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1.1. Introduccion al equilibrio liquido-vapor

El equilibrio termodindmico representa una condicion estatica, en la cual con el transcu-
rrir del tiempo no ocurre ninguna alteracion en las propiedades macroscdpicas de un sis-
tema, implicando un balance de todos los potenciales que pueden generar algiin cambio
(Smith et al., 2007). Este fendmeno sirve como un indicador del limite termodinamico de
un proceso, dado que muestra hasta donde puede llegar el mismo.

En la industria quimica se pueden encontrar diversos tipos de equilibrios inmersos en
los procesos existentes, por ejemplo, liquido-liquido, liquido-sélido, vapor-sélido, entre
otros. Esto se debe a que, en condiciones de equilibrio, el principio basico empleado en
los procesos de separacion es que las composiciones de cada una de las fases se pueden dife-
renciar entre si, haciendo posible concentrar una especie de las otras. Esta caracteristica del
equilibrio de fases es aprovechada en una amplia variedad de procesos, como es el caso de
la destilacion, extraccion y cristalizacion. Aunque existen muchos tipos de coexistencias
de fases, la mas comun es entre liquido y vapor.

El equilibrio liquido-vapor se presenta en sistemas aislados que generan el contacto
directo entre la fase liquida y la fase vapor. Con el tiempo, se alcanza un punto en el que la
tendencia para que suceda un cambio dentro del mismo desaparece. Es decir, su tempera-
tura, presion y composiciones alcanzan un valor y se mantienen constantes, llegando asi
a un equilibrio (Sandler, 2006).

En este capitulo se analizara dicha coexistencia de fases en mezclas binarias, la cual de-
pende de la temperatura, la naturaleza de los componentes y la composicion de cada uno de
ellos en cada fase. Ademads, es importante considerar que la fase liquida es considerada como
una solucién ideal y 1a fase vapor como una mezcla de gases ideales, con excepcion de mezclas
no ideales, las cuales se discuten en los capitulos 2 y 5.

1.2. Diagramas de equilibrio para mezclas binarias

Los datos experimentales de equilibrio se pueden representar en graficas de dos di-
mensiones cuando se trata de una mezcla de dos componentes. Para una mezcla bi-
naria, de acuerdo con la regla de fases de Gibbs, cuando el nimero de componentes
es dos (N = 2), se deben de especificar tres variables para determinar el estado inten-
sivo del sistema. Estas variables son la presion, la temperatura y la fraccién molar.
Por esta razon, para mezclas de dos componentes los diagramas que representan el
equilibrio liquido-vapor fijan la presion o la temperatura del sistema, y representan
la otra variable en el eje vertical en funcién de las composiciones molares (Cengel y
Boles, 2015).

Se denomina Txy el diagrama en el que la presiéon se mantiene constante, mien-
tras que Pxy es en el que la temperatura esta fija. Por su parte, en el eje horizontal se
grafican las composiciones, y para fase vapor y x para fase liquida, donde x y y, son
las composiciones para el primer componente, el cual por convencion generalmente
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es el mds volatil de los dos, mientras que x, y y, denotan las composiciones para el
segundo. Asimismo, z denota la fraccién molar global del componente i.

En la figura 1.1, se muestra en la seccién media un diagrama Txy para una mezcla bi-
naria y se relaciona con los diagramas termodinamicos temperatura-presion de ambas
sustancias puras.

Se sabe que,

X1+x2=1

yity,=1

Por lo tanto, el eje x va de 0 a 1 de izquierda a derecha para el componente 1; para
el componente 2 va de 0 a 1 de derecha a izquierda. De tal forma, el punto en el extremo
izquierdo del diagrama, donde x; =1y y1 =1, es en donde se encuentra el compuesto puro
1. De igual manera, el punto en el extremo derecho del diagrama, donde x; =0,y y1=0, es
en donde se encuentra el compuesto puro 2.

Si esos puntos se representan en la curva de equilibrio liquido-vapor en un diagrama TP
para sustancias puras, como los que se encuentran en los extremos de la figura 1.1, se puede
ver que a la temperatura indicada le corresponde una presion de equilibrio, 1a cual es la misma
ala que estd el diagrama Txy. Esto quiere decir que las temperaturas de los extremos son las
temperaturas de saturacion de los compuestos puros a la presion determinada.

En las figuras 1.2 y 1.3 se muestra con mayor detalle los elementos que forman par-
te del equilibrio liquido-vapor de las mezclas multicomponentes en los diagramas Txy y
Pxy, respectivamente. En estos se puede observar que la regién en la que coexisten ambas
fases queda dentro de las curvas que delimitan las fases homogéneas. Igualmente, se ve
representada la manera en la que las composiciones molares cambian para cada compo-
nente,deoa1,obiende1ao,ydeacuerdo conlafase, x,y,y z.

La region de liquido homogéneo se encuentra por debajo de la superficie ELV, mien-
tras que la de vapor homogéneo por encima, para los diagramas Txy. Lo contrario sucede
en los Pxy. Tomando como ejemplo la figura 1.2, si se comienza con una mezcla en fase li-
quida y se aumenta la temperatura, a presion y composicién constantes, llegara un punto,
al que se le denomina punto de burbuja, en el que aparezca la primera burbuja de vapor.
La curva compuesta por estos puntos se llama interfase de burbuja. De manera que, con-
forme mas se aumenta la temperatura, mas liquido es vaporizado hasta que el proceso
termina cuando desaparece la iltima gota de liquido. Este punto es el punto de rocio y el
conjunto de estos puntos forma la interfase de rocio o dew line (Smith et al., 2007).

Otro diagrama ttil para la representacion grafica del equilibrio termodindmico es el
Y, V.. X, incluido en la figura 1.4. Los diagramas de este tipo muestran la relacion de la
fraccion molar de la fase vapor en funcion de la composicion de la fase liquida, para uno
de los componentes, a temperatura o presion fijas. Estos son especialmente ttiles para
identificar comportamientos no ideales o azedtropos en una mezcla.

Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases 13



Figura 1.1. Diagrama Txy del equilibrio liquido-vapor para una mezcla binaria.
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Figura 1.2. Diagrama Txy del equilibrio liquido-vapor de la mezcla benceno
-etilbenceno a 760 mmHg.
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Figura 1.3. Diagrama Pxy del equilibrio liquido-vapor de la mezcla metanol
-piridina a 35 °C
Metanol-Piridina a 35 °C
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Figura 1.4. Diagramasy vs.X yy, Vs. X .

0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00

Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases 15



Figura 1.4. Diagramasy vs.x yy, vs.x, (continuacion).
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1.3. Azeotropos

Los azedtropos son mezclas de componentes quimicos que tienen composiciones idénti-
cas en las fases liquido y vapor en equilibrio. Dependiendo de los componentes que con-
forman la mezcla, existen interacciones moleculares que describen su comportamiento.
Si se tienen compuestos con estructuras moleculares similares, por ejemplo, mezclas de
hidrocarburos, las interacciones son muy débiles, provocando un comportamiento ideal,
descrito por la ley de Raoult (capitulo 2) y la volatilidad relativa es practicamente cons-
tante. Sin embargo, si los componentes contienen estructuras quimicas diferentes, las
moléculas pueden tener interacciones de atracciéon o repulsion entre si, causando
desviaciones de la linealidad (Luyben y Chien, 2011).

La repulsiéon puede provocar la existencia de un azedtropo de ebullicién mini-
ma, es decir, que el azedtropo ebulle a una temperatura menor que la temperatura
de saturacién del componente mas ligero y entonces hay una desviacion positiva de
la idealidad en un diagrama Pxy. La mezcla etanol-agua es un ejemplo muy comun.
Por el contrario, si hay fuerzas de atraccion, como en la mezcla acetona-cloroformo,
el azedtropo es de ebullicion méaxima y la desviacion es negativa en un diagrama Pxy
(Luyben y Chien, 2011). Estas situaciones se muestran en la figura 1.5. En el diagrama
bseindicala posicion en la que se encuentra el aze6tropo minimo y en el ¢ se muestra
la posicidén del azedtropo méaximo.



T(°C)

Figura 1.5. Diagramas Txy a presidn constante de: a) mezcla ideal, b) mezcla con
azebdtropo minimo y c) mezcla con azedtropo maximo.
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Interfase de rocio
Azcdtropo

Fase homogénea vapor

Interfase de burbuja

T(°C)

Fase homogénea liquido

Composiciones molares (c)

1.4. Ejercicios

Ejercicio 1.01

Considere los datos experimentales de equilibrio vapor-liquido de una mezcla bence-
no-etilbenceno a 760 mmHg. Obtenga los siguientes diagramas y verifique las temperaturas
de equilibrio de los compuestos puros mediante la ecuacion de Antoine, que se muestra a
continuacion. Utilice las constantes de cada compuesto de Reklaitis et al. (1983).

lnln(P) =A_T+—C

a)  Diagrama Txy completamente caracterizado
b)  Diagramay, vs.x,
c) Diagramay,vs. X,

Tabla 1.1. Datos experimentales de una mezcla binaria benceno-etilbenceno a 760
mmHg.

o

135.9 o

125.6 0.10 0.313

s |




Tabla 1.1. Datos experimentales de una mezcla binaria benceno-etilbenceno a 760
mmHg (continuacion).

T (°C)

||
|H

Ejercicio 1.02

Repita el procedimiento del ejercicio 1.01, considerando ahora datos experimentales de
una mezcla binaria propanol-acetonitrilo a 423.3 mmHg.

Tabla 1.2. Datos experimentales de una mezcla binaria propanol-acetonitrilo a
423.3 mmHg.

o

\©
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Tabla 1.2. Datos experimentales de una mezcla binaria propanol-acetonitrilo a
423.3 mmHg (continuacién).

T (°C)

65.0 0.45 0.293

Ejercicio 1.03
Repita el procedimiento del ejercicio 1.02, considerando ahora datos experimentales de

una mezcla binaria etanol-etilbenceno a 760 mmHg.

Tabla 1.3. Datos experimentales de una mezcla binaria etanol-etilbenceno a
760 mmHg.

T (°C)
o

80.1 (0]

68.8 0.70 0.532



Tabla 1.3. Datos experimentales de una mezcla binaria etanol-etilbenceno a
760 mmHg (continuacion).

T (°C)

Ejercicio 1.04

A continuacion, se presentan los datos experimentales de equilibrio vapor-liquido para
una mezcla binaria metanol-piridina a 35 °C. Grafique los diagramas termodinadmicos a)
Pxy yb) y, vs. x, completamente caracterizados.

Tabla 1.4. Datos experimentales de una mezcla binaria metanol-piridina a 35 °C.

Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases



Ejercicio 1.05

Utilizando los datos de equilibrio vapor-liquido de la mezcla dipropilamina-agua a tem-
peratura constante de 20 °C, repita las instrucciones del ejercicio anterior. Ademas, en
caso de ser una mezcla azeotréopica, indique las composiciones de cada uno de los com-
puestos en los que se encuentra el azedtropo.

Tabla 1.5. Datos experimentales de una mezcla binaria dipropilamina-agua a 20 °C.

17.3 o o

20.0 1 1

Ejercicio 1.06

Utilizando los datos de equilibrio vapor-liquido de la mezcla etanol-cloroformo a una
temperatura de 35 °C, repita las instrucciones del ejercicio anterior. Ademads, en caso de
ser una mezcla azeotropica, indique las composiciones de cada uno de los compuestos en
los que se encuentra el azedtropo.

22



Tabla 1.6. Datos experimentales de una mezcla binaria etanol-cloroformo a 35 °C.

Ejercicio 1.07

Realice el diagrama Txy con los datos de equilibrio vapor-liquido de la mezcla binaria
compuesta por benceno y cumeno a 1 bar que se presentan a continuacion. Utilizando el
diagrama identifique la fase, composiciones molares de cada componente, temperatura y
presion, segin corresponda, de acuerdo con las condiciones a las que entra la mezcla en
el sistema, establecidas en la siguiente tabla.

Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases 23



Tabla 1.7. Tabla para respuestas del ejercicio 1.07.

0.300 395.930
0.975 359.360

Tabla 1.8. Datos experimentales de la mezcla binaria benceno-cumeno a 1 bar.

T (K) X, Y,

425.058 (o)

S desass o1 os0
395.930 0.2 0.648

S sess 03 om
379.007 0.4 0.847

S smss s 08w
367.680 0.6 0.932

C seas o7 ose
359.360 0.8 0.975

S mses o9 o
352.852 1 1

Ejercicio 1.08

A continuacién, se muestran datos experimentales de una mezcla binaria de metanol y
agua a diferentes temperaturas. Realice el diagrama Pxy a las distintas temperaturas y com-
plete la tabla 1.10 con la informacion correspondiente.

Tabla 1.9. Datos experimentales de la mezcla binaria metanol-agua a diferentes
temperaturas.

I R S A A

57.7 0.05 0.292




Tabla 1.9. Datos experimentales de la mezcla binaria metanol-agua a diferentes
temperaturas (continuacion).

128.6 0.40 0.777
141.6 0.50 0.821
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Tabla 1.9. Datos experimentales de la mezcla binaria metanol-agua a diferentes
temperaturas (continuacion).

65 °C

I S R

261.2 0.234

351.8 0.15 0.525

Tabla 1.10. Tabla de respuestas para el ejercicio 1.08.

Metanol (1) - a(2)

503.2
Interfase
burbuja

2 |
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2.1. Ley de Raoult

Como se menciono en el capitulo anterior, la ley de Raoult describe el comportamiento
de las mezclas ideales. Esta ley indica que «la presion de vapor de un componente en una
solucion es proporcional a su fraccion molar» y se representa con la siguiente ecuacion:

— sat
p; = x;P;

Donde x, es la fraccion mol de la fase liquida, P** es la presion de vapor de las especies
puras i a la temperatura del sistema, y p, es la presion parcial del componente i, 1a cual es
igual al producto de la presion del sistema Py la fraccién mol de la fase vapor y..

Para poder utilizar esta aproximacion, se debe suponer que la fase vapor es un gas
ideal, es decir, que el sistema se encuentra a bajas o moderadas presiones. Otra suposicion
es que la fase liquida es una solucion ideal, lo que resulta cuando las sustancias que con-
forman la mezcla son quimicamente semejantes, por ejemplo, una mezcla de isomeros o
una mezcla de componentes inmediatos de un mismo grupo (Smith et al., 2007).

El diagrama de la figura 2.1 muestra como se visualiza una mezcla ideal que sigue
la ley de Raoult, en este caso piridina-metanol. La interfase de burbuja es la linea recta y
representa la presion de vapor total de la mezcla en funcion de la composicion del liquido,
mientras que la interfase de rocio, que es curva, representa la presion de vapor total
de la mezcla en funcion de la composicion del vapor. Las presiones parciales de la
piridina y del metanol son las lineas punteadas, igualmente rectas. Es una caracte-
ristica relevante de la ley de Raoult que, al graficar las presiones parciales y la presion
de vapor total, en funcioén de la composicion liquida, resultan ser lineas rectas. Las des-
viaciones que se presentan cuando se tiene un sistema de mezclas no ideales ocurren
en referencia de esta tiltima, a lo que se le conoce como desviaciones de la linealidad
(Schwendeman, 1996).

En la figura 2.1 también se puede observar que la suma de las presiones parciales de
ambos componentes es igual a la presion total, representada por las flechas negras y verde
dentro del diagrama.

30



P (mmHg)

Figura 2.1. Diagrama Pxy para la mezcla ideal piridina-metanol a 35 °C.
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2.2. Calculos aplicando la ley de Raoult

0.30 0.40 0.50 0.60 0.70

Composiciones molares

Como se menciond anteriormente, la ley de Raoult es la mas sencilla para poder encon-
trar la correlacién que existe en una mezcla entre la fase liquida y la de vapor debido a
que no introduce ningtn tipo de correccion para las fases involucradas. No obstante,
esto mismo es lo que la limita a predecir dnicamente mezclas ideales no azeotrdpicas
que, ademas, existen a presiones y temperaturas bajas. De modo que esta ley se puede
representar mediante la siguiente ecuacion:

_ sat
YiProtar = XiP;

Con esto, lo que Raoult define es una constante de equilibrio K, que relaciona la pre-
sion de saturacién de un compuesto y la presion total de la mezcla. Esta constante sirve
para describir el comportamiento de sistemas binarios y asi obtener ecuaciones que re-
presenten las composiciones de liquido y vapor existentes en la mezcla.

sat
R

Ki =
Ptotal

Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases
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Para tener la ecuacion correspondiente para la composicion de vapor, lo Gnico que se
necesita hacer es despejar el término y, de la ecuacién general de la ley de Raoult. Poste-
riormente, como se puede observar, el término de la derecha representara la constante de
equilibrio mencionada en el parrafo anterior, de manera que la Gltima ecuacion sera un
simple arreglo.

— sat
YiProtar = XiP;

sat
P;

Vi = Xi
Ptotal

yi = x;K;

Lo mismo ocurre para la composicion de liquido, donde al despejar la ecuacion inicial se
obtiene que la composicion del liquido es igual a la composicién del vapor multiplicada por
la relacion entre la presion total de la mezcla y la presion de saturacion del compuesto puro.
En este sentido, al analizar la ecuacion se puede determinar que la relacion de las presiones
es el inverso de la constante de equilibrio y, en consecuencia, la Gltima ecuacion es la sim-
plificacion correspondiente.

— sat
yiptotal = xiPi

P total
i
Pisat

_Yi
xi—E
L

Xi =Y

Por otra parte, la ecuacion para obtener la presion de burbuja de una mezcla binaria
se muestra a continuacion. En esta se puede observar que representa lo mismo que la pre-
sion total cuando se habla de las propiedades molares parciales, tema que sera estudiado
en el siguiente capitulo.

Pburbuja = x1P; + x,P,

Finalmente, para representar la ecuacién correspondiente a la presion de rocio en un
sistema binario se utiliza el despeje de la ley de Raoult para la composicién de liquido que
se mostro anteriormente.

_ Ptotal
xl - yl Pisat
x1 + xz == 1
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Con esta ecuacion, y considerando la restriccién de que la suma de las composiciones de
ambos componentes debe ser uno, se puede insertar el despeje para cada uno de los dos com-
ponentes involucrados, generando la siguiente ecuacion:

Ptotal Ptotal
Y1 Plsat +y2 stat =1

Ahora bien, factorizando el valor de la presion total, queda lo siguiente:

Y1 Y2
Ptomz(ﬁ + W) =1

Por tltimo, despejando la presion total y considerando que esta representa la presion
de rocio cuando se encuentra en funcioén de las composiciones de vapor, se obtiene la
ecuacion:

Proct’o = Y 1 Y
1 2
P sat + P sat

1 2

En las figuras 2.2 a 2.5, se presentan los algoritmos que se pueden utilizar para hacer
los calculos de los puntos de burbuja y rocio, respectivamente.

Figura 2.2. Algoritmo para calcular la presién de burbuja.

Fijar: T y composiciones zi de la fase liquida
Ai, Bi, Ci,i=1,2,..,Nck=1

Calcular presiones de equilibrio
liquido-vapor de los compuestos puros

B
A DL
PUT) = e 'T*C Xi =2

i=1,2,.., Nc Vi

Pburbuja

4 \.{—\
Calcular la Presion de burbuja

Nc

Nc
Pourija = ) 5P (1) dw=1
i=1

i=1

A

. Calcular las composiciones
Ai
P (T) e 'THCi de la interfase liquido-vapor

P =ki=3
burbuja burbuja Yi = ziKi(T, Pourbuja)

Y
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Figura 2.3. Algoritmo para calcular la temperatura de burbuja.

Suponer temperatura
Fijar: P y composiciones zi de la fase vapor Nc
Ai,Bi,Ci,i=1,2,..,Nck—1 > TE Z # T (P)
sup il

i=1

N
N
k=k+2 7 | Calcular presiones de equilibrio liquido-vapor
T _} de los compuestos puros
B:
Tk+1 _ Tk Pieq(TsIfw) = exp (Ai - ﬁ)
T = T = £(TER) [f— S
(Tsu-;?l) - f(TSup) i=1,2,.. Nc
A 4
Guardar
Nc X
TEp = Z z; TP (P) + cte Tsup
i=1
Y
B:
T exp | A; — 7L>
Pieq (Ts,;p) —K = < ' Tslitp + Ci
k=k+1 P ‘ P
A
k=k-1 S T Calcular las composiciones de la interfase
|
liquido-vapor
l No —<> vi = zKi(P, Tsupk)
Nc
f(Tsupk) =1- ZZiKi
No i=1
Y
Si Guardar
I E f(Toup")

Xi = Z;
Vi

— k
Tburbuja - Tsup
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Figura 2.4. Algoritmo para calcular la presién de rocio.

Fijar: Py composiciones zi de la fase vapor
Ai,Bi,Ci,i=1,2,..,,Nck=1

Y
Calcular presiones de equilibrio liquido-vapor de los compuestos puros
B:
PYU(T) = ex (A- ——‘)
i ) p\Ai T+,
i=1,2,.. Nc
Y
Calcular la presién de rocio
1
Procio = Sve 7
i=1 Pieq (T) Nc
in =1
i=1
Y
Calcular las composiciones
B; de la interfase liquido-vapor
PEA(T) ew (4 - 777)
P K= P —> X = ——
rocio rocio i Kk
1 ' Ki(T' Procio)
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Figura 2.5. Algoritmo para calcular la temperatura de rocio.

Suponer temperatura

Nc
/ﬂjar: P y composiciones zi de la fase vapor —> Ts’%p _ z ZiTieq P)

i=1

Ai, Bi,Ci,i=1,2,..,NcK=1

N Calcular presiones de equilibrio liquido-vapor
k=k+2 7 de los compuestos puros
B:
eq i
=ex —_—
( up) P < Tslitp + Ci)
i=1,2,.. Nc
Tk+1 _ Tk ¢
. ¢l Guardar
(Ts,g‘z;l) f ( sup) Ts’fw
X | 1
Nc
Xy, = Z z; TP (P) + cte exp <A- - L)
i=1 eq( up) — K = Y
t -
k=k+1
k=k—1 Calcular las composiciones de la interfase
liquido-vapor
Si Zi
Xi = ——7—
Ki(P.T%,)
No

f

Nc
f(Ts,%_p) = ZziTieq(P)
i=1

A

v
Guardar
f f(Téip)

._ZL
Xi

— Tk
Trocio - Tsup
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2.3. Ejercicios

Ejercicio 2.01
Se tiene una mezcla binaria de tolueno-n decano y se sabe que se comporta de manera
ideal. Las presiones de equilibrio para los componentes puros se calculan utilizando las
constantes proporcionadas por Smith et al. (2007), asi como las constantes de la ecuacion
de Antoine.
a) Utilizando la ley de Raoult, calcule las presiones de burbuja y realice
los diagramas de equilibrio Pxy y y, vs.x parauna temperatura de 100.4°C.
b) Compare los resultados obtenidos con los datos experimentales que
se incluyen en la siguiente tabla.

Tabla 2.1. Datos experimentales de la mezcla binaria de tolueno-n decano a 100.4 °C.
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Ejercicio 2.02

El sistema binario acetona-benceno sigue el comportamiento de una solucion ideal. Las
presiones de vapor para las especies puras se calculan utilizando las constantes propor-
cionadas por Smith et al. (2007), asi como las constantes de la ecuaciéon de Antoine.

a) Calcule las presiones de rocio y realice los diagramas de equilibrio Pxy
yy, vs. X para una temperatura de 25 °C, utilizando la ley de Raoult.

b) Compare los resultados con los datos experimentales que se incluyen
en la siguiente tabla.

Tabla 2.2. Datos experimentales de la mezcla binaria de acetona-benceno a 25 °C.
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Ejercicio 2.03

La mezcla binaria acetona-clorobenceno se ajusta a la ley de Raoult. Utilizando las cons-
tantes proporcionadas por Smith et al. (2007), asi como las constantes de la ecuacién de
Antoine, determine:

a) Las temperaturas de rocio para una presion de 1 atm.

b) Los diagramas de equilibrio Txy y y, vs. X,.

c) Compare los resultados obtenidos con los datos experimentales que
se presentan.

Tabla 2.3. Datos experimentales de la mezcla binaria de acetona-clorobenceno a 1 atm.
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Ejercicio 2.04

Repita el ejercicio 2.03, esta vez para determinar lo siguiente:

a) Lastemperaturas de burbuja para una presion de 760 mmHg.
b) Los diagramas de equilibrio TXy y y, vs.x .

Por dltimo, compare los resultados obtenidos con los datos experimentales que se presen-
taron en el ejercicio anterior.

Ejercicio 2.05

La mezcla binaria tetracloruro de carbono-tolueno entra al sistema a 1 atm con las si-
guientes composiciones z,. Utilizando la ley de Raoult, determine:

a) Las temperaturas de rocio.
b) Los diagramas de equilibrio Txy y y, vs.x .

Tabla 2.4. Composiciones z de una mezcla carbono-tolueno a 1 atm.



Ejercicio 2.06

Mediante laley de Raoult, calcule la presion de rocio (mmHg) y as composiciones en el liquido
(x) de la mezcla multicomponente metanol (1), etanol (2), n-propanol (3) y n-butanol (4). La
temperatura es constante a 25 °C. Utilice incrementos de 0.05, de 0 a 1, para z, y suponga todas
las demas composiciones.

Ejercicio 2.07

El sistema binario nitrdgeno-oxigeno se comporta de manera ideal. Las presiones de vapor
para las especies puras se calculan utilizando las constantes proporcionadas por Smith et al.
(2007), asi como las constantes de la ecuacion de Antoine.

a) Calculelas presiones de burbuja y compare los resultados con los datos
experimentales que se incluyen en en la siguiente tabla.

Tabla 2.5. Datos experimentales de la mezcla binaria nitrégeno-oxigeno a 25 °C.
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Ejercicio 2.08

Las presiones parciales de etanol (1) y de isobutanol (2) se han determinado experimen-
talmente a 50 °C para soluciones a diferentes concentraciones de etanol. Las presiones
parciales se encuentran reportadas en la siguiente tabla. Con base en esta informacion:

a) Realice los diagramas de equilibrio Txy y y, vs. X apartir de los datos
experimentales.

b) Suponiendo un comportamiento ideal, calcule las presiones de burbuja
apartir de la ley de Raoult.

c) Compare los resultados obtenidos.

Tabla 2.6. Datos experimentales de las presiones parciales de etanol (1) y de isobu-
tanol (2).

(0] 0.00 56.00
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Ejercicio 2.09

Calcule las temperaturas de rocio de la mezcla etanol-1-butanol a presién atmosférica a
partir de la ley de Raoult. Construya los diagramas de equilibrio y compare los resultados
con los datos experimentales que se muestran a continuacion en la tabla:

Tabla 2.7. Datos experimentales de la mezcla binaria etanol-1-butanol a 1 atm.

Ejercicio 2.10

Mediante la ley de Raoult, calcule la temperatura de burbuja (°C) y las composiciones en el
vapor (y) para la mezcla multicomponente metanol (1), etanol (2), n-propanol (3) y n-butanol
(4). La presion es constante a 10 kPa. Utilice incrementos de 0.05 para z, de 0 a 1, y suponga
todas las demas composiciones.
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3.1. Propiedades molares parciales

En los capitulos previos se pudo observar que en las mezclas multicomponentes las com-
posiciones pueden variar conforme se agregan o retiran las sustancias quimicas que las
constituyen. Esta variacién en las composiciones tiene efectos concretos sobre las rela-
ciones que existen dentro de un determinado sistema. Por ello, las propiedades molares
parciales estudian estos efectos, es decir, describen el cambio en las propiedades del sis-
tema en funcion de la composicion (Balzhiser et al., 1972).

En particular, las propiedades molares parciales se pueden entender mas facilmente a par-
tir del ejemplo propuesto por Chang y Oates (2009), en el que se describe que la suma de
100 ml de agua més 100 ml de alcohol no resulta en 200 ml de solucién, sino que hay una
reduccion y entonces la solucion tiene en realidad un volumen cercano a los 190 ml. Otro
ejemplo similar se presenta en el ejercicio 3.01.

La explicacion fisica de este tipo de casos es que, debido a las fuerzas de atraccion
que existen entre las distintas moléculas de los componentes que se encuentran en una
mezcla, se provoca que los volimenes de las especies sean distintos a los volimenes de
cuando las especies se encuentran puras. A este volumen resultante se le conoce como
volumen molar parcial.

Lo mismo sucede con otras propiedades extensivas, como es el caso de la entalpia, la
energia interna, la entropia y la energia libre de Gibbs. De ahi que las propiedades molares
parciales se definen con la siguiente ecuacion:

_ 6M]

i = |3
an; PTn;j

Donde 1\7Ii es la propiedad parcial M del componente i, M es la propiedad total y n, es
el nimero de moles del componente i. Esta ecuacion se interpreta como el cambio en la
propiedad molar por la adicion del componente i, a temperatura, presiéon y niimero de
moles de los demas componentes constantes (Smith et al., 2007).

3.2. Propiedades parciales en mezclas binarias

En un sistema, las propiedades extensivas en una fase homogénea con C componentes son
funciones de dos variables de estado, presion y temperatura, y del nimero de moles de
cada especie, lo cual se representa de la siguiente manera:

C

dM [aM] dP + [aM] dT + Z [aM d
= — — —_— n,
P Tn; aT Pn; = ani PTn; ¢
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Se puede observar que el Gltimo término de la ecuacion es la definicion de una pro-
piedad molar parcial. De modo que esta misma ecuacion también se puede escribir asi:

dM = [aM] dP + [aM] dT + N M.d
=13p 0T o, El ian;
=

Tn;

Ahora bien, si en el sistema no hay cambios de temperatura y presion, el cambio en la
propiedad del sistema se reduce a:

Por lo cual, esta ecuacion puede escribirse en términos de x, sabiendo que:

n; = xn
dn; = x;dn + ndx;

dM = ndM + Mdn

c
ndM + Mdn = Z M;(x;dn + ndx;)

i=1

Por tanto, agrupando los términos que multiplican a ny dn, se obtiene:

Puesto que n y dn son independientes y arbitrarios, la Ginica manera en que la ecua-
cion sea igual a cero es que cada uno de los términos que se encuentran entre corchetes
sea también igual a cero. De ahi que,

Cc
aM = Z Midx,:
i=1

M = xl-1\7ll-

C
=1

~
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Ahora bien, al derivar la segunda de las ecuaciones anteriores, se obtiene una expre-
sién general para dM:

Cc Cc
dM = Z xidMi + Z Midxi
i=1 i=1

Si esta se iguala a la segunda ecuacién mencionada en este capitulo, expresada en
términos de x,, se obtiene la ecuacién de Gibbs/Duhem:

c 3 om om c
indMi +Z]\7Iidxi = 6_P dP + [B_T] dT+ZMidxi
i=1 i=1 X px i=1

[aM] dP+[aM dr ZC: i, = 0
Py, oTlp, " T LT

Entonces, esta ecuacion se puede simplificar si se considera que no hay cambios en la
presion y temperatura del sistema.

C
Z xidMl- =0
i=1

Esta dltima es una simplificacion de la ecuacion de Gibbs/Duhem, a Ty P constantes,
y es til para comprobar la consistencia en un sistema.

En este sentido, de las expresiones anteriores se pueden obtener las relaciones para
una mezcla binaria, las cuales se trabajaran en la seccion de ejercicios de este capitulo. De
modo que la siguiente ecuacién se desarrolla para C=2, lo cual da como resultado:

M = X1M1 + XZMZ

Derivando la ecuacién anterior, se obtiene la siguiente expresion:

dM = xldM1 + Mldxl + deMZ + Mzdxz
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Si Ty P permanecen constantes y la propiedad M solo es funcién de x,, la simplifica-
cion de la ecuacion de Gibbs/Duhem puede ser aplicada de manera que:

xldM1 + xszZ = 0

Entonces, la ecuacioén anterior se reduce a:

dM = Mldxl + Mdez

De donde resulta que dx = -dx , debido a que la suma de las fracciones molares es igual
a 1. Porlo que,
dM = Mldxl - Mzdxl

iy
dxl_ 1 2

Asimismo, la ecuacion original se puede expresar en términos de x, de la siguiente
manera:

M = (1 - x2)1\711 + xZMZ

M= 1\711—x2(1\711 - Mz)

La cual, al combinarse con la ecuacion anterior, sustituyendo las diferencias M, - M,
dala expresion para el cdlculo de la propiedad parcial del componente 1, M..

dM_ M_Ml

dx, Xy

— aM
M1=M+XZE
1
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El mismo procedimiento se realiza para determinar la propiedad parcial del compo-
nente 2, M, ahora expresando la ecuacion original en términos de x:

M=xM + ({1 —x)M,

M = x, (M, — M) + M,

dM M — M,
dx,  x

My = M-, Y
2 = xldx1

En definitiva, como se puede notar en las ecuaciones resaltadas, es necesario conocer
la expresion de la propiedad real de la solucién, M, en funcién de la composicion, a T y P
constantes, para poder determinar las propiedades parciales de cada componente.

3.3. Potencial quimico

El potencial quimico p es un criterio de espontaneidad y equilibrio entre fases debido
a que los cambios de fase se realizan a temperatura y presion constantes. Mientras
mayor sea su valor, mas activa al cambio es la mezcla o sustancia; y mientras mas es-
pontaneo sea el cambio, el potencial quimico puede ser incluso negativo. La magnitud de
la disposicion al cambio depende no solo del tipo de sustancia o mezcla, sino de otros
parametros como la temperatura, la presion, la concentracion, entre otros. Esta propiedad
se encuentra relacionada con la energia libre de Gibbs. Para la especie i en una mezcla, el
potencial quimico se define asi:

i

=[M

an; PTn;j

Las propiedades molares parciales toman relevancia al hablar del potencial quimico,
dado que este representa una propiedad molar parcial de la energia libre de Gibbs:

I
S

Ui
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3.4. Cambios de mezclado

Los procesos de mezclado se llevan a cabo de diversas maneras, y cada proceso da como
resultado un cambio de estado particular, dependiendo de las condiciones iniciales y fi-
nales de cada sistema. Por ello, para el estudio de mezclas, se define un proceso de mezcla
estandar en el que se mezclan cantidades apropiadas de componentes quimicos puros en
temperatura y presion, para producir una mezcla uniforme de las mismas caracteristicas
(Smith et al., 2007).

Los cambios de propiedad de una mezcla son funciones de temperatura, presion y
composicion, y estdn directamente relacionados con el exceso de propiedades. Es por
esta razon que la expresion que se utiliza para representar estos cambios se produce
a partir de una combinacion entre las expresiones para las propiedades de soluciones
ideales y las ecuaciones que definen a una propiedad en exceso. Combinando ambas se
obtienen las siguientes ecuaciones:

GE =G — Z xiGi - RTZ xilnxi
i i
SE :S—Z Xl'Sl"l‘RZ xilnxi
i i
VE=V - Z x;V;
i
HE =H - Z xiHi
i

Los primeros dos términos del lado derecho de cada ecuacion representan los cam-
bios en las propiedades de mezclado, una diferencia de la forma M-}, x, M.. Por lo tanto,
la ecuacion general que define los cambios de propiedad en una mezcla es la siguiente:

AM=M—Z xl'Mi
i
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M puede representar cualquier propiedad termodinamica intensiva de la mezcla mo-
lar o masica y M, es una propiedad molar o masica de una especie, bajo las mismas con-
diciones de presién y temperatura. Con esta informacion, las ecuaciones anteriores se
pueden reescribir de la siguiente manera:

GE = AG - RTZ x;Inx;
7

SE =45 —RTZ x;Inx;
7

VE =4V
HE = AH

Donde AG, AS, AV'y AH son el cambio de la energia de Gibbs, de entropia, volumen y
entalpia de mezclado, respectivamente.

Estas ecuaciones muestran que las propiedades en exceso y los cambios en las pro-
piedades de mezclado se calculan entre si. Asimismo, el cambio en el volumen (AV) y el
cambio en la entalpia (AH) son los cambios de propiedad de mayor interés, debido a que se
pueden medir directamente. Para el caso especial de una solucion ideal, cada propiedad
en exceso es igual a cero, de manera que estas ecuaciones se representan as:

AV =0
AH"Y =0

ASi = —RZ x;Inx;
i

AG = RTZ x;Inx;
7

De la misma manera que con las propiedades en exceso, los cambios de mezclado pre-
sentan un comportamiento variado. No obstante, la mayoria de los sistemas presentan las
siguientes caracteristicas:

1. Cada AM es cero para una especie pura.
2. Elcambio de la energia de Gibbs de la mezcla (AG) es negativo.
3. Elcambio de entropia de la mezcla (AS) es positivo.

Finalmente, para una mezcla binaria, las propiedades de exceso parcial estan repre-

sentadas por las ecuaciones mencionadas en el apartado correspondiente. Por lo que,
considerando que M = ME, se tiene como resultado:
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_ dME
ME, = ME + x, L

_ dME
ME, = ME — x, e

3.5. Ejercicios

Ejercicio 3.01

Surge la necesidad de preparar 5000 cm?® de un anticongelante que consista en una solu-
cién al 40 % mol de metanol en agua. ;Qué volimenes de metanol puro y de agua pura
a 25 °C se deben mezclar para formar 5000 cm? de anticongelante, también a 25 °C? Los
volimenes molares parciales para el metanol y el agua en una soluciéon de metanol al
40 % mol a 25 °C son:

MeOH (1): V; = 38.632 cm?/mol

H20 (2): V, = 17.765 cm?/mol

Para las especies puras a 25 °C:

MeOH (1): V; =40.727 cm3/mol
H20 (2): V, = 18.068 cm3/mol
Ejercicio 3.02

La entalpia de un sistema liquido binario de dos especies 1y 2 a T y P fijas se representa
por la siguiente ecuacién, donde H esta en J/mol:

H =300z1 + 45022 + 2122 (30z1 + 1522)

Establezca las expresiones para las entalpias molares parciales, H y H , en funcién
de z,, los valores numéricos para las entalpias de las especies puras, H y H , y los valores
numéricos para las entalpias parciales a dilucion infinita, H =y H,". Ademds, complete la
tabla que se incluye a continuacion y realice un diagrama Hxy de cada una de las series.
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Tabla 3.1. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.02.

zH zH zH zH Consistencia
real 1dea1

0.40

Ejercicio 3.03

El volumen molar parcial (cm3/mol) de una mezcla liquida binaria a T y P est4 dada por:

V = —25.604z3 + 42.563z% + 21.28z, + 18.466

ParaTyP:
a) Encuentre expresiones para los voliimenes molares parciales de las es-
pecies 1y 2 y la expresion de consistencia.
b) Determine los volimenes de las especies puras 1y 2, asi como los voli-
menes parciales a dilucion infinita de cada especie.
c) Complete la siguiente tabla y grafique los resultados.

Tabla 3.2. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.03.

V,(z zV | zV, | 2V, |2V, | Consistencia
real 1dea1

0.40
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Tabla 3.2. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.03 (continuacion).

V (z) zV |2V, | 2V, |2V, | Consistencia
real ldeal

Ejercicio 3.04

El volumen molar parcial (cm?/mol) de una mezcla liquida binaria a T y P esta dada por:

V =120z, + 70z% + (152, + 82,)z%z,

ParaTyP:
a) Encuentre expresiones para los volimenes molares parciales de las es-
pecies 1y 2 y la expresion de consistencia.
b) Determine los volimenes de las especies puras 1y 2, asi como los vo-
limenes parciales a dilucién infinita.
c) Complete la siguiente tabla y grafique los resultados.

Tabla 3.3. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.04.
V.V Ve | Vi) |zv | zv, | 2V, | 2V, | Consistenci
Z, 4 real | ideal 2y 2\% 4V, Z,V, (AR Z,V, onsistencia
0.00
0.20
0.40
0.60
0.80
1.00
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Ejercicio 3.05

Utilice los resultados del ejercicio 3.02 para obtener los cambios de mezclado, completan-
do la siguiente tabla y resolviendo cada caso con la diferencia entre la mezcla real e ideal
y por la ecuacion obtenida. Grafique en el diagrama correspondiente.

Tabla 3.4. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.05.

Resta | Formula Resta | Formula
0.40
0.60
0.80
1.00

Ejercicio 3.06

Utilice los resultados del ejercicio 3.04 para obtener los cambios de mezclado, completan-
do la siguiente tabla y resolviendo cada caso con la diferencia entre la mezcla real e ideal
y por la ecuacion obtenida. Grafique en el diagrama correspondiente.

Tabla 3.5. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.06.
Resta | Formula Resta Formula
0.40
0.60
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Tabla 3.5. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.06 (continuacién).

Resta | Formula [ Resta | Férmula
0.90

Ejercicio 3.07

Con base en datos experimentales de la mezcla binaria amoniaco-agua, se obtuvo la si-
guiente expresion del volumen molar parcial, en m?/mol, en funcién de la composicion
de amoniaco.

V = —0.0047z3 + 0.0155z2 — 0.0249z,; + 0.0333

a) Encuentre expresiones para los volimenes molares parciales de las espe-
cies 1y 2 y la expresion de consistencia.

b) Determine los voliimenes de las especies puras 1y 2, asi como los volime-
nes parciales a dilucién infinita.

c) Complete la siguiente tabla y grafique los resultados.

Tabla 3.6. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.07.

0.00
et
0.20
e
0.40
et
0.60
(oo [ [ )
0.80
e
1.00
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Ejercicio 3.08

Utilice los resultados del ejercicio 3.07 para obtener los cambios de mezclado, completan-
do la siguiente tabla y resolviendo cada caso con la diferencia entre la mezcla real e ideal
y por la ecuacion obtenida. Grafique en el diagrama correspondiente.

Tabla 3.7. Tabla de respuestas para el ejercicio 3.08.

N e O

----------_

----------_
0.40

1 1 I
0.60

I I
0.80

1N 1 Iy
1.00

Ejercicio 3.09

El volumen molar de una mezcla binaria, en cm3/mol, depende de la composicion de sus
componentes, como se describe en la siguiente ecuacion:

V= 120z +70z,+82, Z,
Para una mezcla con 64 % mol de la especie 1, determine:

a) Elvolumen molar de la mezcla.
b) Elvolumen parcial molar de la especie 1.

Ejercicio 3.10

Tomando la ecuacién presentada en el ejercicio 3.07, se tiene una mezcla con 73 % mol de
amoniaco. Determine:

a) Elvolumen molar de la mezcla.
b) Elvolumen parcial molar de la especie 1.
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4.1. Vaporizacion instantanea

La vaporizacion instantdnea representa el proceso de separacién més sencillo, el cual
ocurre cuando dos fases que se encuentran en contacto se llevan al equilibrio termodi-
namico para poder separarlas. Esta separacidn es una vaporizacion subita de las fases
de un sistema, por lo que el fluido, que puede ser liquido, vapor o una mezcla de ambos
con cierta composicién, se somete a un cambio de temperatura o presiéon para crear
una fase de equilibrio. Esto significa que sus condiciones de operacion se deben encon-
trar entre el punto de burbuja y el punto de rocio de la mezcla para, posteriormente,
generar su separacion (Seader et al., 2011). Una vez que las fases se han separado por
gravedad, el componente mas volatil, es decir, el que se vaporiza méas facilmente, se
retira en forma de vapor por el domo, mientras que el componente mas pesado se retira
como liquido en los fondos.

Esta operacion unitaria se realiza en un tanque flash, el cual es un tanque simple en el
que se genera una expansion repentina del fluido, generando el cambio de fase. Se represen-
ta cominmente como se muestra en la figura 4.1, donde Vindica el flujo molar o masico que
sale en fase vapor, mientras que L es el flujo que se encuentra en fase liquida. Existen dos
casos de vaporizacion instantanea dependiendo de sus condiciones y su funcionamiento.
El flash isotérmico es una vaporizacion o condensacién que opera a presion constante, y su
nombre hace referencia a que la temperatura del contenido en el tanque flash, asi como las
corrientes de vapor y liquido que salen del equipo se encuentran a la misma temperatura.
Por otro lado, el flash adiabdtico hace referencia a un proceso isoentélpico que libera o ge-
nera presion, sin transferir calor y cambiando tinicamente su temperatura de acuerdo con
el cambio en la presion del sistema. Estos procesos estin representados por cada una de las
entradas en el esquema, respectivamente, siendo Fel flujo de alimentacion

Figura 4.1. Esquema de un tanque flash.

Q
F ] ,
>
\%
@
[
..
’ 'v’—
F
L
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4.2. Calculos de flash

Las ecuaciones que se emplean para el cilculo de una etapa de equilibrio se derivan a
partir del balance de materia en estado estacionario para el componente i, descrito por la
siguiente ecuacion:

FZi = Vyl + Lxl-

Donde z, es la composicién molar del componente i ala que entra la mezcla al sistema,
x, es la fraccion molar del componente i en fase liquida y y, es la fraccion molar del com-
ponente i en fase vapor. Si el balance de materia se divide entre el flujo molar de entrada,
F, se obtiene:
vV L

LT RVt

Asimismo, sabiendo que el balance de materia global es:

F=V+L

Se puede despejar y sustituir para L, de la siguiente manera:

14 F-V
L=yt X

Vv %4
Z; =fyi+<1—F>xi

El término % se denomina fraccién vaporizada, la cual se refiere a la fraccion de la
alimentacion que se vaporizé durante la operacion, y se representa por y. De forma que el
balance de materia se puede reescribir asi:

z; =Yy + (1 —Y)x;

Ahora bien, dado que el sistema se encuentra en equilibrio, se retoma el concepto de
la constante de equilibrio, el cual se introdujo previamente en el capitulo 2. La constante
de equilibrio se define como:

_n

K;
Xi
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Con el fin de obtener las ecuaciones para determinar las composiciones de equilibrio
en ambas fases, la ecuacion anterior del balance de materia se despeja de acuerdo con la
fraccion molar que se quiera calcular. Para y, se obtiene:

Vi

zi=yy; + (1 —Y)=

i =Yy ll}Kt
Zi

T

K;z;

Vi Tr 9k, - D

Mientras que para , se obtiene:

z; = PKix; + (1 —YP)x;
Zi
[WK; + (1 — )]
Z
TR

X =

Se puede observar que es necesario determinar tanto K, como la fraccion vaporizada.
Esto se hace a partir del método de Rachford-Rice, el cual consiste en un método iterativo
que surge tal y como se muestra a continuacion:

Z "‘:Z yi=1
Z xi_z yi=0
Z 1+w(zli(i—1)_Z 1+1p1((i12—1)=0

z zi(1-K;) -0
e 1+ —1)

4.3. Ejercicios

Ejercicio 4.01

Se tiene una mezcla multicomponente que consiste en 30% isobutano, 50% n-butano y
20% n-pentano. Calcule la fraccion vaporizada de cada uno de los incisos a continuacion,
asi como la presién y la temperatura de burbuja y rocio correspondientes.

a) 60°C,500kPa

b) 60°C,530kPa
c¢) 60°C,580KkPa
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T (°C)

81.0

79-0

77.0

75.0

73071

71.0

69.0

67.0 4

65.0 -

In

Ejercicio 4.02

Una mezcla binaria que contiene 20 % en moles de etanol y 80 % en moles de benceno se
calienta a una presion constante de 760 mmHg, de 65 °C a 85 °C. Utilizando el diagrama
mostrado en la figura 4.2, que contiene los datos experimentales de dicha mezcla, deter-
mine lo siguiente:

a) Temperatura a la que inicia la vaporizacion.

b) Composicién de la primera burbuja de vapor.

c) Composicién del liquido residual una vez que se ha evaporado el 20 % en
moles.

d) Composicién del liquido residual una vez que se ha evaporado el 85% en
moles.

Figura 4.2. Diagrama Txy para mezcla binaria etanol-benceno a 760 mmHg.

i Fase homogénea vapor
Interfase de rocio
Fase homogénea liquido Interfase de burbuja
0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00
Composiciones molares
Ejercicio 4.03

Una mezcla binaria compuesta por 63 % moles de benceno y el resto de tolueno se vapo-
riza parcialmente en un tanque flash a 1 atm y 90 °C. Indique los flujos y composiciones
molares de las corrientes de los productos. Repita el calculo para 0.5 atm y 70 °C.
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Ejercicio 4.04

Se alimenta a un tanque flash con 42 kmol de etano, 43 kmol de butano y 45 kmol de pen-
tano. La mezcla se encuentra a 130 °F. Determine la presion minima del sistema, en psi, si
la fraccién vaporizada se encuentra entre 0.45 y 0.48. Calcule también las composiciones
del liquido y vapor que se obtienen.

Ejercicio 4.05

100 kmol de una mezcla equimolar de pentano, hexano, heptano y octano son alimen-
tados a un tanque flash. Se desea recuperar el 85 % del octano en el liquido a 250 °F. De-
termine la presion del sistema y las composiciones del liquido y vapor que se obtienen.

Ejercicio 4.06

Considere una mezcla de 30 % mol de butano y 70 % mol de hexano que se alimenta a
una unidad de flash a 115 °C y 700 kPa. Calcule la fraccion vaporizada y las condiciones
de burbuja y de rocio.

66






Ley de Raoult
modificada




Capitulo



5.1. Ley de Raoult modificada

La ley de Raoult es un procedimiento util para predecir el equilibrio liquido-vapor en di-
versas mezclas. Sin embargo, su aplicacion se encuentra limitada dado que solo funciona
al suponer que la fase de vapor es un gas ideal y la fase liquida es una solucion ideal. Estas
suposiciones generan que las condiciones para su utilizacion sean casi inexistentes, a me-
nos que el sistema esté formado por especies de tamafio molecular y naturaleza quimica
similares, es decir, como una mezcla ideal.

Cuando la mezcla no es ideal, se dice que tiene desviaciones de la idealidad de la ley
de Raoult. Por lo tanto, se utiliza la ley de Raoult modificada, donde se consideran los
coeficientes de actividad G, para tener en cuenta las desviaciones del comportamiento
de la fase liquida respecto a la solucién ideal. Esta modificacién produce una descrip-
cién mucho mas acertada del comportamiento del equilibrio liquido-vapor en sistemas
no ideales, normalmente en aquellos a presiones bajas y moderadas. La ley, por tanto, se
describe mediante la siguiente ecuacion:

yiP = x;y; PP

Como %, y=1, la ecuacion se puede sumar para todas las especies y entonces obtener:

P = z xl-)/iPisat
i

Por otra parte, la ecuaciéon también se puede resolver para X, €n cuyo caso, sumando
todos los rendimientos de las especies, queda de la siguiente manera:

po 1
X yilviP

Los calculos del punto de burbuja y rocio generados a partir de la ley de Raoult modifi-
cada siguen el mismo procedimiento que los hechos con la ley de Raoult, con un poco mas
de complejidad. Los calculos de la presion del punto de burbuja son sencillos porque la
composicién liquida especificada permite evaluar inmediatamente los coeficientes de ac-
tividad. No obstante, los calculos de la presion en el punto de rocio requieren de un proceso
de solucion iterativo porque se necesita la composicion desconocida de la fase liquida para
evaluar los coeficientes de actividad.

Los célculos de temperatura en ambos puntos, burbuja y rocio, también se complican de-
bido a la dependencia de la temperatura de los coeficientes de actividad, junto con la depen-
dencia de la temperatura de las presiones de vapor. Aun asi, se pueden utilizar los mismos
enfoques iterativos que se utilizan para realizar los cdlculos de la ley de Raoult.
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5.2. Correlaciones de coeficientes de actividad para
liquidos
5.2.1. Ecuacion de Margules

La ecuacién de Margules, propuesta en 1986, es una expresion simple para calcular la
energia libre de Gibbs. Esta ecuacion no tiene un fundamento teérico amplio, sin embar-
go, es Util para la estimacion e interpolacion de datos (Garcia y Moreno, 2019). Segln el
comportamiento de esta funcion, se puede requerir una, dos o mas constantes, siendo la
segunda la mas utilizada. Para un sistema binario, se representa de la siguiente manera:

GE
W =Ay1% + Apax;

Al derivar esta ecuacion con respecto a la composicion local se pueden obtener los
coeficientes de actividad:

Inin (y;) = x3[A1z + 2(Az1 = A1z )]
X2[Ar + 2(A15 — Arq )X5]

Inln (y,)

Estas son conocidas como las ecuaciones de Margules, las cuales representan un mode-
lo empirico del comportamiento de la solucién empleada habitualmente. Para las condicio-
nes limite donde la dilucién es infinita, es decir, cuando la fraccion molar de cualquiera de
los componentes tiende a cero, las ecuaciones se convierten en:

Inin (y;7) = Az (x, =0)
nin (y,”) =4z (x, =0)

La ecuacion de Margules, por lo tanto, proporciona una representacion satisfactoria
del comportamiento de los coeficientes de actividad, sin embargo, solo funciona para
mezclas liquidas compuestas por componentes de naturaleza, forma y tamafio similares.
Para sistemas mds complicados, particularmente para mezclas de moléculas heterogé-
neas, dichas ecuaciones ya no son validas y se requiere de modelos mas complejos.

5.2.2. Ecuacion de Van Laar

Este modelo propuesto por Van Laar asume que, si dos liquidos puros se mezclan, la en-
tropia de mezclado es igual a cero y no se produce ni contracciéon ni expansion de volu-

.z .z X1X ’ .7
men. La ecuacién resulta cuando la funcién G; RZT , que es el reciproco de la ecuacion de
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Margules, se expresa como una funcion lineal de x :

X1X2
GERT

= A+ B'(x;—x) = A + B'(2x; — 1)

Definiendo los nuevos parametros A’ + B’ = A,LyA’ - B = AL , la ecuacion se puede
21 12
reescribir de la siguiente manera:

X _ X 4 X, :x1A'12 + x4,
G_E A’Zl AllZ AIIZA,21
RT
O bien:
G* A Ay

X%, RT  x, A", + x4,

Los coeficientes de actividad que resultan de esta ecuacion son:

x A\ 72
’ 147 12
Inl = A 1+
o 12( sz’21>
;N -2
x,A
Inl = A, 1+=—Z
niny, 21 < xlA’1z

.
12°

Es necesario considerar que cuando x, =0, InIny~=A’ ;cuandox,=0,InIny,~=A’",.
Ahora bien, la desventaja principal de las ecuaciones de Margules y Van Laar es que, al ser
dos modelos empiricos, no cuentan con un sustento tedrico que justifique las ecuaciones.
Por lo tanto, no proporcionan la informacién necesaria para poder extender los célculos a
sistemas multicomponentes (Lara, s. f.).

5.2.3. Modelo de Wilson

Uno de los modelos de coeficientes de actividad que considera efectivamente los efectos
de la coexistencia entre moléculas de diferente tamafio, asi como los efectos de las in-
teracciones intermoleculares, es el modelo de Wilson. Desde su publicacién, ha tomado
relevancia por la precisa representacién de los datos de equilibrio, utilizando solamente
dos parametros de interaccién binaria A, y A,; (Wilson, 1964). Adem4s, se han demos-
trado resultados iguales o mejores a los de Margules y Van Laar para mezclas fuertemente
no ideales (Balzhiser et al., 1972). No obstante, su aplicacién es inicamente para sistemas
miscibles, puesto que no puede predecir la separacion de dos fases liquidas.

El modelo utiliza la siguiente expresion para representar la energia libre de Gibbs de
exceso para un sistema binario:
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E

RT= %M Inin (xq + Ayaxy) —x3 Inln (xy + Ayyxq)

De la ecuacion se pueden determinar los coeficientes de actividad para una mezcla bina-
ria, obteniendo las expresiones para Iny; y Iny,. Para ello se utiliza la ecuacién de Gibbs/Du-
hem expresada para coeficientes de actividad, a Py T constantes. Las expresiones resultantes
son las siguientes:

Iny, = —Inln (6 + Ax) + x2< by An )
X1+ A1pxy X + Ay1xq
Ap Ay
Iny, = —Inl My1xy) — ( - )
ny; nin (x; + A1) — 21 Xt Aty X ¥ Ay

Los parametros binarios se relacionan con los voliimenes molares de los componen-
tes puros, v, y v, ,y conlas energias de interaccion, 4;;, como se indica a continuacion:

Ay = Y2 exp ex [— —/112 _ /121]
12 ") p exp RT
Ay = L exp exp [_ M]
27, RT
Como sucede con los otros métodos, a partir de los valores de los parametros de in-
teraccion se puede identificar la no linealidad de la mezcla. Aij<1 caracteriza a mezclas
con desviaciones positivas; Aij>1’ a mezclas con desviaciones negativas. Las soluciones
ideales tienen valor igual a 1 (Seader et al., 2011).

5.2.4. Modelo NRTL

Elmodelo NRTL, el cual toma su nombre a partir de sus siglas en inglés nonrandom, two-li-
quid, es una extension del modelo de Wilson, realizada por Renon y Prausnitz (1968). En
esta modificacion se aflade un parametro de interaccion binaria adicional, caracteristico
de la condicién de mezclado no-aleatoria (nonrandom mixing). Este modelo, al contrario
que el de Wilson, puede ser utilizado para sistemas miscibles y parcialmente miscibles.

El modelo utiliza la siguiente expresion para representar la energia libre de Gibbs de
exceso para un sistema binario:

E
G _ G217T21 G12712

X1%,RT B X1+ %G1 Xy +%,Gqp

Al aplicar la ecuacion de Gibbs/Duhem, se determinan las expresiones para los coeficien-
tes de actividad:
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2 2 2
X5T21G3q X1 T12G12
2 2
(1 + x2G241) (32 + x1G12)

Iny, =

2 2 2
X1 712612 X5T21Go

l =
m (2 + x1G12)? (X1 + x2Gp1)?

Los parimetros de interaccion binaria se definen de la siguiente manera:

Gq, =exp exp (—a Ty3)

Go1 =exp exp (—a Ty)

T
12 = pr
_ b,4
T21 = RT

De modo que a es el parametro que indica la tendencia de que el grupo de compo-
nentes sea distribuido de manera no aleatoria; y bii son los parametros de energia de
interaccién entre un par de componentes. Estos componentes son independientes de la

composicion y la temperatura. Asi que, cuando 7,0, la mezcla es una solucion ideal (Seader
etal.,, 2011).

5.3. Ejercicios

Ejercicio 5.01

A continuacion se presentan los datos experimentales para la mezcla etanol-ciclohexano
a 25 °C. Para calcular los datos de equilibrio, es necesario utilizar los modelos de la ley
de Raoult modificada, puesto que la mezcla es azeotrépica. Determine los parimetros de
interaccién binaria utilizando la ecuaciéon de Margules y compare los resultados con los
datos experimentales.

Tabla 5.1. Datos experimentales para la mezcla etanol-ciclohexano a 25 °C.

97.7 0.000 0.000
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Tabla 5.1. Datos experimentales para la mezcla etanol-ciclohexano a 25 °C
(continuacion).

139.7 0.250 0.338

139.8 0.350 0.343

Ejercicio 5.02

Utilizando los datos experimentales del ejercicio 5.01, determine los parametros de inte-
raccion binaria utilizando la ecuacién de Van Laar y compare los datos de equilibrio con
los experimentales.

Ejercicio 5.03

Utilizando los datos experimentales del ejercicio 5.01, determine los parametros de inte-
raccion binaria utilizando la ecuacién de Wilson y compare los datos de equilibrio con los
experimentales.

Ejercicio 5.04

Utilizando los datos experimentales del ejercicio 5.01, determine los parametros de
interaccion binaria utilizando el modelo NTRL y compare los datos de equilibrio con
los experimentales.

Ejercicio 5.05

A continuacion se muestran datos experimentales recabados de la mezcla acetona-cloro-
formo a 55 °C. Para poder obtener los datos de equilibrio para una mezcla no ideal, como
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lo es esta, se requiere utilizar los modelos de la ley de Raoult modificada. Determine los
parametros de interaccion binaria utilizando la ecuaciéon de Margules y compare los re-
sultados con los datos de la tabla.

Tabla 5.2. Datos experimentales para la mezcla acetona-cloroformo a 55 °C.

609.4 0.000 0.000
586.8 0.100 0.063
563.2 0.200 0.147

548.7 0.300 0.269

609.4 1.000 1.000

Ejercicio 5.06

Utilizando los datos experimentales del ejercicio 5.05, determine los parametros de inte-
raccion binaria utilizando la ecuacion de Van Laar y compare los datos de equilibrio con
los experimentales.

Ejercicio 5.07

Utilizando los datos experimentales del ejercicio 5.05, determine los parametros de inte-
raccion binaria utilizando la ecuacion de Wilson y compare los datos de equilibrio con los
experimentales.
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Ejercicio 5.08

Utilizando los datos experimentales del ejercicio 5.05, determine los parametros de
interaccion binaria utilizando el modelo NTRL y compare los datos de equilibrio con
los experimentales.
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1. Capitulo 1: solucion de ejercicios

Ejercicio 1.01

Benceno-etilbenceno a 760 mmHg.

Tabla S1.1. Datos experimentales de una mezcla binaria benceno-etilbenceno a
760 mmHg.

T (°C) X Y,
135.9 o o

a) Para realizar el diagrama Txy se grafica en el eje horizontal las composiciones
molares del primer compuesto, en este caso benceno; mientras que, en el eje ver-
tical, se grafica las temperaturas de equilibrio que corresponden a cada compo-
sicion. Dado que la presion es constante, la fase homogénea de vapor queda por
encima del diagrama y la fase homogénea de liquido por debajo. Las composicio-
nes molares x, forman la interfase de burbuja y, por su parte, las composiciones
molares y, forman la interfase de rocio. Por un lado, la temperatura cuando x, =1
denota la temperatura de saturacién a 760 mmHg del compuesto puro benceno y,
por otro lado, la temperatura cuando x, = 1 denota la temperatura de saturacion a
760 mmHg del compuesto puro etilbenceno.
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Figura S1.1. Diagrama Txy para mezcla binaria benceno-etilbenceno a 760 mmHg.

143.0

133.0 1 Fase homogénea vapor

123.0
o 307t Interfase de rocio
103.0 4

93.0 4 Fase homogénea liquido

Interfase de burbuja
83.0 4

Teq (1)

73.0 4

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Composiciones molares

b) El diagrama y, vs. X, se hace directamente con los datos experimentales pro-
porcionados, considerando que ambas escalas deben ir entre 0 y 1. Al hacerlo, se
obtiene el siguiente diagrama:

Figura S1.2. Diagrama y1 vs. x1 para mezcla binaria benceno-etilbenceno a 760 mmHg.
14
09} -
0.8+ -
0.7 + -
> 0.6+ P

054 Phe
044 -

034 -

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

c) Para realizar el grafico de y, vs. x,, es importante recordar la propiedad de las

composiciones molares que indicaque x +x,=1,y, +y,=1yz +z =1.Porlotanto,

basta con despejar para x_ 0y, segln sea el caso, y generar dos nuevas columnas
2 2

con la informacién buscada.
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Tabla S1.2. Datos de y, vs. x, para benceno-etilbenceno a 760 mmHg.

Con estos datos, el procedimiento es el mismo que en el inciso anterior, grafi-
cando y, vs. X, cOmo se muestra a continuacion.

Figura $1.3. Diagramayy, vs. x, para mezcla binaria benceno-etilbenceno a 760 mmHg.
14

09 +

0.8 +

0.7

> 0.6t
0.5+
0.4+

03+

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00
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Finalmente, se calculan las temperaturas de equilibrio mediante la ecuacion
de Antoine para verificar que coinciden con los datos experimentales. Utilizando
las constantes proporcionadas por Smith et al. (2007), se obtienen los siguientes

valores:

80.446

T (°C) | 136.165

Ejercicio 1.02

Propanol-acetonitrilo a 423.3 mmHg.

Tabla S1.3. Datos experimentales de una mezcla binaria propanol-acetonitrilo a
423.3 mmHg.
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a) Siguiendo el mismo procedimiento que en el ejercicio 1.01, el diagrama Txy ge-
nerado a partir de los datos experimentales es el siguiente:

Figura S1.4. Diagrama Txy para mezcla binaria propanol-acetonitrilo a
423.3 mmHg.

8.50 4

Teq (1)

8.00T Fase homogénea vapor

75.0 Interfase de rocio

70.0

T (°C)

65.0
Interfase de burbuja

Teq (2)

60.0 .
1 xi

Fase homogénea liquido

55.0 +

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Composiciones molares
b) El diagramay, vs.x :

Figura S1.5. Diagrama y, vs. x para mezcla binaria propanol-acetonitrilo a
423.3 mmHg.

14

094

084

07

> 0.6+

054

0.4+

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 090 100

c) El diagramay, vs.x :
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Tabla S1.4. Datos de y, vs. x, para propanol-acetonitrilo a 423.3 mmHg.

Figura $1.6. Diagrama y, vs. x, para mezcla binaria propanol-acetonitrilo a
423.3 mmHg.

14
094
0.8+
0.7 + -

> 0.6T -
0.5 4 -
0.4+ -
034 -
0.2 + -
0.1+ -

04 -

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 090  1.00
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Finalmente, el calculo de las temperaturas de equilibrio, mediante la ecuacion de
Antoine y utilizando las constantes proporcionadas por Smith et al. (2007), presenta
los siguientes resultados. En el caso del acetonitrilo se obtiene una temperatura de
equilibrio de 64 °C, casi idéntica al valor reportado en los datos experimentales. Por
otro lado, para el propanol se obtiene un valor de 82.3 °C, bastante cercano al 82.7 °C

que se observa en los datos.

Ejercicio 1.03

Etanol-etilbenceno a 760 mmHg.

Tabla S1.5. Datos experimentales de una mezcla binaria etanol-etilbenceno a
760 mmHg.




a) Siguiendo el mismo procedimiento que en el ejercicio 1.01, el diagrama Txy ge-
nerado a partir de los datos experimentales es el siguiente:

Figura S1.7. Diagrama Txy para mezcla binaria etanol- etilbenceno a 760 mmHg.

Fase homogénea vapor

Interfase de rocio

69.0T

670 Fase homogénea liquido Interfase de burbuja

65.0

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Composiciones molares

b) El diagramay, vs.x:

Figura$1.8. Diagramayy, vs. x, para mezcla binaria etanol- etilbenceno a 760 mmHg.

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

c) El diagramay, vs. x :
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Figura S1.9. Diagrama y, vs. x, para mezcla binaria etanol- etilbenceno a 760 mmHg.

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

X
Finalmente, el calculo de las temperatzuras de equilibrio mediante la ecuacién de
Antoine y utilizando las constantes proporcionadas por Smith et al. (2007), presenta
los siguientes resultados, bastante cercanos a los proporcionados por los datos expe-
rimentales, validando su veracidad.

16.1952 14.1603
-55.7152 -44.5633

P (kPa) 99.33 __

Ejercicio 1.04
Metanol-piridina a 35 °C.

Tabla S1.6. Datos experimentales de una mezcla binaria metanol-piridina a 35 °C.

B
o

359 (0]
0.376 52.3 0.10
0.573 67.3 0.20
0.694 82.9 0.30



Tabla S1.6. Datos experimentales de una mezcla binaria metanol-piridina a 35 °C
(continuacion).

a) Llevando a cabo los procedimientos que se detallaron en los ejercicios anterio-
res, se grafica el diagrama Pxy con la inica diferencia que en este caso la tempera-
tura es constante y las presiones de equilibrio se grafican en el eje vertical.

Figura S1.10. Diagrama Pxy para mezcla binaria metanol-piridina a 35 °C.

250.0

e Teq (1)
Fase homogénea liquido
2000 T
150.0 4+ Interfase de burbuja
)
e
=

100.0 |

50.0

Interfase de rocio Fase homogénea vapor

<
Teq (2)

0.0
0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Composiciones molares

b) Los dos diagramas y, vs. X,y Y, Vs. X :
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Figura S1.11. Diagrama y, vs. x, para mezcla binaria metanol-piridina a 35 °C.

0.8 4 -
0.7 -
0.6 -
505 -
0.4 Phe

03] Phe

o1+ -

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00
X

1

Figura S1.12. Diagramayy, vs. x, para mezcla binaria metanol-piridina a 35 °C.

09+
084
0.7
0.6

>:“0.5

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Ejercicio 1.05
Dipropilamina-agua a 20 °C.
Tabla S1.7. Datos experimentales de una mezcla binaria dipropilamina-agua a 20 °C.

P (mmg)
(0]

17.3

29.5 0.20 0.438



Tabla S1.7. Datos experimentales de una mezcla binaria dipropilamina-agua a 20 °C
(continuacién).

P (mmHg)

Se muestran a continuacion los diagramas Pxy, y, vs.x yy, vs.X,. En estos se puede notar quela
mezcla dipropilamina-agua contiene un aze6tropo, dado que las fracciones molares del vapor
y del liquido tienen igual valor en la misma presion. El aze6tropo se forma aproximadamente
para una concentracion molar de 47.5 % dipropilamina y 52.5 % agua.

Figura S1.13. Diagrama Pxy para mezcla binaria dipropilamina-agua a 20 °C.

Fase homogénea liquido

Interfase de burbuja

P (mmHg)
B

Interfase de rocio
21.0

19.0
Fase homogénea vapor Teq (1)
17.0
Teq (2)

15.0
0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Composiciones molares
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Figura S1.14. Diagramay vs. x_para mezcla binaria dipropilamina-agua a 20 °C.

09 1 -
0.8 -
07 e
067 Phe

>l05 4 <
04] e
0.3 _-
o2 -

01T -

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

X
1

Figura $1.15. Diagrama y, vs. x, para mezcla binaria dipropilamina-agua a 20 °C.

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Ejercicio 1.06
Etanol-cloroformo a 35 °C.

Tabla $1.8. Datos experimentales de una mezcla binaria etanol-cloroformo a 35 °C.

P (mmHg)

295.11 (0] o

303.69 0.0400 0.0597

304.87 0.0440 0.0637



Tabla $1.8. Datos experimentales de una mezcla binaria etanol-cloroformo a 35 °C
(continuacién).

P (mmHg)

Se muestran a continuacion los diagramas Pxy, y, vs. X, y y, vs. X,. En estos se puede notar
que la mezcla etanol-cloroformo es azeotrdpica, dado que las fracciones molares del va-
por y del liquido tienen igual valor en la misma presion. El aze6tropo se forma aproxima-
damente para una concentracion molar de 6.85 % etanol y 93.15 % cloroformo.
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Figura S1.16. Diagrama Txy para mezcla binaria etanol-cloroformo a 35 °C.

p (mmHg)

350.00

300.000 <

250.000
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Composiciones molares

Figura $1.17. Diagrama y, vs. x, para mezcla binaria etanol-cloroformo a 35 °C.
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Figura $1.18. Diagrama y, vs. x, para mezcla binaria etanol-cloroformo a 35 °C.
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Ejercicio 1.07
Benceno-cumeno a 1 bar.

Tabla S1.9. Datos experimentales de la mezcla binaria benceno-cumeno a1 bar.

El diagrama Txy del equilibrio vapor-liquido de la mezcla de benceno-cumeno a 1 bar se
presenta en la figura S1.19. Para llenar la tabla se utiliza este diagrama donde z es la com-
posicién molar del benceno a la que entra la mezcla al sistema, X es la fracciéon molar del
benceno en fase liquida y y, es la fraccién molar del benceno en fase vapor. Por su parte,
las fracciones correspondientes para el cumeno estdn indicadas con el subindice 2 y se

calculan con las siguientes ecuaciones:
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Figura S1.19. Diagrama Txy para mezcla binaria benceno-cumeno a 1 bar.
P=cte.
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o o "

Composiciones molares

350.0

La solucién para el primer inciso de la tabla se muestra en el diagrama anterior. En
este se indica que la mezcla entra con una composicion 30 % mol benceno y 70 % mol
cumeno y alcanza una temperatura de 395.93 K. Dado que el punto se encuentra dentro
de las interfases de burbuja y rocio, existen dos fases, es decir, esta en el equilibrio liqui-
do-vapor (ELv). Siguiendo la isoterma hasta tocar la interfase de burbuja, se puede leer en
el diagrama que X, =0.20, y X, = 0.80. De igual manera, en la interfase de rocio las compo-
siciones son x = 0.648, y x_ = 0.352. Por tiltimo, como el sistema est4 a presién constante,
para los tres casos la presion es de 1 bar.

Se sigue el mismo procedimiento para las demds condiciones, notando que en el se-
gundo caso lamezcla queda sobre la interfase de burbuja, lo que significa que x, = z, mien-
tras que en el tercero queda sobre la interfase de rocio y por lo tanto y, = z,.

Tabla S1.10. Datos de resultados de la figura S1.19.

B O N R N

0.300 0.200 0.648 0.700 0.800 0.352 395.930 1
Vapor 0.975 0.800 0.975 0.025 0.200 0.025 359.360
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Ejercicio 1.08

Metanol-agua a distintas temperaturas.

Tabla S1.11. Datos experimentales de la mezcla binaria metanol-agua a diferentes
temperaturas.
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Tabla S1.11. Datos experimentales de la mezcla binaria metanol-agua a diferentes
temperaturas (continuacion).

60 °C

449.4 0.50 0.798

485.5 0.60 0.840

521.1 0.70 0.881




Para realizar el diagrama Pxy a distintas temperaturas de la mezcla metanol y agua,
basta con graficar los datos experimentales proporcionados en un mismo diagrama ca-
racterizado como se muestra en la figura s1.20. Con esto, se puede observar el comporta-
miento que tiene la mezcla binaria conforme la temperatura va aumentando.

Figura S1.20. Diagrama Pxy para mezcla binaria metanol-agua a distintas
temperaturas.
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Para el primer inciso de la tabla, los datos proporcionados son la temperatura, la fase
y el valor de z . Con esta informacion y leyendo el diagrama de la mezcla binaria a la tem-
peratura deseada, es posible obtener los demds valores requeridos. El primer paso es gra-
ficar un diagrama Pxy, inicamente con los datos experimentales a 35 °C, como el que se
muestra en la figura S1.21, y calcular el valor de z1 considerando la siguiente ecuacion:

Z+7Z =1
1 T2

Con esto, se puede observar que la presion minima para que exista un liquido homo-
géneo a estas condiciones es de 154.3 mmHg, por lo que esa debe ser la presion minima
del sistema. Finalmente, es importante considerar que, cuando se tiene liquido o vapor
homogéneo, no existen los valores de x , X, v, ¥y, dado que es un punto que no esta en el

1 2 1 2
equilibrio, de modo que los campos correspondientes se dejan en blanco.

Este procedimiento se repite para el tercer inciso de la tabla, con el Gnico cambio de
que ahora es vapor homogéneo y se debe graficar un Pxy de la mezcla a 65 °C. Para cal-
cular el valor de z_ se despeja de la ecuacion anterior. El valor de la presion del sistema se
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puede obtener de la figura S1.23, donde se observa que 570.2 mmHg es la presién maxima
a la que se podria tener un vapor homogéneo con las especificaciones mencionadas, y
todos los deméas campos se dejan en blanco.

La solucién para el segundo inciso de la tabla se muestra en la figura S1.22. En este
se indica que la mezcla entra a 60 °C, con una presion de rocio de 503.2 mmHg y existe
como equilibrio liquido-vapor. Con esta informacion, se puede decir que toda la isoterma,
desde la interfase de burbuja (x ), hasta la de rocio (y ), cumple con las caracteristicas ne-
cesarias. Para calcular los valores de x, y y, se utilizan las siguientes ecuaciones:

X +X =1
1 2
yl+Y2:1

Por otra parte, los valores de z y z, son justamente el intervalo en el que podria exis-
tir dicha mezcla. Finalmente, se sigue el mismo procedimiento para las demas condicio-
nes, notando que, en el cuarto caso, la mezcla queda sobre la interfase de burbuja, lo que
significa que x, = z, mientras que, en el dltimo, queda sobre la interfase de rocio, por lo
tanto, y, =z,

Tabla S1.12. Datos experimentales de una mezcla binaria metanol-agua.

Metanol (1) - Agua (2)

Z Z L X A X y. Pburbuia Pmcin
1 2 (°C) 1 1 2 2 (mmHg) (mmHg)

*Pei *Pqi
Liquido 06 04 35 = = = = Psis = Psis = = =

154.3 154.3
* 1 * 1
Vapor 0.81 0.19 65 = = = = I Rl = =

570.2 570.2

0.594 0.406 65 0.2 0.594 0.8 0.406 390.6 390.6 65 65

Interfase
rocio

Las presiones sefialadas con un * indican que son la presion del sistema.



Figura S1.21. Diagrama Pxy para mezcla binaria metanol-agua a 35 °C con solucién
del inciso a.
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Figura S1.22. Diagrama Pxy para mezcla binaria metanol-agua a 60 °C con solu-
cion del inciso b.
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Figura $1.23. Diagrama Pxy para mezcla binaria metanol-agua a 65 °C con solucion
del inciso c.
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Figura S1.24. Diagrama Pxy para mezcla binaria metanol-agua a 60 °C con solu-
cion del inciso d.
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Figura S1.25. Diagrama Pxy para mezcla binaria metanol-agua a 65 °C con solucion
delinciso e.
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2. Capitulo 2: solucion de ejercicios

Ejercicio 2.01

A 100.4 °C, las presiones de equilibrio o saturacion son:

P=72.862 mmHg
P=562.163 mmHg

Dado que se piden los puntos de burbuja a 100.4 °C, se calcula y, y la presién de burbuja,
tomando x, y la temperatura como las variables conocidas. Para ello, se resuelve la ley de
Raoult paray.. Ya que ¥ y=1, la ecuacion se suma para todos los compuestos, obteniendo:

_ . psat
PBUB_§ X; " P;

Por ejemplo, para una composiciéon molar en fase liquida de 5% tolueno y 95 % benceno,
el calculo de presion de burbuja es el siguiente:

P, ,=0.05(562.162) + 0.95(72.862) = 97.33 mmHg

Ahora, para calcular las fracciones en la fase vapor, se utiliza la constante K, donde:

P:S‘(lt
Ki=—
¢ P
Yi=x"K;
Por lo tanto, para las mismas composiciones:
_562.162mmHg 578 K. — 72.862mmHg 0.75

17 9733mmHg 279733 mmHg
y1 = 0.05(5.78) = 0.289 y2 = 0.95(0.75) = 0.711

Finalmente, se comprueba que ¥, y=1. En la siguiente tabla se muestran todos los
resultados.
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Tabla S2.1. Resultados de presiones de burbuja para una mezcla tolueno-n decano
a100.4 °C.

P .
burbuja
( =

A continuaci6n, se incluyen los diagramas de equilibrio Pxy y y, vs. X, en donde las
lineas punteadas son los datos experimentales y los puntos son los datos calculados con
laley de Raoult ideal.
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Figura S2.1. Diagramas de la solucién del ejercicio 2.01
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Ejercicio 2.02

A 25 °C, las presiones de saturacién son:

P=231.275 mmHg
P}*=94.348 mmHg

Dado que se piden los puntos de rocio a 25 °C, se calcula x, y 1a presion de rocio, toman-
doy, y la temperatura como las variables conocidas. Para ello, se resuelve la ley de Raoult
para x,. Ya que ¥, x=1, 1a ecuacion se suma para todos los compuestos, obteniendo:
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Pppw = Z—yl
Pisat

Por ejemplo, para una composicion molar en fase vapor de 16.3 % acetona y 83.7 % ben-
ceno, el calculo de presion de rocio es el siguiente:

231.275 T 94.348

Ahora, para calcular las fracciones en la fase liquida, se utiliza la constante K, donde:

sat
_b

K=

Por lo tanto, para las mismas composiciones:

231.275 mmHg 94.348 mmHg
"= T0aazsommig 22 = Toaazsommag ~ *%%°
0.163 0.837
X1 = 22147 = 0.0736 X, = 09035 = 0.9264

Finalmente, se comprueba que ¥ x=1. En la siguiente tabla se muestran todos los re-
sultados.

Tabla S2.2. Resultados de presiones de rocio para una mezcla acetona-benceno a
250°C.

|
s
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Tabla S2.2. Resultados de presiones de rocio para una mezcla acetona-benceno a
25 °C (continuacién).

155.921 1.483 0.605 0.450 0.550 1.000

166.337 1.390 0.567 0.526 0.474 1.000

177.649 1.302 0.531 0.608 0.392 1.000

189.929 1.218 0.497 0.698 0.302 1.000

204.033 1.133 0.462 0.801 0.199 1.000

221.318 1.045 0.426 0.927 1.000

A continuacion, se incluyen los diagramas de equilibrio Pxy y y, vs. X, en donde las
lineas punteadas son los datos experimentales y los puntos son los datos calculados con
laley de Raoult ideal.

Figura S2.2. Diagramas de la solucion del ejercicio 2.02.

240.0 Peq (1)

220.0 Fase homogénea
liquido

200.0 Interfase de burbuja

180.0

160.0

p (mmHg)

140.0

120.0

Interfase de rocio

100.0 Fase homogénea vapor

Peq (2)

80.0

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Composiciones molares
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0.1000 P

0.0000
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X1

Ejercicio 2.03

El procedimiento para el calculo de temperaturas de rocio es iterativo, ya que la ecuacion
de Antoine es en funcién de la temperatura, la cual varia junto con las composiciones

molares. El procedimiento se describe a continuacion:

1. Suponer la temperatura y calcular las presiones de saturacion. Para la pri-
mera iteracion se utilizan las temperaturas de saturacién de los compo-
nentes puros a la presion del sistema, en este caso:

T*"=56.20 °C
T;*=131.70°C
T =y1 Tlsat+ y2 T;at

DEW

2) Utilizar la temperatura resultante para calcular la presion de saturacié
con la ecuacion de Antoine.

3) Determinar los valores de la constante Ki.

4) Calcular x, y evaluar que se cumple la restriccién de sumatoria, es
decir, ¥, x=1.

5) En caso de no ser asi, realizar el procedimiento iterativo cambiando
la temperatura de rocio hasta que se cumpla la restriccion de sumato

ria o hasta que el error sea minimo.

A continuacion, se ejemplifica la metodologia paray, = 0.344 y y, = 0.656.
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Paso 1:

T,y = 0.344(56.20 ‘C)+0.656(131.70 "C)=105.7268 °C

Paso 2:
P=427.124 kPa
P;*=47.555 kPa
Paso 3:
427124 kPa _ i2154 Ko = 47.555 kPa 04693
17101325 kPa 27101.325kPa
Paso 4:
0344 0.0816 0656 13977
T o154 2704693
Y X,=1.4793

Paso 5: Se repite el proceso hasta que

T,,,~118.828 C
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Los resultados se presentan en la siguiente tabla:

Tabla S2.3. Resultados de temperaturas de rocio para una mezcla acetona-cloro-
benceno a1atm.

rocio

A continuacion, se incluyen los diagramas de equilibrio Txy y y, vs. x, en donde las
lineas punteadas son los datos experimentales y los puntos son los datos calculados con
laley de Raoult ideal.
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Figura S2.3. Diagramas de la solucién del ejercicio 2.03.

140.0
Teq (2)

Q
130.0 Interfase de rocio Fase homogénea vapor

120.0

110.0

100.0

T (°C)

90.0
80.0

70.0 Interfase de burbuja

60.0 Fase homogénea

liquido Teq (1)

50.0
0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Composiciones molares

1.00
0.90
0.80
0.70
0.60

0.50

y1

0.40

0.30

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00
X1

Ejercicio 2.04

El célculo de temperaturas de burbuja es un procedimiento iterativo, ya que la ecuacion
de Antoine estd en funcion de la temperatura, la cual varia junto con las composiciones
molares. El procedimiento se describe a continuacion:

1. Suponer la temperatura y calcular las presiones de equilibrio liquido
vapor de los componentes puros. En este caso, los valores son:

T+=56.20 "C
T:=131.70°C

—_ sat sat
TBUB =X T1 + X, Tz
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2. Utilizar la temperatura resultante para calcular la presién de saturacion
con la ecuacién de Antoine.

3. Determinar los valores de la constante K.

4. Calcular y, y evaluar que se cumple la restriccion de sumatoria, es decir,
YyFL.

5. En caso de no ser asi, realizar el procedimiento iterativo cambiando la
temperatura de rocio hasta que se cumpla la restriccion de sumatoriao
hasta que el error sea minimo.

A continuacion, se ejemplifica la metodologia para x =0.15y X, = 0.85.

Paso 1:

T,,,= 0-15(56.20 °C) + 0.85(131.70 °C) =120.3739 °C
Paso 2:

P#*=604.37 kPa
Ps=73.92 kPa
Paso 3:
K - 604.37 kPa 50646 K. = 73.92 kPa 07296

17101.325kPa 27 101.325kPa

Paso 4:

y,=0.15(5.9646)=0.8947  y,=0.85(0.7296)=0.6201

Y. y,=1.5148

Paso 5: Se repite el proceso hasta que

T, ;= 104.606 oC
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Los resultados se presentan en la siguiente tabla:

Tabla S2.4. Resultados de temperaturas de burbuja para una mezcla
acetona-clorobenceno a 760 mmHg.

burbuja

A continuacio6n, se incluyen los diagramas de equilibrio Txy y y, vs. X, en donde las
lineas punteadas son los datos experimentales y los puntos son los datos calculados con la

ley de Raoult para mezclas ideales.
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Figura S2.4. Diagramas de la solucion del ejercicio 2.04.

Teq (2)

Interfase de rocio Fase homogénea vapor

T (°C)

Interfase de burbuja
70.0

60.0 Fase homogénea

liquido Teq (1)

50.0
0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Composiciones molares

1.00 00 . oo o @ -
0.90 00 -
0.80 00 -
0.70 00 -
0.60 00 Phe

57 0:50 00 -
0.40 00 Phe
0.30 00 P
0.20 00 Phe

0.10 00 -

0.00 00

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Ejercicio 2.05

Para resolver este ejercicio se sigue el mismo procedimiento del ejercicio 2.04. La Ginica
diferencia es que en este caso no se proveen los datos experimentales, sino las compo-
siciones molares a las que entra la mezcla binaria, z, y z,, dado que se pide calcular la
temperatura de rocio, y, = z. La razon es que en la interfase de burbuja se tiene puro vapor,
a excepcion de una gota.

Las temperaturas de saturacion de los componentes puros a 1 atm son:
2914.23
T (°C) + 232.148

3056.96
T (°C) + 217.625

In In P (kPa) = 14.0572 — T$% = 76.60 °C

In In P§* (kPa) = 13.9320 — T5% = 110.60 °C
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Los resultados se muestran a continuacion:

Tabla S2.5. Resultados de temperaturas de rocio para una mezcla tetracloruro de
carbono-tolueno a 1 atm.

rocio

A continuacion, se incluyen los diagramas de equilibrio Txy y y, vs. X, con los resulta-
dos de la tabla.
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Figura S2.5. Diagramas de la solucién del ejercicio 2.05.
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105.0 Interfase de rocio

100.0
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90.0 Interfase de burbuja

85.0
80.0 Fase homogénea
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' Teq (1)

70.0
0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00
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0.40 ° -7

0.20 e

0.10 e

0.00
0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Ejercicio 2.06

Dado que se pide calcular las presiones de rocio y 1as composiciones en la fase liquida, se de-
ben de fijar las composiciones en el vapor (y). Una manera de resolverlo es que en el primer
caso se tenga el componente mas pesado, es decir el n-butanol puro y que, en el dltimo, el
componente mas ligero sea el que se encuentre puro, es decir, el metanol.

Para el primer componente, las composiciones van de 0 a 1, con incrementos de 0.05.
Para el segundo, se eligieron incrementos de 0.01, mientras que para el tercero se dismi-
nuye la misma cantidad, comenzando de 0.09, volviendo a iniciar antes de llegar a 0. El
cuarto componente estd restringido por la sumatoria, de modo que

X4= 1')(1')62'X3
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Cabe destacar que para los tltimos tres casos las composiciones no siguen el patrén,
puesto que de otra manera la sumatoria seria mayor a 1. Las composiciones de la fase vapor
se presentan en la siguiente tabla:

Tabla S2.6. Resultados de las composiciones de la fase de vapor.

Ahora bien, se calculan las presiones de saturacion a 25 °C utilizando la ecuacién de
Antoine; y las constantes de cada compuesto que se incluyen a continuacién son tomadas
de Reklaitis et al. (1983).
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Tabla S2.7. Presiones de saturacion a 25 °C.

Metanol 16.4948 3593.39 -35.2249 126.826
N-propanol 15.2175 3008.31 -86.4909 20.481

Para determinar las presiones de rocio se aplica la siguiente ecuacion que se obtiene a partir
de la ley de Raoult. La primera presién de rocio es la presion de saturacion del n-butanol y la
ultima es la presion de saturacion del metanol, ya que son los componentes que se encuen-
tran puros.

Ppew = Z—yl
Pisat

Para ejemplificar el procedimiento, se tomaran las composiciones de vapor cuando se
tiene 0.1 de metanol.

1

Poew = =510 002 . 008, 080
126826 T 59.665 + 20481 T 6311

= 7.588 mmHg

Para calcular las fracciones en la fase liquida, se utiliza la constante K, donde

P;at
L
Ki = P
X = &
A KL

Por lo tanto, para las mismas composiciones

126.826 mmHg 59.665 mmHg
L= 588 mmig 107 K= ey 7863
20.481 mmHg 6.311 mmHg
Ks = segmmig — %% K+ = 75 mmng ~ 832
0.10 0.02
X1 = —16715 = 0.006 Xy = m = 0.0025
0.08 0.80
X1 = m = 0.0296 Xy = m =0.9618

Finalmente, se comprueba que ¥, x, = 1.
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En la siguiente tabla se muestran todos los resultados.

Tabla S2.8. Resultados de la solucién del ejercicio 2.06

|
rocio K K2 K K 2
(mmHg) -

6.311 20.096 9.454 3.245 1.000 0.000 0.000 0.000 1.000 1.000
Cme wmo sam a%0 o oo; o0 oom 0sés 1000
7.588 16.715 7.863 2.699 0.832 0.006 0.003 0.030  0.962 1.000
----------
14.724 6.927 2.378 0.733 0.0 0.006 0.025 0.955 1.000
I e e
9.960 12.733 5.990 2.056 0.634 0.024 0.010 0.019 0.947 1.000

11.807 10.742 5.053 1.735 0.535 0.037 0.016 0.012 0.935 1.000

16.911 7.500 3.528 1.211 0.3 0.067 0.028 0.074 0.831 1.000
I 2 I I O Y A A e
23.023 5.509 2.592 0.890 0.274 0.109 0.046 0.079 0.766 1.000
oL ass 2 oms omms oms 00n ook oma oo
36.053 3.518 1.655 0.568 0.175 0.199 0.085 0.088  0.628 1.000
Csoam 2 u our oms  oaw  ome oo oan 1000
83.064 1.527 0.718 0.247 0.076 0.524 0.223 0.122 0.132 1.000

76.241 1.663 0.783 0.269 0.083 0.541 0.064 0.093 0.302 1.000

126.826 1.000 0.470 0.161 0.050 1.000 0.000 0.000 0.000 1.000

Ejercicio 2.07

A -198 °C, las presiones de equilibrio o saturacién son:

P*=577.189 mmHg
P’*=110.489 mmHg
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Puesto que se pide calcular los puntos de burbuja a la temperatura ya mencionada, se
calcula y, y la presion de burbuja, tomando x; y la temperatura como las variables conoci-
das. Para ello, se resuelve la ley de Raoult paray.. Ya que }. y,= 1, la ecuacion se suma para
todos los compuestos, obteniendo:

— . psat
=X X Pi

p BUB

Por ejemplo, para una composiciéon molar en fase liquida de 15 % nitroégeno y 85 % oxi-
geno, el cilculo de presion de burbuja es el siguiente:

P, .= 0.15(577.189) + 0.85(110.489) = 180.49 mmHg

Ahora, para calcular las fracciones en la fase vapor, se utiliza la constante K, donde

Pl_sat
Ki = P

yi =X K;

Por lo tanto, para las mismas composiciones tenemos que

577.189 mmHg 110.489 mmHg
== =3197 K,=——7————
180.49 mmHg 180.49 mmHg

y; = 0.15(3.197) = 0.480 y, = 0.85(0.612) = 0.520

= 0.612

Finalmente, se comprueba que , y,= 1.
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En la siguiente tabla se muestran todos los resultados:

Tabla S2.9. Resultados de la solucién del ejercicio 2.07.

P .
burbuja
Pt

110.49 1.000

157.16 1.000

203.83 1.000

250.50 1.000

297.17 1.000

343.84 1.000

390.51 1.000

437.18 1.000

483.85 1.000

530.52 1.000

577.19 1.0¢ 1.0 0.0 0.0 1.0¢ 0.19 1.000

Ejercicio 2.08

Para poder construir los diagramas de equilibrio liquido-vapor, primero se deben calcular
las presiones de equilibrio y las fracciones en la fase vapor. Se sabe que la presion total es
igual a la suma de las presiones parciales. Entonces, al sumar las presiones reportadas en
el ejercicio, se obtiene la primera columna de la tabla que aparece a continuacion. Ahora
bien, las fracciones de vapor se calculan conociendo que la presion parcial del componen-
te i es igual al producto de la presion total y la fracciéon vapor, representada en la siguiente
ecuacion:

P=Y;P
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Esto indica que la composicion en la fase vapor del etanol se obtiene al dividir la pre-
sion parcial 1 entre la presion total.

Tabla S2.10. Presiones de equilibrio y composiciones en la fase liquido y vapor.

P (mmHg)

Los calculos de las presiones de burbuja se realizan como en los ejercicios anterio-
res, empleando las siguientes constantes de la ecuacion de Antoine para estimar las

presiones de saturaciéon de ambos componentes a 50 °C:

3795.17
T (K) +230.918

2740.95
T (K) + 166.67

PSat = 221.606 mmHg
P5% = 52.950 mmHg

In In P§% (kPa) = 16.8958 —

In In P§% (kPa) = 14.6047 —
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Los resultados se presentan a continuacion en la tabla:

Tabla S2.11. Resultados de la solucion del ejercicio 2.08.

P .
burbuja
(mmHg)

52.950 0.000 0.000 1.000 1.000 4.185 1.000 1.000

69.815 0.100 0.317 0.900 0.683 3.174 0.758 1.000

86.681 0.200 0.511 0.800 0.489 2.557 0.611 1.000

103.546 0.300 0.642 0.700 0.358 2.140 0.511 1.000

120.412 0.400 0.736 0.600 0.264 1.840 0.440 1.000

137.278 0.500 0.807 0.500 0.193 0.386 1.000

154.143 0.600 0.863 0.400 0.137 1.438 0.344 1.000

171.009 0.700 0.907 0.300 0.093 1.296 0.310 1.000

187.875 0.800 0.944 0.200 0.056 1.180 0.282 1.000

204.740 0.900 0.974 0.100 0.026 1.082 0.259 1.000

221.606 1.000 1.000 0.000 0.000 1.000 0.239 1.000
En las siguientes figuras, se incluyen los diagramas de equilibrio Txy y y, vs. x , en don-

de las lineas punteadas son los datos experimentales y los puntos son los datos calculados
con laley de Raoult.
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Figura S2.6. Diagramas de la solucién del ejercicio 2.08.

250.0
Peq (1)

Fase homogénea J

liquido

200.0 Interfase de burbuja
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Peq (2) Fase homogénea vapor

0.0
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0.10 e

0.00

0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00
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Ejercicio 2.09

Como se vio en ejercicios anteriores, el calculo de temperaturas de equilibrio es un procedi-
miento iterativo, ya que la ecuacion de Antoine est en funcién de la temperatura, la cual varia
junto con las composiciones molares. Dado que se pide la temperatura de rocio, la variable que
se fija es la composicion en la que aparece la primera gota de agua, es decir, 1a fraccion vapor y,.
Se pueden emplear los datos experimentales para establecer estos valores.
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Las temperaturas de saturacion de los componentes puros a 1 atm son:

3795.17

T (°C) + 230.918
3212.43

T (°C) + 182.739

In In P§* (kPa) = 16.8958 — T$% = 78.20 °C

In In P§% (kPa) = 15.3144 — T5* = 117.60 °C

El procedimiento se ejemplifica paray =0.17yy, = 0.83.

Paso 1:
T,,,,= 0-17(78.20 °C) + 0.83(117.60 °C) = 110.9005 °C
Paso 2:
P:=327.97 kPa
P*=79.39 kPa
Paso 3:

- 327.97 kPa 32368 K. = 79.39 kPa 07835
17101.325kPa ™ 27101325 kPa
Paso 4:
0.17 0.83
x1 =0.0525 X, =1.0593

~ 32368 ~ 07835

Z x = 1.1119

Paso 5: Se repite el proceso hasta que la sumatoria sea iguala1y

T, = 113.792 °C
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Los resultados se presentan en la siguiente tabla:

Tabla S2.12. Resultados de la solucién del ejercicio 2.09.

T s (OC) v

En las siguientes figuras, se incluyen los diagramas de equilibrio Txy y y, vs. X, en don-
de las lineas punteadas son los datos experimentales y los puntos son los datos calculados
con la ley de Raoult.
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Figura S2.7. Diagramas de la solucién de ejercicio 2.09.
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Ejercicio 2.10

Se pide calcular las temperaturas de burbuja y las composiciones en la fase vapor, por lo
que se deben de fijar las composiciones en el liquido, x. Una manera de resolverlo es que
al inicio se tenga Unicamente al componente mas pesado, es decir el n-butanol puro, y al
final el componente mas ligero que se encuentre puro, es decir, el metanol. Para el primer
componente, las composiciones van de 0 a 1, con incrementos de 0.05. Para el segundo,
se eligieron incrementos de 0.001, iniciando con un valor de 0.002, mientras que para
el tercero se eligieron disminuciones de 0.01 comenzando con un valor de 0.09 y hasta
llegar a 0. Finalmente, el cuarto componente esta restringido por la sumatoria, por lo que

X4= l'Xl' X- X3
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Cabe destacar que para los tltimos tres casos las composiciones no siguen el patrén,
puesto que de otra manera la sumatoria seria mayor a 1. Las composiciones de la fase liqui-
da se presentan en la siguiente tabla:

Tabla S2.13. Composiciones en la fase liquido y vapor.

Ahora, es necesario calcular las temperaturas de saturacion a 10 kPa utilizando la ecuacion
de Antoine y calcular también las constantes de cada compuesto de acuerdo con Reklaitis et al.
1983). Los resultados obtenidos se incluyen a continuacion:

—
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Tabla S2.14. Temperaturas de saturacion a 10 kPa.

T T e

Metanol 16.4948 3593.39 -35.2249 15.269
N-propanol 15.2175 3008.31 -86.4909 20.481

Para determinar las temperaturas de burbuja, es necesario realizar un proceso iterativo.
Lo primero es suponer una temperatura con la siguiente ecuacion que se obtiene a partir
de la ley de Raoult. Para ejemplificar el procedimiento, se tomaran las composiciones de
liquido cuando se tiene 0.1 de metanol.

— sat
TBUB =X; Ti

T,,5= 0-1(15.269 °C) + 0.003(59.665 °C) + 0.08(20.481 °C) + 0.817(6.311 °C) = 57.60 °C

Se prosigue a calcular la presion de saturacion a la temperatura de burbuja supuesta
anteriormente para cada uno de los compuestos. Los valores obtenidos con las constantes
presentadas de Reklaitis et al. (1983) se presentan en la siguiente tabla:

Tabla S2.15. Presion de saturacién a 57.60 °C.

Metanol 16.4948 3593.39 -35.2249 76.356
N-propanol 15.2175 3008.31 -86.4909 18.199

Para calcular las fracciones en la fase vapor, se utiliza la constante K, donde

P;at
1
Ki = P
yi = Kix;
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Por lo tanto, para las mismas composiciones:

76.356 kPa 42.416 kPa
1= W = 7.365 KZ = W =4.241
18.199 kPa 7.062 kPa
3= 75006kPa 8 K= 75006 kpa — 0706
y, = 0.1(7.365) = 0.736 y, = 0.003(4.241) = 0.0123
y; = 0.08(1.819) = 0.145 y, = 0.817(0.706) = 0.577

Ahora bien, es necesario comprobar si con la temperatura supuesta se cumple que
Y. y,=1.Deno ser asi, continuar iterando y modificando la temperatura hasta que la
condicién se cumpla. En la siguiente tabla se muestran los resultados finales:

Tabla S2.16. Resultados de la solucién del ejercicio 2.10.

T .
(lglg)u’a
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3. Capitulo 3: solucion de ejercicios

Ejercicio 3.01

El primer paso para resolver este ejercicio es calcular los grados de libertad mediante la
regla de fase de Gibbs. De la informacion proporcionada, se sabe que el niimero de fases es
1y el nimero de componentes es 2. Por lo tanto, los grados de libertad son 3.

F=2-m+N
F=2-1+2
F=3

Esto indica que para describir completamente el sistema solo se requieren tres va-
riables: la presion, la temperatura y el nimero de moles. Asimismo, es importante tener
presente la diferencia entre el calculo para el volumen real y el volumen ideal de la mezcla.
Como se menciond en el capitulo, la diferencia consiste en que se utilizan los volimenes
de las especies puras para calcular el volumen ideal, mientras que para obtener el volu-
men real se utilizan los volimenes molares parciales. A continuacion, se muestran ambas
ecuaciones:

mez —_
VO deal = X1 V1 + X5V,

mez — \V v
VI eal = X1 V1 + X,V
Por lo tanto, el primer paso para la resolucion es calcular el volumen real de la mezcla.

ymez =(0.4)( 38.632 em? + (0.6)[17.765 em?
real = A% ' mol ’ ’ mol

3
ymez = 26112
rea mOl

Posteriormente, es necesario obtener el nimero de moles reales de la mezcla y, con
este dato, calcular el nimero de moles requeridos por cada componente, de acuerdo
con las composiciones establecidas en el ejercicio.
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5000 cm?®

nreal,mez -

3
26112 <%
mol

Nreatmez = 191.483 mol
pMeot = (0.4)(191.483 mol)
nMeoH =76.593 moles MeOH

r

Hz0 = (0.6)(191.483 mol)

2
n real

nH20 = 114.890 moles H,0

real

Una vez obtenidos los moles de cada compuesto, se calcula el volumen de metanol y
de agua puros a 25 °C que deberian mezclarse para formar los 5000 cm? que se requieren.
Esto se hace multiplicando el nimero de moles obtenidos en el paso anterior, por el volu-
men indicado de los compuestos puros, como se muestra a continuacion:

3
yMeoH . = (76.593 moles) 40.727ﬂ
rea mol

VMeOH = 3119.40 cm®*MeOH

3
VH20 = (76.593 moles) 18.086ﬂ
real mol

VH20 . = 2075.83 cm? H,0

Como se puede observar, la suma de ambos volimenes de los compuestos en la mez-
cla da un valor mayor a los 5000 cm? que se obtendrian si se comportaran como puros.
Esto es debido a las caracteristicas que presentan las propiedades molares parciales.

Ejercicio 3.02

Para comenzar la solucion del ejercicio, se debe simplificar la ecuacién proporcionada y
dejarla en términos de z , puesto que es la variable con respecto a la que se deriva.

H=300z + 450z + z, 7, (30Z +15z,)
=300z + 450 (1-z) + 2 (1-2)(30z, + 15 (1-2.))
H=300z + 450 - 450z + (z -2”)(15z +15)
H=300z + 450 - 450z + 152>+ 15z - 152~ 1523
H=-1523-1352 + 450
Por lo tanto, la derivada de la funcién con respecto a z, es:

dH
— = 4522 — 135
dz,
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Con estas dos ecuaciones se pueden determinar las expresiones de las entalpias mo-
lares parciales para cada una de las dos especies, sabiendo que:

_ dH
Hi(z,) =H +22d_Z
1

_ dH
Hy(z,) =H — Zl_dz
1

H,(zy) = =152} — 135z, + 450 + (1 — z,)(—45z% — 135)
H,(z) = =152} — 135z, + 450 — 4522 — 135 + 452z} + 135z,
H,(z,) = 30z — 4523 + 315
Hy(z1) = —1523 — 135z, + 450 — 2, (—4527 — 135)
Hy(zy) = =15z} — 135z, + 450 + 4525 + 135z,

H,(zy) = 3023 + 450

Entonces se utiliza la expresion de Gibbs/Duhem en forma de derivadas para compro-
bar la consistencia:

di, | df; _
“ dz, % dz,

2,(90z% — 90z,) + (1 — 2,)(90z2) = 0
90z7 —90z% + 90z% — 90z = 0

0=0

Para calcular la entalpia de la especie pura 1, se sustituye z = 1ya sea en la ecuacion de
H_,ode 171 , obteniendo 300 J/mol, mientras que para la entalpia de la especie pura 2 se

sustituyez =oenla ecuacion de H_,ode ﬁz , dando como resultado 450 J/mol.

Los valores de las entalpias parciales a dilucion infinita se obtienen cuando z = 0 en
la ecuacion de ITI1 y z, =1 en la ecuacién de H,. Estos valores son 315 J/mol y 480 J/mol,
respectivamente.

A partir de estas expresiones se puede completar la tabla para cada valor de z dado.
H_ es el valor de entalpia, en J/mol, calculada a partir de la simplificacion de la ecuacién
proporcionada por el ejercicio. H., ' se determina utilizando la siguiente ecuacién, donde
H y H, son las entalpias de las especies puras 1y 2, respectivamente.

ideal

H =le1+z2H2

ideal

H y H y son las entalpias molares parciales de cada especie. Las columnas que le siguen
1 2
son el producto de las composiciones molares z y z, con las entalpias de las especies puras o
las entalpias molares parciales, segtin sea el caso. Los resultados se incluyen a continuacion:
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Tabla S3.1. Resultados de la solucién del ejercicio 3.02.

Consis-

tencia

Al graficar los resultados anteriores en un diagrama entalpia-composicién molar (Hxy), se
obtiene el diagrama siguiente:

Figura S3.1. Diagrama de la solucién del ejercicio 3.02.

600.00
500.00
== Hreal
== Hideal
400.00 = Hi(z1)
= == H2(z1)
g 300.00 == 71H1
oo z2H2
200.00 = z1H1
= z2H2
100.00
0.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
71
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V=-25.60423+42.5632>+21.282 +18.466

Ejercicio 3.03
Puesto que la ecuacion proporcionada ya se encuentra en términos de z, esta es la expre-
sionparaV_:

V=-25.60423+42.56327+21.287 +18.466

Por lo tanto, la derivada de la funcion con respecto a z es:

14
— = —76.812z7 + 85.126z, + 21.28
dz,

Con estas dos ecuaciones se pueden determinar las expresiones de los volimenes mo-
lares parciales para cada una de las dos especies, sabiendo que

= av
Vi(z) =V + zzd—z1
- av
Vo(zy) =V — Zld_zl
Vi(z,) = —25.604z} + 42.5632% + 21.287; + 18.466 + (1 — 2;)(—76.812z% + 85.1262, + 21.28)
Vi(z) = —25.604z} + 42.563z% + 21.287; + 18.466 — 76.81227 + 85.1262, + 21.28 + 76.812z] — 85.1262% — 21.28z,
Vi(zy) = 51.20825 — 119.3752% + 85.126z, + 39.746
V,(2y) = —25.604z + 42.5632% + 21.28z, + 18.466 — 76.812z} — 85.1262% + 21.287,

V,(zy) = 51.2082} — 42.5632% + 18.466

La expresion de consistencia es la siguiente, utilizando la ecuacién de Gibbs/Duhem:
v, av,
z, d_z1 + 2z, d_zl =0
153.62423 — 238750227 + 85.1262, + (153.62427 — 85.1262,)(1 — 2;) = 0
153.6242} — 238750227 + 85.1262, + 153.62427 — 85.1262, — 153.6242 +85.12622 = 0
0=0
Para calcular el volumen de la especie pura 1, se sustituye z = 1ya sea en la ecuacion de

v, ,ode \71 , obteniendo 56.705 cm3/mol, mientras que para el volumen de la especie pura
2 se sustituyez =oenla ecuacion de v ,ode Vz, dando como resultado 18.466 cm?/mol.

Los valores de los volimenes parciales a dilucion infinita se obtienen cuando z =0 enla
ecuacién de V y z =1 en la ecuacion de V,. Estos valores son 39.75 cm*/mol y 27.11 cm?/mol,
respectivamente.
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A partir de estas expresiones se puede llenar la tabla para cada valor de z dado. V.
es el valor de volumen, en cm3/mol, calculado a partir de la simplificacién de la ecuacion
proporcionada por el ejercicio. V,,  se determina utilizando la siguiente ecuaci6n, donde
V,y 'V, son los volumenes de las especies puras 1y 2, respectivamente.

Viea=2 Vit2,V,

ideal

Vly V2 son los volimenes molares parciales de cada especie. Las columnas que le si-
guen son el producto de las composiciones molares z y z, con los voltimenes de las espe-
cies puras o los volimenes molares parciales, segiin sea el caso. Los resultados se incluyen
a continuacion:

Tabla S3.2. Resultados de la solucidon del ejercicio 3.03.

Consis-

tencia

Al graficar los resultados anteriores en un diagrama volumen-composiciéon molar
(Vxy), se obtiene el diagrama siguiente:
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Figura S3.2. Diagrama de la solucién del ejercicio 3.03.

70.00
60.00
50.00 == Vreal
== Videal
E 40.00 @ - V1(z1)
i -7
£ 30.00 V2(21)
> )/' - z1V1
20.00 ¢ 22V2
= V1
10.00
= 72V2
0.00 e
o 0.2 0.4 0.6 0.8 1
Z1
Ejercicio 3.04

Para comenzar la solucion del ejercicio, se debe simplificar la ecuacién proporcionada y
dejarla en términos de z , puesto que es la variable con respecto a la cual se deriva.

V=120z +70z>+ (152 +82) 2> Z,
=120z +70 (1-z )+ (152 + 8(1-2))(z? (1-z,))
=1202Z +70-140Z +70Z>+1523+ 82>~ 823- 1521 - 82>+ 8z
V=-72}-23+7822-20z +70

Por lo tanto, la derivada de la funcion referente a z es:

dv 3 2
d—21 = —28z; —3z{ + 156z, — 20

Con estas dos ecuaciones se pueden determinar las expresiones de los volimenes mola-
res parciales para cada una de las dos especies, sabiendo que

_ av
Vi(z) =V + sz_zl
_ av
Va(z)) =V — Zld_zl
Vi(zy) = 212} — 2623 — 812% + 1562, + 50
V,(zy) = 212} + 223 — 7822 + 70
Expresion de consistencia:

v, dv,

Zld_Zl+ZZd_Zl_0

84z¢ — 78z% — 16227 + 1562, + 782} + 16227 — 84z} — 156z, = 0

0=0
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Para calcular el volumen de la especie pura 1, se sustituye z = 1ya sea en la ecuacion de
V_,odeV ,obteniendo 120 cm?/mol, mientras que para el Volumen delaespecie pura2 se
sustituyez =0 enla ecuacion de v, ,ode VZ, dando como resultado 70 cm3/mol.

Los valores de los voliimenes parciales a dilucién infinita se obtienen cuando z = 0 en
la ecuacién de V y z = 1en la ecuacion de V,. Estos valores son 50 cm?/mol y 15 cm?/mol,
respectivamente.

A partir de estas expresiones se puede llenar la tabla para cada valor de z dado. V
es el valor de volumen en cm?/mol calculado a partir de la simplificacién de la ecuaciéon
proporcionada por el ejercicio. V., se determina utilizando la siguiente ecuacion, donde
V,yV, son los volimenes de las especies puras 1y 2, respectivamente.

V. =z V1+ Z, V2

ideal

V y V, son los voliimenes molares parciales de cada especie. Las columnas que le si-
guen son el producto de las composiciones molares z y z, con los voliimenes de las espe-
cies puras o los volimenes molares parciales, seglin sea el caso. Los resultados se incluyen
a continuacién:

Tabla S3.3. Resultados de la solucién del ejercicio 3.04.

0.

1.00 70.00 70.00 50.00 70.00 0.00 70.00 0.00 70.00

00 0.0

020 0.80 69.10 80.00 77.79 66.93 24.00 56.00 15.56  53.54 0.0

0.40 0.60 74.24 90.00 98.31 58.19 48.00 42.00 39.33 34.91 0.0

0.60 0.40 84.96 100.00 111.55 45.07 72.00 28.00 66.93 18.03 0.00

Consis-

2 2

tencia

0.70 0.30 92.20 105.00 115.63 37.51 84.00 21.00 80.94 11.25 0.00

0.80 0.20 100.54 110.00 118.25 29.71 96.00 14.00 94.60 5.94

1.00 0.00 120.00 120.00 120.00 15.00 120.00 0.00 120.00 0.00
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Al graficar los resultados anteriores en un diagrama volumen-composicion molar
(Vxy), se obtiene lo siguiente:

Figura S3.3. Diagrama de la solucion del ejercicio 3.04.

140.00
120.00 o
100.00 = Vreal
= == Videal
g 80.00 _
= = V1(z1)
E ¢ -
if 60.00 = V@)
e = 71V1
40.00 ZZYZ
\ = z1V1
2000 \\.\‘\\: o
0.00
o 0.2 0.4 0.6 0.8 1
71
Ejercicio 3.05

El cambio de entalpia de mezclado AH es la diferencia entre la entalpia real y la ideal, es
decir:

— yreal ideal
AHmez - Hmez - Hmez

Se puede hacer la resta numérica de los valores obtenidos, como se muestra en la
tercera columna de la tabla, o se puede obtener la funcidon que representa el cambio
de mezclado en funcidn de z. La entalpia ideal de la mezcla se calcula a partir de la
siguiente ecuacion:

ideal _ E _ puro puro
HsH = z;H; = z;H] + z,H,

i

Dado que 300 J/mol es la entalpia de la especie pura 1y 450 J/mol es la entalpia de
la especie pura 2, la entalpia ideal de la mezcla se puede representar para este caso
por la ecuacion:
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Hideal = 300z, + 450(1 — z,)

Por otro lado, la entalpia real de la mezcla es la ecuacion simplificada del ejercicio 3.02.

HIe4 = —15z3 — 135z, + 450
De modo que,

AH,,., = —152z3 — 1352, + 450 — 300z, + 450z, — 450
AHpe, = —15z3 + 152,

Sustituyendo los valores de z, en la expresion anterior se obtiene el cambio de la en-
talpia de mezclado AH a distintas composiciones de la especie 1. Por lo tanto, se puede
observar que los resultados, tanto por resta como por formula, son idénticos.

Para calcular las entalpias parciales de cada especie de cambio de mezclado se
utilizan las definiciones de las propiedades molares parciales, pero ahora la funcién
es AH. Es decir:

dAH, e,
dz,
dAH, e,
dz,

Aﬁl(zl) = AHpe, + 2,

AHZ (z1) = AHpey — 74

Entonces,

dAH,ye,
dz,

=—4522 + 15
AH,(z,) = —1523 + 152, + (1 — z,)(—452% + 15)
AHy(zq) = 302? — 452% + 15
AH,(zy) = —1523 + 152, — 2,(—452% + 15)

AH,(z,) = 3023

Se vuelven a sustituir los valores de z _en las expresiones obtenidas con el fin de
completar la tabla. Luego, para obtener las entalpias parciales de cambio de mezclado
también se puede hacer la resta de las entalpias molares parciales menos las entalpias
de las especies puras.

AH=H -HM"
AH, =H -H"

Nuevamente, los resultados deben ser iguales.
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Para la expresion de consistencia se utiliza la ecuacion de Gibbs/Duhem, donde las
funciones a derivar son ahora las de cambio de mezclado.

dA171+ dAH,
“ dz, 2 dz,

2,(30z3 — 452% +15) + (1 — 2)(302}) = 0

0=0

Finalmente, se completa la tabla al realizar los productos de las composiciones mola-
res z, con las entalpias parciales de cambio de mezclado AH,.

Tabla S3.4. Resultados de la solucién del ejercicio 3.05.

0.10 0.90 1.4 14.58 0.03 14.58 0.03
-----------
0.30 0.70 4.1 11.76 0.81 11.76 0.81
-----------
0.50 0.50 5.6
-----------
0.70 0.30 5.3 3.2. 10.29 3.24 10.29 2.27
-----------
0.90 0.10 2.57 0.42 21.87 0.42 21.87 0.38

Al graficar los valores obtenidos en funcién de z , se obtiene el siguiente diagrama Hxy.
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Figura S3.4. Diagrama de la solucién del ejercicio 3.05.

35.00
30.00 /-
25.00 /
== AHmez
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g == AH1
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10.00
= z1AH1
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0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
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Ejercicio 3.06

El cambio de volumen de mezclado AV es la diferencia entre el volumen real y el ideal, es
decir,

— preal ideal
AVmez - Vmez - Vmez

Se puede hacer la resta numérica de los valores obtenidos en el ejercicio 3.04, como se
muestra en la tercera columna de la tabla, o se puede obtener la ecuacion que representa
el cambio de mezclado en funcién de z . El volumen ideal de la mezcla se calcula a partir
de la siguiente ecuacion:

ideal — — puro puro
Vrez ™ = Z ziVy =z, Vj + 2,V

i

Dado que 120 cm?/mol es el volumen de la especie pura 1y 70 cm3/mol es el volumen
de la especie pura 2, el volumen ideal de la mezcla se puede representar para este caso por
la siguiente ecuacion:

videal = 120z, + 70(1 — z,)
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El volumen real de la mezcla es la ecuacion simplificada del ejercicio 3.04.
yred = —7z% — z3 + 78z%2 — 20z, + 70

Por lo que,

AV =-7z%- 73+ 782> - 20z + 70 - 120Z + 70Z - 70

mez

AV = -7z;1 - zf+ 78212- 70z,

mez

Sustituyendo los valores de z _en la expresion anterior se obtiene el cambio del vo-
lumen de mezclado AV a distintas composiciones de la especie 1. De modo que se puede
observar que los resultados, tanto por resta como por formula, son idénticos.

Para calcular los volimenes parciales de cada especie de cambio de mezclado se uti-
lizan las definiciones de las propiedades molares parciales, pero ahora la funcion es AV.
Es decir,

dAVes
dz,

dAVes
dz,

AV, (21) = AVpe, + 2, AVy(21) = MV, — 24

Entonces,

AV (z)) = =7z} — 23 + 7822 — 70z, + (1 — z,)(—2823 — 322 + 156z, — 70
AVy(z,) = 2127 — 2623 — 812% + 156z, — 70
AV, (zy) = =7z} — z3 + 7822 — 70z, — z,(—28z} — 32z? + 1562, — 70)

AV, (zy) = 21z} + 223 — 7823

Se vuelven a sustituir los valores de z en las expresiones obtenidas con el fin de completar
la tabla. Para obtener los volimenes parciales de cambio de mezclado también se puede hacer
laresta de los voliimenes molares parciales menos el volumen de la especie pura.

AV =V - ypur AV =V - ypur

Nuevamente, los resultados deben ser iguales.
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Para la expresion de consistencia se utiliza la ecuacién de Gibbs/Duhem, donde las
funciones a derivar son ahora las de cambio de mezclado.

N + dAv,
A dz, % dz,

=0

z,(21z¢ — 2623 — 8122 4+ 156z, — 70) + (1 — z,)(21zf + 223 — 782%) = 0

Finalmente, se completa la tabla al realizar los productos de las composiciones mola-
res z, con los volimenes parciales de cambio de mezclado AV,

Tabla S3.5. Resultados de la solucion del ejercicio 3.06.

Al graficar los valores obtenidos en funcién de z , se obtiene el siguiente diagrama Vxy.
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Figura S3.5. Diagrama de la solucién del ejercicio 3.06.
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Ejercicio 3.07

Puesto que la ecuacion proporcionada ya se encuentra en términos de z, esta es la expre-

sionparaV_ .

V=-0.004723 +0.01552>- 0.024927, +0.0333

Por lo tanto, la derivada de la funcion con respecto a z es:

dv

— = —0.0141z% + 0.31z; — 0.0249
dz,

Con estas dos ecuaciones se pueden determinar las expresiones de los volimenes mo-
lares parciales para cada una de las dos especies, sabiendo que

_ av
Vi(z)=V+ sz_zl

_ dv
Vy(z) =V _Zld_zl

V,(z1) = —0.0047z} + 0.0155z% — 0.0249z; + 0.0333 + (1 — z,)(—0.0141z7 + 0.31z, — 0.0249)
V1(z1) = 0.009425 — 0.02962% + 0.0310z, + 0.0084
V,(2,) = —0.0047z} + 0.015527 — 0.0249z, + 0.0333 + 0.0141z} — 0.3127 + 0.0249z,

V,(z1) = 0.0094z% — 0.0155z% + 0.0333
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La expresion de consistencia es la siguiente, utilizando la ecuacion de Gibbs/Duhem:

A dz, %2 dz,

. z; — 0. zi + 0. z; + (0. zi — 0. Z —2Z1) =
0028213 0059212 0.0310z, 0028212 0.031z)(1 1 0

0.0282z3 — 0.0592z2 + 0.0310z, — 0.0282z3 + 0.0592z% — 0.0310z, = 0
1 1 1 1

Para calcular el volumen del amoniaco puro, se sustituye z, = 1ya sea en la ecuacion
deV_ ode V1 , obteniendo 0.0192 m?/mol, mientras que para el volumen del agua pura se
sustituyez =0 enla ecuacion de V_,ode Vz, dando como resultado 0.0333 m3/mol.

Los valores de los voliimenes parciales a dilucion infinita se obtienen cuando z1 =0 enla
ecuacionde V y z =1enla ecuacién de V. Estos valores son 0.0084 m?/mol y 0.0272 m?/mol,
respectivamente.

A partir de estas expresiones se puede llenar la tabla para cada valor de z dado. V_,
es el valor de volumen, en cm3/mol, calculado a partir de la simplificacién de la ecuacion
proporcionada por el ejercicio. V., se determina utilizando la siguiente ecuacién, donde
V,y 'V, son los volumenes de las especies puras 1y 2, respectivamente.

v

=z V+z V
ideal 11 2 2

Vly V2 son los volimenes molares parciales de cada especie. Las columnas que le si-
guen son el producto de las composiciones molares z, y z, con los voliimenes de las espe-
cies puras o los volimenes molares parciales, seglin sea el caso. Los resultados se incluyen
a continuacion:
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Tabla S3.6. Resultados de la solucién del ejercicio 3.07.

Consis-
z,V,
u al 1deal tencia

0.033 0.033 0.008 0.033 0.000 0.033 0.000 0.033

020 0.80 0.029 0.030 0.013 0.033 0.004 0.027 0.003 0.026 0.0

0.40 0.60 0.026 0.028 0.017 0.031 0.008 0.020 0.007 0.019 0.0

0.60 0.40 0.023 0.025 0.018 0.030 0.012 0.013 0.011 0.012

0.80 0.20 0.021 0.022 0.019 0.028 0.015 0.007 0.015 0.006 0.0

0.00 0.019 0.019 0.019 0.027 0.019 0.000 0.019 0.000 0.00

Al graficar los resultados anteriores en un diagrama volumen-composicién molar
(Vxy), se obtiene lo siguiente:

Figura S3.6. Diagrama de la solucién del ejercicio 3.07.
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Ejercicio 3.08
El cambio de volumen de mezclado AV es la diferencia entre el volumen real y el ideal, es
decir,

— yreal ideal
AVmez - Vmez - Vmez

Se puede hacer la resta numérica de los valores obtenidos en el ejercicio 3.07, como se
muestra en la tercera columna de la tabla, o se puede obtener la ecuacion que representa
el cambio de mezclado en funcion de z . El volumen ideal de la mezcla se calcula a partir
de la siguiente ecuacion:

ideal — — puro puro
Vmez - Z ZiVi - 21V1 + 22V2

i

Dado que 0.0192 m3/mol es el volumen del amoniaco puro y 0.0333 m?/mol es el volu-
men del agua pura, el volumen ideal de la mezcla se puede representar para este caso por
la ecuacion:

Videal — 00192z, + 0.0333(1 — z;)

El volumen real de la mezcla es la ecuacion inicial del ejercicio 3.06.

Por lo que,

AV =- 0.0047Z13 + 0.0155212 - 0.010821

mez

Sustituyendo los valores de z _en la expresion anterior se obtiene el cambio del vo-
lumen de mezclado AV a distintas composiciones de la especie 1. De modo que se puede
observar que los resultados, tanto por resta como por formula, son idénticos.

Para calcular los volimenes parciales de cada especie de cambio de mezclado se uti-
lizan las definiciones de las propiedades molares parciales, pero ahora la funcién es AV.
Es decir,

_ dAV,
AVl(Zl) = AI/mez + 2z %
4
_ dAV,
AVZ(ZI) = AVmez —Z d neE
Z
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Entonces,

dAVye,
dz,

=-0.0141z% + 0.31z, — 0.0108

AV, (z,) = —0.004723 + 0.0155z2 — 0.0108z; + (1 — 2,)(—0.0141z% + 0.31z; — 0.0108)
AV4(z1) = 0.0094z3 — 0.029622 + 0.31z, — 0.0108
AV,(z;) = —0.0047z3 + 0.0155z% — 0.0108z; — z;(—0.0141z? + 0.31z, — 0.0108)

AV3(z1) = 0.009423 — 0.01552%

Se vuelven a sustituir los valores de z, en las expresiones obtenidas con el fin de
completar la tabla. Luego, para obtener los volimenes parciales de cambio de mezclado

también se puede hacer la resta de los volimenes molares parciales menos el volumen
de la especie pura.

Nuevamente, los resultados deben ser iguales.

Para la expresion de consistencia se utiliza la ecuacién de Gibbs/Duhem, donde las
funciones a derivar son ahora las de cambio de mezclado.

da, | dAT,
A dz, % dz,

2,(0.028222 — 0.0592z, + 0.31) + (1 — 2,)(—0.028222 — 0.031z,) = 0

0=0

Finalmente, se completa la tabla al realizar los productos de las composiciones mola-
res z, con los volimenes parciales de cambio de mezclado AV,
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Tabla S3.7. Resultados de la solucién del ejercicio 3.08.

e e —

Consis-

tencia
0.00 100 0.000 0.000 -0.011 0.000 -0.011 0.000 0.000 0.000 0.00
0.20 0.80 -0.002 -0.002 -0.006 -0.001 -0.006 -0.001 -0.001 0.000

0.40 0.60 -0.002 -0.002 -0.003 -0.002 -0.003 -0.002 -0.001 -0.001

0.60 0.40 -0.002 -0.002 -0.001 -0.004 -0.001 -0.004 0.000 -0.001

0.80 0.20 -0.001 -0.001 0.000 -0.005 0.000 -0.005 0.000 -0.001 0.0

1.00 0.00 0.000 0.000 0.000 -0.006 0.000 -0.006 0.000 0.000

Al graficar los valores obtenidos en funcién de z , se obtiene el siguiente diagrama Vxy.

Figura S3.7. Diagrama de la solucién del ejercicio 3.08.
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Ejercicio 3.09

Para calcular el volumen molar de la mezcla con z = 0.64 y z, = 0.36, se sustituyen estos
valores en la ecuacion:
V =120z, + 70z, + 82,2,
V =120(0.64) + 70(0.36) + 8(0.64)(0.36)
cm®

V = 103.8432
mol

Para el calculo del volumen parcial de la especie 1, se utiliza la definicion del volumen
parcial:

Vi(z) =V + v
Z1) = Zy ——
1\41 2 d Zl
Con el fin de obtener la derivada del volumen con respecto a z, se sustituye z, por (1—z):

V =120z, + 70(1 — z;) + 82,(1 — z;)
V =—82%+ (120 — 70 + 8)z, + 70
V = —8z2 + 582, + 70

Esta expresion se deriva y se sustituye el valor de z:

dv

— =1
iz 6z; + 58

av
— = -16(0.64) + 58 = 47.76
dz,

Finalmente, se utilizan los valores obtenidos en la ecuacion del volumen parcial de la
especie 1:

7, (z1) = 103.8432 + (0.36)(47.76)

_ cm?®
Ti(m) = 121.0368—

Ejercicio 3.10

Para calcular el volumen molar de la mezcla con z, = 0.73 y z, = 0.27, se sustituyen estos
valores en la ecuacion del ejercicio 3.07:

V = —0.0047z3 + 0.0155z2 — 0.0249z, + 0.0333

V = —0.0047(0.73)3 + 0.0155(0.73)? — 0.0249(0.73)49 + 0.0333

3

m
V =0.0215—
mol
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Para el calculo del volumen parcial de la especie 1, se utiliza la definicion del volumen
parcial:

— av
Vi(zy) =V +2z, E
1

av
— = —0.0141z% + 0.31z; — 0.0249
dz,

av
7, = ~0.0141(0.73) +031(0.73) — 0.0240 = ~0.00978
1

Finalmente, se utilizan los valores obtenidos en la ecuacion del volumen parcial de la
especie 1:
7,(z,) = 0.0215 + (0.27)(—0.00978)

_ m3
Vi(z1) = 0.0189
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4. Capitulo 4: solucion de ejercicios

Ejercicio 4.01

Para determinar la fraccion vaporizada de la mezcla a las condiciones establecidas, el pri-
mer paso consiste en calcular las presiones de saturacion de cada compuesto mediante la
ecuacion de Antoine. Utilizando las constantes de Smith y considerando que la tempera-
tura del sistema es de 60 °C, las ecuaciones para la presion de saturacion del isobutano (1),
el n-butano (2) y el n-pentano (3) son las siguientes:

wat 2181.79
wat 2154.70
wat 2451.88

Resolviendo estas ecuaciones, los valores obtenidos son 864.04 kPa, 632.30 kPa y
241.91 kPa para cada uno de los compuestos involucrados. El siguiente paso es calcular los
valores de la constante K, por lo que, sustituyendo los valores de la presion del sistema y
las presiones de saturacion previamente calculados, se obtienen los siguientes resultados:

sat
_h

K; =
P total

Tabla S4.1. Valores de |a constante K.

Isobutano 1.728
N-butano 1.264
N-pentano 0.429

Para poder calcular las composiciones en la fase liquida x, y y, vapor , es necesario
suponer un valor para la fraccion vaporizada ¥ y asi poder utilizar la ecuacién de Rach-
ford-Rice que se muestra a continuacion:

Zi

T - 1)
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Sustituyendo los datos correspondientes se obtienen las siguientes ecuaciones
para cada uno de los componentes en la mezcla. Suponga un valor de fraccion vapo-
rizada de 0.5.

03

MTTY05(1728— 1)
05

2T 1051264 - 1)
0.2

X3

T1+05(0429-1)

Con estos datos, se calcula la composicion en la fase vapor mediante la ley de Raoult,
como se muestra a continuacién:

y,=x-K

1

Es importante recordar que se debe cumplir que ¥ x=1y ¥, y=1. Por lo que, dado que
el valor de fraccién vaporizada es un valor supuesto, se debe realizar un método iterativo
hasta alcanzar el valor adecuado que permita que la suma de ambas composiciones sea
igual a 1. Al hacer esto, se obtiene que la fraccion vaporizada a 60 °Cy 500 kPa es de 0.9127
y las composiciones de liquido y vapor se muestran a continuacion:

Tabla S4.2. Composiciones de liquido y vapor.

Compuesto X, Y,
Isobutano 0.1802 0.3114
N-pentano 0.4170 0.1793

Las condiciones en las interfases de burbuja y de rocio se obtienen mediante el pro-
ceso iterativo que se explica a detalle en el capitulo 3. Realizando los calculos correspon-
dientes, la interfase de burbuja cuenta con una temperatura de 51.37 °C y una presion de
618.34 kPa, mientras que la interfase de rocio presenta una temperatura de 61.30 °Cy una
presion de 483.43 kPa.

Este procedimiento se repite para los siguientes dos incisos, de donde, al cambiar la
presion del sistema, resultan los siguientes valores.
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A 530 kPa:

Tabla S4.3. Resultados a 530 kPa.

Isobutano 1.6303 0.2043 0.3330
N-pentano 0.4055 0.3585 0.1454

¥ =0.7437, T burb =53.69 °C, P burb = 618.34 kPa, T rocio = 63.58 °C, P rocio = 483.43 kPa.

A 580 kPa:

Tabla S4.4. Resultados a 580 kPa.

Isobutano 1.4897 0.2519 0.3752
N-pentano 0.3705 0.2651 0.0982

¥ =0.3903, T burb = 57.35 °C, P burb = 618.34 kPa, T rocio = 67.18 °C, P rocio = 483.43 kPa.

Ejercicio 4.02

La solucion de este ejercicio se hace mediante la lectura del diagrama Txy de la mezcla
etanol-benceno a 760 mmHg.

a) Temperatura a la que inicia la vaporizacién.Para el primer inciso es necesario
identificar la linea que representa la composicion de la mezcla, en este caso,
la linea azul punteada, la cual simboliza la composicién molar del etanol del
20 %. La temperatura a la que inicia el equilibrio liquido-vapor, es decir, el pun-
to de burbuja, representa la temperatura a la que inicia la vaporizacién. Por lo
que, leyendo el diagrama, se puede determinar que esta es aproximadamente
de 68.7 °C.
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Figura S4.1. Diagrama Txy para mezcla binaria etanol-benceno a 760 mmHg.
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b) Composicién de la primera burbuja de vapor.Para determinar la composicién
de la primera burbuja de vapor lo tinico que se requiere hacer es leer la com-
posicion de la interfase de rocio, que se encuentra en equilibrio con la mezcla,
trazando una linea horizontal en el punto que inicia la vaporizacién. En este
caso, la composicion se encuentra aproximadamente en y = 0.4.

Figura S4.2. Diagrama Txy para mezcla binaria etanol-benceno a 760 mmHg.
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¢) Composicion del liquido residual una vez que se ha evaporado el 20 % en mo-

les. Para encontrar la composicion del etanol en el liquido, cuando se ha eva-
porado el 20 % en moles, es importante identificar que esto representa que ¥
=0.20Y Z = 0.20, por la composicién molar del etanol. De modo que, trazando
una linea vertical hacia arriba iniciando en z = 0.20, como se muestra en la
figura S4.3, se debe utilizar la regla de la palanca, 1a cual indica lo siguiente:

Z; — X

Vi — X

Y =

De esta ecuacion se tienen los valores de W'y de z, por lo que es necesario encon-
trar un punto dentro de la campana de equilibrio de la mezcla que satisfaga di-
cha ecuaci6n con los valores de las composiciones x, de y. Determinando que la
composicion de la interfase burbuja de x, = 0.155 se encuentra en equilibrio con
la interfase de rocio de y,=0.375, se resuelve la ecuacion para comprobar si cumple
con la restriccion correspondiente.

0.20 — 0.155

0375 — 0155 0204

Dado que el resultado es practicamente el valor de fraccion vaporizada que se
mencioné en el ejercicio, se determina que la fraccién molar de etileno en el
liquido es de 0.155 a una temperatura de 69 °C.

Figura S4.3. Diagrama Txy para mezcla binaria etanol-benceno a 760 mmHg.
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d) Composicion del liquido residual una vez que se ha evaporado el 80 % en moles.
La solucion de este inciso es similar a la del inciso pasado, simplemente con la
diferencia de que ahora la fraccién vaporizada es de 0.80. Asi que, nuevamen-
te, se traza una linea vertical empezando en z = 0.20 y se ubica un punto que
satisfaga la regla de la palanca.

En este caso, la composicién de la interfase burbuja de x=0.08 se encuentra
en equilibrio con la interfase de rocio de y= 0.23 y se resuelve dicha ecuacién.
De este modo, la fraccion molar de etileno en el liquido es de 0.08 a una tem-
peratura de 72.3 °C.

Ejercicio 4.03

Para la solucion de este problema, se emplea el procedimiento de Rachford-Rice, descrito
por la siguiente ecuacion:

zz z;(1-K;) -0
i 1+ypK, —1)

Se conocen las condiciones de la alimentacion, por lo que se pueden determinar las cons-
tantes de equilibrio calculando las presiones de saturacién con las constantes de Antoine de
cada componente. Los resultados se muestran en la tabla a continuacion:

sat
K—Pi_
T p

total

Tabla S4.5. Valores de la presién de saturacién y constante de equilibrio.

| Compuesto | A | B | _C ]| Pwkha | K |
Benceno 14.1603 2948.78 -44.5633 134.8932 1.3313
Tolueno 14.2515 3242.38 -47.1806 54.0446 0.5334

No se conoce la fraccion vaporizada, por lo que se calcula de manera iterativa. Se es-
tablece como criterio que la diferencia de las sumatorias de las composiciones sea igual
a cero. Las composiciones en el liquido se calculan con base en la siguiente ecuacion,
mientras que las composiciones en el vapor se obtienen con la constante de equilibrio.

M ETr oK, - D
yi = Kix;

El valor de la fraccion vaporizada es aquel que cumple que las sumatorias de am-
bas composiciones sean igual a 1. Este es ¥ = 0.2333. Los resultados obtenidos de los
flujos y composiciones de cada corriente se presentan a continuacion en la tabla:
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Tabla S4.6. Resultados de flujos y composiciones de cada corriente.

compueso | P | L | v | 5 | x| y |

Benceno 63.00 44.8371 18.1629 0.63 0.5848 0.7785
Tolueno 37.00 31.8335 5.1665 0.37 0.4152 0.2215
Sum 100.00 76.6706 23.3294 1.00 1.0000 1.0000

Para la segunda parte, se realiza el mismo procedimiento, cambiando la temperatura a
70 °Cy la presion a 0.5 atm. Los resultados son los siguientes y ¥ = 0.4939.

Tabla S4.7. Resultados a 70°Cy 0.5 atm.

T I N N T R

Benceno 63.00 26.2727 36.7273 0.63 0.5191 0.7436

Tolueno 37.00 24.3355 12.6645 0.37 0.4809 0.2564

Sum 100.00 50.6083 49.3917 1.00 1.0000 1.0000
Ejercicio 4.04

El procedimiento es similar al del ejercicio anterior. Las composiciones en el liquido se calcu-
lan con base en la siguiente ecuacion, mientras que las composiciones en el vapor se obtienen
con la constante de equilibrio.

YTy - D
Vi = Kix;

Sin embargo, en este caso no se conoce la presion del sistema, por lo que la constante
de equilibrio es una variable mas y la presion se itera junto con la fraccién vaporizada.
Para ello, se empieza determinando el equilibrio a la temperatura del sistema, es decir,
la interfase de burbuja y rocio a 130 °F, ya que la presion del sistema debe de encontrarse
entre estas dos. Esto se resuelve como los ejercicios del capitulo 2, donde en la interfase
de burbujaz =x,y enla interfase de rocio z = y,. La presion de burbuja es de 2476.81kPa y
la de rocio de 396.05 kPa, de manera que la presion del sistema debe de encontrarse entre
estos dos valores. Las constantes de Antoine empleadas son:

Tabla S4.8. Constantes de Antoine.

compueso | A | B | _c |

Etano 13.8797 1582.1800 -13.7622
Butano 13.9836 2292.4400 -27.8623
Pentano 13.9778 2554.6000 -36.2529
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Por otra parte, se da un rango de fraccion vaporizada dentro del cual se debe determi-
nar en cul es en el que la presion del sistema resulta ser la menor. Sin embargo, se puede
prever que la presién minima se da cuando la fraccién vaporizada es mayor, como sucedié
en el ejercicio anterior. Entonces, la fraccién vaporizada es ¥ = 0.48 y la presion de equili-
brio es de 114.42 psia. Los resultados se presentan a continuacion en la tabla:

Tabla S4.9. Resultados de la solucion del ejercicio 4.04.

Compuesto | Psat, kPa

Etano 6892.6904 87370 42.00  4.9006  35.0313  0.3231 0.0685 0.5988
| Buano 5641412 O7ISL 4300 273967 160291 03308 03832 02M0
Pentano 182.9837 0.2319 45.00  39.2027 74396 03462  0.5483 0.1272
© s 13000 676000 624000 10000 10000 10000

Ejercicio 4.05

Este ejercicio se resuelve de manera similar al anterior. Las composiciones en el liquido se cal-
culan con base en la siguiente ecuacién, mientras que las composiciones en el vapor se
obtienen con la constante de equilibrio.

MET 9K, - D
yi = Kix;

No obstante, en este problema se da una especificacién mas: la recuperacion del octa-
no. La recuperacion es el porcentaje que se obtiene de ese componente en la corriente de
producto con respecto a lo que se aliment6. Sabiendo que el octano es el componente mas
pesado, se espera que se recupere la mayor parte en el liquido. La recuperacion es del 85 %
y se alimentaron 25 kmol de octano, por lo que se espera que el flujo molar del octano
en la corriente de liquido sea de 21.25 kmol. Este es otro criterio que debe de cumplirse,
ademas de la sumatoria de las composiciones molares.

Entonces, se vuelve a calcular las presiones en las interfases de burbuja y rocio a 250 °F.
Estas son 406.49 kPa y 199.93 kPa, respectivamente. Las constantes de Antoine em-
pleadas son:
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Tabla S4.10. Constantes de Antoine.

Compueso | A | B | ¢ |

Pentano 13.9778 2554.6 -36.2529
Heptano 13.9008 2932.72 -55.6356

Posteriormente, se itera la presion del sistema y la fracciéon vaporizada hasta que se
cumplan los criterios establecidos. La fraccién vaporizada es ¥ = 0.38 y la presion de equi-
librio es de 44.94 psia. Los resultados se presentan a continuacion en la tabla:

Tabla S4.11. Resultados de la solucion del ejercicio 4.05.

Com- P sat,
puesto kPa Ki F L VvV Z X, Y,

Pentano 936.5561  3.0228 25.00 8.7637 16.2363 0.2500 0.1414 0.4273

Heptano  188.6968 0.6090 25.00 18.2046 6.7954 0.2500 0.2936 0.1788

100.00 61.9998  38.0002 1.0000 1.0000 1.0000

Ejercicio 4.06

Lo primero que se debe realizar es el calculo de las presiones de saturacion de cada com-
puesto en la mezcla mediante la ecuacion de Antoine, utilizando las constantes de Smith
que se presentan a continuacion:

Tabla S4.12. Presiones de saturacion.

| Compuesto | Formula | A | B | _C | Pkpa |

Butano C4H10 13.6608 2154.7 238.789 1940.006709

Una vez teniendo dichos valores, se calcula la constante K, por lo que, sustituyendo
los valores de la presion del sistema y las presiones de saturacion previamente calculados
en la ecuacion que se muestra a continuacion, se obtiene:

sat
Pi

Ki =
Ptotal
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Tabla S4.13. Valores de la constante K.

Butano 2.7714

Para poder calcular las composiciones en la fase liquida x, y y, vapor , es necesario
suponer un valor para la fraccién vaporizada y y asi poder utilizar la ecuacién de Rach-
ford-Rice que se muestra a continuacién:

Zi

TR - D

Sustituyendo los datos correspondientes se obtienen las siguientes ecuaciones para
cada uno de los componentes en la mezcla. Suponga un valor de fraccion vaporizada de 0.5.

0.3

T1+0527714-1)
0.7

%2 = 1705(0.5080 — 1)

X1

Con estos datos, se calcula la composicion en la fase vapor y, mediante la ley de Raoult,
como se muestra a continuacion:

V=% K

1

Es importante recordar que se debe cumplir que ¥, x=1y ¥, y=1. Por lo que, dado que
el valor de fraccién vaporizada es un valor supuesto, se debe realizar un método iterativo
hasta alcanzar el valor adecuado que permita que la suma de ambas composiciones sea
igual a 1. Al hacer esto, se obtiene que la fraccion vaporizada a 115 °Cy 700 kPa es de 0.215,
y las composiciones de liquido y vapor se muestran a continuacion:
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Tabla S4.14. Composiciones de liquido y vapor.

Isobutano 0.2174 0.6024

Las condiciones en las interfases de burbuja y de rocio se obtienen mediante el pro-
ceso iterativo que se explica a detalle en el capitulo 3. Realizando los calculos correspon-
dientes, la interfase de burbuja cuenta con una temperatura de 106.22 °C y una presion
de 830.93 kPa, mientras que la interfase de rocio presenta una temperatura de 133.19 °Cy
una presion de 109.63 kPa.
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5. Capitulo 5: solucion de ejercicios

Ejercicio 5.01

Para determinar los parametros de interaccion binaria utilizando la ecuacién de Margules,
se debe empezar suponiendo dos valores arbitrarios para A |y A . Con estos valores y los
datos experimentales proporcionados por el problema, se pueden calcular los coeficien-
tes de actividad mediante las siguientes ecuaciones:

Inin (y1) = x5[A1; +2(Ay1 — Asz )x4]
2
1

x7[Az1 + 2(A1z — Az )x,]

Inln (y,)

Como se puede observar, ambas ecuaciones representan el logaritmo natural de los
coeficientes de actividad, por lo que es necesario despejarlas para obtener el valor ade-
cuado. Posteriormente, se calcula el lado derecho de la ecuacion de la ley de Raoult modi-
ficada para cada uno de los componentes en la mezcla, multiplicando su composicién por
su coeficiente de actividad correspondiente y su presion parcial:

y, P=xy, P

Una vez que se han obtenido los valores de x, y, P ™, y x_ y, P * para cada composicién
en la mezcla se puede calcular la presion total sumando, ambos. Finalmente, se calculan
las composiciones de y despejando de la ley de Raoult modificada, utilizando la siguiente
ecuacion:

sat
_ xYiP;
Yeali = p

Dado que los pardmetros de interaccion binaria fueron supuestos se deben esti-
mar, de tal forma que la diferencia entre las fracciones molares de la fase gaseosa y
las presiones tengan valores cercanos a los experimentales. Por esta razon, se utilizan las
siguientes funciones objetivo para determinar el error entre ellas:

_ (Ypr - ycal)z

Y fun===05001
2
_ (Pexp - Pcal)

P fun="—0071

Funcién objetivo = Z y fun + Z P fun
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Se pueden utilizar las herramientas de analisis de datos en Excel, como Solver, para
minimizar el valor de la funcién objetivo modificando los parametros de interaccion
binaria. Para este ejercicio los pardmetros de interaccion binaria A | y A son iguales a
2.48640y 2.04793, respectivamente.

Para calcular la energia libre de Gibbs de exceso para una mezcla binaria, el modelo de
Margules lo hace con la siguiente ecuacion:

GE

W = Az1%1 + A,

Una vez calculado el lado izquierdo de la ecuacion, se despeja para la energia libre de
Gibbs de exceso multiplicado por las dos fracciones molares en fase liquida. A continua-
cion, se presentan las siguientes tablas con todos los resultados:

Tabla S5.1. Resultados del ejercicio 5.01.
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Tabla S5.2. Resultados del ejercicio 5.01.

2.48640 0.00000 12.01796 1.00000 2.48640 0.00000

1.94295 0.02837 6.97933 1.02878 2.44255 0.21983

1.47905 0.10998 4.38877 1.11626 2.39871 0.38379

1.08943 0.23956 2.97257 1.27069 2.35486 0.49452

0.76882 0.41186 2.15723 1.50962 2.31101 0.55464

0.51198 0.62160 1.66860 1.86191 2.26717 0.56679

0.31364 0.86353 1.36839 2.37153 2.22332 0.53360

0.16853 113240 1.18356 3.10308 2.17947 0.45769

0.07139 1.42292 1.07400 4.14924 2.13562 0.34170

0.01697 172986 1.01712 5.63984 2.09178 0.18826

0.00000 2.04793 1.00000 7.75184 2.04793 0.00000

Tabla S5.3. Resultados del ejercicio 5.01.

P Total E: Y. carc Y. cate

13.02560 0.00000 13.02560 0.00000 1.00000 0.00000 0.00000

| 1602898 35652 124636 022242 077758 343280 3588678
17.55036 5.48996 12.06040 0.31281 0.68719 0.17543 8.31029

| 825764 Aoy u78995 035425 0645 68886 09587
18.53634 6.90443 11.63191 0.37248 0.62752 14.80763 0.03354

| IBeoSo  7Om5L 1156909 O3B 0T 1623567 000385
18.60074 7.01468 11.58606 0.37712 0.62288 13.04548 0.02004

| I8SSI8 65106 16O 037209 0691 840046 0O0MSI6S
18.58571 6.78753 11.79819 0.36520 0.63480 3.68686 0.03920
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Tabla S5.3. Resultados del ejercicio 5.01 (continuacién).

Por dltimo, se presenta un diagrama PTxy donde se comparan las composiciones ex-
perimentales contra las calculadas mediante el modelo de Margules y el diagrama obteni-
do al graficar los valores en funcién de x .

Figura S5.1. Solucion del ejercicio 5.01.

21.00 ,
Fase homogénea

liquido Interfase de burbuja

19.00
o

17.00
x1- Exp

[ ]

15.00 y1-Exp

x1 - Calculada

P (kPa)

13.00 ‘ .
Fase homogénea vapor

y1- Calculada
11.00

Interfase de rocio
9.00

7.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00

Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases 177



Figura S5.1. Solucion del ejercicio 5.01 (continuacion).

3.50
[ ]
3.00
== 1lnyl
2.50 n
= 1ny2
2.00 == GE/RT
== GE/x1x2RT
1.50
® Inylcxp
1.00 Iny2exp
GE/RTexp
0.50
GE/x1x2RTexp
0.00 @
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
Xl
Ejercicio 5.02

Para determinar los pardmetros de interaccién binaria utilizando la ecuacién de Van Laar,
se debe empezar suponiendo dos valores arbitrarios para A’ |y A’ . Con estos valores y los
datos experimentales proporcionados por el problema, se pueden calcular los coeficien-
tes de actividad mediante las siguientes ecuaciones:

A\
’ 1712
Inl = A 1+ ——=
T 12( +x2A’21>
;N2
x,A
nl = A1 2
niny, 21 < + xlA,12>

Como se puede observar, ambas ecuaciones representan el logaritmo natural de los
coeficientes de actividad, por lo que es necesario despejarlas para obtener el valor ade-
cuado. Posteriormente, se calcula el lado derecho de la ecuacion de la ley de Raoult modi-
ficada para cada uno de los componentes en la mezcla, multiplicando su composicién por
su coeficiente de actividad correspondiente y su presion parcial.

Y, P=xy, P

Una vez que se han obtenido los valores de x, y, P,y x, y, P, para cada composicion
en la mezcla se puede calcular la presion total sumando ambos. Finalmente, en la mezcla
se calculan las composiciones de y despejando de la ley de Raoult modificada, utilizando

la siguiente ecuacion:
_ x¥iP (i
Y cal,i — P
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Dado que los parametros de interaccion binaria fueron supuestos, se deben estimar de
tal forma que la diferencia entre las fracciones molares de la fase gaseosa y las presiones
tengan valores cercanos a los experimentales. Por esta razon, se utilizan las siguientes funcio-
nes objetivo para determinar el error entre ellas:

2
fun - (yexp - ycal)
Y 0.0001

_ (Pexp - Pcal)z
Pfun=""=0071

Funcién objetivo = Z y fun + Z P fun

Se pueden utilizar las herramientas de andlisis de datos en Excel, como Solver, para
minimizar el valor de la funcién objetivo modificando los pardmetros de interaccion
binaria. Para este ejercicio los pardmetros de interaccion binaria A’y A’ son iguales a
2.5569 y 2.0330, respectivamente.

Para calcular la energia libre de Gibbs de exceso para una mezcla binaria, el modelo de
Van Laar lo hace con la siguiente ecuacion:

G* _ A'1,A'5
X, %,RT XA, XA,

Una vez calculado el lado izquierdo de la ecuacion, se despeja para la energia libre de
Gibbs de exceso multiplicado por las dos fracciones molares en fase liquida. A continua-
cidn, se presentan las siguientes tablas con todos los resultados:
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Tabla S5.4. Resultados del ejercicio 5.02.

P
(mmHg)

97.70 0.00000 1.00000 0.00000 1.00000

137.40 0.10000 0.90000 0.31700 0.68300

139.40 0.20000 0.80000 0.33400 0.66600

139.80 0.30000 0.70000 0.34100 0.65900

139.80 0.40000 0.60000 0.34600 0.65400

139.40 0.50000 0.50000 0.35100 0.64900

138.40 0.60000 0.40000 0.36000 0.64000

136.10 0.70000 0.30000 0.37400 0.62600

130.20 0.80000 0.20000 0.40200 0.59800

114.30 0.90000 0.10000 0.47900 0.52100

59.00 1.00000 0.00000 1.00000 0.00000

Tabla S5.5. Resultados del ejercicio 5.02.

G'xxRT | GYRT

2.55690 0.00000 12.89572 1.00000 2.55690 0.00000

1.96833 0.03056 7.15874 1.03103 2.49266 0.22434

1.47994 0.11633 4.39266 1.12337 2.43158 0.38905

1.07952 0.24937 2.94326 1.28322 2.37341 0.49842

0.75649 0.42286 2.13079 1.52632 2.31797 0.55631

0.50163 0.63090 1.65141 1.87929 2.26505 0.56626
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Tabla S5.5. Resultados del ejercicio 5.02 (continuacion).
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Por tltimo, se presenta un diagrama PTxy donde se comparan las composiciones ex-
perimentales contra las calculadas, mediante el modelo de Van Laar y el diagrama obteni-
do al graficar los valores en funciéon de x .

Figura S5.2. Solucion del ejercicio 5.02.

21.00 i
Fase homogénea
liquido Interfase de burbuja
19.00 o o
@
17.00
=8 x1-Exp
= 15.00 =% y1-Exp
&
= d ® x1-Calculada
P« 13.00 Fase homogénea vapor
ase
& P ® yi1-Calculada
11.00
Interfase de rocio
9.00
7.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
Xl
3.50
®
3.00
== ]nyl
2.50 ny
== Iny2
2.00 == GE/RT
150 == GE/x1x2RT
® Inylcxp
100 Iny2 exp
® GE/RT exp
0.50
® GE/x1x2 RTexp
0.00 @
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
Xl
Ejercicio 5.03

Para determinar los pardmetros de interaccién binaria utilizando la ecuacién de Wilson
se debe empezar suponiendo dos valores arbitrarios para a, y a . Con estos valores se
calculan los coeficientes de actividad A |y A,, mediante la siguiente ecuacion:

V.sat Qs
J Y
Aij = W exp exp [— ﬁ]
13
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Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases

Veety Vi son los voliimenes molares de saturacion de los componentes puros, los
cuales a su vez se calculan con la expresién a continuacion:

Vsat= V 7 (1-T)0.2857
i cc

Los valores criticos se obtuvieron de Smith et al. (2007) y se presentan en las siguien-
tes tablas para los compuestos de etanol y ciclohexano, asi como el resultado de los vola-
menes molares de saturacion.

Tabla S5.7. Valores criticos del etanol y ciclohexano.

Ve (m?/kg) 167.000 Ve (m?/kg) 308.000
Tr 0.580 Tr 0.539
Ve (m3/kg) 54.833 Ve (m?/kg) 108.767

Con estos valores y los datos experimentales proporcionados por el problema, se pue-
den calcular los coeficientes de actividad mediante las siguientes ecuaciones:

Iny, = —Inin (x; + Ajpx5) +x ( . - A2 )

"1 1 1272 2 X, + A%, Xy + Ayixg
Az Ay

Iny, = — Inl Aprxy) — ( - )

ny, nin (x; + A1) —xq A%, 1 A

Como se puede observar, ambas ecuaciones representan el logaritmo natural de los
coeficientes de actividad, por lo que es necesario despejarlas para obtener el valor ade-
cuado. Posteriormente, se calcula el lado derecho de la ecuacion de la ley de Raoult modi-
ficada para cada uno de los componentes en la mezcla, multiplicando su composicién por
su coeficiente de actividad correspondiente y su presion parcial.

Y, P=xy, P>

Una vez que se han obtenido los valores de x, y, P**,y x, y, P,** para cada composi-
cion en la mezcla se puede calcular la presion total sumando ambos. Finalmente, en la
mezcla se calculan las composiciones de y despejando de la ley de Raoult modificada,

utilizando la siguiente ecuacion:
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sat
_ XV
ycal,i - p

Dado que los parametros de interaccién binaria fueron supuestos, se deben estimar de tal
forma que la diferencia entre las fracciones molares de la fase gaseosa y las presiones tengan
valores cercanos a los experimentales. Por esta razon, se utilizan las siguientes funciones ob-
jetivo para determinar el error entre ellas:

Y fun = =0 0001
2
(Pexp - Pcal)
P fun =571

Funci6n objetivo = Z y fun + Z P fun

Se pueden utilizar las herramientas de andlisis de datos en Excel, como Solver, para
minimizar el valor de la funcion objetivo modificando los parametros de interaccion bina-
ria. Para este ejercicio las energias de interaccién a | y a, son iguales a 876.098 y 2019.101,
respectivamente. Por lo tanto, los parimetros de interaccion binaria son:

Tabla S5.8. Parametros de interaccion binaria.

A21 0.22325

Para calcular la energia libre de Gibbs de exceso para una mezcla binaria, el modelo de
Wilson lo hace con la siguiente ecuacion:

E

ﬁ = —X1 Inln (xl + Alzxz) — X Inlin (x2 + A21x1)

A continuacion, se presentan las siguientes tablas con todos los resultados:
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Tabla S5.9. Resultados del ejercicio 5.03.

Tabla S5.10. Resultados del ejercicio 5.03.
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Tabla S5.10. Resultados del ejercicio 5.03 (continuacién).

0.42123 0.71228 1.52383 2.03863 0.55220 2.23111

| osa6 081845 140883 236698 053804 222099
0.27243 0.93573 1.31315 2.54906 0.50458 2.21794

| 020954 losear  1am2 20047 oasest 22294
0.15377 1.21364 1.16622 3.36571 0.41874 2.23326

| 010509 138l LHOSL 3981 03608 2256
0.06390 1.57634 1.06598 4.83723 0.29076 2.28051

| ooss 180665 1036 609004 020870 231888
0.00870 2.08614 1.00874 8.05380 0.11257 2.36989

Tabla S5.11. Resultados del ejercicio 5.03.

1 2
ytun | Pfun

0.00000 13.02560 13.02560 0.00000 1.00000 0.00000 0.00000

5.80494 12.51185 18.31678 0.31692 0.68308 0.00007 0.00004

6.22174 12.37350 18.59524 0.33459 0.66541 0.00345 0.00144

6.35965 12.28559 18.64525 0.34109 0.65891 0.00008 0.00065

6.45170 12.19097 18.64266 0.34607 0.65393 0.00005 0.00025

6.54207 12.05176 18.59383 0.35184 0.64816 0.00707 0.00106

6.64915 11.81150 18.46066 0.36018 0.63982 0.00032 0.00110

6.78980 11.35171 18.14150 0.37427 0.62573 0.00072 0.00019

6.99013 10.37178 17.36191 0.40261 0.59739 0.00376 0.00016

7.30340 7.93264 15.23604 0.47935 0.52065 0.00123 0.00010

7.86602 0.00000 7.86602 1.00000 0.00000 0.00000 0.00000
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Por tltimo, se presenta un diagrama PTxy donde se comparan las composiciones ex-

perimentales contra las calculadas mediante el modelo de Wilson y el diagrama obtenido
al graficar los valores en funciéon de x .

Figura S5.3. Solucién del ejercicio 5.03.
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Ejercicio 5.04

=8 x1-Exp

=2 y1-Exp

x1 - Calculada

y1- Calculada

Inyl

1ny2

GE/RT
GE/x1x2RT
Inyl cxp

1ny2 exp
GE/RT exp
GE/x1 x2 RTexp

Para determinar los parametros de interaccién binaria utilizando la ecuacién de NTRL,
se debe empezar suponiendo tres valores arbitrarios para a, b , y b, . Con estos valo-

res se calculan los parametros de interaccion binaria G

12’

siguientes definiciones:

Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases

G, 1,y T,, mediante las
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Gq2 =exp exp (—a T13)

Gz1 =exp exp (—a T21)

;oo b
12 RT
;b
21 RT

Con estos valores y los datos experimentales proporcionados por el problema, se pue-
den calcular los coeficientes de actividad mediante las siguientes ecuaciones:

2 2 2
Iny, = X3T21G31 X1T12G12
1= 2 2
(%1 +x2G21)* (X2 + x1G12)
2 2 2
X1 T12G17 X5T21G21
Iny, =

(2 + 2%1G12)? (1 + x2G51)?

Como se puede observar, ambas ecuaciones representan el logaritmo natural de los
coeficientes de actividad, por lo que es necesario despejarlas para obtener el valor ade-
cuado. Posteriormente, se calcula el lado derecho de la ecuacion de la ley de Raoult modi-
ficada para cada uno de los componentes en la mezcla, multiplicando su composicién por
su coeficiente de actividad correspondiente y su presion parcial.

y, P=xy, P

Una vez que se han obtenido los valores de x y, P**, y x, y, P** para cada compo-
sicién en la mezcla se puede calcular la presion total sumando ambos. Finalmente, se
calculan las composiciones de y despejando de la ley de Raoult modificada, utilizando la

siguiente ecuacion:

sat
_XYiP;
ycal,i - p

Dado que los parametros de interaccién binaria fueron supuestos, se deben estimar de tal
forma que la diferencia entre las fracciones molares de la fase gaseosa y las presiones tengan
valores cercanos a los experimentales. Por esta razon, se utilizan las siguientes funciones ob-
jetivo para determinar el error entre ellas:
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(Yexp - ycal)2

Y fun = ==0 0001
2
( exp cal)

P fun 0.071

Funcién objetivo = Z y fun + Z P fun

Se pueden utilizar las herramientas de analisis de datos en Excel, como Solver, para
minimizar el valor de la funcion objetivo modificando los parametros de interaccién bi-
naria. Para este ejercicio los pardmetros de energfa de interaccién a, b | y b, son iguales a
0.4609, 4056.4183 y 5944.5323, respectivamente. Por lo tanto, los pardmetros de interac-
cién binaria son:

Tabla S5.12. Parametros de interaccion binaria.

Para calcular la energia libre de Gibbs de exceso para una mezcla binaria, el modelo de
NTRL lo hace con la siguiente ecuacion:

E
G o GyTy G127

xleRT N X1 + x2621 Xy + x]_G]_z

A continuacion, se presentan las siguientes tablas con todos los resultados:

Tabla S5.13. Resultados del ejercicio 5.04.
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Tabla S5.13. Resultados del ejercicio 5.04 (continuacién).

P
(mmHg)

139.70 0.45000 0.55000 0.34800 0.65200
940 050000 050000 035000 064900
139.10 0.55000 0.45000 0.35500 0.64500
138.40 0.60000 0.40000 0.36000 0.64000
@50 065000 035000 036600 0300
136.10 0.70000 0.30000 0.37400 0.62600
 BaS o700 035000 03800 06100
130.20 0.80000 0.20000 0.40200 0.59800
 Lado 085000 015000 042900 057100
114.30 0.90000 0.10000 0.47900 0.52100
| %s%  0%500 005000 0§800  04u00
59.00 1.00000 0.00000 1.00000 0.00000

Tabla S5.14. Resultados del ejercicio 5.04.

3.16780 0.00000 23.75521 1.00000 3.16780 0.00000

2.03948 0.05417 7.68659 1.05566 2.80776 0.25270

1.39474 0.16508 4.03391 1.17949 2.56882 0.41101

0.98861 0.29876 2.68749 1.34819 2.40818 0.50572

0.71013 0.44772 2.03425 1.56474 2.30283 0.55268

0.50438 0.61557 1.65596 1.85071 2.23989 0.55997

0.34301 0.81283 1.40918 2.25427 2.21222 0.53093

0.21198 1.05691 1.23612 2.87747 2.21648 0.46546

0.10672 1.37487 1.11262 3.95458 2.25220 0.36035

0.03113 1.80938 1.03161 6.10666 2.32167 0.20895

0.00000 2.43039 1.00000 11.36331 2.43039 0.00000
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Tabla S5.15. Resultados del ejercicio 5.04.

Por ltimo, se presenta un diagrama PTxy donde se comparan las composiciones ex-
perimentales contra las calculadas mediante el modelo de NTRL y el diagrama obtenido al
graficar los valores en funcién de x,.
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Figura S5.4. Solucion del ejercicio 5.04.
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Ejercicio 5.05

Para determinar los parametros de interaccion binaria utilizando la ecuacién de Margu-
les, se debe empezar suponiendo dos valores arbitrarios para A | y A, . Con estos valores
y los datos experimentales proporcionados por el problema, se pueden calcular los coefi-
cientes de actividad mediante las siguientes ecuaciones:

Inln(y,)=x?[A_ +2(A-A,)x]
Inin(y)=x?[A,+2(A,A,)x,]
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Como se puede observar, ambas ecuaciones representan el logaritmo natural de los
coeficientes de actividad, por lo que es necesario despejarlas para obtener el valor ade-
cuado. Posteriormente, se calcula el lado derecho de la ecuacion de la ley de Raoult modi-
ficada para cada uno de los componentes en la mezcla, multiplicando su composicién por
su coeficiente de actividad correspondiente y su presion parcial.

y;P=xy, P

Una vez que se han obtenido los valores de x y P *,yx vy, P * para cada composicion
en la mezcla se puede calcular la presion total sumando ambos. Finalmente, se calculan
las composiciones de y despejando de la ley de Raoult modificada, utilizando la siguiente
ecuacion:

sat
_ XYViP;
Yeali = P

Dado que los pardmetros de interaccién binaria fueron supuestos, se deben estimar de
tal forma que la diferencia entre las fracciones molares de la fase gaseosa y las presiones
tengan valores cercanos a los experimentales. Por esta razon, se utilizan las siguientes fun-
ciones objetivo para determinar el error entre ellas:

Y fun = =500t
2
_ (Pexp - Pcal)

P fun="—=0071

Funcién objetivo = Z y fun + Z P fun

Se pueden utilizar las herramientas de andlisis de datos en Excel, como Solver, para
minimizar el valor de la funciéon objetivo modificando los parametros de interaccién
binaria. Para este ejercicio los pardmetros de interaccion binaria A |y A_ son iguales a
-0.78755 Yy -0.64210, respectivamente.

Para calcular la energia libre de Gibbs de exceso para una mezcla binaria, el modelo de
Margules lo hace con la siguiente ecuacion:

GE

——— = Ay1x1 + Aixx
X, RT 21%1 12X2
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Una vez calculado el lado izquierdo de la ecuacion, se despeja para la energia libre de
Gibbs de exceso multiplicado por las dos fracciones molares en fase liquida. A continua-
cion, se presentan las siguientes tablas con todos los resultados:

Tabla S5.16. Resultados del ejercicio 5.05.

P
(mmHg)
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Tabla S5.17. Resultados del ejercicio 5.05.
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Tabla S5.18. Resultados del ejercicio 5.05.

Por ltimo, se presenta un diagrama PTxy donde se comparan las composiciones ex-
perimentales contra las calculadas mediante el modelo de Margules y el diagrama obteni-
do al graficar los valores en funcién de x.
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Figura S5.5. Solucion del ejercicio 5.05.

100.00
Fase homogénea
liquido Interfase de burbuja
95.00
90.00 =% x1-Exp
—_ =8 y1-Ex|
5 . y p
5.00
S ® x1-Calculada
Ay
e ® yi1-Calculada
80.00
Interfase de rocio
75.00
Fase homogénea vapor
70.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
Xl
0.10
0.00
-0.10
-0.20 == Series 3
-0.30 == Series4
-0.40 == GE/RT
-0.50 == Serie 6
-0.60 [}
1nyl cxp
-0.70 1ny2 exp
-0.80 ® GE/RT exp
[}
-0.90 ® GE/x1 x2RT exp
-1.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
Xl
Ejercicio 5.06

Para determinar los parametros de interaccién binaria utilizando la ecuacién de Van Laar,
se debe empezar suponiendo dos valores arbitrarios para A’ | y A’ . Con estos valores y los
datos experimentales proporcionados por el problema, se pueden calcular los coeficien-
tes de actividad mediante las siguientes ecuaciones:
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;N2

XA 12)
r

xA',,

’ -2
XA 21)

Inlny; = A'y, (1 +

Inlny, = A'y; (1 +x1A’

12

Como se puede observar, ambas ecuaciones representan el logaritmo natural de los
coeficientes de actividad, por lo que es necesario despejarlas para obtener el valor ade-
cuado. Posteriormente, se calcula el lado derecho de la ecuacion de la ley de Raoult modi-
ficada para cada uno de los componentes en la mezcla, multiplicando su composicién por
su coeficiente de actividad correspondiente y su presion parcial.

Y, P=x,y, P

Una vez que se han obtenido los valores de x y, P**,y x, y, P,**para cada composicion
en la mezcla se puede calcular la presion total sumando ambos. Finalmente, se calculan
las composiciones de y despejando de la ley de Raoult modificada, utilizando la siguiente
ecuacion:

sat
_ xyiP;
Yeali = P

Dado que los parametros de interaccién binaria fueron supuestos, se deben estimar de tal
forma que la diferencia entre las fracciones molares de la fase gaseosa y las presiones tengan
valores cercanos a los experimentales. Por esta razon, se utilizan las siguientes funciones ob-
jetivo para determinar el error entre ellas:

(Yexp - ycul)z

Y fun === 5001
2
(Pexp - Pcal)
P fun===00o71

Funcién objetivo = Z y fun + Z P fun

Se pueden utilizar las herramientas de andlisis de datos en Excel, como Solver, para
minimizar el valor de la funcién objetivo modificando los pardmetros de interaccion
binaria. Para este ejercicio los pardimetros de interaccion binaria A’y A’, son iguales a
-0.79128 y -0.64957, respectivamente.

Para calcular la energia libre de Gibbs de exceso para una mezcla binaria, el modelo de
Van Laar lo hace con la siguiente ecuacion:
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GE AIlZAIZI

X0 RT 0 A' ), + x4,

Una vez calculado el lado izquierdo de la ecuacion, se despeja para la energia libre de
Gibbs de exceso multiplicado por las dos fracciones molares en fase liquida. A continua-
cidn, se presentan las siguientes tablas con todos los resultados:

Tabla S5.19. Resultados del ejercicio 5.06.

P
(mmHg) %
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Tabla S5.20. Resultados del ejercicio 5.06.
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Tabla S5.21. Resultados del ejercicio 5.06.

Por ltimo, se presenta un diagrama PTxy donde se comparan las composiciones ex-
perimentales contra las calculadas, mediante el modelo de Van Laar y el diagrama obteni-
do al graficar los valores en funcién de x,.
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Figura S5.6. Solucién del ejercicio 5.06.

100.00
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90.00 =8 Xx1-Exp
E =& y1-Exp
85.00
2% % ® x1-Calculada
[=9
e ® y1-Calculada
80.00
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1
0.10
0.00
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Ejercicio 5.07

Para determinar los parimetros de interaccién binaria utilizando la ecuacion de Wilson,
se debe empezar suponiendo dos valores arbitrarios para a,, y a . Con estos valores se
calculan los coeficientes de actividad A’y A’ mediante la siguiente ecuacion:
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sat
V: aij

Ay = V]is‘“ exp exp [— ﬁ]

Vity Vttson los volimenes molares de saturacién de los componentes puros, los cua-
les a su vez se calculan con la expresion a continuacion:

0.2857

sat — (1-Tr)
V=V, Z,

Los valores criticos se obtuvieron de Smith et al. (2007) y se presentan en las siguien-
tes tablas para los compuestos de acetona y cloroformo, asi como el resultado de los volui-
menes molares de saturacion.

Tabla S5.22. Valores criticos de acetona y cloroformo.

Ve (m3/kg) 209.000 Ve (m3/kg) 239.000
Tr 0.646 Tr 0.612
Ve (m3/kg) 70.763 Vo2 (m?/kg) 93.658

Con estos valores y los datos experimentales proporcionados por el problema, se pue-
den calcular los coeficientes de actividad mediante las siguientes ecuaciones:

Ay, Ay
Iny, = — Int A ( - )
ny, nin (x; + Apxz) +x, At 1+ A
Ay Ay
Iny, =—Inln (x, + Ay x —x( - )
Y2 (x, 21%1) 1 X1+ Aigxy Xy + Aprxy

Como se puede observar, ambas ecuaciones representan el logaritmo natural de los
coeficientes de actividad, por lo que es necesario despejarlas para obtener el valor ade-
cuado. Posteriormente, se calcula el lado derecho de la ecuacion de la ley de Raoult
modificada para cada uno de los componentes, multiplicando su composicién por su
coeficiente de actividad correspondiente y su presién parcial.

Y, P=xy, P>
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Una vez que se han obtenido los valores de x y' P* y x, y* P:* para cada composicion en
la mezcla se puede calcular la presion total sumando ambos. Finalmente, se calculan las com-
posiciones de y despejando de la ley de Raoult modificada, utilizando la siguiente ecuacion:

sat
_XViP;
ycal,i - p

Dado que los parametros de interaccion binaria fueron supuestos, se deben estimar de
tal forma que la diferencia entre las fracciones molares de la fase gaseosa y las presiones
tengan valores cercanos a los experimentales. Por esta razon, se utilizan las siguientes fun-
ciones objetivo para determinar el error entre ellas:

_ (yexp - YCal)z

fun ===50001
2
(Pexp - Pcal)
P fun = ~22___cal)
fun 0.071

Funcio6n objetivo = Z Yy fun + Z P fun

Se pueden utilizar las herramientas de andlisis de datos en Excel, como Solver, para
minimizar el valor de la funcién objetivo modificando los parametros de interaccién bina-
ria. Para este ejercicio las energias de interaccién a |y a_ son iguales a 876.098 y 2019.101,
respectivamente. Por lo tanto, los parametros de interaccién binaria son:

Tabla S5.23. Parametros de interaccion binaria.

A21 1.66236

Para calcular la energia libre de Gibbs de exceso para una mezcla binaria, el modelo de
Wilson lo hace con la siguiente ecuacion:

GE

T M Inin (g + Agpxy) — x5 Inln (x, + Ay1xq)

A continuacion, se presentan las siguientes tablas con todos los resultados:
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Tabla S5.24. Resultados del ejercicio 5.07.

Tabla S5.25. Resultados del ejercicio 5.07.
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Tabla S5.25. Resultados del ejercicio 5.07 (continuacion).

G| G

-0.12787 -0.23171 0.87996 0.79318 -0.17460 -0.70546

| 00993 027027 09052 0763 -0l -0698%5
-0.07486 -0.31109 0.92788 0.73265 -0.15754 -0.69248

| -oossis 0308 osu;  o7ol2 014413 068632
-0.03704 -0.39915 0.96363 0.67089 -0.12757 -0.68038

| o0y 04423 097690 064004 01794 046
-0.01296 -0.49525 0.98712 0.60942 -0.08531 -0.66907

| 000568 054616 0993 OSIOW 00573 066369
-0.00140 -0.59891 0.99860 0.54941 -0.03128 -0.65848

Tabla S5.26. Resultados del ejercicio 5.07.

1 2

0.00000 81.24665 81.24665 0.00000 1.00000 0.00000 0.00000

5.26326 72.42991 77.69317 0.06774 0.93226 0.22508 4.11299

12.24284 62.69741 74.94025 0.16337 0.83663 2.67912 0.30398

20.77881 52.65417 73.43298 0.28296 0.71704 1.94964 1.09632

30.61562 42.77422 73.38984 0.41716 0.58284 0.10013 2.35812

41.42983 33.40901 74.83884 0.55359 0.44641 0.41123 0.18626

52.85752 24.80206 77.65958 0.68063 0.31937 0.28826 0.80643

64.51919 17.10610 81.62529 0.79043 0.20957 0.73420 1.90706

76.04108 10.40015 86.44123 0.87969 0.12031 0.39875 0.00035

87.07243 4.70555 91.77798 0.94873 0.05127 0.01615 0.02126

97.29866 0.00000 97.29866 1.00000 0.00000 0.00000 0.00000
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Por tltimo, se presenta un diagrama PTxy donde se comparan las composiciones ex-
perimentales contra las calculadas, mediante el modelo de Wilson y el diagrama obtenido
al graficar los valores en funciéon de x .

Figura S5.7. Solucion del ejercicio 5.07.

100.00
Fase 1}0rr'10genea Interfase de burbuja
liquido
95.00
90.00 =8 x1-Exp
— =2 y1-Exp
s
i~ 85.00 ® x1-Calculada
=]
[ ® y1-Calculada
80.00
75.00
Interfase de rocio Fase homogénea vapor
70.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
X
1
0.10
0.00
-0.10
-0.20 == 1nyl
-0.30 == 1ny2
-0.40 == GE/RT
-0.50 == GE/x1x2RT
-0.60 ® Inylexp
-0.70 1ny2 exp
-0.80 ® GE/RTexp
® GE/x1 x2RTexp
-0.90
-1.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
. o . X
Ejercicio 5.08

Para determinar los parametros de interaccién binaria utilizando la ecuacién de NTRL,
se debe empezar suponiendo tres valores arbitrarios para a, b , y b, . Con estos valo-
res se calculan los pardmetros de interaccion binaria G, G, 1,, y T,,, mediante las
siguientes definiciones:
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G, =exp exp (—a T12)

Go1 =exp exp (—a T1)

o =D
12 RT
_ by
T21 = ﬁ

Con estos valores y los datos experimentales proporcionados por el problema, se pue-
den calcular los coeficientes de actividad mediante las siguientes ecuaciones:

2 2 2
Iny, = X3T21G31 X1T12G12
L=
(1 +x2G21)% (X2 + x1G12)?
2 2 2
X1 T12612 X5T21Gpq
Iny, =

(x2 +x1G12)* (X1 + x2G21)?

Como se puede observar, ambas ecuaciones representan el logaritmo natural de los
coeficientes de actividad, por lo que es necesario despejarlas para obtener el valor ade-
cuado. Posteriormente, se calcula el lado derecho de la ecuacion de la ley de Raoult modi-
ficada para cada uno de los componentes en la mezcla, multiplicando su composicién por
su coeficiente de actividad correspondiente y su presion parcial.

Y, P=x,y, P*

Una vez que se han obtenido los valores de x y, P*y x, y, P * para cada composicion
en la mezcla se puede calcular la presion total sumando ambos. Finalmente, en la mezcla
se calculan las composiciones de y despejando de la ley de Raoult modificada, utilizando
la siguiente ecuacion:

sat
_ XYiP;
Yeali = P

Dado que los parametros de interaccién binaria fueron supuestos, se deben estimar de tal
forma que la diferencia entre las fracciones molares de la fase gaseosa y las presiones tengan
valores cercanos a los experimentales. Por esta razon, se utilizan las siguientes funciones ob-
jetivo para determinar el error entre ellas:

208




(Yexp - ycal)z

Y fun === 5001
_ ( exp cal)
Pfun ===05571

Funcio6n objetivo = Z y fun + Z P fun

Se pueden utilizar las herramientas de analisis de datos en Excel, como Solver, para
minimizar el valor de la funcion objetivo modificando los parametros de interaccién bi-
naria. Para este ejercicio los pardmetros de energfa de interaccién a, b | y b, son iguales a
0.3000, -1793.0090 y 22.6926, respectivamente. Por lo tanto, los parimetros de interac-
cion binaria son:

Tabla S5.27. Parametros de interaccion binaria.

G, 0.99751 0.00832

Para calcular la energia libre de Gibbs de exceso para una mezcla binaria, el modelo de
NTRL lo hace con la siguiente ecuacion:

E
G _ GyTy G12T12
xleRT X1 + x2621 X + lelz

A continuacion, se presentan las siguientes tablas con todos los resultados:

Tabla S5.28. Resultados del ejercicio 5.08.

P
(mmHg)

609.40 0.00000 1.00000 0.00000 1.00000
| ®810 005000 095000 003200 096800
586.80 0.10000 0.90000 0.06300 0.93700
 s500 01000 08000 010500 08500
563.20 0.20000 0.80000 0.14700 0.85300
5600 025000 075000 02080 07200
548.70 0.30000 0.70000 0.26900 0.73100
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Tabla S5.28. Resultados del ejercicio 5.08 (continuacién).

P
(mmHg)

554.60 0.45000 0.55000 0.48800 0.51200

570.80 0.55000 0.45000 0.62400 0.37600

597.90 0.65000 0.35000 0.74300 0.25700

631.50 0.75000 0.25000 0.84300 0.15700

668.20 0.85000 0.15000 0.91800 0.08200

707.90 0.95000 0.05000 0.98200 0.01800

Tabla S5.29. Resultados del ejercicio 5.08.

Iny, Iny, Y, g, G*/x x RT GE/RT

-0.79212 0.00000 0.45288 1.00000 -0.79212 0.00000

-0.61426 -0.00925 0.54104 0.99079 -0.77505 -0.06975

-0.46506 -0.03547 0.62810 0.96515 -0.75869 -0.12139

-0.34148 -0.07655 0.71072 0.92631 -0.74300 -0.15603

-0.24081 -0.13064 0.78599 0.87754 -0.72794 -0.17471

-0.16064 -0.19610 0.85160 0.82193 -0.71347 -0.17837

-0.09883 -0.27149 0.90589 0.76225 -0.69957 -0.16790

-0.05348 -0.35553 0.94792 0.70080 -0.68618 -0.14410

-0.02288 -0.44710 0.97738 0.63948 -0.67330 -0.10773

-0.00551 -0.54519 0.99450 0.57973 -0.66088 -0.05948

0.00000 -0.64891 1.00000 0.52262 -0.64891 0.00000
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Tabla S5.30. Resultados del ejercicio 5.08.

Por ltimo, se presenta un diagrama PTxy donde se comparan las composiciones ex-
perimentales contra las calculadas mediante el modelo de NTRL y el diagrama obtenido al
graficar los valores en funcién de x,.
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Figura S5.8. Solucion del ejercicio 5.08.

100.00
Fase homogénea
95.00 liquido
Interfase de burbuja
90.00 =2 x1-Exp
—_ =2 y1-Ex
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80.00
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Interfase de rocio
70.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
Xl
0.10
0.00
-0.10
-0.20 == Inyl
-0.30 == 1ny2
-0.40 == GE/RT
-0.50 == GE/x1x2RT
-0.60 ® Inylexp
-0.70 1ny2 exp
-0.80 ® GE/RTexp
° ® GE/x1 x2RTexp
-0.90
-1.00
0.00 0.20 0.40 0.60 0.80 1.00
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Introduccidn a la termodindmica de equilibrio de fases es un compendio de
teoria y ejercicios que describen la termodindmica aplicada en la indus-
tria quimica. La esencia de esta obra no solo esta en su contenido, sino
también en sus detalles. Buscamos proveer a los estudiantes de las he-
rramientas que necesitan para aprovechar todos los recursos presentes
en el libro. A lo largo de la obra se indica la teoria y el procedimiento
de resolucién de ejercicios, y en los anexos se proporciona informaciéon
adicional acerca de cémo utilizar herramientas tecnoldgicas en la resolu-
cién de problemas ingenieriles.

Tomando en consideracién las distintas necesidades de los estudian-
tes en sus procesos de aprendizaje, se implementan distintos métodos
descriptivos para la resolucién de los problemas. Se emplean recursos
visuales —como diagramas, tablas y figuras— que proporcionan in-
formacién relevante para la comprensién del problema. Por otra parte,
se indican a detalle los pasos necesarios de la solucién, describiendo la
informacion tedrica, soluciones matemadticas y pensamientos 1égicos re-
queridos para resolver los problemas.

UDLAP.





