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RESUMEN

En este trabajo se estudiaron las interacciones entre micelas invertidas de bis-(2-
etithexil) sulfosuccinato de sodio (AOT) en n-decano con alcoholes lineales y ramificados
y la formacion de complejos entre compuestos fluoroaromaticos e hidrocarburos
aromaticos via interacciones cuadrupolo-cuadr‘ﬁpoio. Para ello, se determinaron
capacidades calorificas a presion constante y se utilizd el modelo de asociacion de
Treszczanowicz-Kehiaian extendido a mezclas ternarias.

En el primer caso, se midi6 la capacidad calorifica molar aparente a 25°C de una
serie de alcoholes lineales y tres alcoholes ramificados en mezclas del tipo: aicohol + (% w
AOT + n-decano), donde % w es el porcentaje en peso, a R=0 y R=10 donde R es la-
razdn de concentraciones molares [HoO}/{AOT]. También se midi6 la capacidad calorifica
para las mezclas AOT + n-decano, AOT + n-decano + H,O y 1-hexanol + (5 %w
succinato de dioctilo + n-decano). Para todos los sistemas alcohol + AOT + n-decano a
R=10 se hicieron mediciones de viscosidades y dispersion de luz. En ausencia de micelas
invertidas (R=0), todos los alcoholes forman complejos con el AOT libre. Este proceso
compite con la autoasociacion del alcohol. En presencia de micelas (R=10), el metanol y el
etanol penetran las micelas alcanzando el nicleo de agua, mieniras que en el caso del
butanol, los alcoholes de cadena mas larga y los tres alcoholes ramificados, algunas
moléculas penetran las micelas pasando a formar parte de ellas y otras moléculas forman
complejos con moléculas libres de AOT que provienen de la destruccion parcial de las
micelas.

En el segundo caso se determind la capacidad calorifica molar aparente a 25°C de
nueve mezclas A + (B + C) donde A y B son moléculas aromaticas con diferentes valores
de momento cuadrupolar, y C es n-heptano; y una mezcla donde A y B son moléculas
aromaticas de diferentes momentos cuadrupolares y C es CCly. La condicién necesaria
para que dos moléculas formen un complejo via interacciones cuadrupolo-cuadrupolo, es
que ¢l valor de éstos sea grande y de signo opuesto. Se presenta una correlacion entre la
entalpia de formacion del complejo formado y la energia electrostatica obtenida a partir de
los momentos cuadrupolo tedricos obtenidos de la literatura. Se observa que al substituir

el n-heptano por CCly, el complejo se destruye.



ABSTRACT

This work presents the study of interactions between inverse micelles of bis{2-
ethylhexyl)-sodium sulfosuccinate (AOT) in n-decane with linear and branched alcohols
and also the study of the formation of complexes between aromatic fluorocarbons with
aromatic hydrocarbons via .quadrupole-quadrupole. interactions. Fdr this purpose, heat
capacities at constant pressure were measured and the Treszczanowicz-Kehiaian
associational model extended for ternary mixtures was used.

In the first case, the apparent molar heat capacity, at 25°C, for a senes of linear
and three branched alcohols in mixtures of the tyfae: alcohol + (wt % AOT + n-decane) at
R=0 and R=10 where R is the molar ratio [H,0)/[AOT]. The heat capacity of the mixtures
AOT + n-decane, AOT + n-decane + H,O and 1-hexanol + (5 wi% dioctilsuccinate + n-
decane) was also measured. For all the systems alcohol + (AOT + n-decahe)‘ at R=10,
dynamic light scattering and viscosity measuremenis were made. In the absence of reverse
micelles, all alcohols form complexes with the free AOT molecules in the solution, a
procesé which competes with the alcohol self-association. When reverse micelles are
present (R=10), methanol and ethanol pierce the micelies and reach the water pool. In the
case of butanol, fonger chain alcohols and the branched alcohols, some molecuies become
part of the shell of the micelles and some other molecules take AOT molecules from the
micelles and form complexes with them. |

In the second case, the apparent molar heat capacities, at 25°C, were measures for
nine mixtures of the type A + (B + C) where A and B are aromatic molecules with
different quadrupole moment values, and C is n-heptane; and for one mixture where A and
B are aromatic molecules of different quadrupole moments and C is CCly. Two molecules
must have big and different sign quadrupole moments in order to form a complex. A
correlation between the enthalpy of formation of the complex and the electrostatic energy
calculated from the theoretical quadrupole moments from the literature is presented. The

substitution of n-heptane by CCl, destroys the complex.



Capitulo L

Introduccion.

L1 Presentacion del tema

Al contemplar el universo, ain de manera superficial, es obvio que esta organizado
en todas las escalas. La materia y la energia estan organizadas en estructuras coherentes
ocasionalmente de gran complejidad. ;Como han sido arregladas con tal armonia e
- interdependencia ingeniosa? La existencia de regularidades en la naturaleza es un hecho
matematico objetivo. La lista de datos recogidos por nuestros sentidos no resultan
directamente inteligibles tal cual. Para relacionarlos, para incluirlos en un esquema
inteligible, es preciso un paso intermedio, un paso que llamamos teoria (Davies, 1988).

El 4rea de estudio del presente trabajo es la organizacion en soluciones liquidas. La
manera como se organiza una mezcla puede estudiarse a través de sus propiedades
termodinamicas que estan determinadas por las fuerzas intermoleculares. Hay muy
diversos tipos de fuerzas intermoleculares, pero para los propdsitos de este trabajo, éstas
pueden clasificarse en: i) fuerzas electrostaticas entre particulas cargadas (iones) y entre
dipolos permanentes, cuadrupolos y otros multipolos; ii) fuerzas de induccion entre un
dipolo permanente (o cuadrupolo) y un dipolo inducido; iii) fuerzas de atraccion (fuerzas
de dispersion) y de repulsion entre moléculas no polares; iv) fuerzas (quimicas) especificas
que conducen a la asociacion y formacién de complejos, ie. la formacién o rompimiento
de enlaces quimicos; los puentes de hidrogeno son tal vez el mejor ejemplo. (Prausnitz ef
al., 1986).

En este trabajo elegimos dos tipos de mezclas para estudiar sus propiedades
termodinamicas y a través de estas inferir su estructura y su comportamiento. En el primer
caso estudiamos las micelas invertidas de aerosol OT en n-decano y su interaccién con
alcoholes lineales y ramificados via puentes de hidrogeno. Esta eleccidén se debid
originalmente al interés que el estudio de las micelas tienen como modelos simples de

membranas. En el segundo caso, atraidos por las propiedades poco usuales de las mezclas



de compuestos fluoroaromaticos con hidrocarburos aromaticos, estudiamos ia formacion
de complejos en estas mezclas via interacciones cuadrupolo-cuadrupolo.
La propiedad termodinamica que determinamos para las mezclas estudiadas, es la

capacidad calorifica, que esta directamente relacionada con la entropia a través de la

ecuaciéon Cp = T(S%T) , razon por la cual resulta ser un buen sensor de estructura. El
p

modelo que hemos elegido para interpretar nuestros resultados, es el modeio de
asociacion de Trezczanowicz-Kehiahian (TK) (Kehiaian et -Treszczanowicz, 1969)
extendido a mezclas ternarias (Costas ef al., 1989), Esta eleccion se basa en la sencillez
del mismo y a la experiencia que se ha obtenido con él en el estudio de Ja autoasociacién
de alcoholes lineales (Costas and Pattrerson 1985, Andreoli-Ball ef al, 1988) y
ramificados (Caceres-Alonso ef al., 1988), de fenoles (Pérez-Casas ef al, 1991) y de
ciclohexanoles (Trejo ef al, 1991) asi como de la formacién de complejos entre un
alcohol y un aceptor de protones (Costas et al., 1989); Bajo la consideracion de que el
modelo TK ha tenido buen éxito en la descripcion del comportamiento de los sistemas
antes mencionados, proponemos la hipotesis de que este modelo podrd describir la
interaccion entre alcoholes y sistemas micelares y la formacién de complejos enire
moléculas aromaticas.

Para completar nuestro estudio, hacemos uso de técnicas auxiliares, como es el
caso de la dispersion de luz, la viscosimetria y la densimetria asi como de datos de
momentos cuadrupolo y energias electrostaticas entre complejos, productos ambos de
calculos tedricos tomados de la literatura (Hernandez-Trujillo 1996, Hernandez-Trujillo et
al., 1997).

Este trabajo esta dividido en varios capitulos: en el capitulo II se presenta con
algun detalle el modelo TK, marco teérico para el estudio de las mezclas estudiadas en los
capituos IIT y IV. En el capitulo III se discuten los resultados obtenidos en el estudio
termodindmico de las interacciones de alcoholes con micelas invertidas de AOT en n-
decano. En el capitulo IV se encuentra la discusion de los resultados obtenidos en el
estudio termodinamico de la formacion de complejos entre moléculas aromaticas via

interacciones cuadrupolo-cuadrupolo. Dado que los resultados presentados en el capitulo



IIT apareceran en fecha préxima en una revista especializada y que los resuliados
presentados en el capitulo IV se encuentran actualmente en revision para seguir el mismo
camino, se ha optado por incluir en estos capitulos s6lo un resumen de los puntos mas
relevantes dejando al lector la opcién de consultar los manuscritos originales cuyas copias
se encuentran en los Apéndices D y E. La descripcion de las técnicas experimentales
utilizadas se encuentra en el Apéndice A y todos los datos experimentales de capacidad
calorifica, en los apéndices B y C. La bibliografia consultada en cada caso se encuentra al

final de cada capitulo.
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Capitulo I1.
Modelo de Treszczanowicz-Kehiaian para la autoasociacién y la formacién de un

complejo en una mezcla ternaria.

11.1.- Aseciacién

Se dice que dos o mas moléculas se asocian cuando forman agregados
manteniendo sus distancias y orientaciones por un tiempo mayor al de una vibracién
molecular (Marsh and Hohler, 1985). La asociacién entre dos moléculas se puede dar via
puente de hidrogeno. En este caso, un atomo de hidrégeno hace de puente entre dos
atomos electronegativos, sujetando a uno con un enlace covalente, y al otro, con fuerzas
puramente electrostaticas. Cuando el hidrégeho se encuentra unido a un Atomo muy
electronegativo, la nube electronica se distorsiona considerablemente hacia éste,
~ exponiendo al nicleo del hidrogeno. La carga positiva del hidrogeno es atraida por la
negativa del adtomo electronegativo de una segunda molécula. Para que un puente de
hidrogeno sea energéticamente importante, ambos atomos electronegativos deben ser del
grupo F, O, N. Sélo es suficientemente positivo un hidrégeno unido a uno de estos
elementos y sélo estos tres son suficientemente negativos para que exista la atraccion
necesaria. Estos tres elementos deben su efectividad especial a la carga negativa
concentrada sobre sus atomos. Si las moléculas entre las cuales se forma el puente de
hidrogeno son idénticas, se habla de autoasociacion. Estos sistemas existen en un

equilibrio dinamico, es decir, en todo momento los agregados se forman y se rompen.
IL.2.- Capacidad calorifica

Entre las propiedades termodinamicas, la capacidad calorifica es el indicador mas
sensible de‘estmctura. En particular esto ha quedado demostrado en el estudio de la
autoasociacion de alcoholes en disolventes inertes {Costas and Patterson, 1985). La
formacion de puentes de hidrogeno entre las moléculas del alcohol (OH) dispersas en un
disolvente inerte implica la organizacion de las mismas formando dimeros, trimeros y

tetraimeros. Esta estructura puede romperse medianie un aumento en la temperatura y



provocar un incremento en la entropia y en la capacidad calorifica a presion constante. En
una mezcla binaria, la capacidad calorifica puede reportarse como la capacidad calorifica

molar aparente del componente 1 dada por :

Cp(s01) = X,C3y

Xy

be1 =

w1

donde Cp (sol) es la capacidad de la solucién, Cp," es la capacidad calorifica del
componente 2 puro, y x; y X, son las fracciones molares de los componentes 1 y 2 en la
mezcla respectivamente. ¢ ¢ represeﬁta la contribucién del componente 1 a la capacidad
calorifica de la solucién considerando que las propiedades del componente 2 en solucién
son las mismas que éste presenta en el estado puro. La medicion de ¢. a concentraciones

muy bajas permite obtener la capacidad calorifica molar aparente de asociacién a partir de

dc1(asoc) = g ~limbg; (%) — 0) 12

donde lim ¢c1(x;—0) representa la situacion en donde la molécula de alcohol esta rodeada
s6lo de moléculas de disolvente inerte sin formar ningin puente de hidrégeno. De esta
manera ¢.(asoc) refleja la contribucion a la capacidad calorifica de la solucion que
proviene de la formacion de estructura via puentes de hidrogeno. La ¢. y la ¢.(asoc) en las
ecuaciones (IL.1 y I1.2) estan relacionadas con la capacidad calorifica de exceso Cp® a

través de;

CpB=x1(dc1 ~CpP) = x1 (b (as0c) - Cpf (asoc)) (IL.3)



donde Cp,° y Cp;s°(asoc) son las capacidades calorificas total y de asociacién del alcohol
puro. La é.(asoc) y la Cp (asoc) se pueden obtener satisfactoriamente del modelo de

Treszczanowicz-Kehiaian (TK).

IL3.- Descripcién del Modelo para mezclas binarias.

En este trabajo se escogid al_ modelo de asociacion TK (Kehiaian et
Treszczanowicz, 1969) porque tiene la ventaja de ser conceptualmente simple y porque ha
mostrado ser relativamente facil de aplicar en la autoasociacion de alcoholes (Costas and
Patterson, 1985; Andreoli-Ball ef al., 1988), en la autoasociacion de fenoles (Pérez-Casas
et al., 1991) y ciclohexanoles (Trejo ef al, 1991) y en la formacion de complejos en

mezclas ternarias (Costas ef al., 1989) por mencionar algunos ejemplos.

En el modelo TK se considera que una molécula puede estar en dos diferentes
niveles energéticos que corresponden al mondémero y al estado asociado como se muestra
en la figura II.1. Para un alcohol puro ’(curva 0) a baja temperatura, la energia de
asociacion U (asoc) es baja porque todas las moléculas de alcohol se encuentran asociadas
a través de puentes de hidrogeno. Si la temperatura aumenta, la energia también aumenta
debido al rompimiento de puentes de hidrogeno. En una mezcla concentrada de alcohol en
un disolvente inerte (curva I), resulta mas facil que en el caso del alcohol puro romper los
puentes de hidrogeno debido a un gran cambio entropico que tiende a dispersar las
moléculas de alcohol en la solucién. Si la concentracion del alcohol disminuye, este
cambio entropico crece dando origen a las curvas II y III. La ¢.(asoc) en funcion de la
temperatura se obtiene de dU(asoc)/dT y asi se obtienen los llamados picos de Schotiky

que se muestran en la figura I11.2.

Los picos de Schottky pueden explicar satisfactoriamente la dependencia de ¢
(asoc) tanto con la temperatura como con la concentracion. A T en la figura 112,
dc1(asoc) a baja concentracion de alcohol (punto a) es pequeiia porque no hay estructura

en la solucion, casi todas las moléculas de alcohol se encuentran disociadas; al aumentar la



A .
U(asoc)/// |
Aj —— :
T!

T———b

Figura II.1 Representacion de la energia de asociacion, U(asoc) contra temperatura para
un alcohol puro (0) y soluciones de alcohol en un disolvente inerte donde la concentracion
de alcohol aumenta de III a I Los niveles de energia A y A; corresponden a los

mondmeros y multimeros respectivamente. (Tomada de Costas and Patterson, 1987).
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Figura I1.2 Variacion de la capacidad calorifica aparente de asociacion a las temperaturas
T, y T, para el alcohol puro (0) y soluciones de alcohol donde la concentracion de alcohol

aumentade Il a I
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concentracion del aicoho! (punto b) la ¢c(asoc) aumenta debido a que para formar los
multimerds, las moléculas de alcohol deben recorrer grandes distancias. Al aumentar mas
la concentracién de alcohol (punto c), la d.i(asoc) disminuye porque ahora al formar
multimeros las moléculas de alcohol deben recorrer menores distancias. Al disminuir la
temperatura a T, , se observa que el maximo aumenta y se presenta a menor
concentracion. Esta prediccién ha sido corroborada experimentalmente (Costas and

Patterson, 1985).

El modelo TK distingue entre los componentes nominales y los componentes
reales. Una mezcla binaria esta formada por dos componentes nominales denotados por 1
y 2 y estd constituida por especies moleculares de formula general AB, dondeij=0, 1,
2, ... itj22 con A y B representando a los mondémeros de 1 y 2, respectivamente. Estas

especies quedan caracterizadas por las reacciones de asociacion

iA +jB & AB; | | (1.4)

y se definen las constantes volumétricas de equilibrio:

Kg=—"F= exp(-AG{} /RT) 1.5)
OAPB

donde AG% es la energia libre de asociacion y ¢ denota fracciones volumétricas.

La entalpia de exceso para una mezcla binaria de componentes 1y 2 esta dada por

(Kehiaian et Trezczanowicz, 1969):

HE = Hj; - xiHio - %2 Hyj

Z AH%XAiBj

donde Hy = — 1.6
ondae ij 1+2(‘ N j — l)xAiBj . ( )
ij

12



donde la entalpia proviene solamente de procesos de asociacidon o disociacion. La
ecuacion (J1.6) es llamada la contribucion quimica porque proviene de interacciones en el
sistema debidas solamente a la asociacién. Es un factor comun entre todos los modelos
desarrollados para estudiar mezclas donde ocurre asociacion via puentes de hidrégeno el
considerar que toda propiedad termodinamica contiene dos contribuciones: la que
proviene de la formacién de puentes de hidrogeno, llamada contribucion quimica, y la que
proviene de todas las demas interacciones en la mezcla (fuerzas de dispersion, etc.)
llamada contribucion fisica. El modelo TK considera que para el caso de la capacidad
calorifica, la contribucion fisica puede ignorarse ya que ésta es de magnitud muy pequefia
y permanece practicamente constante con cambios de concentracion. Esta consideracion
estd basada en el hecho de que para mezclas binarias de liquidos que no se asocian, la
capacidad calorifica de la mezcla, que s6lo contiene contribuciones fisicas, es pequefia
(Costas and Patterson, 1987). Para el caso en el cual el componente 1 se autoasocia y el
componente 2 es un disolvente inerte, se hacen otras tres consideraciones: 1) que el
cambio de entalpia AHi;.; es independiente de i; o sea que AH; = (i-1) AH’, 2) que
K = i(K?) " donde K® es una constante global de equilibrio y 3) que VE =0 y de esta

manera se obtiene la entalpia molar de exceso:
H® = AH°K (04 - 9}) (IL.7)

donde @4 es la fraccion volumétrica de monémeros del componente 1 en la sclucion y @,°
es la fraccion volumétrica de mondémeros en el componene puro. De la ecuacion (I1.7)
puede obtenerse la capacidad calorifica molar aparente de asociacion (§p.(asoc)) y esta

dada por:

2
AH® ) 1[1-K%q,
b1 (asoc) = —| ——FA K% (11.8)
cl T R 1+K(P(PA A

i3



El modelo TK original predice el comportamiento cualitativo pero no cuantitativo
de la autoasociacion de un alcohol en un disolvente inerte. Costas y Patterson (1985)
modificaron el modelo considerando constantes de equilibrio Xi especificas para la
formacion de cada i-mero. De esta manera obtuvieron las expresiones para la entalpia de

exceso y para la ¢.(asoc) siguientes:

E = ARC z"_l LA z K“’ % Iy (IL9)
i=2 1 ‘Pl i A
y
AH® ’ 1] wi-t :
. i1
T)E[z P A -1+ (- KTk )]
dy(asoc) = 2 IJ# (r.10)
1+ Z JK}%A
J:

donde @ se obtiene resolviendo la siguiente ecuacion por el método numérico de

Newton-Raphson (Conte, 1972):

ZK%AmA @1=0 (IL11)
J =2

La figura 11.3 muestra los resuitados de ¢.(asoc) experimentales para el sistema 1-
hexanol en n-dodecano en funcion de la concentracion. Tal como lo predice el modelo
TK, se presenta un maximo debido a la formacion de estructura en solucion. Las curvas
(a) y (b) representan el ¢.(asoc) para este sistema obtenido a través de las ecuaciones
(IL.10) y (IL8) respectivamente. Claramente se obseva que la ecuacion (II. 10) representa
mejor el comportamiento de la autoasociacion de un alcohol lineal en un disolvente inerte.

Dado el éxito obtenido en este tipo de sistemas, el modelo TK fue utilizado para describir
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Figura IL3 Capacidad calorifica molar aparente de asociacion para el 1-hexanol en n-
dodecano a 25°C (linea punteada). Las lineas continuas representan la ¢.(asoc) calculadas

utilizando la ecuacion (I1.10) (a) y la ecuacion (I1.8) (b). (Tomada de Costas and

Patterson, 1985)
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la autoasociaciOn de alcoholes ramificados (Caceres-Alonso ef al,, 1988), fenoles (Pérez-
Casas ef al, 1991) y ciclohexanoles (Trejo et al, 1991) en disolventes inertes

obteniéndose en todos los casos buenos resuitados.
IL4 Descripcién del modelo para mezclas ternarias,

Cuando un alcohol (A) se coloca en un medio activo, aquél puede formar un
complejo (AB) con la molécula activa (B) del disolvente y al mismo tiempo autoasociarse
formando i-meros (A;). El modelo TK fue extendido para estudiar la autoasociacion y la
formacién de un complejo en una mezcla ternaria (Costas ef al., 1989). Esta extension del
modelo fue probada en el estudio experimental de los sistemas 1-hexanol-{(acetato de
metilo-disolvente inerte) y 2-metilciclohexanol-(acetato de metilo-disolvente inerte)
(Costas et al., 1989). En ambos casos se trata de un sistema ternario formado por un
alcohol (componente 1), un aceptor de protones (componente 2) y un disolvente inerte
(3). El modelo TK postula que en una mezcla ternaria de este tipo, para cada molécula de
alcohol existen tres niveles accesibles de energia como se muestra en la figura I1.4. A baja
temperatura, ¢l alcohol puro (0 en figura II.4) posee una baja energia de asociacion debido
a que todas la moléculas se encuentran asociadas a través de puentes de hidrogeno.
Comparada con el alcohol puro, en una solucién binaria diluida de alcohol en disolvenie
inerte resulta mas facil romper los puentes de hidrogeno debido a la existencia de una gran
fuerza impulsora entropica. El comportamiento de tal ﬁxezcia binaria queda representada
en la curva C de la figura I1.4. Al agregar un aceptor de protones a la mezcla binaria,
aparece un nivel de energia intermedio denotado en la figura por AB dando origen a las
curvas C;, C, and C; que corresponden a concentraciones crecientes de aceptor de
protones (AP). La curva C’ representa el sistema binario alcohol-aceptor de protones
(OH-AP). A bajas temperaturas, las molécuias de alcohol se encuentran en el nivel mas
bajo de energia formando las especies A;, especialmente tetrameros. Al aumentar la
temperatura, los i-meros se rompen y forman el complejo AB. Si la temperatura sigue
aumentando, los complejos AB también se disocian. A mayor concentracion de aceptor de
protones, las curvas de energia de asociacién que se encuentran encima de la energia de

AB se desplazan hacia mas altas temperaturas y aquéllas que se encuentran por debajo de
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Figura IL.4. Representacion esquemadtica de la energia contra la temperatura para un
alcohol en el estado puro (O), a bajas concentraciones de alcohol en una mezcla binaria
alcohol-disolvente ‘inerte (C), a diferentes concentraciones de aceptor de protones que
aumentan de C, a C; en la mezcla ternaria alcohol-aceptor de protones-disolvente inerte y
a bajas concentraciones de alcohol en la mezcla alcohol-aceptor de protones (C’). La
concentracion de alcohol es la misma en todas las soluciones binarias y ternarias. T’

representa 25°C (Tomada de Costas ef al., 1989).



la energia de AB, se desplazan a menores temperaturas, esto significa que el nivel AB se

ve favorecido a expensas de los niveles de A; y de A.

La capacidad calorifica molar aparente de asociacion se obtiene a partir de
dU(asoc)/dT=¢.(asoc) a una conceniracion fija de alcohol. Esta derivada en funcion de la
temperatura para una concentracion dada de alcohol es mostrada en la figura ILS para
bajas temperaturas y en la figura I1.6 para altas temperaturas. La figura I1.6 esta dividida
en dos partes, la parte A que muestra ¢.(asoc) vs.T a baja concentracion de alcohol y la
parte B que muestra ¢.(asoc) vs.T a mas alta concentraciéon de alcohol. A temperatura
ambiente T’ y a bajas concentraciones de alcohol se observa que a medida que la
concentracion de aceptor de protones aumenta (C—C;), ¢.{(asoc) aumenta, alcanza un
méximo y luego disminuye, este comportamiento se sefiala en las curvas con las letras
(a)—(e). El comportamiento de ¢.(asoc) es diferente a concentraciones mas altas de
alcohol mostrado en la figura IL6B. En este caso se observa que al aumentar la

concentracion del aceptor de protones a temperatura ambiente T, ¢.(asoc) se abate.

. El modelo TK da explicitamente ¢.(asoc) a través de la ecuacion

bu(aso0) = (A;‘ ] %{z i=lgobhpq -p[ 22 +1)+z(i-j)xg-"¢k‘}

1
i=2 1 ¢1 ji

4] 0
n AHR ,;‘f“ (z:;]x G- 1)K"’¢A]

{4 ez

(L.12)
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¢. (assoc)

Figura IL5 Representacion esquematica de la capacidad calorifica contra la temperatura
para un alcohol en el estado puro {0), a bajas concentraciones de alcohol en una mezcla
binaria alcohol-disolvente inerte (C), a diferentes concentraciones de aceptor de protones
que aumentan de C; a C; en la mezcla ternaria alcohol-aceptor de protones-disolvente
inerte y a bajas concentraciones de alcohol en la mezcla alcohol-aceptor de protones. La
concentracion de alcohol es la misma en todas las soluciones binarias y ternarias. C’ es la
mezcla binaria alcohol-aceptor de protones. En esta figura, T es muy baja. (Tomada de

Costas et al., 1989).
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¢, (assoc)

¢ (assoc)

Figura I1.6. Representacion esquematica de la capacidad calorifica a altas temperaturas y
bajas (A) o altas (B) concentraciones de alcohol. La region L es la representada en la
figura I1.5. Las marcas utilizadas en esta figura tienen el mismo significado que en la figura

IL5 T’ es 25°C. (Tomada de Costas ef al., 1989).
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donde

[r/(r+DIKyy _ Xq

Q(/(r = 1))}K‘1°1¢A + 1]2 L g T

X=

(IL13)

En la obtencion de la ecuacion (I1.12) s6lo se consider6 la formacioén de complejos
1:1, es decir, la Unica reaccion entre el alcohol y el aceptor de protones es A+B<>AB. En
l.a ecuacion (I1.12), K(lpl y AH(l’l son la constante de equilibrio volumétrica y el cambio de
entalpia para la formacion del complejo AR respectivamente, r es el cociente de
volimenes molares Vo/Vy y 1; es el cociente Vi/V), AH es el cambio de entalpia para la
formacion de un puente de hidrogeno en la autoasociacion del alcohol, K; son las
constantes volumétricas de equilibrio para la formacion de i-meros del alcohol, ¢, es la
fraccion volumétrica del componente 1 en la mezcla, ¢, es la fraccion volumétrica de los
monoémeros del componente 1 en la solucion que se puede obtener mediante la solucién de

la ecuacion (I1.14) con el método numérico de Newton Raphson {(Conte and Boor, 1972).

¥, KO0 +6a -1+ %2 [%r * D]K(fl%
~ : :
J [ %r + 1)]K11¢A +1

=0 (IL14)

\L

La ecuacién (I1.12) fue probada para los sistemas hexanol-(acetato de metilo-n-
dodecano) y 2-metilciclohexanoi-{(acetato de metilo-n-decano) (Costas et al, 1989). Los
resultados experimentales de ¢.i(asoc) asi como el ajuste del modelo TK como funcién de
la concentracion del alcohol a diferentes concentraciones de acetato de metilo se muestran
en la figura IL7. De acuerdo a lo calculado con el modelo TK, en el caso de la mezcla
binaria alcohol-disolvente inerte {curva a de la figura I1.7), ¢.i(asoc) crece al aumentar la

concentracion del alcohol, alcanza un maximo y luego decrece. Este comportamiento se
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Figura I1.7 Capacidad calorifica molar aparente de asociacion experimental (lineas
punteadas) a 25°C para el 1-hexanol en n-dodecano (a), 1-hexanol + (p Ywt acetato de
metilo + n-dodecano) donde p = 2.0 en (b), 4.3 en (c), 10.2 en {d) y 30 en {e). Las lineas

continuas fueron calculadas con el modelo TK utilizando la ecuacion (11.12)
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debe a la formacién de i-meros del alcoho! entre los cuales predominan los tetrameros
(Costas and Patterson, 1985). Al agregar una peguefia cantidad de acetato de metilo a la
mezcla binaria (curva b de la figura I1.7), se observa que a bajas concentraciones de
alcohol ¢y(asoc) aumenta mientras que a mayores concentraciones de alcohol, ¢, (asoc)
se abate de acuerdo a las predicciones del modelo TK. Al aumentar la concentracion del
acetato de metilo en la mezcla, estos efectos también se ven aumentados. En la figura 1.7
se presenta también el ajuste de la ecuacién (I1.12) a los datos experimentales de este
sistema, seflalado con lineas continuas. Para hacer este ajuste se utilizaron los valores de

AR’ y K; (i=1-4) para el sistema 1-hexanol-n-dodecano reportados por Costas (Costas

and Patterson, 1985). En este caso se tomd como constante a AH?1=-18 kJ mol”,

obtenido previamente como el mejor valor para describir una serie de mezclas binarias
alcohol-acetato de metilo. El valor de K‘fl se obtuvo ajustandolo para reproducir el valor

de ¢.1(asoc) a dilucidn infinita para la mezcla binaria alcohol-acetato de metilo y resulté
ser 32.5. Se observa claramente que el modelo predice correctamente la variacion de

¢.(asoc) con la concentracién de alcohol y de acetato de metilo.

Las constantes de equilibrio para Ia formacion de i-meros y para el complejo AB,
permiten conocer las concentraciones de ellos en solucion.. La figura I1.8 presenta la
distribucion en monémeros, con;uplejos AB y tetrameros en la solucién como funcion de la
concentracion del alcohol para el sisterna 1-hexanol-(acetato de metilo w%-n-dodecano)
para diferentes concentraciones de acetato de metilo. La concentracion de dimeros y
trimeros es tan pequefia que no se aprecia en esta escala. En el primer caso (figura 11.8a) el
sistema estd formado Unicamente por 1-hexanol en n-dodecano y se observa que al
aumentar la concentracion del alcohol la concentracion de tetrameros aumenta
rapidamente mientras que la de monémeros disminuye. Al agregar 4.3%w de acetato de
metilo (figura 11.8b), a bajas concentraciones de alcohol, las especies predominantes son
los monbomeros y los compiejos AB y a medida de que la concentracién de alcohol
aumenta, la concentracion de estas especies disminuye, favoreciéndose la formacion de
tetrameros. Al aumentar Ia concentracion del acetato de metilo a 30 %w, a bajas

concentraciones de alcohol, la especie predomiante es el complejo AB y s6lo cuando casi
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Figura I1.8 Distribucion en monémeros (A), tetrameros (Aq) y complejos (AB) a 25°C del

total de alcohol presente en solucion para 1-hexanol en n-dodecano (a) y soluciones de 1-

hexanol + { p %w acetato de metilo + n-dodecano) donde p = 4.3 en (b), 30 en (c) y 100

en (d). ¢ representa la fraccion volumétrica de las especies. (Tomada de Costas ef al.,

1989).
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todo el acetato de metilo ha sido consumido en la formacién de complejos, el alcohol
empieza a asociarse formando tetrameros. Finalmente, cuando la solucidn esta formada
solamente por acetato de metilo y alcohol, las Uinicas especies en solucién son los

monoémeros y el complejo AB.

A partir de las ecuaciones (I1.12)-(II. 14), se obtiene el valor que toma ¢.(asoc) a
diluci6n infinita, donde todas las moléculas de alcohol presentes se encuentran rodeadas
por una solucion binaria formada por el aceptor de protones, con quien forman el

complejo AB, y el disolvente inerte. La expresion es la siguiente:

A, ) 1 Kp1Q5 /(1+71)
1Ly — 2 (11.15)

T

lim ¢ (asoc)(x; — 0) = ( = 3
v T —-[1+(KHQ§)/(1+r)j

donde Q; es la fraccion volumétrica del aceptor de protones en la solucién binaria B-I.

Esta variable fue originalmente sugerida por Pouchly (1986) y se calcula mediante la

ecuacion

Q; - 2B __ (11.16)
XR + X1

donde B es el aceptor de protones y r es el cociente de los volimenes molares V3 / V;.
Experimentalmente el lim ¢.{asoc) (x;—0) se obtiene como
lim b, (asoc)(xq - 0) = limd(x; - 0)~ im? (x, — 0) (IL17)

donde lim ¢, (asoc) (x;—0) es el limite de ¢. de la solucién binaria A-C a dilucién infinita

y las contibuciones fisicas a ¢. son ignoradas o al menos no cambian con la concentracion

de A.

La figura I1.9 muestra el lim ¢.(asoc) (x,—»0) para el hexanol en el sistema 1-

hexanol-(acetato de metilo-n-dodecano) en funcion de la fraccién molar del acetato de
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Figura I1.9 lim ¢c(asoc). (x;—0) vs. 1a fraccion molar del acetato de metilo a 25°C para el
sistema 1-hexanol + (acetato de metilo + n-dodecano). Las lineas continuas son
predicciones del modelo TK utilizando la ecuaci6n (I1.15). Las lineas horizontales son los
valores experimentales (E) y calculados (T) para Cp°(asoc). (Tomada de Costas et al.,
1989).
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metilo. En esta figura xya=0 representa la mezcla binaria alcohol-disolvente inerte, al
aumentar la fraccion molar del acetato de metilo, el lim é.{(asoc) (x;—0) aumenta, pasa
por un maximo y luego decrece. Este comportamiento es correctamente reproducido por
el modelo TK y se muestra en la figura I1.9 con una linea continua. El incremento del lim
¢c(asoc) (x1—0) corresponde a un aumento en la probabilidad de que se forme el complejo
1-hexanol-acetato de metilo. Al aumentar mas la concentracién del acetaio de metilo, el
lim ¢o(asoc) (x1—>0) disminuye porque la posibilidad de que el complejo se destruya al

aumentar la temperatura es menor.

A partir de la la ecuacion (I1.15) se obtiene que las coordenadas del maximo de la

curva obtenida al graficar lim ¢.(asoc) (x,—0) contra __z esta dado por:

e T £ St g

Q; (max) = (1+1) /K, y lim,, (asoc)(max) = (AHY,)? / 4RT?
(IL.18)

Las ecuaciones (I1.18) pueden ser utilizadas para determinar los valores de AH(I)l y

K‘l”l, sin embargo, en la practica resulta mas conveniente utilizar la ecuacion (I1.15).
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Capitulo L
Estudio Termodinamico de la Interaccidn de alcoheoles com micelas invertidas de

AOT en n-decano.
L1 Introduccibn.

Este capitulo esta dividido en varias secciones, primeramente, para ubicar el tema,
se tratan someramente algunas generalidades y antecedentes de nuestro trabajo.
Posteriormente, se habla acerca de las técnicas utilizadas para luego pasar al estudio de los
sistemas AOT + n-decano, y AOT + n-decano + agua, y luego se estudia la interaccion
entre micelas invertidas de AOT en decano y alcoholes lineales y ramificados. a R=10 Se
presenta también el estudio de la interaccién alcohol-AOT para el caso en el cual no hay
formacion de micelas (R=0) con la finalidad de hacer Una comparacion enire las
intei;acciones alcohol-AOT en presencia y en ausencia de las mismas. Finalmente se

presentan las conclusiones.
HIE.1.1 Micelas Invertidas.

Las moléculas de tensoactivo estdn compuestas de una cabeza hidrofilica en un
extremo, y una cadena hidrof6bica en el otro. Este tipo de molécula tiene una preferencia
para situarse en la interface agua-aceite. Cuando el agua (W) es mezclada con una
pequeifia cantidad de tensoactivo, las moléculas de tensoactivo se agregan escondiendo su
cadena hidrofobica en el centro del conglomerado formado, mientras que las cabezas
hidrofilicas se disuelven en el agua. A estos conglomerados se les conoce como micelas.
La situacion inversa también puede suceder, con aceite en la fase continua, y los
agregados de tensoactivos formados orientando sus cadenas hidrofobicas hacia afuera y
sus cabezas hidrofilicas escondidas en el centro. En este caso, la presencia de agua es
necesaria para la formacion de los conglomerados (Eicke, 1978) llamados micelas
invertidas, en las cuales el agua es alojada en el nucleo y hacia él se encuentran orientadas

las cabezas hidrofilicas. Las micelas no son el Gnico tipo de agregados que puede formar
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un sistema ternario de agua-aceite-tensoactivo, también pueden asociarse formando
cristales liquidos, estructuras laminares o estructuras irregulares bicontinuas como se
muestra en la figura ITL.1

El bis-(2-etilhexil) sulfosuccinato de sodio (también llamado dioctilsulfosuccinato
de sodio, aerosol OT 6 AOT) (figura III.2) es un tensoactivo anidénico que en presencia de
un hidrocarburo y agua forma micelas invertidas en cuyo centro se aloja el agua. El radio
de este nicleo de agua y por lo tanto el tamafio de la micela, esta caracterizado por el
cociente de las concentraciones molares de agua-tensoactivo, R=[H,O}/[AOT]. Cuando
R<15, los agregados formados son llamados micelas invertidas, mientras que cuando
R>15, se denominan microemulsiones, las cuales contienen tanto gotas como estructuras

bicontinuas.

Cubiea.

Laminar

Hexagonal.

e

AN

R

Irregular
. bicontinua,
> \
p;

Micelas. Aceite. Micelas
Agua. ) invertlas.

ﬂ:llm
Y

" Micelas
cilindrieas.

Figura III.1 Diferentes tipos de agregados que puede formar un sistema ternario

agua-aceite-tensoactivo. (Tomada de Davies ef al., 1987).
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Figura 112 Forma y férmula desarrollada del aerosol OT (AOT). (Tomada de Pileni,
1993)

[I.1.2 Algunos Antecedentes.

Las micelas y las micelas invertidas han sido utilizadas en el estudio de
precipitacion y cristalizacion, catalisis, semiconductores y como modelos simples de
membranas (Fendler, 1987). Dentro de esta gama de estudios, las interacciones entre
micelas invertidas y alcoholes resultaron atractivas para el presente trabajo debido al

trabajo previo que sobre la autoasociacion de alcoholes y la formacion de complejos entre
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un alcohol y un aceptor de protones se ha realizado. Desde el punto de vista biologico, la
interaccion de alcoholes con modelos de membranas resulta interesante porgue se sabe
que actilan como anestésicos. Pringle ef al. (1981) mostraron que la potencia anestésica
de los n-alcoholes se incrementa al aumentar la longitud de la cadena hidrocarbonada de
éste y desaparece bruscamente cuando la cadena coniiene 14 carbonos. Ménassa y
Sandorfy (1985) motivados por este hallazgo, estudiaron mediante espectroscopia IR, la
interaccion de micelas invertidas de AOT en CCl, con los alcoholes lineales, algunos
alcoholes ramificados y otras substancias de interés biologico como el colesterol y algunos
de sus derivados (Ménassa ef al, 1986). Los resultados muestran que la interaccidn se
realiza entre el grupo OH del alcohol y el grupo sulfonato del ACT, lo cual indica que el
alcohol penetra las micelas. En el caso de los n-alcoholes, las constantes de equilibrio
decrecen con el incremento de la longitud de la cadena en el alcohol alifatico, por lo cual
al aumentar dicha cadena, la penetracién por parte del alcohol se dificulta. El alcohol
ramificado 4-decanol presenta una constante de equilibrio pequéﬁa porque le es mas dificil
penetrar hasta el grupo sulfonato. El colesterol, a pesar de su voluminosa cadena
hidrocarbonada, tiene una constante de equilibrio semejante a la de un alcohol de cadena
corta, es decir, logra penetrar la micela, pero el colestanol, que no presenta dobles
ligaduras en su estructura, tiene una constante de equilibrio pequefia induciendo a pensar
que la planaridad que la doble ligadura introduce a la moléculé de colesterol es importante
para cruzar el cinturén hidrofébico de las moléculas invertidas de AQOT. Esta hipotesis es
confirmada a través del estudio de la interaccién de estas micelas con el 7-
dehidrocolesterol, que contiene dos dobles ligaduras, pues la constante de equilibrio
obtenida corresponde a la de un alcohol lineal de cadena corta.

Un estudio basado en la medicion de la capacidad calorifica de las soluciones
micelares promete resultados interesantes dado que esta propiedad termodinamica refleja
senSiblemente la estructura de un sistema. Paiterson y Costas (Costas and Patterson,
1985) basados en el modelo de asociacion de Treszczanowicz-Kehiaian (TK) (Kehiaian et
Treszczanowicz, 1969) iniciaron el estudio de la autoasociacion de alcoholes lineales en
disolventes inertes utilizando esta técnica calorimétrica, y posteriormente este estudio se

amplié a los alcoholes ramificados (Caceres-Alonso et al,, 1988), fenoles (Pércz-Casas



1989, Pérez-Casas ef al., 1991) y (de particular importancia para el presente trabajo) a la
formacion de un complejo enire un aceptor de protones y un alcohol lineal (Costas et al.,
1989). En este ultimo trabajo se midié la capacidad calorifica del sistema hexanol +
(acetato de metilo en dodecano) y los resultadds fueron interpretados ajustando el modelo
TK modificado obteniendo la constante de equilibrio y el cambio de entalpia para la
formacion del complejo formado entre el acetato de metilo que actia como aceptor de
protones y el hexanol.

Considerando que el AOT puede actuar como un aceptor de protones frente a un
alcohol, se planted estudiar el efecto que tiene el agregar un alcohol a las micelas M
invertidas de AOT en n-decano (nCy) a R=10, usando la misma técnica calorimétrica,
esto para poder compararlo con los antecedentes mencicnados y ampliar este estudio a
otros alcoholes lineales, ramificados y sustancias de interés biolégico, viendo la posibilidad
de correlacionarlos con los resultados de Ménassa y Sandorfy, y aportar nuevos datos al
estudio de interacciones huésped-anfitrion en el caso alcohol-micela. Con el objeto de
comparar las interacciones alcohol-AOT cuando hay micelas invertidas y cuando no las
hay, también se realizé el estudio del efecto que tiene el agregar un alcohol al sistema
binario AOT-n-decano, es decir, sin agregar agua (R=0).

La determinacion experimental de la estructura de las micelas de AQT en n-decano
+ W, es primordial en este estudio para poder interpretar los resultados calorimétricos
obtenidos, ya que necesitamos tener una imagen de los componentes que interactiian para
poder proponer el mecanismo a través del cual lo hacen. La técnica de dispersion de luz
permite determinar el coeficiente de difusion que se encuentra relacionado con el radio
hidrodinamico mediante la ecuacién de Stokes-Einstein. La determinacion de los
coeficientes de difusion de todos los sistemas estudiados en este trabajo, fue hecha en el

Laboratorio de Rayleigh - Brillouin del Instituto de Fisica de la UNAM.
H1.2 Determinacion de capacidades calorificas

Se midieron las capacidades calorificas molares aparentes, ¢., a 298.15 K de una

serie de alcoholes (C,Hym/OH con m = 1,23,4,6,812 y 16) y 2-metilciclohexanol
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(mezcla de isdmeros), 3-etil-3-pentanol y colesterol en las mezclas alcohol + (p Y%ew AOT
+ n-decano) para ambos valores de R donde p es el valor del porcentaje en peso de AOT
en la mezcla binaria (AOT + n-decano) en ambos casos: R=0 y 10. Para metanol y 1-
hexanol, las mediciones fueron hechas para diferentes valores de p como funcién de la
concentracion de alcohol (desde una concentracién extremadamente diluida hasta 5 %w,
excepto para aquellos casos donde la solubilidad del alcohol es menor). Para todos los
otros alcoholes p=5. También se determinaron las capacidades calorificas para la mezcla
binaria (AOT+n-decano), para la mezcla binaria (AOT + W + n-decano) y para la mezcla
ternaria 1-hexanol + (bis(2-etilhexil)succinato) + n-decano.

Las capacidades calorificas volumétricas fueron medidas utilizando un
microcalorimetro de flujo Picker (Sodev, Inc., Canada) y fueron convertidas a capacidades
calorificas molares mediante las densidades medidas con un densimetro de celda vibratoria
(Sodev Inc., Canada). Las técnicas utilizadas y los errores asociados a cada propiedad se
encuentran reportados con detalle en el apéndice A. Los datos experimentales de ¢. para
todas las mezclas se encuentran en el apéndice B. La tabla II1.1 muestra los volimenes
molareg; de todos los compuestos utilizados en este trabajo, asi como los cocientes de
volimenes molares empieados en el modelo TK.

A partir de la capacidad calorifica medida para una solucién, pueden calcularse
diferentes capacidades calorificas molares aparentes. Por ejemplo para una solucion
cuaternaria del tipo alcohol+(AOT+n-decano) a R=10, se puede calcular ¢. para el
alcohol, ¢. para el conjunto (AOT-W), ¢. para el conjunto (AOT-nCy-W) o para otros
conjuntos. En general, la expresion para calcular la capacidad calorifica molar aparente de

un componente o de un conjunto o es:

e = (e —Xﬁcp’ﬁ)/ (IL1)

donde Cp™ es la capacidad calorifica medida de la solucién y x.+xp=1. Dependiendo de
cada caso, o y 3 representan diferentes componentes. Los casos de interés en este trabajo
son los siguientes: i) para la mezclas binarias AOT + n-decano (R=0), a=AOT y B = nC,;

ii) para las mezclas ternarias AOT +W +n-Cyo (R=10), o = AOT-W y B = n-C,,, iii) para
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las mezclas ternarias alcohol + AOT + nCyo, o = alcohol y B = AOT-nCye y iv) para las
mezclas cuaternarias alcohol + AOT + W + nCy, o = alcohol y p = AOT-W-nCy. En los
casos iii) y iv), Cpp se midié usando nC,o como liquido de referencia. La tabla III.2 reporta
los lim ¢. (asoc)(x;—0) calculados con la ecuacion (I1.17) para el metanol y el 1-hexanol a

diferentes valores de p a R=0 y R=10.

TABLA IIL1. Volimenes molares para los alcoholes puros en cm’ mol™ y cocientes de

volimenes molares empleados en el modelo TK a 25°C

Alcohol \Y r P e ra
R=0 R=10

metanol 40.74° 10.14 1.32 481 1.00
etanol 58.67° 7.04 0.92 334 144
1-propanol 75.16F  5.50 072 261 185
1-butanol £ 91.92° 450 059 213 226
1-hexanol 12537° 330 - 043 156 3.08
1-octanol 158.51F  2.61 0.34 124  3.89
1-dodecanol 22463 184 024 087 552
1-hexadecanol 292.22° 141 0.18 067 7.18
3-ethyl-3-pentanol 13841¢ 299 0.39 142 3.40
2-methylcyclohexanol 123.28" 335 0.44 1.59  3.03
cholesterol 359.58'  1.15 015 054 883

% = Vaor /! Vatsona 0N Vaor = 413.20 cm® mol™ de (Caryl, 1941). ° = V’por /

<

Vateohot €ON ¥ a0t = XaorVaor + XwWu = 53.93 cm® mol™. 7; = Videcane / Vatcotot €ON Vipdecane =
195.92 cm® mol™ de (Andreoli-Ball et al., 1988). %74 = Viiconat / 40.7 and 75 = Vpor/ 40.7 =
10.15. °de (Andreoli-Ball ez al., 1988). 'de (Riddick ef al., 1986). ®de (Caceres-Alonso et.

al,, 1988). "de (Trejo et al.,. 1991) (mezcla de isémeros). ide (Costas and Patterson 1985).
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TABLA IIL2: Limite de la capacidad calorifica molar aparente a 25°C para
metanol y 1-hexanol en mezclas alcohol + (p %w AOT + n-C)p) con R=0y R=10

Metanol Metanol
R=0 , R=10

p lim ¢c(asoc)/ J K™ mol™ p lim ¢c(asoc) J K mol™

1.05 137+ 16 0.21 128 + 37
2.03 176 + 11 0.43 134 + 27
2.54 201 £ 11 0.51 246 + 20
3.04 191+ 15 1.24 281 £ 16
3.04 190 + 11 1.60 242+ 10
3.60 257+ 12 1.91 . 190% 11
3.77 206 + 12 235 188 + 19
5.00 214+ 14 3.55 157 + 10
6.22 179 £+ 11 4.33 141 + 10
7.50 144 + 11 1.27 105 + 12
10.28 144 + 11 13.04 101 + 12
13.25 142 + 12
1-hexanol 1-hexanol
R=0 - R=10

P lim ¢c(asoc)y J K mol™ P lim ¢c(asoc) J K mol”

0.48 19 £ 20 2.16 106 £ 11
2.02 106 £ 16 2.20 125 + 11
5.05 176 + 13 3.01 133 £ 11
10.25 164 £ 10 3.79 152 + 11
16.29 132+ 10 5.30 144 + 10
8.62 133+ 11
10.14 130 + 11
11.34 142 + 10

15.05 109+ 11
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En el estudio de sistemas micelares, algunos autores (More! et Morel-Desrosiers,

1984, Tanaka and Adachi, 1991) utilizan la ecuacion

o™

1000(c —cg)
c+ —m (I11.2)

donde d)%'IM es la capacidad calorifica molar aparente de la materia micelar, i. e. el
conjunto AOT-W, ¢ y ¢ son los calores especificos (J K g"') de Ia solucién y del
disolvente respectivamente, m es la molalidad del AOT en nCo y M es la masa molar de la
materia micelar calculada como M = Mor+ RMy. En el caso de una solucion cuaternaria
;iel tipo alcohol + (AOT + nC,g) a R=10, M = Mjor + RMw + R’Mon donde Mgy es la
masa molar del alcohol y R’ = [OH)/[AOT]. A partir de las ecuaciones (II1.1) y (II[.2) se

puede demostrar facilmente que ¢, = ¢£V‘M I(A+R) y b¢ o = ¢§’M /{1+R+R") con o

= AOT-W y a = AOT-W-OH para las soluciones ternarias y cuaternarias respectivamente.

ITL.3 Determinacion de los coeficientes de difusién y el radio hidrodindmice.

Los coeficientes de difusion y los radios hidrodinamicos de los sistemas ternarios
AOT + nCy a R=10 y de los sistemas cuaternarios alcohol + (AOT 13 %w + nCy) a
R=10 para todos los alcoholes estudiados en este trabajo, fueron determinados por la
técnica de comrelacion de fotones (DLS, dynamic light scattering). A partir de los
coeficientes de difusion (D) y bajo la hipotesis de que a alta dilucion las miceias invertidas
pueden ser modeladas como particulas esféricas que realizan un movimiento Browniano,
el radio hidrodinamico (ry) de éstas puede ser determinado a través de la relacion de

Stokes-Einstein:
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D= kpT
67£T]l'h

(1.3)

donde kp es la constante de Boltzmann, T es la temperatura y n es la viscosidad del
disolvente. Cuando la concentracion de micelas en el medio aumenta, el coeficiente de

difusion esta dado por

D(¢") =Do(1+k¢'+kyd'+...) (11.4)

donde las k; son constantes y la fraccion volumétrica ¢' = 1 -(Vs/V,,) donde Vs es el
volumen del disolvente afladido para formar un volumen total V, de solucidn. Los
coeficientes de difusion D{(¢‘) a diferentes fracciones volumétricas ¢' fueron medidos para
el sistema AOT + W + n-decano a R=41.2 y 25°C para obtener el valor limite D, y de alli
el radio hidrodinamico de las micelas invertidas. Este valor concuerda con el reportado en
la literatura dentro de los limites de error (Dozier ef al., 1987)

En este trabajo se utiliz6 un rayo laser de argdn (Specira Physics 2060-48)
operando a una longitud de onda de 514.5 nm, un fotomultiplicador (Thom Emi
9863/100, un preamplificador/discriminador ALV/PM-PD y un correlador digital (ALV-

5000). Una descripcion detallada de esta técnica se encuentra reportada en el apéndice A.
1.4 Determinacion de las viscosidades.

Las viscosidades dinamicas de las mismas muestras que fueron estudiadas por
DLS, fueron determinadas a 298.15 K con un viscosimetro Canon Fenske. Estas

viscosidades dinamicas fueron convertidas en viscosidades cinematicas a través de sus

densidades medidas con el densimetro de celda vibratoria Picker.
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115 Resultados y discusion.

I11.5.1 Sistema ADT + W + n-decano
IE.5.1.1 Dispersiéon de luz.

El primer sistema estudiado por DLS fue AOT + W + nC,o a R=10. Empleando la
ecuacion (IIL.4) se obtuvo Dy = 4.61 x 10"m? s' y k; = -28.8 para dar un radio
hidrodinamico de 5.5 nm. Este radio es un poco mayor que el extrapolado de los datos de
Dozier et al. (Dozier ef al, 1987) medidos a R=24.7, 32.9 y 41.2. Esto puede ser
probablemente debido a que las micelas son mas pequefias a R=10 y las fluctuaciones de
densidad causadas por el movimiento browniano de las micelas a alta dilucién son dificiles
de detectar por esta técnica. Otra posible razon para explicar esta diferencia es que este
valor de R el sistema micelar se encuentra cerca de un area de transicion de fase, como se
muestra en la figura IIL3 - en la cual coexisten diferentes micelas invertidas con
caracteristicas estructurales ligeramente diferentes. Esto estd sustentado por dos
resultados encontrados en la literatura: /) una medicién de pesos moleculares promedio -
aparente por centrifugacion y un estudio de RMN de protones del sistema AOT + W +
isooctano realizado por Eicke (Eicke and Kvita, 1984), en el que se muestra que entre
R=6 y R=12 hay una region de fransicién entre micelas hinchadas y microemulsiones y #i)
una respuesta dieléctrica anormal en el sistema AQT + W + ciclohexano entre R=5 y R=
15 estudiada por Tanaka ef al. (Tanaka ef al., 1995) que es atribuida a un cambio en la
polaridad del nicleo de agua debido a que existen dos diferentes estructuras de micelas
invertidas. Nuestros propios resultados preliminares (no presentados en este trabajo) para
el sistema AOT + W + nCy parecen confirmar la existencia de esta region de transicion.
Encontramos un comportamiento anormal de D, como funcién de R: partiendo de altos
valores de R (41), Dy disminuye al disminuir R hasta alcanzar un minimo entre R=14 y
R=18 para después aumentar para valores menores de R con una pendiente diferente a
aquélla que se tiene a valores de R altas. Creemos que es importante verificar estos datos

por lo cual lo proponemos como trabajo a futuro.
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Figura IIL3 Diagrama de fases del sistema AOT-n-decano-agua. (a) representa R = 10.
Tomado de (Larché and Delord, 1985).
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111.5.1.2 Capacidad calorifica

La capacidad calorifica molar aparente para el AOT en el sistema AOT + n-Cyp
(R=0) y para el conjunto AOT + W + nCyo en el sistema AOT + W + nC,o obtenido
utilizando las ecuaciones (IIL.1) y (I11.2) se muestran en la figura I11.4 Para el caso en
que R=0, MM es solamente ¢l AOT por lo tanto ambas ecuaciones dan el mismo
resultado. Para comparar, datos similares de Morel (Morel et Morel-Desrosiers, 1984) y
de Tanaka (Tanaka ef al, 1991) usando nC, vy ciclohexano como disolventes
respectivamente, son preseniados también. En este caso se observa una excelente
concordancia entre nuestros datos y los de la literatura. Esta concordancia es igualmente
buena para el caso en que R=10 cuando comparamos nuestros datos con los de Morel. De
esta figura también se puede observar que el comportamiento del AOT es el mismo en
ambos disolventes inertes. Al afiadir agua al sistema AOT + nC,, la curva correspondiente
a R=0 se desplaza en diferentes direcciones dependiendo de la manera como se calcule ¢..
La ecuacion II1.1 considera como soluto a una molécula de AOT + R moléculas de agua y
la ecuacion II1.2 considera una “molécula promedio de soluto” a la cual llamamos materia
micelar formada por una molécula de AOT y R de agua. Esto queda claro si obsevamos
que la difencia entre las curvas a R=10 y R=0 a m>0.1 mol kg, es un valor promedio de
764 J K™ mol™, muy cercano a 750 J K, que seria la capacidad calorifica de 10 moles de
agua. Estas observaciones fueron hechas con anterioridad por Morel (Morel et Morel-
Desrosiers, 1984) y Tanaka (Tanaka ef al., 1991) e implican que el agua que se encuentra
en el nucleo, tiene un comportamiento similar al del agua pura. Esto es sorprendente
porque se sabe que la mayor cantidad de agua que se encuentra unida al AOT, i.e. el agua

de hidratacion, corresponde a un valor de R =10 (Eicke and Kvita 1984).
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Figura IIL4 Capacidad calorifica molar aparente (o) a 25°C del AOT en AOT + nCy
(R=0) y de AOT-W en la mezcla AOT + W + nC,y usando las ecuaciones (III.1) y (II1.2)
determinadas en este trabajo. Para R=0, ambas ecuaciones dan el mismo resultado pero
para R=10 son diferentes. Los datos para AOT + W + nCy, de (Morel et Morel-
Desrosiers, 1984) (A) y los datos de AOT + W + ciclohexano de (Tanaka and Adachi,

1991) (0) son también repotados para ser comparados.
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T11.5.2 Sistemas Alcohol + AQT + W + n-decaneo

II1.5.2.1 Viscosidades, coeficientes de difusién y radios hidrodinamicos.

Las densidades, viscosidades, coeficientes de difusion y radios hidrodinamicos de
los sistemas alcohol + (13 %w AOT + nC,o) a R=10 estudiados por DLS en este trabajo
se encuentran reportados en la tabla ITL3.

Las viscosidades cinematicas m medidas a 298.15 K como funciéon de la
concentracién de alcohol para las mezclas cuaternarias alcohol + (13 %w AOT + nCy) a
R=10 se muestran en la figura II1.5. En los casos de metanol, etanol, hexanol y
hexadecanol, las mediciones fueron hechas hasta una concentracion de alcohol muy

cercana al limite de solubilidad.

TABLA HL3. Densidad, viscosidad, coeficiente de difusion y radio hidrodinamico para
los sistemas alcohol + (AOT 13 %w + n-decano) estudiados por dispersion de luz.

metanol

alcohol w%  p/10%kgm® 1/10°kgm's! DA0"m’s’ 1r/10°m

0 7.71627 2.583 2.403 5.50

0.78 772034 2.572 1.454 5.84

0.85 771928 2.544 1.196 7.18
~_etanol

alcohol %w  p/10%kgm™ n/10%kgm's! D/10"m% 1, /107 m

0.51 7.68510 2.686 1.501 5.42

0.79 7.69074 2.683 1.149 7.08

propanol

alcohol %w  p/10%kgm® 1/10°kgm's! D10 m’'  1/10°m

0.22 71.70747 2.500 2.011 4.34

0.5 7.71380 2417 2.188 4.13

1.06 7.71836 2.172 1.890 532

3 7.72266 1.752 2.619 4.76

4.98 7.72940 1.588 2.110 6.51
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butanol

2.96

alcohol %w  p/10%kgm® 7/10°kgm's' D10 m’s' 1,/10°m
0.53 7.73267 '2.169 1.823 3.55
1.04 7.73375 1.941 2.840 3.51
2.12 7.73645 1.632 3.204 3.51
3.21 7.73926 1.530 4.077 3.50
1-hexanol
alcohol %w  p/10°kgm® n/10°kgm™' s* D/2 19”’ /10”7 m
m’s
0.51 7.72143 1.583 3.470 3.96
1.02 7.72445 1.548 4,974 2.84
2.01 7.72747 1.391 6.621 2.37
1-hexadecanol
alcohol %w  p/10kgm® n/10°kgm’s?! Dé 1(3'” n/10°m
ms
0.5 7.71952 1.800 3.083 3.94
1.27 7.72138 1.750 4.438 3.02
1.78 7.72296 1.680 4.878 2.57
3-ethyl-3-pentanol
_alcohol %w  p/10°kgm® 10 /10°kgm’s! D10V m’s! 1,/10°m
0.27 7.69839 2.387 2.530 3.62
0.79 7.71469 1.869 3.271 3.57
1.05 7.72294 1.761 3.381 3.67
1.62 7.72657 1.593 4.099 3.34
2.66 7.73192 1.456 5.238 2.86
5.77 7.74822 1.360 5.238 3.07
2-methylcyclohexanol
alcohol %ew  p/10°kgm”> 1/10°kgm's? D107 m’s’ 1r,/10°m
0.43 ©7.71442 2.134 2.681 3.81
1.02 7.72744 1.755 3.864 3.32
1.97 7.7373 1.525 3.640 3.93
2.9 7.74948 1.446 3.944 3.83
cholesterol
alcohol %w  p/10°kgm® n/10°kgm's! D10 m’  n/ 10°m
0.5 7.71956 2.015 2.028 534
1.0 7.72930 1.965 3.380 3.29
2.03 7.75056 1.689 5.257 2.46
7.76866 1.635 5.245 2.55




28 28
(b)
26 - .28
24 - e -2.4
1
22 - -22
0y !
£ 20~ e .20
2
B 1
= 18- - - 18
16+ -+ - 16
14 . - 14
r
12 . . e o . [ e 12
0 1 2 3 4 5 0 2 4 8
%w glcohol %w glcohol

Figura IILS. Viscosidades de los sistemas cuaternarios alcohol + (AOT 13 %w + n-
decano) con R=10. En (a) los alcoholes son lineales y el nimero representa el nimero de
atomos de carbono. En (b) los alcoholes son ramificados y las letras representan: (o) a la

mezcla de isomeros de metilciclohexanol; (B) al 3-etil-3-pentanol y (y) al colesterol.
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En estas figuras se observa que la adicion de un alcohol afecta la viscosidad del
sistema micelar AOT + W + nC,o de diferente manera dependiendo de la longitud de la
cadena del alcohol, mientras que la adicion de metanol o etanol casi no afecta la
viscosidad, la adicién de un alcohol de cadena mas larga la abate a medida que la cadena
crece siendo el 1-hexanol el alcohol lineal, entre los estudiados aqui, el que la abate mas.
El 1-hexadecanol presenta un comportamiento entre el del 1-butanol y el del 1-hexanol.
El 2-metilciclohexanol y el 3-etil-3-pentanol al ser afiadidos al sistema micelar AOT + W +
+ nCyp provocan una disminucion de la viscosidad semejante a la qué provoca un alcohol
de cadena mediana (1-hexanol) y el colesterol presenta un comportamiento similar al de un
alcohol de cadena larga.

La figura II1.6 muestra los valores de los coeficientes de difusion medidos a 298.15
K. El vaior de D para cero concentracién de alcohol, es 2.403 x 10" m? 5. Nuevamente
se observa una diferencia muy clara cuando se afiaden alcoholes de diferente longitud de
cadena al sistema micelar. D decrece al afiadir metanol y etanol, permanece practicamente
constante al afiadir propanol y aumenta al afiadir 1-butanol, 1-hexanol o 1-hexadecanol,
siendo el 1-hexanol aquél que muestra el mayor efecto de entre los alcoholes lineales aqui
presentados.

Los radios hidrodinamicos r, de las micelas invertidas en presencia de un alcohol
fueron determinados a partir de los coeficientes de difusion a través de la ecuacion (II1.3)
considerando la viscosidad y la densidad del medio medidas experimentalmente. Los
resultados se muestran en la figura IIl.7a y II1.7b. Se observa claramente que la adicion de
metanol o etanol al sistema micelar tiene un efecto diferente al de los demas alcoholes: r,
se incrementa al agregar metanol o etanol, se mantiene practicamente constante cuancio se
agrega propanol y disminuye cuando se agrega un alcohol de cadena mas larga o alguno
de los alcoholes no lineales estudiados en este trabajo. Recientemente Lin ef al. (Lin and
Hu, 1996) encontraron un comportamiento similar en un estudio de DLS que hicieron
sobre el efecto que los alcoholes tienen en microemulsiones (R=30) de AOT + W + nC,.
Para su comparacién, nuestros resultados se encuentran reportados en la figura IIL7¢c

junto a los de Lin y los de Howe ef al. (Howe ef al., 1984) quienes utilizan la técnica de



SANS para estudiar las microemulsiones de alcohol + AOT + W + n-heptano a R=20. En

esta grafica
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Figura I11.6 Coeficientes de difusion de los sistemas cuaternarios alcohol -+ (AOT 13 %w
+ n-decano) con R=10. En (a) los alcoholes son lineales y el nimero representa el namero
de atomos de carbono. En (b) los alcoholes son ramificados y las letras representan: (o) a

la mezcla de isdmeros de metilciclohexanol; (B) al 3-etil-3-pentanol y (y) al colesterol.

se presentan los r, de estos sistemas a concentracion constante de 0.44%w de alcohol en
el caso de nuestros datos y los de Lin. En el caso de los datos de Howe la concentracion
cambia ligeramente para cada uno de los alcoholes presentados. En esta gréfica se observa
que para un alcohol dado, r, aumenta al aumentar R, yendo del dominio de las micelas

(R=10) al de las microemulsiones (R=30). Al aumentar el nimero de carbonos, el
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comportamiento en todos los casos es cualitativamente similar independientemenie del

valor de R.
90 10
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Figura IIL.7 Radios hidrodinamicos de las micelas invertidas en presencia de un alcohol.
En (a) los alcoholes son lineales y el nimero representa el nimero de 4tomos de carbono.
En (b) los alcoholes son ramificados y las letras representan: (o) a la mezcla de isomeros
de metilciclohexanol; (B) al 3-etil-3-pentanol y (y) al colesterol. En (c) se presenta el radio
hidrodinamico de las micelas en presencia de un alcohol en funcion del namero de atomos
de carbono. Los datos a R=10 son de este trabajo, los datos a R=20 provienen de (Howe
et al., 1986) y los datos a R=30 provienen de (Lin and Hu, 1996). Para R=10 y R=30, la
concentracion de alcohol es 0.4% w mientras que para R=20 las concentraciones son: 0.46
%w para metanol, 0.65 para etanol, 0.84 para propanol, 1.0 para butanol y 1.38 para

hexanol.
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El hinchamiento de las micelas invertidas al agregar un alcohol de cadena corta,
junto con el comportamiento de las viscosidades, sugiere que el metanol y el etanol se
encuentran atrapados en el nicleo de agua de la micela mientras que los otros alcoholes
lineales y no lineales estan dispersos en el disolvente o probablemente incorporados a la
micela. Esto esta de acuerdo con el comportamiento de solubilidad de los alcoholes en
agua y en nC,o. Mientras que el metanol y el etanol son solubles en agua y poco solubles
en nCyo, para los alcoholes lincales de cadena mas larga y los no lineales sucede lo
contrario. Los resultados de DLS discutidos en esta seccion seran utiles en la discusion de

capacidades calorificas que a continuacion se presenta.
II1.5.2.2 Capacidades calorificas aparentes.

En este trabajo se utilizé la ecuacion (ITI1.1) con o = alcohol para estudiar el
comportamiento de los sistemas alcohol + (AOT p %w + nCy) a R=0 y 10 primero
porque deseamos estudiar el efecto que un alcohol causa al ser afiadido a un sistema
micelar y segundo para poder correlacionar nuestros resultados con los obtenidos para
otros sistemas anteriormente estudiados como son la autoasociacién de alcoholes lineales
(Costas and Patterson, 1985), y no lineales (Caceres-Alonso ef al., 1988) y la formacion
de un complejo entre un alcohol y un aceptor de protones (Costas ef al., 1989).

La figura I11.8a muestra los resultados experimentales para ¢.(asoc) del 1-hexanol
en la mezcla 1-hexanol + (AOT p %w + n-decano) a R=0 en funcion del porcentaje en
peso del 1-hexanol. En la mezcla binaria alcohol-nCy, la capacidad calorifica aparente
presenta un maximo en este intervalo de concentraciones como la predice la teoria TK.
Este comportamiento proviene de la formacion de puentres de hidréogeno entre las
moléculas de alcohol para formar multimeros, preferentemente tetrameros (Andreoli-Ball
et al., 1988). El ¢.(asoc) del alcohol en el sistema 1-hexanol + (AOT 2%w + nC,o) a R=0
es muy semejanie al del sistema 1-hexanol + nC,o, porque hay muy pocas moléculas de
AOT que puedan formar un complejo con el alcohol por lo que la autoasociacion del
alcohol es el efecto predominante. A medida que la concentracion de AOT aumenta, el

¢.(asoc) cae. Esta caida corresponde a una disminucién en el grado de autoasociacion que

49



es reemplazada por la formacion de complejos entre AOT y el alcohol. Observando los lim
d.(asoc) (x;—0), se ve que a medida que aumenta la concentracion de AQT, este limite

aumenta, alcanza un maximo y después disminuye. Este comportamiento es también

descrito por el modelo TK a través de la ecuacion (I1.15).
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Figura IIL.8 Capacidad calorifica molar aparente de asociacién experimental a 25°C para
1-hexanol en la mezcla 1-hexanol + (AOT p %w + n-decano) a R=0 y R=10 en funcion
del porcentaje en peso del 1-hexanol. Los valores de p son los siguientes: para R=0, 0.0 en

(a), 0.48 en (b), 2.02 en (c), 5.05 en (d), 10.25 en (e) y 16.29 en (f); para R=10, 0.0 en
(a), 2.2 en (b), 5.30 en (c), 10.14 en (d) y 15.05 en (e).
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La figura I11.8b muestra los resultados experimentales para ¢.{asoc) del 1-hexanol
en la mezcla 1-hexanol + (AOT p %w + W + n-decano) a R=10 en funcion del porcentaje
en peso de l-hexanol. Estos sistemas presentan un comportamiento cualitativamente
similar a aquéilos en los cuales R=0, pero en la figura IIl.9 se puede observar en detalle el
comportamiento para tres pares de sistemas con el mismo porcentaje de AOT, uno a R=0
y otro a R=10. Es claro que ¢.(asoc) es menor para el caso en el cual R=10, siendo la
diferencia mayor en el lim ¢.(asoc) (x,—0) esto es atribuido al hecho de que el sistema
AOT + nC,y, se estructura de diferente manera en presencia de agua, pues como hemos
visto anteriormente, en ausencia de agua no se forman micelas. Por ello en el caso R=0, la
interaccion se presenta entre moléculas de AOT libre y moléculas de alcohol, y en el caso
R=10 el AOT se encuentra preferentemente formando micelas invertidas de tal manera que
la interaccion es alcohol-micela.

La posibilidad de determinar el grupo funcional del AQOT con el cual se realiza la
interaccion alcohol-AOT, hace interesante el estudio de la interaccion entre el 1-hexanol y
el succinato de dioctilo (DOS), una molécula muy semejante al AOT en la cual la cabeza
polar del mismo (SO;Na) no existe y cuyas propiedades dieléctricas han sido comparadas
con las del AOT por Tanaka et al. (Tanaka ef al, 1996). La figura II1.10 muestra
¢.(asoc) para los sistemas 1-hexanol + nC,o, 1-hexanol + (AOT 5% w + nCy) aR=0y 1-
hexanol + (DOS 5% w + nCy). Se observa que mientras que para el alcohol en presencia
de AOT el maximo en ¢.(asoc) casi desaparece, en presencia de DOS este maximo se
preserva pero es menor que en el sistema 1-hexanol + nCyo. La disminucion del maximo en
¢c(asocj es atribuida a la formacion de un complejo entre el grupo OH del alcohol y el
grupo carbonilo actuando como aceptor de protones (Costas ef al., 1989). Este resultado
nos permite deducir que la interaccion predominante entre alcohol-AOT se realiza a través

del grupo OH del alcohol y la cabeza polar del tensoactivo.
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Figura 1119 Capacidad calorifica molar aparente de asociacién experimental a 25°C para
1-hexanol en la mezcla 1-hexanol + (AOT p %w + n-decano) a R=0 y R=10 en funcién
del porcentaje en peso del 1-hexanol. Los valores de p son los siguientes: para R=0, 2.02

en (a), 10.25 en (b) y 16.29 en (c); para R=10, 2.2 en (a), 10.14 en (b) y 15.05 en (c).
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Figura II1.10 Capacidad calorifica molar aparente de asociacién experimental a 25°C para
1-hexanol en las mezclas 1-hexanol + n-decano (&), 1-hexanol + (AOT 5 %w + n-decano)

a R=10 1-hexanol + (DOS 5§ %w + n-decano) en funcién del porcentaje en peso del 1-
hexanol.

La figura III.11 muestra los lim ¢.(asoc} (x;—>0) para el sistema 1-hexanol +
(AOT + nCy) para ambos casos, R=0 y R=10, graficados contra la variable Q; definida

por la ecuacién III.16. La entalpia de formacion y la constante de equilibrio volumétrica
para la formacion de un complejo OH-AOT, AH(l)l y Kipl’ respeciivamente, se obtuvieron

ajustando la ecuacion (I1.15) a cada conjunto de datos experimentales. Los valores

obtenidos para estos parametros se encuentran reportados en la tabla IIL.4. En la gréifica se
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Figura II1.11 lim ¢.(asoc) (x;—0) a 25°C para el 1-hexanol en las mezclasl-hexanol
+HAOT + hClo) a R=0 y R=10 vs. la concentracion de AOT en el caso de R=0 y de AOT
+ H,0 en el caso de R=10. Las lineas continuas representan el ajuste del modelo TK a los
datos experirpentales usando la ecuacion (I1.15) y las lineas punteadas representan el

ajuste del modelo TK a los datos experimentales usando la ecuacion (I1.12)
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muestran también las curvas generadas por la ecuacién (II.15) con los parametros
obtenidos del ajuste. En ambos casos, a medida que la concentracién del acepior de
protones Q; aumenta, el lim ¢.(asoc) (x;—>0) aumenta, pasa a través de un maximo y
luego decrece tal como lo predice la teoria. El incremento de lim ¢.(asoc) (x,—0) al
aumentar la concentracion del aceptor de protones corresponde a un incremento en la
probabilidad de que una molécula de alcohol a dilucion infinita forme un complejo OH-
AQT. Posteriormente lim ¢.(asoc) (x;—>0) decrece porque la posibilidad de romper el

complejo al aumentar la temperatura es menor como se discutid en el capitulo II. El
procedimiento descrito fue utilizado también para obtener los parametros AH?I y K§
' para el sistema metanol + (AOT + nCyo) a R=0 y R=10 que se reportan en la tabla II.4.

La figura IT1.12 muestra el lim ¢.(asoc) (x;—0) en funcién de la variable QZ para estos

sistemas. Comparando Kipl para ambos alcoholes se observa que en ambos casos este

parametro es mayor cuando R=0 implicando con ello que se forma una mayor cantidad de
complejos alcohol-AOT en ausencia de agua. Tomando estos parimetros se puede
calcular el cambio de entropia para cada caso, resultando que el cambio de entropia es
mas negativo cuando R =10, esto es debido a que las moléculas de alcohol penetran a las
micelas. Lissi y Engel (1992) interpretan la intensidad de fluorescencia de los aniones de

indolacetato como el efecto de la penetracion de los alcoholes a la interface micelar.

TABLA III4 Constantes de equilibrio volumétricas y cambios de entalpia a 25 °C para la
formacion de complejos alcohol-AOT obtenidas a través del ajuste de la ecuacion (I1.15) a

los datos experimentales.

Kiu*  -AH) K mol'  Ku®  -AHY/KJ mol®

R=0 R=0 R=10 R=10
metanol 472+35 24.1%03 244119 268404
l-hexanol . 90+12 223105 27+3 20803
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La figura T1.13 muestra las curvas generadas a través de la ecuacién (I1.12)
utilizando los parametros AH?I y K‘fl de la tabla II1.4, que como se dijo, fueron obtenidos
ajustando la ecuacién (I1.15) a los datos experimentales de lim ¢. (asoc) (x;—0); y las
constantes AH’ y K para el sistema 1-hexanol + (AOT p w% -+ nCyo) en funcién de la

concentracion del 1-hexanol a diferentes valores de p. Se observa que el modelo TK
reproduce de una manera excelente el comportamiento de la interaccion de un alcohol con
el AOT cuando el tensoactivo se encuentra libre en el medio (R=0) y cuando se encuenira

formando micelas invertidas (R=10).
Existe un segundo método para obtener las constantes AH?; y K}, a partir de los

datos experimentales obtenidos. Este segundo método resulta mas practico debido a que
la cantidad de reactivos y tiempo empleados es mucho menor comparada con el método
descrito en primer término. Dicho método consisie en realizar el ajuste de la ecuacion
(I1.12) al ¢-(asoc), en este caso del sistema 1-hexanol + (AOT p % w + nCy¢), a una sola
concentracion de AOT. En este trabajo la concentracion elegida fue 5 % w. Para utilizar el

segundo método es necesario conocer los parametros termodinimicos para la
autoasociacién del alcohol en el disolvente inerte, AH® y K?’ los cuales se encuentran
disponibles en la literatura (Andreoli-Ball ef al., 1988). Para ambos casds, R=0 y R=10,
AH(I)I y K‘lpl se encuentran reportados en la tabla III.5 y como se puede observar, no son
muy diferentes a los obtenidos por el primer método (ver tabla III.4). Utilizando AH?I y
Kipl obtenidos por el segundo método, se generaron las curvas punteadas mostradas en las
figuras IIl.11a y II1.11b. Este método fue utilizado para obtener los valores de AH?I y

K(lpl para la interaccion alcohol-AOT de una serie de alcoholes lineales (incluyendo

metanol y hexanol) y ramificados y se muestran en la tabla IT1.5
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Figura I1.12. lim ¢(asoc) (x;—0) a 25°C para el metanol en las mezclas metanol +(AOT
+ nCy) a R=0 y R=10 vs. Q; de AOT en el caso de R=0 y de AOT + H,O en el caso de

R=10. Las lineas continuas representan el ajuste del modelo TK a los datos experimentales

usando la ecuacion (I1.15).
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Figura II1.13 Capacidad calorifica molar aparente de asociacion a 25°C en funcién del %
w del 1-hexanol para las mezclas 1-hexanol + (p% w AOT + nC,) a R=0 y R=10
experimental y calculada mediante el modelo TK (lineas continuas). Los valores de p son
los siguientes: para R=0, 0.0 en (a) 0.48 en (b), 2.02 en (c), 5.05 en (d), 10.25 en () y
16.29 en (f); para R=10, 0.0 en (a), 2.2 en (b), 5.3 en (c), 10.14 en (d) y 15.05 en (e).
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TABLA IILS.. Constantes de equilibrio volumétricas y cambios de entalpia en (kJ mol™)
a 25 °C para la formacion de complejos alcohol-AOT

Alcohol K% - AHY), ¢ K% -AH), o
R=0 R=0 R=10 R=10

metanol 520 256 84 269 268 3.9
etanol 474 239 477 251 31.8 129
1-propanol 430 276 19.8 75 238 7.2
1-butanol 220 264 176 71 237 62
1-hexanol 175 234 6.1 30 215 7.0
1-octanol - - - 24 20.7 6.4
1-dodecanol 150 243 75 23 213 87
1-hexadecanol 150 24.3 11.6 11 212 16.0
2-methylcyclohexanol” 74 212 3.0 10 200 6.8

3-ethyl-3-pentanol 23 224 54 5 21.9 3.4
cholesterol 42 24.7 17.8 4 18.8 30.6

*Desviacion estandar del ajuste en (J K™ mol™) usando la ecuacién I1.12 para
de(asoc). "Mezcla de isdmeros.

ITL.5.3 Capacidad calorifica de transferencia

La creacion o formacion de orden en el sistema 1-hexanol + (AOT + nC,) al pasar
de R=0 a R=10 puede ser estudiada también a través de las propiedades de transferencia.
En un proceso donde se crea orden, el cambio de entalpia de transferencia, AH', es
negativo dado que el orden se destruye al aumentar la temperatura, el Cp de transferencia
(ACp' = dAHYdT) es positivo mientras que para el proceso contrario serd negativo. En

este estudio la capacidad calorifica de transferencia puede ser calculada como
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ACp' = lim ¢(asoc) (x1—>0) (R=10) - lim ¢.(asoc) (x1—>0) (R=0) (IL5)

La figura II1.14 muestra el ACp' para el metanol y el 1-hexanol como funcién de

Q;, en este proceso. En el caso del hexanol el ACp' a concentraciones bajas de AOT es
negativo lo cual sugiere que la adicion de 1-hexanol hace que se desordene el sistema ya
sea porque las micelas se destruyen parcialmente para formar un complejo con las
moléculas de AQT o bien porque penetran las micelas para interactuar con la cabeza polar
del AOT. En el caso de la adicion de metanol, se observa que el ACp' a concentraciones
bajas de AOT es positivo debido a que las moléculas de metanol penetran las micelas
invertidas para alcanzar el nicleo de agua de las mismas donde .se encuentran
preferentemente dada la solubilidad de este alcohol en agua. Estos resultados son
consistentes con los resultados de dispersion discutidos previamente.

En la figura II1.15a se muesira la dependencia de la constante de equilibrio
volumétrica, K(ﬁ, con ¢l nimero de atomos de carbono de los alcoholes lineales
estudiados en este trabajo a R=0 y R=10. En ambos casos, a mayor longitud de la cadena

del alcohol, la constante de equilibrio es menor. Este resultado concuerda con el obtenido

por Ménassa y Sandorfy previamente (Ménassa and Sandorfy, 1985). Las constantes de
equilibrio volumétricas, K(lpl, pueden ser transformadas en una constante de equilibrio

fundamental usando la teoria de Flory a través de la ecuacion.

2
- ~1.0AC ()]
K{ = Ky (! HBI)'f:BB{TJ (I1L.6)

donde o es el parametro de flexibilidad para el complejo AB y es arbitrariamente tomado
igual a 1.69 (Andreoli-Ball ef al.,, 1988) 04, 08 ¥ Gap son fos nimeros de simetria para el
alcohol, el AOT y el complejo alcohol-AOT y fueron tomados como 2, 2 y 1
respectivamente reflejando la asimetria del complejo, z es el nimero de coordinacion de la
malla y es tomado igual a 10 y ra y rg son las razones de volamenes molares dadas en la

tablalIl.1. La ecuacién IIL.6 es probada en la figura IIL.15 en la cual se muestra la



dependencia de K?l con rK1+r}'§l para los alcoholes lineales y los ramificados. Dos
observaciones son claras: i) los alcoholes presentan un comporamiento diferenie a R=0y a
R=10; #i) el metano! y el etanol a R=10 no siguen la tendencia de los demas alcoholes
debido a que se encuentran atrapados en el nicleo de agua de las micelas. Los alcoholes
lineales a R=0 cumplen razonablemente fa ecuacioén I11.6 con una pendiente igual a 510 de

donde K;;=446 £ 45y AG?I =-15.1+0.3 kJ mol ' y tomando como promedio AH?I =

25 .1 + 0.4 kJ mol” se obtiene ASY; = -33.5 + 1.3 J K™ mol™. Siguiendo el mismo
procedimiento para los alcoholes lineales a R=10, se obtiene una pendiende de 51, de

donde K;; = 45 £ 5, AG?I =-9.43 + 0.3 kJ mol” y tomando como promedio AH?I =

22.0 + 0.3 kJ mol™ se obtiene ASY; = -42.1 + 1.0 T K™ mol™. Todos estos valores fueron
obtenidos considerando que solamente se forman complejos 1:1, pero no hay que
descartar la posibilidad de la formacion de otro tipo de complejos. Los valores de K3 y

AG?I claramente indican que la formacion del complejo entre alcohol y AOT es mas

favorable en el caso de R=0. Los valores de AH(I)l para R=0 y R=10 indican que el puente
de hidrogeno mas fuerte se forma entre el alcohol y las moléculas de AQT libre (R=0)
debido a que en el caso en que hay micelas (R=10) las moléculas de alcohol se encuentran
obstaculizadas estéricamente para alcanzar la cabeza polar del tensoactivo, por esta misma

razon, el cambio de entropia es mas grande en el caso de R=10.
II1.6 Conclusiones

Después de hacer el analisis detallado de los resultados obtenidos, podemos
formular varias conclusiones: i) La capacidad calorifica es un buen sensor de estructura en
sistemas donde hay formacion de complejo entre un alcohol y un aceptor de protones asi
como en sistemas- micelares. i) El modelo TK extendido a mezclas ternarias describe
correctamente las interacciones alcohol-AOT libre en donde el AOT actila como aceptor
de protones pero no forma micelas (R=0). iii) El modelo TK extendido a mezclas ternarias

describe correctamente las interacciones alcohol-micela invertida de AOT (R=10). iv) Hay
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una diferencia en el comportamiento del metanol y el etanol comparados con los aicoholes
de cadena mas larga a R=10. Esta diferencia consiste en que el metanol y el etanol
penetran las micelas invertidas y alcanzan el nicleo de agua hinchandolas, es decir, el radio

hidrodinamico aumenta notablemente al agregar estos alcoholes a las micelas invertidas de
AOT en n-decano a R=10. Termodinamicamente también se observa esta diferencia, K?l

para metanol y etanol a R=10 se sale de la tendencia de comportamiento de los demas
alcoholes. Al agregar propanol é las micelas invertidas, el radio hidrodinamico permanece
practicamente constante, y al agregar alcoholes de cadena mas larga, el radio
hidrodinamico disminuye. Al agregar alcoholes ramificados a las micelas invertidas, el
radio hidrodinamico disminuy6 en todos los casos. v) Analizando el comportamiento del
propanol y alcoholes de cadena mas larga, la interaccion alcohol-AOT es mas débil cuando
el AOT se encuentra formando micelas. Esto es debido a que la posicion del alcohol al
penetrar la micela para formar el complejo es desfavorable a R=10 comparada con la
situacion en la cual ambas moléculas se encuentran libres en solucion (R=0). vi) Las
constantes de equilibrio K;; para los alcoholes ramificados, a R=0 y R=10, soh mas
pequeiias comparadas con las de los alcoholes lineales, esto es reflejo del impedimento

estérico que dificulta la formacién del complejo.
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Figura I11.14 Capacidad calorifica de transferencia a dilucién infinita para el metanol y el

1-hexanol. El proceso de transferencia es de R=0 a R=10.
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Figura II1.15 Constante volumétricas de equilibrio vs. nimero de atomos de carbono (a) y
rat + 1™ (b). En (b), €, y C, representan metanol y etanol respectivamente y los simbolos

abiertos corresponden a los alcoholes ramificados.
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Capitulo IV,

Estudio termedindmico de Ia formacién de complejos entre compuestos aromaticos

via interacciones de momentos cuadrupolares.

IV.1 Introduccién.

En este capitulo se estudia la formacién de complejos entre moléculas que
presentan momentos cuadrupolares. Primeramente se define un momento cuadrupolar y la
energia electrostatica debida a la interaccion entre dos moléculas via momentos
cuadrupolares. Posteriormente se dan algunos antecedentes de este trabajo y luego se pasa
al estudio termodinamico de los sistemas que presentan formacion de complejos via las
interacciones que nos interesan. Finalmente se presenta una correlacion entre la energia
electrostatica calculada y el cambio de entalpia determinada experimentalmente y se

termina con las conclusiones.
IV.1.1 Multipolos eléctricos

El efecto de la distribucion de carga dentro de una molécula puede caracterizarse
por un conjunto de cantidades que dependen de la distribucién misma, de manera similar a
como algunas cantidades mecanicas tales como la magnitud de la masa total y el momento
de inercia de un conjunto de masas puntuales, dependen de diversas caracteristicas de la
distribucién de masa. Estas cantidades reciben el nombre de multipolos eléctricos
(Wangsness, 1992, Gierke, 1972)

Para un sistema de N cargas puntuales qi, 2, ..., qn con vectores de posision
1,T,..., T, el potencial ¢, en el punto de campo P, cuyo vector de posicién con respecto

al mismo origen O esT, esta dado por

o(7) = an qufxcose t— Z,Ch ?(3cos? 0; — D+...

4megr -] 471380"11 41!80r|1
(Iv.1)
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donde los puntos suspensivos indican que existen otros términos de orden mayor. La
ecuacion (IV.1) recibe el nombre de desarrolio multipoiar del potencial. Se observa que se
tienen varias contribuciones a! potencial que se pueden expresar como:
6(7) = dpm(T) +p (1) +0q()+... Iv.2)
donde los términos se conocen como el término monopolar, el término dipolar y el
término cuadrupolar respectivamente. }

La ecuacion (IV.1) puede reescribirse considerando los cosenos directores Iy, Iy y I

del vector posicion, T , del punto P

.5 ) Ixxi +lyyi+1,2
coseiz%ﬁ'(ﬂ: — y:l = (IV.3)
1 i i

La suma en el primer término de la ecuacion (IV.1) es la carga neta del sistema:

N
2.9i = Qeotal = Q (Iv.4)
i=1
por lo tanto, el primer término queda como
() =53 av.s)
TeQr

y se denomina término monopolar. Dado que éste es el término dominante del potencial,
cuando el punto de campo se encuentra muy lejos de las cargas se observa que toda la
distribuci6n actiia como si fuera una sola carga puntual. Sustituyendo la ecuacion (IV.3)

en la segunda suma de (I'V.1) se obtiene
N Lol N -
2.9it; cosd; =T.| Xq; av:6)
i=1 i=1

donde a la suma entre paréntesis se le define como momento dipolar P y depende

solamente de la distribucion de carga y no de la posicion del punto de campo, es decir

N
P= 2.4if; (Iv.7)
i=1

La tercera suma de la expresion (IV.1) puede reescribirse considerando los

cosenos directores de 8; como

N
> qir (3cos” ;- 1) = _Zlm(3jiki - 78%) = Qji (Iv.8)
1 1=
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donde Qj reciben el nombre de componentes del tensor del momento cuadrupolar. En esta

expresion, j y k pueden ser independientemente x, y 6 z; el simbolo &, es la delta de

Kronecker, que se define como

S =1sij=k

S =0 si jek (Iv.9)
Asi, existen un total de nueve Q. definidas por la ecuaciéon (IV 7) Por ejemplo:

Qz =032 - 1) (IV.10)

El término cuadrupolar en la ecuacién IV.1 puede escribirse de una manera mas compacta

como

L 1y 21kQji av.1n

do(F) = o 22, ot
Si el punto P se encuentra muy lejos y si tanto el momento monopolar (Q) como el
momento dipolar son cero, entonces Qjx es la caracteristica dominante de la distribucion
de carga en el desarrollo de ¢. Este es el caso de varios de los sistemas que aqui se
estudian.
Si las cargas se hallan distribuidas en forma continua, la suma en la ecuacién (IV.8)

puede escribirse como

Qi = [y PPGIK -1 285 )d (IV.12)

Aunque se definen un total de nueve cantidades Qjx, realmente son solamente cinco
las independientes porque Q.,=Qy y ademas Qx + Qyy + Q=0

Conociendo el potencial para dos moléculas (a, b), se puede calcular la energia
electrostatica de interaccion entre ellas de la manera siguiente:

Uciotros = ¢ 4{ = T ef6{” (Iv.13)
1

1

Para el caso en el cual las moléculas que interactuan tienen tanto el momento
monopolar Q como el momento dipolar igual a cero, la energia electrostatica de

interaccion viene dada por la ecuacion (Pullman,1978):
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1
Uelectros = 2 Tjklm(;kaQEn) (IV.14)
jkim

donde:

Tikim = (41!’,80)_13[ 35(rjrkrlrm - 5r2(rjrk81m + l’jqakm
rjrmﬁkm + rkrm6jm + l'krm5jm + l’]l'ms_ik

+I’4 (Bjkﬁlm +6j16km +6jm6k1) ]1'-9

(IV.15)

Esta energia electrostatica fue calculada para los sistemas que aqui se presentan.

IV.1.2 Formaciém de complejos entre compuestos aromaiticos que presentan

momento cuadrupolares.

Existen reportados en la literatura una gran variedad de sistemas binarios formados
por hidrocarburos aromaticos y/o compuestos fluoroaromaticos que presentan
propiedades termodinamicas poco usuales. El primer ejemplo, presentado en 1960 por
Patrick y Prosser (1960), lo constituye el sistema hexafluorobenceno-benceno (HFB-
BEN). Duncan y Swinton (1966a) reportan los diagramas de fases sélido-liquido de los
sistemas HFB-BEN, HFB-tolueno (HFB-TOL), HFB-p-xyleno y HFB-mesitileno que se
muestran en las figuras V1.1 a IV 4 respectivamente, donde se obseva que la formacion de
compuesto es caracteristica de estos sistemas. El comportamiento mas espectacular lo
presenta el sistema formado por hexafluorobenceno-1-metilnaftaleno (HFB-1-MEN) cuyo
diagrama de fases sélido-liquido (Griffith ef al., 1983) se presenta en la figura IV.5 y en el
cual se aprecia que la mezcla equimolar funde 95 y 122 K por arriba de las temperaturas
de los componentes puros respectivamente. También se conoce el diagrama de fases
solido-liquido (figura 1V.6) del pentafluorobenceno (PFB) con benceno que forma dos
complejos en proporciones molares 1:1 y 3:2 y que presentan punto de fusion
incongruente (Duncan and Swinton, 1966b).

Los primeros estudios termodinamicos sistematicos de mezclas de compuestos

fluoroaromaticos fueron hechos por Scott (Fenby ef al., 1966, Fenby and Scott, 1967) y
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Swinton (Duncan and Swinton, 1966b, Duncan et al,, 1966¢c, Gaw and Swinton, 1966,
Gaw and Swinton, 1968a, Gaw and Swinton, 1968b, Powell and Swinton, 1970a, Powell
et al., 1970b, Swinton, 1978). En esos trabajos se reporta que las propiedades de exceso
son mucho menos positivas para las mezclas de compuesto fluoroaromatico +
hidrocarburo aromatico que para las mezclas que no contienen al fluoroaromatico. Los
valores de G*, H* y V* obtenidos fueron interpretados como el resultado de la formacién
de un complejo entre el compuesto fluoroaromético y el hidrocarburo aromaético.

Debido a que no se encontré ninguné evidencia espectroscopica de la existencia de
una transferencia de carga en las mezclas compuesto fluoroaromatico-hidrocarburo
aromatico, las interacciones fueron atribuidas a fuerzas electrostaticas entre las cuales las
interacciones cuadrupolo-cuadrupolo son las que determinan las estructuras de las fases
solidas, hipétesis que ha sido probada para el caso HFB-BEN recientemente a través de

difraccion de neutrones y de rayos X (Bartsch ef al., 1986) y RMN (Duer, 1993).

+20+

+10

Figura IV.1 Diagrama de fases sélido-liquido para el sistema hexafluorobenceno-benceno.

(Tomada de Duncan and Swinton, 1966a).
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Figura IV.2 Diagrama de fases solido-liquido para el sistema hexafluorobenceno +

tolueno. (Tomada de Duncan and Swinton, 1966a).
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Figura IV.3 Diagrama de fases solido-liquido del sistema hexafluorobenceno + p-xileno.

(Tomada de Duncan and Swinton, 1966a)
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Figura IV.4 Diagrama de fases solido-liquido para el sistema hexafluorobenceno +

mesitileno. (Tomada de Duncan and Swinton, 1966a).
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Figura IV.5 Diagrama de fases s6lido-liquido para el sistema pentafluorobenceno-benceno.

(Tomada de Duncan and Swinton, 1966b)
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Figura IV.6 Diagrama de fases solido-liquido para el sistema hexafluorobenceno-1-

metilnaftaleno. (Tomada de Griffith et al., 1983).

Por la experiencia previa que se tiene en el estudio de formacion de complejos en
solucién a través de mediciones de capacidad calorifica, se sabe que es posible obtener
informacién termodinémica relevante en estos casos a través del uso de un modelo sencillo
de asociacién como es el modelo TK descutido en el capitulo II y aplicado al estudio de la
interaccion alcohol-micela invertida en el capitulo III. En este trabajo se utiliz6 al Cp para
estudiar la formacién de complejos entre compuestos aromaticos, esperando obtener los
parametros termodinamicos que nos permitan dilucidar las caracteristicas de dichos
complejos. Para tal efecto se supuso que el complejo formado entre dos compuestos
aromaticos subsiste en el estado liquido cuando se le aflade un disolvente inerte (I).
Recientetemente Neelakandan er a/. (Neelakandan et al, 1997) mostraron que

efectivamente este complejo subsiste en el estado liquido.
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La determinacion experimental de momentos cuadrupolo se hace por la técnica de
birrefringencia inducida por gradiente de campo eléctrico (Bataglia ef al., 78, Dennis and
Ritchie, 1991) en la fase de vapor. Dado que esta técnica implica un arduo irabajo, los
datos reportados en la literatura son escasos. Una forma alternativa de obtener los
momentos cuadrupolo es a través del calculo tedrico. Hernandez-Trujillo (Hernandez-
Trujillo and Vela, 1996) publicé recientemente los momentos cuadrupolo para las series
de fluro y clorobencenos usando la teoria de funcionales de la densidad y calculos Hartree-
Fock. En este trabajo se hace uso de estos valores calculados y se presenta una correlacion
entre éstos y los parametros termodinamicos obtenidos a través de las mediciones de Cp.
La interpretacion de los datos de capacidad calorifica se hace a través del modelo TK
(Kehiaian et Treszczanowicz, 1969) extendido para mezclas ternarias (Costas ef al., 1989)

discutido en el capitulo I1.

IV.2 Determinacion de las Capacidades Calorificas.

Se midi6 la capacidad calorifica volumétrica a presién constante a 25°C de las
mezclas del tipo A + (B + 1) siguientes:

Hexafluorobenceno + (p %w benceno + n-heptano): HFB + (p %w BEN + 1)

Hexafluorobenceno + (p %w tolueno + n-heptano): HFB + (p %w TOL + 1)

Hexafluorobenceno + (p %w 1-metilnaftaleno + n-heptano): HFB + (%w 1-MEN
+10)

Pentafluorobenceno + (p %w l-metilnaftaleno + n-heptano): PFB + (p %w 1-
MEN +1),

Fluorobenceno + (p %w 1-metilnaftaleno + n-heptano): ¥B + (p %w 1-MEN + I)

Hexafluorobencenp + (p %w fluorobenceno + n-heptano): HFB + (p %w FB + )

Benceno + (p %w hexafluorobenceno + n-heptano): BEN + (p %w HFB + D

Benceno + (p %w 1-metilnaftaleno + n-heptano): BEN + {(p %w 1-MEN +I)

1-Metilnaftaleno + (p %w hexafluorobenceno + n-heptano): 1-MEN + (p %w
HFB +1)

Hexafluorobenceno + (p %w benceno + tetracloruro de carbono): HFB + (p %w
BEN + CCLy)
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Las capacidades calorificas volumétricas a presidn constante de las mezclas
estudiadas fueron medidas con un calorimetro de flujo Picker (Sodev, Inc., Canada) y
fueron convertidas a capacidades calorificas molares mediante las densidades medidas con
un densimetro de celda vibratoria (Sodev, Inc. Canada) Las técnicas utilizadas y los
errores asociados a cada propiedad se encuentran reportados con detalie en el apéndice A.

La capacidad calorifica molar aparente, ¢., fue calculada utilizando la ecuacion
(I1.1). En estas mezclas, Cp{sol) es la capacidad calorifica molar de la solucién, Cpg es,
en el caso de las soluciones binarias. (p=0), la capacidad calorifica molar del disolvente
inerte puro I, y en el caso de las soluciones ternarias (p=0) es la capacidad calorifica
molar de la mezcla (B + I) cuya concentracion p %w en el disolvente inerte I, es conocida.
Para el caso en que p=0, X; y X, son las fracciones molares de A y B respectivamente.
Cuando p=0, x, es la fraccion molar de A, y x, es la fraccion molar de la binaria (B+I) en
la solucion ternaria A + (B + I). Los datos experimentales de ¢. para todas las mezclas se
encuentran en el apéndice C. La tabla IV.1 reporta las capacidades calorificas molares y
los volimenes molares de todos los liquidos empleados. Las soluciones fueron preparadas
por pesada con extremo cuidado para minimizar las pérdidas por evaporacion.
Dependiendo del intervalo de concentracion, la capacidad calorifica de cada soluci6n fue
determinada usando como referencia el disolvente inerte o la solucion previa de menor
concentracidn. A través de la repeticion de la medicion de los sistemas, la incertidumbre
determinada result6 ser de + 2 j K mol™ para ¢, en la regién diluiday de =3 J K" mol™ a
dilucion infinita.

TABLA IV.1 Capacidades calorificas y volamenes molares a 25°C para los compuestos
puros.

Liquido Cp/I XK' mol’  V/em® mol”
benceno 135.76* 89.42*
tolueno 158.08 106.87"
1-metilnafthaleno 22421 139.86"
hexafluorobenceno 221.61° 115.76°
pentafluorobenceno - 111.04°
fluorobenceno 146.36" 94.86"
tetracloruro de carbono 131.36" 97.09°

*De (Riddick ef al., 1986). "Este trabajo
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IV.3 Resultados y discusién.

La tabla IV.2 reporta los lim ¢. (x;—>0) experimentales para todas las mezclas
binarias (A + I) y la tabla IV.3 reporta los lim ¢. (asoc) (x,—0) para todas la mezclas
ternarias estudiadas en este trabajo. La figura IV.7a muestra los resultados experimentales

del lim ¢.(asoc) (x;—0) en funcién de la variable Q; definida por la ecuacion (I1. 16) para

la mezcla ternaria HFB + (BEN + I) a 25°C. En esta figura, Q;=0 representa la solucién
binaria HFB + 1. Al aumentar la concentracién de benceno, lim ¢.(asoc) (x;—0) se
incrementa, pasa por un maximo y después decrece. El incremenio en el lim ¢.(asoc)
(x1—0) corresponde a un incremento en la probabilidad de que una molécuia de HFB a
dilucion infinita forme un complejo con una molécula de benceno. Un incremento
posterior en la concentracion del benceno hace que lim d.(asoc) (x;-—0) disminuya
porque, como se analiz6 en el capitulo II, la posibilidad de que el complejo sea destruido

al aumentar la temperatura, es menor.

TABLA IV.2 Limite de la capacidad calorifica molar aparente para todas las mezclas
binarias estudiadas en este trabajo

sistema lim ¢. (asoc) (x;—0) / J K mol’

HFB en n-heptano 213.110.8
PFB en n-heptano 201.710.6
FB en n-heptano 137.810.8
BEN en n-heptano 126.610.3
1-MEN en n-heptano  222.9+0.3
HFB en CCl4 202.240.3
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TABLA IV.3. Limite de la capacidad calorifica molar aparente de asociacién para todas
las mezclas ternarias estudiadas en este trabajo.

HFB + (p w% BEN -+ n-heptano) HFB + (p %w TOL + n-heptano)
p=  lim ¢c{asoc) (=0T K mol?!  p=  kim d.(asoc) (x;->0) /J K mol
5.1 8.5+1.8 5.1 4.7+1.3
10.8 15.510.8 9.9 21.1%1.5
14.8 19.612.1 14.0 243415
20.3 20.342.1 23.0 29.110.8
22.7 18.411.8 30.4 28.4+1.7
29.8 18.440.8 39.7 22.3440.8
35.8 16.7+0.9
49.7 12.613.0
HFB + (p %w 1-MEN + n-heptano) PEB + (p %w 1-MEN + n-heptano)
p=  lim ¢{asoc) (0—0) T K mol! p=  lim é.(asoc) (x;—0) /T K mol”
2.9 16.412.3 6.1 7.411.4
51 19.610.9 11.2 9.14+0.9
7.8 21.343.99 22.3 14.0+1.1
10.2 31.9+£1.3 324 19.211.7
15.8 37.112.7 49.2 20.4+13
20.0 38.312.1 65.3 22.440.9
25.2 36.4+13 74.56 20.240.9
304 39.0£1.5 82.0 24.1+1.3
41.0 40.042.8
50.1 37.8+1.7
67.2 34,9413
FB + (p %w 1-MEN + n-heptano) HFB + (p %w FB + n-heptano)
p=  lim ¢o(asoc) (;—0) I K mol' p= lim ¢.(asoc) (;—0) /T K mol
28.0 144.9+1.8 59 34122
423 143.1+2.0 8.5 1.740.9
69.0 144.5+1.8 10.7 3.544.5
13.8 4.0+1.7
17.0 6.343.5
17.6 5.2t1.1 - e s
20.9 5.8+1.9 D.EFE,
22.8 48+1.0
26.3 2.611.4
294 1.7+1.7
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BEN + (p %w HFB + n-heptano)  BEN + (p %w 1-MEN + n-heptano)
p=  lim d(asoc) (x;—0) T K ' mol’ p= lim dfasoc) (x;~>0) /1 K mol’!

19.6 39106 6.0 -1.110.5
30.3 6.710.4 11.3 <0.340.4
44.6 11.330.6 14.9 -0.440.9
62.0 12.6+1.2 20.6 0.34+0.4
77.9 14.810.5 33.4 21305

53.8 2.330.6
1-MEN + (p %w HFB + n-heptano) HFB + (p %w BEN+ CCly)
p= lim é.(asoc) (x;—0) I K mol? p= lim ¢.(assoc) (x;—0) /T K! mol™
10.4 25.940.5 5.0 0.710.8
18.4 33.2+1.2 10.1 -3.8+0.6
26.2 30.0+1.7 223 -0.240.5
26.8 2891403 - 36.8 -4.130.7
36.8 35.1+5.0
56.8 31.040.8

Para hacer el ajuste del modelo TK se wutilizd6 la ecuacién (I1.15). El
comportamiento del sistema HFB + (BEN + I) es bien reproducido por el modelo TK
como se muestra en la figura IV.7b y este resultado corrobora la hipétesis de que el
complejo formado entre las dos moléculas arométicas prevalece al afiadir un disolvente

inerte. El ajuste de la ecuacion (I1.15) a los datos experimentales arroja los valores de
AHY| y K,. La tabla IV.4 presenta los valores de AHY; y K, para todos los sistemas

estudiados en este trabajo asi como las energias electrostaticas asociadas a los mismos.

La simetria de la distribucion de cargas del benceno y del hexafluorobenceno puros
implica que los momentos eléctricos dipolo y octupolo, son cero. El primer momento
eléctrico que no es cero es el momento cuadrupolo por lo tanto es el responsable de la
interaccion entre este par de moléculas. La tabla I'V.5 presenta los momentos cuadrupolo
(Qx) calculados (Hernandez-Trujillo and Vela, 1996) para todas las moléculas que
participan en las mezclas estudiadas. Se observa que los momentos cuadrupolo para los
componentes d‘el primer complejo estudiado (HFB-BEN) son grandes y de signo

contrario. Cuando estos dos compuestos se mezclan a temperatura ambiente, forman un
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Figura IV.7. lim ¢c(asoc) (x;—0) experimental del HFB a 25°C en el sistema HFB +

(BEN+ D) vs Q; del benceno. Las lineas punteadas representan el ajuste del modelo TK a

los datos experimentales usando la ecuacion (I1.15)

complejo solido debido a fuertes interacciones del tipo cuadrupolo-cuadrupolo con AH?I

-74 £ 0.1 kJ mol” y K{| = 9.33 1.4 obtenidos a partir de! modelo TK. Se ha

determinado por calculos teéricos que la orientacion mas estable de este complejo es cara-
cara (Brown and Swinton, 1974, Hemandez-Trujillo ef al, 1993, Hernandez-Trujillo,
1997). Gaw y Swinton (1966) encontraron que el sistema HFB-BEN presenta un doble
azebtropo, lo cual fue corroborado posteriormente por Aucejo (Aucejo ef al., 1996) quien
afirma que éste es el Gnico caso de doble azeotropia entre las soluciones organicas hasta

hoy conocidas.
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TABLA IV.4 Constantes de equilibrio voluméiricas, cambio de entalpia y energia

electrostatica para la formacion del complejo a 25°C

sistema Kn - AH) /KT K mol?  Uelectron / KJ mol™
HFB + (BEN+I) 9.3+1.4 7.3640.09 -65.01
HFB + (TOL+I) 8.2140.7 8.771+0.09 -61.53
HFB + (1-MEN+I) 9.910.4 10.9310.24 -160.19
PFB + (1-MEN+D) 3.840.3 8.0440.96 -101.05
FB +(I-MEN+) 0 0 -18.94
HFB + (FB+) 0.746.04  3.48+0.29 -48.14
BEN + (I-MEN+I) 0 0 -4.72
BEN + (HFB+I) 240.26 7.0040.22 -65.01
[-MEN + (HFB+I) 14+0.56 9.49+0.04 -100.19
HFB + (BEN-CCl) 0 0 -65.01

TABLA IV.5 Q. para los compuestos aromaticos estudiados

molécuia Qzz/buckinham
benceno -8.56
hexafluorobenceno +9.55
pentafluorobenceno +6.11
fluorobenceno -6.33

tolueno -3.12
1-metilnaftaleno -13.14

La figura IV.8 muestra el lim ¢.(asoc) (x;—0) experimental y tedrico graficado
contra la variable Q; para cuatro mezclas: HFB + (BEN + I), HFB + (TOL + I), HFB +
(1-MEN + I) y HFB + (FB + I). La idea consiste en dejar uno de los compuestos fijo
(HFB), en este caso con Q,>0 y ponerlo frente a compuestos aromaticos con diferentes
momentos cuadrupolares negativos. En esta figura las lineas punteadas representan el
ajuste del modelo TK a los datos experimentales. Como se ve, el modelo describe muy
bien este comportamiento. Como se analiz6 en el capitulo II, el lim ¢.(asoc) (3x;—0) en el
maximo, depende directamente del cambio de entalpia para la formacion de un complejo,
AH?I, de tal manera que el maximo valor de AH?l enfre estos cuatro sistemas

corresponde a la formacion del complejo HFB-1-MEN. De hecho, éste es el sistema que
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presenta el mayor AH?l entre todos los complejos aqui estudiados y tiene un valor de -10
kJ mol™ que es indicativo de que el complejo formado es relativamente fuerte. De la tabla
IV.4, se observa que este complejo estd formado por los compuestos aromaticos con los
momentos cuadrupolo mayores y que ademas son de signos opuestos. Al poner el HFB
frente al benceno, el AH?I disminuye debido a que Q. del benceno es menor que el Qzz
del 1-MEN. En el caso del sistema HFB-TOL, y considerando e! valor de Q. reportado,
se esperaria un cambio de entalpia menor que en el caso del sistema HFB-BEN, es decir,
la formacion de un complejo mas débil, sin embargo esto no sucede debido tal vez a que el
tolueno presenta también momento dipolo dado que la distribucion de su carga no es
simétrica. De esta manera aparecen ademas de las interacciones cuadrupolto-cuadrupolo,
las interacciones dipolo-dipolo y dipolo cuadrupolo fortaleciendo la interaccion. De los
cuatro compuestos aromaticos frente a los cuales se ha puesto el HFB a interactuar, se
observa que el FB es el que tiene el menor valor de Q. y por lo tanto el compleio HFB-
FB es el mas débil, como lo indica el pequefio valor de AH?I en la tabla I'V.4.

En la figura V.9 se muestra el comportamiento del 1-metilnaftaleno, que poéee un
Q.. grande y negativo, frente a tres compuestos fluoroaromaticos en los cuales Q,, cambia
incluso de signo. El complejo que presenta el mayor AH(I)I es, otra vez, aquél en el cual
Q. del compuesto fluoroaromatico es mayor y de signo contrario al de 1-MEN, es decir,
el complejo formado por HFB y 1-MEN. En el caso del sistema PFB-1-MEN, al disminuir
el Q del compuesto fluoroaromatico, el lim ¢.(asoc) (x,-—>0) se abate indicando la
formacion de un complejo mas débil que el anterior, y para el sistema formado por FB y 1-
MEN la curva desaparece lo cual implica que el complejo no se forma. En este ultimo
caso, ambos compuestos poseen Q. del mismo signo. Hasta ahora todo indica que la
condicion para que se forme un complejo entre dos moléculas aromaticas es que éstas
deberan poseer momentos cuadrupolo de diferente signo y que el complejo sera mas fuerte
entre mayores sean los valores de sus momentos cuadrupolo. Para comprobar esta
hipdtesis, se estudié también otro sistema en el cual ambas moléculas poseen Q. de igual

signo, este es el caso del sistema BEN + (1-MEN + I), arrojando como resultado el
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mostrado en la misma figura IV.9, donde se observa que no se presenta un maximo, lo

cual significa que el complejo BEN-1-MEN no se ha formado.

lim ®c (asoc) (x >0)J K mot™

0.7

Figura IV.8. lim ¢c(asoc) (x;—>0) experimental del HFB a 25°C en los sistemas HFB + (1-
MEN + 1), HFB + (TOL + I), HFB + (BEN + ) y HFB + (FB + ) vs Q; del hidrocarburo

aromatico correspondiente. Las lineas punteadas representan el ajusie del modelo TK a los

datos experimentales usando la ecuacion (I1.15)
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Skillerne ef al. hacen un estudio comparativo entre el comportamiento del HFB y
el PFB frente a diferentes hidrocarburos aromaticos y no arométicos. Sus conclusiones
mas importantes son consistentes con las obtenidas aqui, a saber. /) Las entalpias de
exceso (Howell et al., 1972) para las mezclas de HFB, PFB y 1,3,5-trifluorobenceno
(TFB) frente a bencenos metil-substiﬁxidos (tolueno, o-xileno, p-xileno y mesitileno) son
negativas y grandes para el HFB, menos negativas para el PFB y positivas para el TFB, lo
cual significa que el HFB y el PFB, que poseen momentos cuadrupolo grandes y positivos,
forman complejos con los bencenos metilsubstituidos que poseen momentos cuadrupolo
grandes y negativos (Hernandez-Trujillo and Vela, 1996), mientras que el TFB, que posee
un momento cuadrupolo cercano a cero no es capaz de hacerlo. ii) La energia interna de
exceso de -las mezclas de HFB con diferentes hidrocarburos aromaticos son
consistentemente mas negativas que las de las mezclas de PFB con los mismos
hidrocarburos aromaticos (Skillerne and Stubley, 1973, Skillerne and Stubley, 1974).
Esto, de acuerdo a nuestra interpretacion, se debe a que Q,, del HFB es mayor que Q.
para el PFB.

Basado en las ecuaciones de Buckingham (Buckingham, 1959, Pullman, 1978),
Hernandez-Tryjillo calculé la energia electrostatica para todos los complejos que aqui se
estudian (Hernandez-Trujillo, 1997) a partir de los momentos cuadrupolo gue previamente
habia calculado. La figura IV.10 presenta AH(I)l vs. la energia electrostatica (u.) para
todos los complejos estudiados en este trabajo y otros dos mas que no se reportan aqui:
naftaleno-hexafluorobenceno (NAF-HFB) y PFB-BEN. En esta figura se aprecia
claramente la tendencia de AH?I a aumentar a medida de que la energia electrostatica
aumenta. Del andlisis de estos resultados podemos concluir: i) que Ugectron Y AHyp estan
claramente relacionadas por lo tanto el AHj,; obtenido experimentalmente refleja la Uctectros

calculada tedricamente; ii) los complejos formados si son basicamente formados por

interacciones cuadrupolares.
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lim @c (asoc) /J K mor™

Figura IV.9. lim ¢c(asoc) (x;—>0) experimental a 25°C del compuesto fluoroaromatico en

los sistemas HFB + (1-MEN + I), PFB +(1-MEN +I) y FB + (1-MEN + I) y del benceno
en el sistema BEN + (1-MEN + 1) vs Q; del hidrocarburo aromatico correspondiente. Las

lineas punteadas representan el ajuste del modelo TK a los datos experimentales usando la

ecuacion (I1.15)
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Figura IV.10. Correlacion entre el cambio de entalpia para la formacién de un complejo,
AHy;, a partir del ajuste de la ecuacion (I1.15) a los datos experimentales de lim ¢c(asoc) -
(x1—0) correspondientes, y la energia electrostitica obtenida a partir de la ecuacion

(1V.14)

IV.4 Capacidad calorifica de transferencia.
A partir de las curvas de la figura IV.8 o de los datos de la tabla IV.3 es posible
calcular la capacidad calorifica de transferencia del HFB para el proceso de transportar

una molécula de HFB, a dilucion infinita, desde una solucién de benceno en disolvente

inerte hasta una solucién de 1-metilnaftaleno en disolvente inerte mediante la ecuacion
ACP* = lim ¢.(asoc) (x;—>0) (1-MEN) - lim d.(asoc) (x;—>0) (BEN) (Iv.16)
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Como hemos analizado en el capitulo anterior, para un proceso donde el orden se
destruye, ACp' es negativo, y es positivo para un proceso donde el orden aumenta. La
figura IV.11 muestra el ACp' para los procesos de transportar HFB desde una solucién de
benceno hasta tres distintas soluciones: una de tolueno (a), una de 1-metilnaftaleno (b) y
otra de fluorobenceno (c). En la transferencia de HFB de benceno a tolueno, ACp>0
porque ¢l HFB pasa a formar un complejo en el cual la interaccion es mis fuerte. El
mismo comportamiento se observa en el caso de transferir HFB de benceno a 1-
metilnaftaleno, siendo mayor el efecto en este caso porque la interaccién cuadrupolo-
cuadrupolo es todavia mayor. El comportamiento contrario se observa si el HFB es
transportado de una solucion de benceno a otra que contiene fluorobenceno, pues en este

caso el HFB pasa a formar un complejo mas débil.
IV.5 Efecto del disclvente.

El efecto del disolvente en la formacién del complejo fue estudiado también. La
figura IV.12 mues:tra el lim ¢.(asoc) (x;—»0) para el sistema HFB + BEN tanto en n-
heptano como en tetracloruro de carbono en funcién de la variable Q’; La curva
caracteristica que en el sistema HFB + (BEN + I) denota la formacién de un complejo,
desaparece en el caso que se utiliza al CCly como disolvente, lo cual indica que en este
ultimo caso no hay formacién de tal complejo debido a que el CCly interacciona
fuertemente con los componentes y con ello impide la formacion del complejo. Este
comportamiento se ha observado también en la autoasociacion de 1,2-dioles {Salcedo,

1994) y en la formacion de complejos dimetilformamida-benceno (Frigolet, 1995)
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10- / de BEN a TOL

ACP / JK mot

Figura IV.11 Capacidad calorifica de transferencia del HFB, a dilucién infinita, vs. Q; a
25°C. El proceso de transferencia se realiza en la direccion que se muestra en la figura.

Las curvas fueron calculadas con la ecuacién (I1.15) usando los parametros de la tabla

V4
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Figura IV.12. lim ¢c(asoc) (x;—0) experimental para el HFB a 25°C en los sistemas HFB
+ (BEN + n-heptano) y HFB +BEN + CCL) vs QZ correspondiente. Las lineas punteadas

representan el ajuste del modelo TK a los datos experimentales usando la ecuacion (I1.15)

IV.6 Inversion del sistema.

Se intentd estudiar sistemas con otros hidrocarburos aromaticos mas grandes, pero
la solubilidad de estos compuestos en hidrocarburos lineales resultd ser una limitante,
puesto que es necesario disolver el hidrocarburo aromatico en el disolvente inerte en un
- amplio intervalo de concentraciones para determinar el lim ¢.(asoc) (x;—0) y asi generar
la curva que nos permite, mediante el ajuste del modelo TK, determinar los parametros

termodinamicos del complejo resultante. Para resolver este problema, en vez de medir Cp



de soluciones diluidas de A en (B + ), se decidi6 medir el Cp de soluciones diluidas de B
en (A + 1) dado que A es el compuesto fluoroaroméatico y no presenta problemas de
solubilidad en disolventes inertes.

La figura IV.13 muestra el lim ¢.{asoc) (x,—>0) para los sistemas HFB + (BEN +
I) y BEN + (HFB + I) en funcién de la variable Q;. Claramente se observa que el
resultado es diferente en cada caso, el maximo de la curva en el segundo sistema ha sido
desplazado, con respecto al primero, a mayores valores de Q;, y parece ser un poco mas
pequefio, lo cual indiéa a través de las ecuaciones (II.18) que los pariametros
termodinamicos obtenidos para el sistema original son diferentes a aquéllos obtenidos para

el sistema invertido. Todos estos parametros se encuentran en la tabla IV.4 El efecto se

nota mas en el valor de Ki”l porque el desplazamiento de la abscisa es mas significativo, y

del valor de ésta, depende el valor de K‘l"l. La figura IV.14 muestra el lim ¢.{(asoc) (x;—0)

para los sistemas HFB + (1-MEN + I) y 1-MEN + (HFB + I). Del analisis comparativo de
las graficas se espera que las diferencias obtenidas en estos sistemas sean mayores que
para el sistema anterior, lo cual se comprueba mediante el ajuste del modelo TK (ver tabla
IV.4).

El comportamiento de los sistemas al ser invertidos podria explicarse de la manera
siguiente: el lim ¢.(asoc) (x;—0) definido por la ecuacion (I1.17), para una mezcla ternaria
A + (B +I) puede considerarse como la capacidad calorifica de A al ser transportado del
disolvente inerte (I) hasta la mezcla (B + I). En el estado inicial del proceso, las moléculas
de A se encuentran rodeadas por el disolvente inerte (I) y en el estado final, el complejo
A;B; se encuentra rodeado de un exceso de moléculas de B. En el sistema inverso, B + (A
+ 1), al principio, las moléculas de B se encuentran rodeadas por moléculas del disolvente
inerte, y en el estado final el complejo A,B, se encuentra rodeado por un exceso de
moléculas de A. Al comparar ambos procesos de transferencia, se observa claramente que
los estados iniciales y finales son distintos, de ahi que los resultados experimentales sean
diferentes en cada caso. En el modelo TK, la formacion del complejo estd dada por la

reaccion A + B — A,B, y las contribuciones fisicas al Cp son despreciadas;dado que en el
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modelo TK no se consideran estas contibuciones a los estados inicial y final, los resultados

que arroja son diferentes paraloscasos A+ (B+D)yB+{(A+1).

2
2=
. -+; _____ ry HFB + (BEN #)
T 15 E -
2 | 7 E """"" BEN + (HFB +)
. :,' E .
% 104
11
e i i
£ s/ .-
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Figura IV.13 lim ¢c(asoc) (x;—0) experimental para el HFB a 25°C en el sistemas HFB +
(BEN + 1) y para el benceno en el sistema BEN +(HFB + I) vs QZ correspondiente. Las

lineas punteadas representan el ajuste del modelo TK a los datos experimentales usando la

ecuacion (I1.15)
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Figura IV.14 lim $c(asoc) (x;—»0) experimental para el HFB a 25°C en el sistemas HFB +
(1-MEN -+ 1) y para el 1-MEN en el sistema 1-MEN +(HFB + I) vs Q; correspondiente.

Las lineas punteadas representan el ajuste del modelo TK a los datos experimentales

usando la ecuacion (I1.15)

1V.7 Comclusiones.

Después de analizar detalladamente los resultados obtenidos podemos formular las
conclusiones siguientes: i) La formacién de complejos entre compuestos fluoroarométicos
¢ hidrocarburos aromaticos efectivamente se realiza a través de interacciones

cuadrupolares. ii) La capacidad calorifica es buen sensor de estructura en la formacion de
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complejos via interacciones cuadrupolares. iii) El modelo TK extendido a mezclas
ternarias describe correctamente la formacion de complejos via interacciones
cuadrupolares. iv) La condicion necesaria para que dos moléculas aromaticas formen un
complejo via interacciones cuadrupolares, es que estas moléculas posean momentos
cuadrupolo de signo contrario. v) El AH;, es mayor para aquellos sistemas en los cuales
los momentos cuadrupolo son grandes y de signo contrario. vi) El AH,, determinado
experimentalmente refleja la Uqenos Calculada tedricamente. vil) La capacidad calorifica de
transferencia es positiva para el proceso en el cual el HFB es transferido de un medio en el
cual el hidrocarburo aromatico tiene un Q menor a otro medio en el cual el hidrocarburo
aromatico tiene un Q,mayor. vii) El CCly destruye el complejo formado via interacciones
cuadrupolares interactuando fuertemente con los componentes. viii) La aplicacion del
modelo TK al sistema A + (B + C) arroja diferentes valores para los parametros
termodinamicos que para el sistema B + (A + C) debido a que comparando ambos casos,

los estados inicial y final son diferentes.
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Apéndice A,

Descripeién de equipos y técnicas de medicién,

AJ Densidades,

La densidad de todas las mezclas fue medida con un densimetro de celda vibratoria
modelo 03D SODEV (Sherbrooke, P. Q., Canadd). El funcionamiento de este equipo
(Picker 1974) esta basado en las propiedades del oscilador mecéanico. Consiste de una
celda de acero inoxidable sujeta por un extremo cuya frecuencia de vibracién esta
relacionada con su masa por unidad de longitud y con la constante de restitucion de la
fuerza. La frecuencia de resonancia de este tubo oscilante depende de la densidad del
liquido que contiene. La densidad de este liquido, p, esta dada por la ecuacién:

p=A+B1? A : (AL1)
donde A y B son constantes del aparato que se determinan midiendo el periodo de
resonancia, 7, de dos liquidos de densidad conocida. En el caso de las mezclas del capitulo
III de este trabajo, las constantes A y B fueron determinadas para cada corrida
experimental tomando al n-decano y al tolueno como liquidos de referencia. En el caso de
las mezclas del capitulo IV, los liquidos de referencia utilizados fueron el n-heptano y el
tetracloruro de carbono. Todas las soluciones fueron preparadas por pesada con extrema
precaucién para evitar evaporacion. Las soluciones binarias de los capitulos Il y IV y
ternarias del capitulo IIT fueron preparadas en una balanza analitica Mettler PM400 de
precision 0.001g y las soluciones ternarias del capitulo IV y cuaternarias del capitulo III
fueron preparadas en una balanza analitica Mettler AT250 de precision 0.00005g. Para
todas las soluciones se tomaron 10 lecturas de t y se promediaron para calcular mediante
la ecuacion (AL 1) la densidad de la mezcla. La precision en la medicion de la densidad es
de 0.00001 g cm™. Para lograr esta precision es necesario que las fluctuaciones de
temperatura no sean mayores de 0.001°C, lo cual se logré utilizando un control de

temperatura modelo CT-L SODEV (Sherbrooke, P. Q. Canada).
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AJI Capacidades calorificas.

Las capacidades calorificas volumétricas fueron medidas con un microcalorimetro
de flujo Picker (SODEV, Sherbrooke, P. Q. Canada) descrito en la figura AIL.1. Los
liquidos A y B fluyen de manera continua a través de las celdas de trabajo y de referencia.
Este flujo constante se logré utilizando una bomba de tipo peristaliico de alta precision
(SODEV, Sherbrooke, P. Q. Canada). Antes de entrar a las celdas, el liquido de referencia
Ay el liquido B cuya capacidad calorifica se desea determinar, se mantienen a temperatura
constante mediante un control de temperatura. Al entrar a las celdas, ambos liquidos son
calentados con la misma potencia Wo disipada por los diodos Z; y Z,. Los termistores T,
y T.> miden el aumento diferencial de temperatura AT que resulta de la diferencia entre las
capacidades calorificas volumétricas de los dos liquidos A y B. Esta diferencia de
temperatura se anula mediante un control proporcional de temperatura (thermal feedback)
aplicando una cantidad de energia AW. Esta energia esta relacionada con las capacidades
calorificas de A y B mediante la expresion

C})B AW
=14
Cpa W

La linea de retraso tiene por objeto permitir que el sistema alcance el equilibrio con

(AIL1)

el liquido A en una celda y el liquido B en la otra. Con la finalidad de que no haya pérdidas
de energia, las celdas operan a un vario de 10* mmHg. La sefial de salida, es decir, AW
fue registrada en un graficador LINSEIS 1-6512. La figura AIL2 muestra
esquematicamente el registro que se obtiene en el graficador en una corrida experimental
tipica. El uso de un graficador requiere de la realizacion de una calibracién que se lleva a
cabo llenando ambas celdas con el mismo liquido y simulando una diferencia de
capacidades calorificas mediante la aplicacion de un AW, perfectamente conocido. Esto
provoca una desviacion he, en el graficador con respecto a la linea base. Al comparar los
liquidos A y B en el calorimetro se produce en el graficador una desviacion hy y el AW
correspondiente es entonces AW = AW, he / h . Con esto, la ecuacion (AIL2) se

transforma en
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Figura AIlL 1 Representacion esquemdtica del calorimetro diferencial de flujo Picker.

Cpp _ 14 AWeathy (AIL2)
Cpa Wohecal

Las ecuaciones (Al2) 6 (AL3) indican que la determinacion de la capacidad
calorifica del liquido B se hace con referencia al liquido A cuya capacidad calorifica debe
conocerse. En este trabajo se utilizaron n-decano y n-heptano como referencia para la
determinacioén de las capacidades calorificas de las soluciones de los capitulos III y IV
respectivamente para aquellos casos en los que concentracion del alcohol (en el capitulo
III) o del fluorocarbono o hidrocarburo aromaticos (en el capitulo IV) fueron menores al
1.5% en peso. Para concentraciones mayores, el liquido de referencia utilizado fue la
solucion inmediata anterior en concentracion. El uso de este procedimiento garantizé que
para las soluciones mas diluidas la precision fuese mayor al cancelar el error acumulado
que existe cuando cierta soluciéon se mide contra la anterior. La precision en la
determinacion de las capacidades calorificas volumétricas que proporciona este equipo es
de 0.0001 J K'em™ siendo el volumen minimo de liquido necesario de 8 cm’. Las

capacidades calorificas volumétricas se transformaron en capacidades calorificas molares
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utilizando los datos de densidad y concentracion de cada solucién. En este trabajo, las
densidades fueron determinadas inmediatamente después de medir las capacidades

calorificas conectando el densimetro en serie con el calorimetro como lo muestra la figura
AIL3.

LREGISTRO EN EL GRAFICADOR LIQUIDO EN LA

cELoa | SERDA
be - REFEREN-
TRABAJO [CIA

FIN DEL EXPERIMENTO

x soin¥/ . | SOLNX | nC7
® )
] ® -]
e ] []
‘—J e -]
© e
] =]
soin 2/n O—, SOLN2 nCy
A A w7 | ot
nCy/soln | nCzy SOLNI
’[ | SOLNI | SOLNI
hx
s S SOLNE ey
CALIBRACION nCy nCy
LINEA >
BASE T h cal
INICIO DEL

EXPERIMENTO

Figura AII.2 Diagrama esquematico del registro obtenido en el graficador en una corrida
experimental tipica. A la derecha se indica elcontenido de cada celda a lo largo del
experimento. Las cruces (x) indican el momento en que un liquido dado se introduce al

calorimetro.
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La figura AIL3 muestra de manera esquematica las partes de las que consta el
equipo que se ha descrito en este apéndice. El equipo fue probado mediante la
determinacion de densidades y capacidades calorificas a 25°C del sistema 1-pentanol + n-

heptano reportado previamente por Benson (Benson 1986) obteniéndose resultados

satisfactorios.

SISTEMA DE

VACIO (BOMBAS CONTROL
DE DIFUSION DE

¥ MECANICA) TEMPERATURA

]
- T

DETECCION MEDI-
DENSt— DOR DE
REGISTRADOR CALORIMETRO METRO FRECUEN-
- TERMICA CIA .

BOMBA

Figura AIL3 Representacion esquematica del equipo utilizado en la medicion de

densidades y capacidades calorificas reportadas en este trabajo.
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A I Viscosidades.

Las viscosidades dinamicas de las muestras preparadas para dispersion de luz
fueron determinadas a 25°C con un viscosimetro Canon Fenske. Estas viscosidades
dinamicas fueron convertidas en viscosidades cinemiticas a través de la densidad medida

mediante el procedimiento arriba descrito.

ALV Dispersién de luz.

Cuando la luz incide en la materia y las propiedades de ésta son uniformes, la luz
se propaga sin cambiar de direccion, pero si el medio presenta fluctuaciones espaciales o
temporales de sus propiedades eléctricas 0 magnéticas, una fraccion de la luz es desviada
de su recorrido original. De esta manera las moléculas sirven como fuentes secundarias de
luz y subsecuentemente la dispersan. Los cambios de frecuencia, la distribucion angular, la
polarizacion y la intensidad de la luz dispersada son determinadas por el tamafio, la forma
y las interacciones de las moléculas.(Berne 1976). Del analisis teérico de la luz dispersada
por un liquido isotrépico se predice un pico central, llamado pico de Rayleigh, y dos picos
menos intensos y mas anchos llamados picos de Brillouin como se muestra en la figura
AIV.1 (Chu, 1968). A partir de las caracteristicas de estos picos se pueden determinar
popiedades de transporte del fluido como el coeficiente de difusion térmico, Dy, la
constante de atenuacion del sonido, Ds, y la rapidez del sonido en el liquido, Cs, entre
otras. El ancho del pico de Rayleigh no se puede medir por métodos interferométricos o
espectrograficos porque en muchos casos el ancho de este pico es menor que el ancho
espectral de la luz incidente en la muestra o demasiado pequefio para ser resuelto por una
rejilla de difraccion o un interferémetro. A partir de las ecuaciones de Maxwell se puede
obtener la expresion del campo eléctrico dispersado y por medio de la aplicacion de la
transformada de Fourier a la expresion para el campo eléctrico dispersado se define la
relacion de las fluctuaciones de la susceptibilidad eléctrica en el espacio temporal con
respecto al espacio de frecuencias. Dado que no es posible medir el campo dispersado, se
calcula la intensidad de campo eléctrico que puede medirse con un detector de intensidad

o potencia luminosa, es decir, un fotomultiplicador.
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Figura AIV.1 Espectro de Rayleigh-Brillouin de un liquido en el dominio de frecuencias.
D es el coeficiente de difusion térmica, Ds es la constante de atenuacion del sonido, C, es
la rapidez del sonido en el liquido y q es ia diferencia del vector de onda incidente respecto
al vector de onda dispersado por la muestra, en la direccién en que es capturada por el

sistema de deteccion.

La técnica DLS (Dynamic Light Scattering) mide las fluctuaciones de la intensidad
del campo eléctrico dispersado, en pequefios intervalos de tiempo debido en este caso al
movimiento Browniano de las micelas. El comportamiento temporal de estas fluctuaciones
es descrito cuantitativamente por la funcién de autocorrelacion de la intensidad de campo
eléctrico. La funcion de autocorrelaciébn de intensidad normalizada, gx(q,t), esta
relacionada con la funcién de autocorrelacion de campo normalizada a través de la

ecuacion de Siegert
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g5(a,t) = 1+B[g) (0, O)) (AIV.1)

donde

47n

Q=—"""""7a%
0
Kosen(i)

q es la diferencia del vector de onda incidente respecto al vector de onda dispersado por la

(AIV.2)

muestra en la direccion en que es capturada por el sistema de deteccion, n es el indice de
refraccion, A es la longitud de onda incidente en el vacio, © es el angulo de dispersion y B
es caracteristica del sistema Optico de deteccion. Las constantes temporales fueron
obtenidas ajustando las funciones de correlacion usando el método de cumulantes
desarrollado por Koppel (1972), debido a que los sistemas estudiados son polidispersos.
El primer cumulante es directamente proporcional al coeficiente de difusion y el segundo
cumulante es una medida de lo ancho de la distribucion.

Considerando que el sistema es isotropico, de respuesta lineal, que las micelas se
mueven en un medio continuo siguiendo un movimiento Browniano y que tienen forma
esférica, el coeficiente de difusion esta dado por la relacion de Stokes-Einstein:

' kgT
6mnr

D=

(AIV.3)

donde kp es la constante de Boltzmann, T es la temperatura absoluta y n es la viscosidad
del disolvente.

En el analisis teorico de dispersion de luz se supone que el haz incidente es
unidireccional, monocromatico, coherente, continuo y polarizado. La radiaciéon que mejor
satisface estas condiciones es la radiacion laser (light amplification by stimulated emission
of radiation) (Chu 1968).

"Los métodos Opticos de dispersion de luz pueden ser homodinos o heterodinos. en
el método homodino solamente la luz dispersada es deteciada mientras que en el método
heterodino también se detecta una porcion de la luz no dispersada. En este trabajo se
utilizoé el método homodino. La salida del fotomultiplicador es pasada por un hardware

llamado autocorrelador que puede ser digital o analogico. En el método digital se cuentan
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pulsos de corriente (fotones) y en el método analdgico se autocorrelacionan directamente
fluctuaciones de la salida de corriente del fotomultiplicador.

El esquema del equipo de dispersion de luz utilizado en este trabajo se muestra en
la figura AIV.2. Las muestras de 15 ml fueron filtradas dos veces con filtros Millipore de
0.22 um y después fueron colocadas en celdas escrupulosamente limpiadas. Un rayo laser
de iones de argén Spectra Physics 2060-4S (Mountain View, CA) operando a una
longitud de onda de 514.5 nm fue dirigido directamente a la celda que contenia la muesta,
y la deteccion de la luz dispersada fue hecha a 30 grados con un fotomultiplicador
THORN EMI 9863/100 (England). Las sefiales eléctricas ﬁxeron preamplificadas con un
preamplificador/discriminador ALV/PMPD, (Germany). Las cuentas por segundo y las
funciones de correlacion fueron obtenidas por un correlador digital ALV-5000, Germany.
Todas las medidas de dispersion de luz fueron hechas después de estabilizar térmicamente
las muestras durante 20 min mediante un control de temperatura Tronac PTC-41
(Canada). La medicion de temperatura fue hecha con un termémetro Cole-Parmer 8502-
16 (USA).

'~ Espejo

Lente de Enfogqug
T Atsnuador

-1~ Fittro pasa bendas

1

Figura 2.1

Oiagrama de un experimento de dispersién de luz.

1. Laser de iones de argén.

2 Sistema de captura de haz dispersado.
3. Fotomultiplicador

4. Amplificador discriminador.

5. Correlador.

6. Procesamiento de datos

7. Baho térmico y celda.

Figura AIV.2 Representacién esguemitica del equipo de dispersion de luz utilizado en
este trabajo. (Tomada de Espinosa Gayosso 1994)
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APENDICE B

Capacidad calorifica molar aparente de los sistemas estudiados en el capitulo III. Este
apéndice constituye también el material suplementario del articulo “The effecto of alcohols
in AOT reverse micelles. A heat capacity and light scattering study” que aparece en el
Apéndice D.
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- THE EFFECT OF ALCOHOLS IN AOT REVERSE MICELLES. A HEAT
CAPACITY AND LIGHT SCATTERING STUDY

Silvia Perez-Casas, Rolando Castillo and Miguel Costag®

PART I. Alcohol apparent molar heat capacity ¢c in mixtures: alcohol + (p wt%

AOT + n-decane) with R = 0 and 10, at 25 °C,

Notes:

a) déc are given in J K mol™
b) w; denotes the alcohol weight percent in the mixture

¢) x; denotes the alcohol mol fraction in the mixture

d) p denotes de weight percent of AOT in the mixture AQT + n-decane
e) R denotes the water-AQT molar ratio

1) Methanol, p=1.05,R=0

2) Methanol, p =2.03, R=0

wy X ¢ wy X1 &
0.11 0.0050 234 0.04 0.0018 251
0.15 0.0065 251 0.10 0.0043 259
0.23 0.0100 265 0.17 0.0075 255
0.22 0.0098 264
0.27 0.0120 273
3) Methanol, p=2.54, R=0 4) Methanol, p=3.04, R=0
W) Xy ¢ Wi X P
0.06 0.0025 270 0.05 0.0025 258
0.10 0.0045 274 0.10 0.0045 264
0.22 0.0098 269 0.17 0.0077 258
0.23 0.0102 253
0.27 0.0121 258
5) Methanol, p=3.04, R=0 6) Methanol, p =3.60, R=0
Wi Xy ¢c W) Xy ¢c
0.17 0.0078 262 0.05 0.0020 312
0.23 0.0102 255 0.09 0.0042 284
0.31 0.0140 259 0.13 0.0080 253
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T) Methanol, p =3.77, R=0

8) Methanel, p =500, R=0

Wi X ¢p W X) ¢c
0.06 0.0028 274 0.05 0.0024 276
0.12 0.0054 258 0.11 0.0051 271
0.16 0.0072 267 0.18 0.0081 274
0.23 0.0102 251 0.23 0.0105 247
0.29 0.0132 249 0.28 0.0126 250

9) Methanol, p = 6.22, R=0

10) Methanol, p = 7.50, R=0

W) X dc W X é.
0.13 0.0058 240 0.11 0.0051 222
0.18 0.0084 243 0.21 0.0097 222
0.25 0.0115 236 0.25 0.0115 225

0.33 - 0.0152 229

11) Methanol, p = 10.28, R =0

12) Methanol, p = 13.25,R=0

w1 Xy ¢c Wi Xi ¢c

0.13 0.0063 207 0.17 0.0085 213
0.19 0.0088 211 0.23 0.0i06 193
0.23 0.0110 205 0.28 0.0134 190
0.32 0.0152 200

13) Methanol, p = 0.21, R =1 0

14) Methanol, p = 0.43, R =10

Wi X e w1 Xy [N
0.04 0.0017 222 0.05 0.0024 238
0.09 0.0040 301 0.11 0.0048 250
0.15 0.0067 322 0.14 0.0061 284

15) Methanol, p =0.51, R=10

16) Methanol, p = 1.24, R =10

W) Xy ¢c Wi Xy ¢c
0.05 0.0022 312 0.04 0.0018 347
0.09 0.0040 330 0.08 0.0035 311
0.17 0.0072 318 0.16 0.0067 296

0.21 . 0.0090 281
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17) Methanol, p = 1.60, R=1 0

18) Methanol, p = 1.91, R =10

wi X) & w) X &
0.11 0.0048 303 0.06 0.0025 262
0.15 0.0064 299 0.16 0.0068 258
0.20 0.0086 294 0.22 0.0094 254
0.27 0.0115 260

19) Methanol, p=2.35, R =10

20) Methanel, p = 3.55, R =10

Wi X 4)‘, Wy X @c
0.10 0.0041 258 0.12 0.0049 226
0.15 0.0063 272 0.24 0.0099 222
0.24 0.0099 264 0.35 0.0143 220

21) Methanol, p =4.33, R=1 0

22) Methanol, p = 7.27, R =10

Wi X3 ¢c W) Xy ¢c
0.10 0.0040 211 0.09 0.0036 173
0.18 0.0072 215 0.19 0.0072 134
0.30 0.0121 212 0.28 0.0107 178
0.41 0.0164 210 0.40 0.0152 178

23) Methanol, p = 13.04, R =1 0

W) Xy éc
0.07 0.0026 178
0.25 0.0087 163
0.83 0.0283 161
1.02 0.0346 161

24) Ethanol, p=5.08, R=0

25) Ethanol, p = 5.06, R = 10

w) X3 ¢c Wy X1 ¢c
0.14 0.0045 294 0.14 0.0040 270
0.20 0.0063 282 0.22 0.0062 266
0.27 0.0087 273 0.27 0.0074 278
0.32 0.0101 261 0.39 0.0109 279
0.39 0.0124 262 0.46 0.0128 257
041 0.0130 264 0.52 0.0145 257
0.51 0.0161 263
0.68 0.0213 281
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26) 1-propanol, p=5.10,R=0

27) 1-propanel, p = 5.06, R = 10

wi Xy é. w X &
0.11 0.0026 361 0.12 0.06025 287
0.25 0.0060 337 0.27 0.0058 298
0.50 0.0122 306 0.50 0.0106 299
0.93 0.0225 306 0.93 0.0198 296
1.12 0.0271 311 1.17 0.0248 291
2.07 0.0493 300 2.17 0.0453 275
3.21 0.0752 275 2.99 0.0621 - 262
4.10 0.0948 260 4.07 0.0833 247
4,94 0.1130 248 4.98 0.1010 237

28) 1-butanel, p =58, R=0

29) 1-butanol, p = 4.87, R = 10

W) Xy o W Xy &
0.22 0.0045 378 0.09 0.0016 316
0.40 0.0080 346 0.27 0.0047 319
0.56 0.0111 341 0.39 0.0069 325
0.75 0.0148 340 0.86 0.0150 324
1.06 0.0209 342 1.25 0.0216 322
2.10 0.0408 341 2.10 0.0361 317

C-v gxa~ Ol 0348 =y @ 2d
4%)3?1.0‘&8“%!()%‘; 510, R %02

4.82 0.0915 293

'3292“17;)?65@&%7%-35.06, R = 1iP2
40 0.0686

289
4.84 0.0814 280

30) 1-hexanol, p =0.48, R=0

31) 1-hexanol, p =2.02, R=0

Wi Xy ¢r: Wi X ¢c
0.24 0.0034 287 0.24 0.0034 359
- 0.51 0.0071 324 0.49 0.0069 360
0.90 0.0126 432 0.87 0.0123 401
1.14 0.0158 455 1.09 0.0154 420
1.64 0.0228 461 1.52 0.0213 435
2.54 0.0351 439 2.41 0.0337 428
3.63 0.0500 410 3.44 0.0479 406
514 0.0704 379 4.75 0.0658 359
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32) 1-hexanol, p =5.05, R=0

33) 1-hexanol, p = 10.25, R=0

Wy X3 éc Wi Xy éc
0.09 0.0013 401 0.09 0.0014 370
0.24 0.0035 383 0.24 0.0036 375
0.54 0.0078 378 0.48 0.0072 380
1.01 0.0145 386 091 0.0135 373
1.55 0.0222 401 1.52 0.0226 369
2.46 0.0351 402 2.22 0.0329 368
3.44 0.0488 390 344 0.506 366
492 0.0694 368 487 0.712 355

34) 1-hexanol, p = 16.29, R =0

35) 1-hexanol, p = 2,16, R=10

Wy X ¢ w) Xy é:
0.08 0.0013 348 0.17 0.0023 332
0.24 0.0038 345 0.39 0.0052 356
0.48 0.0076 346 0.79 0.0104 388
1.14 0.0177 345 1.21 0.0160 417
2.12 0.0327 341 2.77 0.0365 410
3.45 0.0530 338 4.07 0.0534 397
5.06 0.0771 332 547 0.0714 373

36) 1-hexanol, p = 2.20, R =10 37) 1-hexanol, p = 3.0, R=10

Wi Xy ¢c W) Xy ¢c
0.10 0.0014 352 0.14 0.0018 359
0.25 0.0033 349 0.27 0.0036 3638
0.57 0.0076 330 0.57 0.0074 378
0.81 0.0108 396 0.38 0.0115 394
1.20 0.0159 421 1.20 0.0157 409
2.23 0.0295 427 2.07 0.0269 414
3.31 0.0436 405 3.69 0.0477 389
432 '0.0567 385 4.72 0.0609 373
5.40 0.0706 372
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38) 1-hexanol, p=3.79, R=10

39) 1-hexanol, p = 8.3, R=10

0.0658

Wy X & W %) K
0.12 0.0015 372 0.12 0.0015 363
0.29 0.0037 379 .29 0.0036 371
0.64 0.0083 34 0.61 0.0077 379
0.91 0.0117 3901 0.96 0.0121 383
1.29 0.0165 403 0.11 0.0014 399
2.31 0.0296 402 0.23 0.0029 381
3.78 0.0482 381 0.54 0.0067 379
5.35 0.0680 360 0.88 0.0110 384
1.20 - 0.0150 389
2.20 0.0274 391
328 0.0408 381
412 0.0512 369
5.31 357

40) 1-hexanol, p = 8,62, R =10

41) 1-hexanol, p = 10.14, R = 10

Wy X é Wi X és
0.12 0.0014 322 0.11 0.0013 342
0.27 0.0031 343 0.29 0.0034 347
0.59 0.0070 358 0.51 0.0059 360
0.77 0.00%0 363 0.30 0.0092 356
1.14 0.0134 365 1.20 0.0138 359
2.14 0.0251 363 2.13 0.0245 356
3.63 0.0425 355 3.52 0.0404 349
4,82 0.0563 344

42) 1-hexanol, p = 1134, R =10

43) 1-hexanol, p = 15.05, R = 10

Wi X e Wi X| b
0.13 0.0014 355 0.40 0.0043 316
0.28 0.0031 358 0.74 0.0079 327
0.51 0.0057 353 1.18 0.0126 328
0.70 0.0079 354 2.16 0.0231 332
1.07 0.0121 352 3.53 0.0377 328
2.01 0.0227 344 4,25 0.0453 326
3.26 0.0368 341
4,69 0.0528 336
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44) 1-octanol, p =495, R =10

45) 1-dodecancl, p=5.05,R=0

Wy Xy & wi X3 é.
0.10 0.0010 414 0.24 0.0019 571
0.29 0.0029 415 0.56 0.0044 567
0.48 0.0047 426 0.78 0.0062 565
0.86 0.0036 428 1.04 0.0083 561
1.20 0.0119 439 1.56 0.0124 565
1.48 0.0147 448 2.38 0.019 582
1.74 0.0173 453 3.49 0.0278 592
2.80 0.0278 454 5.10 0.0407 585
4775 0.0471 426

46) 1-dodecanol, p = 5.1, R= 10

47) 1-hexadecanol, p = 4.99, R =0

Wi X1 ¢c Wi X1 é‘?
0.35 0.0024 543 0.32 0.0019 686
0.51 0.0035 540 0.45 0.0027 690
0.86 0.0059 552 0.71 0.0043 686
1.14 0.0079 556 0.96 0.0058 684
1.39 0.0097 562 1.54 0.0094 681
1.84 0.0128 571 2.62 0.0161 " 694
2.43 0.0169 580 3.56 0.0219 707
3.75 0.0262 583
4.75 0.0333 579

48) 1-hexadecanol, p =5.09, R =10

49) 2-methylcyciohexanol, p =5.06, R=0

Wi X ¢¢ Wi Xi ¢c
0.27 0.0015 638 0.14 0.0017 341
0.55 0.0029 654 0.26 0.0034 340
0.81 0.0043 670 0.60 0.0077 324
1.02 0.0054 673 0.87 0.0111 321
1.47 0.0078 686 1.08 0.0139 323
2.58 0.0138 707 1.68 0.215 341
3.34 0.018 714 2.52 0.0322 368

3.63 0.0464 385
5.00 0.636 387
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50) 2-methylcyclohezanol, p = 5.08, R = 10

51) 3-ethyl-3-pentanel, p =50, R =0

Wi Xi R wy X1 &,
0.13 0.0014 305 0.16 0.0021 319
0.25 0.00238 313 0.21 0.0027 321
0.60 0.0068 321 0.50 0.0063 316

- 0.86 0.0097 327 1.14 0.0145 314
1.05 0.0118 - 333 2.00 0.0253 331
1.70 0.192 353 3.18 0.0399 363
2.58 0.0290 373 5.39 0.0674 407
3.48 0.0392 382
4.89 0.0549 332

52) 3-ethyl-3-pentancl, p=5.1, R =10

53) cholesterol, p=5.07, R=0

wy X & wi X ¢

0.27 0.0030 313 0.13 0.0005 867
0.56 0.0062 315 0.24 0.0009 847
0.95 0.0105 322 0.49 0.0019 876
1.16 0.0129 325 0.66 0.0025 357
2.07 0.0229 347 1.01 0.0039 851
3.04 0.0335 368 1.42 0.0055 842
4.08 0.0449 388

525 0.0578 403

54) cholesterol, p= 507, R=10

Wi X1 ¢c
0.14 0.0005 717
0.30 0.0010 757
0.42 0.0014 777
0.63 0.0021 788
1.13 0.0038 830
1.68 0.0057 341
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PART Il Kinematic viscosities v and diffusion coefficients D for alcohol + (13 wt% AOT+
n-decane) with R = 10, at 25 °C.

Notes:

a)  are given in 10° kg m™ s

b) D are given in 10" m* s’

¢) w; denotes the alcohol weight percent in the mixture
d) R denotes the water-AOQT molar ratio

1) Methanol 2) Ethanol
w) M D Wi n D
0.78 2572 1.454 051 2.686 1.501
0.85 2.544 1.196 0.79 2.683 1.149
3) 1-propanol 4) 1-butanol
wp . M D Wi n D
0.22 2.500 2.011 053 2.169 1.823
0.5 2417 2.188 1.04 1.941 2.840
1.06 2.172 1.890 2.12 1.632 3.204
3 1.752 2619 3.21 1.530 4.077
4.98 1.588 2.110
5) 1-hexanol 6) 1-hexadecanel
Wi L] D Wi n D
0.51 1.588 3.470 05 1.800 3.083
1.02 1.548 4974 1.27 1.750 4.438
2.01 1.391 6.621 -1.78 1.680 4.878
7) 3-ethyl-3-pentanol 8) 2-methylcyclohexanol
Wi L] D Wi n D
0.27 2.387 2.530 043 2.134 2.681
0.79 1.869 3.271 1.02 1.755 3.864
1.05 1.761 3.381 197 1.525 3.640
1.62 1.593 4.099 29 1.446 3.944
2.66 1.456 5.238
5.77 1.360 5238
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9) choleéterol

had] Ul D
0.5 2015 2.028
1.0 1.965 3.380
2.03 1.689 5.257
- 2.96 1.635 5.245
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APENDICE C

Capacidad calorifica molar aparente de los sistemas estudiados en el Capitulo IV. Este
apéndice constituye también el material suplementario del articulo “Complex formation via

quadrupole moment interactions” que aparece en el Apéndice E.
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SUPPLEMENTARY MATERIAL

COMPLEX FORMATION VIA QUADRUPOLO MOMENT INTERACTIONS

Silvia Perez-Casas and Miguel Costas®

PART 1. Apparent molar heat capacity of component A, ¢: , in mixtures: A + (p
wt% B+1I) orA+ (pwt% B+ C)at25°C.

Notes:

a) ¢c are given in J K mol”

b) w; denotes weight percent of component A in the mixture

¢) x, denotes the mol fraction of component A in the mixture

d) p denotes de weight percent of component B in the mixture B + C

e) I denotes n-heptane and C denotes CCly

1) HFB + (BEN +1I), p =5.07

2) HFB + (BEN +1), p =10.85

Wy X1 & Wi X &
0.48 0.0025 219 0.95 0.0050 226
0.98 0.0052 223 2.19 0.0116 224
1.75 0.0094 224 3.05 0.0162 222
3.29 0.0177 223
523 0.0284 221
3) HFB + (BEN +1), p=14,78 4) HFB + (BEN +1), p =20.25
Wy X @ wi X @
0.98 0.0051 230 091 0.0047 230
2.51 0.0133 224 1.42 0.0073 230
3.20 0.0168 224 2.24 0.0115 226
4.5 0.0234 225
7.03 0.0371 225
5) HFB + (BEN + 1), p=122.71 6) HFB + (BEN + 1), p =29.84
w) X) ¢ wi X @
0.93 0.0047 230 0.93 0.0046 23]
1.90 0.0097 231 1.89 0.0095 231
3.13 0.0161 229 3.30 0.0167 230

120



7) HFB + (BEN + 1), p=35.34

8) HFB + (BEN +I), p =49.69

W) X3 @c Wi Xy ¢c
0.63 0.0030 235 0.85 0.0041 227
1.07 0.0052 228 - L79 0.0086 232
1.49 0.0074 226 3.13 0.0150 233
2.33 0.0115 225
3.70 0.0185 225
495 0.0248 225
9) HFB + (TOL + 1), p=5.09 10) HFB + (TOL + 1), p =9.97
Wi X3 é)c Wi X $c
0.49 0.0027 218 1.04 0.0056 232
1.35 0.0073 219 2.37 0.0128 227
2.20 0.0119 218 3.27 0.0178 226
3.19 0.0174 221
3.67 0.0200 222
5.10 0.0280 221
11) HFB + (TOL + 1), p=14.05 - 12) HFB +{TOL + 1), p=22.96
W) X . w) X .
1.01 0.0054 234 1.02 0.0054 239
2.41 0.0130 231 2.34 0.0125 234
3.30 0.0178 227 3.35 0.0179 230
13) HFB + (TOL + ), p = 30.38 14) HFB + (TOL +1), p=39.71
Wy X} ¢c Wi Xy dc
0.99 0.0052 239 0.95 0.0050 234
2.18 0.0116 235 2.13 0.0112 234
3.10 0.0165 233 2.97 0.0157 233
15) HFB + (1-MEN + 1), p=2.94 16) HFB + (1-MEN + 1), p =5.11
W) X b, wi X o
0.50 0.0028 232 0.49 0.0027 233
1.77 0.0097 224 0.98 0.0054 232
2.43 0.0134 226 2.80 0.0155 236
3.06 0.0168 226 4.53 0.2530 231
6.23 0.0348 223
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17) HFB + (I-MEN + 1), p =7.83

18) HFB + (1-MEN +I), p =10.23

W) X é. W) X) &
0.57 0.0032 234 0.97 0.0054 242
0.90 0.0050 232 0.97 0.0054 244
2.39 0.0134 243 2.23 0.0125 238
3.86 0.0217 241 3.06 0.0172 237
5.23 0.0295 237 3.06 0.0172 238
6.58 0.0374 236
7.62 0.0435 236
10.27 0.0593 233
10
19) HFB + (1-MEN +1), p=15.82 20) HFB + (1-MEN + 1), p =19.96
wi X D Wi X é.
2.10 10.0120 244 1.00 0.0055 248
2.10 0.0120 246 1.00 0.0055 253
3.04 0.0174 243 2.40 0.0139 249
3.04 0.0174 243 2.40 0.0139 249
3.28 0.0190 248
3.28 0.0190 248
21) HFB + (1-MEN +1), p =25.24 22) HFB + (1-MEN + 1), p =30.43
Wi Xy ¢c Wi X) ¢c
0.74 0.0043 250 0.44 0.0026 251
1.05 0.0061 249 1.01 0.0060 253
1.91 0.0112 250 2.20 0.0131 253
2.84 0.0167 249 3.30 0.0198 251
23) HFB + (1-MEN +1), p = 40.98 24) HFB + (1-MEN + 1), p =50.1
Wi X1 ¢c Wi Xy ¢c
0.47 0.0029 253 - 0.47 0.0030 249
3.22 0.0200 258 0.95 0.0060 252
5.07 0.0317 257 2.21 0.0141 249
3.22 0.0206 249
25) HFB + (1-MEN +1), p =67.19 26) PFB+ (1-MEN + 1), p =6.06
Wi X1 ¢c - W) Xi éc
0.50 0.0033 250 2.29 0.0140 209
0.97 0.0066 246 3.38 0.0208 210
1.83 0.0124 248 4.30 0.0266 209
2.23 0.151 248
3.51 0.0239 . 248
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4.55 0.0311

249

27) PFB + (1-MEN +I), p=11.17

28) PFB+ (1-MEN + 1), p =22.29

Wi X) ®c Wi X b
1.20 0.0080 210 1.30 0.0034 216
2.62 0.0163 209 2.19 0.0141 216
361 0.0225 207 3.31 0.0214 217
4.44 0.0278 207 4.62 0.0300 216
5.46 0.0344 207
29) PFB + (1-MEN +1), p =32.38 30) PFB+ (1-MEN +1), p =49.25
Wi X $o W) X1 b,
1.21 0.0080 222 1.02 0.0071 222
2.36 0.0157 219 1.98 0.0139 219
3.26 0.0217 220 2.92 0.0206 219
4917 0.0320 220 3.87 0.0273 ' 219
4.89 0.0346 218
31) PFB + (1-MEN +1), p = 65.27 32) PFB+ (1-MEN +1), p =74.56
Wy X) Cbc Wi X ¢é
1.90 0.0141 222 1.80 0.0138 ' 222
2.72 0.0206 221 244 0.0188 221
3.67 0.0274 220 3.30 0.0254 220
4.49 0.0336 220 4.21 0.0325 220
4.839 0.0378 220
33) PFB + (1-MEN +1), p =81.97 34) FB+ (1-MEN +1), p =27.98
W) X) dc wi Xy d.
1.56 0.0123 222 0.78 0.0089 144
2.49 0.197 221 1.45 0.1643 145
3.22 0.0255 220 217 0.0246 144
4.01 0.0318 219 292 0.0330 144
4.86 0.0386 216 3.59 0.0406 144
35) FB + (1-MEN + 1), p =42.3 36) FB+ (1-MEN + 1), p =69.0
W) Xy ¢ W) X) &
0.91 0.0108 143 0.79 0.0103 144
1.52 0.0180 145 1.47 0.0192 144
2.15 0.0255 145 222 0.0288 144
2.82 0.0334 145 3.00 0.0389 143
372 0.0482 143
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37) HFB + (FB + 1), p =5.92

38) HFB+ (FB + D), p =8.47

Wi Xi éc Wi Xy &
1.66 0.0090 216 1.11 0.0060 215
2.28 0.0124 217 1.66 0.00%90 216
339 0.0185 216 3.74 0.0204 216
39) HFB + (FB + 1), p =10.66 40) HFB+ (FB + 1), p =13.77
w X o Wi % e
1.06 0.0057 219 1.05 0.0057 218
1.67 0.0090 214 1.56 0.0084 217
2.31 0.0124 221 2.23 0.0121 220
3.77 0.0206 219 3.48 0.0189 219
41) HFB + (FB + 1), p =16.99 42) HFB+ (FB + 1), p =17.56
w X &, Wi Xi éc
1.54 0.0083 218 0.98 - 0.0053 217
2.05 0.0111 215 1.56 0.0084 218
3.58 0.0195 214 2.03 0.0110 216
3.38 00184 216
43) HFB + (FB + I), p =20.87 44) HFB+ (FB + 1), p =22.76
W) ) b, w) X3 9
1.05 0.0056 217 0.93 0.0050 217
1.75 0.0094 219 1.46 0.0078 216
2.52 ‘ 0.0136 216 2.08 0.0112 216
3.56 0.0193 215 3.33 0.0130 214
45) HFB + (FB + I), p =26.29 46) HFB+ (FB + 1), p =29.42
Wi Xy ¢c Wi Xy ¢c
0.98 0.0052 216 1.00 0.0053 214
1.60 0.0086 218 1.64 0.0088 217
2.03 0.0109 219 231 0.0124 216
3.09 - 0.0167 219 3.49 0.0188 216
47) BEN + (HFB + I), p =19.64 48) BEN+ (HFB + ), p =30.25
w1 Xy ¢c Wi Xy @c
1.34 0.0188 131 0.78 0.0115 134
2.09 0.0293 130 1.91 0.0281 133
2.82 0.0393 130 2.51 0.0369 133
3.94 0.0547 131 3.57 0.0523 134
485 0.0671 130 4.55 0.0664 133
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49) BEN + (HFB +I), p =44.55

50) BEN+ (HLFB +I), p =61.98

W Xy ¢c W) X1 éc
1.70 0.0271 138 i1l 0.0197 140
2.35 0.0375 137 1.51 0.0268 138
3.36 0.0532 137 2.30 0.0406 138
4.29 0.0675 137 3.25 0.0569 139
4.36 0.0757 139
51) BEN + (HFB + I), p =77.89 52) BEN+ (1-MEN + 1), p=5.97
Wi X éc W X o
1.00 0.0199 141 1.40 0.0182 126
1.41 0.0279 140 1.92 0.0250 126
2.13 0.0418 140 2.87 0.0371 126
2.79 0.0544 140 3.85 0.0497 126
53) BEN + (1-MEN + 1), p=11.34 54) BEN+ (1-MEN + 1), p=14.87
Wi Xq ¢c Wi Xy b
1.25 0.0165 127 1.11 0.0148 127
1.77 0.0233 127 1.58 0.0211 127
2.25 0.0297 127 1.99 0.0265 126
3.35 0.0440 127 2.74 0.0364 ' 127
4.48 0.0586 127 3.85 0.0510 © 127
55) BEN + (l-MEN +1), p=20.57 56) BEN+ (1-MEN + 1), p=38.42
Wi X dc Wi Xi (%
1.67 0.0226 i27 1.i6 0.0167 126
2.35 0.0318 127 1.55 0.0223 128
3.13 0.0422 128 2.08 0.0299 128
4.28 0.0575 128 3.05 0.0436 128
4.04 0.0574 128
57y BEN + (1-MEN + I), p=583.75 58) 1-MEN+ (HFB +1I), p =10.40
Wi X o w) X) &
1.00 0.0152 131 1.10 0.0082 249
1.51 0.0228 129 1.53 00114 249
1.96 0.0296 128 2.13 0.0159 249
2.717 0.0416 128 3.01 0.0224. 250
3.73 0.0558 129
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59) BEN + (1-MEN +I), p =18.36

60) 1-MEN+ (HFB + 1), p =26.17

W) X3 & W X %
1.65 0.0128 255 0.93 06.0075 254
2.08 0.0161 256 1.47 0.0118 257
3.07 0.0238 256 2.08 0.0168 259
423 0.0329 255 2.42 0.0195 259
2.85 0.0230 260
61) BEN + (1-MEN +I), p =26.8 62) 1-MEN+ (HFB +I), p =36.76
Wi X ¢c Wy Xy @c
0.98 0.0079 253 1.60 0.0084 259
1.60 0.0129 254 1.42 0.0120 261
2.20 0.0177 255 1.87 0.0158 267
2.86 0.0231 256 237 0.0120 257
395 0.0320 257 3.75 0.0317 267
63) BEN + (1-MEN +I), p =56.79 64) HFB+ (BEN + C), p =5.02
Wi Xy b, W) Xi 6.
1.33 0.0127 255 1.13 0.0090 203
1.73 0.0165 256 1.66 0.0131 203
2.39 0.0228 255 2.19 0.0174 203
2.94 0.0231 256 3.38 0.0268 202
3.83 0.0304 203
65) HFB+ (BEN + C), p =10.14 66) HFB+ (BEN + C), p =22.3
Wi X ¢c Wi Xy $c
1.21 0.0092 199 1.26 0.0086 202
2.37 0.0179 200 1.93 0.0132 202
343 0.026 200 2.47 0.0170 202
4.69 0.0358 200 3.50 0.0240 203
477 0.0329 202
67) BEN + (I-MEN +I), p =36.79
Wi X) &
202 0.0124 200
2.89 0.0178 202
4.01 0.0243 202
5.02 0.0312 203
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THE EFFECT OF ALCOHOLS IN AOT REVERSE MICELLES
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Abstract

Apparent molar heat capacities at 25 °C of a series of 1-alcohols and three
branched alcohols were determined in mixtures of the type alcohol + (p wi% AOT
+ n-decane) at R = 0 and 10, R being the water-surfactant molar ratio [W)/[S]. For
methanol and 1-hexanol, the measurements were done for different p values as a
function of alcohol concentration. For all the other alcohols p = 5. Heat capacities
for the binary (AOT + nCo) and the ternary (AOT + W + nC,o) mixtures, as well
as for 1-hexanol in a 5 %wt solution of dioctly succinate were also measured at 25
°C. For all alcohols + AOT + n-decane, kinematic viscosities and dynamic light
scattering (DLS) were measured at 25 °C for R = 10 and p = 13 as a function of
alcohol concentration. DLS was also measured for the ternary mixture AOT + W +
nCjo with R =10 at 25 °C. A reasonable molecular picture of the alcohol-AOT
interactions in the presence and absence of reverse micelles emerges from the
experimental DLS and heat capacity results, the later having been analized within
the Treszczanowicz-Kehiaian model framework. In the absence of reverse
micelles, all alcohols form complexes with the free AOT molecules in the solution,
a process which competes with the alcohol self-association. The alcohol-AOT
complex is most probably formed via an interaction between the hydroxyl group of
the alcohol and the ionic head of AOT. When reverse micelles are present, two
behaviors were found: (i) methanol and ethanol are located in the micelle water
pool; at low AOT concentration these alcohols only interact with water, but at
higher AOT concentration they also form a complex with AOT molecules at the
micellar interface and (ii) for butanol, longer 1-alcohols, and the three branched
alcohols studied here two different processes occur: AOT molecules are
withdrawn from the micelles to be complexed with alcohol molecules in the bulk
of the solution, and alcohol molecules penetrate the micellar shell where they also
form a complex with AOT.

129



I. Imtroduction

Reverse micelles are thermodynamically stable systems which are
constituted by a surfactant, an organic solvent and traces of water. These systems
appear as homogeneous, transparent solutions which can solvate a wide range of
hydrophilic compounds;' because of this property, reverse micelles are of interest
in a variety of fields such as precipitation and crystailization, catalysis,
semiconductor and magnetic particle formation, and stabilization of membrane
mimetic systems where the surfactant assemblies are the host for the clustered
particles.> The formation of reverse inicelles requires the presence of water (W)
which is solubilized in a polar core, forming the so-called water pool. These
structures are then spherical droplets of water dispersed in oil. Their spontaneous
curvature arises from the energetically favorable packing configuration of the
surfactant molecules at the water-oil interface, and depends basically on the
molecular geometry of the surfactant molecule;® therefore, to understand the
behavior of reverse micelles, geometrical models have been very helpful.’ The
radius of the water pool, and hence the size of the reverse micelle, is mainly
characterized by R = [H,O)/[S], the water-surfactant molar ratio. When small
amounts of water are present (R < 15) the aggregates formed in solution are called
reverse micelles, whereas the dispersions formed when larger quantities of water
are present (R = 15) are termed microemulsions; this dispersions contain both
droplets and random bicontinuos structures.

One of the surfactants often used to form reverse micelles and
microemulsions is sodium bis(2;eﬂlylhexyl)SMfosuccinate (sulfobutanedioic acid
1,4-bis(2-ethylhexyl) ester sodium salt), usually called Aerosol OT or AOT.
Experimental studies using this anionic surfactant have employed a variety of

spectroscopic techniques such as photon correlation,” small angle neutron® and X-
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ray’ scattering. Thermodynamic studies aimed at the determination of apparent
molar volumes, heat capacities and enthalpies have also provided valuable
physical insights.® A comprenhensive picture of the behavior of AOT-W-oil
mixtures has been reached as a result of all those studies, which have used a range
of R values covering both the reverse micelle and the microemulsion cases and
several solvents (isooctane, cyclohexane, n-decane, etcefera). In contrast, an area
much less explored is that of the study of the interaction of reversed micelles with
a fourth component which, in the case of microemulsions, is usually called .
cosurfactant. It is in this area where the objetives of the present work are placed.
We have studied the effect over AOT reverse micelles (R = 10, with n-decane as
the oil or solvent) of a series of linear and some branched alcohols as a function of
AOT and alcohol concentration. The effect of linear alcohols on AOT-W-oil
systems has been studied before for the case of reverse micelies using ir.
spectroscopy” and employing small angle neutron'® and lighs'! scattering for the
microemulsion case (R = 20 and 30, respectively); the main results from these
studies will be commented below and, when possible, compared against those
presented here. In this work, we have employed heat capacity measurements which
are particularly sensitive to the formation or destruction of organization or
structure in the bulk of liquid mixtures.'> For comparison with the R = 10 case,
mixtures with R = 0, i.e., those where water and hence reverse micelles are not
present, have also been studied. For the R = 10 case, dynamic light scattering
(DLS) experiments were performed to determine the z-averaged translational
diffusion coefficient and the corresponding hydrodynamic radius of the reverse
micelles systems with and without alcohol. The Treszczanowicz-Kehiaian (TK)
model'>' has been used here as the theoretical framework to interpret our heat
capacity data; this association model has proven to be a useful tool to understand
the self-association of an alcohol in an inert (n-alkane) solvent, as well as the

15,16

formation of complexes between alcohol and proton acceptor molecules ™ such
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as AOT. A review of the TK model is presented in Section II, the experimental
details and procedures are described in Section III, and the heat capacity and DLS
results are discussed in detail in Section IV,

II. The Treszczanowicz-Kehiaian Association Model

The original TX model'” was developed to study association (self and cross
association) in liquid mixtures, the most common case being that where the
association occurs via the formation of H-bonds. It has several basic assumptions,
namely, (i) it is considered that the enthalpy of mixing arises only from the
formation of species in solution, ie., it is an “athermal model”; as such, the TK
model deals only with the so-called chemical contributions to the thermodynamic
properties, the physical contributions being all those arising from interactions in
the system other tham the association itself, (if) the enthalpy of association
corresponding to the addition of a monomer to a given self-associated species
AH,;. and that corresponding to the formation of cross association AH,; are
independent of 1 and j, and (§ii) there are no volume changes due to the
association, ie., the excess volume is assumed to be zero. The original TK model
has been extended a number of times™'’ in order to study different kinds of
associated mixtures. In particular, the extension to the case of ternary mixtures'>'*
of the type A + (B + 1) is relevant for the present work; here, A is a liquid capable
of self-association such as an alcohol (component 1), B (component 2) is a
compound, usually a proton acceptor such as AOT, which is unable to self-
associate but can associate with A to form complexes or cross species and I is an
inert solvent (component 3) such as n-decane (nC,o). When R =10, i.e., when
water is present, component B will be taken as a pseudocomponent formed by
AOT and W; some authors®™ refer to this pseudocomponent as the “micellar

matter”.
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The relevant thermodynamic quantity is the associational part of the
apparent molar heat capacity of the alcoho! which is experimentally obtained from

be(assoc)= g —lim€ (x; = 0) 1)

where ¢ is the measured apparent molar heat capacity of the alcohol in the

mixture (A + B + 1) and lim ¢£? (x; — 0) 1s the infinite-dilution value (obtained by
extrapolation to zero alcohol concentration) of the alcohol apparent heat capacity
in the alcohol + inert solvent (A-+I) binary mixture. This infinite-dilution limit
represents the contribution to the heat capacity of the alcohol in the absence of any
association, i.e., the so-called physical contributions which are assumed to be
independent of alcohol concentration. ¢ (assoc) is given explicitly by the TK

model as®’

. 2
d)c(asoc)l:{ (AFI‘I J —é—{% 1 K‘P ¢A I)i% +1)+ 2.3~ J)K‘*’(b.l l}

je#i
AI'I AHU 2¢,X Qi
) ( by 122( - DK ¢A)
AH(l)l l ¢2X P i » P ¢2X
+( T ) R[rd)l (¢A+i§21K1¢AJ:| }/{HJZ K oit 4 - }
(2)
where
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[r/(r+DKy,

M%r + 1))]141% A+ 1)2

*1

and ¢; = 3)

- X} +P'X2 +r1x3

X =

In eq 2, the only cross associated species considered is the 1:1 complex A|B; =
AB which is characterized by the volumetric equilibrium constant K ?’1 and by the

enthalpy change for the formation of this species 4H7,, ¢ is the alcohol volume

fraction in solution, AH® represents the alcohol self-association enthalpy change
corresponding to the formation of one mole of H-bonds, Kigoarc the volumetric

equilibrium constants for each A; species in solution, and ¢, is the volume fraction
of the alcohol in solution which is in the form of monomers. This fraction is

obtained as the closest root to zero of the mass balance equation

¢2( [%r+])]]qp]¢/1
r 0
u%r+1)]K11¢A+I

2 K‘P¢£+¢A—-¢]+

j=2d =0 4

which can be easily found using the Newton-Raphson numerical rmﬁ;ho’d.18 In eq 2
to 4, r; is the ratio of molar volumes Vy/V; and r = V/V;, when component 2 is
AOT (R =0) or r = V>"/V; when component 2 is the pseudocomponent AQT + W
(R = 10); in this case, V>’ = xaor¥aor + xwVw with Xaor + xw = 1.

It is also important to examine the infinite-dilution limit of the associational
part of the apparent molar heat capacity of the alcohol in the ternary mixture, i.e.,

lim ge(assoc)(x; — 0) which corresponds to the situation where an alcohol
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molecule is unable to self-associate with other alcoho! molecules, but it is able to
form a complex with the proton acceptor molecules of compound B. This limit can

be experimentally obtained from eq 1 as
lim ¢, (assoc) = lim g, ~ lim g5 (x, = 0) (5)

and from the TK model, using eq 2 to 4, as

AH“)zl Kfi02 /(1+r)

lim g (assoc)(, > °)=( T 7 Rluwkfios)/ o)

(6)

where €2, = xg / (xg +(Va/Vo)xc), with xg + xc=1, Vg= Vafor R=0 and Vj = V5’
for R =10; as such, !2; is the volume fraction of B in the mixture B + L In
accordance with the experimental results from eq 5 (see Section IV), eq 6 predicts
that a plot of lim ge(assoc)(x; —> 0) against .(2; must display a maximum occuring

at

@y (max) =(1+r)/Kf; and lim gc(assoc)(max) =AH?, / 4RT? (7

Eq 7 can then be used to evaluate from the experimental .Q; (max) and lim

¢e(assoc)(max) values the AH;; and K}DI for the alcohol-AOT association or

complex formation. In practice, however, it is more convenient to obtain the AHj;

and K}”I parameters from a fit of eq 6 to the experimental results.
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1L Experimental Section

Apparent molar heat capacities ¢- at 25 °C of a series of l-alcohols
(C,.Hz:/OH with m = 1, 2, 3, 4, 6, 8, 12 and 16) and 2-methylcyclohexanol
(mixed isomers), 3-ethyl-3-pentanol and cholesterol were determined in mixtures
of the type alcohol + (p wt% AOT + nC,o) with R = 0 and 10; here, p denotes the
weight percent of AOT in the binary (AOT + nC,y), both for R = 0 and 10. For
methanol and I-hexanol, the measurements were done for different p values as a
function of alcohol concentration (from extreme dilution up to 5 wi%, except for
those cases where the solubility of the alcohol is lower). For all the other alcohols
p = 5. Heat capacities for the binary (AOT + nCyo) and the ternary (AOT + W +
nC,o) mixtures were also measured as a function of AOT concentration, at 25 °C.
In addition, the apparent molar heat capacities of I1-hexanol in a 5 %wt solution of
butanedioic acid 1,4-bis(2-ethylhexyl) ester (dioctly succinate or DOS) + nCy,
were determined as a function of alcohol concentration at 25 °C. For all alcohols,
kinematic viscosities and DLS were measured at 25 °C for R=10and p= 13, as a
function of alcohol concentration. DLS was also measured for the ternary mixture
AOT + W + nC,o with R =10 at 25 °C. For all the mixtures discussed in this work,
heat capacity, kinematic viscosity and diffusion coefficients data can be found as
Supplementary material (details available from The Editorial Office).

Materials. All materials were from Aldrich Chem. Co. with a stated purity
of at least of 99%. Water was doubly distilled. AOT (C,0H3,0,S0;Na) was stored
on P,Os in a dessicator. Ifs water content was determined periodically using the
Karl Fisher titration method; an average of 1.5 wt % of water (R = 0.38) was
found over a two-year period. In order to avoid the slow hydrolysis of AOT + W +
nCyo solutions,'” all the measurements were done with freshly prepared samplés.

Alcohols were stored over molecular sieves.
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Procedure, Sample preparation. Samples were prepared by weight (Meittler
AT-250). To obtain the desired R = 10 value, water was added to a AOT + nCyy
binary solution of known concentration; different amounts of alcohol were then
added to this stock ternary solution to obtain the samples for the heat capacity,
density, viscosity and DLS measurements. For the R = 0 case, known amounts of
alcohol were added to an AOT + nC,, binary mixture. The lowest R values for
which AOT reverse micelles have been detected are (7) 0.7 + 0.2, using small angle
neutron scattering and nC; as solvent’ and (/) 5.0 using heat capacity
measurements in cyclohexane.® Hence, the AOT water content reported above is
not enough to form reverse micelles and we can consider that in our R = 0 samples
(strictly, R = 0.38), AOT is free or randomly dispersed in the solution. On the
other hand, since the reported® critical micelle concentration (cmc) for AOT in
nCyo (0.045 wi% at R = 30 by X-ray scateerring) is much lower than the smallest
AOT concentration used here (p = 0.27 wt% for the case of AOT + W + nC,, and
p = 0.21 wt% when an alcohol was added), all our measurements with R = 10 are
in the concentration region where reversed micelles are present. The estimated
uncertainty in the quoted concentrations (wt%) is less than 0.02. The ternary
reverse micelles mixtures (AOT + W + nC) used in this work are located in the
oil-rich region of the phase diagram®® as indicated in Figure 1.

Determination of the Heat Capacities and Calculation of ¢.. Volumetric
heat capacities were measured using a Picker flow microcalorimeter (Sodev Inc.,
Canada) with the procedures described in the literature.”’ The volumetric heat
capacities were converted into molar heat capacities using densities obtained with
a vibrating-cell densimeter (Sodev Inc., Canada). For very dilute alcohol
concentration, the heat capacity of the solutions was determined using nC,o as the

reference liquid (C; . = 314.42 T K mol” from ref 22); for more concentrated

solutions, the previous less concentrated solution was employed as reference. The
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reproducibility of the ¢, results under nominally identical experimental conditions
was better than 10 J K mol™; this represents between 1.5 and 4 % of the ¢c
value, depending on the system.

The measured heat capacity data allow the calculaﬁén of several different
apparent molar heat capacities ¢,. For instance, for the quaternary solutions
alcohol + (AOT + W +nC,y), it is possible to calculate ¢, for the alcohol or¢, for
the assembly [alcohol-AOT-W] or ¢, for the assembly [AOT-W], or for other
assemblies. In general, the expression to calculate the apparent molar heat capacity

of a single component or assembly « is

beq = (CH ~x o) x, | ®)

where C:” is the measured heat capacity and x, + xg= 1. Depending on the choice

for o, x4 xpand C;,, p represent different (juantities. The cases of interest in this
work are as follows: (i) for the binary mixtures AOT + nCyo, @ = AOT and hence
S =nCq, (ii) for the ternary mixtures AOT + W + nC,p, @ = AOT-W and hence
=nCyy, (iif) for the ternary mixtures alcohol + AOT + nC,y, a = alcohol and hence
f=A0T-nC,, and (iv) for the quaternary mixtures alcohol + AOT + W + nC,o,
= alcohol and hence f#= AOT-W-nC,o. For cases (iii) and (iv), C, s was measured
using nC)p as the reference liquid.

It is important to note that studying AOT reverse micelles systems, some
authors® have elected to study the behavior of the apparent molar heat capacity of

the micellar matter MM, i.e., of the assembly AOT-W, given by

10600(c —c,
CAM=MC+_.__(;C;__2.Z

®
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where ¢ and ¢, are the specific heat capacities (J K™ g™) of the solution and the
solvent, respectively, m is the molality of AOT in nC,o and M the molar mass of
the micellar matter calculated as M = Myor + RMp. When an alcohol is added, i.e.,
for the quaternary mixtures studied here, eq 9 can also be used with A = Myor +
RMy + R’Mopy where Moy is the molar mass of the alcohol and R” = [OH}/[AOT]
is the alcohol-AOT molar ratio. Through algebraic manipulation of eq § and 9, it
can be shown that de, = ¢ /(14R) and ¢e o = ¢ /(1HR+R’) with o = AOT-
W for the ternary and quaternary solutions, respectively. It appears then that the
quantities dc, and ¢¢*™ are proportional and either eq 8 or 9 can be used to study
the behavior of the micelar matter in the presence and absence of alcohol
molecules.

Determination of Kinematic Viscosities. Dynamic viscosities of the same
samples used for the DLS measuremensts were determined at 25 °C with a Canon
Fenske viscometer. These dynamic viscosities were converted into kinematic
viscosities through density data obtained as described above.

Dynamic Light Scattering Measurements. DLS was used to determine the z-
averaged translational diffusion coefficient and the corresponding hydrodynamic
radius of the reversed micelles. In our experimental configuration, laser light is
produced by an argon-ion laser (Spectra Physics 2060-4S, Mountain View, CA),
operating at a wavelength of 514.5 nm. The laser beam is focused in the center of
a round cuvette containing the sample, at 30 degrees from the detection direction.
Cuvettes scrupulously cleaned, containing few milliliters of doubly filtered (0.22
pm filters, Millipore, USA) freshly prepared solutions are immersed in a
temperature controller circular water bath, placed in the scattering area. The
temperature is kept constant at 25 + 0.1 °C, with the aid of a controller (Tronac

PTC-41, Canada). Temperature measwrements are done with a resistance
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thermometer (Cole-Parmer 8502-16, USA). The solid angle subtended by the
scaitering volume and the photomultiplier is optimized for dynamic light scatiering
by mounting two 600-um pinholes in the optical detection system. Dispersed light
is detected with a photomultipler (THORN EMI 9863/100, England) and electrical
signals are preamplified and shaped with a preamplifier/discriminator (ALV/PM-
PD, Germany). Counts per second and correlation functions were obtained by a
multiple-tau  digital correlator (ALV-5000, Germany). Light-scatiering
measurements were obtained after at least 20 min of thermal stabilization for the
sampies. Typical scattering times were 10 min at about ~75 mW incident power.
DLS measures the intensity fluctuations that occur over short time intervals due to
the Brownian motion of the micelles in solution. The time behaviour of these
fluctuations is described quantitatively by the intensity autocorrelation function.
The measured normalized intensity autocorrelation function, gx(q,t), was related to
the normalized field autocorrelation function g;(q,t) using the Siegert relation,”
£,(q;t)=1+ Blg,(g,t))’. Here, q = 4nn / A,sen{#?2) is the wave vector change
in the scattering event, n is the refractive index, A, is the incident wavelength in
vacuum, & is the scattering angle, and B is a characteristic of the optical detection
system. The time constants were obtained fitting the correlation functions, using
the method of cumulants developed by Koppel.

In the high dilution limit, the diffusion coefficient of spherical particles
suspended in a solvent can be related to their radius 7 through the Stokes-Einstein
relation D = k,T / (6znr); here, k; is the Boltzmann constant, T is the absolute
teimperature, and n is the viscosity of the solvent. We tested our DLS equipment
and technique with certified polystyrene xﬁicrospheres of 96 + 3 nm diameter »
(Duke Scientific Co.,, CA) in aqueous solution. We obtained the diffusion
coefficient at infinite dilution (q = 2.3 x 10’ m™) and, through the Stoke-Einstein
relation, the radius of the microspheres which was within the certified uncertanty.
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We also tested our procedure measuring reverse micelles in microemulsions
formed by AOT + W + nCyp at R = 41.2 and 25 °C, where Dozier ef al. have
reported light scattering measurements.* In this case, the diffusion coefficient D is

given by
D(¢) =Do(l + i@’ + by ¢’ +...) (10)

where k, are constants and the volume fraction ¢’ = 1 - (V,/ V,,) with V, being the
volume of the solvent added to make a total volume V,, of microemulsion. We
measured D(¢’) and obtained a D, limiting value; from these data, we obtained a
hydrodynamic radius of the reverse micelles that agreed, within the experimental

error, with that reported in ref 5b.

IV. Results and Discussion
AOT + Water + n-decane systems (R =0 and R = 10)
Dynamic Light Scattering

Using the procedures described above, DLS was determined for AOT + W
+ nCyo with R = 10. Employing eq 10, we obtained D, = 4.61 x 10" m? 5™ (g =
9.23 x 10° m™) and k;, = -28.8 giving a hydrodynamic radius for the reverse
micelles of 5.5 x 10 m. This radius is above that obtained extrapolating Dozier ef
al. values at R = 24.7, 32.9 and 41.2.”® Due to the small water pool of the micelles
at R = 10, density fluctuations caused by the brownian motion of the micelles are
difficult to detect with DLS, particularly at high dilution; therefore, the limiting D,
value at R = 10 can not be as precise as for larger R values. Another possibility for
the observed discrepancy might be that the R = 10 value we used here is within a

~ small region of R values that are in a borderline or transition area in the phase
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diagram (Figure 1), where reverse micelles of slightly different structural
characterictics coexist. This is supported by two results in the literature, namely (9)
measuring mean apparent molecular weights and proton NMR chemicals shifts as
a function of R for AOT + W + iscoctane, Ficke ef al. have shown®® that between
R = 6 and 12 there is a transition region between a micellar state (where swéﬁiing
is observed) and a microemulsion domain with larger reverse micelles, and (if) an
abnormal dielectric response in AOT + W + cyclohexane mixtures at R = 5 to 15
has been found recently by Tanaka et al.;*° this abnormality has been attributed to
a change in the polarity of the water pool, revealing two differently structured
reverse micelles. Our own preliminary DLS results with AOT + W + nCy at
different R values (not reported here) confirm the possible existence of this
transition area. We have found an abnormal behaviour for D, as a function of R:
the linear increase of D, when R decreases found at large R values changes at R =
20 where D, starts to decrease to reach a minimum at R = 14 to 18, to then
increase again for smaller R values (with a stepper slope as than that observed at
high R values). The verification of these results is certanly important and hence

work on this direction is currently under way.

Apparent Heat Capacities

The apparent molar heat capacities for free AOT in the mixture AOT +
nCio (R = 0) and for the assembly AOT-W in AOT + W + nCj, (R = 10 ) obtained
using eq 8 and 9 are shown in Figure 2; for the R = 0 case, MM in eq 9 is only
AOT and hence eq 8 and 9 give the same result. For comparison, similar data from
ref 8b in nCy and from ref 8a in cyclohexane are also displayed. The agreement
between the data reported here and that from ref 8b for R = 10 is excellent. Figure
2 also shows that in this concentration region, both the behaviour of free AOT and

of reverse micelles is the same in both inert solvents. Note that the characteristic
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peak ing, found for other surfactants at their cmc?’ appears in the present R = 10
systermn at an AOT concentration which is much lowér (AOT molality of 0.001)
than those displayed in Figure 2 (see ref 8a). As seen in Figure 2, adding water to
the AOT + nCm system displaces the R = 0 curve in different directions depending
on the way the apparent molar heat capacity of the assembly AOT-W or micellar
matter is calculated , i.e, if eq 8 is employed the curve is moved towards lower
values while if eq 9 is used it is moved to higher values; both R = 10 curves are
related, as shown above, by dc, = ¢ /(1+R). This behavior follows from the
different definitions of the solute that are employed in eq 8 and 9, namely, an AOT
molecule + R water molecules for eq 9 and an “average solute molecule”
constituted by ome AOT molecule- and R water molecules for eq 8. Both
definitions of the solute are meaningful but, for the micellar matter case, eq 9 has a
more transparent physical significance. This is clearly seen considering that the
difference between the R =10 and R = 0 curves at m > 0.1 mol Kg" is an average
value of 764 J X! mol™ which is very close to 750 J K, the heat capacity of 10
moles of water; if the same simple calculation is done for the data at R = 20 in ref
8b , the result is 1522 J K mol™ which again is very close to 1500 J K1, the heat
capacity of 20 moles of water. These observations have been done before® and
clearly support the physical image of water being incorporated in the hydrophilic
micellar core. They also imply that the properties of water in the reverse micelle
core are close to those of bulk water. This is surprising given that the maximum
amount of water bound to AOT correspond®® to a R value of about 10 i.e most of

the water molecules at R = 10 are hydration water.
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Alcohel + AQT + Water + n-decane systems (R=0 and R = 10)
Dynamic Light Scattering and Kinematic Viscosities

Thé measured diffusion coefficients D and kinematic viscosities n} at 25 °C
as a function of alcohol concentration for the quaternary mixtures alcohol + (p
%wt AOT + nCjo) with R =10 and p = 13 are shown in Figure 3. At zero alcohol
concentration D = 2.28 x 10™ m? 5™ (q =9.51 x 10° m™). For methanol, ethanol,
hexanol and hexadecanol measurements were done up to an alcohol concentration
which is very close to their solubility in AOT + W + nC,o. Figure 3 indicates that
there is a pronounced effect on the diffusion coefficient for the micelles when
different alcohols are added: D decreases for the shortest chain alcohols methanol
and ethanol, remains practically without change for propanol, and increases for
butanol, the longer alcohols and the branched alcohols. Note that at low alcohol
concentrations, the slope of D with alcohol concentration is very similar, but of
opposite sign, for 1-hexadecanol and the three branched alcohols, and either
methanol or ethanol. Figure 3 also shows that the addition of methanol or ethanol
do not change the kinematic viscosity, whereas for the other linear and branched
alcohols there is a sirong decrease of 1 with alcohol concentration.

A hidrodynamic radius 7, of the reverse micelles in the presence of alcohol
can be estimated from the diffusion coefficients D(¢’) in eq 10, using the Stokes-
Einstein relation with the measured kinematic viscosities and densities of the
medium. The results are shown in Figure 4; it can be seen that. with increasing
alcohol concentration 7, increases for methanol and ethanol, remains practically
constant for propanol and decreases for butanol, hexanol, hexadecanol and the
branched alcohols. The changes on ry, observed in Figure 4 are considerable since,
for example, for methanol 7, increases c.a. 30% in going from zero alcohol
concentration to 0.85 wt% and decreases c.a. 60% for hexadecanol when the

solution contains 1.78 wt% of the alcohol. A behaviour as that seen in Figure 4 has
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been recently found'' using DLS at very low alcoho! concentrations (less than 0.5
wt%) for ethanol to nonanol in microemulsions (R = 30) formed by AOT + W +
nCyo; in ref 11, however, 7, for propanol was found to increase with alcohol
concentration. For a given alcohol concentration, the behavior of r, with alcohol
carbon number and with R is also interesting. This behavior is shown in Figure 4
using the present data (R = 10) and that in ref 11 (R =30) and 10 (R = 20). As a
function of the alcohol carbon number, for all R ratios, 7, values are very close for
the shorter alcohols (methanol to propanol) and then decrease markedly in going to
the longer ones where 7, is agam practically constant or increases slightly. On the
other hand, for any given alcohol at the same (or very close) concentration, 7,
increases with R. It appears then that, in going from a micellar domain (R = 10) to
a microemulsion region (R = 30), the size of the reverse micelles increases but its
behavior with alcohol concentration or carbon number are qualitatively the same.
The swelling and shrinkage of the reversed micelles in the presence of short
and long alcohols, respectively, together with the behavior of the kinematic
viscosities strongly suggest that methanol and ethanol are trapped in the water pool
of the reverse micelles, while the other linear and branched alcohols are dispersed
in the surrounding solvent and probably also incorporated into the micellar shell.
This is consistent with the solubility behavior of alcohols in water and in nC,,, i.e.,
methanol and ethanol are soluble in water and sparingly soluble in nC,,, while for
the other alcohols the situation is the comtrary. In fact, at a given AOT
concentration, it is possible to solubilize more methanol when reverse micelles are
present. The above conclusions from the DLS measurements are helpful in the

analysis of the heat capacity data that follows.
Alcohol Apparent Heat Capacities

Despite the success of eq 9 to give a clear physical picture of the behavior

of the AOT-W asembly or micellar matter, when an alcohol is added the use of eq
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& is more convenient. The choice @ = alcohol in eq 8 is based on two main
considerations, namely they enable us (i) to relate the present results with the
situation in other systems viz. self-association of alcohols in inert solvents'*!*?%%°
and self-association and complex formation in alcohol + proton acceptor + inert

solvent mixtures'>'%

and (i) to reach one of the goals of the present work, i.e., to
study the interactions alcohol-reverse micelles through the knowledge of the
behavior of the alcohol in the micellar solution.

The association part of the apparent molar heat capacitly ¢c(assoc) for 1-
hexanol as a function of alcohol concentration in the mixtures alcohol + (p wi%
AOT + nC,p) with R = 0 and 10 and several p values, are shown in Figure 5. These
experimental ¢ge(assoc) were obtained using eq 1 and 8. Note that the limiting
¢c(assoc) values go through a maximum as a function of AOT concentration. For
comparison, in Figure 5 the alcohol ge(assoc) for 1-hexanol + nC, from ref 15b is
also shown. For this binary mixture, de(assoc) shows a maximum which is a
reflection of the high degree of structure or organization, produced by the
formation of multimers, that takes place at low 1-hexanol concentrations.”® In
Figure 5, ¢e(assoc) increases rapidly corresponding to the formation of structure
caused by the coming together of 1-hexanol molecules over long distances to form
multimers; with further increase in concentration gc(assoc) decreases because
alcohol molecules must come together to forin multimers over shorter distances,
i.e., the entropy decrease produced by the formation of a multimer is, at these
concentrations, smaller than that occuring in the more dilute region. When AOT is
added, either in free form (R = 0) or forming reverse micelles (R =10), the alcohol
¢c(assoc) is seen in Figure 5 to decrease markedly until for high p values the
maximum disappears. This behavior is identical to that found when a non-

surfactant proton -acceptor is added to an alcohol-hydrocarbon mixture. In ref 13

dcfassoc) was measured as a function of alcohol concentration for ternary
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solutions of the type l-hexanol + (methyl acetate + n-dodecane); here, as the
concentration of methyl acetate (MA) increased, the maximum in ¢(assoc)
decreased and moved to higher 1-hexanol concentrations, i.e., the same behaviour
seen in Figure 5. The decrease and displacement of ¢c(assoc) was shown to be due
to the formation of a 1:1 complex between MA and 1-hexanol, ie., to the
formation of a H-bond between the carbonyl group in MA and the hydroxyl group
in the 1-alcohol. The formation of this new species in-solution competes with the
formation of self-associated species and as a result de(assoc) decreases. This
competition can be “tuned” by changing the amount of proton acceptor used in the
ternary mixture, ie., the more proton acceptor molecules are present, the larger the
number of complexes formed and the more pronounced the ge(assoc) drop. Hence,
the behavior of ¢e(assoc) for the present systems for both R = 0 and 10 must be
attributed to the formation of a complex between 1-hexanol and AOT which acts
as a proton acceptor. The scale used in Figure 5 to show gc(assoc) at different
AOT concentrations or p values difficults the comparison between the R = 0 and
10 cases. Figure 6 shows de(assoc) using a wider scale for three p values. It is seen
that for p = 2 ¢C(asso;) is independent of R; at this AOT concentration, few AQT
molecules are available to interact with the alcohol to form a complex and hence
the self-association of 1-hexanol is the dominant effect. At higher p values in
Figure 6 ¢gc(assoc) is smaller when the system contains reverse micelles than when
AOT molecules are freely dispersed in the hydrocarbon media. The further
decrease of ¢ge(assoc) from the corresponding 1-hexanol + nC;, curve for R = 10
indicates that when reverse micelles are prcsenf either, there are more 1I-
hexanol/AOT complexes formed or, alternatively, there are less complexes, but
with a more severe decrease of the association entropy. The application of the TK

model to the data in Figure 5 and 6, and to the corresponding data for all other
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alcohols used here, will enable us to distinguish between these two alternatives
(see below).

The chemical structure of AOT indicates that the alcohol-AOT complex
might be formed through a hydrogen bond between the hydroxyl group of the
alcohol and the carbonyl group of AOT and/or via a strong hydroxyl-polar head
interaction. In order to try to distinguish between these two possibilities, Figure 7
shows the measured gefassoc) for 1-hexanol + (5 wt% DOS + nCo) and compare
these data with that for 1-hexanol + nC,, and for 1-hexanol + (5 wt% AOT +
nCyp), i.e., the R = 0 case. DOS is an interesting compound whose dielectric
properties in cyclohexane have been carefully compared with those of AOT,* and
whose chemical structure is very simﬂar to that of AOT, the difference being that
DOS lacks the SO;Na group present in AOT. The comparison between the curves
in Figure 7 indicates that DOS and AOT behave quite differently: while for AOT
the dc(assoc) maximum has almost disappeared, for DOS this maximum is
preserved and its limiting de(assoc) is much smaller than in the AOT case. The
decrease of ¢c(assoc) forv the DOS case is due to the formation of H-bonds
between the hydroxyl group in 1-hexanol and the COO group in DOS which acts
as a proton acceptor. Hence, the difference between the AOT and DOS curves is
due to the hydroxyl-SO; interaction which is clearly dominant. It appers then that,
in agreement with the findings in ref 9, the alcohol-AOT complex is most probably
formed via the interaction of the hydroxyl group in the alcohol and the ionic head
of AOT.

Application of the TK model

In the TK model described above there are two parameters, Kf} and AHY,
characterizing the formation of a 1:1 alcohol-AOT complex. These two parameters

can be obtained, in the cases of methanol and 1-hexanol, from a fit of eq 6 to the
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experimental lim ge(assoc)(x; —» 0) data from eq 5 and reported in Table 1. In
using eq 5, the lim ¢c were obtained through extrapolation to zero alcohol

concentration, and the lim ¢, (x, = 0) were from ref 15b. The results of the

fitting are as follows: for methanol with R = 0, K{}= 472 + 35 and 4H?, = -24.1
+ 0.3 kI mol” and with R = 10, K{j= 244 £ 19 and 4H{ = -26.8 % 0.4 kJ mol”,
and for 1-hexanol with R =0, Kf} =90 & 12 and AH{} =-22.3 £ 0.5 kJ mol” and

with R =10, Kf; =27 £ 3 and AHIOI = .20.8 + 0.3 kJ mol™. Here, the necessary
molar volumes and molar volume ratios employed by the TK model are given in
Table 2. Figures 8 and 9 show for these two alcohols the experimental limiting
¢c(assoc) values and the TK model curves. Clearly, the TK model is able to
describe correctly the experimental behavior of the lim ge(assoc)(x; —» 0). The
increase in the limiting ¢e(assoc) with increasing AOT concentration corresponds
to an increase in the probability that an alcohol molecule at infinite dilution should
be complexed with AOT. With further increase of AOT, the limiting d-(assoc)
decreases, since the possibility of the complex being destroyed on raising the
temperature is smaller. For both alcohols, the K] value for R = 0 is bigger than

for R = 10, implying that when reverse micelles are present there are less alcohol-

AOT complexes in the mixture. These K{] values together with the corresponding
AH f 1 values, indicate a larger entropy decrease for the formation of alcohol-AOT

complexes when R = 10, producing a smaller ¢r(assoc) in Figure 6. The more
negative entropy of complex formation for R = 10 might be due to the alcohol
molecules penetrating the micellar shell to associate with the AOT molecules. The
- localization of the hydroxyl group of the alcohols in the micellar interface has also
been used to interpret fluorescence intensity data of indoleacetate anions

incorporated into AOT reverse micelles.*
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The association part of the alcohol apparent molar heat capacities ¢c(assoc)

is given in the TK model by eq 2. The self-association volumetric equilibrium

constants K’? (i = 2 to 4) and the enthalpy of the alcohol-alcohol hydrogen bond,

AH®, were obtained previously'® using the TK model in studying the self-

association of alcohols in inert solvents. In ref 15b, it was found that tetramers
were by far the predominant species and hence the use of only three Ki‘D
equilibiram constants is justified. Using the TK self-association parameters from
ref 15b and the above reported values for Kf| and AH {) j for 1-hexanol, Figure 10

shows the predicted ¢c(assoc) from eq 2 as a function of alcohol concentration for
R = 0 and 10. The predictions are excellent, considering that for p # 0 the TK
curves in Figure 10 were calculated using the complex formation parameters fitted
to only the limiting de(assoc) values, and the self-association parameters fitted to
the binary mixture 1-hexanol + inert solvent. It appears then that the TK model is
able to describe properly the alcohol-AOT interactions, as seen by heat capacity
measurements, in the presence or absence of reverse micelles. In agreement with
experiment, at the same p value in Figure 10 ge(assoc) is predicted by the TK
model to be smaller for R = 10 than for R = 0. For R = 10 and in the absence of
alcohol, the AOT concentration in the media, i.e, the AOT not forming part of any
micelle, is equal to its cmc value; since this cmc is very low, when the alcohol is
added the decrease of ge(assoc) in Figure 10b can only be explained if some AOT
molecules are displaced from the micelle towards the bulk solution to complex
with the alcohol.

The number of experiments that are necessary to produce a collection of
points as those seen in Figures 8 and 9 is very large. In order to study more
alcohols, as reported above, de(assoc) was obtained for a series of alcohols at a

single p value (5 wt%) and R = 0 and 10. Using eq 2, with the self-association
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parameters from ref 15b and 28 K} and AH?, were fitted to the de(assoc) data as
a function of alcohol concentration. The results are given in Table 3. In order to
compare the two procedures to obtain the alcohol-AOT thermodynamic
parameters, both were applied to the 1-hexanol case. With thé parameters obtained
from the p = 5 fitting (see Table 3), the limiting dc(assoc) at any p value were
calculated using eq 6 and are shown in Figure 8. It can be seen that the two fittings
are equivalent for both R = 0 and 10. Hence, the thermodynamic parameters
characterizing the 1l-alcohol and branched alcohol-AOT complexes are those

displayed in Table 3.

Heat capacities of transfer

From the data in Table 1 or the TK curves in Figures 8 and 9, it is possible
to obtain the so-called heat capacity of transfer AC’ as

AC; = lim gc(assoc)(x; — 0)[R=10] - lim gc(assoc)(x; — 0)[R=0] ¢}))

which represents the change in heat capacity when an alcohol molecule, at infinite
dilution, is transfered from a solution where AOT is freely dispersed in the inert
solvent to a mixture containing reverse AOT micelles. On purely thermodynamic
grounds,” the enthalpy of transfer AH' is expected to be positive for an order-
destroying process , i.e., for‘ a transfer that reduces structure in the system and
increases its entropy; since order falls with increasing temperature at constant

pressure AC, = [SAH '/ST]p must be negative for such a process. Using eq 6 and

11 with the K] and AH{, values given above, the AC , for methanol and 1-

hexanol as a funcion of AOT concentration can be calculated and are shown in

Figure 11.
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For 1-hexanol in Figure 11, AC; < 0 at all AOT concentrations suggesting

that this alcohol partially disorders the AOT micelles. As discussed above, this
order-destroying process occurs through (i) the withdrawal of some AOT
molecules from the micellar shell to form hexanol-AOT complexes in the
surrounding inert media and (i7) the penetration of 1-hexanol to the micellar shell,
with its hidroxyl group directed towards the water pool and with its hydrophobic
tail parallel to those of AOT, allowing the alcohol-AOT complex to be formed.
These mechanisms are consistent with the decrease of hidrodynamic radius
obtained from the DLS results and shown in Figure 4. The above conclusions for
1-hexanol can be extended to butanol and Ionger alcohols. It appears then that for
these alcohols the alcohol-AOT complex is formed both in the micelle and in the
surrounding media, stablishing an equilibria where alcohol molecules must be
constantly interchanging between the two locations.

For methanol, AC, > 0 at low AOT concentration implying that the
introduction of this alcohol decreases the entropy of the system. This is consistent
with the conclusion from the DLS results viz. that methanol molecules place
themselves in the micelle water pool. Additional evidence for this conclusion can
be obtained considering the transfer of methanol, at infinite dilution, from the
situation where it is surrounded by an inert solvent (equivalent to the R = 0 case at
low AOT concentration) to the situation where it is surrounded by water molecules

(equivalent to R = 10 case). Using the data in ref 15b and 33, this AC| = 156 - 72
= 84 J K mol”; clearly, the sign and magnitude (see Figure 11) of this AC]

supports the conclusion that at R = 10 the added methanol is located in the water

pool. In Figure 11, for methanol at higher AOT concentrations AC) < 0, ie., in

this concentration region, methanol has a disordering effect in the micelle. This

can be understood considering the transfer of methanol, at infinite dilution, from
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the situation where it is surrounded by an inert solvent to the situation where it is
surrounded by proton acceptor molecules such as methy! acetate which have the
same COO group as AOT. From the data in ref 15b and 16, this AC, = 16 - 72 = -
56 J K mol™ in agreement with the sign and magnitude seen in Figure 11. This
result suggests that at high AOT concentrations, methanol molecules in the water
pool complex with the AOT molecules in the micellar shell. The probability of a
methanol molecule being at the border of the water pool increases as the micelle
size decreases and, according to Figure 11, this size reduction must occur as the
concentration of AOT increases (for Q; > 0.025). This decrease has in fact been
experimentally reported in ref 7 at R = 30 and corroborated by our own DLS
experiments (not reported here). That the micelle size decreases as the
concentration of AOT increases is, however, a coniroversial issue since other
authors™ have found that droplets size, in cyclohexane, toluene and chlorobenzene
at several fixed R values (R < 10), are independent of AOT concentration. The
overall results in Figure 11 for methanol indicate that the K} and AH, values for

this alcohol (and for ethanol) at R = 10 in Table 3 are only truly meaningfull at Q;

> 0.025 since at lower AOT concentrations, these two alcohols are interacting
mainly with water. In this context, propanol appears to be a limiting case between
the behavior of methanol and ethanol and that for butanol and longer alcohols.

Fundamental equilibrinm constants

The volumetric equilibrium constants K| in Table 3 for the different
alcohols intczacting with AOT depend on the size of the molecules involved. This
dependence is shown in Figure 12a for R = 0 and 10. A similar dependence was
found previously’ using ir. spectroscopy and carbon tetrachloride as solvent.

These volumetric equilibrium constants can be transformed into a unique more
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fundamental or intrinsic equilibrivm constant K,;, which is independent of
molecular size and describes the association between the hydroxy!l group in the
alcohol and the ionic head of the AOT molecule. This can be achieved'*™'® using
the Flory lattice theory giving

2
. _.0408| @
Kfy =Ky (rq' +r5' )-2E B(“‘“] (12)
Tap \ 2 )

where 74 and 7 are the number of segments in the alcohol and the p;oton acceptor
molecules, respectively, given in Table 2 and defined by dividing the molar
volumes by the molar segmental volume which, as in ref 15b and 16, is taken as
the molar volume of methanol (40.7 cm® mol™). In eq 12, w is the flexibility
parameter for the complex and z is the lattice coordination number, taken as in ref
15b to be 1.69 and 10; o4 and op are symmetry numbers for the alcohol and AOT
molecules taken equal to 2, but gy = 1, reflecting the asymmetry of the complex.

Eq 12 then translates the intermolecular K] into the intergroup equilibrium
constant K, through the molecular chain lengths r4 and 75, reflecting the entropy
lowering involved in localizing the hydroxyl group (OH) in the alcohol and the
ionic head groups in AOT, to form an OH-SO; interaction. Eq 12 is tested in

Figure 12b through a plot of the Kf] values in Table 3 against (vt + rg?) from the
data in Table 2. Reasonable ag;‘cement is indicated by the straight lines (only 1-
alcohols taken) with slopes given by K, (04 o3 0’/04s z)l =510 for R = 0 and 51
for R = 10. Figure 12b shows that in the absence or presence of reverse micelles,
the 1-alcohol/AOT complex has different thermodynamic parameters,
independently of the alcohol (and AOT) molecular size. For R = 10, methanol and
ethanol clearly do not follow the same behavior shown by the rest of the linear

alcohols; this is due to these alcohols being trapped in the micelle water pool as
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the light scattering results suggested. Using the above values for the slopes in
Figure 12b and the several parameters in the Flory lattice theory together with an
average value for the enthalpy of complex formation from Table 3 (methanol and
ethanol excluded for R = 10), the thermodynamic parameters characterizing the
linear alcohol-AOT complex are for R =0

K =446 £ 45 AH;, = -25.1+ 0.4 kJ mol
(13)
AG? =-15.1%0.3 kJ mol™ AS? =-33.5+13JK" mol’
and for R = 10 (for propanol and longer 1-alcohols)
K;j=45+5 AH? =-22.0+0.3 kJ mol”
(14)

AG? =-9.43 0.3 kJ mol’! AS? =-42.1%+1.0JK" mol®

The values in eq 13 and 14 must be taken as tentative, since in épplymg the
TK model to the experimental data only a 1:1 complex have been considered
while, in principle, more than one alcohol molecule might be complexed with a |
given AOT molecule that possesses two COO groups and an ionic head. From the
AG?, (or K;j) values in eq 13 and 14, it is clear that the formation of alcohol-AOT
complexes is less favorable in the presence of micelles. The results in eq 13 and 14
for AH,, and AS) can be understood in the following way: (i) the AH value
indicate that the alcohol-AOT interaction is weaker when AOT is forming micelles
(JAH ! [r-10 < |AH |r=0) as a consequence of the fact that in the micellar shell, the
relative position of the alcohol and AOT molecules (their hydrocrabon tails
parallel) is unfavorable for complexing as compared to the situation where both

molecules are free in solution and (i7) the entropic cost of forming an alcohol-AOT
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complex is much larger when micelles are present (JAS|r=10 > |AS| |r=0),
reflecting the geometrical or steric difficulty for the penetration of the alcohol
molecule to the micellar shell as compared with the alcohol-free AOT situation.
Finally, note that in Figure 12 the K, values for the three branched alcohols are
smaller than for the 1-alcohols and, in fact, for R = 10 there are very few branched
alcohol-AOT complexes formed. This is a consequence of the molecular shape of
these molecules, which translates into a steric hindrance over the hydroxyl group®®

up
and difficults the complexation with AOT.
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TABLE 1: Alcchol Limiting Apparent Molar Heat Capacities (in J K™ mol™)
at 25 °C for Methanol and 1-Hexanol in Mixtures Alcohol + (p wt% AOT +
nCio) with R = 0 and 10.

Methanol Methanol
R=0 R=10
p lim gc(assoc) S/ lim gc(assoc)
1.05 137 % 16 0.21 128 + 37
2.03 176 £ 11 0.43 134 £ 27
2.54 201 £ 11 0.51 246 + 20
3.04 191+ 15 1.24 281 + 16
3.04 190 £ 11 1.60 242 + 10
3.60 257+ 12 1.91 190+ 11
3.77 206 + 12 2.35 183 + 19
5.00 214+ 14 3.55 157+ 10
6.22 179+ 11 433 141 £ 10
7.50 144 + 11 7.27 105 + 12
10.28 144 + 11 13.04 101 £ 12
13.25 . 142 + 12 ~
1-hexanol 1-hexanol
R=0 R=10
P lim ¢c(assoc) )4 lim gc(assoc)
0.48 19 £ 20 2.16 106 + 11
2.02 106 + 16 2.20 125 + 11
5.05 176 + 13 3.01 133 + 11
10.25 164 + 10 3.79 152 + 11
16.29 132+ 10 5.30 i44 + 10
8.62 133 £ 11
10.14 130 + 11
11.34 142 + 10
15.05 109 + 11
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TABLE 2. Molar Volumes of the Pure Alcohols (in cm’® mol™) and Molar
Volume Ratios employed by the TK Model at 25 °C.

Alcohol v * P re e
R=0 R=10
methanol 40.74° 10.14 1.32 481  1.00
ethanol 58.67° 7.04 0.92 334  1.44
1-propanol 75.16 5.50 0.72 261 185
1-butanol 91.92° 4.50 0.59 213 226
1-hexanol 125.37° 3.30 0.43 1.56 3.08
1-octanol 158.51° 2.61 0.34 124  3.89
1-dodecanol 224.63° 1.84 0.24 087  5.52
1-hexadecanol 292.22° 1.41 0.18 067 7.8
3-gthyl-3-pentanol 138.418 2.99 0.39 1.42  3.40
2-methylcyclohexanol  123.28" 3.35 0.44 159  3.03
cholesterol 359.58' 1.15 0.15 0.54  8.83

% = Vaor /! Vatcobot With Vaor = 413.20 cm® mol™ from ref 35. *r = V’aor / Vitcoot
with Va0t = XaorVaor + xwVe = 53.93 cm® mol™ (measured in this work). °7) = Vdeeane /
Vacotor With Videcme = 195.92 cm® mol™ from ref 15b. 4 = Vigepas / 40.7 and rg = Vaor /
40.7 = 10.15. °From ref 15b. From ref 36. 5From ref 28. "From ref 29b (mixed isomers).

‘From ref 14.
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Figure captions

Figure 1. Phase diagram for AOT + W + nC,, taken ref 20. The slashed line (a) in the
oil-rich region indicates the R = 10 water-AOT molar ratio.

Figure 2. Apparent molar heat capacities (®) at 25 °C for free AOT in the mixture
AOT + nCjp (R = 0) and for the assembly or fnice]lar matter AOT-W in AOT + W +
nCjo (R = 10) using eq 8 and 9. For R = 0, both equations give the same result. For R
= 10, both curves are related as described in the text. For comparison, data for AQOT +
W + nCjo (A) from ref 8b and for AOT + cyclohexane and AOT + W + cyclohexane

() from ref 8a are also shown.

Figure 3. Diffusion coefficients D (a and b) and kinematic viscosities 7 (c and d) for
linear and branched alcohols at 25 °C as a function al alcohol concentration for the
quaternary mixtures alcohol + (13 wt% AOT + nC,o) with R = 10. Numbers in (a) and
(c) represent the alcohol carbon number. Branched alcohols in (b) and (d) are: 2-
methylcyclohexanol (mixed isomers) (a), 3-ethyl-3-pentanol (B) and cholesterol (y).

Lines are only to aid visualization.

Figure 4. Hidrodynamic radius 7, of the reverse micelles in the presence of linear
alcohols (a) and branched alcohols (b). Numbers in (a) represent the alcohol carbon
number. Branched alcohols in (b) are: 2-methylcyclohexanol (mixed isomers) (at), 3-
ethyl-3-pentanol (B) and cholesterol (y). The behavior of », with alcohol carbon
number and R, at constant alcohol concentration, is shown in (¢). Data for R = 10 are
from this work, for R = 20 from ref 10 and for R = 30 from ref 11. For R = 10 and 30,
the alcohol concentration is 0.4 wit%, for R = 20, the alcohol concentrations are (wi%):
0.46 for methanol, 0.65 for ethanol, 0.84 for propanol, 1.0 for butanol, 1.38 for 1-

hexanol. Lines are only to aid visualization.
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Figure 5. Associational part of the apparent molar heat capacity of 1-hexanol at 25 °C
as a function of alcoho!l concentration for mixtures alcohol + (p wi% AOT + nCyo)
with R = 0 and 10. For R =0, p values are: 0.0 (a), 0.48 (b), 2.02 (¢), 5.05 (d), 10.25
(¢) and 16.29 (£). For R = 10, p values are: 0.0 (a), 2.2 (b), 5.30 (c), 10.14 (d) and
15.05 (e). Data for p = 0.0 ,i.e., for the binary 1-hexanol + nC,q are from ref 15b. Lines

are only to aid visualization.

Figure 6. Associational part of the apparent molar heat capacity of 1-hexanol at 25 °C
as a function of alcohol concentration for mixtures alcohol + (p wi% AOT + nC,p)
withR =0 and 10. For R =0, p values are: 2.02 (a), 10.25 (b) and 16.29 {c). For R =

10, p values are: 2.2 (a), 10.14 (b) and 15.05 (c). Lines are only to aid visualization. 7

Figure 7. Associational pari of the apparent molar heat capacity of 1-hexanol at 25 °C
as a function of alcohol concentration for mixtures alcohol + (5.05 wi% AOT + nCyo)
and alcoho!l + (5.3 wt% DOS + nCyo). For comparison ¢ (assoc) data for the binary
I-hexanol + nC,o from ref 15b are also shown. DOS is dioctyl succinate. Lines are

only to aid visualization.

Figure 8. Experimental lim¢c(assoc)(x; — 0) at 25 °C (from Table 1) for 1-hexanol in
the mixtures (1-hexanol + AOT + nCje) with R = 0 and 10 against Q; , the volume
fraction of AOT in the AOT + nCjo mixture (R =0) and the volume fraction of AOT +
W in the AOT + W + nCyo mixture (R =10). Solid lines are a fit to the experimental
data using the TK model viz eq 6, producing the alcohol-AOT complex formation
parameters given in the text. Dotted lines are calculated using eq 6 with the parameters

given in Table 3.
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Figaure 9. Experimental liméc(assoc)(x; —» 0) at 25 °C (from Table 1) for methanol in
the mixtures {(methanol + AOT + nCyo) with R = 0 and 10 against .Q; , the volume
fraction of AOT in the AOT + nCyo mixture (R =0) and the volume fraction of AOT +
W in the AOT + W + nC;o mixture (R =10). Solid lines are a fit to the experimental
data using the TK model viz eq 6, producing the alcohol-AOT complex formation
parameters given in the text.

Figure 10. TK model predictions for the associational part of the apparent molar heat
capacity of 1-hexanol at 25 °C as a function of alcohol concentration for mixtures
alcohol + (p wi% AOT + nC;o) with R = 0 and 10. The predictions were done using eq
2 with the alcohol-AOT complex formation parameters fitted to only the limiting
de(assoc) in Table 1 (values given in the text), and the self-association parameters
from ref 15b. For R = 0, p values are: 0.0 (a), 0.48 (b), 2.02 (c), 5.05 (d), 10.25 (e)
and 16.29 (f). For R = 10, p values are: 0.0 (a), 2.2 (b), 5.30 (c), 10.14 (d) and 15.05
(e). Data for p=0.0, i’.e., for the binary 1-hexanol + nC are from ref 15b.

Figure 11. Heat capacity of transfer for methanol and 1-hexanol, at infinite dilution,
against .Q; at 25 °C. The transfer is from a mixture without AOT micelles(R=0)to a

mixture with reverse AOT micelles (R = 10). Curves were calculated using eq 6 and

11 with the alcohol-AOT complex formation parameters given in the text.

Figure 12. Volumetric equilibrium constants against alcohol carbon number (a) and
against 77! +rg’ (b) at R = 0 and 10. In (a), curves are only to aid visualization. In (b),

the straight lines are a fit to the Kﬁ data according to eq 12, C, and C; denote

methanol and ethanol, respectively, and the open symbols correspond to the three

branched alcohols.
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Abstract

The apparent molar heat capacity at 25°C of nine mixtures of the type A + (B +
C) where A and B are aromatic molecules with different quadrupole moment values
and C is n-heptane; and one mixture where A and B are aromatic mixtures of different
quadrupole moments and C is CCl,. Two molecules must have big and different signs
quadrupole moments in order to form a complex. A correlation between the enthalpy
for the formation of a complex and the electrostatic energy calculated from the
theoretical quadrupole moments from the literature is presented. The substitution of n-

heptane by CCl, destroys the complex.
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The studies of solid-liquid phase equilibria of binary mixtures composed of
aromatic hydrocarbons and aromatic fluorocarbons have shown that they present
unusual behaviour. Since 1960, Patrick and Prosser' noticed that hexafluorobenzene
formed an equimolar molecular compound with benzene that melted 18 K higher than
the melting temperatures of the two pure components; Grifith et al.” observed that a
solid compound is formed between hexaflucrobenzene and 1-methylnaphthalene, this
solid melts at 373 K, unusually high in view of the freezing temperatures of the pure
components (278 and 251 K respectively). The behaviour of these systems has been
attributed to the existence of a 1-1 complex which implies strong molecular
interactions. The phase diagrams of hexafluorobenzene with benzene, toluene, p-xylene
and mesitylene’ seemed to confirm this hypothesis.

The first systematic thermodynamic studies of the mixtures containing an
aromatic fluorocarbon were made by Scott* and by Swinton®. They found that the
properties of these mixtures differ completely in many respects from those of mixtures
containing an aliphatic or alicyclic fluorocarbon. The values of the excess functions G",
H® and V® for aromatic fluorocarbon + aromatic hydrocarbon mixtures are much less
positive than those for mixtures containing a non-aromatic fluorocarbon. The negative
values of G°, H® and the positive values of Cp® for the aromatic mixtures were
interpreted in terms of an enhanced fluorocarbon-hydrocarbon interaction. Recently,
Aucejo et al® found that the Benzene - hexafluorobenzene system shows double
azeotropy, up to now, this is the only known case among organic solutions.

Due to the fact that there was a complete lack of conventional spectroscopic
evidence for charge-transfer forces in the aromatic fluorocarbon-aromatic hydrocarbon
mixtures, the strong unlike interactions were attributed to electrostatic forces,
proposing that quadrupole-quadrupole interactions are the major factor dictating the
structure of these solid phases and also the reason why the melting temperature of the
equimolar mixture is higher than the melting temperatures of the two pure
components. Recent studies using neutron and X-ray diffraction® and NMR® have
proven that quadrupolar interactions is the structure determining factor in the benzene-
hexafluorobenzene mixture. The experimental determination of quadrupole moments of

some compounds has been achieved by electric-field-gradient induced birefringence in
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the vapor phase technique'™"!, being this a very difficult task, the available data are
scarce. Another source of quadrupole moments are those calculated. Recently,
computed reliable quadrupole moments have been obtained by Hernandez-Trujillo and
Vela'? for the series of fluoro and chlorobenzenes, using density functional theory and
restricted Hartree-Fock calculations. In this work we use those data in order to
correlate our thermodynamic results with the electrostatic structures of the studied
domplexes. |

The heat capacity was chosen to do the thermodynamic study because it is the
most sensitive indicator of structure in pure liquids and solutions. It has demonstrated
this capability in the study of the self-association of molecules via hydrogen bond".
The associational part of the apparent molar heat capacity, ¢c{assoc), of a linear
alcohol presents a characteristic maximum and it is independent of the alcohol and
alkane chain length when plotted against the hydroxy!l concentration, this behaviour is
attributed to the formation of tetramers predominantly, with trimers and dimers being
almost absent. The study of the complex formation and self-association in the ternary
mixtures of hexan-1-ol - (methyl acetate-n-dodecane)'® where methyl acetate acts as a
proton acceptor and n-hexan-1-ol as a proton donor results is of particular interest in
this work. The characteristic maximum for the alcohol self-association drops drastically
when a proton acceptor is added to the mixture and the limiting ¢c (assoc) (x,—0)
changes displaying a bell shape’curve when it is plotted against the volume fraction of
the proton acceptor. Using the Treszczawicz-Kehiaian (TK) model as a theoretical
framework to interpret these results, it is clearly understood that the alcohol is able to
self-associate and also to form a complex with the active solvent molecules. The TK
model allows to calculate the volumetric equilibrium constant and the enthalpy change
for the formation of the complex.

In this work, we study the formation of quadrupole-quadrupole complexes
through the heat capacity measurements of ternary mixtures of the type A + (B + I),
where A and B are the aromatic compounds which have different quadrupole moments
that can be positive or negative; and I is an inert solvent. It is assumed that if two pure
compounds form a quadrupole-quadrupole complex, this one remains when it is

dissolved in an inert solvent. Using the TK mode! extension for a ternary mixture as a
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theoretical framework, the thermodynamic parameters for the formation of the
complex are determined and a correlation between thermodynamic data and calculated

quadrupole moments from the literature is presented.

Treszczanowicz-Kehiaian Model for the complex formation in a ternary mixture.

The basic equations of the Treszczanowicz-Kehiaian model for associated
mixtures were discussed in detail in ref 15 and 13 (a) It was extended for ternary
mixtures A + (B + I), where B is a proton acceptor, A is a proton donor and I is an
inert solvent, to include the possibility of complex formation between the alcohol and

1416 in this case, $c (assoc) is given explicitly by eqn (1) of ref 16.

the proton acceptor
In making this extension, only species A;B; = AB, where A is the alcohol monomer
and B is the proton acceptor, were considered. In the TK model, only “chemical
contributions” are considered, the “physical contributions” being all those arising from
interactions in the system other than self-association and complex formation. -There
are three terms in eqn (1) of ref. 16: the first one represents the associational part of
the apparent heat capacity of the alcohol due to the self-association, the third
corresponds to the formation of the species AB in solution and the second is a cross-

term. In this work, no one of the components of the systems is able to self-associate,

they only can form a complex, therefore, eqn (1) of ref 16 can be writen as

2
[ AHD ] 114X ¢, X
%(assoc)—( ! ) ]/ (1442) 0
where
i [r/(r+1)x‘l"l] a

@

t/(c+DKP b4 + D2 X) + Xy +11X3
11%A
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In egn (1), K{) and AHY| are the volumetric equilibrium constant and the enthalpy

change for the formation of species AB respectively, r is the ratio of molar volumes
Ve/Va and r, is the ratio VYV, &, is the volume fraction of A in the solution and ¢, is
the volume fraction of A in solution which is in the form of monomers. The fraction of
monomers, ¢4, in solution at equilibrium is obtained ag the closest root to zero of the

equation

t/(c+D)KPo

oa-oy+ 22| /€D oA | ©)
r [/ @+D)KY, +1
which can be easily found using the Newton-Raphson numerical method"”.
Using eqn (1)-(3), one finds that
2 @ AF
K8, /(14

um¢c(assoc)<x1—+0>=(&;”) TR @

R [1 QD) /(1+ r)]2

where Q; is the volume fraction of B in the mixture (B + I), this is a variable

suggested by Pouchly'® and it is calculated by

QS:.__LB____ O]
X +1Xp
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and
fim ¢ (ass0c)(x) —> 0) = lim ¢ (x; — 0)—lim 2 (x; — 0) 6

where lim @?(xl ~> 0) is the infinite dilution limit for . in the binary A-C mixture. It
is thus assumed that physical contributions to ¢, may be ignored or at least do not

change with the concentration of A.

Experimental

The apparent molar heat capacities at 25°C were measured for the following mixtures:
hexafluorobenzene-(p w% benzene-n-heptane), (HFB-+Hp w% BEN+I)), where p = 0,
5.1, 10.85, 14.78, 20.25, 22.71 ,29.84, 35.84 and 49.69; hexafluorobenzene-(p w%
toluene-n-heptane), (HFB+(p w% TOL+I)) where p = 5.09, 9.97, 14.06, 22.96, 30.38
and 39.71; hexafluorobenzene-( p w% 1-methylnaphthalene-n-heptane), (HFB-+{p w%
MEN+I)), where p = 2.94, 5.11, 7.83, 10.23, 15.82, 19.96, 25.24, 30.43, 40.98, 50.1
and 67.19; peniafluorobenzene-(p w% 1-mehytinaphthalene-n-heptane), (PFB-+(p
w%MEN+D), where p = 0, 4.72, 14.91,20.11, 24.24, 3033 and 40.44;
monofluorobenzene-(p w% 1-methylnaphthalene-n-heptane), (FB+(MEN+I)), where p
=0, 3.06, 5.02, 8.5, 10.07 and 15.55; hexafluorobenzene -(p w% fluorobenzene-n-
heptane),(HFB+{p w% FB+I)), where p = 5.92, 8.47, 10.66, 13.77, 16.99, 17.56,
20.87, 22.76, 26.29 and 29.42; benzene-(p w% hexaﬂubrobenzene—n—heptane),
(BEN+(p w% HFB+I)), where p = 0, 19.64, 30.25, 44.55, 61.98 and 77.89; benzene-(
p w% 1-methylnaphthalene-n-heptane), (BEN+(p w% MEN+I)), where p = 5.97,
1134, 14.87, 2057, 3842 and 53.75; l-methylnaphthalene-( p w%
hexafluorobenzene-n-heptane), (MEN+(p w% HFB+I) where p = 0, 10.4, 18.36,
26.17, 268, 3676 and 56.79; hexafluorobenzene-{ p w;v% benzene-carbon
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tetrachloride), (HFB-+Hp w% BEN+CTC)), where p = 0, 5.02, 10.14, 22.3 and 36.79.
Heat-capacity data can be found in Supplementary Publication

Materials

All materials were obtained from Aldrich Chemical Co. Their stated purities range
between 99 and 99.9%

Methods

Volumetric heat ‘capacities were measured using a Picker flow
microcalorimeter (Sodev, Sherbrooke, P. Q., Canada). The instrumentation and
procedures have been described in the literature'®. The volumetric heat capacities were
converted into molar heat capacities by determining the density of each mixture.
Density data were obtained with a vibrating-cell densimeter (Sodev, Sherbrooke, P. Q,,

Canada) The apparent molar heat capacities of component 1 were calculated using

do =(C —x,Chy) /% ™

where ng is, for the binary mixtures, the heat capacity of the pure solvent (n-

heptane), or for the case of ternary mixtures it is the heat capacity of a solution of
known concentration of the proton acceptor in the inert solvent (B + I).

The transfer ¢. of solute A from solvent B to solvent C were calculated using

Adg,p = e a (8ss0c)C +1) - b 4 (assoc)(B +1) 3)
where ¢ 4 (assoc)(C+I) and ¢, (assoc)(B-+1I) are the associational part of the apparent
molar heat capacity of solute A in the systems A+(C+I) and A+(B-+I) respectively.
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Table 1 reports the heat capacities and molar volumes of all liquids employed.
Solutions were preg)ared- by weight, and extreme care was taken during their
preparation and handling in order to minimize evaporation losses. Depending on the
concentration range, the heat capacity of each solution was determined using as a
reference either the hydrocarbon or the previous less concentrated solution. Through
repetition of the present systems, the uncertainty appears to be * 4 J K ™ mol  for ¢.
in the dilute region and +5-6 J K-1 mol-1 for ¢, at infinite dilution.

Results and Discussion

Fig. 1{a) shows the experimental results for the HFB limiting ez)c(assoc) plotted
against benzene Q; for ternary mixtures HFB+(BEN-I), where n-heptane is the inert
sotvent (I), at 25°C . In fig. 1, Q;=0 represenis the binary HFB-1. As the concentration
for BEN increases, the limiting ¢.(assoc) increases rapidly, passes through a maximum
and then decreases. The increase in the limiting ¢.(assoc) with increasing BEN
concentration corresponds to an increase in the probability that an HFB molecule at
infinite dilution should be HFB-BEN complexed. With further increase of BEN, the
limiting ¢.(assoc) decreases, since the possibility of the complex being destroyed on
raising the temperature is smaller. This behaviour is correctly reproduced by the TK
model, whose predictions using eqn (4) is shown in fig. 1 (b). Therefore, the bell shape

curve obtained, corroborates the hypothesis that the complex prevails in the ternary
solution HFB+(BEN-1). In order to get the AHS, and K}, for the complex HFB-
BEN, eqn (4) must be fitted to the experimental data. There are several ways to do
that fitting. One of them  consists in the calculation of Kf, and AHY from the
maximum of the curve limiting ¢.(assoc) vs. Q; determined graphically. From egn (4),
it’s easy to show that K{, and AH{; are related to the coordinates (a,b) of the

maximum trough
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i+r
a

K{, = and ABS, = V4RbT? ©)

This procedure is not convenient because the graphic determination of the maximum is

not accurate enough. The procedure used in this work consists in using the Microcal
Origin software version 3.5 (Microcal Software Inc.) to obtain K{} and AHYf; which

solves the eqn (4). The best fitting obtained in this way is shown in fig. 1 (a) by dashed
lines. Table 2 reports the limiting values of ¢ (assoc) for all the binary systems A + I
and table 3 reports the limiting values of ¢. (assoc) for the ternary mixirures A + (B +

1) studied in this work. Table 4 shows the AH{; and K}, obtained from the fitting of

eqn (4) to the data in table 3.

The phase diagram of the system HFB-+BEN shows the formation of a 1:1
molecular complex with congruent melting point at 297.21 K and two eutectic points
at xHFB = 0.12 and 270.86K and xHFB = 0.85 and 268.81 K *. It is known that solid
HFB-BEN undergoes three solid state phase transitions below its melting point at 298
K ? They have been well investigated with a variety of neutron scattering techniques !
. The symmetry of the charge distributions of the pure benzene and hexafluorobenzene
implies that all odd electric moments (dipole, octopole, etc) vanish and the first non-
vanishing electric moment is the molecular electric quadrupole moment, therefore it is
the one which dominates the electrostatic interaction of a pair of molecules. Table 5
reports the calculated quadrupole moments (Qzz) for all the compounds studied in this
work taken from ref 12, here the molecular orientations were taken in such a way that
the quadrupole moment tensor is diagonal because it facilitates the analysis of the
molecular interactions due to the geometry of the complexes studied. Benzene has a
large negative quadrupole moment (-8.56 buckingam) while hexafluorobenzene has a
large positive quadrupole moment (9.55 buckingham) When these two liquids mix at
room temperature, they form a solid complex by virtue of the strong interactions

between their quadrupole moments. This complex prevails when an inert solvent is
added, having a AHJ;, =-7.356 + 0.094 kJ mol" and a Kf’l = 9,33 + 1.44 given by
the TK model.
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The phase diagram for the binary system HFB+TOL® shows clearly the
formation of 2 1:1 molecular complex between the fluorocarbon and the aromatic
hydrocarbon which melts congruently at 283.49 K, and exhibits two eutectic points,
one at xHFB<0.02 and 177.15K and the other one at xHFB=0.775 and 263.3 K. The
experimental results for the HFB limiting ¢.(assoc) plotted against toluene €2, for
ternary mixtures HFB+(TOL+I) are shown in fig. 2. Again, the bell shape curve
appears supporting the hypothesis that the complex prevails in the solution. The TK
model gives AHJ;=-8.769 + 0.085 + kJ mol™ and K, = 8.25 £ 0.66 for this system.
In going from benzene to toluene, the quadrupole moment decreases a little but the
AHY, for the system HFB-TOL is more negative, this implies the formation of a

slightly stronger complex, this fact could be understood considering that the toluene

has a small dipole moment because the distribution of its charge is not symmetric.

Fig. 2 shows the HFB experimental and theoretical limiting ¢.(assoc) plotted

against aromatic hydrocarbons Q; for the ternary mixtures HFBHBEN+I), HFB
+(TOL+I) and HFB+(MEN +I). The agreement between experimental and theoretical
d.(assoc) is excellent. It is clear that TK model gives excellent quantitative predictions
for HFB ¢.(assoc) in the ternary mixtures of the type HFB + (aromatic hydrocarbon +
inert solvent). Since in eqn (4) the only A;B; species assumed to exist in the solution is
the 1:1 complex, the adherence of eqn (4) to the experimental ¢.(assoc) suggests that
HFB forms 1:1 complex with BEN, TOL and MEN in solution. Among these three
systems the one which has a faster increase in the limiting ¢.(assoc) is the HFB-MEN
one that reaches its maximum around 40 J K™ mol" indicating a high probability for
HFB and MEN to be complexed at infinite dilution. In accordance to eqn (9), this
system must have the largest AHf) and therefore the strongest complex. As it was

observed by Griffith et al,, this one melts around 90 K above the melting point of the
pure components’. The best fitting for this case gives AH{|--10.935 kJ mol , it

corresponds to the couple of compounds with the largest | Q24 étudied, these Qzz
being opposite in sign.
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The three systems studied up to now show the same behaviour, they form 1:1
complex in solution and their components present large and opposite in sign Qzz, the
AHY} being largest for the system which has the largest Qzz.

It has been shown that there is a linear relation between Qzz and the number of
fluoro substituents in the series of fluorobenzenes'?, when the number of fluorine
atoms decreases, Qzz decreases, going from HFB with Qzz=9.55 buckinham to FB
with Qzz = -6.33 buckingham, in the case of 1,3,5-trifluorcbenzene, Qzz = 0.57
buckinham, very small value because of the symmetry of the charge density
distribution.

In accordance to the above results, it is expected that the complex strength
changes when the aromatic ﬂuor_ocarboﬁ is changed in the ternary mixture aromatic
fluorocarbon + (aromatic hydrocarbon + inert solvent). Fig. 3 shows experimental and
theoretical limiting d.(assoc) plotted against aromatic hydrocarbons QZ for the ternary
mixtures HFB+(MEN-+I), PFB+(MEN-+]) and FB+(MEN-+I). The effect of changing
the Qzz of the aromatic fluorobenzene, leaving the same aromatic hydrocarbon in the

mixture is clear, in going from the HFB to the PFB, the maximum of limiting ¢.(assoc)
decreases and moves to higher Q; implying a decrease of AHJ} and K?’l which means
that the PFB-MEN complex is weaker than the HFB-MEN complex and it is formed in
less proportion. In the case of the system FB-MEN where the Qzz have the same sign,
the limiting ¢.(assoc) is zero, the maximum desappears implying that no complex is
formed.

Fig. 4 shows the correlation between -AHY} and QaQs. It is clear that AHY) is
a function of the product of the quadrupole moments of the complex components. -
AHY} increases while QoQg is more negative, meaning that the difference in sign is a
requisite for the formation of a complex and that the complex is stronger as the
difference in Qzz for the components is larger. When QaQg is possitive, AHY; is
possitive too, the complex is not formed. From this correlation it’s possible to predict
the formation of a weak complex between HFB and FB which product QaQp is

negative and smaller compared to the above systems. The limiting ¢.(assoc) for the
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ternary mixture HFB+(FB+T) at different FB Q, were determined, the results are

shown in fig. 5 (a), the bell shape curve appears indicating the formation of the
complex with AH{j=-3.485 + 0.286 kJ mol™ an K}, = 9.7 + 6.04. The determination

of the Ky, is not very good because the bell shaped curve is not very well defined due
to the fact that the instrument is working in its limit of accuracy. The limiting é.(assoc)
for the system BEN+MEN-+I) was determined too, and the resulis are shown in fig. 5
(b). In this case, both benzene and l-methylnaphthalene have negaiive quadrupole
moments, therefore they can not form any complex, there is not maximum when the
limiting ¢.(assoc) is plotted against MEN Q;, implying that the TK model works
perfectly in the description of the formation of a complex via quadrupole interactions.

Fig. 6 shows three curves for the A¢.urs going from BEN to TOL, MEN and
FB respectively. In the first two cases, the transfer ¢. increases rapidly indicating that
the interaction becomes stronger when the HFB goes from BEN to TOL, and much
stronger when the change is from BEN to MEN, therefore AHj, is bigger for the last
one. In the third case Ad. s is negative indicating that the HFB interaction becomes
weaker in going from BEN to FB.

The effect of the solvent in the complex formation was also studied. The
system HFB+(BEN+CTC) was chosen for this purpose. Fig. 7 shows the experimental

results for the HFB limiting ¢.(assoc) plotted against benzene Q; for ternary mixtures
HFBHBEN+CTC) and HFB+(BEN+I). The bell shaped curve desappears, implying
the destruction of the HFB-BEN complex due to the solvent-complex interactions.
This behaviour has been also observed in the study of the self-association of diols®
and in the formation of the complex N-methylacetamide-benzene®.

In order to go deeper, other bigger aromatic hydrocarbon molecules were
considered to be studied. When one measures the Cp of a ternary mixture A+(B+1I) in
order to determine the bell shape curve, the preparation of the binary (B+I) implies the
consumption of big amounts of B, but only small amounts of A because the limiting
dc(assoc)(xa—>0) is needed. Two problems must be considered, the solubility of B in I
and also the cost of the chemicals. To solve these problems, the ternary A+(B+I) was

tought to be inverted and Cp to be measured for the ternary B+(A+1) considering that
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B is the more expensive and that the complex A;B, is exacily the same as B,A,. First,
one already discussed system was selected in order to compare it with its respective
inverted one. Fig. 8 shows experimental and theoretical limiting ¢.(assoc) plotted
against aromatic hydrocarbons Q; for the sysiems HFBHBEN+I) and its respective
inverted BEN+(HFB+I). It’s clear that the result is not the same. The maximum of the

bell shaped curve of the last system was displaced to higher Q, compared to the
2

former one, and it is a little bit smaller. In accordance to eqn (9), K‘l"l and AHJ) are

functions of the coordinates of the maximum, therefore slightly different values for
these parameters are obtained for the system HFB+(BEN+I) and its inverted one. The
difference on the ordinate of the maximum is not very important, therefore it could be
said that the AH}) obtained in both cases is the same taking into account the standard

deviation. Being the abscissa the one which changes more, the effect on the
determination of K, is bigger. This behaviour could be understood in the following

way: the limiting ¢.(assoc)(x,-—>0) defined by)eqn (5) for the ternary A+H(B+I) can be
considered as the transfer ¢. of A going from solvent C to the mixed solvent (B+I)Z.
In the initial state of the transfering process, A is surrounded by I and the final state is
the complex A;B; surrounded by I and an excess of B. In the inverted case (B+(A+))
the transfering process is different, at the beginning, B is surrounded by I molecules
and the final state will be the complex A;B; surrounded by I and an excess of A, being
the initial and the final states different in both cases, the “physical contributions” to the
Cp are different in each process. In the TK model, the formation of the complex is
given by the reaction A+B— A;B; and the physical contributions are neglected, it does

not consider the difference in the initial and the final state in each case, therefore it
gives different K‘f’l and AHY;. Fig. 9 shows the theoretical and experimental limiting

¢dc(assoc) for the system HFB-+(MEN+I) and the inverted MEN+(HFB-+I). In this case,

the maximum for the last one is smaller and it appears at more diluted concentratios of
the binary solutions, therefore in accordance to eqn (9), AH{) is smaller and Kclpl is

bigger for the last one.
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Table 1. Heat capacities and molar volumes for the pure components at 25°C.

Liquid Cp/I K mol'  V/em® mol”!
benzene 135.76" 89.42°
toluene 157.29* 106.87°
1-methylnaphthalene 224.21° 139.86"
hexafluorobenzene 221.61° 115.76"
pentafluorobenzene - 111.04°
fluorobenzene 146.36" 94.86°
carbon tetrachloride 131.36° 97.09"

*From ref, 25 ®This work
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Table 2. Limiting apparent molar heat capacities for all the binary solutions in this work:

system lim &, (assoc) (x;—90) / I K mo!”
HFB in n-heptane 213.130.8
PFB in n-heptane 201.740.6
FB in n-heptane 137.840.8
BEN in n-heptane 126.610.3
1-MEN in n-heptane 222.940.3
HFB in CCl4 202.240.3
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Table 3. Limiting apparent molar heat capacities for all the ternary solutions in this work:

HFB + (p wi% BEN -+ n-heptane) HEB + (p wt% TOL + n-heptane)
p= lim d.(assoc) (;—0)T K mol! p= lim é(assoc) (x;—0) /J K mol™
5.1 8.5+1.8 5.1 47413

10.8 15.540.8 9.9 21.1£1.5

14.8 19.6+2.1 14.0 24.3+1.5

20.3 20.3+2.1 23.0 29.140.8

22.7 18.4+1.8 30.4 28.4+1.7

29.8 18.4+0.8 39.7 22.3410.8

35.8 16.740.9

49.7 12.643.0

HFB + (p wi% 1-MEN + n-heptane)

PFB + (p wt% 1-MEN + n-heptane)

p= lim ¢c(assoc) (;—0) T K mol” p=  lim (assoc) (x;—0) /J K mol’
2.9 16.442.3 6.1 7.4+t1.4
5.1 19.630.9 11.2 9.110.9
7.8 2134399 223 14.0+1.1
10.2 31.9+1.3 324 19.2+1.7
15.8 37.112.7 492 20.4+1.3
20.0 38.312.1 653 2241009
25.2 36.4+1.3 74.56 20.2+0.9
30.4 39.0+1.5 82.0 24.1£13
41.0 40.04+2.8

50.1 37.8+1.7

67.2 349+1.3

FB + (p wt% MEN + n-heptane)

HFB + (p wt% FB + n-heptane)

p= lim ¢(assoc) (x;—0) T K mol! p= lim ¢.(assoc) (x;—0) /J K™ mol”
28.0 144.9+1.8 59 34422
42.3 143.1+2.0 85 1.7£0.9
69.0 144.54+1.8 10.7 3.544.5
13.8 4.0+1.7
17.0 6.313.5
17.6 5.2+1.1
20.9 5.8%1.9
22.8 4.8+1.0
26.3 2.6+1.4
294 1.741.7
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BEN + (p wi% HFB + n-heptane)

BEN + (p wt% 1-MEN + n-heptane)

p= lim d(assoc) (x;—0) /I K mol’ p= lim é.(assoc) (x;—0) /J K mol™
19.6 3.940.6 6.0 -1.130.5
303 6.710.4 113 -0.310.4
446 11.310.6 14.9 -0.410.9
62.0 12.6+1.2 20.6 03104
77.9 14.840.5 384 2.140.5
53.8 2.3+0.6
MEN + (p wi% HFB + n-heptane) HFB + (p wt% BEN+ CCly)
p=  lim ¢.(assoc) q—0) /T K mol’ p=  lim d.(assoc) (x;—0) /T K mol”
10.4 25.940.5 5.0 0.710.8 '
184 33.241.2 10.1 -3.840.6
26.2 30.0£1.7 1223 -0.240.5
26.8 28.940.3 36.8 -4.110.7
36.8 35.1+5.0
56.8 31.010.8
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Table 4. Enthalpies and volumetric equilibrium constants at 25°C for the systems in this

work.

system K% - AH  /KIK mol?
HFB + (BEN+I) 0.3+1.4 7.3640.09
HFB + (TOL+Y) 82107  8.7740.09
HFB + (MEN-+I) 9.940.4 10.9340.84
PFB + (MEN+I) 3.840.3 8.0410.96
MFB + (MEN+I) 0 0

HFB + (MFB+I) 0.746.04 3.4840.29
BEN + (MEN+) 0 0

BEN + (HFB+) 24026  7.0040.22
MEN + (HFB+]) 144056  9.49+0.04
HFB + (BEN-CTC) 0 0

Table 5. Qzz for the aromatic compounds studied in this work.

molecule Qzz/buckinham
benzene -8.56
hexafluorobenzene +9.55
Pentafluorobenzene +6.11
fluorobenzene -6.33

toluene -8.12
I-methylnaphthalene -i3. 14
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Figure Captions

Fig. 1. Limiting HFB ¢, (assoc) plotied against benzene <D; for ternary mixtures
HFB+BEN-+H) at 25°C. Experimental values (a). Experimental and calculated values
(dashed lines) using eqn (4) (b).

Fig. 2. Experimental and theoretical HFB limiting ¢. (assoc) (dashed lines) against
aromatic hydrocarbon (D; for the ternary mixtures HFB-HBEN+I) (a); HFB+(TOL+I)
(b) and HFB+(MEN-+T) (c).

Fig. 3. Experimental and theoretical HFB limiting ¢. (assoc) (dashed lines) against
aromatic hydrocarbon @; for the ternary mixtures HFBHMEN+) (a);
PFB+(MEN+I) (b) and MFB-+HMEN+I) (c).

Fig. 4. -AHj, plotted against QxQp for (HFB-BEN) (a), (HFB-TOL) (b), (HFB-MEN)
(c), (PFB-MEN) (d), (MFB-MEN) (e), (HFB-MFB) (f), (BEN-MEN) (g), (HFB-
BEN) (h), (MEN-HFB) (i).

Fig. 5. (a) Experimental and theoretical HFB limiting ¢. (assoc) (dashed lines) against
MFB (I); for the mixture HFB+(MFB+I). (b) Experimental and theoretical BEN
limiting ¢. (assoc) (dashed lines) against MEN (D; for.the mixture BEN+(MEN+I).

Fig. 6. HFB transfer ¢. from BEN to TOL (a), from BEN to MEN (b), from BEN to
FB (c) againt ®3.for the aromatic hydrocarbon.

Fig. 7. Experimental and theoretical HFB limiting ¢. (assoc) (dashed lines) against
BEN @, for the mixture HFB-+BEN+CTC). '

Fig. 8. Experimental and theoretical HFB limiting ¢. (assoc) (dashed lines) against
BEN (D; for the mixture HFB+(BEN+I) (a) and experimental and theoretical BEN
limiting ¢, (assoc) (dashed lines) against HFB (I); for the mixture BEN-HHFB+I) (b).

Fig. 9 Experimental and theoretical HFB limiting ¢. (assoc) (dashed lines) against
MEN (D; for the mixture HFB+(MEN+I) (a) and experimental and theoretical MEN
limiting . (assoc) (dashed lines) against BEN CDZ for the mixture MEN-+(HFB+I) (b).
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