica Az y la linea 
critica c se muestra en escala más grande en la figura l.12b 
(Hugill and McGlashan, 1981). En esta figura se puede ver que las 
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isotermas T2, TJ, T4, cortan a la curva critica liquido-gas en dos 

puntos lo cual indica que· .. se tienen dos presiones criticas a la 

misma temperatura, . ade:ntás, en la temperatura TJ la linea 

azeotrópica es tangente•;al punto z situado en la linea critica 

liquido-gas (McGlashan, 1985). 

En la figura i .·13 se. tiene un diagrama esquemático Txy que 

muestra un diagrama con azeotropia limitada del tipo 2. En la 

clasificación 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 representación. 

un sistema que presenta azeotropia del tipo 4 es el de 

metanol-acetona, que después de ·estudiarlo con detalle se predijo 

que la azeotrop1a puede desaparecer tanto a bajas como a altas 

presiones. El· sistema es no azeo.trópico abajo de 200 y arriba· de 

.1500 mmHg en presión, (Nutting · and Horsley, 194 7) • 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)C6H6 + (x)C6F6 (figura 1.14a) (Ewing, et. al., 1981), que 

presenta doble azeotropia a algunas temperaturas (figura 1.14b), 

el azeótropo positivo se encuentra en la región rica en benceno y 

el negativo en la región rica en hexafluorobenceno. En la figura 

l.14b, se puede observar como el doble azeótropo desaparece en una 

fracción molar cerca de la mitad del intervalo en un punto de 

inflexión de P(x), en esta gráfica es dificil observar el máximo y 

el mínimo del punto de inflexión pero en una escala más grande 

seria más claro. En la figura 1.14c se muestra como las curvas de 

presión de vapor se cruzan lo cual indica que se tiene un punto de 

Bancroft. 

Los sistemas de la clase II · presentan inmiscibilidad 
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liquido-liquido, particularmente con temperatura critica de 

solución superior (TCSS} que son importantes industrialmente en 

operaciones como la extracción 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 sólo 

tiene un grado de libertad. Asi por ejemplo, par¡:i una presión 

dada, la temperatura y la composición de las tres fases quedan 

determinadas. En un diagrama Tx, los puntos que representan los 

estados de tres fases en equilibrio se encuentran sobre una linea 

horizontal en T. En la figura 1.15a, los puntos e y D representan 

las dos fases liquidas 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 corno una 

sola fase, dependiendo de la composición total. La región L1V, un 

liquido y una fase vapor se encu~ntran en equilibtio. Los estados 

de las fases individuales se indican por puntos sobre las ·lineas 

AC y AE a la temperatura particular considerada .. En la. región L2 

V, las fases liquida y vapor designadas por las lineas BD. y BE 

existen en equilibrio. Finalmente, en la región del vapor, el 

sistema está constituido' por una sola fase 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 composición global está 

en la región L1 L2 consisten ·de dos fases liquidas, cuyas 

composiciones están dadas por la intersección de la linea de unión 

horizontal con las lineas CG y DH. Debe notarse que en todas las 

secciones del diagrama, las lineas de unión que relacic;>nan la 

composición de las fases en equilibrio son horizontales. Este 

diagrama mostrado es para una presión particular. Las 

composiciones de las fases en equilibrio, y por lo tanto la 

localización de las lineas, cambian con la presión, aunque 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 

más solubles uno con el .otro a medida que la temperatura aumenta. 

Esto se indica por. las: lí:n.eas CG y OH, sin embargo, estas lineas 

terminan en la temperatura T de las tres fases en equilibrio. Si 

éste diagrama se traza para presiones sucesivamente más altas 

(P1>P2>P3>P4) figura·. 1.15b, la temperatura d~ equilibrio 

correspondiente de tres fases aumentará y las lineas CG y OH se 

extenderán cada vez más hasta que se encuentren en el punto 

critico liquido-liquido M, como se observa en la figura 1.15b. La 

temperatura a ·1a cual esto se produce se conoce como temperatura 

critica de soluci6n superior y a esta temperatura, las dos fases 

liquidas resul~an idénticas y se unen en una sola • 

. A medida que la presi6n aumenta, la linea CD se vuelve cada 

ve~. más corta como se indica en la figura 1.15b por C'D' y C"D" 

hasta . que eventualmente se alcai:iza una presión para la cual es 

diferencial ·en longitud en el punto M. Para presiones más 

elevadas, por ejemplo P4 la temperatura es siempre superior a la 

temperatura critica de la soluci6n y por lo tanto se tiene una 

sola fase liquida en equilibrio con su vapor. 

Hay un intervalo intermedio· ¡:le presión par~ el cual la fase 

vapor . en equilibrio con las dos fases líquidas tiene una 

composición que no se encuentra entre las composiciones de ambos 

liquides. Esto se ve en P3 por. las curvas que terminan en A" y B". 

El vapor en equilibrio con los dos liquides a C" y 0 11 se localiza 

en el punto F; además, el sistema muestra un azeótropo, corno se 

indica por el punto J (Smith and Van Ness, 1983). 

Los diagramas Px a, bajas y medianas presiones en la reg1on de 

dos fases liquidas pueden ser de cuatro tipos diferentes, como se 

muestra en la figura 1.16. El primer tipo ocurre cuando la presión 

correspondiente a la linea de tres fases L1L2G (figura l.16a), 

LLG, está entre la presión de vapor de los componentes puros 
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P; ,P;, y no se forma un azeótropo. En· ·el segundo tipo (figura 

l.l6b), se forma un azeótropo positivo ·homogéneo fuera del 

intervalo de composición de inmiscibilidad y la presión 

correspondiente al azeótropo (Paz) es 111a:yor· que la presión· de 

vapor P;. En el tercer tipo (figura 1.l6c) 1 se forma un azeótropo 

heterogéneo (o heteroazeótropo), el cual no es un a~eótropo en el 

sentido estricto de la palabra: la composición del vapor en el· 

punto G no está en equilibrio con una sola fase liquida de la 

misma composición, sino con dos fase liquidas Ll, La, pero tiene 

presión constante, fenómeno caracteristico de un azeótropo 

homogéneo. La presión de la linea L1L2G es la más alta a la cual 

el vapor puede existir a una temperatura particular. La 

composición del vapor está entre la inmiscibilidad de los liquides 

y no fuera como en los dos casos anteriores. La figura l.l6d 

muestra la formagión de un azeótropo negativo homogéneo en una 

composición diferente de la reg~ón de inmiscibilidad de los dos 

liquides (L1L2G) a una presión correspondiente Paz menor que la 

presión de vapor de los componentes puros (Paz < P;) y menor que 

la presión de inmiscibilidad L2L2G (Paz < L1L2G). Las proyecciones 

Tx correspondientes a los diagramas ilustrados en la figura l.16 

se muestran en la figura l. l6e-l. l6h y se observa que todas las 

curvas L1L2 tienen una temperatura critica de solución superior¡ 

la linea G representa las composiciones de la fase gaseosa en 

equilibrio con los liquides inmiscibles, y la linea az es la 

composición azeotrópica (Rowlinson, 1982). 

En la figura l.17 se tiene un diagrama tridimensional P'rx, 

que muestra la región de inmiscibilidad liquido-liquido, la región 

de equilibrio líquido-líquido-vapor mostrado por la zona rayada y 
es similar a la mostrada por la figura l.16b debido a que se tiene 

la presencia de un azeótropo positivo, también se puede observar 

el punto crítico terminal superior en U, similar al punto 

representado por M en la figura 1.l5b, la región de líquido-vapor 

a temperatura y presión mayor a la correspondiente al punto u, 
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as1 como la linea de puntos azeotrópicos, la linea de puntos 

críticos liquido-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 SUPERFICE P·V·T PARA UNA MASA DADA DE UNA 
1 .1 SUBSTANCIA PURA SNPLE. PROYECCIONES P·V Y 

P•T ( PAULAITIS ,1985). 



FIGURA 
1.2 

T cte. T cte. 

T cte. T cte. 

(d) 

DIAGRAMAS Px QUE t.1.ESTRAN DESVIACIONES POSITl\AS 
DE LA LEY DE RAOULT SE MUESTRAN EN LOS INCISOS 
(a)Y(b),REPRESENTADOS POR LAS LINEAS CONTINUAS 
DESVIACIONES NEGATl"'5 DE LA LEY DE RAOULT SE MJ· 
ESTRAN EN LOS INCISOS(c) Y(d). ADEMAS EN (b) Y(d)SE 
TENE UN AZEOTROPO POSmVO Y UN NEGATIVO RESPEC­
Tl\tlMENTE (SMITH ANO ABBOTT, 1982 ). 
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CORRESPONDEN A SISTEMAS QUE FORMAN AZEOTROPOS DE EBULLICION MAXIMA 
( AZEOTROPOS NEGATIVOS). 
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FIGURA DIAGRAMAS Tx QUE MUESTRA COMO, 
1 •4 SE ALCANZA EL PUNTO AZEOTROPICO 

YA SEA POR EL COMPONENTE 1 o2 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. 

o x, 

FIGURA LA PRUEBA DE AREAS PARA DAlOS DEL ELV. 
1.6 
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FIGURA CLASIFICACION DE DIAGRAMA~ DE FASES, 
1 •7 EN PROYECCIONES PT,DE ACUERDO CON 

SCOTT YVAN KONYNENBERG (l980). 
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FIGURA DIAGRAMAS DE CLASE n,(a) PROYECCION 
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P-T,(b) PROYECCION P-T-X .(Schntidlr,1970) 
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FIGURA PATRONES 1E COMPORTAMENlO EXHIBIDOS POR LAS CUR\AS 
1 • 9 CRITICAS GAS-LIQUIDO DE SISTEMAS BINARIOS. 
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FIGURA DIAGRAMA PTx QUE IWSTRA LA RELACION ENTRE LAS 
1•1° SECCIONES Px aT• cte. y Tx a P•cte.(SECCION sor.&EADA)EN UN 

SISTEMA AZEOTROPICO (ROWLINSON, 1982). 
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CLASIFICACION DE DIFERENTES TIPOS DE CUR'AS AZEOTRO­
PICAS EN PROYECCIOhES PT DE ACUERDO CON WICHTER.E(l971) 

'°) AZEOTROPIA ABSOIJJTA. 
( b) AZEOTROPIA LIMITADA POR ARRIBA (LA AZEOTROPIA FINALI­
ZA EN LA CURVA DE PRESION DE VAPOR EN EL PUNTO D 
EN TEMPERATURA AL TA ) • 
(e) 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 EMPiEZÁ Y FINAL.IZA EN LAS MVAS 
DE PRESION DE VAPOR EN LOS PUNTOS D Y E , ADEMAS SE 
t.IJESTRA EL PUNTO DE BANCROFT (F). 
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FIGURA 
1.1.) 

T 

o 

DIAGRAMA T x '/ QUE MUESTRA AZEOTROPIA 
. LIMITADA DEL TIPO 2 DE ACU~ROO CON 

WICHTERLE • 

... 

. •. 

51 

.. ~· .• 



18.!5 2 

11. 
... o 
a 

u i 
i- 87.11 

il: -1 
i' 

-2 

81.0 

o o. 2 o.4 o.e o.e 1.0 

Ca> 

FIGURA 
1.14 

., 

0.2 

-0.1 .. ··· .... 

!00 !e() 400 4GO 
(C) T/K 

' ' ' ' \ 
\ 

\e 
\ 
\ 
\ 
\ 
\ 

EQUILIBRIO LIQUIOO-'ROR PARA EL SISTEMA ( 1-X)C.t\-KXtc.Fe 

QtE PRESENTA DOBLE AZEOTROPIA.ta> DIAGRAMA Tx QUE MU­

ESTRA UN AZEOTROPO DE EBlLLICION YNIMA Y UN AZEOTRO­
PO DE EBULLICION MAXIMA • (b) DIAGRAMA QUE MUETRA LA 
OESAPARICION 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 .(Me GlA9HAN. 19e) 52 

i 
¡ i 



T 

100%•ª 
(a) 

P•cte 

• 

100%1 
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CAPITULO 2 

METODO EXPERIMENTAL PARA LA DETERMINACION DEL 
EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR 

Una serie de procesos industrialmente importantes, como la 
destilación, la absorción y la extracción, implican la 
participación de por lo menos dos fases no en equilibrio, por lo 
que para su disefio, operación y optimización es necesario contar 
con información confiable de datos del equilibrio entre fases. En 
particular, los datos del equilibrio liquido-vapor (ELV) son de 

interés. Desde el punto de vista ~eórico, a patir de los datos del 
ELV se obtiene parámetros de interacción, que se utilizan en los 
modelos de solución para la predicción del comportamiento 
experimental y para el desarrollo de teorias que permitan obtener 
información a nivel molecular. 

son escasos loi;; sistemas liquido-vapor que siguen el 
comportamiento de la ley de Raoult y cuyas relaciones de 
equilibrio se pueden obtener a partir de consideraciones teóricas. 

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 teóricas, sino que deben ser 
determinados experimentalmente. La determinación experimental del 
ELV requiere separar muestras de ·las fases liquida y vapor que 

estén en verdadero equilibrio y det~rminar la composición de ambas 
fases analiticamente, bajo condiciones de temperatura y presión 

conocidas. 
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2,1 CLASIFICACION DE HETODOS 

Existen diferentes métodos y sistemas para la determinación 

del equilibrio liquido-vapor: las compilaciones de Hala et al. 

(1967), Weissberger (1959) y McGlashan (1978), son una guia útil 

de los métodos disponibles que se pueden clasificar de la 

siguiente forma: 

(1) Método de Destilación 

(2) Método de Circulación 

(3) Método Estático 

(4) Método de Punto de Burbuja y de Rocío 

(5) Método de Flujo. 

De los métodos mencionados, el de circulación es el más 

utilizado para la determinación . del ELV debido a que su uso se 

concentra en las mediciones presiones bajas y medianas y 

queperrnite resultados de alta exactitud dependiendo de la 

naturaleza del sistema (volatilidad relativa, calor de 

vaporización, etc.), y que se pueden obtener en forma 

relativamente simple y rápida. 

El principio común de todos los métodos de circulación es la 

separación continua de la fase vapor de la fase liquida cuando se 

ha alcanzado el estado estacionario, la recirculación de la 

corriente de vapor que retorna a la fase liquida y las mediciones 

de los parámetros termodinámicos que determinan el estado de 

equilibrio, Figura 2.1, (Malanowski, 1982). 

Corno se puede apreciar en esta figura, el vapor de la mezcla 

en ebullición, 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 ahí regresar nuevamente al recipiente 

A por el conducto (2) del liquido. 
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Dentro de los métodos de circulación, la ebulliornetria es la 

técnica de determinación precisa de temperaturas de ebullición 

(puntos de burbuja) y condensación (puntos de rocio) • Los 

objetivos de mediciones ebullométricas incluyen: (a) determinación 

de los puntos de ebullición de substancias puras y (b) 

determinación de los puntos de ebullición de rnezclas.zeotrópicas y 

azeotrópicas (Weissberger, 1959). 

El término zeotrópico se refiera a mezclas liquidas cuando 

sus componentes se pueden separar por destilación común, 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 máximos ni rninirnos en presión o temperatura (no forman 

azeótropos) (Weissberger, 1959; Swietoslawski, 19G3). 

El método ebullométrico proporciona ventajas con respecto a 

los otros métodos, como las que a continuación se mencionan: 

(1) No se tiene la necesidad de desgasado. 

(2) Las mediciones pueden ser rápidas dependiendo del tipo de 

substancia a medir. 

(3) No hay condensación parcial 

(4) Se pueden obtener datos tanto isobáricos corno isotérmicos. 

(5) Es fácil 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 ebullómetro se utiliza para denotar todo aparato 

que emplea una bomba Cotrell (Weissberger A, 1959) donde asciende 

el vapor, e incluye los métodos de recirculación. 
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En la medición del ELV de sistemas azeotrópicos formados por 

alcanonitrilo + n-alcano en condiciones isotérmicas, se utilizan 

dos ebullómetros construidos con vidrio: (a) Un Fischer que ha 

sido reportado en trabajos previos del laboratorio de 

Termodinámica del Instituto Mexicano del Petróleo (IMP) (Monfort, 

1983; Castillo, 1985) en la determinación del Ef,.V de mezclas 

binarias en condiciones isótermicas y (b) un ebulliómetro 

construido en el IMP 

literatura (Rogalski 

et al. (1983) en 

cuyo diseño original ha sido reportado en la 

et al, 1977, 1980)), y utilizado por Olivares 

la determinación de presión de vapor de 

componentes puros, en la medición del ELV de mezclas binarias en 

condiciones isotérmicas (Olivares et al., 1984; Hernández, 1985), 

y posteriormente en el ELV de mezclas binarias en condiciones 

isobáricas (Garcia, 1988). De las 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 ebullómetros Fischer y el construido en el IMP, 

respectivamente, las cuales están señaladas con números, y en la 

figura 2.4, se muestran los equipos auxiliares conectados a cada 

ebullómetro para llevar a cabo las mediciones señalados con 

letras. 

2.3 OPERACION DE LOS EBULLOMETROS 

El funcionamiento de los ebullómetros se describe a 

continuación: el número que aparece en primer lugar corresponde al 

del ebullómetro Fisher y el que se encuentra entre paréntesis al 

del ebulliómetro 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 medición, como son: Fugas en 

el equipo, ya que esto provocaria escape de la substancia y 

59 



continuos cambios en la presión y como consecuencia no se llegarla 
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 método antes de la 
medición, para asl obtener resultados correctos. 

Cuando ya se tiene todo probado se procede a la medición 
introduciendo el componente a estudiar en el ebulliómetro, 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 
máximo como se muestra en la figura 2.3. La cantidad de substancia 
requerida es de 100 ml en ambos ebulliómetros. Para tener un buen 
vacio de referencia en el brazo 2 del manómetro de mercurio e 
(Fig.2.4) y condensar los vapores que pudieran salir del 
ebulliómetro se agrega nitrógeQo liquido o C02 sólido a .las 
trampas B (Fig.2.4) que se encuentran conectadas al ebulliómetro y 

se prosigue a la medición. 

La substancia se calienta por medio de una resistencia de 150 
watts l (l) que está 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 cámara 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 
S(N) que a su vez se encuentra conectado a un termómetro L como se 
muestra en la figura 2.4. Para minimizar las pérdidas de calor en 
la cámara de equilibrio se encuentra colocada una chaqueta al 
vac1o 20 (5), asimismo, todo el ebullómetro se encuentra cubierto 

con cinta de asbesto y aislado en una cubierta de acrílico para 
minimizar el efecto de los cambios de la temperatura del medio 

ambiente. La corriente del liquido y vapor se separan en la cámara 
de equilibrio llegando el vapor al condensaClor 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 cámara de mezclado 16 (7) que es donde se 

une con el flujo del liquido que proviene de la cámara de 

equilibrio y pasa por el recipiente 14 (6). Un perfecto mezclado 

es muy importante para minimizar las fluctuaciones de la 

temperatura de ebullición por cambio en la co~posición. La 

corriente mezclada de composición uniforme vuelve a entrar a la 

bomba Cotrell donde es parcialmente evaporada y conducida a la 

cámara de equilibrio y nuevamente se tiene el mismo proceso de 

circulación que es el principio del método ebullométrico. 

Dependiendo de las substancias a estudiar se determinan las 

condiciones óptimas de operación, como son la temperatura del 

condensador, que es controlado con un baño circulador Neslab (J), 
el voltaje requerido para el calentamiento, con un regulador de 

voltaje (K), tiempo de equilib:¡:io y flujo; debido a que las 

propiedades termodinámicas de cada substancia son diferentes. 

2.4 HEDICION DEL EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR 

SUBSTANCIAS PURAS 

De acuerdo a la regla de las fases [ecuación ( 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 presión le 

corresponde un valor único de temperatura. La cual se mide con un 

termómetro Systemteknik (L), y cuando se ha alcanzado el 

equilibrio se mide la presión por medio de la diferencia de 

alturas del mercurio en el manómetro (C) con un catetómetro 

Gaertner con resolución de ± o. 01 mm; la presión residual en el 

lado de refrencia del manómetro se determina por medio de un 

medidor de vacío Varian (F) que está conectado al cabezal de 

conductividad térmica Varian (E). La temperatura ambiente y la 
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temperatura en el catet6metro se obtienen con un term6metro de 
mercuri. La aceleración de la gravedad es también un dato 
necesario y por medio de la ecuación III.5, que se muestra en el 
apéndice III, se determina el valor de la presión de equilibrio. 
El intervalo de medición del manómetro es de (2.67 - 159.98) kPa. 

cuando la presión a medir es menor que la presión atmosférica 
del laboratorio, se hace vac1o en el ebullómetro utilizando una 
bomba rnec&nica Alcatel, Modelo 2012A (I), este vacío es regulado 
con un manostato Penwalt, Modelo FA149200 (G), que est& conectado 
a la bomba. En caso de que la presión sea mayor que la 
atmosférica, se utiliza gas nitrógeno que se conecta a la entrada 
del rnanostato. Después se proporciona calor al sistema por medio 
de la resistencia l (1) y se establece el equilibrio a través de 
la temperatura que es función de la cantidad del calor liberado a 
la Bomba Cotrell. El flujo del. condensado que se tiene en el 
cuentagotas se puede usar corno un indicador de operación apropiada 
del ebulliómetro, la curva A en la figura 2. 5, representa la 
temperatura de ebullición de una substancia pura corno función del 
ntín\ero de gotas D, en la unidad de tiempo. La meseta visible 
corresponde a la operación en el estado estacionario. 

En la determinación del ELV de substancias puras se obtienen 
valores de presión (P) y a cada una de ellas le corresponde un 
valor de temperatura (T)¡ con estos valores se preparan gr&ficas 
de P vs T corno la que se muestra en la figura 1.1 en el plano P-T 
correspondiente a la curva marcada entre los puntos A y o. En la 
figura 2. 6 se muestra una curva de presión de vapor en el plano 
P-T; inicialmente se fija una presión P1 y a ésta le corresponde 
un solo valor de temperatura Ti en el ELV corno se muestra por las 
lineas punteadas. Una vez que se mide este punto se cambia la 
presión a P2 y se obtiene otro valor de la temperatura Tz y as1 
sucesivamente hasta cubrir una serie de puntos a una presión Pn 

que le corresponde un valor de temperatura Tn, obteniendo as1 la 
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curva de presión de vapor. Se puede observar en esta misma figura 
que los puntos medidos experimentalmente por este método 
ebulliométrico no cubren toda la curva de presión de vapor como en 
el caso de la figura 1.1 marcada por los puntos A-O debido a su 
diseño para baja presión. 

MEZCLAS BINARIAS 

En la medición del equilibrio liquido-vapor de mezclas 
binarias se requiere del conocimiento de la presión, de la 
temperatura y de la composición de las fases en equilibrio liquida 
y vapor. De acuerdo con la regla de las fases (ecuación (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 presión y el 
otro la composición, bajo condic~ones de temperatura constante. Es 
por este argumento los valores que se van a reportar en este 
trabajo son la presión y la composición. 

Se procede a la medición introduciendo uno de los componentes 
de la mezcla y se mide su presión de vapor a las mismas 
condiciones a las cuales se vaya a estudiar la mezcla y una vez 
hecho esto, se adiciona una cantidad pequeña del segundo 
componente y esto provoca un cambio de temperatura de ebullición. 
Como las mediciones son isotérmicas entonces se tiene que cambiar 

la presión por medio del manostato Penwalt (G) para tener 
nuevamente la misma temperatura de medición; 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 mencionó anteriormente, una guia para determinar el 
equilibrio, además de la temperatura y la presión, es el flujo del 
vapor condensado y si es constante e igual que el establecido por 
las substancias puras (figura 2.5) entonces se está equilibrio, en 

63 



caso de que el número 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 ebullición no forma una meseta sino que 

se incrementa con el número de gotas como se muestra en la curva B 

de la figura 2.5, las mediciones para mezclas deberán realizarse 

para un número de gotas constante, este número de go~as 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 e 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 automáticamente las fases 

liquida y vapor en el caso del ebullómetro Fischer, levantando la 

válvula 10 por medio de la bobina solenoide 11 y abriendo la 

válvula 9, entonces la fase liquida se recibe en el tubo 

muestreador 15 y la fase vapor e~ el a. En el ebullómetro IMP la 

fase liquida se muestrea directamente con una jeringa por medio 

del tapón (6) y la fase vapor abriendo la válvula (15) y 

recolectando el vapor condensado en el tubo muestreador (14). 

Para determinar la composición de las fases se prepara 

previamente una curva de calibración con mezclas de composición 

conocida y se midela propiedad con la técnica que se esté 

utilizando. En este trabajo las técnicas utilizadas fueron indice 

de refracción, densidad y cromatografía. En el apéndice V se 

reporta una descripción más detallada sobre las curvas de 

calibración. 

Después de haber realizado todo lo anterior se introduce 

nuevamente una pequeña cantidad del segundo componente y se repite 

todo el proceso ya descrito, realizando las mediciones 

mencionadas; la cantidad del segundo componente que se adiciona, 

es de aproximadamente 5 ml en cada medición y en algunas 

ocasiones se tiene que adicionar un poco más para compensar la 
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cantidad inicial colocada en el ebullómetro para que el nivel no 

esté por abajo del mlnimo marcado, figura 2. 3 . se continúa as! 

hasta cubrir el intervalo en composición de aproximadamente O. s 

fracción molar; una vez hecho esto se retira del ebullómetro toda 

la substancia por medio de la válvula 18 (12) y se procede a 

limpiar el ebullómetro, colocando acetona para elirn~nar cualquier 

traza de la mezcla anterior haciéndola ebullir, durante 

aproximadamente una hora, y se retira del ebulliómetro haciendo 

vac!o en éste para eliminar la acetona que pudiera quedar, debido 

a que corno es muy volátil pasa a las trampas de vapor donde es 

recolectada. 

cuando ya está nuevamente preparado el equipo se introduce 

ahora el otro componente puro que forma la mezcla binaria y se 

mide la presión de vapor a la misma temperatura del ELV; 

posteriormente se van adicionandp pequeñas cantidades del primer 

componente hasta cubrir la fracción molar de o. s, con lo cual 

queda cubierto el intervalo completo de 0-1 en fracción molar del 

sistema bajo estudio, obteniendo los parámetros P,T,x,y. 

En este trabajo se realizaron las mediciones a temperatura 

constante y por tanto se obtienen diagramas de P vs x-y corno se 

muestra en la figura 2.7. Para cada composición medida x 1- y 1 le 

corresponde un valor de presión _P1 . Esto es, inicialmente se tiene 

a la composición de cero la presión de vapor (P;) de uno de los 

componentes, al agregar una pequeña cantidad del otro componente a 

la misma temperatura se tiene la composición de las fases en 

equilibrio x 1- y 1 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 presión P1 mostrado por la linea 

punteada. Si ahora se cambia de la composición molar de x 1-y1 a la 

fracción molar x
2
-y2 , a esta composición en equilibrio le 

corresponde un valor de presión P2, y as! sucesivamente hasta 

cubrir el intervalo completo en composición llegando al valor de 
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la presión 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 medición se verificó la pureza de las 
substancias utilizadas de manera cualitativa por medio de la 
medición del indice de refracción y densidad, y de manera 
cuantitativa por cromatograf1a gas-liquido. 

Las substancias empleadas en esté trabajo son: 

SUBSTANCIA MARCA PUREZA REPORTADA POR 
EL PROVEEDOR 

(% MOLAR) 

n-Hexano Sigma > 99 

n-Heptano Sigma > 99 

n-octano Aldrich > 99 

n-Butanonitrilo Aldrich > 99 

Propanonitrilo Aldrich > 98 

Para la medición del indice de refracción se utilizó un 
refractómetro ABBE 60 marca Bellingham, en el cual se puede leer 
hasta 10" 5 y sólamente necesita una gota de substancia de entre 1 
y 2 mm de diámetro. Para la medición de la densidad se utilizó un 
densimetro SODEV 03-D con una precisión de ±O. 0001 g/cm3

, y se 
requieren aproximadamentre 2 cm3 de substancia para su 
determinación. Sin embargo, para la determinación cromatográfica 1 
µl es más que suficiente para su medición en un cromatógrafo de 
gases VARIAN modelo 3400 con una columna de megaboro. 
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En la medición de las propiedades de las substancias, se 

encontró que la única substancia que no se encontraba en estado 

puro es el propanonitrilo. por lo que se tuvo que purificar debido 

a que la exactitud de los resultados del ELV es limitada no 

solamente por la precisión de los instrumentos empleados, sino 

también por la pureza de las substancias. 

Para la purificación 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 utilizó el método 

de destilación para la purificación del propanonitrilo. 

En las tablas 2.1 y 2.2 se muestran los valores de indice de 

refracción 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 áreas obtenidos por medio de esta técnica. En 

estas tablas y cromatogramas ya se incluyen los valores del 

propanonitrilo una vez que se destiló. 
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TABLA 2,1, INDICE DE REFRACCION 

SUBSTANCIA 

HEXANO 

HEPTANO 

OCTANO 

BUTANONITRILO 

PROPANONITRILO 

298.15 K 

l. 37248 
l. 37226(a,b,c) 
l. 37225 (d) 

l.37230(•) 

l. 38527 Cal 
l. 385l~f) 
1.3858() 
l. 3851 9 

l. 39564 ( ) 
l. 39529 ª 
l. 3818~ ) 
l. 3820 ª 
1, 36404 (a) 
1.36374,) 
l. 36353 h 

303.15 K 

l. 37038 

l. 38349 

1.39317 

1.37988( l 
1.37954 ª 
1.36188 

(a) RIDD!Clt ADN BUNGER, 1970, (b) TRC-THERHODYNAHICS TABLES 

HYDROCARBONS, 1977, (e) RIDGWAY ANO BUTLER, 1967, (d) Y. LU ET 

1990, (e)IDA ET AL, 1973, (f)WISN!Alt ET AL, 1980, (9) VAN NESS 

ET AL, 1967, (h)DREISBACH ANO HARTIN, 1947. 
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l. 36766 

l. 38089 

l. 39049 

1.37751 

1.35883 

AL, 



SUBSTANCIA 

HEXANO 

HEPTANO 

OCTANO 

BUTANONITRILO 

PROPANONITRILO 

TABLA 2.2. DENSIDAD 

298.15 K 

0.6544 
0.65481(a) 
0.65490(q) 
0.65480(e) 
O. 65479(b,c) 

0.6794 
0.67951(al 
o. 67952 (1) 

Q.67945(j) 
0.67949(b) 

0.6986 (a) 
0.69849(b) 
O. 69854 (e) 

0.6986~) 
O. 6984 ª 
0.7866() 
O. 7865 ª 
0.7770 
O. 77682(a,k) 

303.15 K 

(d) 
0.65052(h) 
0.65045 

(a) RIDDICK ANO BUNGER, 1970, (b) HARRIS ANO DUNLOP, 1970, (e) DI 

ANO DELGADO, 1975, (d) AWWAD ET AL, 1989, (e) RIDGWAG ANO BlITLER, 

308.15 K 

0.6905(m) 
0.69042(n) 
0.6901fl) 

1967, (f) Y-LU ET AL 1990, (q) IDA ET AL ,1973, (h) ORWOLL ANO 

FLORY 1967, (1) LAINEZ ET AL, 1985, (j)ROUX ET AL, 1984, 

(k) DREISBACH ANO HARTIN, 1947, (IJABDUL 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 indice de refracción, 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 butan?nitrilo, y 2 
para octano y propanoni tri lo. En la figura 2 . 8 se muestran los 
cromatogramas para todas las substancias y todas tienen un valor 
de 100% de área, lo que indica a partir de estas propiedades que 
las substancias están puras. Por ültimo, para evitar que las 
substancias absorbieran humedad del medio ambiente, se colocaron 
en sodio metálico los n-alcanos y en malla molecular los nitrilos, 
filtr!ndolos en el momento de utilizarlos. 
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VAPOR 
1 ... 

2 

FIGURA 2.1 PRINCIPIO DEL METODO DE CIRCULACION. 

71 



12 

FIG. 2.2 EBULLIOMETRO FISCHE R. 
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3 

FIG. 2.3 EBULLIOMETRO 1 M P 
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FIGURA. 2. 5 TEMPERATURA DE EBULUCION 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 experimentaci6n. El medir los datos PTxy, es 
importante en el desarrollo de teorias de soluciones y los diseftos 
de procesos de destilaci6n son completamente dependientes de los 
datos experimentales y a pesar de la extensa biliograf ia reportada 
de datos del ELV, es frecuente encontrar que para mezclas de algün 
fluido importante en particular, .no se encuentran datos confiables 
o disponibles por lo que se tienen que medir. 

3.1 CARACTERISTICAS DEL SISTEMA 

La informaci6n 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 relaci6n de la presi6n de vapor. Si la presi6n de 

vapor de los componentes puros que forman una mezcla son muy 
cercanas, lo más probable es que dicho sistema presente 
azeotropia, y si la presi6n de vapor de los dos componentes es 

igual entre si, a una temperatura dada, (punto Bancroft) la 
azeotropia es inevitable en la mezcla que formen esos componentes 
en alguna temperatura, como se indica en el capitulo 1 secci6n 

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 presi6n de 
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vapor de los componentes que forman una mezcla dan una idea del 

comportamiento de este sistema respecto de la presencia de 

azeotropia; para lo cual se prepararon gráficas de las curvas de 

presión de vapor de los cpornponentes puros para butanonitrilo y 

alcanos y propanonitrilo y alcanos como se muestran en la figura 

3.1 y 3.2, respectivamente. 

En estas gráficas se utiliza la escala de Cox, logP vs 

l/(t+230), reportada por Nutting and Horsley 1947, con el fin de 

que los datos sean lineales. Los valores de presión de vapor para 

hacer estas gráficas se obtuvieron de la literatura, para 

butanonitrilo y propanonitrilo de Garcia (1992) y para hexano, 

heptano y octano de Ambrose and Walton (1989). 

De las gráficas se observa que las curvas de presión 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 podrían presentar 

azeotropia. 

La observación 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 condición termodinámica para que f orrnen azeotropia en 

esta región, esto indica que la azeotropia que podrían presentar 

estos sistemas es absoluta, de acuerdo a la clasificación de 

Wichterle (figura l.lla) del capitulo l. 

De la figura de presión de vapor de propanonitrilo y heptano 

( f ig. 3. 2) se observa de manera muy particular que las curvas de 

presión de vapor de estos compuestos se superponen pero no forman 

un punto de Bancroft corno el que se muestra en la figura l. lld, 

que está señalado con la letra F. 

También es importante conocer otras características de estos 
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sistemas como son: los diagramas de miscibilidad de las mezclas, 
ya que estos permitirán seleccionar las temperaturas de medici6n 
del ELV y que serán superiores a la Temperatura critica de 
Solubilidad Superior (TCSS). 

En los trabajos de McLure et al., (1982), Eus~aquio (1986), 
Eustaquio et al., (1991) y Cuevas (1990) se reportan valores de 
TCSS de los sistemas butanonitrilo + alcanos y propanonitrilo + 
alcanos. En la tabla IV. 1 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 la literatura, además de las limitaciones de 
medici6n de los aparatos, se ·eligi6 que las temperaturas de 

medici6n para los sistemas estudiados en este trabajo fueran de 
333.15 y 353.15 K. 

Una vez que se eligieron las temperaturas de medici6n, es 
importante medir la presión de vapor de cada una de las 
substancias a estas mismas temperaturas, no obstante que ya 
existen datos reportados en la literatura. Esto permite obtener 
juegos de datos experimentales para las mismas substancias puras 
que formarán las mezclas a estudiar, lo cual es importante para 

las pruebas futuras de consistencia termodinámica de los datos. La 
medición see describió en la sección (2.4) del capitulo 2 y los 
datos obtenidos experimentalmente se reportan en la tabla IV. 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 HETODO DE ANALISIS DE LAS FASES 

Existen diferentes técnicas de análisis basadas en la 

variación de alguna propiedad fisicoquimica con la composición de 
los componentes para determinar el valor de esta ültima variable 
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de las fases en equilibrio; algunas de ellas son: indice de 

refracción, densidad, viscosidad, tensión superficial, etc., etc. 

En éste trabajo las técnicas que se utilizaron son: indice de 

refracción, densidad y la técnica de cromatografia gas-liquido. 

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 

termodinámico, tales como miscibilidad parcial 

homoazeotropia y heteroazeotropia, por lo que 

ampliar su estudio por medio de mediciones 

liquido-vapor. 

comportamiento 

liquido-liquido, 

es importante 

del equilibrio 

El estudio del ELV de los sistemas binarios 

butanonitrilo + (1-x
1

) hexano, + (1-x
1

) heptano, + (1-x
1

) octano y 

(x
1

) propanonitrilo + (1-x
1

) hexano, + (1-x
1

) heptano, + (1-x
1

) 

octano se llevó a cabo en condiciones isotérmicas a 333 .15 y 

353 .15 K, con el procedimiento descrito en la sección 2. 3 del 

capitulo 2·. Se obtuvieron valores de las variables Pxy, que de 

acuerdo con la regla de las fases, sobredefinen el estado 

termodinámico de dichos sistemas debido a que sólo 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 ayudarán a definir la consistencia de los 

datos como se mostrará en la sección 3.5. 

SISTEMA: (Xt) BUTANONITRILO + (1-Xt) ALCANO 

En la determinación del ELV de los sistemas formados por (x
1

) 

butanonitrilo + (1-x
1

) hexano y (x
1

) butanonitrilo + (1-x
1

) octano 

se utilizó el método de densidad vs. composición para la 
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determinaci6n de la composici6n de las fases en equilibrio y para 
(x

1
) butanonitrilo + (l-x

1
) heptano, el método de análisis 

cromatográfico. La raz6n para utilizar uno u otro método se 
reporta en el apéndice V, al igual que las curvas de calibraci6n 
para cada sistema. El sistema (x

1
) butanonitrilo + (l-x

1
) hexano 

s6lo se midi6 a la temperatura de 353.15 K, ya que .a 333.15 K se 
encuentran datos reportados (Hernández, 1985). 

Los valores obtenidos experimentalmente de Pxy para el 
sistema (x

1
) butanonitrilo + (l-x

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 
circules abiertos y la fase vapor por los triángulos; esta misma 
nomenclatura será utilizada para los diagramas subsecuentes del 
ELV. Para el sistema (x

1
) butanonitrilo + (l-x

1
) heptano los datos 

del ELV, a 333 .15 y 353 .15 K, ¡¡e reportan en las tablas VI. 2 y 
VI.3, el diagrama 
el sistema (x

1
) 

temperaturas, los 
la figura 3.11. 

correspondiente se muestra en la figura 3.7.Para 
butanonitrilo + (1-x

1
) octano, a las mismas 

datos se muestran en las tablas VI.4 y VI.5 y en 

De los diagramas del ELV se observa que los sistemas formados 
por (x

1
) butanonitrilo + (l-x

1
) alcano presentan desviaciones 

positivas de la idealidad y forman aze6tropos homogéneos de 
temperatura de ebullici6n minima (azeotropia positiva), cuya 
composici6n es muy dificil de determinar experimentalmente, por lo 
cual se realizaron varias mediciones muy pr6ximas a este punto. En 
el capitulo 4 se calcula el valor ex&cto del aze6tropo. 

A partir de los datos experimentales, se obtienen los 
coeficientes de actividad (r 

1
) por medio de la ecuaci6n (1.59) 

donde el coeficiente de fugacidad del componente 1 en la fase 
vapor ~ 1 , se calcula con la expansi6n del virial truncada en el 
segundo término (ecuación 1.65). Los valores de los coeficientes 
viriales se calculan con la ecuaci6n 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 energía libre de Gibbs de exceso experimental (GE /RT) por 

medio de la ecuación (1.54). Los valores de los coeficientes de 

actividad y de la enrgía libre de Gibbs de exceso determinados a 

partir de los datos experimentales se reportan en las tablas VI.12 

- VI .16 para los sistemas (x
1

) butanonitrilo + ( l-;x
1

) hexano, + 
(l-x

1
) heptano, + {l-x

1
) octano a las temperaturas mencionadas 

para cada uno. En las figuras 3.5 y 3.6 se muestran las gráficas 

del logaritmo natural de los coeficientes de actividad para cada 

componente (ln r 1) y de la energía libre de Gibbs de exceso 

(GE /RT), respectivamente, para el sistema (x
1

) butanonitrilo + 
(l-x

1
) hexano; en las figuras 3.9 y 3.10 para el sistema (x

1
) 

butanonitrilo + (1-x
1

) heptano para las dos isotermas en que se 

midieron; y en las figuras , 3.13 y 3.14 para (x
1

) butanonitrilo + 
{l-x

1
) octano, a las temperaturas correspondientes. También en las 

tablas VI. 12 - VI .16, se reportan los valores de ( ln r 
1

) , log 

(r
1
/r

2
) y GE/RTx

1
x

2
, para los sistemas mencionados. 

SISTEMA: PROPANONITRILO + ALCANO 

En los sistemas con propanonitrilo se utilizaron los tres 

métodos de análisis arriba mencionados para la determinación de la 

composición de las fases en equilibrio. Para el sistema (x
1

) 

propanonitrilo + {l-x
1

) hexano se utilizó la técnica de densidad, 

para (x
1

) propanonitrilo + (l-x
1

) heptano, el método 

cromatográfico y para (x
1

) propanonitrilo + (1-x
1

) octano, el de 

-índice de refracción. Las curvas de calibración 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
1

) propanonitrilo + (l-x
1

) hexano. 

Este sistema no se logró medir en todo el intervalo de composición 

a 353.15 K, debido a que la presión de equilibrio de este sistema 

es mayor que el intervalo de medición que tiene el manómetro de 
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mercurio utilizado para su determinación; por lo que el intervalo 
que no se midió fue extrapolado de la manera como se mencionará 
más adelante en la sección 3. 5. Para los sistemas: (x

1
) 

propanonitrilo + (l-x
1

) heptano y para (x
1

) propanonitrilo + 
(l-x

1
) octano se reportan los valores del ELV en las tablas VI.8, 

VI.9 VI.10, VI.11 y en las figuras 3.15, 3.19 y 3.~3 se muestran 
las gráficas del ELV para cada sistema a las temperaturas 
mencionadas. 

De los diagramas del ELV, también se observa que estos 
sistemas forman aze6tropos positivos y el valor de la composición 
de estos azeótropos se calcula en la sección 4.1 del capítulo 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 energía 
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. 2 2 para cada uno de los sistemas a las dos 
temperaturas correspondientes. En estas tablas también se reportan 
valores de (ln r

1
), log (r

1
/r

2
) y GE/RT x x para estos sistemas. 
E 1 2 

Los diagramas de ln r 
1 

y de G vs x
1 

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, 
sección 1.9), para lo cual se preparan gráficas de lnr

1 
vs x

1 
tanto de los datos experimentales representados en las figuras por 
los ciculos abiertos, como de los valores calculados como se 
describe en el capítulo 1, sección 1.9 representados por la línea 
continua; de estas gráficas se observa si algún punto experimental 
se aleja mucho de los demás puntos experimentales y también con 
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respecto a los valores 

Gibbs-Duhem se detecta 

calculados, entonces con la ecuación de 

el error entonces estos valores no se 

consideran correctos y no se toman en cuanta para las demás 

pruebas. Asi ya no es necesario aplicar la prueba diferencial, 

porque además de que el cálculo del valor de las pendientes con 

buena precisión es dificil. 

En las figuras 3.5, 3.9, 3.10 1 3.13, 3.14, 3.17, 3.18, 3.21, 

3. 22, 3. 25 y 3. 26 se muestran las gráficas de ln1' 
1 

vs x
1 

de los 

valores experimentales, para cada uno de los sistemas nitrilo + 
alcano a las dos temperaturas correspondientes. En estas gráficas 

se observa que todos los puntos experimentales que se reportan son 

consistentes tanto con los experimentales como con los calculados. 

Otra prueba que se utiliza en los datos del ELV para mostrar 

que son consistentes, es la prueba de áreas, que también se 

discutió en el ca pi tul o 1, sección 1. 9. Esta prueba consiste en 

preparar gráficas de log (r ¡17 
2

) vs x
1 

de los valores 

experimentales, como se muestra esquemáticamente 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 (7/7
2

) vs x
1
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 de 

Newton-Rhapson; posteriormente se calcula el valor del área 

superior e inferior y por medio de la ecuación (l. 71) que es 

precisamente el valor entre las áreas, 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. l se 

reportan los valores del porciento de áreas para cada sistema y se 

puede ver de los resultados, que solamente el sistema 

butanonitrilo + hexano, excede el valor del 2 % reportado. Si se 

considera que 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 dern&s 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 rn&s confiable para 
establecer la consistencia terrnodin&rnica es la comparación de la 
fase vapor experimental con la calculada. El método de Barker es 
un método indirecto que permite calcular, a partir de datos 
experimentales PTx, la composición de la fase vapor utilizando la 
ecuación de Gibbs-Duhern con el procedimiento descito en la sección 
l. 9 del capítulo l. cuando se utiliza el método de Barker para 
llevar a cabo algunos c&lculos, ~e requieren valores de algunas de 
las propiedades de los componentes puros corno son, temperatura 
crítica (Te), presión critica (Pe), radio medio de giro (RD), 
momento dipolar (DMU), factor de compresibilidad (Ze), factor 
acéntrico (w) y volumen critico (Ve), las cuales se reportan en la 
tabla VII.l del apéndice VII. 

El número de par&rnetros de la expansión de Relich-Kister 
(ecuación 1.76) utilizados en el método de Barker dan una 
indicación de la complejidad de la mezcla, si el número de 
par&rnetros es 4 o rn&s, la mezcla es clasificada corno compleja y si 
es de un par&rnetro se clasifica corno una solución simple. En los 
si ternas estudiados aqui, los parámetros utilizados fueron tres 
para la mayoría de los sistemas, ésto indica que la diferencia en 
el tarnafio de las moléculas de los dos componentes da la desviación 
de la idealidad de los sistemas. A excepción del sistema (x

1
) 

propanonitrilo + (l-x
1

) hexano a 353.15 K, ya que el sistema no se 
pudo medir experimentalmente en todo el intervalo de composición 
se requirió de cuatro par&rnetros para poder aplicar el método. Una 
vez que se obtuvo el valor de los par&rnetros para este sistema, se 
realizaron los cálculos para determinar la región que no se medió 
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y que es donde se observa el azeótropo. El cálculo se lleva a cabo 

proporcionando los valores de las composiciones de la fase liquida 

en el intervalo deseado y se obtienen los valores de la 

composición de la fase vapor y de 

Barker se obtienen también valores 

no se reportan en este trabajo 

la presión. Con el método de 

de los 7 
1 

y de GE, los cuales 

en tablas porqu~ es un gran 

cantidad de ellos; sin embargo, en las gráficas donde se muestran 

los resultados experimentales de cada propiedad y de cada sistema, 

los valores calculados se representan por medio de lineas 

continuas y se puede observar que 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 

representación 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 ecuación (1.76), con las cuales se pueden obtener los 

valores de los coeficientes de actividad y de la energía de exceso 

de Gibbs. 

Los valores de presión y de la composición de la fase vapor 

(y) calculados con el método de Barker, se reportan en las tablas 

VI .1 - VI. 5 para los sistemas formados por (x
1

) butanoni tri lo + 
( 1-x

1
) alcanos y en las tablas VI. 6 VI. 11 para (x

1
) 

propanonitrilo + (1-x
1

) + alcanos, a las temperaturas de medición. 

Además, en estas tablas también se reportan las presiones 

residuales entre el valor experimental y el valor calculado (Poxp 

Peal), as! como también las diferencias entre los valores 

experimentales y calculados de la composición de la fase vapor 

(yoxp - ycal) . De estos valores se obtiene una desviación estandar 

en presión y en la composición de la fase vapor, cuyos valores se 

reportan en la tabla VIII. 1. En esta tabla se muestra que las 

desviaciones estandar para la presión son pequeñas, con valores 

entre o. 41 kPa como valor mínimo para el sistema (x
1

) 

butanonitrilo + (1-x
1

) octano, a 333.15 K, y 1.30 kPa para el 

sistema (x
1

) propanonitrilo + (1-x
1

) hexano, a 353.15 K, que es en 

donde se tiene la mayor desviación. Esto muestra que los valores 
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calculados concuerdan adecuadamente con 1os valores 
experimentales. 

Debido a que la prueba más confiable para establecer la 
consistencia termodinámica es la comparación de 1a fase vapor 
experimental con la calculada. De las tablas VI. ,1. - VI.11 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 O. 01, lo que indica que los datos experimentales 
son consistentes, de acuerdo al criterio propuesto por 
Fredenslund. Esto concuerda con la prueba de consist~ncia integral 
de la sección 3. 5. En las figuras 3. 27 y 3. 28 se muestra las 
gráficas de Ay vs x

1 
para los sistemas butanonitri1o + alcanos y 

propanonitrilo + alcanos, respectivamente, y también se observa 

que las diferencias entre la . composición de la fase vapor 
experimental y calculada es pequefia. 

3.6 RESUMEN DE DATOS IMPORTANTES 

De las mediciones obtenidas del ELV de los sistemas (x
1

) 

n-alcanonitrilo + (1-x
1

) n-alcano, se observa que todos los 

sistemas presentan desviaciones positivas de la idealidad y forman 
azeótropos homogéneos de temperatura de ebullición mínima 

(azeotrop1a positiva), como la que se muestra en la figura 1.3a -
l.3c del_ capitulo 1; de acuerdo con el análisis de la presión de 
vapor, esto se esperaba por la cercanía de las presiones de vapor 

del nitrilo con las del alcano. 

Para el sistema (x
1

) propanonitrilo + (1-x
1

) 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 regón critica liquido-gas la azeotrop1a persiste 
hasta la región critica. 
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De los resultados obtenidos se observa que si la presión de 

vapor del componente 1 [alcanonitrilo (PV1)) es mayor que la del 

componente 2 [alcano (PV2) J, la composición del azeótropo seré 

mayor de 0.5, si PV1 5! PV2 .. X
42

= 0.5 y si PV1 < PV2-> X4 ~ 0.5. 

Entonces antes de realizar las mediciones se puede tener una idea 

aproximada de donde va a aparecer el azeótropo •. Por todo lo 

anterior, las presiones de vapor son una guia muy importante en la 

determinación del ELV que cuando no se cuenta con valores 

reportados de aquellas se tienen que medir experimentalmente antes 

de iniciar la determinación 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 azeotrópico se desplaza de 

composiciones pequeñas del nitrilo hacia composiciones miís altas, 

con el cambio del alcano; por ejemplo a la temperatura de 333.15, 

los sistemas (x1) butanonitrilo + (1-x1) alcano, la composición 

varia de 0.098 con hexano, a 0.274 con heptano y a 0.594 con 

octano. Para los sistemas (x1) 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 azeotrópico 

se desplaza miís hacia el nitrilo para los sistemas formados con 

propanonitrilo que para butanonitrilo, y que la variación de la 

composición del punto azeotrópico 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. 

Ademiís, de los resultados se obtiene que los valores miíximos 

en la energ1a de exceso de Gibbs experimentales son mayores de 

1000 J/mol, a la composición de alrededor de 0.5, lo que muestra 

que estos sistemas presentan grandes desviaciones de la idealidad, 

y por eso la formación de azeótropos. Las griíficas 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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proporci6n en la mezcla. En la tabla VIII.1 del apéndice VIII, se 
dan los valores máximos de las energias de exceso de Gibbs en la 
composición de la fase liquida correspondiente para cada sistema, 
a las temperaturas correspondientes. 

Se ha mostrado que todos los datos pr~sentados son 
consistentes termodinámicamente porque presentan valores pequefios 
del porciento de área de acuerdo con la prueba integral, además la 
desviaci6n estandar para y es pequefia lo que también indica que 
los datos son consistentes termodinámicamente ya que la 
comparaci6n de la fase vapor es la prueba más confiable. En la 
tabla VIII. 1 se muestran resumidos estos valores para todos los 
sistemas. 

En la figura 3. 29 se muestra la gráfica de GE /RTx
1
x

2 
vs x

1 

para los sistemas formados por (~1 ) butanonitrilo + (1-x
1

) alcanos 
en donde se puede apreciar que las desviaciones de la idealidad 
son del mismo orden para todos los sistemas, con valores en el 
intervalo de 1 a 2. 5 de GE /RTx

1 
x

2
; además, se puede apreciar que 

el aumento de temperatura a 353.15 K no provoca mayor cambio en la 
desviación de la idealidad que a la temperatura de 333.15 K. En la 
figura 3. 30 se muestra la gráfica de GE /RTx

1
x

2 
vs x

1 
para el 

sistema ex,) propanoni;rilo + (1-x,) alcanos y también se observa 
que la variación de G /RTx

1
x

2 
se encuentra entre 1.5 y 2.5, o sea 

que la desviación de la idealidad para ambos sistemas es del mismo 
orden. 

90 



4 

3 

2 

o a.. 
.:>'. 

' o a.. 
O) 
o 

-1 

-2 

-3 

-4 o 0.002 0.004 O.tnl O.Wl 
l/Ct+230) 

FIG. CURVAS DE PRES!ON DE rnPOR EN LA ESCALA 
3.1 DE COX DE: BUTAl«lNITRILO. HEXANO, HEPTANO Y OCTANO. 

4 

3 

2 

a 
Q_ 
:::! 
-..... o a.. 
O) 
o 

-1 

-2 

-J 

-4 o 0.002 0.004 O.Oll O.Wl 
1/( t+230) 

FIG. CURVAS DE PRESION DE VAPOR EN LA ESCALA 
3.2 DE CIJX DE: PRDPAllOIUTRLO. HEXAHO. HEPTAHO Y OCJANO. 

91 



'° 1\1 

T • lil.15 K 

110 
o 

~ 
\, 

ll. llJ 

. \ 
!i'.l~ ~ ~ 

ovulares · 1 ~vulorH ~~~/:1~1: i°" li~ioo ~ \¡ 
211 

111lorea colailo00s Clll Bo%~r --_ ; 

0.4 x
1
-y

1
D.6 0.8 1.0 

0.7' -

O.J 

~ 
ti 
8>-0.1 

-0.5 

H&. DIASRllllA DEL ESJILillRJO LIQUIDO-VAPOR DEL 
3.3 SISTEMA: <X1l IKITAlllllITRILO t Cl-X!) IEXJlll). 

T • 353.15 K 

ova¡o111 11ar¡11111talee 
-111 orea calai adDI 

-o.o o 0.2 0.4 X 1 0.6 0.8 

FI6. PRUEBA DE AREAS DEL SISTEMA: 
3.i. CX1l BUTAl«JHITR!LO t 11-XJ) HEXANO. 

1.0 

... 

~o.---~~~~~~~~~~~~~~---. 

1.B~ 0\ 

1.2' 

ovalares experl11e11toles a lil.15 l 
- YO lores colculllhs 

.E 0.8 

0.4 

o 
O 0.2 0.4 Xr 0.6 0.8 1.0 

FIS. GRAFICA DE ln1i Y 6e/RT DEL SISTEMA: 
3.5 CXrl BUTAHDlllTRILO t !l-X1l IEXIWO. 

JBll~<>valores exkri•n!olH T • E.15l 
-vulores ca culooos 

(f¡/ 
I 

o o 
O 0.2 0.4 X 1 0.6 0.8 1.0 

F;G. EIER61A lllllE DE 61115 DE EXlBO DB. SISJEMfl• 
3.6 ex 1> BUTRHIJNITRILO t r1-X1> HEXANO. 



i) 

o-.~i¡ore1 !ri•¡a1e1 i;.W;lieu Z.5 

~ok 
o'IDlom :rcr11entaln a m.1s 1 ~:rn: e c.11:.0~ 

0

Í r - 1-alor. ca Cllh1a 

·~ 

a - "I ' ~ ffit 
- o,r~n 
.... o 
e \. 
- 1.0 

IJ 
0.5 

1 1 1 1 

o 0.2 0,4 Xr - Y1 0.6 o.e o 0.2 0.4 X1 0.6 

Fl6. illA6R!lKA DEL EQUILIBRIO L!GU!JO-VH?OR JEL F!S. GRRFICR DE lnll ·" 6E/RT DEL SISTEll1: 
3.7 SJSTElll: ex 1) BUTRNtlillallD + ( 1-x tl HEPlRND. 3.9 IX rl :IJTANDHITRILD t 11-X :l HEl'TAlll. 

'° Z.5 .... OialU11111xp1riB1llll• a T • 333.15 K 
1 

O-talares e~r ialllles a 353.15 K A'/Olor15 8J¡llllll!nlaln a 1 • 353.15 K .Yalares ca cullliaa 
-wlores ca1cuilllos 

~o 

o.J ~º'-

~ 
~ 1 A~ 

1 ~ 1.ol 
~lt 

810.0 <A 
o ·o 

--0.41- -"b.... ----i 

,, 
0.5~~ _ ' /R7 

-0.8 o º~~ '~ 
0.2 o.i l.r 0.6 o.e 1.0 O 0.2 0.4 X 

1 
0.6 0.8 :.o 

FJS. ?RUEBA DE ~~EAS DEL SISTEMA: FIS. GRaFlCA DE ln.11 y 5E/~T DEL SISTEMA' 
3.8 CX rl BUTR!IDNJWLO t C 1-X tl hcPTflHO. 3.10 ex tl BliTRNDNllRILD t ( 1-X tl IE'TflHO. 



'° .¡:-

EO ,.--·-----·-
01•alllrna mq:eri 11:nla les furo 1 i quidl 
,,•,uloros a>:pcrlnmfal 1s furo vopor 

El) L -\lllunm cclrulados can lklrhr 

/~ / - ..... , __ -.,...... 1 .41)1 ~~~1: 
~ :-0~1 ______ ,,,.-- ~ 
~ ' ---~ o.. -* 

~~ ...... ---~-~-~~-~-~-T-=m ___ 'C'_,f~-1" __.I 

0 o D.2 DA x, _ 11 , o.B u.a 1.0 

l.l, 

}A. 
Os 'li., 

FI6. DlllliP.Ri'fi DEL EGIJIUllR!O U81J[00-'IAPl:R OEL 
3. 11 5IS1EHA: ex il Bllff»IOMnP.CLO t ( ! ·K 1) O!JltlD. 

0•10lo1e.s e<perlmmtnlei o ii33.15 K 
a.•10lorBD ~perinantole1 o :63.15 X 
- •10lures ~alculo!o& . ., 

~"'~ 1 
... u ~~!ii=~ 
.::{lo . ~~-,..., ..... . ....,~ 
m ·~ 
o b, 

Ld..:"-
2 

-0.4 

-0.S 

-1.2:'-------~--~--~-----' o il.2 0.4 l r O.B o.a 1.u 
FIB. P!UIEBA DE ARE!lS DEL SJSTEMA: 
3.12 !Kr) EIJ1AMGNI1RILO -1 (1-X1) ncrma. 

3.a.------------------. 

2.0 

1.0 

omlures ei:perinmfolas o T = :iil.16 K 
-1<1!0~ o:ilculm 

·, 

In e.? ,, 
/JlJ 

' /~ 
O' • ._, / 

°" _,./ 'O-.. .UJ 

o 

~~?~ 
º~~ ~~ 

O 112 OA Xi O.O O.B LO 

FIG. 6RflFICA [lEL In i r 6E/R1 DEL SfSIEl'fl: 
3.13 ()!1) BllTlllDNilRILU i (J-X1} OCTRNO. 

3.0.-------------------. 
o\lll nrns e):per lnmin loo o 3!i3.15 K 
-\tJlorus calr.ulalas 

2.0~ ·~ 

\In 1 In -a/ 
\ /·' ,, . 

°'·" ... 
'i;,. ~ 

~~~/~Rl 
,,,...,.-- ~~'"'o-

q~ ~~ 

1.0 

O IJ.~ OJ. X 1 O.H C.B 1.0 

F!S. ERHFC&A DEL In 1 r sf.tRl DEL SlSfüfl: 
3. 14 C:lt:I BUTflllOMlfRJLO t ( 1-X il OCTAllO. 



~ 

&!..--~~~~~~~~~~~~~~~---. 

'~ "'\., '21J~ ~A'A 1 ,¡;¡~, ' 
O: ~ "--..__ \¡J 

----....__~ 
~ 1 

ºo 

~0.2 
5 
~-0.2 

-0.6 

0.2 o.4 x! • Y 
1 

o.B o.a 

FI6. DIAGRAMA DEL EOlilllBRIO ~!OUIDO-VAPO~ DEL 
3.15 s;s¡El!fl: IX:l PHOP'llt'IJHITRILG + !l-X:l IEXRHO. 

:.o 

-10~~~~~~~~~~~~~~~~ 
• e ~.2 o . .; x ; u.6 o.a to 

FIG. ~RUEBA DE AREAS DE~ SISTEMA: 
3. 16 fX 11 PROPANONITR!LO t ! 1-X 1J HEXflHO. 

:.-;; 
.5 

.. 
-= 

z.~.-------------------~ 
o valores experi1e~toles o 1 • JJJ.15 ~ 
-vaion;¡ colculatii6 

2.0 

1.5•· 

;.o 

0.5 

o 

/ 
\ ·ºd 

\, lnr2
0
0 

~"'' / 
'~= eE/RT ~~00<), 

---ºº-co.o..._' 
0.4 y¡ 0.6 0.8 1.0 

FIG. DIAGRAMA DE Inri Y GE/RT DEL SISTEMA· 
3.17 !X:l PROPAHOHITRILO f !1-Xtl HEXANO. 

2.5~-------------------

2.0 

1.0•· 

0.5 

0'/Dlores experi11en!oles a 1 • J5J. ;5 X 
- •ioloroo cairul<riE 

o 

i 
01 

ln.r~.o·o' 
O"<Y 

o"' . 

o~ 
O 0.2 D.4 X'. 0.6 ~.a !.O 

fl6. DIASRAHA DE lnti Y SE/RT DEL SISTEMA: 
3.18 Cit". PROPA~l!RILO t !l·X!l tt:xmm. 



'8. 

~ 

·ro~~~~~~~~~~~~~~~~ 

UD 

81 

o valores experi1e11lllies flllt llqu!da 
•valores experi11e11lll;es fma i•r 

. -volom calcuiaOO& cm Barker 

/~~ 
I ,,..// ·-.. "' º ~'b 

ro~~~~~~~~~~~~~~~~ 

.0 0.2 0.4 Xi _ y 
1 

0.6 0.8 1.0 

FI6. DIA6RRMA DEL E8UILIBRIO LIQUIDO-VAPOR DEL 
J. 19 SJSTE.1!11: lY 1l l'ROPll!DilTRILO t 1i-X1> !E?lllll. 

(.0.-------------------, 

f",.~ 
O\'alores EX?&ri1111toles a JJJ.15 K 
"'va; ores ex¡iamentales a 353.15 K 
-ralo!'llS ca.cuilllol ... ,, 

:a.... ... 
~0.2 
5 
~--0.2 

~ 
~ 

;J.6 

-1.a ____. 
o 0.2 0.4 X 

1 
0.6 o.e '..o 

FIB. PRUEBA JE AREAS D:L SISTEMA: 
3.20 CXtl PRO"ANOHITRILO t !l-X!l '.i'E?Tffil!i. 

ji; 

= 

;;; 

-= 

2.5~------------------
0 valores !X?f!ri1111loles o T • JJJ.15 K 
-vulor• calculad06 

/' 
'O ? 

~~ // 
'Q.. ti' 

000-~~ 
cxP" -.___::,' 

1.0 

0.5 

o o 0.2 0.4 Y.1 0.6 0.8 

FI6. OIA6Ri!HA DE lntí Y 5En¡ DEL SISTEMA: 
J.21 !Xtl PROPAUONIJRILO t Cl-X1l HEPTHMJ. 

2.5.-------------------., 
o valores experilllnioies a 1 • ~.15 ~ 
- valor§ calculoa 

2.0 

1.5 

1.0 

0.5 

0.2 0.4 X 1 0.6 0.8 1.0 

F!6. il!A6RAMA DE lnlí Y SE/RT Da SiSTEMA: 
J. 22 !Xil !'ROPllMJNfTRILO t C l-X1l HEi'Tf!ND. 



'° ".::I 

1m~-------------------

8l 

0·1aiores q1eri1e11la.es loa ll~ida 
A 1aiores experi1e1lales fme vupar 
-ralorn ca culá an ila:(?r 

f • ?SJ.;H 

00
1 ~r if . ' ó1 ./'.~ 

~ / 
n.. «l ·/ _ __......,.."' l • J.'JJ. IB 

~~~~ 

J.~. 1 
O 0.2 0.4 Y. i . y 

1 
0.6 O.B '..O 

Fl6. DJAóRRHA DEL 1:9U!Ll9RIO LIBUIDO·VRPOR DEL 
3.23 SISTEIJ.'I: IX!l PR".i!lllNl!RiLG t ll·X'.l OC!R!ll. 

1.2-----------------~ 
!~ ovalares amril8t1;aies; a JJJ.15 ~ 
lo( ~ 11Jlores ~a~11e11;aJes o 35J. 15 ~ 

0.8f ~;¡¡,,-;.., ...... .. 
i::t '--~ 1 

-0.4 

-0.8 •. 

-1.~ <------'---'----'----"'-------'------' o 0.2 O.~ Xi 0.6 0.8 1.0 

F!6. PRUEBA JE RREAS D[l s1sr=MR: 
3.21+ CXtl PR!FA10HTi!ILQ t (1-i:IJ O~TflNO. 

io~~~~~~-::::-::-:;--~~~~-, 
~ volares ex¡ieri1t11lales a l • JJJ.15 ~ 
-wlor¡¡¡i;ufculm 

2.0 

~ 
~i.5 

:.o 

0.5 

3~~5 

¡ó 

lnf20 / 

~/ 
~RT 

3.0~------------------

2.5 

.;:;; 
~1.5·· 

!.O 

0.5'" 

0 valores experi111ml0Jes; a l • JSJ.15 K 
-valora& culculm 

61º 
1:11v 

/ 

0.2 0.4 X 1 0.6 0.8 ! .o 
FIS. DIAIRAHR DE lnli Y G:iRT DEL SISTEMA: 

3.26 CXrl PR!J'~!tlflliRilD t !Hrl 9CTAND. 



9 
g 

:iii:: 
.,;: 

lit: 
x 

!ll 
~
 

~ 
Gii 

111 

u 
11 

... 
14 

"! 
~
 

-..! 
't. 

.. 
"! 

lit 

o 
o 

,.. 
<

I o 
o 1 

9 
9 

:iii:: 
x 

:iii:: 
.,;: 

!l 
Gii 

; 
a 

Cll! 

" 
~
 

... 
"! 

CQ 

:a 
-

-
s 

't. 
~
 

l'I 
"'! 

o 
o 

,.. 
,.. 

~ 
e

l 
<

I 
1 

~n111 
9 

:iii:: 
>< 

!Q
 

~ 
Gii 

1Hii 1 
~
 

CQ "G 
-.. 04 

l'.:;Z
S§:§ 

~ 
<1>-§ 

~ 
o 

1 
o 

98 
o 

1 



Ay_ - ~~~-:---,•r.-~™·=~1-~1· 
o. 

Ay 1 T•SA.15K 1 T•355.15K 

0.004 

o .2 

Ay 
O.DI 

1 

0.004 

olL 
-o.oot~\I 

'° '° 

o .2 

... 

0.004 

º' 1 \ 1 •• : 11 1 

-oooi 1 
-o.ooe 

1 1 1 1 

A .6 .8 X LO 
{a) 1 

o .2 .:4 .6 .8 1.0 o .2 !4 .6 .e l.O 
le) x, (•) x, 

T•!lb.ilSK T•355.15K 1 
Ay 

º~' 
T•555.ISK 

º"' 111. 1 ' 11 11 ... ... ... .... ....... 
' 

-0,004 
..... 

.4 .6 .8 1.0 .2 !4 .6 .8 1.0 .2 .:4 .6 .8 1.0 
(b) x. (d) x, (t) x, 

FIGURA DIAGRAMAS 4r "x, PARA LOS SISTEMAS:(a},(b): ex,> PROPANONITRILD +u-x,> HEXANO 
3 • 28 (c),(d) : (X1) PROMNONITRILD + (l-X1) OCTANO Y (e) ,(f): (X1) PR~NONITRILO +e l·X

1
)0CWI>. 



J.5.------------------·-----. 
A8UTANONITRILO + HEXANO 
o BUTA~ON! fRILO t HEPTANO 

3.0 .SUTANONITRILO t HEPTANO 
+BUTANON!TRJLO ¿ OCTANO 

2.5 º!UTANO~!HJLO t OCTANO 

T = 353.15 K 
T = 333 .15 K 
T = 353.15 K 
f = 333.15 K 
T = 353.15 K 

f- o 
~ 
x 

w--
t!) 

1.0 
A 

-VALORES CALCULAJOS 
0.5. o 

0.2 0.4 X 1 0.6 0.8 1.0 

FIG. GRAFICA DE 6Ef~Tx1 x2 vs x., PARA LOS SISTEMAS: 
).29 (X1) BUFlNOIHTRJLO + C l-X1) A_CANOS. 

3.5 .-----------------------. 
o?ROPANONJTR!LO t HEX~NO T = 333.15 K 
APROPANONJTRJLO t HEXANO ·: = 353.15 K 

3 o oPROPR~OlliTR!LO + HE?iANO f = 333.15 r. 
• • PROPANONI mi LO t HEPTANO '! = 353 .15 Y. 

+PROPRNONJTRILO t OCTAN~ f ., J3J.15 K 
. ~ 

2
•
5 

ogROPRNO~JTRILO t OCTANO T = 353.15 K 0 

~· ~+ o+ 
.~ o -o_:---_. +.~~::>.ft '""º "'-O-:!:. +·-+-~+++-'o• O;,.V'_.T 

2 O oo~c,.__;Qc0-r.. n. · 1 +a 
• 

0 
° 0 --.;o_ó,-~~Ol-~~o A • ~ 
-.-.-.-..--.-... ·---··-· .... -- On * --------A A b. A. b. -~ 

1.5 ~b.A 

-'IALOR:S CALCULADOS 
l.O'----~---.__--~---......_--~ 

O 0.2 0.4 x1 O.B 0.8 i.O 

FIG. GRRFICA JE 65/RTx 1x2 vs x:. PARA LOS SISTEMAS: 
).)O ex 1) PROPANONITRILO + ( 1-X 1) ALCANOS. 

100 



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 laboratorio como son: 

equilibrio liquido-liquido (McLure 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 clasificación de Scott y'van Konynenburg (1980). De manera 

particular se debe destacar que estos sistemas presentan adem&s 

azeotropia positiva, desde la región de baja presión hasta la 

región critica gas-liquido. 

4.1 CALCULO DE PUNTOS AZEOTROPICOS 

Para obtener el valor de la composición correspondiente al 

punto azeotrópico para los sistemas estudiados en este trabajo se 

utilizaron dos técnicas, una de ellas es gráfica 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 azeótropo, en una gr&fica 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 gráfica. Este cruce es el 
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correspondiente al valor de la composición del aze6tropo, ya que 
x=y. Esto se realizó para cada uno de los sistemas estudiados en 

este trabajo. 

La segunda técnica utilizada es la siguiente: de las leyes de 
Gibbs-Konowalow se tiene que si la composición de ~a fase líquida 
es igual a la composición 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 azeotr6pico (Rowlinson, 1982), esto es: 

(4 .1) 

Con la finalidad de definir el procedimiento anterior, los 
datos experimentales P vs x se ajustaron a una ecuación polinomial 
en x para cada uno de los sistemas, a las diferentes temperaturas 
estudiadas, y a partir de ella se calculó la derivada de P con 
respecto de x, el valor de la composición cuando la derivada es 
igual a cero, es el correspondiente al del aze6tropo. Los valores 
calculados con este método son iguales, dentro de una 
incertidumbre de ± 0.003 en fracción molar, a los que se obtienen 
por el método gráfico. 

Los valores obtenidos para los puntos azeotr6picos se 

muestran en la tabla X.l del apéndice X, en dicha tabla también se 
reportan valores de puntos azeotrópicos de literatura de los 
mismos sistemas, pero a diferentes temperaturas. De esta tabla se 

observa que el valor de la composición del punto azeotrópico de 
cada sistema no varía en gran proporción 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 que estos 

sistemas presentan azeotropia positiva a las temperaturas en que 

se midió (Tabla X.l); asi mismo, de las curvas criticas 

liquido-gas previamente reportadas (Trejo and.Zeped~, 1989; Eliosa 

et al., 1990), se observa que estos sistemas muestran una linea 

critica continua, como la del inciso (e) de la figura 1.9, con la 

presencia de un minimo en temperatura, que es indicativo de la 

formación de azeotropia en esta región. Asi, junto con el hecho de 

que se cumplen otras otras condiciones termodinámicas (Eliosa et 

al., 1990), es altamente deseable, a partir de los resultados del 

ELV, desarrollar una metodologia para predecir los puntos 

azeotrópicos desde la región de baja presión hasta la región 

critica y asi mostrar claramente que estos sistemas presentan 

azeotropia absoluta. 

De los resultados mostrados en el capitulo III y de la 

sección 4.1 ya se hizo notar que la composición del punto 

azeotrópico no varia significantemente con el cambio de 

temperatura para los sistemas considerados en este trabajo. Por 

otra parte, es bien sabido que los azeótropos se comportan 

termodinámicamente como un componente puro, luego entonces, los 

datos PT de los azeótropos de una mezcla se pueden ajustar con una 

ecuación aplicable a curvas de presión de vapor de substancias 

puras y una vez ajustados, con los valores de las constantes 

obtenidas de dicho ajuste será posible extrapolar hasta la región 

critica la curva de los puntos azeotrópicos PT. 

La extrapolación se lleva a cabo de la siguiente forma, como 

los valores que se reportan en la tabla X.l corresponden a valores 

medidos a baja presión y además se dispone de pocos datos, fue 

necesario realizar inicialmente un ajuste con una ecuación 

aplicable a esta región, la ecuación utilizada fue la ecuación de 
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Antoine (ecuaci6n 4.2), a partir de esta ecuaci6n, se calcularon 

algunos valores hasta la temperatura de 403.15 K, a excepci6n de 

los sistemas (x
1

) butanonitrilo + (l-x
1

) hexano y (x
1

) 

propanonitrilo + (1-x
1

) heptano, porque de !'!Stos sistemas se 

dispone de mayor número de puntos experimentales y no fue 

necesario hacer el calculo en esta regi6n; sip embargo, se 

interpolan algunos valores para disponer de un mayor número de 

datos. Una vez que se cuenta con suficientes puntos en la regi6n 

de baja presi6n se ajustan estos valores con la ecuación de Wagner 

(ecuaci6n 4.3), Para evaluar esta ecuaci6n, se requiere del valor 

de la temperatura critica del componente que se esté evaluando, 

como en este caso el componente que se evalúa es una mezcla y no 

se conoce la composici6n del aze6trpo en la regi6n critica, se 

utiliz6 el valor de temperatura mínima en la curva critica 

gas-liquido. 

ln Pr 

Log P B 
A - t + C 

....!.. {A(l-Tr) + B(l-Tr)i. 5 + C(l-Tr) 3 + D(l-Tr) 6
} 

Tr 

(4. 2) 

(4.3) 

Con los parámetros de la ecuación de Wagner se extrapolan los 

valores hasta la regi6n critica, los cuales cumplen con las 

resticciones termodinámicas para datos de presi6n de vapor de 

substancias puras (McGarry, 1983; Ambrose and Walton, 1989; 

Garcia, 1992). En las figuras 4.7 - 4.12 se muestran las gráficas 

donde se representan las curvas de presi6n de vapor de los 

componentes puros por medio de lineas continuas, la linea de 

puntos críticos liquido-gas se representa por la linea 

discontinua, la curva de puntos azeotr6picos se representa por la 

linea de puntos y los valores experimentales en baja presi6n de 

los aze6tropos están representados por los puntos más grandes. 
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De estas gráficas se observa como la linea azeotr6pica llega 

hasta la región critica en forma continua, lo cual indica que 

estos sistemas presentan azeotropia absoluta de acuerdo a la 

clasificación de Wichterle (1977). Como se muestra en la figura 

1.11.a. Esto confirma lo que se habia deducido a partir de la 

cercania de las curvas de presión de vapor de lps componentes 

puros (sección 3.1) y de la presencia del minimo en temperatura de 

las curvas criticas, con lo cual ahora se tiene un estudio más 

completo de los diagramas de fases de los sistemas (x
1

) 

butanonitrilo + (l-x
1

) hexano, + heptano, + octano, y los sistemas 

(x
1

) propanonitrilo + (l-x
1

) 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 

termodinámicas como son la entalpia de exceso, capacidad 

calorifica de exceso y entropia de exceso. 

La derivada parcial de la energia de exceso de Gibbs con 

respecto a la temperatura, utilizando la ecuación 1.76, determina 

el valor de la entalpia de exceso como función de la temperatura a 

partir de la ecuación siguiente (Wilsak et al., 1986): 

- ( 8(GE /RT) ) 
8T 

(4. 4) 
p 

Para obtener el valor de la entalpia de exceso como función 

de la temperatura se realiza el procedimiento que a continuación 

se describe: se hace un ajuste lineal de cada uno de los 

parámetros obtenidos de la expansión de Redlich-Kister para GE 

(reportados en el ap~ndice IX) en función de la temperatura, tanto 
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de valores experimentales como de literatura; por ejemplo, el 
parámetro A se ajusta en función de la temperatura en forma lineal 
(A = a

1
T + a

0
) y se obtienen los valores de a

1 
y a

0
, de la misma 

forma se obtienen b
0

, b
1

, c
0 

y c
1

• 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 !'!n la ecuación 
(1.76), y finalmente la entalpía de exceso se calcula, para cada 
uno de los sistemas estudiados en este trabajo como función de 
composición y temperatura, a partir de la ecuación (XI.3); el 
desarrollo completo para obtener la expresión para la entalpía se 
muestra en el apéndice XI. 

(XI.3) 

Debido a que la cantidad de resultados de HE(x,T) es grande, 

solamente se muestran los resultados para un sistema completo e~ 
representación de los demás, los datos se muestran en la tabla 
XI. 2 y la gráfica correspondiente en la figura 4. 13, para el 
sistema (x

1
) propanonitrilo + (1-x

1
) heptano. 

En la tabla XI.3 se dan valores de la entalpía de exceso en 
la fracción 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 que muestra mayor 
diferencia y esto se debe principalmente a que no se cuenta con 
más información de GE que la que se obtiene en el presente 
trabajo. Cabe mencionar que 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 
áreas de consistencia termodinámica, como consecuencia no se 

utilizaron para éste estudio. 
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4.4 CALCULO DE LA CAPACIDAD CALORIFICA DE EXCESO [CE) 
p 

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

(4.5)]' 

( :~E ) 
p 

( 4. 5) 

Al derivar la ecuación {XI.3) con respecto de la temperatura 
se obtiene que la capacidad calorífica de exceso, en función de la 
temperatura, está dada por la ecuación (XI.4). 

(XI. 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 que para la entalpia de exceso, (x 

1
) 

propanonitrilo + (1-x
1

) heptano. En la figura 4.14 se muestra la 
gráfica de la capacidad calorifica de exceso para este sistema. En 
la tabla XI. 3 se reportan los valores de CE equimolar y se 

p 

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, la diferencia entre los valores obtenidos en este 
trabajo y los de literatura tienen mayor diferencia, pero hay que 
tomar en cuenta que los v¡i.lores calculados son a partir de una 
segunda derivada de los valores experimentales de GE y esto 
implica un error mayor. 
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4,5 CALCULO DE LA ENTROPIA DE EXCESO [SE) 

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

( ~~E ) 
P,x 

(4. 6) 

y otra forma más directa es por medio de la ecuación (l.12c) que 
es 

(4.7) 

La ecuación ( 4. 6) proporciona el valor de la entrop!a como 
función de la temperatura y la composición en tanto que la 

ecuación (4. 7) sólo para un valor especifico de temperatura y 
composición, pero para una composición dada ambas proporcionan el 
mismo resultado a temperatura constante. El desarrollo de la 
derivada se muestra en el apéndice XI. Los valores de la SE y de 
TSE 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 gráfica de s E y de TS E • En la tabla XI. 3 se reportan 

los valores a la fracción equimolar para todos los sistemas, y se 

observa que 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 que presentan grandes desviaciones de la 

idealidad obteniendo con ello valores grandes de la energía de 

exceso de Gibbs y de la entalpía de exceso como se muestra en las 

tablas VIII.l y XI.3, los valores de estas propiedades son mayores 

de 1000 Jrnol-1
, lo cual hace interesante a estos sistemas porque 

se pueden investigar los efectos relacionados con ~a estructura y 

forma molecular en las propiedades temodinárnicas (Eustaquio, 

1992). 

De los resultados obtenidos de la tabla XI.3 se observa que 

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 e~ también 

aumentan y son positivos en todo el intervalo de composición 

(figuras 4 .15-4. 26), por lo que de acuerdo con Patterson hay 

creación de orden en estos s.isternas. cuando se comparan los 

valores a la misma temperatura con el cambio del alcano, el valor 

tanto de HE corno de e~ para los sistemas con propanonitrilo, es 

mas grande para hexano y disminuye con octano pero aun es menor 

con heptano, en cambio con butanonitrilo los valores de HE y e~ 
disminuyen al aumentar el tamaño del alcano. Aunque corno ya se 

mencionó los valores con octano es posible que no se tenga una 

buena representación de los datos debido a la falta de información 

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 corno ya se observó de los resultados estos 

sitemas no presentan forma W en e~ para lo cual es importante 

calcular el Scc. 
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CONCLUSIONES 

El método ebullométrico utilizado en el pres.ente trabajo, 
permite la obtenci6n de datos confiables PTxy, del equilibrio de 
fases líquido-vapor a las temperaturas de 333.13 y 353, 15 K, en 
todo el intervalo de composici6n para los sistemas formados por 
alcanonitrilo + alcano, a excepci6n del sistema: (x

1
) 

propanonitrilo + (1-x
1

) hexano, el cual, no se midi6 en todo el 
intervalo de composici6n debido a la limitaci6n del equipo en la 
medici6n de presi6n que es de 2.56 a 160 kPa, y para este sistema 
es mayor la presi6n requerida. 

Se utilizaron dos ebull6met~os construidos en su totalidad en 
vidrio, uno comercial que es el ebull6metro Fisher y el otro 
construido en el Laboratorio de Termodinámica del IMP; con ambos 
se obtuvo la misma precisi6n en los resultados. 

A partir de la prueba termodinámica de igualdad de áreas 
calculada a partir de los datos PTxy y de la comparaci6n de la 
composici6n 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 termodinámicamente. 

Para la determinaci6n de la composici6n de las fases en 
equilibrio se utilizaron tres técnicas que son: indice de 
refracci6n, densidad y cromatografía; las tres proporcionan 
resultados confiables. Cada uno de los métodos muestran ventajas y 
desventajas (apéndice V). El método cromatográfico es recomendable 
debido a que se pueden efectuar varias mediciones en serie las 
veces que se requieran. 
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La cercanía de la presión de vapor de los componentes puros 

entre si, proporciona una idea inicial del comportamiento de la 

mezcla de esos componentes respecto de la formación de azeótropos. 

como la presión de vapor de los alcanonitrilos con la de los 

n-alcanos es muy cercana, luego entonces se cumple la condición 

para que las mezclas de ellos formen azeotropia. 

Los sistemas estudiados en este trabajo son del tipo II de 

acuerdo a la clasificación de Scott y Van Konaynenburg y además 

estos sistemas muestran grandes desviaciones de la ley de Raoult 

con la presencia de un máximo en presión (mínimo en temperatura) 

que es un indicativo de la formación de azeotropia positiva. 

El punto azeotrópico del equilibrio liquido-vapor se 

desplaza de composiciones pequeñas del nitrilo hacia composiciones 

más altas del nitrilo con el cam~io del alcano, para los sistemas 

formados por butanonitrilo + alcano, la composición 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, además se observa que la 

variación de la composición del punto azeotrópico es mayor para 

los sistemas formados con propanonitrilo que con butanonitrilo. 

de 

La composición del punto azeotrópico no cambia con el cambio 

temperatura, al menos en el intervalo de temperatura de 

trabajo, por lo cual se considera constante. \ 

Para el cálculo del punto azeotrópico se utilizaron dos 

técnicas: la gráfica y por medio de la ley de Gibbs-Konowalow; 

ambas técnicas proporcionan resultados 

incertidumbre de Jxl0-3 en fracción molar. 

similares y una 

Los puntos azeotrópicos determinados experimentalmente junto 

con los valores de la literatura, se utilizaron para hacer una 

extrapolación de éstos hasta la región critica liquido-gas, por 
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medio de la ecuación de Wagner con lo cual se muestra que estos 
sistemas presentan azeotropia absoluta, que era de esperarse 
debido a la presencia de la temperatura mínima que muestran las 
curvas criticas liquido-gas para estos sistemas. 

Los valores de la energía de exceso de Gibbs para todos los 
sistemas es mayor de 1000 Jmol-1 en composici6n alrededor de o. 5, 
lo que muestra que estos sistemas presentan grandes desviaciones 
de la idealidad (La idealidad se tiene cuando GE= O), y además la 
simetría de las gráficas de GE vs x

1 
indica que la contribución de 

las interacciones moleculares de los componentes puros contribuyen 
en la misma proporción en la mezcla. 

De la función de GE/RTx
1
x

2 
vs x

1 
se observa que la desviación 

de la idealidad que presentan estos sistemas es del mismo orden. 
Dicha función toma valores el. intervalo de l a 2. 5 para los 
sistemas butanonitrilo + alcanos y de l. 5 a 2. 4 para 
propanonitrilo + alcanos. 

Los resultados que se obtienen de la entalpía de exceso a 
partir de los datos del ELV, son del mismo signo, i.e. entalpías 
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 entalpía de exceso se observan desviaciones 
grandes y positivas, con respecto de la idealidad, lo cual es 

consistente con lo que se observa con los datos de GE discutidos 

arriba. Esto a su vez muestra que las interacciones moleculares 
del tipo 1-2 en los sistemas estudiados son más débiles que el 
promedio de las interacciones del tipo 1-1 y 2-2, es decir 1 no 
existen interacciones especificas. 

A su vez, los valores de la capacidad calorífica 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 desviación se tiene 

para el sistema butanonitrilo + octano, pero esto se debe 

principalmente a que no se cuenta con suficiente cantidad de datos 

medidos del ELV para este sistema. 

La capacidad calor1fica de exceso, derivada de los datos 

experimentales del ELV, es positiva en todo el intervalo de 

composición, 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 sistemas 

binarios debido principalmente a la cercan1a al punto critico 

liquido-liquido. 

Los valores de la entrop1a 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 GE, 

por lo que los datos de este trabajo tienen suficiente precisión 

para ser considerados confiables, ya que son obtenidos a partir de 

datos termodinámicamente consistentes. 
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APENDICE I 

TEOREMA DE EULER EN FUNCIONES HOMOGENEAS 

Si una funci6n u(x,y,z, ••• ) se puede escribir en la forma, 

u= xn U(y/z, Z/x, ... ). (I. l) 

donde n es integral o cero, entonces la función u se dice que es 
una función homogenea de n grados de libertad en las variables 
x,y.,z, ... , 

De acuerdo al teorema de Euler, si u es una función homogénea 
·den grados de libertad en las variables x,y,z, ••• entonces, 

x(au¡ax)y,z, ... + y(au/By)x,z, ... + z(au¡az)x,y, ... + .. . = nu (I. 2) 

PRUEBA DEL TEOREHA DE EULER 

Derivando la función u [Ecuación (I.l)] con respecto a cada 
variable se tiene que, 

y como 

( 8U/8X) y,z = -yx- 2 
{BU/8 (y/x) }z/x - ZX- 2 

{BU/8 (Z/X) }y/x 1 

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

(8U/8z)x,y = x-1
{BU/8(Z/X) }y/x, (I.2) 

X(8U/8X)y,z + y(8U/8y)x,z + Z(8U/8Z)x,y + = O. (I.3) 

y en vista de que la ecuación u = xnu se obtiene, 
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x(8u/8X)y,z + y(8u/c3y)x,z + z(c3u/c3Z)x,y + = nux U+ 

+X {X(8U/c3X)y,zn+ y(c3U/c3y)x,z + Z(8U/c3z)x, y} 

= nxnu = nu 

EJEMPLO llEL USO DEL TEOREMA DE EULER 

(I. 4) 

En dadas temperatura T y presión p, el volumén V de una fase 

conteniendo cantidades de substancia n
4 

de A y n
8 

de B, es una 

función de n
4 

y n
8

: 

Entonces la función V se puede expresar en la forma, 

que es la función homogénea de primer grado en las variables n
4
y 

n
8

• 'i por el teorema de Euler s.e tiene que, 

n (av¡an) + A A T,P,n
8 

n (av/an) = v. 
B B T,P,nA 

(McGlashan, 1979) 
., ~, 

,-_ .. '.--
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APENDICE II 

HETODO DE TSONOPOULOS PARA LA ESTIMACION DEL SEGUNDO 
COEFICIENTE VIRIAL 

La ecuación virial [ecuación (II.1)] puede ser derivada de la 
mecánica estadistica. Los parámetros B, c, ... son llamados el 
segundo, tercer, •• coeficientes viriales y son funciones solamente 
de la temperatura para un fluido puro. 

p = RT 

V 

+ RTB + ,,.2 
RTC 

VJ 
+ ... (II.1) 

Una razon para la popularidad de esta ecuación es que los 
coeficientes B, e,... pueden relacionarse a párametros 
caracterizando la función del potencial intermolecular. Para 
muchos propósitos, la ecuación virial es más ütil truncada en el 
segundo término y arreglada a eliminar el volumen molar. 

Esto es, la ecuación, 

Z = Pv/RT (II. 2) 

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

BP 
Z=l+"RT" 

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

BPc 
RTc 

(II.4) 

Para moleculas polares, Tsonopoulos recomienda que la 
ecuación (II. 4) se modifica adicionando otro término f 12>, donde, 

b 

T~ 
(II.5) 

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

donde 

donde: µP momento dipolar [debyes) 
Pe presión critica (atm] 
Te temperatura critica (KJ. 

Reid et al., (1977). 

,, ' i.-
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APENDICE III 

HEDICION DE LA PRESION 

Una de las tareas fundamentales en la determinaci6n del ELV 

es la medición precisa y exacta de la presión y el mantenerla 

constante. Para la medición a bajas presiones, en este trabajo, se 

utilizó un manómetro en forma de U , de 20 mm de diámetro donde 

los efectos de capilaridad son de 2.67 x 10-3 kPa.El manómetro se 

llena hasta la mitad de su capacidad con mercurio (puro y seco), 

para no formar un menisco deforme. 

Una rama del manómetro se conecta al sistema y la otra a la 

atmósfera 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 condición es que el manómetro debe de 

estar en posición perfectamente vertical, debido a que una 

desviación de un grado de la posición vertical causa un error de 

O .1 mm en la medición de una columna de 760 mm Hg. La posición 

correcta se puede hacer con la ayuda de una plomada. También es 

importante que el catetómetro esté vertical y estable, lo cual se 

logra con los niveles que tiene el mismo catetómetro. 

La altura de la columna de mercurio esta dada por la 

diferencia de niveles del mercurio en ambas ramas, es necesario 

que 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 presión real se deben de tomar en cuenta 

algunas consideraciones en el momento de la medición de las 
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alturas dependiendo del lugar donde se mide. La ecuación que 
relaciona la presión con la altura de la columna del liquido es, 

donde: 

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

P = presión 
p(t) = densidad del liquido a la temperatura t (cm] 
h(t) = altura de la columna a la temperatura t (g/cm3

] 

g = aceleración de la gravedad (cm/s2
] 

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

donde: 

h(t) = h' (t) (1 + a(t'-20)) (III.2) 

a = coeficiente de expansión lineal del material de la 
escala a la temperatura t'. 

La expresión que relaciona la variación de la densidad del 
mercurio con la temperatura y la presión, es dada en la Escala 
Práctica de Temperatura de 1968 (IPTS-6B). Para presiones hasta 
cerca de 100 kPa la densidad del mercurio varia aproximádamente de 
una manera lineal con la presión. La medición de la presión hasta 
un poco mayor que la presión atmosférica, una relación entre la 
densidad y la temperatura, independiente de la presión es, 

p(t) = (20) (1 + (;l(t'-20))-1 (III.3) 

donde: (3 = coeficiente de expansión volumétrica del mercurio. 
Entonces substituyendo la ecuación (III.2) y (III.3) en 

(III.1) se tiene que, 
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p p(20) g h'(t) (1 + a(t'-20)) 
(1 + {3(t-20)] 

(III.4) 

el efecto de expansi6n de la escala, es pequeño en comparaci6n con 

la que sufre el mercurio y normalmente es despreciable si la 
temperatura de la escala se considera igual a la del mercurio o 
sea t=t'. 

Los valores del coeficiente de expansi6n lineal y volumétrico 
son; 

a(acero) = 1.1 x 10 e y {3 (mercurio) 1.818 X 10 e 

y la densidad del mercurio a 2oºc (IPTS-68) es, 

La presión generalmente en bajas presiones se expresa en 
mm Hg, que es la presión ejercida en condiciones de aceleración de 

la gravedad por una columna de 1 mm de altura de mercurio a oºc, 

lo que significa que se trata de un fluido hipotético que tiene 

una densidad invariable de 13.5951 kg m-3
• cuando la altura 

observada del mercurio por medio de una escala ajustada para ser 

corregida a 20°c, como el catet6metro utilizado en este trabajo, y 

tomando en cuenta que una rama del man6metro esta conectado a la 

bomba de vac!o y no se obtiene un vac!o total, entonces existe una 

presi6n residual Po, entonces la presi6n se puede obtener de la 

expresi6n siguie'nte, 

donde: 

gn = 9.80665 m 

p = 

-1 
S I 

p(20) g h' (1 + a(t'-20) J 
p(20) gn (1 + {3(t-20)J + Po 

valor estandar de la aceleración 
gravedad. 
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g 9.7795101 m -1 s , valor de la aceleración en el laboratorio de 
Termodinámica. 

La presión que se mide experimentalmente se obtiene en 
milímetros 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 

Hexano 

Heptano 

octano 

PRESION DE VAPOR 

TABLA IV.l VALORES DE TCSS 

Propanonitrilo Butanonitrilo 

2s4. goª 

292.70b 

300.95" 

244.20" 

249.54d 

260.53 .. 

al KcLURE ET AL., 1982¡ bl INTERPOLADO¡ el EUSTAQUIO ET AL, 1991¡ 

d) EUSTAQUIO ET AL, EN PRENSA¡ el CUEVAS, 1990. 
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TABLA rv.z PRESIONES DE VAPOR DE SUBSTANCIAS PURAS 

SUBS TEMP 

(K) 

P de V 
exp 

(kPa) 

P de V 
lit 

(kPa) 

C6H14 333,15 75.60 76.58ª 75.48b 76.38° 

C6Hl4 353.15 141.75 142.85ª 141.58b 142.33c 

C7Hl6 333.15 27.99 27.85ª 27.85b 28.02d 

C7H16 353.15 57.01 56.87° 56.87b 56,99d 

76.48° 

CeHlB 333 .15 

CeH1e 353 .15 

CJHsN 333.15 

CJHsN 353 .15 

C4H7N 333 .15 

C4H7N 353. 15 

10.38 

23.31 

28.82 

58.31 

14.06 

30.70 

10. 59° 

23. 17ª 

10.49d 10.48r 10.46J 

28.50° ·28.72b 

23.30d 23.33d,r 22.67J 

28, 90c 

58.19ª 

14. 62° 

30.54° 

58 .15b 

,13. 93b 

30.60b 

58.78c 58,559 

13. 93< 

30, 30c 

(a) RIDDICK AND BUNGER, 1970¡ (b) TIHHERHANS, 1950 (e) YAWS, 1989¡ 

(d) PIVIDAL AND SANDLER, 199Di (o) Y.LU ET AL, 

ET AL, 1984¡ (q) HUTHU ET AL, 1980¡ (h) TRC THERHODYNAHICS TABLES, 

1977¡ (1) PIVIDAL AND SANDLER, 1988¡ (j) HEYER AND DULTOTZ, 1973. 

SUBS = SUBSTANCIA, TEHP TElfPERATURA, P de V = PRESION DE VAPOR 

oxp = EXPERIMENTAL, 11 l LITERATURA. 

1990j (f)BOUBLIK 

En los valores experimentales y de literatura se utilizó la 

ecuación de Antoine (ecuación (3. ) ] • Excepto para los valores 

calculados de butanonitrilo (C4H7N) en la referncia (1), 

utilizarón la ecuación de Clausius-Clapeyron [A - ~]. 

De la tabla IV.2 se observa que las diferncias de presión de 

vapor entre los datos experimentales y calculados, por ejemplo; 

para propanonitrilo a la temperatura de 333 .15 K, la diferncia 

méxima es de ± 0.14 Kpa, que es precisa. 
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APENDICE V 

CURVAS DE CALIBRACION 

Existen diferentes técnicas basadas en la variación de alguna 

propiedad fisicoqu1mica con la composición para determinar la 

composición de las fases en equilibrio, algunas de ellas son 

indice de refracción (71), densidad (p), visosidad (v), tension 

superficial (T) etc., y también la técnica analitica de 

cromatografia. De las diferentes técnicas las que se utilizaron en 

este trabajo, fueron, indice de refracción, densidad y 

cromatografia, pero independien~emente de la técnica utilizada se 

tiene que preparar una curva de calibración cuando se mide el 

equilibrio liquido-vapor (ELV). 

Cuando se inició el presente trabajo, se contaba con un 

refractómetro Bausch & Lombe, Modelo ABBE-60, con una precisión de 

t 1 x 10- 5 y con un densímetro SODEV 03-D con precisión de t l x 

l0- 4g/crn3
• Para seleccionar alguno de estos métodos se tuvo que 

hacer una análisis con referencia a las propiedades de los 

componentes puros como son; indice de refracción o densidad. Por 

ejemplo, se iniciaron las mediciones para el sistema 

propanonitrilo + octano, por medio del indice de refracción, la 

curva de calibración se preparó a la temperatura de 308.15 K 

puesto que la Temperatura Critica de Solución 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 más baja. 

El valor del indice de refracción a 308 .15 K para 

propanonitrilo es de l. 35883 y de l. 39049 para octano como se 
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observa en la tabla 2. 1 del capítulo 2, entonces haciendo un 
análisis de errores se tiene que; 

dx 

1.39049 - 1.35883 
1 o 

o. 03166 
0.0001 

0.03166 

0.03166 
(V.1) 

0.0032 

esto indica que la máxima precisión que se obtiene al utilizar el 

método de índice de refracción es de 3 x 10- 3 en composición si el 

error al medir el indice de refracción fuera de un diezmilesima (1 
x 10 - 4

) , pero si el error aumenta a cinco diezmilésimas, la 

precisión sería de o. 016, que es un valor poco preciso, sin 

embargo, el utilizar el método de densidad en este caso tampoco 
garantiza una mejor precisión, puesto que; 

~ 
dx 

dx 

0.77682 - 0.69849 
1 - o 0.07833 

0.07833 
0.001 

~0-.=0=1=8=3=3- = o.0128 

(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 10- 3 es el error que 

se tiene en el momento de medir la densidad de los componentes. La 

precisión que se obtendría por este método es de 0.012 y no es más 

precisa que con el método de indice de refracción, por lo que, 

cualquiera de los dos métodos se podia utilizar y se eligió el 

método de indice de refracción por ser más rápido. 

Para los sitemas siguientes se hace el mismo análisis y como 

se puede observar de la tabla 2.1 del capitulo 2, los valores de 

índice de refracción son muy similares entre el nitrilo y cada uno 

de los alcanos por lo que se decidió utilizar la 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 sólo quedaba por realizar algunas mediciones 

experimentales de los sitemas formados por proanonitrilo y 

butanonitrilo con heptano, se tubo la oportunidad de adquirir un 

cromatógrafo de gases VARIAN 3400, con un detector de 

conductividad térmica y se decidió utilizar una nueva técnica y 

conocer si se podian obtener mejor precisión en los datos del ELV. 

Como se utilizaron los tres métodos, a continuación se da una 

pequeña descripción de la forma como se obtiene la curva de 

calibración de cada uno de ellos. 

INDICE DE REFRACCION 

El indice de refracción es un método en el cual se pueden 

obtener las mediciones en forma fácil y rápida y el control de 

temperatura de medición se mantiene constante, este método es 

apropiado cuando el indice de refracción de los componentes puros 

que formen la mezcla no son similares, o sea que la diferencia 

entre los indices de refracción no sea menor que la resolución de 

refractómetro, porque en ese caso, se tendrian errores en la 

medición de la composición de las fases en equilibrio. 

La curva de calibración utilizando el método de indice de 

refracción se prepara con una serie de mezclas de diferente 

composición cubriendo el intervalo de medición de O a 1 en 

fracción molar, la composición 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 análitica (Sartorius) con una precisión de 

± 1 x 10- 4 y 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 refracción en el refractómetro. con los datos de indice 
de refracción y composición se hace un ajuste polinomial de ~ vs 

x
1

, por medio de la ecuación V.3; 

(V.3) 

En el ajuste de los datos se obtiene el valor de las 

constantes A1 y en la detrminación del ELV estas constantes se 
utilizan para determinar la composición de las fases en equilibrio 

con la ayuda del método de Newton - Raphson. Como ya se mencionó 

la técnica de indice de refracción, se utilizó para el sistema 
propanonitrilo + octano y los resultados obtenidos de las 

mediciones experimentales y de los valores calculados se muestran 

en la tabla V.1 as! como también se reportan los valores de las 
constantes obtenidas en el ajuste de la ecuación v.1. Se observa 
que la desviación estandar en !dice de refracción es de 7 x 10- 5

, 

lo que garantiza que en composición se tiene una precisión en 

milésimas que es un buen resultado, de acuerdo con el análisis de 

la ecuación V. l. 

DENSIDAD 

La técnica de densidad es más sensible que la del indice de 

refracción y algunas veces la diferencia entre la densidad de los 

componentes puros es más grande cuando el indice de refra.cción es 

similar por lo que permite obtener mayor precisión en los datos. 

La técnica de densidad requiere un buen control de temperatura 

porque cualquier cambio repercute en la medición, el control debe 

de ser de ± 0.01. 

La curva de calibración se prepara de forma semejante como la 
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de indice de refracci6n también cubriendo el intervalo en 

composici6n de 0-1 en fracci6n molar, en este caso a las mezclas 

se le mide su densidad, entonces se hace un ajuste polinomial de p 

vs x
1 

de acuerdo a la siguiente ecuaci6n V.4; 

p Ao + At x1 + A2 x2+ A.3 x
3 + ... 

1 1 
(V.4) 

en el ajuste se obtiene· el valor de las constantes A1, con el 

valor de las constantes y con el método de Newton-Raphson se 

determina la composici6n de las fases en equilibrio liquida y 

vapor. 

El método de densidad se utiliz6 para los sistemas 

butanonitrilo + hexano, butano~itrilo + octano, propanonitrilo + 
hexano y propanonitrilo + heptano, en el presente trabajo no se 

llevaron a cabo las determinaciones experimentales para las curvas 

de calibraci6n de estos sistemas, puesto que en trabajos previos 

de este laboratorio ya se hablan realizado. Para el sistema 

butanonitrilo + hexano la curva de calibrapión se reporta en 

Hernández (1985) y en la tabla V.2 se reportan los valores de las 

constantes obtenidas del ajuste, las cuales presentan una 

desviación en densidad de 2 x 10- 4
, lo que implica una precisi6n 

en composición en la tercera cifra decimal. 

Para los sistemas butanonitrilo + octano, propanonitrilo + 
hexano, + heptano, las curvas de calibraci6n 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 ecuación V. 4, la 

desviación estandar de cada una de ellas es de 3 x 10- 4 y de 4 x 

10- 4
, respectivamente, con lo cual se garantiza la precisión en la 

tercera cifra decimal en la composici6n. 
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CROMATOGRAFIA DE GASES 

La cromatografía de gases tiene mayor resolución y se pueden 

cuantificar mucho mejor las cantidades de los componentes que 

estan presentes en la mezcla y una vez determinadas las 

condiciones de operación se mantienen estables d~rante todo el 

tiempo de medición de los componentes y no es necesario estar 

controlando ei equipo. 

En el caso de coromatografía la curva de calibración se 

prepara de forma similar como en los dos casos anteriores, con la 

diferencia, e que aquí, al preparar las mezclas en la balanza 

análitica se coloca un componente adicional en cada una, que es el 

método del estandar interno y que es considerado como el método 

más adecuado de cuantificación en cromatografía. El componente 

adicional (estandar interno) e.s una cantidad constante que se 

coloca en las mezclas de la curva de calibración y en la muestra 

de composición 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 al ta pureza, estable y no debe reaccionar con los 

componentesde la muestra. 

3,- Que su comportamiento químico 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. 

s.- En el cromatograma debe eluir cerca del o de los copuestos de 

interés. 

En este trabajo el estandar intero seleccionado fue tolueno, 

porque cumple con las características 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 

cromatógrafo de gases (VARIAN 3400), con un detector de 

conductiviad térmica bajo condiciones establecidas que 

proporcionan una buena separación y resolución de todos los 

componentes proporcionando un pico con cierta área. con el valor 

del área y la masa de cada componente al preparar las mezclas se 

calculan los cocientes w1/ws y de A1/A• donde w1 es la masa del 

componente i, w. la masa del estandar, A1 el área del componente i 

y As el área del estandar. Posteriormente se prepara una gráfica 

de A1/As vs w1/ws para cada componente y se tiene una función 

lineal que se ajusta a una ecuación lineal, obteniendo los valores 

del coeficiente de correlación (r), la ordenada al origen (b) y la 

pendiente (m). Para que la curva de calibración sea aceptable se 

requiere que el valor del coeticiente de correlación tenga un 

valor minimo de o. 999, para garantizar la precisión en milésimas 

de la composición en fracción molar. 

La forma de la ecuación de la linea recta es; 

Al/As = m(w1/ws) + b 

entonces cuando se tiene una mezcla de composición desconocida, se 

puede determinar su masa por medio de la siguiente ecuación, 

w1 = (A1/A. - b) (ws/m) 

que seria el caso de las mezclas liquida y vapor, en el ELV. 

Por el método de cromatograf ia sólo se analizarón 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 calibración, asi como también se 
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reportan los valores de la pendiente, la ordenada al origen y el 
coeficiente de correlación, este último valor es con un valor 
minimo de 0.9999, para butanonitrilo, propanonitrilo y heptano, y 
ésto garantiza la precisión en la milésima en composición corno ya 
se habia mencionado anteriormente. Las condiciones de operación de 
del crornat6grafo para los dos sistemas estudiados spn: 

CONDICIONES DE OPERACION C3HSN + C7H16 C4H7N + C7Ht6 

Temperatura del inyector 140 ºe 140 ºc 
Temperatura del detector 120 ºe 120 ºc 
Temperatura del filamento 200 ºe 200 ºc 
Temperatura de la columna 50 ºe 32 ºe 
Atenuación 8 8 
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TABLA V,1 CURVA DE CALIBRACIOH A T = 308,15 K PARA EL SISTEMA 
(X1) PROPAHONITRILO + ( l-X1) OCTANO 

(INDICE DE REFRACCION) 

Xt ex p l)e X p l)c a 1 l)exp-l)cal 

0.000 1.39049 1.39049 0.00000 
0.096 l. 38875 1.38870 0.00005 
0.098 l. 38865 l. 38866 -0.00001 
0.136 l. 38779 1.38791 -0.00012 
0.162 l. 38748 1.38740 0.00008 
0.186 l. 38684 l. 38688 -0.00004 
0.289 l. 38468 1.38461 0.00007 
0.322 l. 38390 l. 38384 0.00006 
0.404 1.38163 1.38175 -0.00012 
0.603 1.37582 1.37581 0.00001 
0.616 1.37543 l. 37538 0.00005 
0.781 1.36918 1.36916 0.00002 
0.841 1.36650 l. 36658 -0.00008 
0.872 1.36517 1.36516 0.00001 
0.919 1.36304 1.36295 0.00009 
0.947 1. 36149 l. 36158 -0.00009 
0.969 1.36048 1.36046 0.00002 
1.000 1.35883 1.35882 0.00001 

(]""' 0.00007 

CONSTANTES DEL AJUSTE 

Ao = l. 3905 A1 0.0180 A2 -0.0056 A3 -o.coso 
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TABLA V,2 CURVA DE CALIBRACION A T=298,15K PARA EL SISTEMA 
( X1) BUTANONITRILO + ( l-X1) HEXANO 

(DENSIDAD) 

Ao = 0,6547 A1 = 0.0866 A2 = 0.0280 o. 0179 
(J' = o. 0003 p 

Fuente de datos: Hernández (1985). 

TABLA V.3 CURVA DE CALIBRACION A T=298,15K PARA EL SISTEMA 
(X1) BUTANONITRILO + ( l-X1) OCTANO 

(DENSIDAD) 

Ao = 0.6984 A1 = 0.0409 A2 = 0.0097 0.0373 
(J'p 0.0003 

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

TABLA V,4 CURVA DE CALIBRACION A T=298,15K PARA EL SISTEMA 
(XI) PROPANONITRILO + ( l-X1) HEXANO 

(DENSIDAD) 

Ao = O. 6541 A1 = 0.0604 A2 = 0.0152 A3 0.0467 
(J' = 0.0004 p 

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

(CROHATOGRAFIA) 

BUTANONITRILO 

WBUT WHEP XBUT WBUT/Ws ABUT/As w~~T exp~~a 1 x~n llX 
oxp oxp exp exp-cal 

º·ºººº .1964 0.0000 .0000 .oooo 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 
0.0050 .1987 0.0352 .0125 • 0135 .0050 .oooo 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 
o. 0722 .1356 0.4357 .1805 .~019 .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 o. 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 o. 7 518 .3808 .4285 .1523 .oooo 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 .oooo 
0.1932 .0457 0.8597 .4830 .5456 .1938 -.0006 0.8601 -.0004 
0.2253 ·ºººº 1.0000 • 5633 .6338 .2251 .0002 1.0000 .oooo 

r = 0.999994 ~=-0.0003 ~=-0.0023 

b = -0.0006 u= 0.0001 u= 0.0005 

m = 1.1272 
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HEPTANO 

WHEP WBUT XHEP WHEPl'Ws AHEPl'As WHEP li.W x~n ti.X 
•Kp exp exp e a 1 oxp-cal exp-cal 

0.0000 .2253 ·ºººº .oooo .oooo -.0003 .0003 -.0009 .0009 
0.0158 .2199 .0472 .0395 .0438 .0155 .0003 .0464 .0000 
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 
o.0891 .1269 .3262 .2228 .2501 .0901 -.0010 .3287 -.0025 
0.1183 .1141 .4169 .2958 .3282 .1183 .0000 .4169 .oooo 
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 l:=0.0016 E=-0.0015 
-0.0008 cr=0.0004 cr= 0.0004 
1.1073 
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TABAL V.6 CURVA DE CALIBRACIOH PARA EL SISTEMA 
(X1) PROPAHONITRILO + ( 1-x11 HEPTANO 

(CROHATOGRAFIA) 

PROPANONITRILO 

WPROP WHEP XPRDP WPROP APROP W~~?P liW X~~?Poxp-~~I exp oxp oxp ¿w. ¿As exp-ca} 

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 o.8758 .2969 -.0000 .4197 -.0006 
0.5383 .5342 .6470 l. 3458 l. 5966 .5394 -. 0011 .6475 -.0005 
0.6849 .3867 .7632 l. 7123 2.0414 .6890 -.0041 .7642 -.0010 
0.7310 .4040 • 7670 l. 8275 2.1709 • 7326 -.0016 7674 -.0004 
0.7905 . 3022 .8264 l. 9763 2.3443 .7909 -.0004 .8264 .0000 
0.8870 .2273 .8765 2.2175 2.6202 .8848 .0022 .8763 .0002 
0.9688 .1652 .9143 2.4245 2.8737 .9690 -.0002 .9143 .oooo 

r = 0.99998 E=0.003 E=O. 0032 

b = -0.0066 cr=0.0009 <T=0.0009 

m = 1.1889 

HEPTANO 
WHEP WPROP XHEP .WHEP AHEP w~H oxp~l!a1 x~H AX oxp oxp exp ¿ws lA• exp-cal 

0.0501 l. 0987 .0245 0.1253 .1265 .0492 .0009 .0240 .0005 
0.0665 1.0723 .0330 0.1663 .1783 .0685 -.0020 .0339 -.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 l. 3355 .4302 .5343 -.0001 .3572 -.0042 
0.6937 0.3422 .5270 l. 7343 .8755 .7000 -.0063 .5293 -. 0023 
0.9066 0.0958 .8388 2.2665 .4313 .9068 -.0002 .8388 .0000 

r = 0.99994 E -0.0022 E=-0.0045 
b = -0.0058 
m = l. 0751 <T 0.0007 u= o. 0014 
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Los tres métodos de calibración proporcionan precisión en 

fración molar en milésimas pero sin embargo cada uno de ellos 

tiene sus ventajas y sus desventaja, como las que se muestran a 

continuación. 

INDICE DE REFRACCION 

VENTAJAS 

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

- Es un método que permite hacer mediciones rápidamente. 

- El control de temperatura se mantiene constante durante gran 

periodo de tienmpo. 

- Se requiere poca cantidad de substancia para la medición. 

DESVENTAJAS 

No es adecuado cuando los indices de refracción de los 

componentes que forman una mezcla son similares. 

- Solo se puede hacer una medición de cada muestra. 

DENSIDAD 

VENTAJAS 

- Es un método relativamente fácil de medir. . .. · 

- Se requiere poca cantidad de substancia. 

DESVENTAJAS 

- No es un método muy rápido. 

El 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 que medir cada día que se mida. 
- Solo se puede hacer una medici6n de cada muestra. 

CROMATOGRAFIA 

VENTAJAS 
- Es un método que permite hacer mediciones fácilmente. 
- Se requiere muy poca cantidad de substancia. 
- El control de temperatura se mantiene constante durante todo el 

tiempo de medici6n. 
Se pueden hacer las mediciones que se requieran de una misma 
muestra. 

DESVENTAJAS 

- Es necesario colocar el estandar interno en cada muestra. 
- La medición no es muy rápida, puesto que se tiene que esperar el 

tiempo necesario para que los puntos eluyan. 

Como se puede apreciar los tres muestran ciertas ventajas y 
desventajas de uno con respecto del otro, pero como ya se 
mencionó, se obtienen resultados similares con cualquiera de 
ellos, sin embargo, por el método cromatográfico se pueden medir 
todos los sistemas estudiados en este trabajo, a diferencia de los 
otros dos métodos, además al llevar a cabo el análisis de los 

resultados la mayoría de los datos obtenidos por la técnica 
cromatográfica son correctos y en la técnica de indice de 
refraaci6n y densidad se tienen que eliminar más puntos, por lo 
que se recomienda utilizar la técnica cromatográf ica para la 
determinación de las composiciones de las fases en equilibrio 
líquido-vapor, aunque se utilize un poco más de tiempo. 
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APENDICE VI 

VALORES DEL EQUILIBRIO LIQUIDO-VAPOR DE LOS S~STEHAS: 
ALCANONITRILO + ALCANOS, 

TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI.l CON EL HETODO DE BARKER A T = 353,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) BUTANONITRILO + (1-Xl) HEXANO, 

Xexp Yexp Ycal Yexp"'."'ical Pexp(kPa) Peal Pexp-Pcal 

0.000 o.ooo o.ooo 0.000 141. 76 141. 77 -0.01 
0.012 0.017 0.018 -0.0Pl 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 o.os 
0,067 0.082 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 0.128 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 39.40 39.56 -0.15 
0.998 0.960 0.968 -0.009 31.88 31.67 0.21 
1.000 1.000 0.998 0.002 30.70 30. 75 -o.os 

O' = 0.006 O' = 0.15 kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI.2 CON EL HETODO DE BARKER A T = 333,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) BUTANONITRILO + (1-Xl) HEPTANO. 

Xexp Yexp Yca 1 Y ex p-Yc a 1 Pexp{kPa) P~al Pexp-Pcal 

o.ooo 0.000 o.ooo -o.ooo 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 o. 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 o. 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 o. 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 -o.coa 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 0.371 0.367 o.004 31.33 31.25 0.07 
0.735 0.400 0.394 0.006 30.16 30.08 o.os 
0.782 0.411 0.421 -0.009 28.98 2S.88 0.10 
0.853 0.472 0.482 -0.010 26.21 26.29 -o.os 
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 l.4.08 -0.0l. 

C1' = 0.007 C1' = 0.11 kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI, 3 CON EL METODO DE BARKER A T = 353,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) BUTANONITRILO + (1-Xl) HEPTANO, 

Xexp Yexp Ycal Yexp-Ycal Pexp (kPa) P~al Pexp-Pcal 

º·ººº 0.000 o.ooo -o.ooo 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 
o. 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 o.ooo 30.70 30.71 -0.01 

(j = 0,005 O' = 0.11 kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI.t CON EL METODO DE BARKER A T = 333.15 K PARA EL SISTEMA 

(X1) BUTANONITRILO + (1-Xl) OCTANO. 

Xexp Yexp Ycal Yexp-Ycal Pexp(kPa) P~al Pexp-Pcal 

o.ooo 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 lS. 73 0.03 
0.180 0.467 0.466 0.001 17.04 16.99 o.os 
0.240 0.499 o.sos -0.009 17.77 17.82 -o.os 
0.348 o. S42 O.SSl -0.009 18.60 18.59 0.01 
0.437 0.565 O.S72 -0.006 18.84 18.86 -0.02 
0.514 0.580 0.585 -o.oos 18.93 18.97 -o.os 
O.S61 O.S91 0.593 -0.001 18.94 19.00 -0.06 
O.S81 O.S92 0.596 -o .• 004 19.04 19. 01 0.03 
0.590 O.S93 0.598 -o.oos 19.00 19. 01 -0.01 
0.694 0.615 0.619 -0.004 19.01 18. 94 0.06 
0.737 o. 633 0.632 0.001 18.8S 18.85 o.oo 
o. 761 0.640 0.642 -O;OOl 18.80 18.76 0.04 
o.sao o. 656 0.660 -0.005 18.61 18. S6 o.os 
0.810 0.670 0.666 0.004 18.41 18.49 -o.os 
0.814 o. 664 0.668 -0.004 18.SO 18.46 0.04 
0.873 o. 712 0.71S -0.003 17.80 17.83 -0.03 
0.948 0.82S 0.831 -0.006 16.23 16.18 o.os 
0.988 0.943 0.9SO -0.007 14.SO 14. 64 -0.14 
1.000 1.000 1.000 o.ooo 14.06 14 .07 -0.01 

(j = o.oos (j = O.OS kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI.5 CON EL METODO DE BARKER A T = 353,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) BUTANONITRILO + (1-Xl) OCTANO. 

Xoxp Yoxp Ycal Yoxp-Ycal Poxp (kPa) Peal Poxp-Pcal 

o.ooo 0.000 0.002 -0.002 23.32 23.35 -0.04 
0.007 o.osa 0.094 -0.006 25.77 25.61 0.16 
0.012 0.144 0.149 -o. 004 27.27 27.16 0.12 
0.023 0.232 0.227 o. 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 o. 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 -o.ooa 40.66 40.65 0.01 
0.452 0.522 0.514 o.ooa 40.67 40.76 -0.09 
0.516 0.538 0.544 -0.006 40.93 40.98 -0.06 
0.580 0.580 o.576 o. 004 40.99 41.04 -0.05 
0,609 o.598 0.591 o. 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 -o .0.05 41.06 40.95 0.11 
0.658 0.611 0.615 -o. 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 -o. Ó02 40.80 40.70 0.10 
0.787 0.686 0.680 0.006 40.06 39.98 o.os 
0.790 0.687 0.681 0.005 39.96 39.95 o.oo 
0.807 0.697 0.690 o. 007 39.67 39.75 -0.09 
0,853 0.711 o. 718 -0.007 39.03 39.06 -0.03 
0.893 0.746 0.749 -o. 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 

cr = 0.006 cr = 0.09 kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI.6 CON EL HETODO DE BARKER A T = 333,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl) HEXANO. 

Xexp Yexp Y cal Yexp-Ycal Pexp(kPa) Peal Pexp-Pcal 

o.ooo o.ooo 0.000 -o.ooo 75.60 75.63 -0.02 
0.040 O.lOS o .114 -0.006 S2.S9 S2.69 0.20 
o.oso 0.170 0.174 -0.003 S6.34 S6.42 -o.os 
0.145 0.222 0.222 0.001 S9.10 SS.9S 0.12 
0.1S6 0.237 0.237 -o.ooo S9.64 S9.52 0.13 
0.263 0.250 0.254 -0.004 S9.81 89.74 0.07 
0.303 0.254 0.259 -0.005 89.76 S9. 67 0.10 
0.2S7 0.254 0.257 -0.003 S9.6S S9.70 -0.02 
0.2S6 0.254 0.257 -0.003 S9.66 S9.71 -0.03 
0.292 0,254 0.258 -0.004 S9.56 S9.69 -0.13 
0.3S2 0.261 0.267 -0.006 S9.30 S9.35 -0.05 
0.431 0.279 0.272 0.007 SS.90 S9.04 -0.14 
0.4S6 0.2S6 0.277 0.009 88.36 SS.55 -0.19 
0.513 0.2S9 0.2SO 0.009 SS .21 8S.25 -0.04 
0.530 0.290 0.282 0.0'07 S7.93 SS.03 -0.10 
0.592 0.29S 0.290 o.oos S7.ll S7.07 0.04 
0.657 o. 302 o.300 0.003 S5.SO S5.61 0.19 
0.747 0.312 0.319 -0.007 S2.4S S2.35 0.13 
0.772 o. 335 o. 327 0.009 81.17 Sl.01 0,15 
O.S02 0.331 0,338 -0.007 7S.S6 7S.92 -0.06 
O.S23 o. 356 0.349 0.007 76.97 77.15 -0.lS 
O.S4S 0.372 o. 364 o.oos 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 0.79S 0.792 0.006 36.44 36.20 0.24 
1.000 1.000 0.99S 0.002 2s.s2 2S.SS -0.06 

<1' = 0.006 <1' = 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 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl) HEXANO. 

Xex p Yexp Ycal Yexp-Ycal Pexp (kPa) Pc~I Pexp-Pcal 

o.ooo º·ººº o.ooo -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. 69 153.61 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 0.366 -0.007 145. 22 145.15 0.06 
o.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.()06 129.38 129.22 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 o. 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 

(]' = 0.007 (]' == 0.17 kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI. 8 CON EL METODO DE BARJCER A T = 333,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) PROPAHONITRILO + (1-Xl) HEPTANO. 

Xexp Yexp Y e a 1 Yexp-Ycal Pexp (kPa) Pca I Pexp-Pcal 

o.ooo 0.000 0.001 -0.001 27.99 28.01 -0.02 
0.047 0.247 o.2s1 -0.003 3S.88 36.03 -0.15 
o.osa 0.293 0.28S 0.008 37.S6 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 4S.07 0.14 
0.356 0.491 0.496 -o.oos 47.S2 47.48 o. 03 
0.374 O.SOl 0.498 0.002 47.Sl 47 .S4 -0.03 
0.361 0.497 0.497 o.ooo 47.63 47.50 0.13 
0.400 0.502 0.501 0.001 47.SS 47.59 -0.04 
0.440 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 
O.Sl4 0.503 o.sos -o.oos 47.51 47.66 -0.15 
0.515 0.510 0.508 o. 0-02 47,59 47.66 -0.07 
0.516 0.513 0.508 0.004 47.52 47.66 -0.14 
o.522 0.513 0.508 o.oos 47.68 47.66 0.02 
O.S36 o.s12 0.509 0.002 47.72 47.66 o.os 
0.5S6. 0.513 0.511 0.002 47.69 47.65 0.04 
O.S66 O.S06 0.511 -o.oos 47.67 47.64 0.02 
0.571 o.sos o.s12 -0.003 47.S2 47.64 -0.13 
0.576 O.Sll o.s12 -0.001 47.68 47.64 0.04 
0.597 0.511 O.S14 -0.002 47.59 47.61 -0.01 
0.815 O.S64 0.567 -0.003 45.77 45.52 0.26 
0.840 o.sao O.S84 -0.004 44.91 44. 71 0.19 
0.867 0.602 0.607 -o.oos 43.52 43.54 -0.02 
0.929 o. 696 0.699 -0.003 39.19 39.17 0.02 
0.963 0.790 0.795 -o.oos 35.07 35.23 -0.16 
0.973 0.836 0.839 -0.003 33.SS 33.6S -0.07 
0.981 0.876 0.878 -0.002 32.36 32.34 0.02 
1.000 l. 000 0.999 0.001 28.82 28.84 -0.02 

CT = 0.004 CT = 0.12 kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI.9 CON EL METODO DE BARKER A T = 353.15 K PARA EL SISTEMA 

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

Xoxp Yoxp Y cal Yoxp-Ycal Poxp(kPa) Pc~I Poxp-Pcal 

0.000 o.ooo 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 -o.oo 
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 
o.352 0.489 0.487 o. 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 -o.oca 93.72 93.60 0.12 
·o.493 o.so6 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 o.sos 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 o.s13 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 o.s32 0.531 0.001 93.08 93.20 -0.12 
0.708 0.539 o. 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 o.sa0 -0.008 88.94 88.86 0.07 
0.888 0.659 o. 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 o. 721 o. 716 0.005 77.26 77.39 -0.13 
0.939 0.750 0.747 0.003 74.93 74.87 o.os 
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 

(j' = o.oos (j = 0.13 kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI.10 CON EL METODO DE BARKER A T = 333.15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl) OCTANO. 

Xexp Yexp Ycal Yexp-Ycal Pexp (kPa) Pe!' 1 Pexp-Pcal 

o.ooo o.ooo 0.004 -0.003 10.38 10.42 -0.04 
0.017 0.352 0.347 0.005 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 o.oca 30.38 30.49 -0.11 
0.235 0.705 0.698 0.006 31. 69 31. 84 -0.16 
o. 334 o. 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 o. 715 o. 710 0.005 32.72 32.61 0.11 
0.549 o. 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 o.os 
0.832 o. 770 o. 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 -o.os 
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 -o.os 
1.000 1.000 1.000 o.ooo 28.82 28.83 -0.01 

cr = 0.005 cr = 0.11 kPa 
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TABLA DATOS EXPERIMENTALES PTxy DEL ELV Y VALORES CALCULADOS 
VI.11 CON EL METODO DE BARKER A T = 353.15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl) OCTANO. 

Xexp Yexp Y cal Yexp-Ycal Pexp (kPa) Pc~I Pexp-Pcal 

0.000 0.000 0.002 -0.002 23.32 23.37 -o.os 
0.010 0.163 0.168 -o.oos 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 
o. OS4 0.460 0.469 -0.009 42.56 42.64 -o.os 
o.OS7 0.469 0.477 -0.008 43.34 43.20 0.13 
0.106 o.sao O.S77 0.003 S2.08 S2.22 -0.15 
0.120 O.S91 o.S94 -0.002 S3.87 S4.03 -0.16 
0.148 0.620 0.618 0.003 56.74 S6.81 -0.07 
0.161 0.626 0.626 º·ººº S7.97 57.82 0.15 
0.24S 0.664 0.662 0.002 62.08 62.21 -0.13 
0.281 0.67S 0.671 0.004 63.42 63.37 o.os 
0.287 0.672 0.673 -0.001 63.63 63.S6 0.01 
0.471 0.706 0.707 -0.001 67.24 67.02 0.22 
o.SS3 0.723 o. 719 0.003 67.78 67.90 -0.13 
0.676 0.741 0.738 0.003 68.60 68.65 -o.os 
0.761 0.757 0.7S3 o.oos 68.73 68.79 -o.os 
o.sos o.764 0.765 -0.001 68.78 68.66 0.13 
0.820 0.766 0.768 -0.003 68.S6 68.SB -0.03 
0.838 o. 780 0.775 0.005 68.46 68.43 0.03 
0.867 0.791 0.789 0.002 68.01 68.01 o.oo 
o.sao 0.801 0.797 o.oos 67.75 67.74 0.01 
0.907 0.822 0.817 o.oos 66.89 66.92 -0.03 
0.926 0.843 0.837 0.005 6S.94 66.03 -0.09 
0.937 0.857 O.BSl 0.007 6S.26 6S.41 -0.lS 
0.9Sl 0.881 0.872 0.009 64.Sl 64.42 0.09 
0.972 0.92S 0.914 0.011 62.43 62.37 0.06 
0.99S 0.977 0.982 -o.oos 59.27 59.14 0.12 
1.000 1.000 1.000 o.ooo 58.31 SB.33 -0.02 

()' = o.oos ()' = 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 

(Xl) BUTANONITRILO + (1-Xl) HEXANO. 

x1 r1 72 ln(r 1) ln(r 2) logCTIIl GE GE /RT GE /RTxl x2 

0.012 5.859 1.001 1.768 0.001 0.768 65.18 0.02 l. 84 
0.038 4 ,535 1.014 1.512 0.014 0.651 207.72 0.07 1.94 
0.054 5.448 1.003 1.695 0.003 0.735 278.18 0.10 1.85 
0.067 5.166 1.005 1.642 0.005 o. 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 l. 78 
0.180 3 .126 1.071 1.140 0.069 0.465 768.29 0.26 l. 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 l. 350 1.673 0,300 o.515 -0.093 1169.22 0.40 l. 60 
0.589 1.182 1.825 0.168 0.602 -0.189 1016.95 0,35 1.43 
0.609 1.155 l. 932 0.211 0.621 -0.178 1091. 96 0.37 1.56 
0.626 1.235 1.861 0.144 0.659 -0.223 989.16 0.34 l. 44 
0.788 1.029 2.567 0.029 0.943 -0.397 654.25 0.22 l. 33 
0.823 1.012 2.750 0.012 1.012 -0.434 553.92 0.19 l. 30 
0.907 0.997 3.259 -0.004 1.181 -0.515 315.05 0.11 l. 27 
0.929 0.998 3.404 -0.002 1.225 -0.533 252.94 o. 09 l. 30 
0.930 0.993 3.395 -0.007 1.222 -0.534 234.22 o.os 1.22 
0.976 0.989 3.763 -0.011 l. 325 -0.580 63.92 o. 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 O.DO 0.37 

LAS UNIDADES DE GE SON J/MOL 
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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 

(Xl) BUTANONITRILO + (1-Xl) HEPTANO, 

x1 71 72 ln (r 
1

) ln(r
2

) log(f /J) GE GE/RT GE /RTX
1
X

2 

0.015 7.641 1.000 2.034 o.ooo 0.883 83. 77 0.03 2.09 
0.046 6.048 1.008 l. 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 4.043 1.042 1.397 0.042 0.589 589.69 0.21 l. 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 1.00 
0.265 2.422 1.183 0.884 o.i68 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 o. 719 0.223 0.215 1054.22 0.38 1.76 
0.351 1.897 1.316 0.640 o. 2'75 0.159 1116. 66 0.40 1.77 
0.384 1.754 1.368 0.562 0.314 0.108 1133. 32 0.41 l. 73 
0.447 1.541 1.487 0.432 0.397 0.016 1143 .19 0.41 1.67 
0.523 1.441 l. 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 
o. 672 1.203 2.141 0.185 o.761 -0.250 1035.97 o. 37 1.70 
0.735 1.143 2.439 0.133 0.892 -0.329 925.49 0.33 l. 72 
0.782 1.063 2.796 0.061 l. 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 GE SON J/MOL 
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIEHTES DE ACTIVIDAD y LA ENERGIA 
VI.U LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353.15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) BUTANONITRILO + ( 1-Xl) HEPTANO. 

x1 ., 1 ..,2 ln("I 
1

) ln{"I 2 ) log {"1¡1"1 2 ) GE GE /RT GE /RTxl 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 O.JO l.62 
0.266 2.083 1.172 0.734 0.159 0.250 915.78 0.31 l.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 l. 440 1.412 0.365 o.345 0.009 1038.10 0.35 1.45 
0.442 l. 379 1.454 0.321 0.374 -0.023 1030.51 0.35 1.42 
0.485 l. 263 1.561 0.233 0.445 -0.092 1005.89 0.34 l. 37 
0.630 1.080 1.882 0.077 0.633 -0.241 830.97 0.28 l. 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 o.os 1.01 

LAS UNIDADES DE GE SON J/MOL 
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.TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD y LA ENERGIA 
VI.15 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) BUTANONITRILO + (1-Xl) OCTANO. 

x1 7 1 72 ln(7 1) ln(r
2

) log(7 1/r 2) GE SE /RT GE /RTxl x2 

0.089 4.073 l. 009 l. 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 l. 72 
0.180 3.141 l.058 l.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 l. 73 
0.348 2.048 l. 247 0.717 0.221 0.216 1089.72 0.39 l. 73 
o.437 l. 723 1.388 0.544 o. 328 0.094 1169.86 0.42 1.72 
0.514 l. 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 l. 73 
0.590 1.349 l. 802 0.299 o.589 -0.126 1157.58 0.42 l. 73 
0.694 1.191 2.279 0.175 o·. 024 -0.282 1034.64 0.37 1.76 
o.737 1.144 2. 507 0.135 0.919 -0.341 946.11 o. 34 l. 76 
o.761 1.118 2. 704 0.111 0.995 -0.384 892.46 0.32 l. 77 
0.000 1.078 3.059 0.075 l.118 -0.453 786.53 0.28 1.78 
o.s10 1.077 3.049 0.014 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 l. 78 
0.873 1.028 3.849 0.028 1.348 -0.573 541.92 0.20 l. 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 o.so 

LAS UNIDADES DE GE SON J/MOL 
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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 

(Xl) BUTANONITRILO + (1-Xl) OCTANO, 

x1 7 1 '1 z ln (7
1

) ln(7 
2

) log(7
1 
/7 

2
) GE GE/RT GE /RTx

1 
x

2 

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 l. 000 2.282 o.ooo 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 l. 901 l. 323 0.642 0.280 0.157 1155.17 0.39 1.83 
0.431 l. 513 l. 518 0.414 0.417 -0.001 1221.48 0.42 l. 70 
0.452 l. 514 1.499 0.415 o. 405 0.004 1202.55 0.41 l. 65 
0.516 l. 375 1.652 0.318 0.502 -o.oso 1195. 60 0.41 1.63 
o.sao l. 322 l. 730 0.279 0.548 -0.117 1152. 52 0.39 1.61 
0.609 l. 297 1.780 0.260 0.577 -0.137 1128.15 0.38 l. 61 
0.607 l. 304 l. 768 0.265 0.570 -0.132 1131.10 0.38 l. 61 
0.637 l. 247 1.910 0.221 0.647 -0.185 1103.76 0.36 1.63 
0.658 l. 230 l. 968 0.207 0.677 -0.204 1079.71 o. 37 1.63 
0.666 l. 233 1.957 0.209 o. 671 -0.201 1068.12 0.36 l. 64 
0.653 l. 251 l. 892 0.224 0.638 -0.180 1079. 99 o. 37 1.62 
0.697 1.195 2. 087 0.179 0.736 -0.242 1020. 08 0.35 1.65 
o. 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 l. 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 l. 032 3. 822 0.031 l. 341 -0.569 505. 22 0.17 1.79 
0.952 1.011 5.028 0.010 1.615 -o. 697 257.84 0.09 l. 91 
0.989 0.998 7. 344 -0.002 l. 994 -0.867 62.14 0.02 1.88 

LAS UNIDADES DE GE SON J/MOL 

171 



TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD y LA ENERGIA 
Vl,17 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl) HEXANO, 

x1 71 72 ln(7 1) ln(72) log(71/7 2) GE GE/RT GE /RTX 1 x 2 

0.040 7.383 l. 015 l. 999 0.015 0.862 2S8.82 0.09 2.45 
o.oso 6.0S7 l. 023 l. 801 0.023 0.772 4SS.22 0.16 2.25 
0.145 4.4S4 l. 064 l. 494 0.062 0.622 748.68 0.27 2.18 
0.186 3.736 l.102 1.318 0.097 o.S30 897.41 0.32 2.14 
o.263 2.783 l.200 l. 024 0.182 0.365 1118. 82 0.40 2.oa 
0.303 2.4S7 l.261 0.899 0.232 0.290 1201. 98 0.43 2.06 
0.287 2.S91 l.231 0.9S2 0.208 0.323 1168.46 0.42 2.06 
0.286 2.601 l.229 0.9S6 0.206 0.326 116S .82 0.42 2.06 
0.292 2.S43 l. 238 0.933 0.214 o. 313 117S.08 0.42 2.05 
0.382 1.993 l.401 0.690 o.337 0.1S3 1308.00 0.47 2.00 
0.431 1.879 l.479 0.631 0.391 0.104 1370.14 0.49 2.02 
0.486 1.702 1.610 O.S32 0.477 0.024 1394.49 o.so 2.02 
0.513 l. 62S l. 691 0.48S o.s·2s -0.017 1398.72 O.Sl 2.02 
O.S30 l.S70 l. 747 0.4Sl o.ssa -0.047 1388.63 o.so 2.01 
o.S92 1.434 l.969 o .360 0.678 -0.138 13S7.4S 0.49 2.03 
0.657 1.292 2.297 0.2S6 0.832 -o.2so 12S7 .14 0.4S 2.01 
0.747 1.134 2.9SS 0.126 l. 083 -0.416 1019.49 0.37 l.9S 
o. 772 1.160 3 .117 0.149 1.137 -0.429 1037.2S 0.37 2.13 
0.802 l.07S 3.S22 0.072 1.259 -O.S16 849. 71 0.31 1.93 
0.823 l. 099 3.704 0.09S 1.310 -O.S28 8S8.02 0.31 2.13 
o.848 l. 082 4.073 0.079 1.404 -O.S76 77S.3S 0.28 2.18 
0.942 0.992 6.425 -0.008 1.860 -0.812 278.SS 0.10 1.84 
0.974 0.974 7.32S 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 
Vl.18 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353.15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl) HEXANO. 

x1 71 rz ln(r 1) ln(rzl log(r1/rz> GE GE/RT GE /RTX 1 Xz 

0.052 3.799 1.007 1.335 0.007 0.577 222.14 o.os 1.55 
0.076 4.303 0.995 1.459 -0.005 0.636 311. 71 0.11 1.51 
0.098 4.052 1.002 1.399 0.002 0.607 407.84 0.14 1.57 
0.631. 1.256 2.011 0.228 0.699 -0.204 11.80.11 0.40 l..73 
0.101 1.164 2.337 0.152 0.849 -0.303 1059.69 0.36 l..72 
o.749 l..119 2.614 0.113 0.961 -0.368 955.33 0.33 l.. 73 
0.793 l..082 2.935 0.079 l. 077 -0.433 839.51 0.29 l..74 
0.823 1.062 3.197 0.060 1.16 -0.477 750.49 0.26 l.. 75 
0.848 l..077 3. 413 0.074 l. 228 -0.501. 733.82 0.25 l..94 
0.873 1.027 3.831 0.027 1.343 -0.572 568.34 0.19 l.. 75 
0.922 l..030 4.646 0.029 l. 536 -0.654 429.28 0.15 2. 04 
0.939 1.025 5.069 0.025 l. 623 -0.694 360.53 O.l.2 2 .13 
0.965 0.996 6.131 -0.004 l. 813 -0.789 174.03 0.06 l.. 77 
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TABLA DATOS DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD y LA ENERGIA 
Vl.l9 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333,15 K PARA EL SISTEMA 

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

x1 r1 r2 ln(r 1 ) ln(r
2

) log(r 1 /r
2

) GE GE/RT GE /RTxlx2 

0.047 6.494 1.006 1.871 0.006 0.810 260.22 0.10 2.09 
O.OS9 6.467 1.000 1.867 0.000 0.811 303.33 0.11 1.99 
0.146 4.419 l. 041 1.486 0.040 0.628 69S.72 o.2s 2.01 
0.174 3.964 1.068 1.377 0.066 O.S70 813.22 0.29 2.os 
0.3S6 2.236 l. 319 o.sos 0.277 0.229 1287.48 0.47 2.03 
0.374 2.166 l. 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 l. 389 0.708 0.329 0.16S 1331. 66 0.48 2.00 
0.440 1.846 1.493 0.613 0.401 0.092 1369.2S 0.49 2.01 
0.490 l. 683 l. 604 o.s20 0.473 0.021 1374.3S o.so 1.99 
0.497 1.672 l. 611 o.s14 0.477 0.016 1372. 64 o.so 1.98 
O.SlS l.S82 l. 710 0.4S9 O.S37 -0.034 1376.02 o.so 1.99 
O.SlS 1.607 l. 689 0.474 O.S-24 -0.022 1381.17 o.so 2.00 
O.Sl6 1.608 1.683 0.475 o.s20 -0.020 1377.2S o.so 1.99 
O.S23 l.S96 1.708 0.467 O.S3S -0.030 138S.02 o.so 2.00 
o. S36 l.SSl l. 766 0.439 0.569 -O.OS7 1382.96 o.so 2.01 
0.5S8 1.494 1.847 0.401 0.614 -0.092 1371.97 o.so 2.01 
0.566 l.4S2 1.907 0.373 0.646 -0.119 1360.87 0.49 2.00 
0.571 1.440 1.916 0.365 0.6SO -0.124 13SO. 00 0.49 1.99 
O.S76 1.440 1.934 o. 365 0.660 -0.128 13S7.0l 0.49 2.01 
O.S98 1.387 2.032 0.327 o. 709 -0.166 1332.68 0.48 2.01 
0.816 1.081 3.804 0.079 1.336 -0.547 8S9.31 0.31 2.06 
0.841 1.058 4 .167 O.OS6 1.427 -O.S9S 762.08 0.28 2.os 
0.8~8 l. 033 4.164 o. 032 l.S29 -0.6SO 639.01 0.23 2.01 
0.929 1.008 S.9S4 o. 008 l. 784 -o. 771 371.03 0.14 2.03 
0.963 0.993 6.996 -o. 008 l.94S -0.848 181. 65 0.01 1.82 
0.973 0.996 7.322 -0.004 1.991 -0.866 137.62 o.os 1.91 
0.981 l. 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.:ZO LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=353,15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl} HEPTANO, 

x1 71 72 ln (7 
1

) ln(7 2 ) log(7 1/7 2 ) GE GE /RT GE /RTxl x2 

0.036 5.762 0.999 l. 751 -0.002 0.761 178.91 0.06 l. 78 
0.077 4.955 1.007 1.600 0.007 o. 692 380.98 0.13 1.83 
0.146 3.854 1.040 1.349 o.o4o 0.569 679.22 o. 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 o. 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 0.891 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 l. 999 l. 319 0.692 0.277 0.180 1274.75 0.43 1.85 
0.432 l. 788 1.432 0.581 0.359 0.096 1335.89 0.46 1.85 
0.493 1.607 1.568 0.475 0.4-50 0.011 1356.71 0.46 1.85 
0.504 1.556 l. 620 0.442 0.482 -0.018 1357.44 0.46 1.85 
0.514 1.547 l. 630 0.437 0.488 -o. 023 1356.18 0.46 1.85 
0.521 l. 521 1.659 0.419 0.506 -0.038 1354.09 0.46 1.85 
0.576 l. 385 1.855 0.325 0.618 -0.127 1320.25 0.45 1.84 
0.562 1.425 l. 787 0.354 0.581 -0.098 1331. 63 0.45 1.84 
0.596 l. 345 l. 934 0.296 0.659 -o. 158 1301. 50 0.44 1.84 
0.596 l. 353 l. 916 0.302 0.650 -0.151 1301. 33 0.44 1.84 
0.592 l. 361 l. 901 0.308 0.642 -o. 145 1305.41 0.45 1.84 
0.635 1.280 2.093 0.247 o.739 -0.213 1252.80 0.43 1.84 
0.654 1.266 2.155 0.236 o.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 l. 061 3,474 0.059 1.245 -0.515 817.11 0.28 1.85 
0.888 l. 035 4.363 0.035 1.473 -o. 625 574.59 0.20 1.97 
0.912 l. 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 o .14 1.97 
0.939 1.013 5.315 0.013 1.670 -o. 720 336.80 o .12 2.00 
0.957 0.994 6.024 -0.006 l. 796 -o. 783 207.52 0.07 l. 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 
VI.21 LIBRE DE EXCESO DE GIBBS A T=333.15 K PARA EL SISTEMA 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl) OCTANO. 

x1 71 72 ln(7 1) ln(7 2 ) log(7 1 /7 2 ) GE GE/RT GE /RTX
1 

x
2 

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 0.01 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 l. 729 0.052 o. 728 693.35 0.25 2.40 
0.152 4.782 1.050 l. 565 0.048 0.659 771. 26 0.28 2.17 
0.235 3.285 1.151 1.190 0.141 0.456 1072.81 0.39 2.15 
0.334 2.394 l. 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 o. 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 l. 238 2.697 o. 213 0.992 -o. 338 1242.49 0.45 2 .13 
o. 723 l. 206 2.876 0.187 1.056 -0.378 1188.56 0.43 2.14 
0.739 1.192 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 
o.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 
0.811 1.102 3.862 0.098 l. 351 -0.544 927.50 0.34 2 .18 
0.832 l. 074 4.293 o. 071 l. 457 -0.602 844.27 0.31 2 .18 
0.839 1.067 4.349 0.065 1.470 -0.610 807.00 0.29 2.16 
0.867 1.042 4.992 0.041 l. 608 -0.680 691. 33 0.25 2.17 
0.931 l. 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 o.os 2.15 
0.964 0.992 8.826 -0.008 2 .178 -0.949 194.29 0~07 2.03 
0.980 l. 004 8.454 0.004 2.135 -0.925 131.99 0.05 2.38 
0.993 l. 007 6.513 0.007 l. 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 

(Xl) PROPANONITRILO + (1-Xl) OCTANO. 

X 71 72 ln(r 1) ln(72 ) loq(r 1 /7 2 ) GE GE /RT GE /RTx
1

x
2 1 

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 -o.oos 0.901 118.11 o. 04 1.90 
0,026 7.612 1.000 2.030 -o.ooo 0.882 154.24 o.os 2.08 
0.047 6.722 1.007 1.905 0.007 0.824 280.34 0.10 2.15 
0.049 6.470 l. 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 l. 022 1.593 0.022 0.682 552.72 0.19 1.99 
0.120 4.555 l. 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 l. 353 o. 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 0.1'71 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 l. 718 l. 539 0.541 0.431 0.048 1418. 71 0.48 1.94 
0.553 l. 508 l. 733 0.411 o.sso -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 l. 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 5.820 0.022 1.761 ...;0,755 441. 86 0.15 2.21 
0.937 1.018 6.112 0.018 1.810 -o. 778 385.15 0.13 2.22 
0.951 l. 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 o.o? 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 UTIL~ZAN EN EL 
METODO DE BARKER 

TABLA VII, l PROPIEDADES DE LOS COMPONENTES PUROS 

SUBSTANCIA Te Pe RD DMU Zc w Ve 
II l (o tal) (dobyos) ( cm

3 
/mol) 

C6H1 4 507.43 29.3 3.812 o 0.260 0.296 362 
C1H16 540.26 27 .o 4.267 o 0.263 0.351 423 
CeH1 e 568.83 24.5 4.680 o 0.259 0.394 492 
CJHsN 564.40 41. 3 2.362 3.7 0.205 0.318 230 
C4H7N 582.20 37.4 3.209 3.8 0.223 o. 371 285 

LA ruENTE DE LOS VALORES ES: RE l D, ET AL, ( 1 977) 

TABLA VII.2 VALORES DE VOLUMENES MOLARES Y COEFICIENTES VIRIALES 

SISTEMA T(K) V1 V2 Bu B22 B22 

CJHsN - C6Hl4 333.15 79.42 138.00 -2707 -1428 -2067 
CJHsN - C6Hl4 353.15 81.47 142.55 -2112 -1216 -1664 
CJHsN - C1Ht6 333.15 79.42 157.58 -2707 -2093 -2400 
CJHsN - C7Hl6 353.15 81.47 162.02 -2112 -1753 -1932 
CJHsN - CeHte 333.15 79.42 174.46 -2707 -3007 -2857 
CJHsN - CeHte 353.15 81. 47 178.84 -2112 -2477 -2294 
C4H7N - C6Hl4 353.15 98.61 142.54 -2671 -1216 -1944 
C4H7N - C1Hl6 333.15 96.32 157.58 -3438 -2093 -2765 
C4H7N - C1Hl6 353.15 98.61 162.02 -2671 -1753 -2212 
C4H7N - CeHte 333.15 96.32 174.46 -3438 -3007 -3222 
C4H7N - CeH1e 353.15 98.62 178.84 -2671 -2477 -2574 

Los unidades de loe valorea son: (cm3/mol). 

LOS VOLUHENES SE CALCULARON CON LA ECUACION HODil'ICADA DE RAClETT. 

LOS COErICIENTES VIRIALES SE CALCULARON CON LA ECUACION DE TSONO-

POULOS 
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APENCICE VIII 

DATOS DE PUNTOS AZEOTROPICOS, G!áx Y RESULTADOSDE LA APLICACION 
DE LA PRUEBA DE CONSISTENCJA TERHODINAMICA, Y DESVIACIONES 

ESTANDAR DE LA PRESION Y DE LA FASE VAPOR, 

TABLA VIII.1 DATOS DE G!áx EXl>ERIMENTAL, COMPOSICIÓN DE LA FASE 
LIQUIDA CORRESPONDIENTE A LA ENERGIA MAXIHA, 
PORCIENTO DE AREAS y DESVIACIONES ESTANDAR DE LA 
PRESION Y DE LA FASE VAPOR. 

SISTEMA T/K E: 
Gmáx x. % DE AREA U"y U"p 

C3HsN - C6H14 333.15 1398. 72 0.513 0.11 0.006 1.14 

C3HsN - C6H14 353.15 1270.42 0.550 1.41 0.007 1.30 

CJHsN - C7Hl6 333.15 1385.02 0.523 0,04 0.004 0.89 

C3HsN - C7Hl6 353.15 1357.44 0.504 0.55 0.005 0.98 

CJHsN - C0H1e 333.15 1453. 63 0.549 0.67 0.005 o.79 

C3HsN - CaHle 353.15 1418.71 0.471 1.18 0.005 0.81 

C4H7N - C6H14 353.15 1169.22 0.542 2.00 0.006 1.15 

C4H7N - C1H16 333.15 1181.43 0.523 1.93 0.007 0.82 

CoH7N - C7H16 353.15 1038.10 0.422 0.40 0.005 0.82 

C4H7N - CeHla 333.15 1185.31 0.514 2.11 0.005 0.41 

C4H7N - CeHla 353.15 1221.48 0.431 0.79 0.006 0.10 
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APENDICE lX 

·VALORES DE LOS PARAHETROS DE REDLICH-KISTER OBTE~IDOS CON EL 
METODO DE BARKER 

TABLA IX.l PARAHETROS DE REDLICH-KISTER 

SISTEMA T/K A B e D 

C3H5N - C6H14 333.15 l. 9850 -0.25005 0,60472 

C3HsN - C6H14 353.15 1.7623 -0.00933 -0.04347 0.32338 

C3H5N - C1Ht6 333.15 2.001 -0.00607 o .11380 

C3HSN - C7Ht6 353.15 l. 8423. 0.02601 0.08376 

C3H5N - CaHla 333.15 2. 0977 -0.10727 o. 35777 

C3HSN - CaHle 353.15 1.9240 0.03721 0.29983 

C4H7N - C6Hl4 353.15 1.5604 -0.02678 0.07674 

C4H7N - C7Hl6 333.15 0.1699 -0.16362 0.16704 

C4H7N - C7Hl6 353.15 l. 3636 -0.47576 0.03170 

C4H7N - CsHts 333.15 l. 7148 0.67295 0.54210 

C4H7N - CsHte 353.15 l. 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 X=Y 

CJH5N - C6Ht4 313 .15ª 45.30 0.238 

CJH5N - C6H14 333.15 90.76 0.248 

CJH5N - C6Ht4 353.15 170.13 0.283 

CJH5N - C7Ht6 298.l.5b 11.40 0.499 

CJH5N - C7Ht6 308 .15b 17 .97 0.513 

CJH5N - C7Ht6 313 .15ª 21.64 0.504 

CJH5N - C7Ht6 333.15 48.85 o. 514 

CJH5N - C7Ht6 353.15 96.53 0.508 

CJH5N - CeHto 313 .15ª 14.87 0.761 

CJH5N - CeH1e 333.15 34.83 0.753 

CJH5N - CeHte 353.15 70.24 0.756 

C4H7N - C6Ht4 313 .15c 37 .72 0.098 

C4H7N - C6Ht4 323.15c 54.75 0.092 

C4H7N - C6H14 333 .15c 76.88 0.100 

C4H7N - C6H14 353.15 145.21 0.098 

C4H7N - C7Ht6 298.15 1.00 0.221 

C4H7N - C7Ht6 333.15 33.65 0.274 

C4H7N - C7Ht6 353.15 67.39 0.262 

C4H7N - CeHt8 333.15 19.86 0.580 

C4H7N - CeHte 353.15 41.29 0.584 

a) ARRUGA, 1985; b) UUC ET AL., 1980; 

el HERNANDEZ, 1985. 
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APENDICE XI 

PROIEDADES DE EXCESO 

A partir de los dates del ELV se pueden derivar algunas 

propiedades de exceso corno son, entalp!a, capacidad calor!fica y 

enrop!a de exeso, a continuación se da el desarrollo matemático 

para obtener las expresiones de EStas propiedades de exceso corno 

función de la temperatura a partir de la ecuación de la energ!a de 

exceso de Gibbs (ecuación (1.76)). 

ENTALPIA DE EXCESO 

La ecuación (1. 76) se puede escribir corno fución de la 

fracción molar del componente uno, esto es: 

~ 2 RT = x
1
x

2 
[A+ B(x

1 
- x

2
) + C(x1 - x

2
) '+- ••• ] 

x1 ~ [A + B('f - ~ ) + c~x2 
- 21x 2

x +2x
2
)] 

= xlx2 [A+ B(xl - (1-lf )) + cqc
2

- 21X (1 -IX)+ (1 -IX )
2
)] 

= xi~ [A + B{'f - 1 + ~ ) + c~x2 -ix + ~x 2 
+ {l - 12X t x

2
}] 

x
1
x2 [A+ B(2~ - 1) + C(>f

2 
- 21' + ~x 2 

+. 1 - ix +1x
2
)] 

xlx2 [A+ B(2~ - 1) + C(4:1f
2 

- 4~ + 1}] 

2 
- B + 4C>f - 4Cf<: + e 
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Al ajustar los parametros A,B y e como funci6n de la 
temperatura a una ecuaci6n lineal se obtiene que: 

A = ª1 T + ªo 
B = b

1
T + b

0 

y al substituirlos en la ecuaci6n (XI.1) se obtiene; 

y rearreglando terminas queda finalmente; 

GE 
RT = x1(1-XI) + [(~ - ~ + f) + (~b + 1º 1x + 4q X ]T 

+[(a - b +e) + (2b+ 4c )x + 4cx2
)} (XI.2) o o o o o 1 01 

y de la ecuaci6n (4.5) se tiene que 
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entonces derivando la ecuación (XI.2) con respecto de la 

temperatura y substituyendola en la ecuación (4.5) se obtiene la 

·ecuación de la entalpía de exceso. como fución de la temperatura 

esta dada por la ecuación (XI.3). 

HE= -2RT2x X {(a - b1+ c )+(2b - 4c )X + 4c x2} 12 1 1 1 1 1 11 (XI.3) 

Los valores de las constantes a1 b1 y c1 se reportan en la 

tabla XI .1 1 y los valores de la entalpía de exceso para los 

sistemas estudiados en este trabajo y de la literatura se muestran 

en la tabla XI.2 en la fracción equimolar. 

CAPACIDAD CALORIFICA DE EXCESO 

De la ecuación (4.6) del capitulo 4 se tiene que; 

E 

CE-~ 
p - BT (4. 6) 

entonces derivando la ecuación (XI.3) con respecto de la 

temperatura se obtiene que la capacidad calorif ica de exceso como 

función de la temperatura está dada por la ecuación (XI.4). 

(XI.4) 

los valores de CE en la fracción equimolar se muestran 
p 

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 representación de la energia de exceso de Gibbs de los 

datos del ELV. De la ecuación (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, 

(4. 7) 

Derivando la ecuación (XI.2) con respecto de la temperatura 

se obtiene finalmente que la entropia corno función de la 

temperatura está dada por la ecuación (XI.5). 

SE= -2R x
1
(1-x

1
){2T((a

1
- b

1
+ c

1
) + (2b

1
- 4c1)x1 + 4c~x~] 

+ [(a
0

- b
0
+ c

0
) +·(2b

0
+ 4c

0
)x1 + 4c0x~]} (XI.5) 

En la tabla XI. 2 se muestran los valores obtenidos de la 

entropia de exceso en fracción equirnolar para los siternas 

butanonitrilo y propaninitrilo con los calcanos hexano, heptano y 

octano en diferentes temperaturas. 

TABLA XI .1 VALORES DE LOS PARAMETROS a1, b1 y c1. 

SISTEMA ªº a1 bo bt Co CI 

C3HsN-C6Hl4 5.1945 -0.0097 -0.0852 0.0002 0.4631 -0.0005 

C3HsN-C7Ht6 4.0906 -0.0063 -0.6280 o. 0019 1.9260 -0.0053 

CJHsN-CaHte 4.5056 -0.0073 -0.1026 0.0004 0.8796 -0.0016 

C4H7N-C6Hl4 4. 0417 -0.0070 0.3556 -0.0016 0.5383 -o. 0013 

C4H7N-C7Ht6 3.7896 -0.0067 -0.4739 0.0078 l. 5037 -0.0042 

C4H1N-CeH1e 2.9624 -0.0037 2.9769 -0.0091 -9.1159 0.0275 
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TABLA XI.2 VALORES DE HE, CE 
p • SE Y TSE PARA EL SISTEMA: 

(XI) PROPANONITRILO + ( l-X1) HEPTANO. 

X1 HE CE 
p 

SE TSE 

o.ooo o o o 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 0.10 259.86 
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 
o.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 29.98 
0.815 1007.47 6.05 0.43 143.25 
0.840 929.26 5.58 0.46 153.25 
0.868 825.30 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 o. 97 0.15 49.97 
1.000 o o o o 
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TABLA XI.3 VALORES DE LAS PROPIEDADES DE EXCESO 

EN FRACCION EQUIMOLAR 

SISTEMA T/K HE E CE CE SE TSE SE 
cal 

8 11 t p 
f1t 

cal cal lit 
cal 

CJHsN-C6H14 298.15 1792 1428 12.00 6.30 1.23 367 256 
CJHsN-C6H14 313.15 1976 12.62 1.83 573 
CJHsN-C6Hl4 333.15 2237 13.43 2.64 880 
CJHsN-C6H14 353.15 2514 14.23 3.44 1215 
CJHsN-C7H16 298.15 1169 7.84 8.49 -0.69 -206 
CJHsN-C7Hl6 308.15 1249 8.10 -0.43 -133 
CJHsN-C7Ht6 313.15 1289 8.24 -0.30 -94 
CJHsN-C7H16 333.15 1459 8.76 0.22 73 
CJHsN-C7Ht6 353.15 1640 9.29 0.75 265 
CJHsN-CeH10 298.15 1346 1546 9.03 -0.32 -95 336 
CJHsN-CeHle 313.15 1485 9.49 0.14 44 
CJHsN-CeHte 333.15 1681 10.09 0.75 250 
CJHsN-CeHle 353.15 1889 10.70 l. 35 477 
C4H7N-C6Ht4 298.15 1304 1280 8.75 2.40 1.23 116 323 
C4H7N-C6H14 313.15 1439 9.19 1.83 260 
C4H7N-C6Ht4 323.15 1532 9.48 2.23 365 
C4H7N-C6H14 333.15 1628 9.77 2.64 473 
C4H7N-C6Hl4 353.15 1829 10.36 3.44 710 
C4H7N-C7Ht6 298.15 1239 8.31 0.43 128 
C4H7N-C1Ht6 333.15 1547 9.28 1.40 466 
C4H7N-C7H16 353.15 1738 9.84 1.96 692 
C4H7N-CeHte 298.15 692 1396 4.64 1.96 9.29 2770 374 
C4H7N-CeHle 333.15 864 5.19 12.76 4251 
C4H7N-CeHte 353.15 971 5.50 14.75 5209 

HE (Jmof1 ] , E: (Jmol1 -k ) ,E S [Jmbr1 K 
p 
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