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Prefacio

a primera edicién de este libro aparecié en 1969 y la segunda en 1986. Los objetivos del libro no

se han modificado. Se trata de presentar a los estudiantes de ingenierfa quimica (y ciencias afines)

una introduccién amplia a la termodindmica de los equilibrios de fases que suelen aparecer al di-
sefar procesos y productos quimicos, especialmente en operaciones de separacién. En este libro se pro-
porcionan las herramientas termodindmicas necesarias para un disefio eficiente y para la mejora de los
procesos de separacién tanto convencionales como nuevos. incluyendo los que pueden resultar beneficiosos
para el medio ambiente.

Este libro puede utilizarse como texto para alumnos que hayan seguido un primer curso de termo-
dindmica quimica para ingenieros. La mayor parte de los temas tratados se basan en la termodindmica
cldsica, pero se introducen también las propiedades moleculares que facilitan la aplicacién a sistemas reales.
Aunque no se intenta ensehar termodindmica estadistica, se incluyen los resultados de esta disciplina, ttiles
para conectar la termodindmica con las propiedades moleculares.

La nueva edicién presenta de forma mds amplia los conceptos tedricos que sirven para describir ¢
interpretar las propiedades de las disoluciones, insistiendo en aquellos conceptos que prometen ser Utiles
en aplicaciones précticas. Se presta atencidn a varios modelos, incluyendo la teoria reticular de fluidos y
la teoria estadistica de fluidos asociados (SAFT)'.

Hay un capitulo nuevo en el libro dedicado a disoluciones de polimeros en el que se incluyen el
equilibrio polimero-gas a presiones moderadas y altas. las mezclas de polimeros, las membranas polimé-
ricas y los geles. Otras secciones nuevas de esta tercera edicién se dedican a la presiéon osmotica y a los
equilibrios Donnan.

En esta edicién se subsana una omisién importante de las ediciones anteriores: se dedica por entero
un nuevo capitulo a las disoluciones de electrolitos. En este capitulo se proporciona, en primer lugar, el
fundamento termodindmico para describir las actividades de los componentes de estas disoluciones y, a
continuacioén. se presentan algunos modelos semiempiricos de disoluciones que contienen sales o electro-
litos voldtiles. También se examinan algunas aplicaciones de estos modelos en los cdlculos de equilibrio
de fases que son importantes en las ingenierias quimica, medioambiental o bioquimica.

Todos los capitulos se han puesto al dia incluyendo la presentacién de ejemplos recientes y algunos
problemas nuevos.

" N.de los T. La teoria estadistica de {luidos asociados suele conocerse por las iniciales de su denominacidn en inglés. SAFT
iStatistical associated-fluid theory).



Xii Prefacio

El primero de los autores se complace en expresar aqui su agradecimiento por las fundamentales
contribuciones de los otros dos coautores. Sin su dedicacidn entusiasta y su atencién a innumerables de-
talles, esta tercera edicién nunca podria haber sido completada.

Los autores estdn agradecidos a numerosos colegas por su valiosos consejos y comentarios, especial-
mente a Allan Harvey, Dan Kuehner, Huen Lee, Gerd Maurer, Van Nguyen, John O’Connell y Jianzhong
Wu.

La bibliografia de la termodindmica de equilibrio de fases ha aumentado enormemente desde 1986.
Para mantener el libro en un tamafio razonable ha sido necesario omitir muchas contribuciones valiosas.
Los autores piden disculpas a muchos colegas por no haber incluido trabajos importantes a fin de no
alargar excesivamente el libro.

La termodindmica aplicada a la ingenieria quimica se encuentra en un estado de transicidn. La ter-
modindmica cldsica estd siendo reemplazada de modo creciente por herramientas nuevas procedentes de
la termodindmica estadistica aplicada y las simulaciones moleculares. Sin embargo, muchas o casi todas
estas nuevas herramientas no estdn todavia lo suficientemente desarrolladas para ser utilizadas en aplica-
ciones prdcticas. Por el momento y en un futuro préximo. sigue siendo necesario apoyarse principalmente
en la termodindmica cldsica, con la informacién y ampliacién que la fisica molecular y la quimica fisica
le prestan. La termodindmica molecular. tal como aqui se presenta, se caracteriza por ser una combinacion
de métodos cldsicos ampliados mediante la ciencia molecular y apoyados en datos experimentales funda-
mentales.

Como en las ediciones previas. este libro estd motivado por el entusiasmo de los autores para explicar
y generalizar la capacidad de profundizacién de la termodindmica en las aplicaciones ttiles en ingenieria
quimica. Si se logra comunicar este entusiasmo a los estudiantes y a los ingenieros quimicos en ejercicio.
se habrdn conseguido los objetivos del libro. Como en las ediciones anteriores, ¢l lema de la tercera se
mantiene sin cambios: Felix qui potuit rerum cognoscere causas.

J. M. Prausnitz
Berkeley, California



Prefacio xiii

La piedra angular para completar la tercera edicién de este libro fue un eficiente trabajo en equipo
que no dejé nada que desear, durante el tiempo que pasamos en Berkeley. Agradecemos a John la prepa-
racién adecuada del terreno, su liderazgo como primer autor y su apoyo.

Puesto que somos responsables de la escritura electrénica del libro, del disefio y maquetacién y de
las figuras (muchas de ellas procedentes de la edicién anterior), el cuidado de todos los detalles supuso un
reto para nosotros, exigiéndonos habilidades que aprendimos con la practica. Hemos procurado preparar
este libro lo mejor posible, satisfaciendo los estdndares profesionales.

Volver a Berkeley y colaborar otra vez con John fue una experiencia enriquecedora para nosotros.
Esta estancia en Berkeley exigid sacrificios por parte de nuestras familias atin mayores de los que habi-
tualmente les pedimos por nuestra actividad como profesores de universidad y cientificos.

R. N. L. expresa su més sincero agradecimiento a su esposa Brigitte y a sus hijos Ulrike, Heike, Felix,
Philipp y Martin. por el apoyo proporcionado, necesario para dedicarse exclusivamente a la revisién del
libro en Berkeley. También expresa su agradecimiento a sus compaieros del Instituto de Quimica Fisica
de la Universidad de Heidelberg, que desempefiaron sus tareas docentes mientras estaba en Berkeley. Ade-
mds desea dar las gracias a Siegfried Kraft, Canciller de la Universidad de Heidelberg, cuyos consejos y
cuya comprension hicieron posible parte de su estancia en Berkeley.

E. G. A. estd agradecido a su familia, Cristina, Miguel y Marta, por sus dnimos, comprensién y apoyo
durante los largos y dificiles meses que estuvieron separados. También expresa su agradecimiento al Ins-
tituto Superior Técnico por un permiso para ausentarse y al Programa Fulbright. Programa de Bolsas de
Estudios de la OTAN y a la Fundag¢do Luso-Americana para o Desenvolvimento por la financiacién de
su estancia en Berkeley durante el afio académico 1992/1993 (en el que comenzé la preparacion de la
edicién actual) y durante el primer semestre de 1998.

R. N. Lichtenthaler
Heidelberg, Alemania

E. Gomes de Azevedo
Lishoa, Portugal
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Xiv Prefacio

T4

Prefacio a la segunda edicion

La termodindmica molecular es una ciencia de ingenieria porque su objetivo es proporcionar estimaciones
cuantitativas de las propiedades de equilibrio de las mezclas necesarias para el disefio de los procesos
quimicos. Para obtener estas estimaciones la termodindmica molecular utiliza no sélo la termodindmica
cldsica sino también conceptos de termodindmica estadistica y quimica fisica; el método de trabajo puede
resumirse en las siguientes etapas:

1. Utilizacién de la termodindmica estadistica siempre que sea posible, al menos como punto de
partida.

2. Aplicacién de conceptos adecuados de la ciencia molecular.

3. Construccién de modelos con significado fisico que expresen las funciones termodindmicas (abs-
tractas) en funcién de propiedades medibles (reales).

4. Obtencidén de los pardmetros del modelo a partir de unos pocos datos experimentales que sean
representativos del sistema.

5. Traslacién del modelo a la préctica mediante un programa de ordenador que resulte eficaz en los
cdlculos de disefio en ingenieria.

La segunda edicién, como la primera, intenta proporcionar una gufa para establecer los principios
de la termodindmica molecular. Esta guia estd dirigida primordialmente a los estudiantes de ingenieria
quimica, pero también puede ser util para los ingenieros en ejercicio.

Al preparar la segunda edicién, he optado por un compromiso entre, por un lado, un libro de «ciencia
bdsica», con énfasis en la teoria molecular y otras teorias, y, por otro lado, un libro de «ingenierfa» que
proporciona consejos précticos dirigidos a procedimientos especificos de diseiio. Como en la primera edi-
cion, se dedica atencién especial a los conceptos fundamentales y a cémo deben ser aplicados para obtener
resultados utiles.

La segunda edicidn tiene, al igual que la primera, diez capitulos y varios apéndices. Todos los capitulos
se han actualizado y revisado en parte. Los cambios mds importantes se han introducido en los Capitulos
4, 6,7, 8y 10. Gran parte de este dltimo es completamente nueva. Se han eliminado algunos de los apén-
dices de la primera edicién y se han incluido otros nuevos. El Apéndice II proporciona una breve intro-
duccién a la termodindmica estadistica y los Apéndices VIII y IX presentan resimenes de algunos temas
especiales de las teorias de disoluciones que complementan el Capitulo 7.

Se han incluido muchos problemas nuevos. La resolucién de problemas es bdsica para un buen apren-
dizaje. En el dltimo apéndice se facilitan las soluciones numéricas de muchos problemas.

Desde que se completé la primera edicién en 1968, muchas dreas de la ciencia relacionadas con la
termodindmica molecular han experimentado un desarrollado extraordinario. Es imposible hacer justicia
en un numero razonable de pdginas a todas o incluso a la mayor parte de estas contribuciones. Me he
visto obligado a omitir muchas que podrian haber sido incluidas por temor a que el libro resultase atin
més largo. S6lo me queda pedir a mis colegas que me perdonen si, por motivos de economia, no se men-
cionan algunas de sus contribuciones.

Quizds el drea de la termodindmica estadistica de {luidos y sus mezclas sea la que ha experimentado
un desarrollo mds prometedor en los utltimos quince anos, especialmente a través de la teoria de pertur-
baciones y la simulacion mediante ordenadores. Muy probablemente este desarrollo continuard, logrdn-
dose algtn dia aplicaciones directas de disenio en ingenieria. También es posible que estas aplicaciones
directas no tengan lugar en un futuro préximo y que, por consiguiente, se sigan utilizando durante muchos
anos los métodos semiempiricos estudiados en este libro. Sin embargo, los estudiantes de ingenieria quimica
deben estudiar ahora, al menos a nivel introductorio, la termodindmica estadistica de fluidos., no sélo por
su futura utilidad. sino también porque los resultados idealizados de la termodindmica estadistica contem-
pordnea son de gran utilidad ya en estos momentos como guia en la transformacién de modelos semitedricos
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en correlaciones de propiedades termodindmicas. Por este motivo, se incluye en los Capitulos 4, 7 y 10 un
estudio resumido de la termodindmica estadistica aplicada.

Estoy muy agradecido a muchos colegas que han contribuido a mejorar mi conocimiento de la ter-
modindmica molecular y sus aplicaciones y, por tanto, a este libro; quizds quien mds me ha ayudado sea
B. J. Alder. Ademds de los ya mencionados en el Prefacio de la primera edicion, deseo dar las gracias a
R. A. Heidemann, E. U. Franck, K. E. Gubbins, R. C. Reid, T. K. Sherwood, H. Knapp, F. Kohler,
C. Tsonopoulos, L. C. Claitor, H. C. van Ness, F. Selleck y C. J. King. Ademds estoy en deuda con
mis numerosos colaboradores (estudiantes graduados y visitantes postdoctorales) que me han proporcio-
nado informacién nueva, me han planteado cuestiones estimulantes y han sido buenos compaiieros de
trabajo. Estoy especialmente agradecido a los dos coautores del libro, R. N. Lichtenthaler y E. G. Azevedo,
que me han ayudado a hacer las revisiones y a incluir material nuevo en el manuscrito original. Sus con-
tribuciones a la segunda edicién son muy importantes y se merecen gran parte del reconocimiento del
éxito que esta segunda edicion pueda alcanzar. Los tres autores estamos agradecidos a P. Rasmussen por
su revisién, a S. F. Barreiros por preparar el indice y a R. Spontak por su ayuda en la correccién de las
pruebas de imprenta.

Casi todas las secciones nuevas o revisadas en la segunda edicién se prepararon en el periodo 1978-80.
Desafortunadamente, la publicacién se retrasé mucho por varios motivos. El manuscrito final se envid a
la compaiiia editorial en febrero de 1983.

La segunda edicién mantiene la filosofia pragmadtica (o de ingenieria) que caracterizé a la primera
edicion. Utilizar cualesquiera conceptos teéricos que puedan resultar adecuados es Util y econdmico a la
larga, pero también es importante tener presente de modo consistente el objetivo final de apiicacion. La
teoria rara vez es suficiente para lograr este objetivo e inevitablemente se necesitan, al menos, algunos
datos experimentales. Se debe siempre intentar lograr un equilibrio adecuado entre teoria y experimento,
para evitar acentuar en exceso uno de los dos aspectos.

Esta necesidad de equilibrio la descubrié hace muchos afios un pionero de la ciencia aplicada, Sir
Francis Bacon, que utilizé6 como analogia del trabajo cientifico el mundo de los insectos. En su obra «No-
vum Organum» (1620), Bacon escribid lo siguiente sobre las hormigas, las aranas y las abejas:

Los que se han ocupado de las ciencias han sido o bien hombres de experimentos u hombres de dogmas.
Los hombres de experimentos son como las hormigas: sélo recogen cosas y las utilizan. Los amigos de los
razonamientos son como las arafias que tejen sus telas con sustancias elaboradas por ellas mismas. Pero las
abejas adoptan una actitud intermedia: recogen materiales de las flores de los campos y jardines y las transfor-
man y digieren por si mismas. Por consiguiente. puede esperarse mucho de una alianza mds préxima y mds
pura entre estas dos facultades, la experimental y la racional.

Finalmente, al igual que en el Prefacio de la primera edicién, quiero insistir una vez mds que el estudio.
la préctica y el desarrollo de la termodindmica molecular no constituyen solamente una actividad ttil sino
que ademds proporcionan un sentimiento de alegria y satisfaccién. Estaré encantado si se contagia este
sentimiento de manera que la termodindmica molecular proporcione al lector la misma recompensa ge-
nerosa que a mi me ha dado.

J. M. Prausnitz
Berkeley. California

Hace aproximadamente catorce aios que conoci a J. M. Prausnitz. Inmediatamente estimulé mi interés
en esta excitante ciencia de la termodindmica del equilibrio de fases y desde entonces ha apoyado firme-
mente mi trabajo en este campo. Durante estos afios, nos hemos puesto en general rdpidamente de acuerdo
en el enfoque y la resolucién de los problemas y, cuando no ha sido asi. hemos llegado siempre a un
acuerdo, después de discusiones abiertas, francas y a veces fuertes. Ser uno de los coautores de este libro
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representa un punto culminante hasta la fecha en nuestro esfuerzo conjunto para establecer la termodi-
ndmica molecular como una ciencia (til para aplicaciones prdcticas en ingenieria. jGracias, John!

Un cientifico exige muchos sacrificios a los que comparten su vida. Por ello debo dar muchas gracias
a mi esposa Brigitte y a mis hijos Ulrike, Heike, Felix y Philipp que me han proporcionado en todo mo-
mento el apoyo necesario para llevar a cabo el trabajo cientifico de la manera que yo lo hago.

R. N. Lichtenthaler
Heidelberg, Repiiblica Federal de Alemania



[SS

Prefacio XVii

Prefacio a la primera edicion

Puesto que la generalidad de la termodindmica la hace independiente de las consideraciones moleculares.
el término «termodindmica molecular» requiere una explicacion.

La termodindmica cldsica presenta relaciones generales entre las propiedades macroscépicas. pero no
se ocupa de las predicciones cuantitativas de estas propiedades. La termodindmica estadistica, por otra
parte, se plantea establecer relaciones entre estas propiedades macroscépicas y las fuerzas intermoleculares
a través de las funciones de particién; uno de sus principales objetivos es establecer predicciones cuanti-
tativas de propiedades macroscépicas. Sin embargo. sélo se han desarrollado funciones de particiéon con-
figuracionales ttiles para situaciones casi ideales y, por tanto. la termodindmica estadistica en los momen-
tos actuales resulta insuficiente para muchas aplicaciones practicas.

La termodindmica molecular intenta superar algunas de las limitaciones de la termodindmica cldsica
y la termodindmica estadistica. La termodindmica molecular del equilibrio de fases se plantea utilizar la
fisica y la quimica moleculares para interpretar. correlacionar y predecir las propiedades termodindmicas
empleadas en los cdlculos de equilibrios de [ase. Es una ciencia de ingenieria. basada en la termodindmica
cldsica pero que se apoya en la fisica molecular y la termodindmica estadistica para profundizar en el
comportamiento de la materia. Por consiguiente la aplicacién de la termodindmica molecular no suele ser
exacta y, debido a ello, tiene un cardcter empirico.

En este trabajo he dedicado atencién primordialmente a las mezclas gaseosas y liquidas. Me he ocu-
pado del problema fundamental de cémo calcular lo mejor posible las fugacidades de los componentes de
estas mezclas; por tanto, este andlisis debe ser de utilidad para los ingenieros dedicados a disefiar equipos
para operaciones de separacién. Los Capitulos 1, 2 y 3 se ocupan de la termodindmica cldsica y. para
facilitar la interpretaciéon molecular de las propiedades termodindmicas. el Capituio 4 presenta un resumen
de fuerzas intermoleculares. El Capitulo 5 estd dedicado al cdlculo de fugacidades en mezclas gaseosas y
el Capitulo 6 se ocupa de las funciones de exceso de las mezclas liquidas. El Capitulo 7 sirve de introduccion
a las teorias de las disoluciones liquidas y presta atencién tanto a las teorfas «fisicas» como a las
«quimicas». Las fugacidades de los gases disueltos en liquidos se estudian en el Capitulo 8 y las de los
s6lidos disueltos en liquidos en el Capitulo 9. Finalmente. en el Capitulo 10 se estudia el equilibrio de
fases fluidas a presiones altas.

Aunque este libro estd dedicado a los ingenieros quimicos. puede ser también 1til para todos aquellos
interesados en el equilibrio de fases. Serd de utilidad para los estudiantes de quimica o ingenierfa quimica
que hayan cursado un afio de quimica fisica y que tengan algunos conocimientos previos de termodindmica
cldsica.

Los temas examinados son consecuencia natural de mi propia actividad profesional. La termodind-
mica del equilibrio de fases es un drea extensa y no se ha intentado cubrir todos los temas. Arbitrariamente
he seleccionados aquellos que me son mds familiares y he omitido otros para los que no me considero
cualificado; por ejemplo, no considero las disoluciones de metales o electrolitos. En esencia he escrito sobre
los temas que me interesan, que he ensefiado en mis clases y que han ocupado una gran parte de mi
actividad como investigador. Debido a ello, se acentdan los resultados de mi propia investigacion. no
porque sean de ninglin modo superiores, sino porque incluyen los temas con los que estoy mds (amiliari-
zado.

Muchos amigos y antiguos alumnos me han ayudado en la preparacién de este libro: a todos ellos
les estoy muy agradecido. J. C. Berg, R. F. Blanks. P. L. Chueh, C. A. Eckert, M. L. McGlashan, A. L.
Myers, J. P. O’Connell, Otto Redlich, Henri Renon, F. B. Sprow y H. C. Van Ness han hecho comentarios
que me han ayudado. R. W. Missen y C. Tsonopoulos me ayudaron generosamente a mejorar el manuscrito
y C. Tsonopoulos ademds preparé el indice. Muchos borradores del manuscrito fueron escritos a mdquina
por Mrs. lrene Blowers y Miss Mary Ann Williams y. especialmente, por mi fiel ayudante durante mds de
doce afios, Mrs. Edith Taylor, cuya amistad y dedicacién merecen un agradecimiento especial.

Gran parte del contenido del libro es un reflejo de las enseilanzas de mis profesores de termodindmica
y equilibrio de fases, G. J. Su R. K. Toner, R. L. Von Berg y R. H. Wilhelm: y de mis colegas en Berkelesy.
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B. J. Alder, Leo Brewer, K. S. Pitzer y especialmente de J. H. Hildebrand, cuya fuerte influencia en mi
modo de pensar se pone de manifiesto en muchas pdginas.

Espero haber sido capaz de comunicar al lector un poco de la fascinacién que he experimentado
trabajando y escribiendo acerca de la termodindmica del equilibrio de fases. El estudio y la descripcién
de los fendmenos de la naturaleza, el trabajo en ciencia ¢ ingenieria, son actividades no sélo titiles sino
agradables. Al escribir este libro me he dado cuenta que la termodindmica del equilibrio de fases es para
mi un placer ademds de una profesion. Consideraré un éxito que el libro despierte un reconocimiento
similar en los estudiantes y colegas a los que va dedicado. Felix qui potuit rerum coghoscere causas.

Finalmente debo reconocer lo que frecuentemente se olvida, que ningiin hombre vive o trabaja solo.
sino que es moldeado por los que comparten su vida, que hacen de €l lo que verdaderamente es. Por ello,
dedico este libro a Susie, que lo hizo posible, y a Susi y Toni que prepararon el camino.

J. M. Prausnitz
Berkeley, California



Nomenclatura

pardmetro de una ecuacién de estado
cubica; actividad

energia Helmholtz; constante de la
ecuacion de Margules. constante de
Debye-Hiickel

pardmetro de una ecuacién de estado
ctibica

segundo coeficiente del virial

segundo coeficiente del virial osmético
concentracion molar

capacidad calorifica molar a presién
constante

capacidad calorifica molar a volumen
constante

tercer coeficiente del virial

tercer coeficiente del virial osmético
cuarto coeficiente del virial; coeficiente
de difusion

carga del electrén

factor de aumento; intensidad de cam-
po eléctrico

fugacidad

fuerza; nimero de grados de libertad:;
constante de Faraday

pardmetros binarios del modelo NRTL
energia Gibbs molar

energia Gibbs molar de exceso

energia Gibbs de exceso molar parcial
del componente i

energia Gibbs

variacién de energia Gibbs de la reac-
cién

e ™~

n,
N,
N,

N,

D

q;

entalpia molar; constante de Planck
entalpia molar de exceso

entalpia molar parcial

entalpia

constante de Henry del soluto i en el di-
solvente j

potencial de ionizacion: fuerza idnica
flujo

constante de Boltzmann

pardmetro de interaccion del par i-j
constante de equilibrio: producto de
solubilidad: factor K

pardmetro de interaccién del par i
numero de componentes: masa molecu-
lar: molalidad

molalidad del componente molecular
(no disociado)

masa molar

peso molecular promedio

cantidad de sustancia; indice de refrac-
cion

nimero total de moles

constante de Avogadro

numero de contactos 1-2 para una mez-
cla real (no al azar)

nimero de contactos 1-2 para una mez-
cla no al azar

presién parcial del componente i
presion

presién de saturacion del componente i
puro

volumen efectivo de la molécula i
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Ngg

N N

Z

calor; momento cuadripolar, funcién
de particién

nimero de segmentos

distancia entre las moléculas i y j
constante de los gases

constante de proporcionalidad; mag-
nitud residual

entropia molar

entropia molar de exceso

entropia molar parcial del componen-
te i

entropia; coeficiente de solubilidad
temperatura absoluta

energia interna molar

energia interna molar de exceso
pardmetros energéticos del modelo
UNIQUAC

energia interna

volumen molar; volumen especifico
volumen molar de exceso

volumen molar parcial

volumen total

fraccién molar de la fase liquida
pardmetro de interaccién

fracciéon molar de la fase de vapor
energia de intercambio

trabajo

factor de compresibilidad; numero de
coordinacién; fraccion en volumen
efectiva; valencia i6nica

fraccién molar global («verdadera»)
integral de configuracién

ndmero total de coordinacién

Simbolos griegos

X

“n

%
Z

0
Oy

polarizabilidad; fraccién de moléculas;
factor de separacién

coeficiente de dilatacién térmica
pardmetro de interaccion de Flory-
Huggins

pardmetro de solubilidad

espesor de membrana

pardmetro de solubilidad promedia-
dos con la fraccién en volumen
pardmetro energético; permitividad
interaccion de Lennard-Jones
coeficiente osmatico; potencial eléctrico
coeficiente de actividad; coeficiente de
presion

Nomenclatura

coeficiente de actividad (criterio asimé-
trico)

densidad reducida

coeficiente de fugacidad

fraccién en volumen

fraccion de segmentos

inverso de la longitud de Debye
compresibilidad isoterma

parametros energéticos de la ecuacion
de Wilson

longitud de onda de de Broglie
pardmetros binarios del modelo de
Wilson

potencial quimico; momento dipolar
frecuencia; carga iénica

nuimero de variables independientes;
presién osmatica

fraccién de superficie; temperatura
zeta

fraccién de drea del componente i
densidad molar

pardmetro de distancia

pardmetros binarios del modelo NRTL
energia potencial del par i-f

energfa potencial intermolecular
factor acéntrico

energia de intercambio

Subindices

a
¢
cr
€C

i

M
M
m
mez
mix

anién

propiedad critica; catién

cadena rigida

empaquetamiento compacto
alimentacién

componente |

molecular

membrana

propiedad molar

propiedad de una mezcla

magnitud de mezcla, variacién de una
propiedad termodindmica durante el
proceso de mezcla a 7'y P constantes
permeado

reaccién

propiedad reducida

disolvente

producto de solubilidad

sublimacién

total
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vap

vaporizacién
agua

Superindices

"
conf
E

1id

L

m

estado de referencia; estado estdndar
propiedad configuracional
propiedad de exceso

gas ideal

fase liquida

nimero de componentes

P

<=
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XXi

propiedad residual

fase sélida

propiedad saturada

fase de vapor

volumen libre

fase «

fase f

propiedad de equilibrio o propiedad
normalizada; completamente al azar;
propiedad del niicleo estructural
dilucién infinita

propiedad reducida



CAPIiTULO 1

El problema del equilibrio de fases

ivimos en un mundo de mezclas: el aire que respiramos, los alimentos que comemos, la gasolina de

nuestros automoviles, dondequiera que miremos, encontramos que nuestras vidas estdn relacio-

nadas con materiales formados por multiples componentes quimicos. Muchas de nuestras activi-
dades consisten en la transferencia de sustancias de una mezcla a otra: por ejemplo, en nuestros pulmones,
tomamos oxigeno del aire y lo disolvemos en la sangre, mientras el diéxido de carbono abandona la sangre
v se incorpora al aire; en nuestra cafetera, los ingredientes solubles pasan de los granos de café al agua; y
cuando alguien se echa una mancha de salsa en la corbata, confia en que el liquido quitamanchas disuelva
y elimine la mancha de grasa. En cada una de estas experiencias de la vida cotidiana, y en otras muchas
de la fisiologia, y de las actividades en el hogar y en la industria. o cualquier otra, tiene lugar la transferencia
de una sustancia de una fase a otra. Esto ocurre porque. cuando dos fases se ponen en contacto, tienden
a intercambiar sus componentes hasta que la composicidn de cada fase alcanza un valor constante; cuando
se alcanza este estado. decimos que las fases estdn en equilibrio. Las composiciones de equilibrio de dos
fases frecuentemente son muy diferentes entre si, y precisamente esta diferencia es la que nos permite se-
parar mezclas por destilacién, por extraccidén, o por otras operaciones en las que se ponen en contacto
fases distintas.

Las composiciones finales, o de equilibrio, de cada fase dependen de diversas variables, como la tem-
peratura y la presion, y de la naturaleza quimica y concentraciones de las sustancias en la mezcla. La
termodindmica del equilibrio de fases trata de establecer las relaciones entre las distintas propiedades (par-
ticularmente, entre temperatura, presién y composicion) que se cumplen finalmente cuando dos o mds
fases alcanzan un estado de equilibrio, en el que cesa cualquier tendencia hacia futuros cambios.

Como la interaccion entre diferentes fases estd presente en muchos aspectos de la vida, es evidente
que la termodindmica del equilibrio de fases es una materia de importancia decisiva en muchas ciencias,
tanto fisicas como bioldgicas. Tiene un interés especial en quimica e ingenieria quimica porque en la ob-
tencién de productos quimicos hay muchos procesos en los que se ponen en contacto fases distintas: la
extraccion, la adsorcion, la destilacidn, la lixivacién y la absorcién son operaciones unitarias esenciales en
la industria quimica; la comprensién de cualquiera de ellas se basa, al menos en parte, en la ciencia del
equilibrio de fases.

Para el disefio de los procesos de separacién se requieren las propiedades de equilibrio; y aquéllos,
a su vez, son parte esencial de una planta quimica, como se muestra en la Figura 1.1. En esta planta, la
parte central (etapa I1) es el reactor quimico, al que frecuentemente se le ha dado el nombre de «corazén»
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MATERIAS ETAPA DE ETAPA DE ETAPA DE

PRIMAS ~  |PREPARACION REACCION PURIFICACION| ~ PRODUCTOS

LOS REACTIVOS NO
REACTIVOS REACCIONADOS
NO DESEADOS SE RECICLAN

PRODUCTOS
SECUNDARIOS

Las etapas | y Ill requieren operaciones de separacion (es decir, destilacion, absorcion,
extraccion). En una planta tipo, el 40-80 por ciento de la inversién se dedica a los equipos
de los procesos de separacion.

Figura 1.1 Esquema de una planta quimica.

de la planta. Pero, ademds, la planta necesita una «boca» (etapa 1) y un «aparato digestivo» (etapa III).
Antes de la reaccién, deben prepararse los reactivos. porque las materias primas que proporciona la na-
turaleza suelen ser mezclas y se requiere separar los reactivos deseados de otros componentes no deseados.
que pueden dificultar o impedir la reaccién. A la salida del reactor, vuelve a ser necesaria la separacion
de los productos deseados de los no deseados, y como las reacciones rara vez son completas, también es
preciso separar los reactivos no reaccionados para reciclarlos.

La Figura 1.1 muestra por qué las separaciones son tan importantes en ingenieria quimica. En una
planta quimica tipica, de tamafo grande, la inversién en operaciones de separacién se acerca al 50 por
ciento de la inversidn total, y a veces es considerablemente superior.

1.1 Planteamiento del problema

Nuestro objetivo es establecer relaciones cuantitativas entre las variables que describen el estado de
equilibrio de dos 0 mds fases homogéneas que pueden intercambiar libremente materia y energia. Por fase
homogénea en equilibrio se entiende cualquier regidn del espacio donde las propiedades intensivas tienen
el mismo valor en cualquier punto de existencia de la [ase'. Propiedades intensivas son aquellas que son
independientes de la masa, tamaiio o forma de la fase: nos interesan. principalmente, las propiedades in-
tensivas: temperatura, densidad, presién y composicién (que suelen expresarse utilizando fracciones mo-
lares). Se desea describir el estado de equilibrio de dos o mds fases que pueden interaccionar y que han
alcanzado un estado de equilibrio. Se suponen conocidas algunas de las propiedades de equilibrio de las
dos fases, y el objetivo es predecir las restantes propiedades.

La Figura 1.2 muestra esquemdticamente el tipo de problema que la termodindmica del equilibrio de
fases trata de resolver. Supéngase que dos fases, x y 5, con varios componentes, han alcanzado un estado
de equilibrio; que se conoce la temperatura, 7, de las dos fases y las fracciones molares x7, x7. ..., de la fase
x. El objetivo es encontrar las fracciones molares x/, x4, ... de la fase fy la presion, P, del sistema. O bien,
pueden ser conocidas X7, X3, ..., y P, y se deben encontrar x/, x4, ..., y 7, o el problema puede estar planteado
con otros juegos de variables conocidas e incdgnitas. El nimero de propiedades intensivas que debe estar
especificado, para [ijar sin ambigiiedades el estado de equilibrio, viene dado por la regla de las fases de
Gibbs. A falta de reacciones quimicas, la regla de las fases es:

Nimero de propiedades intensivas independientes = Numero de componentes — Numero de fases + 2

' No se tienen en cuenta aqui las fuerzas especiales. como las debidas a campos gravitatorios. eléctricos o magnéticos, fuerzas
superficiales, etc.
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p
FASE § ‘ /*ZXT

FASE x 7
X{, X3, X3, === Xp

Conocidos:
FRACCIONES MOLARES X/, X3, X3, --- X},
y T(oP)
Se desea obtener:
FRACCIONES MOLARES x/,
yP(T)

BB o yh
Xp» X3 XN

Figura 1.2 Planteamiento del problema.

Por ejemplo, en un sistema de dos fases y dos componentes, el nimero de propiedades intensivas
independientes es dos. En este sistema, las propiedades intensivas de interés suelen ser x7, x/, Ty P~
Dos cualesquiera de estas variables deben ser fijadas antes de calcular las restantes.

({Cémo puede resolverse el problema planteado en la Figura 1.27 ; Qué relaciones tedricas existen que
sirvan de punto de partida para resolver el problema? Cuando surgen estas preguntas, recurrimos a la
termodindmica.

1.2 Aplicacion de la termodinamica a los problemas
de equilibrio de fases

Una de las caracteristica de las ciencias modernas es la abstraccién. Describiendo un problema dificil
del mundo real en abstracto, es decir, en términos matematicos, es posible, a veces, encontrar un solucién
sencilla al problema, en funcién, no de la realidad fisica inmediata, sino de magnitudes matematicas uti-
lizadas en la descripcién abstracta del problema real. La termodindmica proporciona el lenguaje matemd-
tico que permite obtener una solucién abstracta del problema del equilibrio de fases.

La aplicacién de la termodindmica al equilibrio de fases en sistemas multicomponentes se muestra
esquemadticamente en la Figura 1.3. El mundo real y el problema real se representan en la linea horizontal
inferior, mientras que la linea horizontal superior representa el mundo de la abstraccién. Las tres etapas
de aplicacién de la termodindmica a un problema real forman parte de un proceso mental indirecto; en
tugar de intentar resolver el problema real en el mundo de las variables con realidad fisica, se proyecta,
en primer lugar, el problema en el mundo abstracto, luego se busca la solucién en ese mundo y, finalmente,
se proyecta la solucién a la realidad fisica. La solucién de un problema de equilibrio de fases, utilizando la
termodindmica, requiere tres etapas:

L El problema real se traduce en uno abstracto, matematico.
II.  Se encuentra la solucién al problema matemadtico.
ITI. La solucién matemadtica se vuelve a traducir en términos con verdadero significado fisico.

El aspecto fundamental de la etapa [ es definir apropiada y adecuadamente las funciones matematicas
que faciliten la etapa I1. La profunda intuicién de Gibbs, que en 1875 definid una funcidn, el potencial
quimico, hizo posible la resolucién de la etapa II; la solucién matemdtica al problema del equilibrio de

* Como en cada fase se cumple ¥ x, = 1, x! y x¥ no son variables adicionales en este caso.

'
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fases viene dada por la relacién, notablemente sencilla, de igualdad del potencial quimico de cada com-
ponente, en cada una de las fases, cuando se alcanza el equilibrio.

MUNDO ABSTRACTO ETAPA Il
DE LAS MATEMATICAS > >
Y LA TERMODINAMICA PURA SOLUCION DEL PROBLEMA
MATEMATICO
ETAPA | T L ‘ y ETAPAII
A PROYECCION DEL TRADUCCION DEL
PROBLEMA FiSICO RESULTADO ABSTRACTO
EN TERMINOS EN TERMINOS
ABSTRACTOS CON SIGNIFICADO
Fisico
MUNDO REAL
PROBLEMA SOLUCION

Figura 1.3 Las tres etapas en la aplicacion de la termodinamica a los problemas de equilibrio de fases.

La etapa mds dificil es la II1. Gracias a Gibbs, las etapas [ y II no presentan mayores problemas y
prdcticamente todo el trabajo en este campo, después de Gibbs, se ha centrado en la etapa II1. Desde el
punto de vista de un fisico teérico formal, el problema del equilibrio de fases queda completamente resuelto
con la relacién entre los potenciales quimicos de Gibbs. Un tedrico puro puede no necesitar nada mds,
pero quien esté interesado en obtener respuestas numéricas y utiles a los problemas reales. debe hacer
frente a la tarea de transformar los resultados abstractos de la etapa Il al lenguaje de la realidad fisica.

Esta obra estd dedicada casi exclusivamente a la etapa III. En el Capitulo 2 se revisan brevemente
algunos de los conceptos importantes que conducen a la ecuacién de Gibbs; es decir. que para cada uno
de los componentes, el potencial quimico debe ser el mismo en todas las fases en equilibrio. En este sentido,
el Capitulo 2 puede considerarse histérico, porque reproduce el trabajo realizado muchos afios atrds, aun-
que quizds con terminologia mds moderna. Sin embargo, en todos los demds capitulos se aborda el pro-
blema actual de relacionar, de modo cuantitativo, el potencial quimico con las variables fundamentales
de temperatura, presién y composicién. Hay que hacer notar que este problema. representado por la eta-
pa II1. estd casi siempre fuera del dmbito de la termodindmica cldsica, y, por tanto. la mayor parte de los
contenidos de los capitulos finales no puede llamarse termodindmica en el sentido estricto. La termodi-
ndmica cldsica proporciona una informacién muy importante pero limitada sobre la relacion entre el po-
tencial quimico abstracto y las magnitudes reales, experimentalmente accesibles. temperatura, presion y
composicién. Para obtener resultados numéricos cuantitativos, la termodindmica cldsica no es suficiente.
La etapa III tiene que utilizar conceptos de la termodindmica estadistica. de la fisica molecular y de la
quimica fisica.

Para resolver problemas como el ilustrado en la Figura 1.2, se debe hacer la transicién de lo que es
conocido, es decir, la ecuacion termodindmica de equilibrio abstracto. a lo que se busca. es decir. infor-
macion cuantitativa sobre la temperatura, presién y composicién. Gracias a Gibbs. ahora conocemos bien
la ecuacion termodindmica de equilibrio y no hay por qué ocuparse de ella. salvo como punto de partida.
En cualquier problema relativo a la distribucién en el equilibrio, de un componente i entre dos [ases % y
f. debemos empezar con la relacién

W= (1.1)
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donde u es el potencial quimico. Ahora es cuando empiezan los problemas: hay que saber cémo estd
relacionado w con T, Py x7, xJ, ---, y andlogamente, cémo u” estd relacionado con 7, Py x/. x4, ---. Para
establecer estas relaciones. es conveniente introducir algunas funciones auxiliares como la fugacidad y la
uctividad. Estas funciones no resuelven el problema por si solas, pero ayudan a encontrar la solucidn,
porque, en muchos casos. facilitan la visualizacién del problema:; la fugacidad y la actividad son magnitudes
mds proximas a nuestros sentidos fisicos que el concepto abstracto del potencial quimico. Supdngase, por
ejemplo. que la fase « es un vapor y la f un liquido. En este caso, como se demostrard en los capitulos
siguientes, la Ecuacion (1.1) puede escribirse

(70{ .\.1 P = ‘/‘[ '\‘x.f-? (12)

donde y, y ¢, son la fraccién molar y el coeficiente de fugacidad. en la fase de vapor. respectivamente,
mientras que en la fase liquida, x, es la fraccién molar, 7, es el coeficiente de actividad, y [V es la fugacidad
del componente i, en unas condiciones fijadas que se conocen como estado estdndar.

Los detalles de la Ecuacién (1.2) no son importantes ahora: ya se tratardn mds adelante. Lo importante
es resaltar el procedimiento por el que una ecuacién muy abstracta, como la Ecuacién (1.1), ha sido trans-
formada en otra menos abstracta. Ecuacién (1.2). La Ecuacién (1.2), a diferencia de la Ecuacién (1.1), con-
tiene explicitamente tres de las variables de interés: x, . y, y P. La Ecuacién (1.2) no es ni mds ni menos
fundamental que la Ecuacién (1.1), la una no es mds que una simple transformacién matemdtica de la otra,
y si puede decirse que la Ecuacién (1.2) resulta mds util que la Ecuacion (1.1), es solamente consecuencia
de una eleccién acertada de las funciones auxiliares en la transformacién.

Esta utilidad es debida, fundamentalmente, al concepto de idealidad. Si a las mezclas con ciertas pro-
piedades se las define como mezclas ideales. se encuentra que. como resultado de la eleccién de las funciones
auxiliares, la ecuacién de equilibrio puede simplificarse todavia mds: por ejemplo, para una mezcla de
gases ideales, ¢, = 1, y para mezclas liquidas ideales a bajas presiones. >, = 1 cuando ¥ viene dada por la
presion de saturacién del liquido puro i a la temperatura de interés. Por tanto, resulta que algunas de las
funciones auxiliares (como ¢, y -') son ttiles porque son factores numéricos, frecuentemente préximos a
la unidad, que establecen la conexidn entre las mezclas reales y las mezclas que, tras una eleccién acertada.
han sido definidas como mezclas ideales.

Desde el punto de vista de la termodindmica formal, la Ecuacién (1.2) no es mejor que la Ecuacion
(1.1); pero desde el punto de vista de la quimica y la ingenieria quimica experimentales, la Ecuacidn (1.2)
es preferible porque proporciona un marco de referencia adecuado.

En el caso mds general, no se puede suponer un comportamiento ideal y hay que establecer dos re-
laciones, una para ¢, y otra para -:

o, =F (T.P. vy, y.. ) (1.3)

v =FAT, P, x\. X5, ..) (1.4)

En los Capitulos 3, 5 y 12 se discute detalladamente lo que puede decirse de la funcién F  en la
Ecuacién (1.3). En el Capitulo 4 se hace un paréntesis para examinar brevemente la naturaleza de las
fuerzas intermoleculares, porque las relaciones funcionales de las Ecuaciones (1.3} y (1.4) estdn determina-
das por las fuerzas que operan entre las moléculas. En los Capitulos 6, 7 y 12 se estudia la funcion F. de
la Ecuacion (1.4), y en los Capitulos 10 y 11 se presta atencién especial a la determinacién de una [ util.
de manera que el coeficiente de actividad 7 sea préximo a la unidad, lo mds frecuentemente posible. En el
Capitulo 8 se tratan los coeficientes de actividad en sistemas que contienen polimeros, y el Capitu-
lo 9 se dedica a disoluciones liquidas de solutos que no se disocian en iones.

Antes de analizar con detalle los distintos procedimientos para calcular fugacidades y otras funciones
auxiliares de interés, el Capitulo 2 presenta una breve introduccién de las etapas I y Il indicadas en la
Figura 1.3.



CAPITULO 2

Termodinamica cldsica del equilibrio de fases

a termodindmica, tal como se la conoce hoy, tiene su origen a mediados del siglo XIX, y aunque

las férmulas termodindmicas originales sélo se aplicaron a un nimero limitado de fendmenos (co-

mo las mdquinas térmicas), estas formulas han llegado a ser aplicables, con los desarrollos adecua-
dos, a un gran ndmero de problemas, tanto en las ciencias fisicas como en las bioldgicas. De su raiz griega
(therme, calor, y dynamis, fuerza) dificilmente puede pensarse que la «termodindmica» tiene algo que ver
con la distribucion de los distintos componentes en las distintas fases. De hecho, los primeros termodind-
micos sélo trabajaron con sistemas de un componente, y hasta la aparicién del monumental trabajo de
J. Willard Gibbs, no se demostré que los métodos termodindmicos eran aplicables al estudio de sistemas
multicomponentes. Gibbs fue quien primero se dio cuenta de la aplicabilidad general de la termodindmica,
demostrando que los procedimientos termodindmicos pueden utilizarse en un gran ndmero de situaciones,
incluyendo el comportamiento de los sistemas quimicos.

En este capitulo se revisan brevemente los conceptos bdsicos de la descripcién termodindmica cldsica
del equilibrio de fases'. Se comienza con un enunciado que combina el primero y el segundo principios,
aplicados a un sistema cerrado homogéneo, y se continda con las leyes del equilibrio para un sistema
abierto heterogéneo. Nuestros objetivos en este tema permiten excluir los efectos superficiales y de tensio-
nes, y la aceleracion o los cambios de posicién bajo un campo externo, gravitatorio o electromagnético
(que no sean los producidos a lo largo de una superficie de potencial constante); por sencillez, se excluyen
también las reacciones quimicas o nucleares”. Se trata, pues, del problema cldsico del equilibrio de fases
que considera el equilibrio interno respecto a tres procesos:

1. Transferencia de calor entre dos fases cualesquiera en un sistema heterogéneo.
2. Desplazamiento de una interfase.
3. Transferencia de masa de cualquier componente del sistema a través de la interfase.

Los potenciales que rigen los dos primeros procesos son la temperatura y la presion, respectivamente,
y se supone un conocimiento previo de su existencia; sin embargo, el potencial que rige el tercer proceso
no se supone conocido, a priori, siendo una de las primeras responsabilidades de la termodindmica cldsica
del equilibrio de fases, «descubrir» y utilizar el «potencial quimico» mds apropiado®. Un sistema hetero-

! Una discusién mds completa se encontrard en las referencias, al final del capitulo.
* Sin embargo, véanse los dos pdrrafos finales del Apéndice A.
* Este desarrollo lo llevé a cabo Gibbs en 1875.



8 Termodinamica clasica del equilibrio de fases Capitulo 2

géneo en estado de equilibrio interno es un sistema en equilibrio con respecto a cada uno de estos tres
procesos.

El capitulo continda con algunos comentarios sobre la naturaleza del potencial quimico y la necesidad
de los estados estdndar, y entonces se introducen las funciones auxiliares, fugacidad y actividad. El capitulo
concluye con un ejemplo sencillo de aplicacién de las ecuaciones termodindmicas del equilibrio de fases,
obteniendo resultados fisicamente ttiles.

2.1 Sistemas cerrados homogéneos

En un sistema homogéneo todas las propiedades tienen un valor uniforme en todo el sistema; por ejemplo,
una propiedad como la densidad tiene el mismo valor de un punto a otro, en un sentido macroscépico.
Una fase es un sistema homogéneo. Un sistema cerrado es aquel que no intercambia materia con el medio,
aunque si puede intercambiar energia. Asi pues, en un sistema cerrado en el que no se produzca reaccién
quimica, la cantidad de sustancia de cada componente es constante. Esta restriccion puede expresarse como

dn,=0 i=12 ..m (2.1)

donde n; es la cantidad de sustancia del componente i, y m es el nimero de componentes presentes.

Para un sistema cerrado homogéneo, como el definido anteriormente, que puede interaccionar con
sus alrededores en forma de transferencia de calor y trabajo de volumen, se pueden escribir de forma
combinada el primero y segundo principios de la termodindmica (Denbigh, 1981) como

)
)
=

dU < TydS — P.dV {

donde dU, dS y dV son pequefios cambios de energia, entropia y volumen del sistema, respectivamente,
que resultan de esas interacciones; cada una de esas propiedades es una funcién de estado, cuyo valor en
un determinado estado es independiente de la historia previa del sistema. Para nuestros objetivos actuales,
los alrededores a considerar serdn dos cuerpos distintos: un baio de volumen constante, también a tem-
peratura uniforme y constante, 7p, en contacto térmico dnicamente con el sistema: y otro cuerpo, a presién
constante y uniforme, P,, en contacto «volumétrico» tnicamente con el sistema. a través de un pistén
movil, térmicamente aislado.

Como la Ecuacidn (2.2) es nuestro punto de partida, es importante conocer bien su significado y rango
de validez, aunque no pretendamos deducirla o justificarla. Sin embargo, antes de continuar. se precisa
enunciar brevemente tres conceptos importantes: estado de equilibrio, proceso reversible y estado de equi-
librio interno.

Por estado de equilibrio se entiende aquel que no tiene tendencia alguna a ser abandonado espontd-
neamente, respecto a ciertos cambios o procesos permitidos, por ejemplo, transferencia de calor. trabajo
de volumen y, para sistemas abiertos (seccidn siguiente), transferencia de masa a través de una interfase.
En un estado de equilibrio. las propiedades son independientes del tiempo y de la historia previa del sis-
tema; ademads son estables, es decir, no sufren cambios «drdsticos» cuando las condiciones externas varian
ligeramente. Un estado de equilibrio se distingue de un estado estacionario porque en el estado de equi-
librio no hay flujos netos del tipo considerado (transferencia de calor, etc.) a través de una superficie plana
colocada en cualquier parte del sistema.

La termodindmica se ocupa, normalmente, de los cambios finitos en el estado de equilibrio de un
sistema, o de la variacion de un estado de equilibrio sujeto a determinadas condiciones. Un cambio en el
estado de equilibrio de un sistema se llama proceso. En un proceso reversible el sistema se mantiene en
un estado de equilibrio virtual durante todo el proceso; un proceso reversible es descrito. a veces, como
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una sucesion de estados de equilibrio. Esto requiere que la diferencia de potencial (entre el sistema y los
alrededores) que causa el proceso sea sélo infinitesimal: y, asi, la direccién del proceso puede ser invertida
por un aumento o disminucién infinitesimal en el potencial del sistema o de los alrededores. Cualquier
proceso real o natural ocurre de forma irreversible; pudiéndose pensar que un proceso reversible es un
limite al que podemos acercarnos, pero sin alcanzarlo nunca. La desigualdad de la Ecuacidn (2.2) se refiere
a un proceso natural (irreversible) y la igualdad a un proceso reversible.

Por «sistema monofdsico en un estado de equilibrio interno» se entiende aquel que es homogéneo
ipropiedades uniformes), incluso cuando tiene lugar un proceso irreversible como consecuencia de una
mnteraccion con los alrededores. En la préctica, estos estados son imposibles de alcanzar, pero el concepto
es ttil en la discusién del significado de la Ecuacién (2.2), que veremos a continuacion.

Si la interaccidn del sistema con los alrededores ocurre reversiblemente (transferencia reversible de
calor y desplazamiento reversible de la interfase), se aplica la igualdad de la Ecuacién (2.2); en tal caso,
T, =T, la temperatura del sistema, y P, = P, la presién del sistema. Por consiguiente, se puede escribir

dU = TdS — PdV (2.3)

El primer término del segundo miembro es el calor absorbido por el sistema (7dS = 60, ). y el segundo
término es el trabajo realizado por el sistema (0W,,, = PdV). La forma de la ecuacién implica que el siste-
ma estd caracterizado por dos variables independientes o grados de libertad, representados en la Ecua-
cion (2.3) por Sy V.

Si la interaccién entre el sistema y los alrededores ocurre irreversiblemente, se aplica la desigualdad
de la Ecuacién (2.2):

dU < TydS — PdV (24)

En este caso 0W = PdV, pero 6Q # T5dS. Sin embargo, si el sistema se mantiene, de alguna manera, en
un estado de equilibrio interno durante la interaccion irreversible, esto es, si tiene propiedades uniformes,
es un sistema caracterizado por dos variables independientes, y puede aplicarse la Ecuacién (2.3). Por
consiguiente, esta ecuacién puede ser aplicada ya sea el proceso externamente reversible o irreversible;
pero, en el Ultimo caso, los términos 7dS y PdV no pueden ser ya identificados con el calor transferido y
el trabajo, respectivamente.

Para obtener el cambio finito de una propiedad termodindmica en un proceso real (desde el estado
de equilibrio 1 hasta el estado de equilibrio 2), hay que integrar una ecuacién como la Ecuacién (2.3) sobre
un camino reversible utilizando las propiedades del sisrema. Integrando resulta una ecuacion de la forma

S
AU =U,~ U, :f

N

- v
TdS — J PdV (2.5)
§

Como U es una funcion de estado, este resultado es independiente del camino de integracién, y de que
el sistema se mantenga o no en un estado de equilibrio interno durante el proceso real; se requiere sola-
mente que los estados inicial y final sean estados de equilibrio. Por tanto, la esencia de la termodindmica
cldsica (reversible) radica en la posibilidad de hacer este cdlculo ideando el camino reversible adecuado,
para reemplazar al camino real o irreversible del proceso que no suele ser susceptible de una descripcion
precisa.

La Ecuacién (2.3) representa la relacion fundamental de la termodindmica (Gibbs, 1961). Si se consi-
dera que U es una funcion de Sy V. y si la funcién U es conocida, todas las demds propiedades termodi-
ndmicas pueden obtenerse aplicando a esta funcién simples operaciones matemdticas. Por ejemplo.
T=(cU/eS), y P= —(cU/CV),. Aunque se puede escoger cualquier otro par de variables independientes
para determinar U, no hay ningtin otro que proporcione un significado fisico mds simple de la funcién U.
Por esta razdn, el grupo de variables U. S y Vse denomina grupo fundamental.
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Un aspecto importante de la Ecuacién (2.2) es que presenta a U como una funcién potencial. Si la
variacion dU se lleva a cabo en condiciones de S y V constantes, entonces

dU,, <0 (2.6)

La Ecuacién (2.6) dice que, a S 'y V constantes, U tiende hacia un minimo, en un proceso real o irreversible
que se produzca en un sistema cerrado; y permanece constante si el proceso es reversible. Puesto que los
procesos reales tienden hacia un estado de equilibrio, todo acercamiento al equilibrio, a entropia y volumen
constantes, viene acompanado de una disminucién de la energia interna del sistema. La Ecuacién (2.6),
por tanto, proporciona un criterio de equilibrio en un sistema cerrado, del que se hard uso posteriormente.

Utilizando diferentes parejas de las cuatro variables, P, V, Ty S, como variables independientes en el
segundo miembro de la Ecuacidn (2.3), se pueden obtener otros potenciales termodindmicos extensivos
para sistemas cerrados, y otros grupos fundamentales. Las transformaciones de Legendre (Callen, 1985)
permiten utilizar otros tres pares de variables, manteniendo esa importante propiedad de una ecuacion
fundamental. Por ejemplo, supéngase que se desea intercambiar los papeles de P y Ven la Ecuacion (2.3),
para tener a P como variable independiente. Para ello, se define una nueva funcidn, en otras palabras, la
funcion original, U, menos el producto de las dos cantidades que van a ser intercambiadas, teniendo en
cuenta el signo del término en la ecuacién original. Asi se define

H=U - (-PV)=U+ PV (2.7)

donde H es la entalpia del sistema, que es una funcién de estado definida en funcién de otras funciones
de estado. Diferenciando la Ecuacién (2.7) y sustituyendo dU de la Ecuacidn (2.3), se obtiene

dH = TdS + VdP (2.8)

donde las variables independientes son, ahora, S y P. El papel de H es el de un potencial para un sistema
cerrado, a S y P constantes; es decir,

dH, , <0 (2.9)

S.pP

De la misma forma, intercambiando 7'y S (pero no P y V)en la Ecuacion (2.3), se define la energia Helmholtz

A=U—-TS (2.10)
dando lugar a
dA = —8SdT — PdV (2.11)
y
dA;, <0 (2.12)

En este caso, las variables independientes o restrictivas son 7'y V. Finalmente, intercambiando Ty S,y P
y V, simultdneamente, en la Ecuacién (2.3), con objeto de utilizar Ty P como variables independientes, se
define la energia Gibbs

G=U-TS—(—PV)=H—TS (2.13)

dando lugar a

dG = —SdT + VdP (2.14)
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dG, , <0 (2.15)

La Tabla 2.1 resume las cuatro ecuaciones fundamentales y los papeles de U, H. A y G como poten-
crales termodindmicos. También se incluyen en la tabla una serie de identidades que resultan de las ecua-
crones fundamentales y la serie de ecuaciones conocidas como relaciones de Maxwell. Estas relaciones se
obtienen a partir de las ecuaciones fundamentales aplicando el teorema de reciprocidad de Euler que se
aprovecha de la propiedad de las funciones continuas y sus derivadas, consistente en que el orden de
Jiferenciacién para obtener las segundas derivadas parciales es irrelevante.

Tabla 2.1 Algunas relaciones termodinamicas importantes para un sistema cerrado homogéneo.

Definicion de H, Ay G
H=U+ PV
A=U-—-TS

G=U+PV-TS=H—-TS=A4+ PV

Ecuaciones fundamentales
dU = TdS — PdV dA = —SdT — PdV
dH = TdS + VdP dG = —SdT + VdP

Funciones como potenciales termodinamicos
dU,, <0 dA
<0 dG,

Relaciones de Maxwell resultantes de las ecuaciones fundamentales

-G GG
w5, @)@

Relaciones resultantes de las ecuaciones fundamentales

U ‘P ‘H v

- =T|= - P - =V-T|~
cv/, T/, P/, T/,
cU ‘H (H ({‘G
) r=(% - V==
S/ S /p P/ P/
‘U ‘A A ‘G

=) =-r=(5 ) = 5= (%
Vg cv/, T/, T ),
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2.2 Sistemas abiertos homogéneos

Un sistema abierto puede intercambiar materia y energia con sus alrededores. A continuacién considera-
mos cémo las leyes termodindmicas de un sistema cerrado pueden ser aplicables a un sistema abierto.
Para un sistema cerrado homogéneo, la U se ha considerado una funcién de Sy V, es decir,

U=U(S,V) (2.16)
En un sistema abierto, sin embargo, hay variables independientes adicionales. Pueden utilizarse, por

ejemplo, las cantidades de sustancia de los distintos componentes presentes. Por ello hay que considerar
U como una funcién

U=U(S. V.n, ny. oy n,) (2.17)

donde m es el ndmero de componentes. La diferencial total es

cU cU cU
dU={—] dS+{—] dv+) (= dn, (2.18)
CS Von, (V S.n, i ('nl S. \r'.n/

donde el subindice n, se refiere a todas las cantidades de sustancia. y el subindice n; a todas las cantidades
de sustancia excepto la del componente i. Como las dos primeras derivadas de la Ecuacién (2.18) se refieren
a un sistema cerrado, las igualdades de la Tabla 2.1 pueden ser aplicadas a sistemas abiertos. Ademds, se

define la funcién yx, como
cU
U = <, ) (2.19)
(\Vl,- S.Von,

que permite escribir la Ecuacién (2.18) de la forma siguiente:

dU =TdS — PdV + ) udn, (2.20)

La Ecuacién (2.20) es la ecuacién fundamental de un sistema abierto, que se corresponde con la Ecua-
cién (2.3) para un sistema cerrado. La funcién u, es una magnitud intensiva que debe depender de la tem-
peratura, la presién y la composicién del sistema. Sin embargo, nuestro primer objetivo es demostrar que
i4; es una masa o potencial quimico, como puede deducirse de su posicién en la Ecuacién (2.20) como
coeficiente de dn,, de la misma manera que T (el coeficiente de dS) es un potencial térmico y P (el coeficiente
de dV) es un potencial mecdnico. Consideremos previamente otras posibles definiciones de y;, y las corres-
pondientes ecuaciones fundamentales de un sistema abierto en funcién de H, A y G. Haciendo uso de las
definiciones de H, A y G [Ecuaciones (2.7), (2.10) y (2.13)], se puede sustituir la expresién de dU en la
Ecuacion (2.20) en cada caso y llegar a las tres siguientes ecuaciones fundamentales para un sistema abierto:

dH =TdS + VdP + ) pdn, (2.21)
dA = —SdT - PdV+ Y wdn, (2.22)

dG = —SdT + VdP + ) u.dn, (2.23)
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A partir de la definicién de g, dada por la Ecuacidén (2.19) y a partir de las Ecuaciones (2.20) a (2.23),

s2 obtiene
cU cH cA cG
W=\ == == ={— (2.24)
Cni S. V.n, (’\nl S.Pon; Cni 7.V, Cni T.P.on,

Hay. por tanto, cuatro expresiones para u,; cada una de ellas es la derivada de una propiedad extensiva
con respecto a la cantidad del componente que se considere, y cada una utiliza un grupo de variables
fundamentales: U, S, V; H, S, P; A, T, V,y G, T, P. La magnitud g, es la energia Gibbs molar parcial, pero
10 es la energia interna, entalpia, o energia Helmholtz, molar parcial. Esto se debe a que las variables
:ndependientes 7 y P, elegidas para definir las magnitudes molares parciales, son también las variables
independientes fundamentales de la energia Gibbs, G.

2.3 Equilibrio en sistemas cerrados heterogéneos

U n sistema cerrado heterogéneo se compone de dos o mds fases, cada una de las cuales se considera como
un sistema abierto dentro del sistema cerrado global. Considérese a continuacién en qué condiciones se
encuentra el sistema heterogéneo en un estado de equilibrio interno con respecto a los tres procesos, de
transferencia de calor, desplazamiento de la interfase y transferencia de masa®,

Ya disponemos de cuatro criterios de equilibrio en un sistema cerrado, en funcién de distintos juegos
de variables, dados en el tercer juego de ecuaciones de la Tabla 2.1, tomadas con el signo de igualdad en
cada caso. Pero estos criterios estdn expresados en términos de los cuatro potenciales termodindmicos
axtensivos U, H, A y G. También se pueden obtener criterios mds ttiles en funcién de las magnitudes
intensivas 7T, Py y,. Para tener un sistema en equilibrio térmico o mecdnico es de esperar que la temperatura
v la presién sean uniformes en toda la masa del sistema heterogéneo. Puesto que u, es el potencial intensivo
Jue gobierna la transferencia de masa, se puede esperar que g, tenga un valor uniforme en todo el sistema
heterogéneo en equilibrio con respecto a ese proceso. Gibbs demostré este criterio en 1875, usando la
funcién U como punto de partida, prefiriéndola a H, A o G, probablemente por la simetria de la expresion
para dU en la Ecuacién (2.20); cada diferencial del segundo miembro es la diferencial de una magnitud
extensiva, y cada coeficiente es una magnitud intensiva. Esto significa que se puede probar la uniformidad
de todos los potenciales intensivos, en el equilibrio, considerando dnicamente la funcién U. La demostra-
cién detallada se encuentra en el Apéndice A.

El resultado general, para un sistema heterogéneo compuesto por n fases y m componentes, es que,
en el equilibrio con respecto a los procesos descritos, se cumple

TH =T =..=7" (2.25)
pll= po — .., = pn (2.26)
w =y ==
= == (2.27)
lu“) = ‘u(z) = ... = Iu””

* Se desprecian aqui los efectos «especiales» como fuerzas superficiales, membranas semipermeables y fuerzas gravitatorias.
eléctricas o magnéticas.
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donde el superindice entre paréntesis indica la fase y el subindice se refiere al componente. Este juego de
ecuaciones proporciona el criterio bdsico del equilibrio entre fases. para los propdsitos de esta obra. En
las dos secciones siguientes se considerard el nimero de variables independientes (grados de libertad), en
los sistemas de interés.

2.4 Ecuacion de Gibbs-Duhem

Se puede caracterizar el estado intensivo de cada fase presente en un sistema heterogéneo en equilibrio
mterno, por su temperatura, presion y el potencial quimico de cada componente presente, un total de
m + 2 variables. Sin embargo, no todas estas variables son independientes, pudiéndose deducir una im-
portante relacién, conocida como ecuacién de Gibbs-Duhem, que muestra cudntas variables estdn corre-
lacionadas.

Considérese una fase particular dentro de un sistema heterogéneo. como un sistema abierto y homo-
géneo. La ecuacion fundamental, en funcién de U [Ecuacidn (2.20)]. es

dU = TdS — PdV + ) dn, (2.28)
Se puede integrar esta ecuacién desde un estado de masa cero (U =S =V=n, = .. =n, = 0) hasta un
estado de masa finita (U, S. V, n,, .., n,), a temperatura. presién y composiciéon constantes; a lo largo de

este camino de integracion, todos los coeficientes, incluyendo todos los y. en la Ecuacion (2.28), son cons-
tantes; la integracion da como resultado

U=TS - PV+) wn, (2.29)

Esta ecuacion puede considerarse como la expresion de la funcién U en funcién de 7, P, composicién
y tamafio del sistema. Este camino de integracién representa el proceso de ir afadiendo cantidades infi-
nitesimales de la fase, todas a la misma temperatura. presion y composicion, hasta obtener una cantidad
finita de la fase. Como U es una funcidn de estado, el resultado de la Ecuacidn (2.29) es independiente del
camino de integracién. Diferenciando esta ecuacién se obtiene una expresion general para dU que puede
ser comparada con la Ecuacién (2.28):

dU =TdS + SdT — PdV — VAP + ) pdn, + Y ndy, (2.30)

Comparado las Ecuaciones (2.28) y (2.30), se obtiene

SdT — VdP + ) ndu, =0 (2.31)

La Ecuacion (2.31) es la ecuacion de Gibhs-Duhem, que es una ecuacion fundamental de la termodindmica
de disoluciones, de la que se hard uso extensivamente en el Capitulo 6. De momento, obsérvese que re-
presenta una restricciéon en la variacién simultdnea de 7, P y y,, de una misma fase. Por consiguiente, de
las m + 2 variables intensivas que pueden usarse para caracterizar una fase, sélo m + 1 son variables in-
dependientes; es decir, una fase tiene m + 1 grados de libertad.
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2.5 Regla de las fases

Cuando se considera el nimero de grados de libertad de un sistema heterogéneo, es preciso tener en cuenta
lus dos secciones anteriores. Si el sistema heterogéneo no se encuentra en un estado de equilibrio interno.
pero cada fase si lo estd. el nimero de variables independientes es n(m + 1), porque cada fase tiene m + |
grados de libertad; es decir. se aplica la ecuacion de Gibbs-Duhem a cada (ase. Sin embargo, si el sistema
total se encuentra en un estado de equilibrio interno, entonces hay que tener encuenta que de las n(m + 1)
variables hay (m — 1)(m + 2) relaciones de equilibrio representadas por las Ecuaciones (2.25) a (2.27). Por
tanto, el nimero de grados de liberrad. F, es el nimero de variables intensivas utilizadas para caracterizar
2l sistema menos el nimero de restricciones o relaciones entre ellas:

F=nm+1)—(n— 1)im+ 2)
(2.32)
m+2 -

Il

En los tipos de sistemas considerados, el nimero de componentes m es igual al nimero de especies que
pueden variar independientemente. en un sentido quimico. porque se han excluido las reacciones quimicas
v cualquier otra restriccion especial .

2.6 Potencial quimico

El objetivo de la termodindmica del equilibrio de fases es describir cuantitativamente la distribucién en el
equilibrio de cada componente entre todas las fases presentes. Por ejemplo. en la destilacién de una mezcla
de tolueno y hexano, se desea saber la distribucion del tolueno (o hexano) entre las fases liquida y gaseosa.
4 una cierta temperatura y presion: o en la extraccion del dcido acético de una disolucién acuosa, utilizando
benceno. hay que saber como se distribuye el dcido acético en las dos fases liquidas. Gibbs obtuvo la
solucion termodindmica al problema del equilibrio de fases hace muchos afos, cuando introdujo el con-
cepto abstracto del potencial quimico. El objetivo de esta obra es relacionar el abstracto potencial quimico
de una sustancia con magnitudes medibles como la temperatura, la presién y la composicidn.

Para establecer la relacién deseada, hay que hacer frente a una dificultad aparente: no podemos cal-
cular el valor absoluto del potencial quimico. debemos resignarnos a calcular los cambios del potencial
quimico que acompanan a cualquier cambio arbitrario de las variables independientes temperatura, pre-
si6n v composicidn. Esta dificultad es mds aparente que fundamental; en realidad no pasa de ser un mero
mconveniente. Se produce porque las relaciones entre el potencial quimico y las magnitudes fisicamente
medibles son ecuaciones diferenciales que, al ser integradas. proporcionan solamente diferencias. Estas
relaciones se discutirdn con mds detalle en el Capitulo 3. pero puede ser ttil ver un ejemplo ahora.

Para una sustancia pura i, el potencial quimico se relaciona con la temperatura y la presién por medio
de la ecuacién

dy, = —sdT + v, dP (2.33)

donde s, es la entropfa molar y ¢, el volumen molar. Integrando y despejando 4, a una cierta temperatura
T y presion P. se obtiene
T P
w(T, Py= u(T', P") — f sdT + [‘ vdP (2.34)
T Jr
donde el superindice  se refiere a algtn estado de referencia arbitrario.

¥ Véase cl dltimo pérrafo del Apéndice A.
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Las dos integrales del segundo miembro, en la Ecuacién (2.34), pueden calcularse a partir de datos
térmicos y volumétricos en el rango de temperaturas entre 7" y T y de presiones entre P"y P. Sin embargo.
no se conoce el potencial quimico u(7", P). Por consiguiente, el potencial quimico a 7'y P sélo se puede
expresar con relacidn a su valor en el estado de referencia arbitrario designado por T"y P".

La imposibilidad de calcular el valor absoluto del potencial quimico complica la utilizacién de la
termodindmica en algunas aplicaciones prédcticas. Esta complicacion se debe a la necesidad de establecer
estados de referencia arbitrarios que suelen denominarse estados estdndar. El éxito de la termodindmica
en su aplicacién a sistemas reales depende, muy frecuentemente, de una eleccidn juiciosa de los estados
estdndar, como se verd en los ejemplos de los tltimos capitulos. De momento, s6lo se precisa reconocer
por qué aparecen los estados estdndar y recordar que estos estados introducen una constante en las ecua-
ciones. Esta constante no debe preocuparnos porque se debe cancelar siempre que se calcule el cambio
del potencial quimico de una sustancia, como consecuencia de un cambio en una, o todas, las variables
independientes®.

2.7 Fugacidad y actividad

El potencial quimico no tiene un equivalente inmediato en el mundo fisico. y por ello es deseable expresar
el potencial quimico en relacion con alguna funcién auxiliar que pueda ser identificada mds fdcilmente
con la realidad fisica. Una funcién auxiliar muy util se obtiene a través del concepto fugacidad.

Al intentar simplificar la ecuacidn abstracta del equilibrio quimico, G. N. Lewis consideré primero
el potencial quimico de un gas ideal puro, y después generalizé el resultado obtenido a todos los sistemas.

A partir de la Ecuacion (2.33),
<ill,> =0 (2.35)
cP);

Sustituyendo la ecuacién del gas ideal,

_RT (2.36)
l'i P L.
e integrando a temperatura constante,
P
W~ W= RTIn— (2.37)

P()

La Ecuacién (2.37) dice que para un gas ideal, el cambio en el potencial quimico, al ir de la presién P’ a
la presién P, isotérmicamente, es igual al producto de RT por el logaritmo del cociente de presiones P/P°.
Asi, a temperatura constante, el cambio en la magnitud termodindmica abstracta, y, es una simple funcién
logaritmica de la magnitud fisica real, presion. El verdadero mérito de la Ecuacion (2.37) es que relaciona
de modo simple una abstraccion matemdtica con una magnitud intensiva comin del mundo real. Sin
embargo, la Ecuacidn (2.37) es solamente vdlida para gases ideales puros; para generalizarla, Lewis definié

® Los estados estandar son puntos de referencia que todos usamos en la vida diaria. Por ejemplo. cuando el primer autor
de este texto viaja por Europa, le suelen preguntar: ;dénde estd Berkeley? Una posible respuesta es: «Berkeley estd 2.000 millas
al oeste de Podunk. lowa». En esta frase. Podunk es el estado estdndar. Pero este estado estdndar no es util porque nadie en
Europa sabe donde estd Podunk, Iowa. Un respuesta mds util seria: «Berkeley estd 10 millas al este de San Francisco». Ahora.
San Francisco es el estado estdndar. San Francisco es un estado estindar mejor. no sélo por estar mds préximo a Berkeley sino.
lo que es mds importante. porque todo el mundo en Europa sabe donde estd San Francisco.
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e

ia funcién f, llamada fugacidad’, escribiendo para el cambio isotermo de cualquier componente de cual-
Juier sistema, sélido, liquido o gas, puro o mezclado, ideal o no,

@ — 1) = RT In % (2.38)

Aunque tanto i) como f7 son arbitrarios, no se pueden escoger los dos independientemente; cuando se
2scoge uno, el otro queda fijado.

Para un gas ideal puro, la fugacidad es igual a la presién, y para el componente i de una mezcla de
gases ideales es igual a su presidn parcial y, P. Puesto que todos los sistemas a muy bajas presiones, va
<ean de un solo componente o mezclas, se acercan al comportamiento de gas ideal, la definicion de fuga-
cidad se completa con el limite

i —1 cuando P-0 (2.39)
»P
donde y, es la fraccién molar de i.

Lewis denominé actividad a la razén f/f°, designdndola con el simbolo a. La actividad de una sus-
tancia da una indicaciéon de como de «activa» es la sustancia en relacion con su estado estdndar, porque
proporciona una medida de la diferencia entre el potencial quimico de la sustancia en el estado de interés
v el de su estado estdndar. Como la Ecuacién (2.38) se dedujo en condiciones isotermas, la temperatura
Jel estado estdndar debe ser la misma que la del estado de interés. Las composiciones y presiones de los
Jos estados no es preciso que sean idénticas, y, de hecho, normalmente no lo son.

La relacidn entre la fugacidad y el potencial quimico proporciona una ayuda conceptual al hacer la
traslacién desde las variables termodindmicas a las variables fisicas. Visualizar el potencial quimico es
dificil, pero visualizar el concepto de fugacidad no lo es tanto. La fugacidad es una «presién corregida»:
para un componente de una mezcla de gases ideales es igual a la presién parcial de ese componente. El
gas ideal no es s6lo un caso limite conveniente en termodindmica, sino que, ademds, es un modelo fisico
bien desarrollado basado en la teoria cinética de la materia. El concepto de fugacidad, por consiguiente.
avuda a llevar a cabo la transicién desde la termodindmica pura a la teoria de las fuerzas intermoleculares:
s1 la fugacidad es una «presién corregida», estas correcciones son debidas a la no idealidad que puede ser
interpretada con consideraciones moleculares.

La fugacidad proporciona una transformacién conveniente de la ecuacién fundamental del equilibrio
de fases, Ecuacién (2.27). Para dos fases 2 y f3, respectivamente, la Ecuacién (2.38) es

)
1’
W= = RTIn F;ﬁ (2.41)
Sustituyendo las Ecuaciones (2.40) y (2.41) en la condicién de equilibrio, Ecuacién (2.27). se obtiene
fy f/f
1+ RT In f‘(;‘ = u” + RT In ]_(;/' (2.42)

” Del latin fuga. que significa huida o escape.
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Considérense ahora dos situaciones. Primero, supongamos que los estados estdndar de las dos fases
son el mismo; es decir, suponemos que
(

'ulh. — 'u()/f (243)

1

En este caso, se cumple
fr=rr (2.44)

Las Ecuaciones (2.42), (2.43) y (2.44) proporcionan una nueva forma de la ecuacién fundamental del equi-
librio de fases:

fr=/f (2.45)

En segundo lugar, supongamos que los estados estdndar de las dos fases estdn a la misma temperatura
pero no a la misma presion y composicion. En este caso, la relacidn exacta entre los dos estados estdndar es:

by

‘uloy _ lui)/; = RT In 7”_/) (2.46)

Sustituyendo la Ecuacion (2.46) en la (2.42), se llega de nuevo a

fr=1

La Ecuacidn (2.45) expresa un resultado muy dtil. Significa que la condicién de equilibrio en funcién
de los potenciales quimicos puede ser sustituida, sin pérdida de generalidad, por una ecuacion que dice
que, para cualquier especie i, las fugacidades deben ser iguales en todas las fases. (La condicion de igualdad
de las actividades es solo aplicable en el caso especial en que los estados estindar de todas las fases es el
mismo.) La Ecuacion (2.45) es equivalente a la Ecuaciéon (2.27); desde un punto de vista estrictamente
termodindmico, la una no es preferible a la otra. Sin embargo, desde el punto de vista del que desea aplicar
la termodindmica a problemas fisicos, una ecuacién que establece la igualdad de fugacidades suele ser mds
conveniente que una que establece la igualdad de potenciales quimicos. De aqui en adelante, las Ecuaciones
(2.25), (2.26) y (2.45) se considerardn las tres ecuaciones fundamentales del equilibrio de fases.

La mayoria de los capitulos siguientes presentan relaciones detalladas entre la fugacidad y las varia-
bles independientes: temperatura, presién y composicién. Pero antes de examinar los detalles de estas
relaciones, es deseable dar una visién preliminar de los objetivos que perseguimos, y presentar una ilus-
tracion de como los diferentes conceptos de este capitulo pueden conducir a una relacién con utilidad
fisica inmediata, al menos en un ejemplo sencillo.

2.8 Una aplicacién sencilla. Ley de Raoult

Considérese la distribucién, en el equilibrio, de un componente de un sistema binario entre la fase liquida
y la fase de vapor. Se busca una relacién sencilla que describa la distribucion de los componentes entre
las fases, es decir, una ecuacién que relacione la fracciéon molar en la fase liquida. x. con la fraccién molar
en la fase de vapor, y. Limitdndose a un sistema muy simple, el comportamiento puede aproximarse su-
poniendo distintos tipos de comportamiento ideal.

Para el componente 1, la ecuacién de equilibrio es

=11 (2.47)
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Zonde el superindice V se refiere al vapor y el superindice L, al liquido. Ahora hay que relacionar las
-agacidades con las fracciones molares. Para resolver el problema, se pueden adoptar dos simplificaciones.
.na para cada fase:

Hipdtesis 1. La fugacidad fV, a temperatura y presién constantes, es proporcional a la fraccién
molar y,. Esto equivale a suponer

1= e (2.48)

donde fV  eslafugacidad del componente 1 puro. en forma de vapor. a la misma temperatura
. g p p p

[ puro

v presion de la mezcla.

Hipdtesis 2. La fugacidad /. a temperatura y presién constantes, es proporcional a la fraccion
molar x,. Esto equivale a suponer

fr=xf1 (2.49)

I puro

donde f*  es la fugacidad del componente | puro. como liquido. a la misma temperatura y
. p p

1 puro

presion de la mezcla.

Las hipétesis 1 y 2 equivalen a alirmar que ambas disoluciones. la fase de vapor y la fase liquida, son
disoluciones ideales; las Ecuaciones (2.47) v (2.48) son expresiones de la regla de la fugacidad de Lewis.
Estas hipdtesis son vdlidas sélo en una serie muy limitada de condiciones, que se examinardn en los si-
Zulentes capitulos. Sin embargo, proporcionan una aproximacién razonable para mezclas de componentes
similares, basdndose en la ingenua aunque atractiva hipétesis de suponer que la fugacidad de un compo-
nente en una fase dada aumenta proporcionalmente a su fraccion molar en esa fase.

Sustituyendo las Ecuaciones (2.48) y (2.49) en la (2.47). la condicién de equilibrio se transforma en

ANS .:/pum =\ fpurn (250’

La Ecuacion (2.50) es una relacion para la disolucién ideal que sélo utiliza las fracciones molares y
-as fugacidades de los componentes puros: es la base de los originales diagramas K (K = y/x = f*/f*)
usados en la industria del petréleo. La Ecuacidn (2.50) puede simplificarse mds introduciendo dos hipétesis
adicionales.

Hipdotesis 3. El componente | puro. en estado de vapor. a la temperatura Ty presién P, es un
gas ideal. Esto equivale a

| =P (2.51)

J 1 puro

Hipotesis 4. El efecto de la presion sobre la fugacidad de una fase condensada. a presiones
moderadas. es despreciable. Ademds. se supone que el vapor en equilibrio con el liquido 1 puro,
a la temperatura T, es un gas ideal. Esto equivale a

Lo =P (2.52)

J L puro 1

donde P; es la presion (de vapor) de saturacién del liquido 1 a la temperatura T.

Sustituyendo las Ecuaciones (2.51) y (2.52) en la (2.50). se obtiene

wWP=xP (2.53)

La Ecuacion (2.53) es la ecuacidn deseada, la relacidn sencilla, conocida como ley de Raoult.
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La Ecuacioén (2.53) es de utilidad limitada porque se basa en simplificaciones muy drésticas. La de-
duccion de la ley de Raoult se ha hecho sélo para ilustrar el procedimiento general de transformar las
relaciones entre variables termodindmicas en ecuaciones con significado fisico, con ayuda de argumentos
fisicos. En general, este procedimiento es considerablemente mds complejo, pero el problema esencial es
siempre el mismo: jcudl es la relacidn entre la fugacidad de un componente y las magnitudes medibles,
temperatura, presion y composicion? El objetivo de la termodindmica molecular es proporcionar respues-
tas ttiles a esta pregunta. Todos los capitulos siguientes se ocupan de las técnicas para establecer relaciones
utiles entre la fugacidad o potencial quimico de un componente en una fase, y las propiedades fisico-
quimicas de esa fase. Para establecer tales relaciones, nos apoyaremos fundamentalmente en la termodi-
ndmica cldsica, pero también utilizaremos, cuando sea posible, conceptos de la mecdnica estadistica. de la
fisica molecular y de la quimica fisica.
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Problemas:

1. El coeficiente de dilatacién térmica del mercurio, a 0°C, es 18 x 10 ("C) . El coeficiente de compresibilidad «,
es 5,32 x 10~°(bar)~". Si el mercurio se calienta de 0°C a 1°C, en un sistema a volumen constante, ;qué presién

se desarrolla?
1 /dv
Kp=——(—
! v \¢éP/,

" Algunas constantes fundamentales y los factores de conversién a unidades Sl. se encuentran en el Apéndice J.
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Deduzcanse las expresiones de (¢S/¢V),. (CS/¢P),, (CU/¢V),, (CU/CP), y (H/¢P), para un gas cuyo comportamien-
to se puede describir por la ecuacién
Vv
P ( - b> ~ RT
n

Dedtizcanse también las expresiones de AS, AU, AH. AG y AA para una transformacién isoterma.

Si la entropia estdndar del agua liquida a 298,15 K es 69,96 J K~ ! mol ™', calctilese la entropia del vapor de agua
en su estado estdndar (es decir, gas ideal a 298,15 K y 1 bar). La presién de vapor del agua a 298,15 K es
3.168 kPa, y su entalpia de vaporizacién es 2436 kJ g~ .

El volumen residual « es la diferencia entre el volumen de gas ideal y el volumen real del gas. Se define por la
2cuacion
_RT

A=———r
p

Para un determinado gas, se ha medido x a 100°C y a diferentes volimenes molares; los resultados se expresan

por la ecuacién empirica x = 2 — (3/¢%). donde v se expresa en L mol .
La velocidad del sonido w viene dada por la ecuacién

b Bl (‘\P
W= —gkvi| =
&),

donde g, es una constante dimensionada que es igual a | kg m N ™! s~ 2 Calculese la velocidad del sonido en este
gas a 100 °C, cuando su volumen molar es 2,3 litros, usando k = 1,4. La masa molar es 100 g mol .

Un gas a 350°C y volumen molar 600 cm® mol ™! se expande isoentrépicamente en una turbina. La presion de
salida es la atmosférica. ;Cudl es la temperatura de salida del gas? La capacidad calorifica del gas ideal, a presién
constante, es ('jf =33,5J K" mol™ " Las propiedades P-V-T del gas vienen dadas por la ecuacién de Van der
Waals. con a = 56 x 10° bar (cm* mol™ ') y b = 45 cm® mol .

Demuéstrese que cuando la ecuacion de estado de Van der Waals se escribe como un desarrollo del virial,

Pv B
—=1+—+—=+ .
RT v
el segundo coeficiente del virial viene dado por
a
B=b—-—
RT

El segundo coeficiente del virial de un gas viene dado por

a
B=bh-—
T_

donde a y b son constantes.
Calcilese el cambio en la energia interna del gas, cuando su presién varfa desde un valor muy bajo hasta una
presién m, a la temperatura 7. Utilicese la ecuacion

Pt BP
= + —_—
RT RT

7 =
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8.

11.

12.

14.

Termodinamica clasica del equilibrio de fases Capitulo 2
Considérese la ecuacion de estado

n

(P + ,—?>(r —m)= RT
LA_ T =

donde n y m son constantes para cualquier gas. Suponiendo que el diéxido de carbono sigue esta ecuacion. cal-

culese el factor de compresibilidad del diéxido de carbono a 100 °C cuando ocupa un volumen de 6,948 dm* kg '

El comportamiento volumétrico de un gas se describe satisfactoriamente con la ecuacién de estado

RT a
P= = —
vt—»h ( RTz’)

donde a y b son constantes. En buena aproximacién. la capacidad calorifica de gas ideal. ¢!, es independiente de
la temperatura y puede aplicarse a este gas. Dedizcase una expresién analitica para la energia interna molar de
este gas en funcién de la temperatura y del volumen molar. Utilicese. como estado de referencia. uno a la tem-
peratura T, = 273 K con un volumen molar tendiendo a infinito. En las condiciones del estado de referencia. el
gas se comporta prdcticamente como un gas ideal. Las constantes que pueden aparecer en la ecuacién buscada
son: a. b, R, ¢ y T,

Considérese una disolucién acuosa de azicar, a 25°C vy presion de 1 bar. El coeficiente de actividad del agua
obedece una ecuacién de la forma

In-, = A1 — x,r

que estd normalizada. de manera que -, — | cuando x, — 1 y A es una constante empirica que depende solamente
de la temperatura. Dedizcase una expresion para el coeficiente de actividad del azicar. ;. normalizado de forma
que 7, — | cuando x, — | (o cuando x_— 0). Las fraciones molares x v x_se refieren al agua y al azucar. respec-
tivamente.

Considérese una disolucién liquida binaria de los componentes | v 2. A temperatura constante (y presidon baja).
el componente | sigue la ley de Henry en el intervalo de fracciones molares 0 < v, < «. Demuéstrese que el
componente 2 sigue la ley de Raoult en el intervalo de fracciones molares (1 — «) < x. < 1.

Utilizando solamente datos de las tablas del vapor de agua, calculese la fugacidad del vapor de agua a 320°C vy
70 bar.

La temperatura de inversion es la temperatura a la que el coeficiente de Joule-Thomson cambia de signo vy la
temperatura de Boyle es la temperatura a la que el segundo coeficiente del virial cambia de signo. Demuéstrese
que para un gas de Van der Waals. la temperatura de inversion a bajas presiones es el doble de la temperatura
de Boyle.

Un gas, designado con el subindice 1, se disuelve en un liquido no voldtil. A una cierta temperatura y presion.
la solubilidad del gas en el liquido es x,. siendo x la fracciéon molar. Suponiendo que se cumple la ley de Henry.
demuéstrese que la variacidn de la solubilidad con la temperatura viene dada por

dinx, Ah,
T R

donde
Ahy =1, —h

T en disolucién} Tgis puroj

a la misma temperatura y presién. Basdndose unicamente en razonamientos fisicos, ;serd Ah, positivo o negativo?
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CAPITULO w«

Propiedades termodindmicas a partii
de datos volumétrico:

a mayor parte de las propiedades termodindmicas de interés en el equilibrio de fases. para cualquie

sustancia, sea en estado puro o en una mezcla, pueden calcularse a partir de medidas térmicas

volumétricas. Para una fase dada (sélida, liquida o gas). las medidas térmicas (capacidades ca
lorificas) proporcionan informacién de la variacién de algunas propiedades termodindmicas con la tem
peratura, mientras que las medidas volumétricas dan informacion de la variacion de las propiedades tet
modindmicas con la presién o la densidad, a temperatura constante. Siempre que tiene lugar un cambi
de fase (por ejemplo, una fusién o una vaporizacidn). se necesitan medidas térmicas y volumétricas adi
cionales, para caracterizar el cambio de fase.

Frecuentemente es ttil expresar una determinada funcién termodindmica de una sustancia con rela
c16n al valor de esa propiedad para la misma sustancia como gas ideal a la misma temperatura y compc
sicién, y a una presién o densidad determinadas. Estas funciones relativas se suelen llamar funciones resi
duales. La fugacidad es una funcidn relativa porque su valor numérico es siempre relativo al de un ga
ideal de fugacidad unidad; en otras palabras, la fugacidad del estado estdndar. /7. en la Ecuacion (2.38
se fija arbitrariamente igual a un valor determinado, normalmente 1 bar’.

Como se indicé en el Capitulo 2, la fugacidad es una funcién termodindmica de interés prioritari
porque estd directamente relacionada con el potencial quimico: pero el potencial quimico estd directament
relacionado con la energia Gibbs, que, por definicién. se fundamenta en la entalpia y en la entropia. Po
tanto, una discusion adecuada del cdlculo de fugacidades a partir de datos volumétricos, debe comenza
con la pregunta de como estdn relacionadas la entalpia y la entropia con la presidén. a temperatura
composicién constantes. Por otra parte, como también se indicé en el Capitulo 2, el potencial quimice
puede expresarse en funcién de la energia Helmholtz: en este caso la pregunta debe ser cémo estdn rela
cionadas la entalpia y la energia con el volumen. a temperatura y composicién constantes. Las respuesta
a estas cuestiones pueden encontrarse en las relaciones de Maxwell. Se pueden obtener expresiones exacta
para las funciones termodindmicas U, H. S. A y G:y. a partir de éstas, se puede obtener el potencial quimic
v, finalmente, la fugacidad.

Si consideramos una mezcla homogénea de composicidn definida, debemos especificar dos variable
adicionales. En los problemas précticos de equilibrio de fases, las variables adicionales mds frecuentes so:

" Alo largo de esta obra. sc utiliza la unidad de presién. bar. relacionada con la unidad SI de presion (pascal) por 1 bar = I(
pascal = 0.986923 atmosferas.
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la temperatura y la presidn; en la Seccién 3.1 se dan ecuaciones para las propiedades termodindmicas con
T v P como variables independientes. Sin embargo, los datos volumétricos suelen expresarse mediante una
ecuacion de estado que utiliza la temperatura y el volumen como variables independientes, y, por tanto,
disponer de ecuaciones para las propiedades termodindmicas en funcién de Ty V es una cuestién de im-
portancia préctica; estas relaciones se dan en la Seccidn 3.4. En las Secciones 3.1 y 3.4, las ecuaciones no
contienen hipétesis simplificadoras? son exactas y no estdn restringidas a la fase gas pero, en principio,
se aplican igualmente a todas las fases.

En la Seccién 3.3 se examina la fugacidad de un sélido o liquido puros, y en las Secciones 3.2 y 3.5
se dan ejemplos basados en la ecuaciéon de Van der Waals. Finalmente, en la Seccién 3.6 se considera
brevemente cémo las ecuaciones exactas para la fugacidad pueden usarse, en principio, para resolver los
problemas del equilibrio de fases, con la tnica restriccién de disponer de una ecuacidn de estado adecuada,
vdlida para sustancias puras y sus mezclas, en un amplio intervalo de densidades.

3.1 Propiedades termodinamicas en funcion de Py T
como variables independientes

A temperatura y composicién constantes, podemos utilizar las relaciones de Maxwell para describir la
dependencia con la presién de la entalpia y la entropia:

cv
i = [v— r<ﬂ ) }dP a1
T Pong.

cv
s = _<T> dpP (3.2)
T Pong

Estas dos relaciones constituyen la base de la deduccién de las ecuaciones buscadas. No presentaremos
aqui la deduccidn, que solamente requiere integraciones, claramente expuestas en varias publicaciones de
Beattie (1942, 1949, 1955). Primero se obtienen las expresiones de la entalpia y la entropia. Las otras pro-
piedades son posteriormente calculadas a partir de las definiciones de entalpia, energia Helmholtz y energia
Gibbs:

U=H-PV (3.3)
A=H—-PV-TS (3.4)
G=H-TS (3.5)
G
4= 7> (3.6)
Cni T.P.n,
RTIn L = = (3.7)
j() lui :uy .

* Las ecuaciones de las Secciones 3.1 y 3.4 suponen, sin embargo. que son despreciables los efectos superficiales y todas las
fuerzas debidas a campos gravitatorios, eléctricos, magnéticos, etc.
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Los resultados se dan en las Ecuaciones (3.8) a (3.14). Se entiende que todas las integraciones se rea-
lizan a temperatura y composicién constantes.
Los simbolos tienen los siguientes significados:

h? = entalpia molar de i puro, como gas ideal, a temperatura T

s, = entropia molar de i puro, como gas ideal, a temperatura 7y | bar;
w=h"—TsLy f'=1 bar;
n, = cantidad de sustancia de I

n, = cantidad de sustancia total;
v, = n;/n, = fraccién molar de i

Todas las propiedades extensivas indicadas con letras mayusculas (V, U, H, S, A y G) representan la
propiedad total para los n, moles y, por tanto, no se refieren a un mol. Las propiedades extensivas referidas
a un mol se indican con letras mindsculas (z, u, h, s, a y ¢). En las Ecuaciones (3.10) a (3.13), la presién P

estd en bares.
P %
U= V—T|{= dP — PV + Y nh (3.8)
0 T Pong i

P v
H = V-T|— dP + Y nh (3.9)
0 T P.n, 1

"R A%
[[2-3), Jo-eznmirrps o

r n,RT
A= (V— b )dP + RTY nlnyP—PV+) n(h —Ts)) (3.11)
0 ! 1
P n,RT
G= V- b dP + RTY nny P+ ) n(h) —Ts)) (3.12)
0 ! !
P/ RT
W= f <L“ - ?>dP + RTIny, P+ h —Ts) (3.13)
O
y finalmente
/. (. RT
RTIngp,=RT In— = r,— — |dP (3.14)
»P 0 P

donde v, = (("V,/En,)T_,,_”, es el volumen molar parcial de i. La relacién adimensional f,/y P = ¢, se llama
coeficiente de fugacidad. Para una mezcla de gases ideales. ¢, = 1. como se demostrard posteriormente.
Las Ecuaciones (3.8) a (3.14) nos permiten calcular todas las propiedades termodindmicas deseadas
para cualquier sustancia con respecto al estado de gas ideal a 1 bar y a la misma temperatura y compo-
sicion, siempre que dispongamos de informacién sobre el comportamiento volumétrico, en la forma

V=FKT,P, n.n,..) (3.15)
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Para calcular las integrales en las Ecuaciones (3.8) a (3.14), la informacién volumétrica requerida en
la funcién F debe estar disponible no sélo a la presién P. a la que se van a calcular las propiedades ter-
modindmicas, sino para todo el intervalo de presiones desde 0 a P.

En las Ecuaciones (3.8) a (3.11), la magnitud V que aparece en ¢l producto PVes el volumen total del
sistema a presién Py a la temperatura y composicién usada en el proceso. Este volumen V se obtiene a
partir de la ecuacién de estado, Ecuacién (3.15).

Para un componente puro, r; = r,, por lo que la Ecuacién (3.14) se simplifica a

RT 1 / = ' ) P (3.16)
§ P>fpum— 0 b P ( .

donde t, es el volumen molar de i puro. La Ecuacién (3.16) se suele expresar en la forma equivalente

/ rood
In{ = = dpP (3.17)
P i puro O P

donde - es el factor de compresibilidad, definido por

Pe

— 3.18
RT (3.18)

Il

La fugacidad del componente i de una mezcla viene dada por la Ecuacién (3.14), que no sélo es una
relacion general y exacta sino que, ademds, es notablemente simple. Cualquiera podria preguntarse por
qué existen problemas a la hora de calcular fugacidades y. por consiguiente. de calcular las relaciones del
equilibrio de fases. EI problema no estd en la Ecuacidn (3.14) sino en la Ecuacién (3.15). donde se ha
utilizado el simbolo indefinido F, indicando «alguna funcién». Aqui es donde se encuentra la dificultad:
(qué es F? La funcién F no tiene que ser una funcién analitica: a veces, disponemos de datos volumétricos
tabulados, que pueden ser diferenciados o integrados numéricamente para obtener las funciones termodi-
ndmicas deseadas. Pero no suele ser asi, especialmente para mezclas. Normalmente, tenemos que estimar
el comportamiento volumétrico a partir de un limitado nimero de datos experimentales. Desafortunada-
mente. no hay una ecuacion de estado de validez general que sea aplicable a un gran nimero de sustancias
puras y sus mezclas, en un amplio intervalo de condiciones, incluyendo la fase liquida. Hay algunas ecua-
ciones de estado buenas, ttiles sélo para un limitado tipo de sustancias y para ciertas condiciones: sin
embargo, estas ecuaciones son, casi siempre, explicitas en la presion en vez de en el volumen. Por consi-
guiente. es necesario expresar las funciones termodindmicas deducidas, en funcién de las variables inde-
pendientes Vy 7. como se hace en la Seccidn 3.4, aunque estas variables sean menos convenientes. Antes
de concluir esta seccién examinaremos brevemente alguna de las caracteristicas de la Ecuacion (3.14).

Consideremos, primero, la fugacidad del componente i en una mezcla de gases ideales. En ese caso.
la ecuacién de estado es

(n, + n, + ---)RT
V= -

.19
5 (3.19)

y el volumen molar parcial de i es

_ [V RT
3 (*> -8 (3.20)
on; T Pon, P
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Sustituyendo en la Ecuacién (3.14) se obtiene
fi=vpP (3.21)

Como podia esperarse. para una mezcla de gases ideales, la fugacidad de i es igual a su presién parcial.

A continuacién, supongamos que el gas sigue la ley de Amagat a todas las presiones hasta la presion
de interés. La ley de Amagat establece que. a temperatura y presién constantes. el volumen de la mezcla
es una funcion lineal de las cantidades de sustancia:

V=> nr, (3.22)

donde ¢, es el volumen molar de i puro a la misma temperatura y presion. y en la misma fase.

Otra forma de enunciar la ley de Amagat es decir que, a temperatura v presion constantes, los com-
ponentes se mezclan isométricamente. esto es, sin variacion del volumen total. Si no hay cambio de volu-
men, el volumen molar parcial de cada componente debe ser igual al volumen molar en el estado puro.
Esta es la igualdad que caracteriza a la ley de Amagat. Diferenciando la Ecuacién (3.22) se tiene

_ A%
r, = <—> =, (3.23)
(”I T.P.n,
Sustituyendo en la Ecuacidn (3.14) resulta

I r RT
RTIn — = r,—— |dP (3.24
.“rP 0 P

Comparando la Ecuacién (3.24) con la Ecuacién (3.16) se obtiene

(U9
o
(98]

(9]
o
N

fi = .‘.l-flpul'() (

La Ecuacién (3.25) es la regla de Lewis de la fugacidad. En la Ecuacién (3.25). se calcula la fugacidad de i
puro, a la temperatura y presion de la mezcla, y en la misma fase.

La regla de Lewis de la fugacidad es una ecuacién especialmente simple v. por ello. se usa frecuente-
mente para evaluar la fugacidad de los componentes de las mezclas gaseosas. Sin embargo. no es [iable.
porque se basa en la drdstica simplificacion introducida por la ley de Amagat. La regla de Lewis de la
fugacidad se discutird detalladamente en el Capitulo 5: de momento. es suficiente con entender bien cémo
se ha obtenido la Ecuacion (3.25). La deduccidn supone la aditividad de los volumenes de todos los com-
ponentes de la mezcla, a temperatura y presion constantes: a altas presiones. suele ser una aproximacion
muy buena, porque a densidades proximas a las de un liquido. los fluidos se mezclan con cambios en el
volumen pequeiios o nulos. Por ejemplo, los datos volumétricos para el sistema nitrégeno butano a 171°C,
que se muestran en la Figura 3.1, indican que a 690 bar, el volumen molar de la mezcla es prdcticamente
una funcién lineal de la fraccién molar (Evans y Watson. 1956). A primera vista. puede pensarse que la
regla de Lewis debe proporcionar una aproximacién excelente para las fugacidades de los componentes
de esta mezcla, a 690 bar y 171 °C. Un examen mds cuidadoso indica. sin embargo. que esta conclusién
no estd justificada porque la regla de Lewis supone aditividad de voltimenes no sélo a la presion de interés
P, sino para todo el intervalo de presiones entre O y P. La Figura 3.1 muestra que a presiones por debajo
de 345 bar, aproximadamente, el comportamiento volumétrico se desvia notablemente de la aditividad.
Como indica la Ecuacidn (3.14), el volumen molar parcial ¢, es parte de una integral y. por consiguiente.
cualquier suposicion que se haga acerca de r, debe cumplirse no sélo en el limite superior, sino también
en el intervalo completo de la integracion.
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1,3 = ]
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Figura 3.1 Factores de compresibilidad de mezclas nitrégeno/butano a 171°C (Evans y Watson, 1956).

3.2 Fugacidad de un componente en una mezcla
a presiones moderadas

En la seccién precedente hemos calculado la fugacidad de un componente en una mezcla de gases ideales
y después en una mezcla ideal de gases reales, es decir, aquella que obedece la ley de Amagat. Para ilustrar
el uso de la Ecuacidn (3.14) con un ejemplo realista, calcularemos ahora la fugacidad de un componente
en una mezcla binaria a presiones moderadas. En este cdlculo ilustrativo, utilizaremos, por sencillez, una
forma de la ecuacion de Van der Waals vélida solamente a presiones moderadas:

a
Pv = RT + <b - E)P + .- término en P>, P?, etc. (3.26)

donde a y b son las constantes de Van der Waals de la mezcla. Para calcular la fugacidad con la Ecua-
cién (3.14), debemos encontrar, primero, una expresion para el volumen molar parcial; y con este fin. se
ha escrito la Ecuacién (3.26) en funcién del volumen total (en lugar del molar) sustituyendo V= n,

n, RT nya
= npb — — (3.2

RT
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Adoptemos los subindices 1 y 2, para los dos componentes. Diferenciando la Ecuacién (3.27) con respecto
=71 se obtiene

5 - i\i B BZ N C(nyb) B _1& c(nya) (3.28)
\en )y, P cn,  RT ¢(n, '

Ahora hay que especificar una regla de mezcla, es decir, una relacion que exprese como varian las
<onstantes a y b de la mezcla con la composicién. Usaremos las reglas de mezcla que originalmente propuso
Van der Waals:

a=ya, + 2."1."2V""‘1"2 + )74, (3.29)
b= yb, + b, (3.30)

Para utilizar estas reglas de mezcla en la Ecuacién (3.28), las escribimos en la forma

nwa, + 2n,n./ a,a, + nid,
%1 1752/ 1%2 RAg)
npa= N (3.31)

ny

nyb =mnb, + nyb, (3.32)

El volumen molar parcial del componente 1 es

= = - — : 333
h P ' RT n .t

i} <€V> RT 1 np2nya, + 2ny ayay) — nya
Cnl T.P.n
Al realizar la diferenciacién, es importante recordar que 1, se mantiene constante y que n, no puede

<er constante.
Reordenando términos y sustituyendo en la Ecuacién (3.14) se obtiene el resultado deseado:

_ S b Pl . [taj” —aiy P 534
P —ylp—exp ' " RT)RT exp RI _

La Ecuacion (3.34) tiene dos factores exponenciales que corrigen la no idealidad. La primera correc-
cién no depende del componente 2, pero la segunda si, porque contiene a a. e y.. Se puede escribir de
nuevo la Ecuacién (3.34) utilizando la condicién limite

: : a P
cuando y, -0, f,—f ., = Pexp [<bl - R_1T> E} (3.35)
Sustituyendo en la Ecuacién (3.34) se obtiene
_ ' (ay> = aly P
.fl = J.ljl puro exp _‘—(7{7-)1— (336)

Cuando se escribe de esta forma, puede verse que la exponencial en la Ecuacién (3.36) es una correccién
a la regla de Lewis de la fugacidad.

La Figura 3.2 muestra los coeficientes de fugacidad para algunos hidrocarburos en mezclas binarias
con nitrégeno. En estos cdlculos se ha utilizado la Ecuacién (3.34) con v, = 0.10 y T = 343 K; en todas
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Figura 3.2 Coeficientes de fugacidad de hidrocarburos ligeros en mezclas binarias con nitrégeno, a 343 K. Calculos
basados en una forma simplificada de la ecuacion de Van der Waals.

las mezclas, el componente 2 es el nitrégeno. También se muestra el coeficiente de fugacidad del butano
segun la regla de Lewis de la fugacidad: en este cdlculo se ha omitido la segunda exponencial de la Ecua-
cién (3.34). Examinando la Ecuacidn (3.36) se ve que la regla de Lewis no es adecuada para el butano por
dos razones: primera, la fraccion molar del butano es pequefa (por esta razén y; es casi la unidad), y la
segunda, la diferencia en las fuerzas intermoleculares del butano y del nitrégeno (expresadas como
lal * — a}?]) es grande. Si el gas en exceso fuese el hidrégeno o el helio, en lugar del nitrégeno, las desvia-
ciones de la regla de Lewis para el butano serian todavia mayores.

La regla de Lewis de la fugacidad para el componente i suele proporcionar malos resultados cuando
v; << 1. Sin embargo, la regla de Lewis de la fugacidad es normalmente buena cuando y, se acerca a la
unidad, y se hace exacta cuando y;, = 1.

3.3 Fugacidad de un sélido o liquido puros

La deduccién de la Ecuacion (3.16) es general y no estd limitada a la fase de vapor. Puede usarse para
calcular la fugacidad de un liquido puro, o la de un sélido puro. Estas fugacidades son importantes en la
termodindmica del equilibrio de fases, porque, muy frecuentemente, se utilizan fases condensadas puras
como estados estdndar para los coeficientes de actividad.

Para calcular la fugacidad de un sélido o liquido puro. a una temperatura T y presién P dadas, lle-
vamos a cabo la integral de la Ecuacién (3.16) en dos etapas: la primera nos da la fugacidad del vapor
saturado a T'y P* (presién de saturacion), y la segunda, Ia correccién debida a la compresion de la fase
condensada hasta la presién P. A la presién de saturacién P, la fugacidad del vapor saturado es igual a
la fugacidad del liquido (o sélido) saturado porque las fases saturadas estdn en equilibrio. Utilizando los
superindices s y ¢ para indicar saturacion y fase condensada, respectivamente, ahora puede escribirse la
Ecuacién (3.16) para un componente puro, como

f n RT ! RT
RTIn — = r, = — |dP + ¢ ——|dP (3.37)
P 0 P Jp P
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El primer término del segundo miembro nos da la fugacidad del vapor saturado. que es igual a la de la
“zs¢ condensada saturada. La Ecuacién (3.37) se transforma en

/L f’\ rr P
RTIn—= =RTIn t*dP — RTln — (3.38)
P P, - P;
<.e puede ser reordenada:
fr = oy "dP (3.39)
fo= P @exp . RT .

Zonde @ =2/ P

La Ecuacién (3.39) proporciona un resultado importante: la fugacidad de un componente puro i. con-
censado a Ty P.es, en primera aproximacion. igual a P’. la presion (de vapor) de saturacién a 7. Se deben
=nlicar dos correcciones. Primero. el COeflClCnIC de fugdmddd ¢’ corrige las desviaciones del vapor saturado

sl comportamiento de gas ideal. La®segunda es la correccién exponencial (frecuentemente denominada
. reccion de Poynting) que tiene en cuenta que el liquido (o sélido) estd a la presién P. diferente de P).
En general, el volumen de un liquido (o sélido) depende tanto de la temperatura como de la presion, pero
=1 condiciones lejos del punto critico, una fase. condensada puede considerarse incompresible y, en este
-as0. la correccion de Poynting adopta la forma simple

(P = P)
eXp —RT

Las dos correcciones son frecuentemente, aunque no siempre. pequeias y a veces son despreciables.
Sila temperatura 7 es tal que la presion de saturacién P’ es baja (por ejemplo. por debajo de | bar),
2ntonces ) es muy préximo a la unidad”.

La Figura 3.3 muestra los coeficientes de fugacidad para cuatro liquidos en condiciones de saturacion:
2:stos coeficientes han sido calculados con la Ecuacion (3.37) usando datos volumétricos de la fase de vapor.
Puesto que los liquidos estdn en condiciones de saturacion. no es necesaria la correccion de Poynting.

Se observa que cuando los resultados para los cuatro liquidos se representan frente a la presién re-
Jucida, las curvas son casi superponibles (aunque no completamente): ademds. se observa que ¢ difiere
considerablemente de la unidad cuando se acerca a la temperatura critica. La correccién ¢, tiende siempre
« hacer disminuir la fugacidad f¥. porque para todas las sustancias puras saturadas se cumple ¢; < 1.

La correcciéon de Poynting es una funcién exponencial de la presidn: su valor es pequefio a presiones
bajas, pero puede hacerse grande a presiones altas o a temperaturas bajas. Para ilustrar estas variaciones,
la Tabla 3.1 presenta algunos valores numéricos de la correcciéon de Poynting para un componente in-
compresible con ¢ = 100 cm” mol 'y T = 300 K.

La Figura 3.4 muestra la fugacidad del agua liquida en funcién de la presién. a tres temperaturas; las
fugacidades se han calculado a partir de las propiedades termodindmicas publicadas por Keenan et al.
(1978). La temperatura mds baja es mucho menor que la temperatura critica. 374 °C. mientras que la tem-
peratura mds alta estd muy poco por debajo de ésta. Las presiones de saturacién estdn también refleja-
das en la Figura 3.4. Se observa que. como indica la Ecuacién (3.39). la fugacidad del agua liquida

* Sin embargo. hay algunas excepciones. Las sustancias con una gran tendencia a polimerizarse (por ejemplo. dcido acético
o fluoruro de hidrégeno) pueden presentar desviaciones importantes del comportamiento de gas ideal. incluso a presiones pro-
ximas o por debajo de 1 bar. Véase la Seccion 5.9.



32 Propiedades termodinamicas a partir de datos volumeétricos Capitulo 3

1,0 —r 1.0

0,9} 0,9
METANO

0,8

0,9+ NITROGENO

1,0

COEFICIENTE DE FUGACIDAD
p
T

0,91 x
0,8 0,8
0,71 0,7
0,6 : . 0,6

Il |
05 06 07 08 09 10
TEMPERATURA REDUCIDA

Figura 3.3 Coeficientes de fugacidad a partir de datos volumétricos de la fase de vapor, para cuatro liquidos saturados.

Tabla 3.1 La correccién de Poynting: efecto de la presién sobre la fugacidad de una sustancia pura. condensada
e incompresible, cuyo volumen molar es 100 cm® mol ' (T = 300 K).

Sobrepresioén relativa a la presion

de saturacion (bar) Correccion de Poynting

1 1.00405
10 1.0405
100 1.499
1.000 57.0
152 '
| 3s71°C ]
147 —
142 |- .

i s = 2131,3 bar

—_
[&]
~

—_
©

FUGACIDAD, bar
N
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16 |- -
i P = 16,89 bar
15 1 | | il
0,085~ g7,8°¢ ' 1
0,070 -
0,055 \ p* = 0,0654 bgr ) | 1
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Figura 3.4 Fugacidad del agua liquida a tres temperaturas, desde la presion de saturacion hasta 414 bar. La temperatura
critica del agua es 374 °C.
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comprimida estd mds préxima a la presién de saturaciéon que a la presién total. A la temperatura mds
=lta. el agua liquida ya no es incompresible y su compresibilidad no puede despreciarse en la correccién
22 Poynting.

3.4 Propiedades termodinamicas en funciénde Vy T
como variables independientes

En la Seccidn 3.1 se dieron las expresiones de las propiedades termodindmicas en funcién de las variables
:ndependientes P y T. Puesto que las propiedades volumétricas de los [luidos se expresan frecuentemente
+ de modo mds simple) mediante ecuaciones de estado explicitas en la presion®, es mds conveniente cal-
<alar las propiedades termodindmicas en funcion de las variables independientes Vy T.

A temperatura y composicion constantes, utilizaremos una de las relaciones de Maxwell para expresar
2. efecto del volumen sobre la energia y la entropia:

cpP
dUu = [T(a ) - P}IV (3.40)
CT Viong,

cP
dS=< ) dv (3.41)
Vit

cT

Estas dos ecuaciones constituyen la base de la deduccidn de las ecuaciones buscadas. De nuevo, no
2 incluye la deduccidn, pero remitiremos al lector a las publicaciones de Beattie.

Primero se encuentran las expresiones para la energia y la entropia. La otras propiedades se calculan
= partir de sus definiciones:

H=U+ PV (3.42)
A=U—-TS (3.43)
G=U+PV-TS (3.44)
CA
W= <A > (3.45)
(n‘ T‘\’,n/
RT In 7{) =4, — U (3.46)

Los resultados se dan en las Ecuaciones (3.47) a (3.53). Como en la Seccién 3.1, se entiende que todas
_1s integraciones se realizan a temperatura y composicion constantes. Los simbolos son los mismos que
23 definidos a continuaciéon de la Ecuacién (3.7). con una adicién:

u) = h) — RT = energia molar de i puro. como gas ideal, a la temperatura 7.

* Si la ecuacién de estado se va a aplicar a ambas fases. liquido y vapor. s necesario que sea explicita en la presién. Por
2iemplo. el agua a 100°C y 1 atm tiene dos fases en equilibrio con volimenes muy diferentes: el vapor saturado y el agua liquida.
A una Py T dadas. una ecuacién de estado explicita en el volumen sélo nos da un valor de V. Pero una ecuacién de estado
2\plicita en la presién. a una P y T dadas, puede darnos dos o mds valores de V.
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En las Ecuaciones (3.49) a (3.52), las unidades de V/n RT son bar ~'. Como la variable independiente
en las Ecuaciones (3.47) a (3.49) es el volumen, para aplicar estas ecuaciones a una fase condensada. no
hay que anadir términos adicionales debidos al cambio de fase (por ejemplo, la entalpia de vaporizacion).

4 CP
U= J [P - T<T> J(IV +3 nau! (3.47)
v ( T Vo, i
7 (TP
H= J [P - T< *T> ]dV + PV+Y nau! (3.48)
Vv ¢ Vi, i

" | nR ‘P 1%
S = —_— - V+ R 1 + sV 3.49
f\’ li V <{AT>\AHIj|( Z ”, " HJRT Zr n’ s’ ( )

’ n; RT 1%
A= P - IV—RTY nlIn +Y nwd = Ts? (3.50)
ﬁ ( 1% >( Zl' n RT Z o )
! n;RT 1
G= P —~——)dV— RT In——+PV+ ) n) —Ts (3.51)
J, (p= 23 o= rZntn s v ot -
“|/cP RT vV . )
W= - ——|dV—RTIn ——=+ RT +u' — Ts (3.52)
v Ny v nRT
\ finalmente,
f /P RT B
RTIngp,= RTIn — = — —— |dV—RTIn: (3.53)
P v n )iy, 1%
donde = = Pv/RT es el [actor de compresibilidad de la mezcla.

La Ecuacién (3.53) nos da la fugacidad del componente i en funcién de las variables independientes
V'y T:y es similar a la Ecuacién (3.14) que da la fugacidad en funcién de las variables independientes P
v T. Sin embargo. ademds de la diferencia de eleccion de las variables independientes. hay otra diferencia
menos obvia: mientras en la Ecuacién (3.14) el término clave es el volumen molar parcial de i, r. en la
Ecuacién (3.53) el término clave es (CP'Cn), ., . que no es una magnitud molar parcial”,

La Ecuacién (3.53), para un componente puro, se transforma en

/ (" (P RT .
RTIn(Z =J =~ )4V - RTIn-+ RT(=— 1) (3.54)
P ipuro v n V

1

La Ecuacidn (3.54) no es especialmente dtil: para un componente puro, la Ecuacién (3.17) es mucho mads
conveniente. Sin iembargo, para mezclas. la Ecuacién (3.53) es mds util que la Ecuacion (3.14).

* La definicion de una magnitud molar parcial es aplicable sélo a propiedades extensiras. diferenciadas a temperatura v
presion constantes. El volumen total de una mezcla estd relacionado con los volimenes molares parciales por medio de la suma:
V=ZXn(Vin),, 0 La ecuacion andloga para la presion total no es vdlida: P # X n(cP cn,),, . La derivada (CP (n), , , no
debe ser interpretada como una presion parcial: no tiene ningun significado andlogo al del volumen molar parcial.



: 4. Propiedades termodinamicas en funcién de V y T como variables independientes 35

Las Ecuaciones (3.47) a {3.53) nos permiten calcular todas las propiedades termodindmicas relativas
= las propiedades de un gas ideal a 1 bar y a la misma temperatura y composicidn. siempre que se disponga
22 la informacién volumétrica en la forma

P=HKT, V.n.n,,.) {3.55)

La mayor parte de las ecuaciones de estado son explicitas en la presiéon [Ecuacion (3.55)]. y unas
T acas son explicitas en el volumen [Ecuacién (3.15)]. Ademds. para los problemas de equilibrio de fases,
.+ Ecuacidn (3.53) es mds util que la Ecuacion (3.14).

Para usar la Ecuacion (3.53) en el cdlculo de la fugacidad de un componente de una mezcla, es pre-
2rible disponer de los datos volumétricos en la forma de una ecuacién de estado. a la temperatura que se
~onsidere, y como una funcidn de la composicién y densidad: a partir de la densidad cero hasta la densidad
<ue interese, correspondiente al limite inferior de V en la integral. La densidad molar de la mezcla. n,/V,
. rrespondiente al limite inferior de integracion. se suele obtener a partir de la propia ecuacién de estado;
~orque las condiciones especificadas suelen ser la temperatura, presién y composicién. y la densidad nor-
~almente no se especifica. Este cdlculo es tedioso. porque frecuentemente es por tanteo o aproximaciones
~acesivas. Sin embargo. sea cual sea el numero de componentes de la mezcla. ¢l cdlculo sélo hay que
~acerlo una vez, para una determinada composicién, temperatura y presion; porque la magnitud Ven la
Ecuacion (3.53) es el volumen de toda la mezcla, y puede utilizarse para calcular las fugacidades de todos
“>s componentes. Solamente si cambia la composicidn. la temperatura o la presién, habrd que repetir el
.dlculo por tanteo del volumen. Probablemente, debido a este cdlculo por tanteo, ha habido muchos auto-
es de libros cldsicos de termodindmica que no han prestado suficiente atencién a la Ecuacidn (3.53). Aun-
<ue los cdlculos por tanteo eran muy desaconsejables hasta aproximadamente 1960. en la era de los com-
~utadores no suponen ninguna dificultad.

En algunas aplicaciones. como las que requieren derivadas de propiedades (por ejemplo. las derivadas
2¢ los coeficientes de fugacidad con respecto a la composicidn), se pueden lograr simplificaciones compu-
‘icionales considerables en el cdlculo de propiedades termodindmicas (Topliss ef al.. 1988: Mollerup y
Michelsen, 1992), utilizando relaciones de las propiedades deseadas en funcién de (p. 7. x,) en lugar de
V. T. n;), como en las ecuaciones anteriores. Ahora p es la densidad molar correspondiente a la presién
P.la temperatura 7 y la composicién de la fase de interés. y x, = i, n, es la fraccién molar del compo-
nante i

Para una ecuacion de estado dada, la expresién del factor de compresibilidad es

L Plp. T x) (3.56)
i pRT '

La energia Helmholtz molar residual reducida, A = A", RT. viene dada por

- " zp.T.x)— 1
A= f (I-\'—— dp (3.57)
0 P

El adjetivo «residual» significa que la magnitud se define con relacién a una mezcla de gases ideales,
4 la misma densidad, temperatura y composicién de la mezcla que interesa.
La expresion del coeficiente de fugacidad del componente i se transforma en

((n A)
lnw,—[ - } +iz—1)—In: (3.58)
/)_T.H/““,

on

1
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Para una mezcla con m componentes, la derivada de A4, con respecto a la cantidad de sustancia del

componente i es
any A) . /D4 n (DA
[i%~] =A+ ( -2x<—J 13.59)
Cni p.Ton, 4, D ‘(l p.T.x, j=1 D'\‘/ p. TN

donde el operador diferencial (D/Dx;)x; indica la diferenciacion con respecto a x,, manteniendo constantes
todas las demds x;.

Ana]ogamente podemos deducir las ecuaciones de las derivadas parciales del In ¢, con respecto a la
presién (a temperatura y composicion constantes), con respecto a la temperatura (a presién y composicion
constantes) y con respecto a la composicion (a temperatura y presién constantes). Asi, estas ecuaciones
relacionan las propiedades termodindmicas deseadas con A y las derivadas de A con respecto o sus va-
riables independientes. 5

La principal ventaja de las Ecuaciones (3.58) y (3.59) es que las fugacidades se obtienen a parur de 4
por diferenciacién [Ecuacion (3.58)] mejor que por integracion de los términos obtenidos a parur de la
ecuacién de estado [Ecuacidn (3.53)]. Es mds fdcil diferenciar que integrar, y ademds, no todas las expre-
siones son analiticamente integrables. Para usar las Ecuaciones (3.58) y (3.59) es necesario disponer de un
modelo para A, en funcién de la temperatura, densidad y composicién.

Topliss (1988) y Dimitrelis (1986) han desarrollado métodos computacionales para el equilibrio de
fases, basados en este formalismo.

3.5 Fugacidad de un componente en una mezcla descrita
por la ecuacidon de Van der Waals

Para mostrar la aplicabilidad de la Ecuacidn (3.53), consideraremos una mezcla cuyas propiedades volu-
métricas estén descritas por la ecuaciéon de Van der Waals:

P=—>—— (3.60)

En la Ecuacién (3.60), v es el volumen molar de la mezcla. y ¢ y b son constantes que dependen de la
composicién.

Para utilizar la Ecuacién (3.60) en la Ecuacidn (3.53), primero hay que transformarla, sustituyendo el
volumen molar por v = V/n;, donde n,es la cantidad total de sustancia. La Ecuacién (3.60) se transforma en

n,RT  nja
po R ma (3.61)
V—nb V-

Deseamos calcular la fugacidad del componente i en la mezcla, a una temperatura, presién y compo-
sicién dadas. Diferenciando la Ecuacidn (3.61) con respecto a n, se obtiene

ny b)
- ny RT{ — o2
cP RT cn, 1 c(nya)
o - + - (3.62)
T.V.n

én CV—nb (V- n, by vV én,

1
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Sustituyendo en la Ecuacidn (3.53) e integrando, se obtiene

f, V—n,bl”" &(n,b) 1 4 cman\ 1717
RTIn—=RTInh———— | —nRRT|— + | — —| —RTInz (3.63)
P Vv v cn, ) (V—=n:b) |, cn Vv

1 1

En el limite superior de integracién, cuando V— =,

V—nb 1 |
ny 0

l — >0 -=0 3.64
Ty V—nTb-} % (5:64

+ la Ecuacion (3.63) se transforma en

RTIn{LZRTln

C(n.b 1 A(n? 1
— + n,RT {(IjT ) - ((’jra) — —RTInz (3.65)
¥, P V—n;b ( 1%

cn. V — n;h) cn,

i i

La Ecuacién (3.65) nos da el resultado buscado, deducido a partir de relaciones termodindmicas ri-
zurosas. Para continuar el cdlculo, es necesario hacer suposiciones respecto a la dependencia de las cons-
antes a y b con la composicién. Estas suposiciones no pueden basarse en argumentos termodindmicos.
<ino que deben obtenerse a partir de consideraciones moleculares. Supdngase que tenemos i componentes
en la mezcla; si interpretamos que b es un término proporcional al tamafio molecular, y si suponemos que
.13 moléculas son esféricas, podemos promediar los didmetros moleculares. obteniendo

m

pld = Z ¥ bf 3 (3.66)

1=1

Por otra parte, si escogemos promediar los volimenes moleculares directamente, las expresion es
mucho mads simple:

b= b, (3.67)

Ni la Ecuacién (3.66) ni la (3.67) son la regla de mezcla «correcta»; ambas estdn basadas en suposi-
clones arbitrarias, y por ello se pueden proponer reglas de mezcla alternativas basadas en otras hipdtesis.
La Ecuacion (3.67) se utiliza con mucha frecuencia debido a su sencillez matematica.

Para mezclas formadas por moléculas de tamano no muy diferente, la regla de mezcla utilizada para
h. a densidades moderadas, no afecta significativamente a los resultados. Sin embargo, la fugacidad de un
componente en una mezcla es sensible a la regla de mezcla utilizada para la constante a. Si interpretamos
Jque a es un término que refleja la fuerza de atraccidn entre dos moléculas. podremos expresar la constante
« de la mezcla promediando todos los pares moleculares. Asi

" o

a=73 ) va, (3.68)

i=1j=1

donde g, es una medida de la fuerza de atraccion entre una molécula i y una molécula j. Si iy j son
moléculas de la misma especie quimica, «;; es la constante a de Van der Waals de esa sustancia. Si iy j

v

s
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son quimicamente diferentes, y no se dispone de datos experimentales de la mezcla i-j, es necesario expresar
a;; en funcién de a, y a,. Esta relacion constituye uno de los problemas clave de la termodindmica del
equilibrio de fases. ;Cémo pueden predecirse las fuerzas intermoleculares de una mezcla de dos fluidos. a
partir de informacién sobre las fuerzas intermoleculares de cada uno de los dos fluidos puros? No hay
una respuesta general a esta pregunta. En el Capitulo 4 se incluye una introduccién al estudio de las fuerzas
intermoleculares, y se demuestra que solamente en condiciones muy concretas se pueden relacionar. de
forma sencilla, las fuerzas entre la molécula i y la molécula j, con las fuerzas entre dos moléculas i v dos
moléculas j. Desafortunadamente, nuestros conocimientos de fisica molecular no son suficientes para pro-
porcionar métodos fiables de prediccién de las propiedades de las mezclas, a partir, dnicamente. del co-
nocimiento de las propiedades de los componentes puros.

Berthelot sugirié hace muchos anos, basdndose en consideraciones empiricas solamente. que cuan-
do i #j.

a,; = (a.a)" " (3.69)

Esta relacion. denominada regla de la media geométrica, fue muy usada por Van der Waals v sus seguidores
en sus trabajos con mezclas. Desde los tiempos de Van der Waals. la media geométrica ha sido utilizada
para otras magnitudes ademds de la constante ¢ de Van der Waals: es frecuente utilizarla para los paré-
metros que son una medida de la atraccién intermolecular. Mucho después de Van der Waals v Berthelot.
London demostré (véase la Seccidn 4.4) que. en ciertas condiciones. la regla de la media geométrica tiene
cierta justificacion tedrica.

Si utilizamos las reglas de mezcla dadas por las Ecuaciones (3.67), (3.68) y (3.69) en la Ecuacién (3.65).
la fugacidad del componente i viene dada por

i

f; r b NP
In— =1In + — - - —1In:z (3.70)
VP vt—h v—0b U'RT

donde v es el volumen molar y z el factor de compresibilidad de la mezcla.

La Ecuacién (3.70) indica que, para calcular la fugacidad de un componente en una mezcli. & tempe-
ratura, presién y composicién dadas, debemos calcular primero las constantes a y b de la mezela. por
medio de algunas reglas de mezcla; por ejemplo, las dadas por las Ecuaciones (3.67), (3.6%) v 13.69). Con
estas constantes y la ecuacién de estado, Ecuacidn (3.60). debemos encontrar el volumen molar de la mez-
cla, ¢, utilizando el método de Cardan. o por tanteo; esta etapa es la tinica parte tediosa del cdlculo. Una
vez conocido el volumen molar. el factor de compresibilidad. =, se obtiene [dcilmente v la tugacidad se
calcula por medio de la Ecuacién (3.70).

Como ejemplo numérico, considérese la fugacidad del hidrégeno en una mezcla ternaria. a 50°C y
303 bar, que contiene 20 por ciento, en moles. de hidrégeno, 50 por ciento. en moles, de metano. y 30 por
ciento, en moles, de etano. Por medio de la Ecuacién (3.70), se obtiene que la fugacidad del hidrégeno
es 114.5 bar® Con la ley de los gases ideales, la fugacidad es 60.8 bar, y con la regla de Lewis resulta ser
72,3 bar. Los tres resultados son significativamente distintos. No hay datos experimentales disponibles
para esta mezcla. a 50 °C, pero en este caso concreto. es probable que 114.5 bar esté mucho mds proximo

¢ Las constantes a y b de cada componente se obtienen a partir de las propiedades criticas. El volumen molar de la mezcla.
calculado con la ccuacion de Van der Waals. es 6243 em’ mol !
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= walor correcto que los resultados de cualquiera de los otros dos cdlculos mds simples. Pero esta con-
<..stdn no puede generalizarse. La ecuacion de Van der Waals nos da solamente una descripcién aproxi-
~.zda de las propiedades de la fase gaseosa, y a veces. debido a la cancelacién de errores, los cdlculos
~z:1dos en suposiciones mads sencillas pueden dar mejores resultados.

Durante la deduccién de la Ecuacidn (3.70), se ha visto cémo la Ecuacién (3.53), expresidn rigurosa,
- -2de usarse para calcular la fugacidad de un componente de una mezcla, una vez conocida la ecuacién
2z =stado para la mezcla. En este caso particular. hemos utilizado la ecuacién de Van der Waals. que es
se.ztivamente simple, pero puede aplicarse el mismo procedimiento con cualquier ecuacion de estado
zxplicita en la presion, por muy compleja que sea.

Se suele decir que cuanto mds complicada sea una ecuacién de estado. y mds constantes contenga,
—eror serd la representacion de las propiedades volumétricas. Esta afirmacién es correcta para un com-
~onente puro, si se dispone de un amplio juego de datos para determinar las constantes de la ecuacién de
=11do con fiabilidad, y si la ecuacidn se utiliza solamente dentro del intervalo de temperaturas y presiones
-~zdo para determinar las constantes. Sin embargo. para predecir las propiedades de las mezclas a partir
~>.amente de datos de sus componentes puros. cuantas mds constantes tenga la ecuacion de estado mds
~2zlas de mezcla hardn falta, y como estas reglas estdn sujetas a mucha incertidumbre. sucede muy a me-
~.do que una ecuacidn de estado simple, con solamente dos o tres constantes. es mejor para predecir las
cropiedades de la mezcla que una ecuacién de estado complicada. con un gran nimero de constantes

Ackerman y Redlich, 1963; Shah y Thodos. 1965).

En el Capitulo 5 se discute la utilizacion de ecuaciones de estado para calcular fugacidades en mezclas

zaseosas, y en el Capitulo 12 se ve el cdlculo de fugacidades en mezclas en fase liquida y en [ase gaseosa.

3.6 Equilibrio de fases a partir de datos volumétricos

En el Capitulo 1 se decia que el propésito de la termodindmica del equilibrio de fases es predecir las
<ondiciones (temperatura, presién y composicién) que prevalecen cuando dos o mds fases estdn en equi-
.1orio.

En el Capitulo 2 se estudiaron las ecuaciones termodindmicas que determinan el estado de equilibrio
entre las fases 2y 8. Estas ecuaciones son’:

Igualdad de temperaturas: T7=T"
Igualdad de presiones: p’=p/
Para cada componente i,

igualdad de fugacidades: f7 = f*

Para encontrar las condiciones que satisfacen estas ecuaciones. es necesario disponer de un método
para evaluar la fugacidad de cada componente en la fase 2 y en la [ase . Ese método lo proporcionan la
Ecuacidn (3.14) o la (3.53); ambas son vélidas para cualquier componente. en cualquier [ase. Por tanto, en
principio, la solucion completa del equilibrio de fases la proporcionan cualquiera de estas dos ecuaciones
lunto con una ecuacién de estado y las ecuaciones del equilibrio de fases.

Para ilustrar estas ideas, consideremos el equilibrio liquido-vapor® en un sistema con m componentes;
supongamos que conocemos la presién Py las fracciones molares x,. X,. .... X,,. en la fase liquida. Se desea
encontrar la temperatura T y las fracciones molares y,. 1. ... v,,. en la fase vapor. Supongamos que

7 Obsérvense las restricciones indicadas en la nota al pie de pdgina. al comienzo de la Seccién 2.3.

* Puesto que las ecuaciones que relacionan el potencial quimico (o la fugacidad) con las propiedades volumétricas incluyen
integrales desde el cero de densidad. la evaluacién de dichas integrales requiere la continuidad de la funcién densidad desde la
densidad cero hasta la densidad de interés. Aunque es posible ir. de forma continua. del vapor al liquido. no es posible ir. de
forma continua, desde un fluido a un sélido cristalino. Por consiguiente. esta discusion no es aplicable al equilibrio fluido-sélido.
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se dispone de una ecuacién de estado explicita en la presién, aplicable a todos los componentes y
a sus mezclas en todo el intervalo de densidad, desde la densidad cero hasta la densidad de la fase li-
quida.

Podremos calcular la fugacidad de cada componente, en cada fase, por medio de la Ecuacién (3.53).
El nimero de incégnitas es:

Vis Vo v Voo (m — 1) fracciones molares”.
T Temperatura.
Y, vt Volumenes molares de las fases liquida y vapor en equilibrio.

Total: (m + 2) incégnitas.

El nimero de ecuaciones independientes es:

fr=r m ecuaciones, donde fVy f* para cada componente i se calculan con la
Ecuacién (3.53).

P=F@", y,, .., T) Ecuacién de estado, que se aplica una vez a la fase de vapor y otra vez a

P=F@0* x,,...T) la fase liquida.

Total: (m + 2) ecuaciones independientes.

Puesto que el nimero de incégnitas es igual al nimero de ecuaciones independientes, la resolucién
simultdnea'’ de todas las ecuaciones permite conocer el valor de las incégnitas. Sin embargo, es evidente
que el esfuerzo computacional necesario para esta resolucién es grande, especialmente si la ecuacién de
estado es complicada, o si el nimero de componentes es alto.

El cdlculo del equilibrio liquido-vapor, con estas directrices, fue estudiado, afios atrds, por Van der
Waals, que utilizo la ecuacién que lleva su nombre. En el periodo 1940-1952, Benedict et al. (1940, 1942,
1951) realizaron muchos cdlculos para mezclas de hidrocarburos, utilizando una ecuacién de estado con
ocho constantes. Desde estos primeros trabajos, muchos otros autores han hecho cédlculos similares usando
diversas ecuaciones de estado, como veremos en el Capitulo 12.

El célculo del equilibrio de fases a partir, solamente, de datos volumétricos requiere un gran trabajo
de cdlculo, pero, gracias a los modernos computadores, este trabajo no representa una dificultad signifi-
cativa. La mayor desventaja de este tipo de cdlculos no es computacional; la dificultad fundamental es que
no se dispone de una ecuacién de estado satisfactoria, que sea aplicable a las mezclas en el intervalo de
densidades desde el cero de densidad hasta las densidades de los liquidos. Debido a esta importante de-
ficiencia, los cdlculos del equilibrio de fases a partir sélo de datos volumétricos son, frecuentemente. de
resultado dudoso. Para determinar los datos volumétricos requeridos, con la necesaria precision. se re-
quiere una gran cantidad de trabajo experimental; en lugar de hacer todas esas medidas volumétricas,
suele ser mds rentable medir el equilibrio de fases directamente. Para las mezclas con componentes
quimicamente similares (por ejemplo, mezclas de hidrocarburos parafinicos y olefinicos), el cdlculo del
equilibrio liquido-vapor con una ecuacién de estado es una posibilidad razonable, porque se pueden hacer
muchas simplificaciones con respecto al efecto de la composicién sobre el comportamiento volumétrico.
Pero incluso en este caso, relativamente simple, existe mucha ambigiiedad cuando se intenta predecir las
propiedades de las mezclas con las constantes de la ecuacién de estado, calculadas a partir de los compo-
nentes puros. Benedict et al. utilizaron ocho constantes empiricas para describir el comportamiento volu-

’ Puesto que Xy, = 1, la fraccién molar del componente m queda fijada cuando se determinan las otras (m — 1) fracciones
molares.

' Hemos considerado el caso en que Py x son conocidas y T e v desconocidas, pero se aplica el mismo razonamiento para
las demds combinaciones de magnitudes conocidas y desconocidas: el nimero de variables intensivas que deben especificarse
viene dado por la regla de las fases.
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métrico de cada hidrocarburo puro: se necesita una gran cantidad de datos experimentales para determinar
univocamente ocho constantes. Incluso con la profusién de datos que Benedict tuvo a su disposicién, sus
constantes no estdn exentas de cierta ambigiiedad. La raiz del problema surge cuando hay que decidir las
reglas de mezcla, es decir, c6mo se combinan esas constantes de los hidrocarburos puros, para obtener las
Je la mezcla. Los cdlculos de equilibrio de fases suelen depender de las reglas de mezcla utilizadas, espe-
clalmente de los pardmetros binarios que aparecen en esas reglas.

Resumiendo, el método de la ecuacién de estado para establecer la determinacion completa del equi-
librio de fases tiene limitaciones porque normalmente no tenemos un conocimiento suficientemente exacto
Je las propiedades volumétricas de las mezclas a altas densidades. El cdlculo de fugacidades con la Ecua-
a10n (3.53) es préactico para mezclas en estado de vapor. pero puede no serlo para mezclas condensadas,
sdlvo casos excepcionales. Incluso en mezclas en estado de vapor, los cdlculos no suelen ser suficientemente
2xactos debido a nuestro conocimimiento incompleto de las propiedades volumétricas. La exactitud de la
‘ugacidad calculada con la Ecuacién (3.53) depende directamente de la validez de la ecuacidn de estado,
» para determinar las constantes de una buena ecuacion de estado, hay que tener o bien una gran cantidad
Je datos experimentales fiables, o bien una base tedrica bien fundada para predecir las propiedades volu-
mdétricas. Para muchas mezclas disponemos de pocos datos o tenemos escasos conocimientos tedricos.
Existen datos volumétricos fiables para muchas sustancias comunes, pero éstas constituyen sélo una pe-
queda parte de las sustancias quimicas enumeradas en un manual de quimica. Los datos volumétricos
fiables son escasos para las mezclas binarias y muy raros para mezclas de mds de dos componentes. Con-
siderando el ingente nimero de mezclas ternarias (o de orden superior) posibles, estd claro que nunca
habrd suficientes datos experimentales para proporcionar una descripcién empirica adecuada de las pro-
piedades volumétricas de fluidos mezclados. Una aproximacién estrictamente empirica al problema del
2quilibrio de fases estd, por consiguiente, sujeta a importantes limitaciones. Sélo se puede avanzar mediante
generalizaciones basadas en unos pocos, pero fiables, resultados experimentales, utilizando, en la medida
Je lo posible, técnicas basadas en nuestro conocimiento tedrico del comportamiento molecular. Desde la
primera edicién de este libro (1969) se han hecho importantes progresos: ahora hay prometedoras ecua-
crones de estado, basadas en deducciones de mecdnica estadistica. por ejemplo. para fluidos polares y con
enlaces de hidrégeno, para electrolitos y particulas coloidales en agua, y para sistemas poliméricos. Muchas
Je estas ecuaciones de estado avanzadas caen fuera del alcance de este libro.

Los progresos importantes en la termodindmica del equilibrio de fases se pueden conseguir solamente
utilizando de forma creciente conceptos de la fisica molecular. Por ello, antes de continuar nuestro estudio
de las fugacidades en el Capitulo 5, volveremos nuestra atencidn, en el Capitulo 4, a un breve estudio de
las fuerzas intermoleculares.
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Problemas

Consideremos una mezcla de m gases y supongamos que la regla de la fugacidad de Lewis es vdlida para esta
mezcla. Demuéstrese que la fugacidad de la mezcla f_ viene dada por

mez

m

fo= v
< mez I—.[ *ipuro

t=1

donde y, es la fraccion molar del componente iy f, ., es la fugacidad del componente 7 puro, a la temperatura y
presién total de la mezcla.

Una mezcla gaseosa binaria contiene 25 por ciento, en moles. de A y 75 por ciento. en moles, de B. A una presion
total de 50 bar y 100°C, los coeficientes de fugacidad de A y B en la mezcla son. respectivamente. 0.65 v 0.90.
. Cudl es la fugacidad de la mezcla gaseosa?

A 25°C y 1 bar de presién parcial, la solubilidad del etano en agua es muy pequefia. La fraccién molar de equilibrio
es Xy = 033 x 107*. ;Cudl es la solubilidad del etano a 25°C. cuando la presién parcial es 35 bar? El factor de
compresibilidad del etano, a 25C. viene dado por la ecuacién empirica

c=1-763x 107 P —722x 107°P*
donde P estd en bar. La presion de saturacion del etano. a 25°C. es 42,07 bar, y la del agua es 0,0316 bar.

Considérese una mezcla binaria de los componentes 1y 2. La variacién de energia Helmholtz molar. Aa. viene
dada por
Aa v v r

— =1In -y In - vin
RT r—b WRT "7 ¢\ RT

donde v es el volumen molar de la mezcla: b es una constante para la mezcla. que depende sélo de la composicion:
y Aa es la variacién de energia Helmholtz molar del proceso isotermo. desde el estado estdndar (gases ideales
puros. no mezclados, a 1 bar) hasta el estado de volumen molar . La dependencia de b con la composicién viene
dada por b = y b, + y,b,. Obténgase una expresién para la fugacidad del componente 1 en la mezcla.

Deduzcase la Ecuacidn (3.54). [Sugerencia: comiéncese con la Ecuacion (3.51) o con la Ecuacién (3.53).]

Los pozos de petrdleo subterrdneos suelen estar en contacto con agua subterrdnea. Durante la operacion de per-
foracidn de un pozo, se pide calcular la solubilidad del agua en el petréleo pesado. en las condiciones del subsuelo.
Se estima que estas condiciones son 140°C y 410 bar. Los experimentos a 140°C y 1 bar indican que la solubilidad
del vapor de agua en el petréleo es x; = 35 x 107+ (x, es la fraccién molar del vapor). Utilicese la ley de Henry
en la forma f, = H(T)x,, donde H(T) es una constante que depende sélo de la temperatura. y f, es la fugacidad
del H,O. Supéngase que la presion de vapor del petrdleo es despreciable a 140°C. Los datos para el H,O se
encuentran en las tablas del vapor de agua.
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Una mezcla gaseosa contiene 50 por ciento, en moles. de A y 50 por ciento. en moles. de B. Para separar la mezcla,
se propone enfriarla suficiente hasta condensarla; la mezcla liquida condensada es. entonces. enviada a una co-
lumna de destilacién que opera a | bar. Primero se hace un enfriamiento hasta 200 K (sin condensacién) por efecto
Joule-Thomson. Si la temperatura en la parte anterior de la vdlvula de expansién es 300 K. ;qué presion se requiere
en este lado de la vdlvula? Las propiedades volumétricas de esta mezcla gaseosa vienen dadas por

RT 10°
r=—+50-—-—
P T

donde v es el volumen molar de la mezcla en cm® mol ', Los calores especificos de gas ideal son:

co(dmol "K' )

A 293
B 37.7

8. Datos experimentales obtenidos en el intervalo desde 0 a 50 bar. indican que la fugacidad de un gas puro viene
dada por la relacién empirica
ln<1> = —¢P—dP
14

donde P es la presién (bar) y ¢ y d son constantes que dependen sélo de la temperatura. En el intervalo de 60 a
100°C los datos indican que

,.\
I

30.7
= ~0.067 + —
T

0416
0.0012 — ——
T

a
Il

donde T estd en kelvin. A 80°C y 30 bar. ;cudl es la entalpia molar del gas. relativa a la del gas ideal a la misma
temperatura?

9. En un determinado proceso criogénico se utiliza una mezcla equimolar de argén (1) v etano (2). a 110 K. Para
disefiar un proceso de separacidn se necesita tener una primera estimacion de la entalpia de mezcla de esta mezcla
liquida. Llevar a cabo esta estimaciéon usando la ecuacién de estado de Van der Waals con las reglas de mezcla
habituales, b, = X, x;b, y d,,, = £,X,x,x,a, con a, = (a,a) *(1 =k ). Supongase que r, = X x,r, Y. puesto que
la presion es baja, que A_ U = A H. donde U es la energia interna y H es la entalpia. Los datos son:

mix mix

railoK a b

(cm® mol ") (bar cm® mol 2) (cm® mol )
Argon 322 1.04 x 10° 250
Etano 48.5 417 x 10° 493"

Los datos del segundo coeficiente del virial para esta mezcla indican que k(i # j) = 0.1.

"' Esta b se obtiene a partir del volumen critico. Es evidente que la ecuacién de Van der Waals no es adecuada. porque.
como se muestra aqui. b > ¢ a 110 K. Afortunadamente. este resultado poco realista no afecta a la resolucién del Problema 9.



CAPITULO 4

Fuerzas intermoleculares,
estados correspondientes
y sisternas osmoticos

as propiedades termodindmicas de una sustancia pura dependen de las fuerzas intermoleculares

que actuan entre las moléculas de esa sustancia. Andlogamente, las propiedades termodindmicas

de una mezcla dependen de las fuerzas intermoleculares que actian entre las moléculas de la mezcla.
Sin embargo, el caso de la mezcla es necesariamente mds complicado porque debemos considerar no sélo
.45 Interacciones entre moléculas que corresponden al mismo componente. sino, ademds, las interacciones
znire moléculas distintas. Por tanto, para interpretar y correlacionar las propiedades de las disoluciones
25 necesario tener algunos conocimientos sobre la naturaleza de las fuerzas intermoleculares. El objetivo
Je este capitulo es proporcionar una breve introduccién sobre la naturaleza y la variedad de las fuerzas
mtermoleculares.

Desde un principio debemos tener en cuenta que nuestro conocimiento de las fuerzas intermoleculares
Jista mucho de ser completo y que se han obtenido resultados cuantitativos sélo para modelos simples e
Jealizados de la materia real. Ademds debe senalarse que las relaciones analiticas entre las fuerzas inter-
moleculares y las propiedades macroscdpicas (es decir, las relaciones de la mecdnica estadistica) se limitan
2n estos momentos a casos relativamente sencillos e idealizados'. Por consiguiente. resulta que. en la mayor
parte de los casos, podemos utilizar nuestros conocimientos de las fuerzas intermoleculares sélo de forma
iproximada para interpretar y generalizar datos de equilibrio de fases. La fisica molecular utiliza siempre
modelos y debemos ser precavidos siempre que sintamos la tentacién de sustituir la naturaleza por mo-
delos. Frecuentemente la teoria de fuerzas intermoleculares nos proporciona sélo una base cualitativa o
semicuantitativa para entender el comportamiento de las fases, pero incluso este fundamento limitado
puede ser util para comprender y correlacionar los resultados experimentales.

Aunque existe una gran separacién entre la fisica molecular y los problemas prdcticos del comporta-
miento de las fases, cada ano los resultados nuevos tienden a disminuir esta separacién. Sin duda. los
desarrollos futuros en termodindmica aplicada utilizardn y se apoyardn de forma creciente en la mecdnica
estadistica y la teoria de fuerzas intermoleculares.

Cuando una molécula se encuentra cerca de otra. su comportamiento estd muy influido por las fuerzas
de atraccién y repulsién. ‘Si no existiesen las fuerzas atractivas los gases no condensarian para formar
liquidos y en ausencia de fuerzas repulsivas, la materia condensada no mostraria resistencia a comprimirse.

' Sin embargo, gracias a los avances en simulacién molecular con potentes computadores. es posible ahora calcular propie-
dades fisicas macroscopicas de algunas sustancias. si se conocen a nivel cuantitativo sus fuerzas intermoleculares. Hay motivos
para pensar que la simulacién molecular se hard cada vez mds atil segin vaya aumentando la potencia de los computadores.
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Las propiedades configuracionales de la materia pueden considerarse como un compromiso entre las fuer-
zas que tienden a acercar las moléculas y las que tienden a apartarlas; denominamos propiedades configu-
racionales a las propiedades que dependen de las interacciones entre las moléculas mds que de las carac-
teristicas de las moléculas aisladas. Por ejemplo, la energia de vaporizacién de un liquido es una propicdad
configuracional, pero el calor especifico de un gas a baja presién no lo es.

Hay muchos tipos distintos de fuerzas intermoleculares, pero, para los limitados propdsitos de este
capitulo, sélo se estudiardn unas pocas fuerzas importantes. Estas fuerzas corresponden a los siguientes
tipos, segiin una clasificacién arbitraria pero conveniente:

e Fuerzas electrostdticas entre particulas cargadas (iones) y entre dipolos permanentes. cuadripolos
y multipolos de orden superior.

e Fuerzas de induccion entre un dipolo permanente (o cuadripolo) y un dipolo inducido. es decir, un
dipolo inducido en una molécula con electrones polarizables.

e Fuerzas de atraccion (fuerzas de dispersion) y de repulsidon entre moléculas no polares.

® Fuerzas especificas (quimicas), responsables de asociaciones y solvataciones, es decir, de la formacion
de enlaces quimicos muy débiles. Los enlaces de hidrégeno y los complejos de transferencia de carga
son quizd los mejores ejemplos de estas fuerzas.

La mayor parte de este capitulo presenta un estudio introductorio de estas fuerzas. dedicando una
atencion especial a las que se ejercen entre moléculas no polares y a la teorfa molecular de los estados
correspondientes. En este capitulo también se examinan brevemente la presién osmdtica y las micelas.

4.1 Funciones de energia potencial

Las moléculas poseen energia cinética debido a sus velocidades relativas a una referencia fija: también
tienen energia potencial como resultado de las posiciones que ocupan con respecto a otra referencia. Con-
sidérense dos moléculas simples, con simetria esférica, separadas por la distancia r. La energiu potencial,
I, compartida por estas dos moléculas es una funcién de r; la fuerza, F, ejercida entre ambas moléculas
puede expresarse en funcion de la energia potencial como

dl’
F=—-— 4.1)
dr

La energia potencial cambiada de signo, es decir, — ['(r), es el trabajo que debe realizarse para separar
dos moléculas desde la distancia intermolecular, r, hasta separacion infinita. Las fuerzas intermoleculares
suelen expresarse utilizando funciones de energia potencial. El convenio habitual es que una fuerza de
atraccion es negativa, y una de repulsion es positiva.

En el andlisis simplificado que acabamos de hacer, hemos supuesto que la fuerza que actua entre las
dos moléculas depende de su posicién relativa especificada por sélo una coordenada. r. Esta suposicion
es vdlida para moléculas con simetria esférica, como los dtomos de argdn, pero en moléculas mds compli-
cadas puede ser necesario incluir como variables independientes de la funcién de energia potencial otras
coordenadas, como los dngulos de orientacién. Una forma mds general de la Ecuacién (4.1) es

Fr, 0, ¢, ..) = — VI 0, ¢ ..) (4.2)

donde V es el gradiente y 6, ¢, ... son las coordenadas adicionales necesarias para especificar la energia
potencial.
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En las secciones siguientes supondremos, para simplificar, que los iones dtomos o moléculas estdn en
2l espacio libre (vacio). La generalizacidn de las fuerzas electrostdticas a otros medios distintos del vacio
<2 lleva a cabo introduciendo la permitividad relativa (o constante dieléctrica) del medio. Aunque utiliza-
-2mos el sistema de unidades SI en todo el texto, en algunos casos también emplearemos unidades de
~1ros sistemas que siguen siendo de uso frecuente.

4.2 Fuerzas electrostaticas

Las fuerzas debidas a cargas puntuales son las mds fdciles de interpretar de todas las fuerzas electrostdticas
» las mds sencillas de describir de modo cuantitativo. Si consideramos dos cargas eléctricas puntuales de
magnitudes ¢, y ¢,. respectivamente, separadas entre si una distancia r en el vacio, la fuerza F que se ejerce
2ntre ambas viene dada por la relacién de Coulomb, también denominada a veces ley de los cuadrados
JIErsos™:

F= 44,

- N (4.3)
4me -

Jonde F se expresa en newtons, ¢ en culombios. r en metros. y ¢.. la permitividad dieléctrica del vacio,
w1ene dada por ¢, = 8.85419 x 10 2 C>J 'm™".

Después de integrar, la energia potencial es

o*

4.4,

dne r

r

1

+ constante de integracién (4.4)

El convenio habitual consiste en considerar energia potencial nula a separacién infinito. Sustituyendo,
[ = 0 cuando r = =. la constante de integracién de la Ecuacidn (4.4) se anula.

Para moléculas cargadas. es decir. iones, ¢, y ¢, son multiplos enteros de la unidad de carga ¢; por
tanto. la energia potencial entre dos iones es

_ Ziz/ é’: (4 5)
" dmer '
donde z; y z; son las cargas idnicas y ¢ = 1,60218 x 10" C *.
Para un medio que no sea el vacio, la Ecuacién (4.5) se transforma en
z,z;€° (4.53)
L= Sa
T dmer

? En el sistema cgs de unidades. frecuentemente utilizado todavia. la ley de Coulomb (en el vacio) se escribe como
_ 44
r.‘
donde F’ se expresa en dinas. 1 en centimetros y ¢ en esu [0 (erg cm)' *]. Obsérvese que el factor de proporcionalidad 1/4ne, de
la Ecuacién (4.3) implica que se utiliza cl sistema SI de unidades: este factor no aparece cuando se utilizan las unidades cgs u
otras cualesquiera.
" En el sistema cgs de unidades. la unidad de carga es esu de carga = 1 (erg cm)' * = 3.33569 x 10~ '°C.
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donde ¢, la permitividad absoluta (C?J~' m™"), se define como ¢ = ¢.¢,; ¢, es la permitividad del vacio y
¢, es la magnitud adimensional denominada constante dieléctrica o permitividad relativa* con respecto al
vacio; ¢, tiene un valor igual a la unidad en el vacio y mayor que la unidad en otro medio (para el agua
a25°C, ¢, = 78,41)°.

En relacion con otras energias intermoleculares de origen fisico, la energia de Coulomb calculada se-
gin la Ecuacién (4.5) es de gran magnitud y largo alcance. Para ilustrar este punto consideremos dos
iones aislados C1~ y Na™ en contacto. La distancia r viene dada por la suma de los dos radios iénicos

(r = 0,276 nm o 2,76 A); la energia potencial entre estos dos iones en el vacio es

(= 1)(+ 1)(1.60218 x 10" 1 N
i = - 12 _9 = ~8-\36 X 10 J
I T (47)(8.8542 x 10 19)(0.276 x 10 )

Esta energia es aproximadamente 200kT, donde k es la constante de Boltzmann y kT es la energia
térmica [a temperatura ambiente, k7 = (1,38 x 10 3 JK ') x (300 K) = 0,0414 x 10~ " J]: 200kT es una
energia del mismo orden de magnitud que los enlaces covalentes. La interaccion de Coulomb no se hace
igual a kT hasta que los iones no se encuentran a una distancia de 560 A.

Las fuerzas electrostdticas entre iones son inversamente proporcionales al cuadrado de la distancia
y, por consiguiente, tienen un alcance mucho mayor que otras fuerzas intermoleculares que dependen de
potencias mds elevadas de los inversos de la distancia. Estas fuerzas electrostdticas representan la contri-
bucion dominante a la energia configuracional de los cristales idnicos y son la causa de los altos puntos
de fusién de las sales. Ademds, el largo alcance de las fuerzas iénicas es responsable, al menos en parte,
de las dificultades planteadas al elaborar una teoria de disoluciones de electrolitos.

Las fuerzas electrostdticas pueden aparecer incluso para particulas que no tienen una carga eléctrica
neta. Considérese una particula que tiene dos cargas eléctricas de la misma magnitud, ¢, y signo opuesto,
situadas a una distancia entre si, d. Esta particula tiene un par eléctrico o momento dipolar permanente,
U, definido por

w=-ed (4.6)

Las moléculas asimétricas poseen dipolos permanentes como consecuencia de la asimetria de la dis-
tribucién espacial de las cargas electrénicas en torno a los nicleos cargados positivamente. Las simétricas.
como el dtomo de argén o la molécula de metano. tienen momento dipolar nulo. Las moléculas que son
poco asimétricas tienen generalmente momentos dipolares pequefios. La Tabla 4.1 muestra una seleccién
de moléculas y sus momentos dipolares. La unidad habitual para el momento dipolar es el debye (D). El
momento dipolar de un par de cargas +ey —e, separadas 0,1 nm (0 1 A) es p = (1.60218 x 10" C) x
x (107" m) = 1,60218 x 10~ * C m, corresponde a 4,8 D [1 D = 3,33569 x 10 *Cm =10 "esucm =
= 107" (erg cm’)' 7].

La energia potencial de dos dipolos permanentes i y j se obtiene considerando las fuerzas de Coulomb
entre las cuatro cargas. La energia de interaccién depende de la distancia entre los centros de los dipolos
y de su orientacién relativa, como se ilustra en la Figura 4.1, donde los dngulos 0 y ¢ indican la orientacién
de los ¢jes dipolares.

* La permitividad relativa de una sustancia se mide ficilmente comparando la capacidad C de un condensador con la muestra
y la del condensador sin la muestra (C,) y utilizando ¢, = C/C,. Obsérvese que la magnitud de ¢, tiene una gran influencia en la
magnitud de la interaccién entre iones en disolucién. Por ejemplo. la energia de interaccion culombiana entre iones se reduce
aproximadamente dos drdenes de magnitud en agua a 25°C. con respecto a su valor en el vacio. Cuando se utiliza la constante
dieléctrica en ecuaciones como la (4.5a). el medio se considera como un continuo carente de estructura.

* Segiin la actual formulacién estandar internacional (D. P. Ferndndez. A. R. H. Goodwin. E. W. Lemmon. J. M. H. Levelt-
Senger v R. C. Williams. [997. J. Phys. Chem. Ref. Data. 26: 1125).
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Tabla 4.1 Momentos dipolares permanentes™.

Molécula 1 (Debye) Molécula 1 (Debye)
cO 0.10 CH,I 1.64
C.H, 0.35 CH,COOCH; 1.67
C,H.CH, 0.37 C.H.OH 1.70
PH, 0.55 H,O 1.84
HBr 0.80 HF 1.91
CHCl, 1.05 C,H.F 1.92
(C,H,),0 1.16 (CH,-.CO 288
NH, 1.47 C,H.COCH;, 3.00
C.H.NH, 1.48 C,H:NO, 3.70
C.H:Cl 1.55 CH,CN 3.94
C,H:SH 1.56 CO(NH.), 4.60
SO, 1.61 KBr 9.07

* Tomado de una tabla de momentos dipolares mds extensa dada en Landolt-Bornstein. Zahlenwerte und
Funktionen. 6. ed.. vol. 1. parte 3 (Berlin: Springer. 1951). y New Series. Group IL. vols. I y VI (Berlin: Springer.
1967. 1973): y en A. McClellan. Tables of Experimental Dipole Moments. vol. 1 (San Francisco: W. H. Freeman.
1963) y vol. 2 (El Cerrito: Rahara Enterprises. 1974).

+ e
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Figura 4.1 Orientacion de dos dipolos.

Si la distancia r entre los dipolos es grande comparada con d, y d,. la energia potencial viene dada por

L
r,=- 4'1 Laf . [2 cos 0, cos 6, — sen 0, sen 0, cos(¢, — ¢,)] (4.7
ne 1 '

o

La orientacién con energia potencial mdxima es la correspondiente a los dipolos alineados con el
axtremo positivo de uno de ellos situado enfrente del extremo positivo del otro; la energia potencial es
minima cuando los dipolos estdn alineados con el extremo positivo de uno de ellos situado enfrente del
2xtremo negativo del otro.

En un conjunto de moléculas polares las orientaciones relativas de las moléculas dependen de dos
lactores contrapuestos: la presencia del campo eléctrico originado por las moléculas polares tiende a alinear
los dipolos, mientras que la energia cinética (térmica) de las moléculas tiende a disponerlas al azar. Es de
asperar, por tanto, que al aumentar la temperatura las orientaciones sean més al azar hasta que, en el
limite de temperatura muy alta, el promedio de energia potencial debida a la polaridad se haga prdctica-
mente nulo. Esta expectativa se confirma experimentalmente: mientras que a temperaturas bajas y mode-
radas el comportamiento de los gases polares es muy distinto del de los gases no polares, a medida que
aumenta la temperatura las diferencias entre ambos tienden a desaparecer. Keesom (1922) demostré que,
estadisticamente, a temperaturas moderadas y altas, estdn favorecidas las orientaciones con energias po-
tenciales negativas. La energia potencial media, I', , entre dos dipolos i y j en el vacio a una distancia. r.
se obtiene promediando sobre todas las orientaciones seguin su factor de Boltzmann (Hirschfelder et al..
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1964). Cuando los factores de Boltzmann se desarrollan en potencias de 1/k7, la expresion de I, se trans-
forma en

— 2 212
P o= - W (4.8)°
" 3 (4re ) kTr®

La Ecuacién (4.8) indica que, para una sustancia polar pura (i = j), la energia potencial varia segin
la cuarta potencia del momento dipolar. Por tanto, un pequefo incremento del momento dipolar puede
ocasionar un cambio importante en la energia potencial debido a las fuerzas dipolares permanentes. Aun-
que para moléculas con momentos dipolares del orden de 1 debye o inferiores la contribucién de las fuerzas
polares a la energia potencial total es pequeiia, esta contribucién adquiere importancia creciente para
moléculas pequeiias con momentos dipolares mds grandes. En la Seccién 4.4 se examina de forma cuan-
titativa la importancia de las fuerzas polares en relacién con otras fuerzas intermoleculares.

Ademads de los momentos dipolares, las moléculas pueden tener momentos cuadripolares debido a la
concentracion de carga eléctrica en cuatro puntos separados de la molécula. La diferencia entre una mo-
lécula que tiene un momento dipolar y otra que tiene un momento cuadripolar lineal se muestra en el
siguiente esquema’:

CEPRGIE
CEPICEE
dipolos  cuadripolos

Por ejemplo, el dioxido de carbono, una molécula lineal, no tiene momento dipolar pero su momento
cuadripolar es lo bastante grande para hacer que sus propiedades termodindmicas sean distintas de las de
otras moléculas no polares de tamafo y peso molecular similar. En el caso mds simple de una molécula
lineal, el momento cuadripolar Q se define como la suma de los segundos momentos de las cargas:

Q=) ed; (4.9)

donde las cargas ¢, estdn alineadas y situadas en puntos a distancia d, de un origen arbitrario. Si la molécula
no tiene ni carga neta ni momento dipolar, el momento cuadripolar Q es independiente de la posicién del
origen. Para moléculas no lineales o que tengan dipolos permanentes la definicién del momento cuadri-
polar es mds complicada (Buckingham, 1959; Buckingham y Disch, 1963).

“ Esta ecuacién se basa en un promedio de Boltzmann
fTlexp(—I kT)]dQ
{[exp(=T kT)]dQ
donde dQ es el elemento diferencial de dngulo sélido: dQ = sen 6, sen 0,d0, d0,d ¢. donde ¢ = ¢, — ¢,. Sin embargo. se ha argu-
mentado (J. S. Rowlinson. 1958. Mol. Phys.. 1: 414) que la media adecuada cs
{[expl — T K7)1dQ
f dQ

Cuando se utiliza esta media. el coeficiente numérico de la Ecuacién (4.8) pasa a ser —1 3envez de —2 3.

Las Ecuaciones (4.7) y (4.8) son para dipolos ideales. es decir. para r >> d. Por tanto. estas ecuaciones fallan a distancias
pequeiias cuando r y d son del mismo orden de magnitud. Para dipolos reales (no ideales). ¢l cdlculo de [' v [ ¢s mds complicado.
Véase Cohen er al.. 1996, J. Coll. Interface Sci.. 177: 276.

7 Obsérvese que los dos dipolos mostrados son idénticos porque girando 180" la molécula superior se obticne la molécula
micertor Sin embargo. los dos cuadripolos no son idénticos; no podemos obtener uno a partir del otro por rotacion.

=

I'=—kTln
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La determinacién experimental de momentos cuadripolares no es fdcil y no se han hecho muchas
Teadidas (Buckingham, 1959; Buckingham y Disch, 1963: Flygare y Benson, 1971; Sutter y Flygare, 1976).
L. Tabla 4.2 muestra momentos cuadripolares® de moléculas con suficiente simetria para poder especificar
:. momento con un solo escalar. [Para distinguir las dos estructuras cuadripolares mostradas antes, es
macesario asignar un signo mds (+) o menos (—) a la direcciéon del momento cuadripolar.] Flygare (1971)
_ Sutter y Flygare (1976) han tabulado momentos cuadripolares para moléculas con poca simetria.

Tabla 4.2 Momentos cuadripolares de algunas moléculas®.

Molécula Q x 10 (C m?)
H, +2.2
C,H, +10
C.H, +5.0
C.H, -22
C.H, +12
N, ~5.0
0. ~1.3
N.O ~10

* Tomado de A. D. Buckingham. 1967. Adrv. Chem.
Phys.. 121y de D. E. Stogryn y A. D. Stogryn. 1966. Mol.
Phys.. 11: 371.

La energia potencial entre un dipolo y un cuadripolo, o entre un cuadripolo y otro cuadripolo, es
-na funcién de la separacion y los dngulos de orientacién mutua. La energia potencial media se obtiene
sromediando sobre las orientaciones y asignando a cada una de ellas un peso correspondiente a su factor
Je Boltzmann (Hirschfelder er al., 1964). Después de llevar a cabo el desarrollo en potencias de 1/kT, se
“btiene:

Para dipolo i-cuadripolo j:

_ [u:Q.:
r = - ——— 4.10
" (dne VKT ( )
Para cuadripolo i-cuadripolo j:
_ 7 2N2
r = _Q29 + (4.11)

40 (dre, ) kT

Mientras que la bibliografia de momentos dipolares es muy extensa, la de momentos cuadripolares
es bastante menos extensa y la de multipolos de orden superior como los octopolos y hexadecapolos es
muy limitada. Los momentos cuadripolares tienen un efecto en las propiedades termodindmicas muy in-
ferior al de los momentos dipolares y el efecto de los multipolos de orden superior suele ser despreciable
‘Parsonage y Scott, 1962). Este orden de importancia relativo se debe a que las fuerzas intermoleculares
debidas a multipolos de orden superior a los dipolos son de alcance muy pequenio. La energia potencial
media para los dipolos es proporcional al inverso de la sexta potencia de la distancia y para los cuadripolos
varfa con el inverso de la décima potencia de la distancia. Para multipolos de orden superior el exponente
es alin mayor.

* La unidad Sl para el momento cuadripolares C m: 1 C m~ = 0.29979 x 10" esucm” = 0.29979 x 10" erg' “cm" . También
se utiliza frecuentemente la unidad buckingham (B): | B = (1 debye) x (I A) = 10 ** esu cm’,
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4.3 Polarizabilidad y dipolos inducidos

Una molécula no polar, como el argén o el metano, no tiene momento dipolar permanente. pere « se la
somete a un campo eléctrico, los electrones se desplazan de sus posiciones habituales y aparcece un mo-
mento dipolar inducido. Para campos no muy intensos, el momento dipolar inducido, y'. es prepercronal
a la intensidad del campo, E:

=k 4121

donde el factor de proporcionalidad, z. es una propiedad fundamental de la sustancia. denominada pola-
rizabilidad. La polarizabilidad indica la facilidad con que se desplazan los electrones de una molécula bajo
un campo elécetrico y puede calcularse de varias maneras. fundamentalmente a partir de propiedades dic-
léctricas y de datos de indices de refraccidon. Para moléculas asimétricas la polarizabilidad no es una cons-
tante sino una funcién de la orientacién de la molécula con relacién a la direccion del campo. La Tabla
4.3 muestra las polarizabilidades medias de algunas moléculas. En el sistema de unidades SI. el campo
eléctrico se expresa en V.m '. gen C m y la polarizabilidad en C*J ' m~. Sin embargo. es frecuente
expresar las polarizabilidades en unidades de volumen’ (como c¢cm’). utilizando la relacién

pd

'

4ne,

Las unidades de 4re, son C*J~''m ™", y. por consiguiente, 7' (también denominada columen do o arizali-
lidad) tiene dimensiones de volumen.

Tabla 4.3 Polarizabilidades medias”.

Molécula 7' x 10%* (cm?®) Molécula v 10%* (cm?)
H, 0.81 SO, 89
H.O 1.48 Xe 4.02
Ar 1.64 C.H, 1.30
N. [.74 Cl, 1.61
cO 1.95 (CH,)-0 522
NH, 222 HT 44
HCl 2.60 (CH,),CO 042
CH, 2,60 CHCI, %.30
CO, 2.64 CCl, 10,3
CH,OH 323 C.H, 106
C.H. 3.36 Naftaleno 240
HBr 3.61 Antraceno 332

* C. G. Gray y K. E. Gubbins. 1984. Theory of Molecular Fluids. vol. 1. Oxford: Clarendon Press

Cuando una molécula no polar i estd situada en el campo eléctrico originado por la presencra de una
molécula polar préxima j, la fuerza ejercida entre el dipolo permanente v ¢l dipolo inducilo ¢ siempre
atractiva. Debye calculé por primera vez esta energia potencial media. por lo que se asocia & <u nembre.
y viene dada por

Fo= - 13
(4me)r

1 CTT " m? = 0.8988 x 10" cm’.
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Tanto las moléculas polares como las no polares pueden tener dipolos inducidos bajo un campo
eléctrico. Por consiguiente, la férmula general de Debye para la energia potencial media debida a induccién
por dipolos permanentes es

_ (o0 + 2, 407)
= (4.14)

Un momento cuadripolar permanente también puede originar un campo eléctrico. En este caso, la
energia potencial media de induccidn entre un cuadripolo j y una molécula no polar i es también atractiva;
st ambas moléculas, i y j. tienen momentos cuadripolares permanentes,

_% (4.15)

Para moléculas con un momento dipolar permanente, la energia potencial debida a la induccién suele
ser pequena comparada con la energia potencial debida a los dipolos permanentes. Andlogamente, para
moléculas con momento cuadripolar permanente. la energia de induccidn suele ser inferior a la debida a
las interacciones cuadripolo-cuadripolo.

4.4 Fuerzas intermoleculares entre moléculas no polares

El concepto de polaridad se conoce desde hace mucho tiempo. pero hasta aproximadamente 1930 no se
habia encontrado una explicaciéon adecuada para las fuerzas que actian entre moléculas no polares. Re-
sultaba muy desconcertante, por ejemplo. que una molécula no polar como el argén presentase grandes
desviaciones de las leyes de los gases ideales. a presiones moderadas. London demostrd, en 1930, que las
moléculas denominadas no polares solamente eran. de hecho. no polares cuando se las examinaba durante
un cierto periodo de tiempo: si sc tomase una fotografia instantdnea de una de estas moléculas. se encon-
trarfa que, en un instante dado. las oscilaciones de los electrones en torno al nticleo habian originado una
distorsion de la distribucion electrénica suficiente para causar un momento dipolar temporal. Este mo-
mento dipolar, con magnitud y direccién muy cambiantes. tiene un valor medio nulo en un periodo de
tiempo pequefio: sin embargo, estos dipolos que varian rdpidamente producen un campo eléctrico que
induce dipolos en las moléculas vecinas. El resultado de esta induccién es una fuerza atractiva denominada
fuerza dipolo inducido-dipolo inducido. London demostrd. utilizando la mecdnica cudntica e introduciendo
algunas hipétesis simplificadoras. que la energia potencial entre dos moléculas simples con simetria esfé-
rica, i y j, a distancia grande puede expresarse como

ro— 7% %7, vy, g, o
T 26 (4 | 6)
2 (dme )yt \ vy, + hy,

' Cuando las moléculas i y j estdn en un medio de constante dieléctrica ¢ uno se siente tentado a sustituir «, por ¢ en la
Ecuacién (4.16). Sin embargo. esto no es correcto. La constante dieléctrica « puede utilizarse en potenciales debidos a fuerzas
electrostidticas (como en la seccion precedente). pero no para un potencial debido a dipolos inducidos fluctuantes. La Ecuacién
4.16) es el primer término de un desarrollo en (1.7). El término siguiente es proporcional a (1 7). Por tanto. la Ecuacién (4.16)
no es vdlida para valores pequeiios de r y es especialmente inadecuada cuando r < . donde o es el didmetro molecular.
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donde h es la constante de Planck y v, es una frecuencia electrdnica caracteristica de una molécula en su
estado fundamental. Esta frecuencia estd relacionada con la variacién del indice de refraccidn. n. con la
frecuencia de la luz, v, segin
n— 1= (4.17)

Vg =V
donde ¢ es una constante. A esta relacidn entre el indice de refraccidn vy la frecuencia caracteristica se debe
la denominacién de fuerzas de dispersion dada a las fuerzas atractivas entre moléculas no polares.

Para una molécula i, el producto hv, es aproximadamente igual al primer potencial de ioniza-
cién I,''. Por consiguiente, la Ecuacién (4.16) se suele escribir como

3 %z L1
r = ‘/ (4.18)
" 2 (4me o \ I, + I,

Si las moléculas i y j son de la misma especie, la Ecuacidn (4.18) se simplifica:

= - (4.19)

Las Ecuaciones (4.18) y (4.19) proporcionan un resultado importante: la energia potencial entre mo-
léculas no polares es independiente de la temperatura y varia segtin la inversa de la sexta potencia de la
distancia entre ambas. Por tanto, la fuerza atractiva varia seglin la inversa de la séptima potencia. Esta
disminucién pronunciada de la fuerza atractiva al aumentar la distancia explica por qué es mucho mds
facil fundir o vaporizar una sustancia no polar que una sustancia iénica. pdld la que la fuerza atractiva
dominante varia con el inverso del cuadrado de la distancia de separacién '

En la férmula de London influyen mds las polarizabilidades que los potenciales de ionizacidn, porque,
para una molécula tipica, = es aproximadamente proporcional al tamafio molecular, mientras que I no
cambia mucho de una molécula a otra. La Tabla 4.4 muestra una selecciéon de potenciales de ionizacién
representativos. Como las polarizabilidades influyen mds, se puede demostrar que el potencial atractivo
entre dos moléculas de distinta naturaleza viene dado aproximadamente por la media geométrica de los
potenciales entre moléculas iguales a la misma distancia. Podemos escribir de nuevo las Ecuaciones (4.18)
y (4.19) como:

_ A% _ A 5
l—” =k G F” =k F I“” =k F (4.20)
donde k' es una constante que es aproximadamente igual para los tres tipos de interacciones: i-i. j-j € i-/.
Se deduce entonces que
ru = (rn rf/)l ’ (4.21)

""" El primer potencial de ionizacién es el trabajo que debe realizarse para arrancar un electrén de una molécula neutra
M: M —e + M™. El segundo potencial de ionizacién es el trabajo necesario para arrancar un segundo clectrén segtin:
M*™ —=e¢ + M.

2 Ademds de London, varios autores han deducido expresiones para la parte atractiva de la funcién potencial de dos
moléculas no polares, con simetria esférica. Todas estas expresiones tienen la misma dependencia con la distancia de " pero
los coeficientes difieren mucho de unas a otras. Un buen andlisis sobre este tema se presenta en ddvances in Chemical Physics.
I, O. Hirschfelder ed.). 1967. vol. 12, New York: Wilev-Interscicnce. Véase tambidén Stone (1996).
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*

Tabla 4.4 Primeros potenciales de ionizacion*.

Molécula 1(eV)’ Molécula 1(eV)’
1,3.5-CH,(CH,), 8.4 ccl, 1.0
p-C,H,(CH,), 8.5 C H, 1.2
C,H.,CH(CH ) 8.7 C.H, 1.4
C,H.CH, 8.9 CHCl, 115
-CH,, 9.0 NH, 1.5
C.H, 9.2 H,0 12,6
n-C,H,, 9.5 HCI 12.8
C.H.\N 9.8 CH, 130
(CH,),CO 10.1 Cl, 13.2
(C,H.),0 10.2 co, 13.7
n-C-H,, 104 co 14.1
C.H, 10.5 H, 154
C.H.OH 10.7 CF, 17.8
C.H.Cl 10.8 He 24.5

* Tomado de una tabla mds extensa dada en Landolt-Bornstein. 1951, Zahlemverte und
Funktionen. 6." ed.. vol. 1. parte 3. Berlin: Springer: v de W. A. Duncan. J. P. Sheridan. y
F. L. Swinton. 1966. Trans. Faraday Soc.. 62: 1090.

" leV =1.60218 x 10 .

La Ecuacién (4.21) proporciona la base tedrica para la regla de la media geométrica, regla que se utiliza
frecuentemente en ecuaciones de estado para mezclas de gases y en teorias de disoluciones liquidas. En
aste texto ya se ha utilizado esta regla en la Seccién 3.5 [véase la Ecuacidn (3.69)].

Para mostrar la magnitud relativa de las fuerzas de dispersién. induccién y dipolares en algunos casos
representativos, London (1937) ha presentado cdlculos de energias potenciales para unas pocas moléculas
sencillas. Sus resultados se presentan en la forma

donde B se calcula separadamente para cada una de las contribuciones debidas a los efectos dipolo-
dipolo, de induccién y de dispersion. En estos cdlculos se utilizan las Ecuaciones (4.8). (4.14) y (4.19). La
Tabla 4.5 muestra resultados similares a los obtenidos por London. Los valores calculados para B in-
dican que la contribucién de las fuerzas de induccién es pequena y que. incluso para moléculas muy
polares, como el amoniaco, el agua o la acetona, la contribucién de las fuerzas de dispersion dista mucho
de ser despreciable.

La Tabla 4.6 presenta algunos resultados obtenidos para fuerzas intermoleculares entre dos molé-
culas que no son de la misma especie. En estos cdlculos se utilizan las Ecuaciones (4.8). (4.14) y (4.18).
Se observa también que, cuando el momento dipolar es inferior a 1 debye. las fuerzas polares no son
importantes y que las fuerzas de induccién siempre tienden a ser mucho menos importantes que las
fuerzas de dispersidn.

La expresion de London no es vdlida para distancias pequefas cuando las nubes de carga electrénica
solapan y las fuerzas entre las moléculas son repulsivas en vez de atractivas. Las fuerzas repulsivas entre
moléculas no polares a distancias pequefias no se conocen tan bien como las fuerzas atractivas a distancias
grandes. Las consideraciones tedricas indican que el potencial repulsivo debe ser una funcién exponencial
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Tabla 4.5 Magnitud relativa de las fuerzas intermoleculares entre dos moléculas idénticas a 0°C.

B x 107 (J m®)

Molécula Momento dipolar Dipolo Induccion Dispersion
(debye)

CH, 0 0 0 102
CcCl, 0 0 0 1460
«CH,, 0 0 0 1560
CcO 0,10 0.0018 0.0390 64.3
HI 0.42 0.550 1.92 380
HBr 0.80 7.24 4.62 188
HCl 1,08 241 6.14 107
NH, 1.47 82,6 9.77 70.5
H.,O 1.84 203 10.8 38.1
(CH,),CO 2.87 1200 104 486

Tabla 4.6 Magnitud relativa de las fuerzas intermoleculares entre dos moléculas diferentes a 0°C.

Moléculas Momento dipolar B x 107 (J m®)

(debye)
(1) (2) (1) (2) Dipolo Induccion Dispersion
Ccql, -CH . 0 0 0 0 1510
CCl, NH, 0 1.47 0 227 320
(CH),CO  ¢-C(H,. 287 0 0 89.5 870
CcO HCl 0.10 1.08 0.206 2.30 82.7
H,O HCl 1.84 1.08 69.8 10.8 63.7
(CH),CO  NH, 287 1.47 315 323 185
(CH),CO  H,O 287 1.84 493 345 135

de la distancia intermolecular. pero es mds conveniente (Amdur er al.. 1954) representar el potencial re-
pulsivo como una potencia inversa del tipo
A
r=— (4.23)
’.H
donde A4 es una constante positiva y nn es un ntiimero que suele adoptar valores comprendidos entre 8 y 16.
Para tener en cuenta las fuerzas tanto repulsivas como atractivas entre moléculas no polares. se suele
suponer que la energia potencial total es la suma de los dos potenciales por separado:

=r e = 2 " (4.24)

total repulsiva atractn i ,u

donde A, B. n'y m son constantes positivas y n > m. Esta ecuacién fue propuesta en primer lugar por Mie
(1903) y ha sido investigada extensamente por Lennard-Jones. La Ecuacion (4.24) constituye la base de
diversos cilculos fisicoquimicos: ha sido utilizada especialmente para calcular propiedades termodindmicas
v de transporte en gases no polares diluidos (Hirschfelder er al.. 1964).
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4.5 Funcion de energia potencial de Mie para
moléculas no polares

En la Ecuacion (4.24) se expresa la energia potencial de dos moléculas en funcién de su separacién y es
cvidente que a cierta distancia r . T alcanzard un minimo: esta energia minima se representa por I"
Reordenando la Ecuacién (4.24) se obtiene una nueva expresion para el porencial de Mie

[:( ’711 /’]’H)l (i mi G i (7 m .
Fr=———1(-] (- (4.25)!
n—m r, ~I'

donde ¢ = —I'_, v ¢ esla distancia intermolecular cuando I' = 0.

London ha demostrado a partir de la teoria de las fuerzas de dispersién que m = 6. pero no dispo-
nemos de un valor tedrico para n. En los cdlculos suele ser conveniente hacer n = 12: en este caso la
Ecuacion (4.25) se puede escribir como

min’

(4.26)

PANE o\
[ =4¢ (-) — (*)
r \ r

La Ecuacidn (4.26) cs el potencial de Lennard-Jones"™. En esta ecuacidn la energia potencial de las dos
moléculas se expresa en funcion de la distancia entre ambas utilizando dos pardmetros. uno energé-
lico, ¢, que multiplicado por — | proporciona la energia minima correspondiente a la distancia de equili-
brio, y un pardmetro dc distancia. ¢. que es igual a separacidén intermolecular cuando la energia potencial
es nula. La Figura 4.2 proporciona una ilustracion de las Ecuaciones (4.26) v (4.26a).

Como el potencial repulsivo tiene gran pendiente. los valores numéricos de r v ¢ no se diferencian
mucho. Para un potencial de Mie (11. 6) se obticne

6 T Gy
g = (—) o (4.27)
n m

N

|
|
|
\
|

Las constantes ¢. ¢ y nn pueden estimarse a partir de varias propiedades fisicas. asi como a partir de
datos espectroscopicos o de experimentos de haces moleculares '™, Si se introducen algunas simplificaciones.
pueden calcularse, por ejemplo. a partir de compresibilidades de sélidos a bajas temperaturas o a partir
de datos de calores especificos de sélidos o liquidos. Frecuentemente se determinan estas constantes a
partir de la variacién de los coeficientes de viscosidad o de difusidn con la temperatura a presiones bajas.
v. mds habitualmente, a partir de propiedades volumétricas en fase gaseosa. como los segundos coeficientes
del virial (Moelwyn-Hughes, 1961).

El potencial de Mic es aplicable a dos moléculas no polares. con simetria esférica que estdn comple-
tamente aisladas. En sistemas no diluidos y especialmente en fases condensadas. dos moléculas no estdn

"* No debe confundirse el pardmetro « de la ecuacién de Mie con la constante dieléctrica .
" Suele alcanzarse una mejor concordancia con los datos experimentales si se deja n como pardmetro ajustable. En este
caso la Ecuacién (4.25) puede escribirse como (Lichtenthaler v Schiifer. 1969):

r= (g) N ’,I 6 [(l_ﬁ) - (:_T ) i| (4.26a)

'* Véase G. Maitland. M. Rigby v W. Wakeham. 198 1. Intermolecular Forces: Their Origin and Determination. Oxford: Oxford
University Press.
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Figura 4.2 Tres formas del potencial de Mie para moléculas simples y no polares.

aisladas sino que tienen muchas otras en sus proximidades. Introduciendo las simplificaciones adecuadas,
es posible construir una teoria simple de medios densos utilizando una forma del potencial de Mie entre
dos cuerpos como la de Lennard-Jones (Moelwyn-Hughes. 1961).

Consideremos un sistema condensado en condiciones no muy alejadas de las del punto triple. Su-
ponemos que la energia potencial total se debe principalmente a las interacciones entre los vecinos mds
préximos. Sea z el ndmero de vecinos mds préximos en una distribucién molecular. En un sistema que
contiene N moléculas, la energia potencial total, I',. viene dada aproximadamente por

1
== N:z (4.28)
2
donde I" es la energia potencial de un par aislado. El factor 1,2 se introduce para no contar dos veces la
misma pareja. Sustituyendo en la Ecuacidn (4.28) la Ecuacion de Mie tenemos

1 A B
I=-Nz{--— (4.29)1
2 l,n ],m

donde r es la distancia entre dos moléculas adyacentes.

La Ecuacion (4.29) sélo considera las interacciones entre las moléculas mds préximas. Para tener en
cuenta la energia potencial adicional que resulta de la interaccién de una molécula con todu~ lus que estdn
mds alld de la capa de vecinas mds proximas, se escribe de nuevo la expresidn de la energia potencial total
introduciendo las constantes s, y s, (que son préximas a la unidad):

1 s, A s, B
= Nz -2 (4.30)
2 r r
'* Incluso si se desprecia el clecto de los vecinos que no son mds préximos. la Ecuacion (4.28) no es exacia o ga. ovalda
la energia potencial de un sistema con interacciones entre varios cuerpos suponiendo la aditividad de los potescrdos cntre dos

CUerpos.
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Cuando se considera que el sistema condensado es una red como la que existe en un cristal regular-
mente espaciado, las constantes s, y s, pueden determinarse con precisién a partir de la geometria de la
red. Por ejemplo, una molécula de un cristal ctibico simple tiene 6 vecinos mds préximos a una distancia

r. 12 a una distancia r,/2, 8 a distancia r /3, etc. La energfa atractiva de una molécula con respecto a
las restantes viene dada por

6 12 8 6B 2 4 -Bs,,
e =Bl ottt e T | T (4.31)
’ (\/2") (V'3"> I (\ 2) (\ 3) ’
v
2 4
= -+ (4.32)

S, + —— + —
V) (3

Andlogamente, puede calcularse s, para el potencial repulsivo. La Tabla 4.7 muestra las constantes de esta
suma para varias posibles geometrias.

Tabla 4.7. Constantes s,y s,, para redes cubicas (Moelwyn-Hughes, 1961).

nom Cubica simple Cubica centrada cuerpo  Cubica centrada caras
z=6 z=28 z=12
6 1.4003 1.5317 1.2045
9 1.1048 1.2368 1.0410
12 1,0337 1.1394 1.0110
15 1.0115 1.0854 1.0033

Después de calcular los valores numéricos de las constantes s, y s,.. es posible obtener una relacién
entre la distancia de equilibrio, . de un par aislado de moléculas y la distancia de equilibrio, r,, , entre
una molécula y sus vecinas mds préximas en un sistema condensado. En el equilibrio. la energia potencial
del sistema condensado es minima; por tanto,

dr,
< ) =0 (4.33)
dr ), _.

"
'

min>

A partir de la Ecuacién (4.30) se obtiene

s, A

s,,mB

n—m ——
(] min, )

v. comparando este resultado con el obtenido para un par de moléculas aislado. tenemos

’, n i S
( xm’n) — S (435)
Imin, ‘Sn
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Puesto que m es igual a 6 y suponiendo que n estd cor . Lo -1 Ta-
bla 4.7 indican que la distancia de equilibrio de un par aisla-l.- - . EE T - ento
mavor que la de un sistema condensado. Esto nos lleva a u: G Lo Lot o de
la energia potencial media para un par de moléculas adyac . .. .o o VT ‘ma-
damente un 50 por ciento inferior al correspondiente a la G0 €Nl i Pl . olé-
culas aisladas.

La Ecuacién (4.35) puede utilizarse también para est .1 de moiéculas aisladas a
partir de datos de, r_,, , del sistema condensado. A temper: SR 1 condensado es un cristal
y la distancia media entre dos moléculas vecinas es apro-  adamen ;sta aproximacion es mds
adecuada cuando la temperatura disminuye y se hace exac® »ara T = consiguicnte. si se conoce

la geometria de la red, . puede obtenerse a partir de dat.  de volur Lares a temperaturas bajas.

min,

Otra posibilidad es determinar r . directamente a partir ... datos dc i de Rayos X a baja tem-
mm/ -
peratura.

Transformando la Ecuacidn (4.30), es posible obtener . relacie: .+ energia potencial de equi-
librio. «. de un par aislado de moléculas y la energia potencial de cqur. .1 0 = r ) del sistema con-
densado:

] bl ‘o Nt e
e=——T(r=r_)—[= (4.36)
1 min /. ,
‘7\] "'\vu \\'\m,
donde I'/(r = r_, ). la energia de red a 7= 0 K. viene dada por
v
Co=r,.)= A h T g RO, (4.37)
«

En esta ecuacion, A_, /1. es la entalpia de sublimacion a 0 K y el segundo sumando es la energia en el
minimo de la curva de energia potencial. La temperatura de Debye. 1), se obtiene a partir de la dependencia
con la temperatura del calor especifico. que, a temperaturas muy bajas. sigue la ley de Debye. Aunque se
han tabulado bastantes valores de A_ /. (D"Ans-Lax. [1967). sélo se dispone de datos de entalpras de
sublimacion a temperaturas por encima de cero. Sin embargo. A_ /1, puede calcularse a partir de estos
datos. en conexién con la dependencia con la temperatura del calor especifico. De esta forma puede esti-
marse I',(r = r ).y después utilizar la Ecuacion (4.36) para cbtener un valor aproximado de ¢ (N e, 1903),
Puesto que m es igual a 6. n debe estimarse. al menos. a partir de otra propiedad [isica.

El potencial de Mie. al igual que otros potenciales similares para moléculas no polares v con simetria
esférica, tiene una variable independiente, r, y otra dependicnte. . Como veremos en la Seccion 412
cuando estas variables se reducen utilizando constantes nicleculares caracteristicas, la funcidn potencial
resultante conduce a una generalizacién muy util denon fcornd ectecr Lo o Tos estados correspon-
dientes.

il
(LT

4.6 Efectos estructurales

Las fuerzas intermoleculares entre moléculas no esférica~ .. - I
centro, sino también de la orientacién relativa de las maeii> | N
importante a lemperaturas bajas y para distancias intei g
el estado condensado. Por ejemplo, existen diferencias ~ .. . . o .
isémeros de alcanos con el mismo nimero de dtomos . .. ' '
de ebullicion mds bajo que un alcano lineal y. cuanto mu-

de ebullicién. Para ilustrar este ejemplo se muestran eii  *

tanos y hexanos.
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C
I
c—-C—C—C—C C—C—(|3—C C—(IZ—C PENTANOS
] C
36 28 9,5

c—C—C—C—C—C C—C—C—CIJ—C C—C—('Z—C—C

C C
69 60 63
HEXANOS
]
C—C—(|3—C c—-C—-C—C
C c C
50 58

Figura 4.3 Puntos de ebullicion (en °C) de varios isomeros de alcanos.

Un efecto similar de la ramificacién sobre el punto de ebullicién se observa para muchas familias de
compuestos orgdnicos. Es razonable que la ramificacidn rebaje el punto de ebullicion: al ramificarse la
cadena, la forma de la molécula se aproxima a la de una esfera y disminuyve el drea superficial. Se debilita,
por tanto, la atraccién intermolecular entre pares de moléculas y es suficiente una energia cinética. k7.,
mds baja para vencer esta atraccion.

Las diferencias entre los puntos de ebullicién de los isémeros pueden deberse también a las dife-
rentes interacciones entre los grupos metilo y metileno. Sin embargo. la explicaciéon de las diferencias
en los puntos de ebullicién de los alcanos lineales y ramificados solamente en funcién de las diferentes
interacciones metilo-metileno requeriria una diferencia inexplicablemente grande entre los campos de
fuerza de los grupos metilo y metileno. Las diferencias en la forma molecular proporcionan una expli-
cacién mds probable.

Existen otras propiedades termodindmicas similarmente afectadas por la ramificacién. Por ejemplo.
los datos espectroscépicos (Te Lam er al., 1974: Delmas y Purves. 1977: Tancréde er «l.. 1977 Heinlz
v Lichtenthaler, 1977, 1984). indican la presencia de un orden orientacional entre las cadenas largas
de n-alcanos puros que no existe entre los alcanos ramificados de forma aproximadamente esférica.
El orden orientacional de corto alcance en sistemas que contienen moléculas anisétropas puede detectarse
estudiando las propiedades termodindmicas de una disolucion formada por la sustancia con orden orien-
tacional disuelta en un disolvente relativamente inerte. con poco orden orientacional o carente del mismo.
La mezcla de liquidos con distintos grados de orden suele ocasionar un descenso de ¢ste. y. por ello, con-
tribuciones positivas a la entalpia A/ y la entropia A s de mezcla. Este efecto se ilustra en la Figu-
ra 4.4, que muestra la dependencia con la composicién de A | /i para decano lineal v ramificado mezclado
con ciclohexano a 25 y 40°C. La diferencia entre los valores de A | h para los dos isdmeros es sorpren-
dentemente grande. A la fraccion molar x = 0.5. el valor de A /i para el binario que contiene n-decano
es casi el doble del valor para el binario que contiene isodecano. Ademads. la dependencia con la tempe-
ratura de A, i para el sistema con n-decano es mucho mds acusada que para el sistema con isodecano.
El orden orientacional de corto alcance se destruye en la mezcla con ciclohexano (una molécula globular)
y debido a ello el proceso de mezcla con el alcano lineal requiere mds energia que con el alcano ramificado.
A temperaturas mds altas, la energia térmica de las moléculas destruye parcialmente el orden orientacional
de los n-alcanos puros: el proceso de mezcla isoterma a temperatura alta requiere menos energia que a
una temperatura mds baja. Los alcanos ramificados presentan poco orden orientacional y. por consiguien-
te, la dependencia con la temperatura de A_ /i para las mezclas alcano ramificado ciclohexano es poco
acusada.

miN
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Figura 4.4 Efecto de la estructura molecular en la entalpia de mezcla de ciclohexano/n-decano
y ciclohexano/isodecano (2,6-dimetil octano).

4.7 Fuerzas especificas (quimicas)

Ademads de las fuerzas intermoleculares de origen fisico descritas brevemente en las secciones previas. exis-
ten fuerzas especificas de atracciéon que conducen a la formacién de nuevas especies moleculares: estas
fuerzas se denominan fuerzas quimicas. Un buen ejemplo de estas fuerzas es la existente entre el amoniaco
y el cloruro de hidrégeno; en este caso se forma una especie nueva, el cloruro de amonio. Estas fuerzas,
en efecto, constituyen la base de toda la ciencia quimica y es imposible tratarlas adecuadamente en unas
pocas pdginas. Sin embargo, es importante reconocer que las fuerzas quimicas pueden tener. en muchos
casos, una importancia decisiva a la hora de determinar las propiedades termodindmicas de las disolucio-
nes. Mientras que en las secciones previas fuimos capaces de escribir algunas férmulas sencillas para las
energias potenciales de moléculas que interaccionan [isicamente, no es posible escribir relaciones cuanti-
tativas sencillas para describir la interaccién a nivel microscépico entre moléculas quimicamente reactivas.
En su lugar, examinaremos brevemente y de modo cualitativo algunas relaciones entre las fuerzas quimicas
y las propiedades de las disoluciones.

Hay muchos tipos de efectos quimicos especificos que son importantes en termodindmica de disolu-
ciones. Por ejemplo, la solubilidad del cloruro de plata en agua es muy pequena; sin embargo. st sc anade
a la disolucién un poco de amoniaco, la solubilidad aumenta varios drdenes de magnitud debido a la
formacién de un complejo plata/amoniaco. La acetona es un disolvente mucho mejor para el acetileno
que para el etileno porque el acetileno, al contrario que el etileno, puede formar un enlace de hidrégeno
con el oxigeno del grupo carbonilo del disolvente. Debido a una interaccién dador de electrones-aceptor
de electrones, el yodo es mucho mds soluble en disolventes aromadticos como el tolueno y el xileno que en
disolventes parafinicos como el heptano o el octano. Finalmente, un proceso industrial bien conocido para
la absorcion de didxido de carbono en etanol amina proporciona otro ejemplo: el diéxido de carbono se
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disuelve bien en este disolvente gracias a la interaccién quimica especifica entre el soluto (dcido) y el di-
solvente (bdsico).

La principal diferencia entre las fuerzas quimicas y las fuerzas fisicas se debe al criterio de satura-
cion: las fuerzas quimicas se saturan y las fisicas no. La naturaleza saturada de las fuerzas quimicas estd
mtimamente conectada con la teoria del enlace covalente y también con la ley de las proporciones muiti-
ples que establece la relacién de dtomos en una molécula como un nimero pequefio y entero. Si dos
dtomos de hidrégeno se acercan, tienen una gran tendencia a formar una molécula de hidrégeno H,, pero
una vez que esto sucede no existe tendencia apreciable a formar una molécula H,. Por tanto, la fuerza
atractiva entre los dtomos de hidrégeno se «satisface» (0 satura) una vez formada la molécula estable H..
Por otro lado, la fuerza puramente [isica, como. por ejemplo. entre dos dtomos de argén, no conoce
«satisfaccion». Dos dtomos de argén que se atraen para formar un doblete. todavia tienen tendencia a
atraer un tercer dtomo de argén y el triplete adn tiene tendencia a atraer un cuarto dtomo. Es cierto que en
2l estado gaseoso, los dobletes son mucho mds frecuentes que los tripletes, pero esto se debe a que.
en el estado diluido, las colisiones entre dos cuerpos son mucho mds probables que las colisiones entre
tres cuerpos. En el estado condensado o de concentracién alta. existen agregados de muchos dtomos de
drgon.

Los efectos quimicos en disolucidn se clasifican convenientemente en asociaciones y solvataciones.
Por las primeras, entendemos la tendencia de alguna moléculas a formar polimeros. Por ejemplo, el dcido
acético estd formado principalmente por dimeros debido al enlace de hidrégeno. Por solvatacién enten-
demos la tendencia a formar complejos de moléculas de distintas especies. Por ejemplo. una disolucién de
trioxido de azufre en agua muestra gran tendencia a solvatarse formdndose dcido sulftirico. Este ejemplo
concreto ilustra un grado de solvatacién muy alto, pero hay muchos casos en que la solvatacién es mucho
mds débil. Por ejemplo, el cloroformo tiene tendencia a solvatarse con acetona debido a enlaces de hidré-
geno entre el hidrégeno primario del cloroformo y el oxigeno del grupo carbonilo de la acetona. Esta
tendencia tiene un efecto importante en las propiedades de las disoluciones cloroformo-acetona. El cloro-
formo también forma enlaces de hidrégeno con la diisobutilcetona. pero la extensién de la solvatacion es
mucho menor en este caso por el impedimento estérico y. en consecuencia. las mezclas de cloroformo y
diisobutilcetona tienen un comportamiento mds ideal que las mezclas de cloroformo y acetona. Los efectos
de solvatacién en disolucién son muy frecuentes. Cuando estos efectos son importantes, suelen aparecer
Jesviaciones negativas de la ley de Raoult. puesto que la solvatacién hace disminuir necesariamente las
volatilidades de los compuestos originales.

Es fdcil ver que la solvatacién en una disolucién tiene un marcado efecto sobre las propiedades ter-
modindmicas de esa disolucion. Quizds no sea tan obvio que los efectos de la asociacidén son también de
gran importancia. El motivo es que el grado de asociacién cambia mucho con la composicién, especial-
mente en el intervalo de dilucién del componente que se asocia. Por ejemplo. el metanol puro existe fun-
Jdamentalmente como dimero, trimero y tetrdmero. pero cuando el metanol se disuelve en hexano en exceso,
¢l metanol existe fundamentalmente como mondmero. Al aumentar la concentracién de metanol se forman
mds polimeros; la fraccion de metanol que existe en forma asociada depende mucho del nimero de mo-
[éculas de metanol presentes por unidad de volumen de la disolucién: el resultado es que la fugacidad del
metanol es una funcién de la fraccién molar que se aparta mucho de la linealidad.

La capacidad de una molécula para solvatarse o asociarse estd intimamente relacionada con su es-
tructura electrénica. Por ejemplo, si queremos comparar las propiedades del tricloruro de aluminio y el
tricloruro de antimonio, observamos inmediatamente una diferencia importante en sus estructuras elec-
trénicas:

:Cl: CI
cCl: Al +Cl:Sb:

:Cl: :Cl:
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El antimonio en el tricloruro tiene un octeto de electrones y por ello sus fuerzas quimicas estdn
saturadas. Sin embargo, el aluminio sélo tiene seis electrones y muestra una gran tendencia a adquirir
dos mds. En consecuencia, el tricloruro de aluminio se solvata fdcilmente con cualquier molécula que
puede actuar como dadora de electrones, mientras que el cloruro de antimonio no se solvata. Esta di-
ferencia explica, al menos en parte, por qué el tricloruro de aluminio, al contrario que el tricloruro de
antimonio, es un buen catalizador par algunas reacciones orgdnicas, como por ejemplo la reaccién de
Friedel-Crafts.

4.8 Enlaces de hidrégeno

El efecto quimico mds frecuente en la termodindmica de disoluciones es debido a enlaces de hidroye-
no. Aunque la valencia «normal» del hidrégeno es la unidad. muchos compuestos de hidrégeno se com-
portan como si éste fuese divalente. Por ejemplo, los estudios de fluoruro de hidrégeno en estado de vapor
indican que la [6rmula correcta es (HF),, donde n depende de la temperatura y la presién y puede valer
hasta 6. La tnica explicacion razonable consiste en escribir la estructura del fluoruro de hidrégeno como
sigue:

--H—F----H—F----H—F--

donde la linea continua indica un enlace «normal» y la linea discontinua un enlace «auxiliar». De manera
andloga, los estudios de la estructura del hielo indican que cada hidrdgeno estd enlazado «normalmente»
a un dtomo de oxigeno y ademds estd unido a otro dtomo de oxigeno:

Resulta que dos dtomos suficientemente negativos X e Y (que podrian ser idénticos) pueden. en cir-
cunstancias adecuadas, estar unidos al hidrégeno segin X —H ---Y. Consecuentemente. las moléculas
que contienen hidrégenos unidos a dtomos electronegativos (como los dcidos alcoholes y aminas) muestran
una gran tendencia a asociarse entre si y a solvatarse con otras moléculas que poseen dtomos electrone-
gativos accesibles.

La diferencia principal entre un enlace de hidrégeno v un enlace covalente normal es la debilidad
relativa del primero. La energia de enlace de la mayor parte de los enlaces de hidrdgeno oscila entre 8 y
40 kJ mol™', mientras que la energia de los enlaces covalentes suele estar en el intervalo de 200 a
400 kJ mol ', Es bastante fdcil, por tanto. romper un enlace de hidrégeno y. por este motivo, los efectos
de los enlaces de hidrégeno suelen disminuir a temperaturas altas porque la energia cinética de las molé-
culas es. entonces, suficiente para romper estos débiles enlaces.

Antes de examinar el efecto de los enlaces de hidrdgeno en las propiedades fisicas. se enumeran a
continuacién algunas caracteristicas de los enlaces de hidrégeno que han sido observadas experimental-
mente (véase la Figura 4.5):

I. Las distancias entre los dtomos vecinos de los dos grupos funcionales (X —H---Y) en los en-
laces de hidrégeno son muy inferiores a la suma de sus radios de Van der Waals.

II.  Los modos de tensién del enlace X —H se desplazan hacia frecuencias inferiores (ntimeros de
onda mds bajos) al formarse un enlace de hidrégeno.
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Figura 4.5 Propiedades caracteristicas de los sistemas con enlaces de hidrégeno. () geometria intermolecular: (A) ordi-

naria. (B) enlaces de hidrogeno fuertes: (Il) espectro de vibracion, vibracion de tension de XH: (Ill) aumento de la polaridad

por formacion del complejo; (1V) efecto de desapantallamiento RMN observado para los protones que participan en los en-

laces de hidrégeno. (P. Schuster, 1978. The Fine Structure of the Hydrogen Bond in Intermolecular Interactions from Diato-
mics to Biopolymers. B. Pullman, ed.. New York: Wiley & Sons.)

I Las polaridades de loy enlaces X— H aumentan al formarse un enlace de hidrégeno y sue-
len aparccer complejos con momentos dipolares mavores que los obtenidos por suma vee-
torial.

IV. Los desplazamientos quimicos obtenidos por resonancia magnética nuclear (RMN) de los proto-
nes de los enlaces de hidrégeno son mucho mds pequenos que los observados para la misma
moeléeula aislada. El desapantallamiento observado se debe a las menores densidades electréni-
cas de los protones que participan en el enlace de hidrégeno.

Todos los efectos. del [ al V. son menos importantes en los dimeros por enlaces de hidrégeno aislados
que en los liquidos o cristales con enlaces de hidrégeno. Esto pone de manifiesto la importancia de las
interacciones de largo alcance en cadenas o redes por enlaces de hidrégeno.

Las constantes termodindmicas de las reacciones en que intervienen enlaces de hidrégeno dependen
generalmente del medio en que transcurren (para una recopilacién de este tema véase Christian y Lane.
1975). Tucker y Christian (1976). por ejemplo. han publicado datos para el complejo 1:1 por enlaces de
hidrégeno entre el trifluoretanol (TFE) y la acetona en la fase de vapor y en disolucion de CCl,. Para
relacionar los resultados de la fase de vapor vy de la fase liquida. Tucker v Christian construyeron el ciclo
termodindmico del complejo TFE acetona mostrado en la Figura 4.6. incluyendo valores de la energia y
la encrgia Gibbs para las reacciones de transferencia (flechas verticales) v las reacciones de formacién del
complejo (flechas horizontales). La Figura 4.6 indica que las energias de transferencia y las energias Gibbs
de los componentes individuales no son pequenas comparadas con los valores para la reaccién de asocia-
cion. La energia de transferencia del complejo a la disolucidn es el 83 por ciento de la de los mondmeros
separados; la correspondiente energia Gibbs de transferencia es el 79 por ciento de la de los mondmeros.
Estos resultados indican que Ia energia de translerencia y la energfa Gibbs del complejo no se cancelan
ni siquiera aproximadamente con las energias de transferencia y las energias Gibbs de las moléculas cons-
tituyentes. El complejo es menos estable en este disolvente relativamente inerte que en la fase de vapor:
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VAPOR: ACETONA + TFE (:g—’;g)> ACETONA - TFE
—5,7l(—3,2) —4,751(—2,0) —8,7l(—4,1)
EN CCl, LIQUIDO: ACETONA + TFE —2%5. ACETONA-TFE

(-1,18)

Figura 4.6 Datos termodinamicos de las reacciones de formacion de complejos y de las reacciones de transferencia

del sistema trifluoroetanol (TFE)/acetona a 25°C. Los nimeros entre paréntesis son valores de Ag® (kJ mol ") referidos

al estado estandar de molaridad unidad de una disolucion diluida ideal. Las restantes magnitudes son energias estandar,
Au® (kJ mol '), para los distintos procesos.

poniéndose de manifiesto el importe efecto del disolvente en la formacién del enlace de hidrégeno. Las
estabilidades de la mayor parte de los complejos por enlaces de hidrégeno. disminuyen segiin va cambiando
el disolvente desde un hidrocarburo alifdtico a un hidrocarburo clorado (o aromadtico) y de éste a un liquido
muy polar.

Como mejor se ilustra la gran influencia de los enlaces de hidrégeno en las propiedades fisicas es
comparando algunas propiedades termodindmicas de dos isémeros: el éter dimetilico y el alcohol etilico.
Estas moléculas tienen la misma férmula C,H O, pero los enlaces de hidrégeno fuertes sélo aparecen
en el alcohol. La Tabla 4.8 muestra algunas propiedades. Debido a las fuerzas de cohesién adicionales
por enlaces de hidrégeno en el alcohol, los valores de su punto de ebullicién, entalpia de vaporizacién
v constante de Trouton son sensiblemente mayores que los del éter. Ademds. como el etanol puede sol-
vatarse fdcilmente con agua, es completamente soluble en agua, mientras que el éter es sélo parctalmente
soluble.

Tabla 4.8. Propiedades de los isdmeros etanol y éter dimetilico.

Etanol Eter dimetilico
Punto de ebulliciéon normal (°C) 78 =25
Entalpia de vaporizacién en el punto
de ebullicion normal (kJ mol ™!} 42.6 18.6
Constante de Trouton* (J mol™' K ) 121 74.9
Solubilidad en agua a 18°C y 1 bar (g:100 g) 7~ 7.12

* La constante de Trouton es la entropia de vaporizacion en el punto de ebullicion normal.

El enlace de hidrégeno entre moléculas del mismo componente suele detectarse estudiando las pro-
piedades termodindmicas de las disoluciones formadas por la sustancia con enlaces de hidrégeno con di-
solventes no polares y relativamente inertes.

Cuando se disuelve una sustancia con enlaces de hidrégeno fuertes como el etanol en un exceso de
disolvente no polar (como el hexano o ciclohexano). los enlaces de hidrégeno se van rompiendo hasta que,
en el limite de dilucidn infinita, todas las moléculas de alcohol estdn presentes como mondmeros en vez
de como dimeros, trimeros o agregados de orden superior. Esto es consecuencia simplemente de la ley de
accion de masas: en el equilibrio nA == A, (donde n es un entero mayor que la unidad) la fraccién de
moléculas A en forma de mondmero aumenta al disminuir la concentracién total de todas las moléculas
de A, polimerizadas o no. Al tender a cero la concentracidon total de las moléculas de A en el disolvente,
la fraccién de moléculas de A que estdn en forma de mondmero tiende a la unidad.

La gran dependencia del grado de polimerizacidn con la concentracién del soluto origina un com-
portamiento termodindmico caracteristico, mostrado en las Figuras 4.7 y 4.8.
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Figura 4.7 Enlaces de hidrégeno en disolucion. Efectos entalpicos de dos solutos con distinta naturaleza quimica en
el disolvente ciclohexano a 20°C.
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Figura 4.8 Enlaces de hidrogeno en disolucion. Efectos volumétricos de dos solutos con distinta naturaleza quimica
en el disolvente n-hexano a 6 °C.

La Figura 4.7 muestra la variacién con la concentracién del soluto de la entalpia de mezcla por mol
2z soluto a temperatura y presion constantes. El comportamiento del etanol, con fuertes enlaces de hidré-
z2no. contrasta con el del benceno. que es no polar. Las diferencias cualitativas indican que el efecto del
Zisolvente sobre las moléculas de etanol es muy distinto del efecto sobre la moléculas de benceno. Cuando
< mezclan isotérmicamente benceno y un disolvente paraffnico o nafténico, hay una absorcion de calor
» una expansion pequenas, debidas a las fuerzas fisicas (fundamentalmente de dispersién). Sin embargo,
-1ando se disuelve etanol en un disolvente «inerte», los enlaces de hidrégeno se rompen y. como esto
r2quiere energia, se absorbe mucho calor; ademds, como una red de moléculas unidas por enlace de hi-
Zrdgeno tiende a ocupar algo menos de espacio que la suma de las moléculas individuales no enlazadas,
14y una expansion notable de la mezcla, como se muestra en la Figura 4.8.

Existen varias maneras de obtener evidencias de la formacién de enlaces de hidrégeno entre moléculas
distintas; Pimentel y McClellan (1960), Schuster er al. (1976) y Huyskens er al. (1991) han estudiado este
:ema. No examinaremos aqui estos estudios, sélo discutiremos brevemente dos tipos de evidencias termo-
Jindmicas ilustradas mediante un ejemplo. el enlace de hidrégeno entre la acetona y el cloroformo.

Dolezalek (1908) observé que las presiones parciales de las mezclas liquidas de acetona y cloroformo
zran inferiores a las calculadas segtin la ley de Raoult ¢ interpretd estas desviaciones negativas como una
<onsecuencia de la formacidn de complejos entre dos especies distintas. Sin embargo, las desviaciones ne-

—— 0 -
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gatnas de la idealidad pueden deberse a otras causas'’. Ademds, una mezcla binaria liquida que forma
complejos débiles entre los dos componentes puede, sin embargo, tener presiones parciales un poco mayo-
res que las calculadas con la ley de Raoult (Booth er al., 1959). Por tanto. el razonamiento de Dolezalek,
aunque pertinente, no es del todo convincente.

Campbell y Kartzmark (1960) obtuvieron evidencia mds directa de la formacién de enlaces de hidro-
geno. midiendo entalpias de mezclas y puntos de congelacién de las mezclas de acetona con cloroformo
v con tetracloruro de carbono. Resulta evidente, al comparar las propiedades de estos dos sistemas, que
hav una gran diferencia entre la interaccion de la acetona y el cloroformo y la interaccién de la acetona
v el tetracloruro de carbono, una molécula similar a la de cloroformo excepto en el dtomo de hidrégeno
aceptor de electrones que posee esta tiltima y que es capaz de interaccionar con el &tomo de oxigeno dador
de electrones de la acetona.

La Figura 4.9 muestra los datos de puntos de congelacion de ambos sistemas. El comportamiento
de las mezclas que contienen tetracloruro de carbono es simple, con un eutéctico a —105°C y 87.5 por
ciento. en moles, de acetona. Sin embargo, el comportamiento de las mezclas que contienen cloroformo
es mds complicado. Se forman dos eutécticos, uno a —106°C y 31 por ciento, en moles, de acetona y el
otro a —115°C y 74 por ciento, en moles, de acetona. y aparece una seccién central convexa con un
mdximo para una concentracién del 50 por ciento. en moles. Este mdximo indica que el compuesto
(CH..CO---HCCI, existe en el estado s6lido, aunque se disocia fdacilmente en el estado liquido. La exis-
tencia de este compuesto es una evidencia excelente de la fuerte interaccion entre dos moléculas de distinta
aspecie. Como el mdximo del diagrama aparece en el punto medio del eje de concentracion, se concluye
gua. come era de esperar a partir de la estructura de las moléculas, el complejo tiene una razén estequio-
matee 1L
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Figura 4.9 Ewidencia de la formacion de enlaces de hidrégeno. Datos de puntos de congelacion.

La Figura 4.10 muestra las entalpias de mezcla de los dos sistemas binarios. Desafortunadamente, la
~eferencia original no menciona la temperatura de estos datos, pero es probable que sea 25°C o una tem-
peratura similar. La entalpia de mezcla de la acetona con el tetracloruro de carbono es positiva (se absorbe
<alor), mientras que la entalpia de mezcla de la acetona y el cloroformo es negativa (se desprende calor),
v casi un orden de magnitud mayor. Estos datos suponen una clara evidencia de la formacién de un enlace
de hidrégeno entre la acetona y el cloroformo. Como muestran los datos de las mezclas con tetracloruro

" Por ejemplo. las disoluciones de polimeros no polares en disolventes liquidos no polares presentan desviaciones de la ley

Jde Raoult negativas ¥ muy grandes. como se verd en la Seccidn 8.2.
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Figura 4.10 Evidencia de la formacion de enlaces de hidrégeno. Datos de entalpias de mezcla.

de carbono, el efecto de las fuerzas intermoleculares de tipo fisico (dipolares, de induccidn y dispersion)
es la absorcién de una pequefia cantidad de calor. Sin embargo, en las mezclas con cloroformo hay un
calor debido al efecto quimico, que no solamente contrarresta la contribucién fisica a la entalpia de mezcla
observada, sino que. por su mucho mayor magnitud, hace que se desprenda calor. Como hace falta energia
para romper los enlaces de hidrégeno. se concluye necesariamente que se libera calor cuando se forman
enlaces de hidrégeno.

Los datos calorimétricos y de puntos de congelacién indican que en la fase liquida existe el equilibrio:

(CH,).C=0 + HCCIl, == (CH,),C=0---HCCl,

A partir de la ley de accién de masas puede verse que cuando la acetona estd muy diluida en cloro-
formo, toda la acetona de la disolucién estd acomplejada con cloroformo. Por este motivo Campbell y
Kartzmark volvieron a representar los datos de entalpia mostrados en la Figura 4.10 utilizando como
coordenadas la entalpia de mezcla por mol de acetona y la fraccion molar de la acetona. Las ordenadas en
¢l origen de estas representaciones (0 por ciento moles de acetona) son Ah = —8.75 kJ mol™' para el
sistema con cloroformo y Ah = 2,62 kJ mol™ ' para el sistema con tetracloruro de carbono. A partir de
estos resultados se puede calcular la entalpia de formacién del complejo. es decir. la entalpia del enlace
de hidrégeno, obteniéndose (—8,75 — 2,62) = — 11,37 kI mol ".

Teniendo en cuenta que con este tratamiento de los datos aumentan los errores experimenta-
les. Campbell y Kartzmark dieron como valor de la entalpia de formacién del enlace de hidrégeno
Al = (11,3 + 0,4) kJ mol . Este resultado concuerda bastante bien con los datos de entalpias para enlaces
de hidrégeno similares determinadas a partir de diferentes medidas.

4.9 Complejos dador-aceptor de electrones

Aunque el efecto quimico mds frecuente en la termodindmica de disoluciones sea consecuencia de los en-
laces de hidrégeno, los efectos quimicos pueden deberse también a otros tipos de fuerzas de enlace que
conducen a la formacién de complejos entre dadores y aceptores de electrones (Andrews y Keefer., 1964;
Foster 1973, 1974; Kuznetsov, 1995), denominados a veces complejos de transferencia de carga.

La existencia de complejos dador-aceptor puede establecerse mediante varios métodos experi-
mentales (Foster, 1973. 1974). En la Tabla 4.9 se muestran varios tipos de datos de los complejos dador-
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Tabla 4.9 Datos experimentales de los complejos dador-aceptor (Gutman, 1978).

Datos Tipo™*
1. Frecuencias de absorcidn de los enlaces de transferencia de carga Primario
2. Geometria de complejos sélidos Primario
3. Estudios RMN del movimiento en complejos sélidos Primario (?)
4. Constantes de asociacién Secundario
5. Absortividad molar u otras medidas de intensidad de absorcion Secundario
6. Cambios de entalpia debidos a la asociacion Secundario
7. Momentos dipolares Secundario
8. Desplazamientos de frecuencias en infrarrojo Secundario (?)
9. Cambios de intensidad en infrarrojo Secundario
10.  Desplazamientos quimicos RMN de nucleos magnéticos en complejos Secundario
I1.  Medidas de resonancia nuclear de cuadripolo en complejos sélidos Primario

* «Primario» significa que los datos pueden interpretarse utilizando principios tedricos bien establecidos. «Secunda-
rio» significa que en la correlacién de los datos se utilizan simplificaciones que pueden no ser adecuadas.

aceptor y se designa a cada tipo como «primario» o «secundario». Datos primarios son los que se deducen
de las medidas utilizando hipdtesis teéricas que estdn bien establecidas en otros campos distintos de los
estudios de complejos dador-aceptor. En los datos clasificados como secundarios la determinacion de la
concentracion del complejo en la muestra se basa en métodos particulares.

La espectroscopia ultravioleta es el método mds frecuentemente utilizado para estudiar los complejos
dador-aceptor; en la bibliografia se encuentran tablas muy extensas de datos de frecuencias de transferencia
de carga (Briegleb, 1961; Andrews y Keefer, 1964; Rose, 1967; Mulliken y Person, 1969). Estos datos pro-
porcionan un valiosa fuente de informacién sobre complejos que muestran una banda de transferencia de
carga o banda CT. Los datos espectroscépicos pueden utilizarse para indicar de modo cuantitativo la
estabilidad del complejo (Rossotti y Rossotti. 1961).

El fundamento de estas medidas se esquematiza en la Figura 4.11 por medio de dos celdas d6pticas.
En [a celda superior se disponen en serie y separadas dos disoluciones diluidas de los componentes A y
B en alguin disolvente «inerte». En la celda inferior hay una disolucién unica de A y B disueltos en el
mismo disolvente «inerte».El nimero de moléculas de A en las celdas superior ¢ inferior es coincidente y
lo mismo sucede con el de las moléculas de B. Se pasa luz monocromatica de igual intensidad a través de
ambas celdas. Si se forma un complejo entre A y B. y si la frecuencia de la luz se encuentra en el intervalo
de absorcién del complejo, la absorcién de luz serd mayor en la celda inferior. Por otra parte, si no se
forma complejo. la absorcion de luz en ambas celdas serd la misma. La diferencia cuantitativa en la ab-
sorciéon de luz proporciona una base para calcular la estabilidad del complejo vy, si los experimentos

ACIDO | BASE

LUZ DE

FRECUENCIA ACIDO Y BASE AL DETECTOR
FIJA
_— DEBIDO AL COMPLEJO
ABSORCION

DE LUZ { FRECUENCIA

Figura 4.11 Estudio espectroscopico de los complejos acido-base.
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espectroscopicos se realizan a diferentes temperaturas, es posible calcular también la entalpia y la entropia
de la formacién del complejo.

La Tabla 4.10 muestra resultados de la formacién de complejos entre el s-trinitrobenceno (un aceptor
de electrones) y los hidrocarburos aromadticos (dadores de electrones). Los resultados indican que la esta-
bilidad del complejo aumenta con el nimero de grupos metilo del anillo bencénico y estdn de acuerdo
con otras medidas que indican que los electrones n del anillo aromadtico se desplazan mds fdcilmente cuan-
do hay grupos metilo en el anillo. Asi, los potenciales de ionizacién de los bencenos sustituidos con metilos
disminuyen al aumentar las sustituciones'®, Los complejos s-trinitrobenceno-hidrocarburos aromaticos
son muy estables. Los complejos de los aromdticos con otras moléculas orgdnicas polares mds comunes
son mucho mds débiles, pero no despreciables, como indican los resultados experimentales de Weimer
11966) mostrados en la Tabla 4.11. Weimer no encontré formacién de complejos entre hidrocarburos sa-
turados y los disolventes polares de la tabla, por lo que podemos esperar. como han observado Orye et
al. (1965, 1965a), que las propiedades termodindmicas de las disoluciones de aromadticos en estos disolven-
tes polares difieran de modo significativo de las disoluciones de parafinas y naftenos en estos mismos
disolventes. La tendencia de los disolventes polares a formar complejos con los hidrocarburos no satura-
dos, y no con los saturados, constituye la base de varios procesos comerciales de separacion en la industria
del petréleo, incluyendo los procesos Edeleanu y Udex.

Tabla 4.10. Constantes de equilibrio espectroscépicas y entalpias de formacién de los complejos
s-trinitrobenceno/hidrocarburo aromatico en disoluciones de ciclohexano a 20°C*.

Constante de

Aromatico equilibrio (L mol ") —Ah (kd mol™1)
Benceno 0.88 6.15
Mesitileno 3.51 9.63
Dureno 6.02 11.39
Pentametilbenceno 10.45 14.86
Hexametilbenceno 17.50 18.30

* C. C. Thompson. Jr. y P. A. D. de Maine. 1965. J. Phys. Chem.. 69: 2766.

Tabla 4.11 Constantes de equilibrio espectroscépicas para la formacién de los complejos disolvente
polar/p-xileno en disoluciones de n-hexano a 25°C (Weimer, 1966).

Disolvente polar Constante de equilibrio (L mol ")
Acetona 0.25
Ciclohexanona 0.15
Trietil fosfato 0.14
Metoxiacetona 0.12
Ciclopentanona 0.12
~-Butirolactona 0.09
n-Metilpirrolidona 0.09
Propionitrilo 0.07
Nitrometano 0.05
Nitroetano 0.05
2-Nitropropano 0.05
Anhidrido citracénico 0,04
2-Nitro-2-metilpropano 0.03

'™ Un potencial de ionizacién mds bajo significa que se puede arrancar mds fdcilmente un electrén.
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La evidencia de la formacién de un complejo se obtiene frecuentemente de medidas termodindmicas.
Agarwal (1978), por ejemplo, midié volimenes de mezcla del 1,2.4-triclorobenceno con benceno, tolueno,
p-xileno y mesitileno a 30°C en funcién de la composicién. Los valores obtenidos, mostrados en la Figu-
ra 4.12, son negativos para los cuatro tipos de mezclas en todo el intervalo de composicién y se observa
que la interaccion entre las moléculas de especies distintas aumenta con la capacidad para ceder electrones

del hidrocarburo.

Figura 4.12 Efecto en el volumen de mezcla de la formacién de complejos en sistemas binarios formados

Existe una correlacién cuantitativa entre el volumen de mezcla y el potencial de ionizacién del hidro-
carburo, como se muestra en la Figura 4.13, en la que el volumen de mezcla (para la composicién equi-
molar) varia linealmente con el potencial de ionizacién. Los resultados mostrados en la Figura 4.13 pro-
porcionan evidencia de la existencia de una interaccién dador-aceptor entre el triclorobenceno y los

hidrocarburos aromadticos.

Sin embargo, algunas veces la interpretacidn de los datos termodindmicos no proporciona conclusio-
nes tan obvias. Mahl et al. (1978), por ejemplo, midieron la entalpia y volumen de mezcla del tetrahidro-
furano (THF) con el benceno, el tolueno y los xilenos. a 25 °C, en funcién de la composicién. Los valores
obtenidos, mostrados en las Figuras 4.14 y 4.15, son negativos para las dos propiedades y para los cinco
tipos de mezclas en todo el intervalo de composicién, indicando la formacién de un complejo entre mo-
léculas distintas. Sin embargo, la magnitud de la entalpia de mezcla para la composicion equimolar sigue
la secuencia benceno > tolueno > xilenos. A primera vista, esta secuencia es sorprendente porque el poten-
cial de ionizacion del benceno es mayor que el del tolueno y éste, a su vez, es mayor que el del xileno. Por
tanto. se podria haber esperado la secuencia inversa. Sin embargo, la entalpia de mezcla observada depende
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no solo de las fuerzas quimicas, sino también de las fisicas.

Para estas mezclas, las fuerzas quimicas y fisicas son del mismo orden de magnitud y, por consiguiente,
la secuencia de los efectos de entalpia no tiene que ser necesariamente la misma secuencia de la estabilidad
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Figura 4.13 Correlacién del volumen de mezcla y el potencial de ionizacion de hidrocarburos en mezcla
equimolares 1,2,4-triclorobenceno/hidrocarburo a 30°C.
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Figura 4.14 Efecto en la entalpia de mezcla de la formacién de complejos en sistemas binarios formados
por tetrahidrofurano (THF) a 25°C.

de los complejos. La mezcla endotérmica. junto con la contraccién de volumen. proporciona evidencia de
interacciones moderadamente fuertes entre las moléculas distintas en el estado liquido. Parece que el par
de electrones solitario del 4&tomo de oxigeno del THF forma complejos de transferencia de carga con el
benceno, el tolueno y los xilenos. Sin embargo, a partir de los datos entdlpicos y volumétricos, no se puede
obtener informacién cuantitativa precisa sobre la estabilidad de los complejos porque se desconocen los
efectos del disolvente. Para esta informacidn son mds utiles los datos espectroscépicos.
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Figura 4.15 Efecto en el volumen de mezcla de la formacién de complejos en sistemas binarios formados
por tetrahidrofurano (THF) a 25°C.

Como la mayor parte de los datos publicados sobre complejos moleculares se basan en medidas de
la fase liquida, a la hora de interpretar los datos deben tenerse en cuenta los efectos del disolvente en las
propiedades del complejo molecular. No hay ningdn disolvente que pueda considerarse completamente
inerte; por tanto, las propiedades del soluto en disolucién no son las mismas que en la fase de vapor
(Tamres, 1973). Se necesitan datos fiables de la formacion del complejo en la fase de vapor para comprender
el efecto de un disolvente liquido en los equilibrios en disolucién. especialmente porque la teoria de los
complejos de transferencia de carga (Mulliken. 1952) estd basada en los conceptos de dador, aceptor y
complejo aislados, una situacién que sélo se alcanza en la fase gaseosa y a presion baja. Davis (1975) ha
llevado a cabo una revisién de los efectos del disolvente y Gutmann et al. (1997) la han particularizado
para sistemas biolégicos.

Los ejemplos mostrados ilustran que las fuerzas intermoleculares especificas o quimicas pueden influir
profundamente en las propiedades termodindmicas. En la actualidad, salvo raras excepciones. la teoria del
enlace quimico no estd lo suficientemente desarrollada para establecer relaciones cuantitativas fundamen-
tales entre las fuerzas intermoleculares especificas y las propiedades termodindmicas, pero es posible en
muchos casos interpretar el comportamiento termodindmico en funcidn de los fendmenos quimicos per-
tinentes. Esta interpretacion puede entonces facilitar las correlaciones de las propiedades termodindmicas
con un significado basado en conceptos moleculares.

4.10 Interaccion hidrofoba

Desde hace muchos afios se sabe que algunas moléculas son solubles en alcohol, éter y muchos otros
disolventes, pero no se disuelven en agua. Frecuentemente estas moléculas tienen una naturaleza dual: una
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parte de la molécula es soluble en agua (la parte hidrdfila, es decir. que ama al agua), mientras que la otra
parte no es soluble (la parte hidréfoba, es decir. que odia al agua).

Las moléculas que son en parte hidréfilas y en parte hidréfobas' se ven forzadas por su naturaleza
dual a adoptar orientaciones inicas en medio acuoso, es decir, a formar estructuras organizadas de forma
adecuada. Estas moléculas, denominadas ambifilicas, cumplen funciones importantes en los organismos
vivos a nivel celular y tienen aplicaciones potencialmente dtiles en la biotecnologia y en la industria
quimica (Tanford, 1980; Chen y Rajagoplan, 1990). Las estructuras organizadas se denominan micelas
«Hoffmann y Ulbricht, 1986). Como la Figura 4.16(a) muestra esquemadticamente para una disolucién acuo-
sa de un surfactante, en las micelas (esféricas, elipsoidales o en forma de bicapa) la parte hidréfoba (gene-
ralmente una cadena hidrocarbonada larga) se aleja del agua, mientras que los grupos terminales hidrdéfilos
qeutros, cationicos o anidnicos) de la superficie de los agregados estdn solvatados con agua y mantienen
4 los agregados disueltos. Sin embargo, si se afiade una pequena cantidad de agua a una fase orgdnica no
polar conteniendo un surfactante, se puede inducir la formacién de unos agregados termodindmicamente
astables denominados micelas inversas, representados esquematicamente en la Figura 4.16(b). En este caso,
2l surfactante se orienta de manera que sus grupos terminales hidrofilos se dirigen hacia dentro, rodeando
2l nicleo de agua, mientras que las cadenas de hidrocarburo largas e hidréfobas se dirigen hacia el seno
Je la fase orgdnica. Un ejemplo de esta situacién lo proporcionan las disoluciones en isooctano del sur-
factante AOT*, constituido por una cadena doble anidnica [mostrada en la Figura 4.16(c)], en presencia
Je pequenas cantidades de agua. No examinaremos mds aspectos de este vasto tema. solamente lo men-
clonamos para indicar la gran importancia de los efectos estructurales-'.

(a) Micela normal (b) Micela inversa (c) Surfactante AOT
\l\}\ | ”(%/37// Disolvente organico
=5 = CHs CHj
=3 Agua [
;a/}% C|:H2 CH,
I 5
);/b,mﬁ?\ﬁg\% CH; CH, CH, CHs4
Disolucion acuosa Disolvente organico éHQ—(IJH CIH—C')HZ
| |
CH, CH
2N
i T
C C
7N\ N

SO; Na*

Cavidad acuosa
de la micela inversa

Figura 4.16 Representacion esquematica de la seccién de una micela (a) y una micela inversa (b). En las micelas

nversas, el grupo polar terminal de las moléculas de surfactante esta dirigido hacia el interior del agregado, formandose un

nucleo estructural acuoso y las cadenas hidréfobas se dirigen hacia el disolvente organico, como se ilustra para el surfactante
de cadena doble AOT (c).

" Los ejemplos tipicos son moléculas de surfactante (los componentes principales de los detergentes). como el n-dodecil-1-
~ulfato de sodio. C|,H..SO Na. que contiene una cadena hidrocarbonada larga (hidréfoba) y un grupo terminal polar o iénico
hidréfilo).

' El surfactante AOT es el di-2-etilhexilosullosuccinato de sodio. con peso molecular de 444 g mol

' Para una recopilacién de aplicaciones de micelas inversas en biotecnologia. véanse M. I. Pires, M. R. Aires-Barros y J. M.
5. Cabral. 1996, Biotechology Progress. 12: 290: T. Ono y T. M. Goto, 1997. Current Opinion in Colloid & Interfuce Science, 2: 397.

1
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El origen del efecto hidréfobo es radicalmente distinto de los descritos en las secciones previas. Se
trata principalmente de un efecto entrépico observado con frecuencia en la naturaleza. El efecto hidré-
fobo es consecuencia de grandes fuerzas atractivas (enlaces de hidrégeno) entre las moléculas de H,O en
agua liquida muy estructurada. Estas fuerzas atractivas desaparecen o se distorsionan al disolverse un
soluto en agua. Frecuentemente, tras la solubilizacién del soluto, los enlaces de hidrégeno en el agua no
se rompen sino que se mantienen en forma distorsionada. Las moléculas de agua se reorientan o reorga-
nizan de manera que puedan participar en la formacién de enlaces de hidrégeno. mds o menos de forma
similar al seno del agua liquida pura. Como resultado, se alcanza un grado de ordenacién local mayor
que en el agua liquida pura y se produce una disminucién de entropia. Esta disminucién de entropia (y
no la entalpia) es la que origina una variacién de energia Gibbs desfavorable para la solubilizacién de
solutos no polares en agua (Tanford, 1980). Por ejemplo. los hidrocarburos solamente se disuelven un poco
en agua, es decir, tienen una energia Gibbs de solubilizacién muy desfavorable cuya contribucién mds
importante es entrépica.

Por ejemplo, a 25°C la energia Gibbs estdndar (A¢g") para la transferencia de n-butano desde el liquido
puro a agua es aproximadamente +24,7 kJ mol !, como se muestra en la Tabla 4.12. Este valor es la
suma de una contribucién entdlpica (Ah°) y una contribucién entrépica (TAs°). Para el n-butano los valores
de estas dos contribuciones son —3,3 kl mol 'y —28,0 kJ mol ' a 25°C, respectivamente. La gran dis-
minucion de entropia representa el 85 por ciento de la energia Gibbs de solubilizacién. Para otros hidro-
carburos (como el n-hexano) la contribucién entrépica a Ag° es todavia mayor.

Como se muestra en la Tabla 4.12, la entropia estdndar de transferencia es muy negativa, debido a
la reorientacién de las moléculas de agua en torno al hidrocarburo. La escasa solubilidad de los hidro-
carburos en agua no se debe a una entalpia de disolucién grande y positiva sino a una gran disminucién
de entropia causada por el denominado efecto hidrdéfobo. Este efecto es también parcialmente responsable
de la inmiscibilidad de las sustancias no polares (hidrocarburos, fluorocarbonos, etc.) con el agua.

Tabla 4.12. Cambios de la energia Gibbs (AgP), entalpia (AR°) y entropia (TAs®), molares estandar,
expresadas en kJ mol ', para la transferencia de hidrocarburos de la fase liquida pura a agua
a 25°C (Tanford, 1980).

Hidrocarburo Ag° (kd mol~1) AR® (kd mol~7) TAS® (kJ mol~7)
Etano 16,3 -10.5 —26.8
Propano 20.5 =71 -27.6
n-Butano 24,7 -3.3 —28.0
n-Hexano 324 0 —324
Benceno 19.2 +2.1 -17.1
Tolueno 22,6 +1.7 —-209

La interaccion hidrdfoba (Israelachvili, 1992) estd estrechamente relacionada con el efecto hidréfobo.
Esta interaccidn es principalmente entrépica y se refiere a una fuerte atraccién entre las moléculas hidro-
fobas (y sus superficies) en agua®. En muchos casos esta atraccién es mds fuerte que en el vacio. Por
ejemplo, utilizando la Tabla 4.5 y la Ecuacién (4.22). podemos calcular que la energia de interaccién entre
dos moléculas de metano, con un didmetro molecular de 4 A. en contacto y en vacio es —2,5 x 107" J.
En el agua esta misma energia de interaccién es — 14 x 10" ]

= N. A. M. Besseling y J. Lyklema. 1997. J. Phys. Chem. B. 101: 7604, han propuesto un modelo de termodindmica molecular
para la hidratacién hidréfoba de moléculas pequenas. no polares v de superficies hidréfobas.
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4.11 Interacciones moleculares en fluidos densos

En las secciones precedentes se han descrito las fuerzas intermoleculares que se ejercen entre las moléculas
en fase gaseosa a baja presion. Sin embargo, hay una gran diferencia entre la interpretacion fisica de las
fuerzas intermoleculares de las moléculas en fase gaseosa y la de las fuerzas entre las moléculas de soluto
en un disolvente liquido. Las moléculas en fase gaseosa a baja presién interaccionan en un medio «libre»
tes decir, en el vacio), pero los solutos disueltos interaccionan teniendo como medio al disolvente. Las
interacciones entre dos moléculas en el vacio se describen por una funcion potencial (como la de Lennard-
Jones), pero las interacciones entre dos moléculas en el medio disolvente se describen por el denominado
potencial de campo medio que desempefa un papel principal en la ciencia de coloides y en la quimica-fisica
de las disoluciones de proteinas. La diferencia mds importante es que la naturaleza molecular del disolvente
influye en la interaccidn entre dos moléculas en un disolvente y no existe una influencia similar en la
interaccion entre dos moléculas en el espacio practicamente libre.

Por ejemplo, el potencial intermolecular para dos moléculas de soluto en un disolvente, no solamente
mncluye la energia de interaccién directa soluto-soluto, sino también las modificaciones en las energias de
mteraccion soluto-disolvente y disolvente-disolvente producidas al acercarse las dos moléculas de soluto.
Una molécula de soluto sélo puede acercarse a otra molécula de soluto si desplaza de su trayectoria a las
moléculas de disolvente. Asi, a cierta distancia, dos moléculas en el espacio libre pueden atraerse entre si,
pero en un disolvente pueden repelerse si el trabajo a realizar para desplazar las moléculas de disolvente
excede a la ganancia obtenida al acercar las moléculas de soluto. Ademads las moléculas de soluto suelen
perturbar el orden local de las moléculas de disolvente. Si la energia asociada con esta perturbacién de-
pende de la distancia entre las dos moléculas disueltas. se ejerce entre ellas una fuerza adicional de solva-
racion.

La naturaleza molecular del disolvente puede originar potenciales de campo medio que son muy dis-
tintos de los correspondientes potenciales entre dos cuerpos en el vacio™. El potencial de campo medio
¢s una medida de la interaccién molecular entre las moléculas de soluto en disolucién liquida. Las teorfas
de disoluciones, como la teoria de McMillan-Mayer (1945), proporcionan una relacién directa cuantitativa
entre el potencial de campo medio y las propiedades macroscépicas termodindmicas (los coeficientes del
virial osmdticos) determinables experimentalmente. Los coeficientes del virial osmdticos se obtienen a par-
tir de medidas de presién osmdtica.

Presion osmotica

La presion osmdtica es un fendmeno frecuente en la naturaleza, especialmente en sistemas bioldgicos. Los
primeros estudivs sistemadticos cuantitativos se realizaron a finales del siglo XIX. La quimica fisica de la
presion osmética fue desarrollada por Van’t Hoff, uno de los fundadores de la quimica fisica (alrededor
de 1890) y uno de los pioneros de la aplicacién de la termodindmica en el estudio de las disoluciones
liquidas. Resumiremos a continuacion los principales conceptos relativos a la presién osmética.

Considérese un sistema dividido en dos partes, 2y f§, por un tabique semipermeable, como se muestra
en la Figura 4.17.

La membrana semipermeable es permeable al disolvente (1), pero impermeable al soluto (2). Las fases
7y festdn a la misma temperatura. La presién en la fase z es P, y la presién en la fase fes P + . La
ecuacion del equilibrio quimico es:

W=l (4.38)

' Para una descripcién de la influencia de los efectos del disolvente en los potenciales de interaccién intermoleculares y
entre particulas, véase Israelachvili (1992).
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Figura 4.17 Esquema de un aparato para la medida de la presion osmética. La membrana es permeable
al disolvente (1), pero no al soluto (2).

donde yu es el potencial quimico, dado por

_ 1= 1 o (T2 P) (4.38a)
= 1 ol T, P+ 1) + RT In a, (4.39)
donde a es la actividad, que puede expresarse en funcién de la composicion como a, = 7,x,, donde 7 es
el coeficiente de actividad y x es la fraccién molar.
Para un fluido puro, (Cu/ ¢ P), = v. Suponiendo que el volumen molar no cambia con la presion (fluido
incompresible), tenemos
/’Jl pum(P + T[) = lul puru(P) + T“ll puro (440)
La Ecuacion (4.38) puede escribirse como
T
—In g, = —2° (4.41)
RT

Como la fase f es una disolucién diluida, x, es aproximadamente la unidad; en ese caso, 7, también es
aproximadamente la unidad y la Ecuacién (4.41) toma la forma

U Lll puro (442)

—In X :?

Cuando x, << l.In x; =In (1 — x,) * — x, y la Ecuacién (4.42) se transforma en
n l.l puro = XJRT (443)

Como x, << 1, n, << n; y X, X ny/n,, la Ecuacidn (4.43) queda asi:

nV = n,RT (4.44)

iU} puro €8 €l volumen total disponible para los n, moles de soluto.
La Ecuacion (4.44) es la ecuacion de Van’t Hoff para la presién osmética n, andloga a la ecuacién del

gas ideal.

donde V=mnt
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Esta ecuacidn se basa en dos dnicas suposiciones importantes:

e La disolucidn es muy diluida.
e La disolucion es incompresible.

Hace muchos anos que se descubrié una aplicacién importante de la Ecuacion (4.44). si medi-
mos 'y T y conocemos la concentracién en masa del soluto (g/litro), podemos calcular el peso molecular
del soluto.

La osmometria proporciona un procedimiento estdndar para medir pesos moleculares de moléculas
grandes (polimeros o biomacromoléculas como las proteinas) cuyos pesos moleculares no pueden deter-
minarse con precisién a partir de medidas de otras propiedades coligativas como el aumento del punto
de ebullicién o el descenso del punto de congelacidn.

La ecuacién de Van't Hoff es una ley limite; la Ecuacidn (4.44) es una asintota que se alcanza cuando
la concentracidn del soluto tiende a cero.

Para concentraciones finitas, es dtil escribir un desarrollo en serie en la concentracién c¢,, generalmente
expresada en (g/litro):

1
- RT<V + B*c, + C*e3 + ) (4.45)™

donde M, es la masa molar del soluto. B* es el sequndo coeficiente del virial osmdtico, C* es el tercero,
\ asi sucesivamente.

Si hacemos B* = C* = ... = 0 en la Ecuacidn (4.45), obtenemos de nuevo la ecuacion de Van’t Hoff.

En disoluciones diluidas. podemos despreciar en la Ecuacién (4.44) las interacciones entre tres cuerpos
o superiores. Por tanto, la representacién de n/¢, frente a ¢, es una linea recta (para valores pequefos de
«»). con ordenada en el origen RT'M, y pendiente igual a RTB%,. Como ejemplo. la Figura 4.18 muestra los
datos de presiones osmdticas (McCarty y Adams, 1987. Haynes et «al., 1992), medidos por osmometria de
membrana®, de las disoluciones acuosas de las proteinas z-quimotripsina, en disolucién reguladora 0.1 M
de sulfato de potasio, a pH = Sy 25°C. y lisozima y ovoalbimina. en disolucién reguladora 0,06 M de
cacodilato [disoluciones acuosas de la sal sdédica del dcido dimetilarsinico (CH;),AsO,Na-3H,0). a
pH = 5.8 y 37°C. En la Tabla 4.13 se muestran los segundos coeficientes del virial osméticos y los pesos
moleculares promedio en numero de las proteinas. obtenidos a partir de los datos de la Figura 4.18.

En la Figura 4.18 se observa que, al contrario de lo que sucede para la lisozima y la ovoalbimina,
los valores de 7/c, de la z-quimotripsina disminuyen al aumentar ¢, con el resultado de un valor negativo
del segundo coeficiente del virial osmético. Este valor negativo indica que. en las condiciones experimen-
tales, las moléculas de xz-quimotripsina se atraen ligeramente entre si en disolucién diluida.

“ El desarrollo del virial osmotico es andlogo al desarrollo del virial de gases (que veremos en el Capitulo 3).
P .
—=RT(1+Bp+Cp + ) (4.45a)
14

Jdonde p es la densidad molar y By C son el segundo y tercer coeficientes del virial. La concentracién molar p puede expresarse
2n funcidn de la concentracién del soluto ¢, como p = ¢. M,. Sustituyendo en la ecuacion anterior se obtiene

P | B Cy.
—= RT|:‘ + <->( + <—1>c: + :i (4.45b)
I M, M-/ - M3/ -

Las Ecuaciones (4.45a) y (4.45b) son basicamente idénticas pero las dimensiones de By € no son las mismas que las de B* y C*.
* Los segundos coeficientes del virial osméticos se determinan con mds precision mediante la técnica de difusion de radiacion
Adser a dngulo rasante [low-angle laser-light scattering (LALLS)].
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Figura 4.18 Datos de presion osmotica de la x-quimotripsina @) (Haynes et al., 1992), en disolucion reguladora de sulfato
de potasio 0,1 M, a pH =5y 25°C, y de la lisozima (A) y la ovoalbumina (®) (McCarty y Adams, 1987), en disolucion
reguladora de cacodilato 0,06 M, a pH = 5,8 y 37°C.

Tabla 4.13. Segundos coeficientes del virial osméticos y pesos moleculares promedio en nimero para las diso-
luciones acuosas tamponadas de x-quimotripsina, lisozima y ovoalbumina, obtenidos por correlaciéon de los datos
mostrados en la Figura 4.18.

Proteina B}, x 10" (L mol g~?) M, (g mol )
%-Quimotripsina —-2.72 32200
Lisozima 747 15100
Ovoalbimina 2,76 43400

Como puede verse en otras fuentes bibliogrdficas (Hill, 1959. 1986), el segundo coeficiente del virial
osmotico (propiedad macroscépica) estd relacionado con las fuerzas intermoleculares entre dos moléculas
de soluto (propiedad microscépica). Los datos cuantitativos de B% pueden proporcionar informacion util
sobre las interacciones entre, por ejemplo, moléculas de proteinas o de polimeros en disolucidn.

Equilibrios Donnan

La relacién de la presién osmética obtenida por Van't Hoff es vdlida para disoluciones de no electrolitos
y para disoluciones de electrolitos cuando la permeabilidad de la membrana sea la misma para los cationes
y los aniones. Consideremos ahora una cdmara dividida en dos partes por una membrana que muestra
selectividad i6nica, es decir, algunos iones pueden fluir a través de la membrana y otros no pueden. En
este caso, las condiciones de equilibrio se hacen mds complejas porque, ademds de las ecuaciones de Gibbs
habituales que establecen la igualdad de potenciales quimicos, es necesario satisfacer un criterio adicional
estableciendo la neutralidad eléctrica de cada una de las fases presentes en la cdmara. Donnan fue el pri-
mero en estudiar, a comienzos del siglo XX, la termodindmica de equilibrio de los sistemas con membranas
selectivas a iones.
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Para describir los fundamentos de estos equilibrios*, consideremos un sistema acuoso que contiene
tres especies i6nicas: Na®. C1~ y R7, tales que el anién R~ es mucho mayor que el C17. El agua estd en
exceso y todas las concentraciones idnicas son pequenas. La cdmara estd dividida en dos partes iguales,
la fase 2 y la fase f§, mediante una membrana selectiva a iones, como se indica en la Figura 4.19. Esta
membrana es permeable al agua. Na® y Cl~, pero es impermeable al R ™.

Membrana Membrana
{ '
Fase a Fase Fase a Fase 8
Na+ R- Na+ Ci- Na+ R~ CF Na* Cr-
A B R T
Estado inicial (no-equilibrio) Estado de equilibrio

Figura 4.19 Representacion esquematica de un equilibrio Donnan.

Inicialmente (antes de alcanzarse el equilibrio) el lado izquierdo contiene sélo agua, Na® y R, con
concentraciones molares ¢,y ¢y . El lado derecho inicialmente contiene sélo agua, Na' y CI7,

con concentraciones molares ¢~y ¢} . La condicién de electroneutralidad requiere que

07— 0z o — 0
=y Q= (4.46)
A continuacién permitimos que el estado inicial alcance el equilibrio. Sea J el cambio de la concen-
tracién de Na* en 2. Como el catién R~ no puede pasar de un lado a otro, el cambio de la concentracién
de CI” en ffes — 0.
Las concentraciones finales (f) en el equilibrio son

En &, = +0 . =9 o=y (4.47)
En f: A= =0 o= =9 =0 (4.48)

Nuestro objetivo es calcular ¢ a partir de las concentraciones originales, que son conocidas.
Para el disolvente (s), podemos escribir
W=y (4.49)>

S

El potencial quimico puede escribirse en funcién de la presion y la actividad como

W= yf" + P*v + RT In a’ (4.50)

** Para una discusion clara y simple. véase E. A. Moelwyn-Hughes, 1961 Physical Chemistry. 2." ed.. New York: Pergamon
Press. Para una discusién amplia. véase M. P. Tombs y A. R. Peacocke. 1974. The Osmotic Pressure of Biological Macromolecules,
Oxford: Clarendon Press.

* Uno se siente tentado a escribir las ecuaciones de equilibrio p%, = uf, v 1, = p, . Estas ecuaciones no son correctas
porque el potencial eléctrico de la fase « no es igual que el de la fase . Véase el Capitulo 9.

. _ - — o
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Podemos utilizar una relacién similar para p”. En estas relaciones. ¢ es el volumen molar y a es la actividad.
El estado estdndar (*) es el disolvente liquido puro a la temperatura del sistema y a presion cero. Susti-
tuyendo en la Ecuacién (4.49) se obtiene

RT [d
R (Y = pr iy (451)

donde 7 es la presién osmdtica.
Por otra parte tenemos

‘u;l\l'd(‘l = IUQ‘A('I (452)

Como el cloruro de sodio estd totalmente disociado en iones sodio e iones cloruro, la Ecuacion (4.52)
puede escribirse como

i, gy =l + ol (4.53)

Sustituyendo ecuaciones andlogas a la Ecuacién (4.50) en la Ecuacidn (4.53), se obtiene

RT all o dl
= ln(N“ “> (4.54)

- -~ 7 ¥
Una- T 0 U\, Ao

donde ¢, es el volumen molar parcial del componente i cuando las concentraciones de todos los solutos
son muy pequenas.
Igualando la expresién de n de la Ecuacidn (4.51) con la expresion de n de la Ecuacidn (4.54). tenemos

Loy

5o N
a\lu‘a(‘]’ :<i> [N (455)

zx pA 7
ANy, Aoy a

En una disolucién muy diluida a’ = ¢/ = 1 y la actividad del soluto i es igual a su concentracién
molar, a, = ¢,. La Ecuacién (4.55) toma la forma

o o Y <
CNa Cal Cna Ca (4.56)

Utilizando la definicién de 0 en la Ecuacién (4.56) se obtiene

(€y,- + 0o = (Y —or (4.57)
resultando
O 2
PR (4.58)

0 5 ,.0f
(\a' + 2 Na~

Si se utiliza la Ecuacidn (4.58) para obtener 9, pueden calcularse las concentraciones finales de equilibrio
a partir de las concentraciones iniciales utilizando las Ecuaciones (4.47) vy (4.48).
Reordenando la Ecuacidn (4.58) se obtiene qué fraccién del cloruro de sodio originalmente en la fase

p se ha trasladado a la fase x:
0 S
o = (2 + (m; ) (4.59)
Na* Na~
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Por otra parte. la presién osmdética viene dada por

m=2RT(cY, — ¢ + 20) (4.60)

Como las concentraciones de equilibrio de Na ™ no son iguales en las dos [ases. tenemos una célula
(0 bateria) de concentracién con una diferencia de potencial entre ambos lados de la membrana. La dife-
rencia de potencial eléctrico A¢ viene dada por la ecuacién de Nernst:

RT al,
Agp = —— | (4.61)

I - ¥
N 1€z Nit© a.\d

Sustituyendo las actividades por concentraciones v utilizando la Ecuacion (4.58). podemos escribir la
2cuacion de Nernst como

np— BT (4.61a)
= n - .0la
‘J\‘V [é): Ni” (‘(']\.Iu + (‘(l/fa

donde =y, esla valencia del ion sodio (+1). e es la carga del electrén y N | es la constante de Avogadro.
Estos resultados (v otros basados en argumentos similares) tienen mucha importancia en biologia y me-
dicina porque los animales (y el hombre) poseen muchas membranas selectivas a iones. Ademds, estos
resultados son importantes en procesos de separacion industrial mediante membranas cargadas como, por
clemplo, la electrodidlisis y la ésmosis inversa. examinadas en la Seccion 8.4.

4.12 Teoria molecular de los estados correspondientes

La teorfa cldsica o teoria macroscopica de los estados correspondientes fue establecida por Van der Waals
a partir de su conocida ecuacién de estado. Sin embargo. puede demostrarse que la deduccién de Van der
Waals no estd asociada a una determinada ecuacidn sino que puede aplicarse a cualquier ecuacién de
astado con dos constantes arbitrarias ademds de la constante R de los gases.

A partir del principio de continuidad de las fases liquida y gaseosa. Van der Waals demostrd que en

2l punto critico
cP ‘P
<T> :(\ > =0 (4.62)
v/ )y

\

Estas relaciones condujeron a Van der Waals al resultado general de la existencia de una funcién
universal de las variables ¢ (volumen). T (temperatura) y P (presién) tal que™

v T P
Fl—.—=.—1=0 (4.63)

v, T P
Esta ecuacidn es vilida para todas las sustancias: el subindice ¢ se refiere al punto critico. Otra manera
de enunciar este resultado es afirmando que. cuando la ecuacién de estado de un fluido se escribe utilizando

= Por ejemplo. la ecuacién de Van der Waals en variables reducidas viene dada por

8Ty 3
F=P,— +==0

-1 o

donde Py =P/P . T, =TT yirpo=rr.
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coordenadas reducidas, es decir, v/v,, T/T,, P/P,, esta ecuacién también es vélida para otro fluido cual-
quiera. '

La teoria cldsica de los estados correspondientes se basa en las propiedades matematicas de las ecua-
ciones de estado macroscépicas. La teoria molecular o microscépica de los estados correspondientes se basa
en las propiedades matemdticas de la funcién de energia potencial.

La funcién potencial con potencias inversas dada por la Ecuacidn (4.24) representa con buena apro-
ximacién las fuerzas intermoleculares de muchas sustancias. La variable independiente en esta funcién
potencial es la distancia entre las moléculas. Si esta variable se hace adimensional, la funcién potencial
puede expresarse de forma general y de manera que el potencial adimensional sea una funcion universal F
de la distancia adimensional entre las moléculas:

| r
— = F<—> (4.64)
&, c

donde ¢, es un pardmetro energético y o, es un pardmetro de distancia, caracteristicos ambos de la inter-
accién entre dos moléculas de la especie i. Por ejemplo, si la funcidén F es el potencial de Lennard-Jones,
¢, es la energia (cambiada de signo) en el minimo del potencial y ¢, es la distancia correspondiente a energia
potencial nula. Sin embargo, la Ecuacién (4.64) no estd restringida al potencial de Lennard-Jones ni a la
funcién potencial con potencias inversas dada por la Ecuacion (4.24). La Ecuacién (4.64) sélo establece
que la energia potencial reducida (I /¢;) es una funcién universal de la distancia reducida (r/c,).

Una vez conocida la funcién de energia potencial de una sustancia. es posible, al menos en principio,
calcular las propiedades configuracionales macroscdpicas de esa sustancia mediante las técnicas de la me-
cdnica estadistica. Por consiguiente, una funcién de energia potencial universal. Ecuacion (4.64), conduce
a una ecuacion de estado universal y a valores universales de todas las propiedades configuracionales
reducidas.

Para obtener mediante la mecdnica estadistica las propiedades termodindmicas macroscépicas resulta
util calcular la funcion de particion candnica de un sistema que depende de la temperatura, volumen y
numero de moléculas. Para fluidos formados por moléculas pequenas la funcién de particién Q se expresa
como un producto de dos factores’:

0 = Q(N. T)Q,,(N. T. V) (4.65)

En esta expresion se han separado la contribucién traslacional a la energia del sistema del resto de con-
tribuciones tales como las de rotacién y vibracién. Se supone que las contribuciones de rotacién y vibracién
sélo dependen de la temperatura. Estas contribuciones se denominan contribuciones internas porque no
dependen (supuestamente) de la presencia de otras moléculas en las proximidades de una dada.

En la aproximacion cldsica, la funcidn de particién traslacional, Q.. se expresa como un producto
de dos factores, uno procedente de la energia cinética y el otro de la energia potencial. Para un sistema
de un solo componente con N moléculas, O _ _viene dada por

tras

0 <2nka>mN 2 J‘ J |: I, .. r\.)} / [ (4.66)
was \ 12 - Tt EXp| — 7 |dI;..dr .66
h NUJ kT ! N

donde m es la masa molecular, k es la constante de Boltzmann, h es la constante de Planck y
I'(r,, ... ry) es la energia potencial del conjunto de N moléculas con posiciones descritas por los vectores
r,....r,. Conocida la masa molecular y para un ndmero dado de moléculas, el primer factor s6lo depende

~ En el Apéndice B se ofrece un andlisis mas detallado.

——
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Je la temperatura y el volumen. El segundo factor, denominado integral de configuracion, Z ., depende de
la temperatura y el volumen:

7 - J { exp[— MJ dr, . dr. (4.67)
: kT

Por tanto, la integral configuracional proporciona la tnica contribucién que depende de las fuerzas inter-
moleculares. Sin embargo, Z, no es la unidad para un gas ideal (I', = 0). sino que Z%{ = V*.
A partir de Q se obtiene la ecuacién de estado (véase el Apéndice B):

clnQ cInZ,
P=kT| — =kT| ——— (4.68)
Vo Jrs cv TN

Cuando son vdlidas las Ecuaciones (4.65) y (4.66). la ecuacién de estado depende sélo de Z,. Por
consiguiente, el problema principal de la aplicacién de la mecdnica estadistica a los fluidos reales es la
2valuacién de la funcién de particién configuracional.

Pitzer (1939) y Guggenheim (1945) enunciaron claramente las cuatro hipétesis que conducen al teo-
rema molecular de los estados correspondientes; éstas son:

1.

La funcién de particion se factoriza segin la Ecuacidn (4.65). donde Q,, es independiente del
volumen por molécula.
Se utiliza para Q. la aproximacién cldsica dada por la Ecuacién (4.66)*.
La energia potencial I', se expresa como suma de las interacciones I, (1) de todos los pares po-
sibles de moléculas. Para un determinado par ij, I';; depende sélo de la distancia r,; entre las
moléculas:

r=2 T, (4.69)

i<j

La energia potencial de un par de moléculas, reducida mediante una energia caracteristica, se
representa mediante una funcién universal de la distancia intermolecular, reducida mediante una
longitud caracteristica, es decir, por la Ecuacidn (4.64).

Las hipdtesis 3 y 4 se sustituyen en la funcién de particion configuracional. Ademds se utilizan coor-
denadas reducidas obtenidas dividiendo los vectores de posicién tridimensionales r,, ..., ry por el factor
de escala ¢°. Asf se obtiene

Z:GL\JW Jexp BN S SRR FTRER R TEAS (4.70)
A o kT = \o g’ g’

Aparte del factor ¢*", la integral configuracional depende sélo de N, de la temperatura reducida kT/e
v del volumen reducido V/a’ (a través de los limites de la integral):

& o0

z =a~“'z*(k—T v w) 4.71)
AY AY [} 7 4 .

donde Z% es una funcién universal.

0 Esta suposicion no es vdlida para fluidos de masa molecular pequeiia como H,. He y Ne. Para estos fluidos, los efectos
cudnticos desempenan un papel importante a bajas temperaturas. Sin embargo. como se discute en el Capitulo 5. si se utilizan
pardmetros de reduccién efectivos. se pueden incluir estos fluidos en las correlaciones basadas en los estados correspondientes.
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Dado que la energia Helmholtz configuracional viene dada por
A= —kTIn Z, (4.72)
y dado que A" es una propiedad extensiva (proporcional a N ), tenemos
A<M = Ny (T, v) (4.73)

donde la funcién ¥ depende sélo de las variables intensivas Ty ¢ = V' N,
Las Ecuaciones (4.72) y (4.73) implican que la integral configuracional debe tomar la forma

_oan| e kT VvV A
Z.=a ¥ —, . (4.74)
’ ¢ No’

donde la funcion z* depende sélo de variables intensivas. Sustituyendo la Ecuacién (4.74) en la (4.68) se

obtiene la ecuacion de estado
P Clnz*
—_— = - (4.75)
NkT Vo)

Introduciendo las variables reducidas

~ kT 1% -
T=— F= - P=
¢ No’ &

(4.76)

se encuentra que z* es una funcién de T y ¢ [Ecuacion (4.74)]: la ecuacién de estado se transforma en
P=FXT, 7 (4.77)

donde F* es una funcién universal. La naturaleza de esta funcién depende sélo de la naturaleza de la
funcién potencial [, en la Ecuacion (4.69).

La Ecuacion (4.77) expresa la teoria molecular (o microscdpica) de los estados correspondientes. Esta
teoria es andloga a la teoria macroscopica de los estados correspondientes expresada por la Ecuacion
(4.63); la diferencia radica en los pardmetros reductores.

Las magnitudes reducidas [ Ecuacién (4.76)] se definen en funcién de las variables macroscépicas 7,
V. P, N y de los pardmetros moleculares ¢ y ¢. La utilizacién de pardmetros moleculares es importante a
la hora de generalizar el teorema de los estados correspondientes a mezclas.

Para relacionar las teorfas microscépicas y macroscopicas de los estados correspondientes. es deseable
establecer una conexién entre los pardmetros de ambas teorias. En la teoria microscdpica hay dos pard-
metros independientes, un parametro energético y otro de distancia. En la teorfa macroscdpica parece que
hay tres —v,, T. y P.—, pero solo dos de ellos son independientes porque, segin la teorfa. el factor de
compresibilidad en el punto critico (z, = P ¢ /RT,) es el mismo para todos los fluidos.

La conexion entre las teor{as microscépicas y macroscépicas de los estados correspondientes puede
establecerse sustituyendo la Ecuacidn (4.77) en las relaciones proporcionadas por la Ecuacion (4.62). Re-
sulta entonces que las propiedades criticas macroscépicas v, T, v P, estdn relacionadas con los pardmetros
moleculares ¢ y ¢ segiin

| o

=T (4.78)
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3 N ¢’ = o, (4.79)

Z=P (4.80)

donde N, es la constante de Avogadro (v, es un volumen molar) y ¢,, ¢, y ¢, son constantes universales
caracteristicas. Para moléculas no polares simples. es decir, moléculas no polares que tengan un nimero
de dtomos por molécula pequenio, se han encontrado empiricamente estas relaciones sustituyendo la fun-
cién generalizada F por el potencial de Lennard-Jones (12-6) (Hirschfelder et al.. 1964). En este caso par-
ticular, aproximadamente se obtiene

¢, =077 ¢,=0.75
(4.81)

2n ¢,
¢, =742 Y 0.290

¢~ 04

Puesto que la temperatura critica es una medida de la energia cinética del fluido en un estado carac-
teristico (cuando coinciden el estado gaseoso y el liquido). parece razonable la proporcionalidad simple
entre el pardmetro energético ¢ y la temperatura critica 7. Andlogamente. el volumen critico refleja el
tamano de las moléculas; por tanto, parece también razonable la proporcionalidad entre el pardmetro de
distancia ¢’ y el volumen critico. La proporcionalidad entre la presion critica y la razén «/c* se debe a
que, segtin la teoria, el [actor de compresibilidad - es el mismo para todos los fluidos.

Aunque los pardmetros ¢, y o, estén directamente relacionados con las propiedades macroscépicas
criticas de la sustancia i, las propiedades macroscépicas utilizadas para estimar ¢, y ¢, no necesitan ser
propiedades criticas. Por ejemplo. ¢, puede evaluarse también a partir de la temperatura de Boyle y g, a
partir del volumen molar en el punto de ebullicién normal. Tampoco es necesario, en principio, que los
pardmetros moleculares se obtengan a partir de datos termodindmicos puesto que estos pardmetros estdn
también relacionados con las propiedades de transporte como la viscosidad y la difusividad (Hirschfelder
et al., 1964). Sin embargo. los pardmetros moleculares obtenidos de diferentes propiedades de un mismo
fluido tienden a ser distintos porque la funcidn potencial asumida (como la de Lennard-Jones) no es la
funcién potencial «verdadera» sino sélo una aproximacién. Ademads. las cuatro hipdtesis mencionadas
anteriormente no se cumplen estrictamente para la mayor parte de las sustancias. Si una funcién de energia
potencial determinada se utiliza para calcular propiedades de equilibrio. lo mejor es evaluar los pardmetros
a partir de una propiedad similar a la que se estd investigando.

Una ventaja importante de la teoria molecular en relacién con la teoria cldsica de los estados corres-
pondientes es que la primera permite calcular otras propiedades macroscépicas (como las propiedades de
transporte) ademds de aquellas que pueden calcularse por termodindmica cldsica a partir de una ecuacion
de estado. Sin embargo. para los fines de la termodindmica de equilibrio de fases la principal ventaja de
la teorfa molecular es que puede generalizarse a mezclas. sin perder significado. proporcionando asf ayuda
en los problemas habituales de equilibrio de fases.

La Ecuacién (4.67) puede escribirse en el caso de mezclas como

Z,= Jﬂ Jﬁexp<~ L)(ch' P o(drg)t e (4.82)
A 1 B ‘
) KT

donde (dr;)™ es una notacién abreviada para las coordenadas de los centros de la N, moléculas de
tipo i. De nuevo, I', viene dada por la Ecuacion {4.69), pero ademds de las interacciones entre moléculas
1guales, la Ecuacion (4.69) incluye ahora las interacciones entre moléculas de distinta especie. Teniendo en
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cuenta el significado fisico de los pardmetros ¢, y g;, es posible predecir razonadamente cémo serdn los
pardmetros de la interaccién entre moléculas distintas. Asi, en una primera aproximacion, la teoria de
London sugiere que para la interaccidén entre dos moléculas de distinta especie i y j que tienen tamafos
y potenciales de ionizacidn parecidos puede escribirse

e, = (g¢) " (4.83)

H

y, basdndose en el modelo de esferas rigidas para la interacciéon molecular,

1
G, = 3 (o, + o)) (4.84)

Las Ecuaciones (4.83) y (4.84) proporcionan la base para obtener algunas propiedades de muchas
mezclas. En los tdltimos capitulos de este texto se discuten varias aplicaciones de la teoria molecular de
los estados correspondientes en el cdlculo de equilibrios de fase.

4.13 Generalizacion de la teoria de los estados
correspondientes a moléculas complejas

La teoria de los estados correspondientes formulada mediante la funcién potencial generalizada de la Ecua-
cion (4.64) es un teoria con dos pardmetros y estd limitada. por tanto, a moléculas con energias de inter-
accion entre pares que puedan describirse adecuadamente por una funcién con sélo dos pardmetros. Estas
moléculas se denominan moléculas simples. Estrictamente hablando, sélo los gases nobles de mayor masa
(argon, kripton, xendn) son «simples», pero la Ecuacién (4.64) proporciona una buena aproximacién de
las propiedades de otros. Una molécula simple es aquella que presenta una gran simetria en su campo
de fuerzas; esto equivale a afirmar que la energia potencial estd determinada sélo por la distancia de se-
paraciéon y no por la orientacién de las dos moléculas. Las moléculas no polares (o poco polares) como
el metano, el oxigeno, el nitrégeno y el monéxido de carbono son. por tanto. moléculas practicamente
simples. Para moléculas mds complejas, sin embargo, es necesario introducir al menos un pardmetro adi-
cional en la funcion potencial y formular entonces una teoria de los estados correspondientes con tres
pardmetros. Esto puede llevarse a cabo de varias maneras, pero. con fines prdcticos, lo méds conveniente
es dividir a las moléculas en diferentes clases, correspondiendo cada una de ellas a un determinado grado
de desviacién del comportamiento de las moléculas simples (Pitzer er al., 1955, 1957. 1958). Esta genera-
lizacion de la teoria de los estados correspondientes desvirtia la cuarta de las hipétesis formuladas en la
seccién anterior. Las hipétesis 1 y 2 no se modifican. La hipétesis 3 se modifica un poco. en el sentido de
suponer ahora que es suficiente utilizar la funcidn potencial media determinada al promediar los efectos
de la asimetria de las fuerzas intermoleculares. La generalizacién de la teoria de los estados correspon-
dientes afecta principalmente a la hipétesis 4.

En la teoria de los estados correspondientes con tres pardmetros, se puede seguir aplicando la Ecua-
cién (4.64) pero la funcion generalizada F es diferente para cada clase. La clase se designa por un tercer
pardmetro, y un pardmetro conveniente, con fines prdcticos, es aquel calculable fdcilmente a partir de los
datos disponibles. Se han propuesto distintos pardmetros, pero quizd el mds util es el propuesto por Pitzer
porque se calcula a partir de datos experimentales que suelen estar disponibles y ser precisos. Pitzer define
un factor acéntrico, w, que es una medida de la acentricidad, es decir, del carédcter no central de las fuerzas
intermoleculares.

La definicidn del factor acéntrico es arbitraria y se elige por conveniencia. Segtin los estados corres-
pondientes con dos pardmetros (fluidos simples). las presiones de saturacion reducidas de todos los liquidos
deben ser una funcién universal de sus temperaturas reducidas. aunque. de hecho, no lo son, y Pitzer utiliza
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este resultado experimental como una medida de la desviacién del comportamiento del fluido simple. Para
fluidos simples se ha observado que, a una temperatura igual a 7/10 de la critica, la presion de saturacién,
P, dividida por la presién critica, P, viene dada con muy buena aproximacién por

P11 T

—-=— para — =07 (4.85)

P10 T

¢ <

Por tanto, Pitzer define el factor acéntrico por

P.\
w= —log|— — 1,000 (4.86)
P, TT =07

Para fluidos simples, w = 0 y para fluidos mds complejos, »» > 07!, Los factores acéntricos de varios
fluidos se dan en la Tabla 4.14 (en el Apéndice J se presenta una lista mds extensa). El factor acéntrico se
determina facilmente a partir de un minimo de informacién experimental: los datos necesarios son la tem-
peratura critica, la presion critica y la presién de vapor a la temperatura reducida de 0,7. Esta temperatura
reducida suele ser préxima al punto de ebullicién normal. intervalo en que es muy probable disponer de
datos de presiones de vapor .

Tabla 4.14 Factores acéntricos.

Molécula 0] Molécula ®

CH, 0.008 C.H, 0.212
o, 0,021 Co, 0.225
N, 0.040 NH, 0.250
CcO 0,049 CFCl, 0.188
C.H, 0.085 n-CH,, 0.296
C.H, 0.098 iso-C,H 0.303
CF, 0.191 H.O 0.344
n-C,H,, 0.193 n-CH, 0.394

La teoria de los estados correspondientes con tres pardmetros establece que todos los [luidos que tienen
¢l mismo valor del factor acéntrico tienen las mismas propiedades reducidas configuracionales cuando se
encuentran a las mismas temperatura reducida, T,, y presidn reducida, P,. Pitzer y Brewer han tabulado
estas propiedades configuracionales reducidas para varios fluidos representativos, tal como se las deter-
mina a partir de datos experimentales, en funcién de T, y P, (Pitzer. 1995). Se supone que cualquier pro-
piedad de un fluido, en forma reducida, viene dada por una funcion de tres variables: Ty, Pp y .

Por gjemplo. Pitzer utilizé para el factor de compresibilidad. -. una serie de Taylor en » truncada:

AP, Try ) = 2Py, T, 0 = 0) + 0 2P Ty) (4.87)

donde 7 es el factor de compresibilidad de un fluido simple (por ejemplo, argén o metano para los que
m = 0)y 2" representa la desviacién con respecto a =" del fluido real. Con este enfoque, Pitzer correla-

' Para los gases cudnticos (He, H,. Ne) » adopta un valor negativo pequeno. Estos factores acéntricos negativos no son
signilicativos, puesto que la teorfa de Pitzer de los estados correspondientes no es aplicable a los gases cudnticos.
*= Pitzer (1995) también ha examinado métodos para determinar ¢ cuando no se dispone de datos de presiones de vapor.
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ciond propiedades volumétricas y termodindmicas de fluidos normales™ y sus mezclas, utilizando las fun-
ciones "y z'¥ en forma de tabla. para un intervalo de temperaturas reducidas de 0.8 a 4.0 y un intervalo
de presiones reducidas de 0 a 9.0.

La correlacion original de Pitzer con tres pardmetros no es adecuada para cédlculos en la regidn critica
o para liquidos a temperaturas bajas. Para superar estas limitaciones. se han publicado varias modifica-
ciones y también extensiones del trabajo de Pitzer incluyendo intervalos mds amplios de 7, y P, (Lu er.
al., 1973; Schreiber y Pitzer. 1989), que se mencionan brevemente en la Seccién 5.7. Lee y Kesler (1975)
han presentado una amplia recopilacion.

En la correlacion generalizada con tres pardmetros de Lee y Kesler, las funciones termodindmicas y
volumétricas de los fluidos (es decir. densidades, coeficientes de fugacidad. segundos coeficientes del virial.
etc.) se representan analiticamente por una ecuacion de estado modificada de Benedict-Webb-Rubin
(BWR). Esta ecuacion se escribe primero para un fluido simple como el argén o el metano (para el que se
utiliza el superindice 0) y a continuacién para el fluido de referencia (superindice r). que es el n-octano. El
factor de compresibilidad. z, de un fluido normal a la temperatura reducida. 7,. volumen reducido. v. v
factor acéntrico, w, se escribe de la siguiente forma

()

Z(TR, l‘R’ (,l)) = Z“”‘TR. rR- ) = 0) + - [—-“.}(TR* lAR‘ (,)1/-)) — :‘(”(TR. llR' = 0,] (488'
(&)

En la Ecuacién (4.88), los factores de compresibilidad del fluido simple = y del fluido de referen-

cia, 2", se representan por una ecuacién de estado BWR modificada de la siguiente forma

: b* * d* o . o
- = =1l+—+—5+—7+ |+ 5 )exp| ~ = (4.89)

Ty g tp tp o Tpug Uy Ur

donde las constantes b*, ¢* y d* son funciones de la temperatura reducida. Estas constantes. asi como las
constantes ¢,, i y + se determinan para ¢l fluido simple a partir de los datos del argén y del metano y para
el fluido de referencia a partir de los datos del n-octano. Lee y Kesler han evaluado las constantes de la
Ecuacion (4.89) y también han obtenido las expresiones para varias funciones termodindmicas a partir de
la misma ecuacién. Lee y Kesler también proporcionan las reglas de mezcla necesarias para generalizar
esta correlacion a mezclas.

La inclusién de un tercer pardmetro mejora mucho la precision de las correlaciones basadas en los
estados correspondientes. Para fluidos normales (que ni sean muy polares ni se asocien mucho por enlace
de hidrégeno), la precision de los factores de compresibilidad en la fase gaseosa dados en las tablas de Lee
y Kesler es al menos 2 por ciento y para muchos fluidos es incluso mejor. Las tablas no son aplicables a
fluidos muy polares, aunque suelen emplearse en estos casos. obteniéndose resultados de sorprendente
precision, excepto a temperaturas bajas cerca de la regién del vapor saturado.

4.14 Resumen

Tanto las fuerzas fisicus como las quimicas desempenan un papel importante en la determinacién de las
propiedades de las disoluciones. Las fuerzas quimicas pueden despreciarse en algunos casos, resultando
disoluciones puramente «fisicas», pero en otros casos las fuerzas quimicas predominan. Existe una gran
versatilidad en el estado de las disoluciones. por un lado el disolvente puede ser un mero diluyente del
soluto y, en el extremo opuesto, el disolvente puede reaccionar quimicamente con el soluto.

** Los fluidos que tienen enlaces de hidrégeno fuertes. momentos dipolares grandes o efectos cudnticos no estdn incluidos

SNestd calegotid i
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Nuestro objetivo al aplicar los métodos de la termodindmica a los problemas de equilibrios de fase
es ordenar, interpretar, correlacionar y, finalmente, predecir las propiedades de la disoluciones. El grado
de consecucién de este objetivo depende, en gran medida. de nuestro grado de conocimiento de las fuerzas
intermoleculares que determinan el comportamiento de las moléculas.

Las fuerzas intermoleculares pueden clasificarse aproximadamente en tres categorias. En primer lugar,
las fuerzas electrostdticas puras debidas a las fuerzas de Coulomb entre cargas. Corresponden a esta ca-
tegoria las interacciones entre cargas. dipolos permanentes y cuadripolos introducidas en al Seccién 4.2.
En segundo lugar estdn las fuerzas de polarizacion (Seccién 4.3) debidas a los momentos dipolares inducidos
en dtomos y moléculas por los campos eléctricos de las cargas de dipolos permanentes préximos. Final-
mente, estdn las fuerzas de naturaleza mecano-cudntica. Estas fuerzas dan lugar al enlace covalente (in-
cluyendo las interacciones de transferencias de carga) y a las interacciones repulsivas (debidas al principio
de exclusion de Pauli) que contrarrestan las fuerzas atractivas a distancias muy pequefas.

La clasificacion en estas tres categorias no es rigida ni exhaustiva. puesto que algunas fuerzas (como
las de Van der Waals) no pueden adscribirse a una determinada categorfa sin cierta ambigliedad y otras
rcomo las fuerzas magnéticas) no han sido consideradas. puesto que son siempre muy débiles en los siste-
mas de interés en este texto.

Nuestro conocimiento cuantitativo de las fuerzas intermoleculares entre dos cuerpos se limita a sis-
temas simples bajo condiciones ideales, es decir. cuando las dos moléculas consideradas estdn aisladas de
las otras. En sistemas no simples, suele ser grande el efecto de la estructura y forma molecular. pero no
disponemos de herramientas adecuadas para describir estos efectos de un modo verdaderamente funda-
mental; lo mejor que podemos hacer es estimar estos efectos por simulacion molecular mediante cdlculos
con computador.

Cuando se determinan las propiedades termodindmicas. suelen ser dominantes las fuerzas quimicas
formacion de dimeros, trimeros, etc., débilmente enlazados). Hay muchos métodos experimentales (espe-
cialmente espectroscopicos) que pueden utilizarse para aumentar y apoyar la informacion de las medidas
termodindmicas pero, por ahora, nuestro conocimiento de los fundamentos de las fuerzas quimicas no es
satisfactorio.

La osmometria y la difusién de luz proporcionan informacidn de las fuerzas intermoleculares para
moléculas grandes en disolucidn, a través del porencial de campo medio. Los efectos estructurales. como el
efecto hidréfobo, pueden influir mucho.

En el caso de fluidos normales, el teorema de los estados correspondientes proporciona una herra-
mienta potente para estimar las propiedades termodindmicas cuando los datos experimentales son escasos.

La termodindmica cldsica y la estadistica son capaces de definir funciones utiles v de deducir relaciones
entre ellas, pero los valores numéricos de estas funciones no pueden determinarse solamente mediante la
termodindmica. La determinacidn de valores numéricos. mediante teoria o experimentacién. estd fuera del
alcance de la termodindmica, estrictamente hablando: estos valores dependen directamente de la quimica
v la fisica a nivel microscépico de las moléculas de la mezcla. El progreso futuro de la termodindmica del
2quilibrio de fases depende, en parte. del progreso en mecdnica estadistica. Sin embargo. el progreso en
las aplicaciones de la termodindmica del equilibrio de fases solamente es posible mejorando nuestro co-
nocimiento de las fuerzas intermoleculares.
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Problemas

1. Considérese una molécula de nitrégeno y una molécula de amoniaco a una distancia de 25 A y a una temperatura
muy superior a la ambiente. Calculese la fuerza que actda entre estas moléculas. Supdngase que las diversas
energias potenciales son aditivas y utilicense para estos potenciales las férmulas sencillas con simetria esférica.

2. Los estudios experimentales muestran que cuando dos moléculas de metano estin a una distancia de 1 nm, la
fuerza de atraccién entre ambas es 2 x 107" dinas. Utilizando este dato. se desea estimar la fuerza de atraccion
entre dos moléculas de una sustancia B. No tenemos muchos datos de B. pero sabemos que sus moléculas son
pequenas y no polares. Ademds, tenemos las coordenadas criticas:

T.(K) r.(cm®mol ")
Metano 191 99
Sustancia B 300 125

Utilizando la teorfa de fuerzas intermoleculares v la teoria de los estados correspondientes, estimese la fuerza
de atraccidn entre dos moléculas de la sustancia B cuando se encuentran a una distancia de 2 nm.

3. Los estudios experimentales de un gas simple. no polar. A, indican que cuando dos moléculas de la especie A se
encuentran a una distancia dos veces su didmetro molecular, la energia potencial es —8 x 10" erg. Considérense
ahora dos moléculas simples. no polares. de la especie B. ;Cudl es la energia potencial cuando dos de estas mo-
léculas se encuentran a una distancia dos veces su didmetro molecular?
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Coordenadas criticas de A y B:

T.(K) P.(bar) . (cm® mol )
A 120 31.9 90
B 180 36.1 120

El momento dipolar del HCl es 3 x 10 " C m y su polarizabilidad (media) es (x 4rg)) = 2.63 x 107* m".
Calctlense para una distancia entre los centros de masas de 0.5 nm las contribuciones a la energia intermolecular
de las interacciones dipolo-dipolo y dipolo-dipolo inducido para las dos orientaciones relativas, - — y —71.

Considérese una molécula esférica. no polarizable. de radio 3 A. que tiene en su centro un momento dipolar de
2 debye. Esta molécula se disuelve en un liquido no polar que tiene una constante dieléctrica de 3.5. Calculese
la energia que se necesita para extraer esta molécula de la disolucion.

(a) Considérese una mezcla gaseosa de N, v CO y compdresela con una mezcla gaseosa de N, v Ar. ;Qué mezcla
es mds probable que siga (aproximadamente) la ley de Amagat? ;Por qué?

(b) Considérese una molécula diatémica como el mondxido de carbono. (Qué quiere decir constante de fuerza
del enlace C—O? ;Cémo se mide esta magnitud? . Por qué la capacidad calorifica del CO es mucho mayor
que la del argén?

(Qué significan los términos «afinidad electrénica» y «potencial de ionizacién»? Qué relacién existe entre estos
conceptos y la definicién de Lewis de dcidos y bases? En la separacion por extraccién de aromdticos y parafinas,
(por qué el SO, liquido es mejor disolvente que el NH, liquido?

Supdngase que se desea medir el momento dipolar del clorobenceno en un disolvente inerte como el n-heptano.
(Qué medidas experimentales se llevarian a cabo y cémo se las utilizar{a para calcular el momento dipolar?

Considérese una disolucién binaria con dos componentes | v 2. Se conocen los pardmetros de Lennard-Jones
€11+ 622~ 01 Y 0. Suponiendo que 6., = 1 2(g,, + a,,). exprésese « - en funcion de los pardmetros de los compo-
nentes puros. Averigiiese también bajo qué condiciones ¢,. = (¢, &.,)' . (Considérese la parte atractiva solamente.)

(Qué es un enlace de hidrogeno? Citense todas las evidencias experimentales que apoyan la conclusién que el
fenol es una sustancia con enlaces de hidrégeno.

Compdrese cualitativamente el valor del coeficiente de actividad de la acetona cuando se disuelve en tetracloruro
de carbono con el valor cuando se disuelve en cloroformo.

(a) Se desea disolver el polimero del ¢xido de propileno. un poliéter. en un disolvente a temperatura ambiente.
Considérense los disolventes clorobenceno. ciclohexano y cloroformo. (Cudl de ellos es probablemente el
mejor disolvente? ;Y el peor disolvente? Justifiquese la respuesta.

(Seria el n-butanol un buen disolvente? ;Seria mejor el t-butanol? Justifiquese la respuesta. (El punto de
ebullicién normal del n-butanol es 117.5°C y el del t-butanol 82.9°C.)

(b) Considérese un polimero como el nitrato de celulosa. Expliquese por qué. para disolver este polimero. suele
ser mds efectiva una mezcla de dos disolventes polares que cada uno de los disolventes polares por separado.

(c) Supdngase que desea evaporar cianuro de hidrégeno de sus disoluciones en tetracloruro de carbono u octano.
¢En qué caso se requird mds calor?

Hdgase un esquema cualitativo de la representacion del factor de compresibilidad frente a la fraccién molar (desde
el valor cero hasta la unidad) a temperatura y presién constantes. para las mezclas siguientes. todas ellas a 25 bar:

(a) Dimetilamina, /hidrégeno a 170°C.
(b) Dimetilamina’cloruro de hidrégeno a 170°C.
(c) Argon/cloruro de hidrogeno a 80°C.

Indiquese en el diagrama la situacién de z = 1.
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Expliquense las siguientes observaciones utilizando los conocimientos de fuerzas intermoleculares:

(a) A 30°C.las solubilidades del etano y del acetileno en n-octano son aproximadamente iguales. Sin embargo.
a esta misma temperatura, la solubilidad del acetileno en dimetilformamida es mucho mayor que la solubi-
lidad en etano.

(b) A 10°C y 40 bar de presién total. el factor K del benceno es mucho mayor en el sistema metano benceno
que en el sistema hidrégeno benceno (K = y x). Sin embargo. a 10°C y 3 bar. los factores K son aproxima-
damente iguales.

(c) Un gas hidrégeno a 0°C contiene 1 por ciento, en moles, de diéxido de carbono. Cuando este gas se comprime
isotérmicamente hasta la presion P, el diéxido de carbono condensa. Sin embargo. el diéxido de carbono
no condensa cuando se comprime isotérmicamente hasta la misma presion P el gas metano. también a 0°C
y conteniendo | por ciento. en moles, de didxido de carbono.

(d) A 100°C y 50 bar. el factor de compresibilidad. -. del gas etano es inferior a la unidad. Sin embargo, a la
misma temperatura y presion el factor de compresibilidad del gas helio es mucho mayor de la unidad.

{e) Razoénese cudl de los siguientes liquidos serd el mejor disolvente de policloruro de vinilo. -(-CH,CHCl-), —:
1} n-heptano: ii) etanol: iii) ciclohexanona: iv) clorobenceno.

(fy Indiquese cudl es el primer momento multipolar no nulo (es decir. dipolo. cuadripolo. octopolo. etc.) de cada
una de las siguientes moléculas: i) diclorodifluormetano: ii) tetrafluoruro de carbono: iii) diéxido de carbono:
iv) mesitileno (1.3.5-trimetilbenceno).

(g) Una cdmara de absorcion que opera a 0°C y 600 psia utiliza heptano para absorber etano y propano del
gas natural. Dado que las pérdidas de heptano por evaporacién constituyen un coste econémico considera-
ble, se decidid rebajar la temperatura de trabajo a —20°C. Sin embargo. después de llevar a cabo esta mo-
dificacién. se encontré que las pérdidas de heptano. en vez de disminuir. habian aumentado. Justifiquese.

(a) (En qué hipdtesis se basa la teoria molecular de los estados correspondientes?

(b) ¢Hay alguna de estas hipdtesis que no sea vdlida para el potencial de Kihara (véase el Capitulo 3). Justifiquese
la respuesta.

(c) ¢Hay alguna de estas hipStesis que no sea vdlida para el hidrégeno?

(d) (Existe alguna relacidn entre la teorfa molecular de los estados correspondientes y ¢,. calor especifico a
presion constante? En caso afirmativo expliquese cudl es la relacion.

Una gotita de agua a 25°C contiene nitrato de potasio 0.01 molal. La gota estd completamente rodeada por una
membrana semipermeable y se la coloca en una disolucién acuosa que contiene nitrato de sodio 0.0l My 2 g
L ! de lisozima a 25°C. La carga eléctrica de la lisozima e¢s — 2. La membrana semipermeable tiene un peso
molecular 8000, como médximo. La masa molar de la lisozima es 14000 g mol '.  Cudl es la presién osmdtica en
la gota?

Un recipiente a 300 K estd dividido en dos partes. » v 5. separadas por una membrana semipermeable que es
permeable al disolvente (agua) pero no al soluto. que es una proteina A en su punto isoeléctrico. La masa molar
de la proteina es 5000 ¢ mot .

La parte ff contiene agua pura. La parte » contiene una disolucion acuosa de la proteina A. con concentracion
5 g/litro. La proteina A tiene tendencia a dimerizarse segin el equilibrio

2A = A,

La constante del equilibrio de dimerizacién es 107,

(Cudl es la presion osmdtica de la parte »?

Supdngase que. para esta pequeia concentracién de proteina. ¢l liquido de la parte 7z se comporta como una
disolucion diluida ideal. En este caso. la disolucién diluida ideal se define expresando el potencial quimico del
soluto i en funcién de su fraccién molar x, como

i, = constante + RT In x,

A continuacién se dan los datos de presién osmdtica a 25°C de las disoluciones acuosas de la proteina seroal-
buimina bovina (SAB) en NaCl0.15 M a pH = 5.37 y 7.00. El punto isoeléctrico de la SAB en disoluciones acuosas
de cloruro de sodio 0.15 M es 5.37.
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(a) Estimese el peso molecular y el volumen especifico de la SAB en disolucién a pH = 5.37.

(b) EI volumen especifico de una proteina no solvatada (considerada de forma esférica) es aproximadamente
0,75 cm "* g~y se estima que el volumen excluido de la molécula es 1.18 x 10~ m* molécula '. ;Estard
solvatado el soluto a pH = 5.37?

(c) Para una particula cargada en presencia de una sal de peso molecular bajo. la contribucién al segundo
coeficiente del virial osmdtico debida a la carga puede expresarse como

103=-
T
AM:p gy

donde = es la carga de la particula de peso molecular M.. p, es la densidad de la disolucién en g cm ™'y
my,y €s la concentracion (molalidad de la sal). Estimese la carga de la SAB a partir de los datos de presiones

osmoticas que se dan a continuacién.

pH 5,37 pH 7,00
Concentracion de SAB n Concentracién de SAB ks

(9/kg agua) (mmHg) (g/kg agua) (mmHg)

8.95 2.51 16.76 5.19

17,69 5.07 29.46 9.90

2728 8.35 50.15 19.27

56.20 19.33 5592 21.61

58,50 20.12 56.10 24,04

61.30 22.30

Las presiones osmdticas de las disoluciones acuosas del surfactante no idnico monoéter de n-dodecilhexaoxieti-
lileno C,,H,,(OC,H,),0C,H; se midieron a 25°C por osmometria de membrana. A concentraciones inferiores a
¢, = 0,038 g L' no hay presién osmdtica. indicando que la membrana es permeable a la especie micelar. Por
encima de esta concentracion, aparece presion osmética, indicando la presencia de la especie agregada para la
que la membrana es impermeable. A continuacién se proporciona una tabla con los datos de presion osmdtica
para varios valores de ¢ — ¢,:

7 (cm de disolvente) c—c(gL™
4.90 29.72
6.53 38.12
7.62 4390
10.58 58.46

(a) Obténgase el segundo coeficiente del virial osmético y el peso molecular de la especie responsable de la
presién osmética.

(b) Determinese el nimero de moléculas en el agregado. Suponiendo que es esférico. estimese su volumen molar
v su radio.




CAPITULO 5

Fugacidades en mezclas gaseosas

n el Capitulo 2 se ha visto que la ecuacién bdsica del equilibrio entre dos fases, » y . a la misma
temperatura, es la igualdad de las fugacidades de todos los componentes i en esas fases:

=1

En muchos casos una de las dos fases es una mezcla gaseosa; en este capitulo se examinan los métodos
para calcular la fugacidad de un componente en esa mezcla.

La termodindmica formal para calcular fugacidades a partir de datos volumétricos se ha analizado
en el Capitulo 3; las dos ecuaciones clave son:

l 1 (*/Cv RT p 5.1)
n = - - — |d .
@ RT J, an);p ", P

| b ffep RT W ln - (5)
n =L ) ) TV ¢ n: 2

donde el coeficiente de fugacidad, ., se define como

il

P,

vz es el factor de compresibilidad de la mezcla.
La Ecuacién (5.1) se usa siempre que los datos volumétricos se den de forma explicita en el volumen:
es decir, siempre que

V=FIT, P, n,,..) (5.4)

La Ecuacién (5.2) se usa cuando los datos volumétricos se expresan de forma explicita en la presién,
que es lo mds frecuente; es decir, siempre que

n
(9]
S—

P=FJAT. V.n,...) (
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La relacién matemdtica entre el volumen. la presién, la temperatura y la composicion se denomina
ecuacion de estado. v la mayor parte de las ecuaciones de estado son explicitas en la presién. Por consi-
guiente, la Ecuacidn (5.2) es generalmente mds util que la Ecuacidn (5.1). A densidades bajas o moderadas.
suele ser posible describir las propiedades volumétricas de una mezcla gaseosa con una forma explicita en
el volumen; en este caso puede utilizarse la Ecuacion (5.1). A densidades altas. sin embargo, las propiedades
volumétricas se represcntan mucho mejor en una forma explicita en la presidn. y es necesario emplear la
Ecuacién (5.2).

Las Ecuaciones (5.1) y (5.2) son exactas y si se dispone de la informacidn necesaria para evaluar las
integrales, ¢l coeficiente de fugacidad se puede evaluar exactamente. El problema de calcular fugacidades
en la fase gaseosa. por tanto, es equivalente al problema de estimar propiedades volumétricas. Las técnicas
para estimar cstas propiedades no deben venir de la termodindmica sino de la fisica molecular: por esta
razon. el Capitulo 4, precediendo a éste. se ha ocupado de las fuerzas intermoleculares.

5.1 Regla de Lewis de la fugacidad

La regla de Lewis es una aproximacion. especialmente simple y popular. para calcular fugacidades en mez-
clas gaseosas: el flundamento termodindmico de la regla de Lewis ha sido expuesto en la Seccion 3.1. La
suposicion en la que se basa esta regla establece que a temperatura v presion constantes. el volumen molar
de la mezcla es una funcidn lineal de la fraccién molar. Esta suposicion (ley de Amagat) debe mantenerse
no solo a la presion de interés sino para todas las presiones hasta la presion de nterés.

Como sc demostré en la Seccidn 3.1. la fugacidad del componente 7 en una mezcla gascosa puede
relacionarse con la fugacidad del gas puro i a la misma temperatura v presion. por la relacién exacta

/ ’

RTIn —— = f (t,—v)dP (5.6)
‘\'[.f: puroe v

donde r, es el volumen molar parcial. definido a continuacién de la Ecuacién (3.14). Segin la ley de Amagat.

¢, = r, y suponiendo esta igualdad vdlida en todo el intervalo de presiones. 0 — P. la regla de Lewis de la

fugacidad se deduce directamente de la Ecuacién (5.6):

fl = A"Lf;pum (57)
o en la forma equivalente,

(pl = (YOIPUI'U (58)

donde f, .., ¥ @, .., ¢ evalian para el gas puro, a la misma temperatura y presion de la mezcla.

En efecto, la regla de Lewis supone que. a temperatura y presién constantes. el coeficiente de fugacidad
de i es independiente de la composicién de la mezcla y. también, de la naturaleza de los otros componentes
en la mezcla. Estas son aproximaciones muy drdsticas. Teniendo en cuenta nuestro conocimiento de las
fuerzas intermoleculares, somos conscientes de que las desviaciones de comportamiento de gas ideal del
componente i (medidas como ¢,), dependen no sélo de la temperatura v la presién. sino también de las
cantidades relativas de componente i y de otros componentes j. k. ... ademds. reconocemos que ¢, debe
depender de la naturaleza quimica de los otros componentes que interaccionan con el componen-
te i. La regla de Lewis, sin embargo. excluye esta dependencia: v segun ella. ¢, es una funcién de la tem-
peratura y la presion solamente. pero no de la composicién.

Sin embargo, la regla de Lewis se usa frecuentemente por su simplicidad para el cdlculo. Es de esperar
que el volumen molar parcial de un componente i se aproxime al volumen molar de i puro. a la misma
temperatura y presion, siempre y cuando las fuerzas intermoleculares experimentadas por una molécula i
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en la mezcla sean similares a las que experimenta en el estado gaseoso. como sustancia pura. En términos
mds coloquiales, una molécula i que se siente «como en casa» cuando «tiene compafia», posee unas pro-
piedades en la mezcla semejantes a las que tiene en el estado puro. De todo ello se deduce que, para el
componente i, la regla de Lewis de la fugacidad es:

e Siempre una buena aproximacidén. a presiones suficientemente bajas cuando la fase gaseosa es casi
ideal.

e Siempre una buena aproximacién, a cualquier presion, cuando 7 estd presente en gran exceso (di-
gamos, y, > 0,9). La regla de Lewis se hace exacta en el limite y — I,

e Frecuentemente es una aproximacion bastante buena. en un amplio rango de composiciones y pre-
siones, cuando las propiedades fisicas de todos los componentes son parecidas entre si (por ejemplo.
nitrégeno-didxido de carbono o benceno-tolueno).

e Casi siempre una mala aproximacidn, a presiones altas y moderadas, cuando las propiedades mo-
leculares de los otros componentes son significativamente diferentes de las de i. y cuando i no estd
presente en exceso. Cuando v, es pequena y las propiedades moleculares de i difieren mucho de las
del componente dominante en la mezcla, el error introducido por la regla de Lewis puede ser muy
grande (véase la Seccién 5.12).

Cuando se usa la regla de Lewis para el equilibrio liquido-vapor. una de las dificultades précticas que
aparecen frecuentemente es la necesidad de introducir un estado hipotético. Suele suceder que. a la tem-
peratura de la mezcla, la presion total. P, excede a P, la presién de saturacién del componente i puro. En
este caso, el coeficiente de fugacidad del gas i pu<ns1:XMLFault xmlns:ns1="http://cxf.apache.org/bindings/xformat"><ns1:faultstring xmlns:ns1="http://cxf.apache.org/bindings/xformat">java.lang.OutOfMemoryError: Java heap space</ns1:faultstring></ns1:XMLFault>