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6.1 “"'j"“gpt‘l»'amones de*Wilson, NRTL y UNIQUAC

Se han propuesto muchas ec‘uécioiiés para expresar la relacién entre los coeficientes de actividad y
fraccién molar, y cada afio aparece alguna nueva®. Algunas de ellas, pero no todas, se pueden deducirg
partir del desarrolio de Wohl, como método general. En particular, hay tres ecuaciones que tienen interés
para muchos célculos aphcados y que no pueden ser obtenidas con la formulacién de Wohl.

una ecuac
uacione
‘generaliza

Ecuacién de Wilson. Wilson {1964) presentd la siguiente expresién para la energia Gibbs de exceso‘ Un e
de una mezcla binaria, basada en consideraciones moleculares: : mezclas b
E bien por !

g ’ hos ¢

x7- TN In(x, + Apnx,) — xaIn(x, + Ay xg) (6.104) ;n?;cy s ¢

. .. . : . pardmetr:

Los coeficientes de actividad deducidos a partir de esta ecuacién son Com
sistema 1

A A gecuacion
Iny, = —In(x, + Apx,) + x| ——— - —= (6.105) metros a |
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basado e1
A Wilson.

f AL Ay . Unr
Iny=—In(x + Ayx,) — \'(.\‘ TAv. Ayt \_1> (6.106) de Wilsor
. (1948). Er

una regio
En la Ecuacién (6.104) se define la energia Gibbs de excese con referencia a una disolucién ideal en
21 sentido de la ley de Raoult: la Ecuacién i6.104) obedece la \OlldlCIOD de contorno que obliga a g* a
anularse cuando se anulan x; 0 x,
La ecuacion de Wilson tlene dos pardmeiros ajustables. \.. v A.,. que en la deduccién de Wilson se
~elacionan con los volumenes molares de los componentes puros v con unas diferencias de energias ca-
-ucterfsticas por
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p== exp(— /’F | (6.107)
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21 = . exp( RT ) (6. ) .‘ :
<onde t, es el volumen molar del liquido puro i. ¥y las . son energias de interaccién entre las moléculas

Jesignadas por los subindices. En una primera aproximacidn. las diferencias de energias caracteristicas

son independientes de la temperatura, al menos en intervalos moderados. Por consiguiente, la ecuacién

de Wilson no sélo es una expresién de los coeficientes de actividad en funcién de la composicidn, sino que

estima, también, la variacién de los coeficientes de actividad con la temperatura. Esto puede suponer una

ventaja prdctica para los célculos isobdricos donde la temperatura cambia en cada composicién. Para una

estimacion precisa, (4, — Z;;) ¥ (/a; — 4,) deben ser considerados dependientes de la temperatura, pero

en muchos casos, esta dependencia se desprecia sin introducir errores importantes.

¥ Véanse, por ejemplo, E Hala, J. Pick, V. Frled ¥ O. Vilim, 1967. Vapor-Liquid Equilibrium, 2.* ed.. trad. G. Standart. Part
I(Oxford Pergamon Press); C. Black, 1959, AIChE J. 5: 249; M. Hiranuma y K. Honma. 1975, Ind. Eng. Chem. Process Des.

Der., 14:221.:Una ecuacién especialmente simple, pero poco frecuente, fue propuesta por H. Mauser, 1958, Z. Elektrochem., 62: —_—
895. Hay muchas otras, demasiadas para mencionarlas en este texto. . ‘ - *1C
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La ecuacién de Wilson parece proporcionar una buena representacién de energia Gibbs de exceso
para muchas mezclas miscibles. Es particularmente atil para disoluciones de componentes polares o aso-
ciados (por ejemplo, alcoholes) disueltos en disolventes no polares, donde las ecuaciones de Margules con
tres subindices o de Van Laar no suelen ser adecuadas. Para un buen ajuste de los datos, se puede utilizar
una ecuacidn del tipo de la de Margules o una modificacién de la de Van Laar (Black, 1959), pero tales
ecuaciones requieren, al menos, tres pardmetros v, lo que es mds importante, estas ecuaciones no se pueden
generalizar a mezclas multicomponentes sin hacer suposiciones adicionales o introducir pardmetros ternarios.

Un estudio de la ecuacién de Wilson realizado por Orye (1965a) demostré que para cerca de 100
mezclas binarias miscibles, de naturaleza quimica diversa, los coeficientes de actividad se representaban
bien por la ecuacién de Wilson; en prdcticamente todos los casos. esta representacion es tan buena, v en
muchos casos, mejor que la representacion con la ecuacién de Margules con tres subindices (dos constan-
tes) v con la ecuacién de Van Laar. Similares conclusiones obtuvo Gmehling et al.*®, que ha publicado los
pardmetros de Wilson para muchos sistemas binarios.

Como ejemplo. la Tabla 6.8 da las composiciones del vaper. experimentales v calculadas, para el
sistema nitrometano tetracloruro de carbono. Los cdlculos se hicieron dos veces, la primera utilizando la
ecuacidn de Van Laar. v la segunda con la ecuacién de Wilson: en ambos casos, se obtuvieron los pard-

etros a partir de datos P-x a 45°C de Brown y Smith {1957). con una correlacién por minimos cuadrados.
En ambos cdlculos, el error medio en las composiciones del vapor calculadas no es alto. pero en el cdlcule
basado en la ecuacién de Van Laar es casi tres veces mayor que en el cdlculo basado en la ecuacién de
Wilson.

Un resultado similar se muestra en la Figura 6.17 para el sistema etanol/isooctano. Los pardmetros
de Wilson y Van Laar se calcularon a partir de los datos isotermos de presién de vapor de Kretschmer
(1948). En este caso. la ecuacién de Wilson es muy superior a la de Van Laar que predice erréneamente
una region de inmiscibilidad para este sistema a 50 °C.

Tabla 6.8 Composiciones del vapor calculadas a partir del ajuste de datos P-x
a 45°C [nitrometano (1)/tetracloruro de carbono (2)].

Expetimental” y, calculado
X, P(bar) ¥ = Wilson Van Laar
0 0,3348 0 - 0 0
0,0459 0,3832 0,130 0,147 0,117
0,0918 0,3962 0.178 0,191 0,183
0,1954 0,4039 0222 - 0,225 0,247
0.2829 0,4034 0,237 0,236 0,262
0.3656 0,4019 0.246 0.243 0,264
0,4659 0,3984 0.253 0.251 0,261
0,5366 0,3958 0,260 0.258 0,259
0,6065 0,3910 0.266 0,266 0,259
0,6835 0,3828. 0,277 0,279 - 0,266
0,8043 0,3528 0,314 0,318 : 0,304
0,9039 0,2861 0,408 0,410 0411
0,9488 0,2279 0,528 0,524 0,540
1 0,1256 1 1 1
' S Error:  +0,004 - +0,011

L . AL=01156 A =2230
S Ay =028T% B =1,959

Cox Brown ySmlth (1957) “T"
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Figura 6.17 Equilibrio hqundo vapor para el sistema etanol (1)/isooctano (2) a 50°C. Las lineas estan caiculadas a partir
de datos P-x. Las ecuaciones de Van Laar predicen erréneamente inmiscibilidad parcial.

Para disoluciones isotermas que no presentan grandes desviaciones de la idealidad o comportamien-
tos muy asimétricos, la ecuacién de Wilson no ofrece particulares ventajas con respecto a las de Van Laar
o Margules con tres subindices, aunque parece ser tan buena como ellas. Por ejemplo, los datos isotermos
del equilibrio liquido-vapor de sistemas criogénicos como el argén/nitrégeno y nitrégeno/oxigeno se re-
presentan igualmente bien con las tres ecuaciones.

La ecuacién de Wilson tiene dos desventajas que no son importantes en gran nimero de aplicaciones.
Primero, las Ecuaciones (6.105) v (6.106) no son ttiles para sistemas donde los logaritmos de los coeficientes
de actividad tengan un mdximo o minimo. en funcién de x. {Tampoco las ecuaciones de Van Laar valen
en este caso.) Afortunadamente, estos sistemas no son frecuentes. La segunda y mds importante desventaja
de la ecuacién de Wilson es su incapacidad para predecir la miscibilidad limitada. Cuando se sustltuye la
ecuacién de Wilson en las ecuaciones de estabilidad termodindmica de un sistema binario (véase la seccién
siguiente). no se pueden encontrar los pardmsetros A;- v A., que indican la existencia de dos fases liquidas
estables™. Por tanto, la ecuacién de Wilson debe utilizarse séio para sistemas liquidos que sean comple-
tamente miscibles, o para los intervalos de composicién de sistemas parcialmente miscibles, en los que
sélo esté presente una fasesliquida.

Ecunacién NRTL. La idea bdsica de la deduccién de la ecuacién de Wilson, Ecuacidn (6.104), radica
en el concepto de composicién local que se tratard en la Seccién 7.7. Renon (1968) utilizé este mismo
concepto para deducir la ecuacién NRTL conocida por las iniciales en inglés de: dos liquidos, no al azar
{nonrandom two liquid); sin embargo. la ecuacién de Renon. al contrario de la de Wilson, es aplicable

tanto a sistemas completamente miscibles como a los parcialmente miscibles. La ecuacién NRTL para la
energia Gibbs de exceso es

g - 75,6y 7,6, »
—= - + —= 6.109
RT X‘X“(x, + x,Gy | %+ %,Gy (6.109)

7.3 Para sistemas parcialmente miscibles, Wilson (1964) sugirié multiplicar el segundo mienﬁbro de la Ecuacién (6.104) por
un factor constante, mayor que la unidad. Esta sugerencia no sélo introduce un tercer pardmetro, sino gue, lo que es mas im-
e, crea dlﬁcuhadcs cuando la ecuacién se aplica a sistemas ternarios (o superiores) (véase Seccién 6.15).

R m——
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donde
912~ 9» g1 — 9u
- 2 ,, =>=_U 6.110
2 RT * RT ( )
t : Gy, = exp{—a,7;,) Gy = exp(~2,7y) (6.111)

El significado de g,; es similar al de 4; en la ecuacién de Wilson; g,, es un pardmetro energético ca-
racteristico de la interaccién i-j. El pardmetro 7%, estd relacionado con la distribucién no al azar de |
mezcla; cuando %, es cero, la mezcla es completamente al azar. v la Ecuacién (6.109) se reduce a la ecuacion
de Margules con dos subindices. La ecuacién NRTL contiene tres pardmetros, pero el tratamiento de los
datos experimentales para un gran ndmero de sistemas binarios indica que %, varfa entre 0,20 y 0.47;
cuando los datos son escasos, €l valor de . se fija arbitrariamente; una eleccién frecuentes es %, = 0.3. A
partir de la Ecuacién (6.109), se obtienen las siguientes expresiones para los coeficientes de actividad:

i
~ N2 7o
> Gy ~1:G:‘ : .

' Iny, = x3 7*1( : + i 16.112
TN TGy, LG

a0 G, Y 1G] .

Iny, = x3 7:1:( + - - (6.113

|\t X6 {x, + .G, ) |

Para sistemas moderadamente no ideales. la ecuacion NRTL no presenta especiales ventajas sobre la
de Van Laar o la de Margules con tres subindices. Sin embargo, para sistemas que se apartan mucho de
la idealidad. y especialmente para sistemas parcialmente miscibles**, la ecuacion NRTL proporciona una
buena representacién de los datos experimentales si se obtienen cuidadosamente los pardmetros ajustables.
Como ejemplo, consideremos el sistema nitroetano/isooctano, estudiado por Renon; por debajo de 30°C
este sistema presenta una zona de miscibilidad parcial. El tratamiento de datos de equilibrio liquido-
liquido por debajo de 30°C y de datos de equilibrio liquido-vapor entre 25 y 45°C, proporciona los re-
sultados mostrados en la Figura 6.18. Los pardmetros (g,, — ¢g»-) ¥ (9, — ¢,,) parecen ser funciones lineales
de la temperatura, sin mostrar discontinuidades en las inmediaciones de la temperatura critica de la diso-
lucion.

Las ecuaciones de Renon y Wilson se generalizan fdcilmente para sistemas multicomponentes, como
se estudia en la Seccién 6.15.

Ecuaciéon UNIQUAC. Un examen critico de la deduccién de la ecuacién NRTL muestra que es mds
-aplicable a h* que a g (Renon y Prausnitz, 1969), como otras obtenidas a partir del desarrollo de Wohl.
. Ademds, como los datos experimentales de las mezclas binarias no son, habitualmente, suficientes o fo
tante precisos para obtener tres pardmetros binarios, se han hecho muchos intentos (Abrams, 1975;
Maurer, 1978; Anderson, 1978; Kemeny y Rasmussen, 1981) para deducir una ecuacién de dos pardmetros
Para g* que mantenga algunas de las ventajas de la ecuacién de Wilson, sin estar restringida a mezclas com-
tamente miscibles. Abrams dedujo-una ecuacién que, en cierto sentido, generaliza la teoria cuasiquimica
Guggenheim (véase Seccic’)n 7. 6) para mezclas no al azar, a disoluciones que contienen moléculas de
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Figura 6.18 Parametros de la ecuacion NRTL para el sistema nitroetano (1)/isooctano (2) calculados a partir de datos
de equilibrio liquido-vapor y equilibrio liquido-liquido.

Como se verd en la Seccién 7.7, la ecuacién UNIQUAC para g° consta de dos partes, una parte combi-

narorial que intenta describir la contribucidn entrépica dominante. v una parte residual debida principal-
mente a las fuerzas intermoleculares, que son responsables de la entalpia de mezcla. La parte combinatorial
se determina s6lo por la composicién y por la forma y tamafio de las moléculas, y precisa solamente
informacién de los componentes puros. La parte residual. sin embargo. depende también de las fuerzas

intermoleculares: los dos pardmetros binarios ajustables aparecen solamente en la parte residual. La ecua-
219n UNIQUAC es

E E s K- ’ 1
I (L) (L G114 ¥
RT RT combinatorial RT Cs:dual . i
7. ru <na mezcla binaria,
Tyt o oF - 0. f.
{ — =x,In—+x.ln—+< ( X,y In—— = X.g-In = (6.115)
\RT combinatorial .\'1 X.‘I 3 o CD" (D;
gE
(— = —x,q,Int0; + 011.,) — x.g-In(0, + O7,5) (6.116)
\RT residual o T B -

Jonde el indice de coordinacion, z, se toma como 10. La fraccién de segmentos. @*, y las fracciones de
irea. t v £ vienen dadas por

x,r Xors ] i
O = —t pr=— (6.117) funci
R e i % T XA,
x X4
0, = S - 0,= ——i'——— (6.118)
Xiq; T X4, X1y T Xof
X4 Xa- .
g=—2h g T (6.119)
xiqy + X2g5 Xy T X4 A
Los pardmetros r, ¢ y ¢’ son constantes relativas a la estructura molecular de los componentes puros - g conla

¥ dependen del tamafio molecular y del drea superficial externa. En la formulacién original, ¢ = . Con .38 tura. L

WAy oA
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& obtener mejores resultados para los sistemas que contienen agua o alcoholes de bajo peso mo-
Anderson (1978) ajust6 empiricamente los valores de g’ para el agua y los alcoholes, con el fin de
| ajuste de una gran variedad de sistemas que contienen estos compuestos. Para los alcoholes,
ie de interaccién, q', es menor que la superficie geométrica externa, ¢, indicando que la interaccién
estd dominada por el grupo OH (enlace de hidrégeno). La Tabla 6.9 presenta algunos valores
pardmetros estructurales. Para los fluidos que no sean agua o alcoholes de bajo peso molecular,

Tabla 6.9 Parametros estructurales para la ecuacién UNIQUAC*.

Componente r q
. Tetracloruro de carbono 333 2.82
. Cloroformo 2.70 2,34
Acido férmico 1.54 1,48
Metanol 1.43 1.43
Acetonitrilo 1.8 1.72
Acido acético 1.90 1.80
Nitroetano 2658 2.41
Etanol R 1.97
Acetona 257 234
Acetato de etilo 343 3.12
Metil etil cetona 3.25 2.88
Dietilamina 3.68 3,17
Benceno 3.19 240
Metilciclopentano 397 3,01
Metil 1sobutil cetona 4.60 4,03
n-Hexano 4.3 3,86
Tolueno 392 2,97
n-Heptano 5.17 440
n-Octano 5.83 494
Agua 0.92 1.40
Componente q Componente q’
. Agua 1,00 Alcoholes-C, 0,88
- CH,0H 0.96 Alcoholes-C. 1,15
’ C,H,OH 0,92 Alcoholes-C. 1,78
Alcoholes-C, 0.89 Alcoholes-C- 2,71

* Estos pardmetros son adimensionales porque se toman (arbitrariamente) con
relacién al tamafio y al drea superficial de una unidad —CH.— en una parafina
de alto peso molecular.

Para cada mezcla binaria hay dos pardmetros ajustables, =,» ¥ 7,;. Estos a su vez, se expresan en
Icion de las energias caracteristicas Auy, y Ais,, COMo

Au;y 4 v
© T, =exp| — RT = exp T (6:120)

" Au, )
rn:exp(— "l>§exp<—a;) o 6 121)
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Tabla 6.10 Parametros binarios para la ecuacion UNIQUAC™.

Parametros energéticos (K)

Sistema (1)/(2) T(K) a,, a,,

Acetonitrilo/benceno 318 —40,70 299.79
n-Hexano/nitrometano 318 230,64 —3.86
Acetona/cloroformo 323 —-171.71 93.93
Etanolin-octano 348 —123,57 35492
Acido férmico /dcido acético 374-387 — 144,58 241.64
Acido propidnico metil isobutil cetona 390-411 -~ 78,49 136.46
Acetona/agua 331-368 530.99 -100.71
Acetonitrilo;agua 350-364 294,10 61.92
Acido acético agua 373-389 . 530.94 —299.90
Acido férmico agua 374-380 ’ 924.01 —32585
Metiiciclopentano-etanol 333-349 1383.93 - 118.27
Metilciclopentano ‘benceno 344-352 z 56.47 - 6.47
Etanol tetracloruro de carbono 340-351 -~ —138.90 947.20
Etanol benceno 350-269 H -75.13 242.53
Metil etil cetona n-heptano 328 —29.64 112795
Metanol benceno 528 ~ 56,35 972.09
Cloroformo‘etanol 323 934,23 —208.50
Cloroformo: n-heptano 323 -19.26 88.40
Etanol n-heptano 323 —105.23 1380.30
Acetona metanol 323 379.31 ~ 10842
Metanol acetato de etilo 335-347 —107.54 579.61

* Las referencias bibliogrdficas de los dat:s han sido dacdes po- Anderson (1978).

Los coeficientes de actividad 7. v -- vienen dados por

. : (I)fj: - H: L oo ‘
n.=m T "E‘I* ﬁa:- o ’_,M}
6122
—y, In (¢ = Gz 1 — ] ( = - = '
’ b = e Ulﬁ]:) | B
s
IG);‘ o wlo a
In>.= n:—zchma:;-fq),(,;——f)
| (6,123
— g I~ 0~ u'(;( T
N N N
L _
Jonde
=S g = 6124
]2:%“’:“(1:)_(":_ 1) {6.125)
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La Ecuacién UNIQUAC es aplicable a una gran variedad de mezclas liquidas de no electrolitos for-
madas por fluidos polares o no polares, tales como hidrocarburos. alcoholes, nitrilos, cetonas, aldehidos.
dcidos orgdnicos, etc., y agua, incluyendo mezclas parcialmente miscibles. Con sélo dos pardmetros bina-
rios ajustables, no siempre puede reproducir con gran precisién los datos de alta calidad, pero para muchas
mezclas de las que aparecen en los problemas prdcticos, UNIQUAC proporciona una descripcidn satis-
factoria?®?

Las principales ventajas de UNIQUAC son: primero, su relativa simplicidad, porque usa sélo dos
pardmetros ajustables, y segundo, su amplio margen de aplicabilidad. Las Figuras 6.19 a 6.24 muestran
algunos resultados que ilustran estas afirmaciones.

La Figura 6.19 muestra el equilibrio de fases. experimental y calculado, del sistema acetonitrilo, ben-
ceno a 45°C. Este sistema presenta desviaciones moderadas v positivas respecto a la ley de Raoult. Los
datos de Brown y Smith (1955), de gran calidad. estdn representados muy bien por la ecuacién UNIQUAC.
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Figura 6.19 Desviaciones positivas moderadas de la idealidad. Equilibrio h’quido-vapor para el sistema
acetonitrilo (1)/benceno (2) a 45°C.

-

La Figura 6.20 muestra los datos isotermos de Edwards (1962) para el n-hexano y el nitroetano. Este
sistema también presenta desviaciones positivas de la ley de Raoult. pero estas desviaciones son mucho
mayores que las mostradas en la Figura 6.19. La mezcla mostrada en la Figura 6.20, a 45°C, estd sélo
153°C por encima de su temperatura critica de disolucién (véase la Seccién 6.13).

El sistema acetona/cloroformo, mostrado en la Figura 6.21, presenta grandes desviaciones negativas
de la ley de Raoult, debidas al enlace de hidrégeno entre el tnico dtomo de hidrégeno del cloroformo y
el oxigeno del grupo carbonilo de la acetona.

La Figura 6.22 muestra el ajuste de la ecuacién UNIQUAC a los datos isobdricos de Nakanishi er
al. (1967) para el sistema metanol/dietilamina, que también exhibe grandes desviaciones negativas de la
ley de Raoult. La ecuacién UNIQUAC reproduce perfectamente el pequeiio minimo en el coeficiente de

3 J. Gmehling, U. Onken y W. Arlt. DECHEMA Chemistry Data Series, serie publicada a partir de 1977, proporciona los
pardmetros UNIQUAC para un gran nimero de sistemas binarios. Véase también Prausnitz et al., 1980.
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Figura 6.20 Desviciones de la idealidad grandes y positivas. Equilibrio liquido-vapor para el sistema n-hexano
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Figura 6.21 Desviaciones negativas o= ia idealidad. Equilibrio liquido-vapor para el sistema
acetona (1) cloroformo (2) a 50°C.

En las

siderai
actividad del metanol. La concordancia con los datos experimentales no es tan buena como en los ejemplos ‘ cialme

anteriores porque los datos tienen alguna dispersién. en particular. en las proximidades del azeétropo.
A presiones moderadas, la no idealidad de la fase de vapor es normalmente pequefia en comparacion —_—
con la no idealidad de la fase liquida. Sin embargo. cuando estdn presentes dcidos carboxilicos asociados,
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Figura 6.22 Equilibrio liquido-vapor para una mezcla con dos componentes que forman enlaces de hidrogeno.
Diagrama temperatura-composicién del sistema metanol (1).dietilamina (2) a 0,973 bar.

la no idealidad de la fase de vapor puede dominar. Estos dcidos se dimerizan apreciablemente en la fase
de vapor. incluso a presiones bajas; los coeficientes de fugacidad son muy diferentes de la unidad. La Figu-
ra 6.23 muestra el equilibrio liquido-vapor, observado v calculado. para dos sistemas que contienen un
componente asociado. En la Figura 6.23(a) ambos componentes se asocian consigo mismos y entre si. En
fa Figura 6.23(b) s6lo uno de los componentes se asocia intensamente. Para ambos sistemas, la represen-
tacién de los datos es muy buena. Pero lo interesante de estos sistemas es que mientras los coeficientes de
fugacidad son muy diferentes de la unidad. los coeficientes de actividad muestran sélo pequefias desvia-
ciones del comportamiento de la disolucién ideal. Las Figuras 5.35 y 5.36 indican que los coeficientes de
fugacidad muestran marcadas diferencias con la idealidad. En estos sistemas. la mayor contribucién a la
no idealidad tiene lugar en la fase de vapor. Un error al considerar estas grandes desviaciones de la idea-
lidad de la fase gaseosa repercute en unos valores erréneos de los pardmetros, ¢, y ¢, de los coeficientes
de actividad, y trae consigo una prediccion poco precisa del equilibrio multicomponente.

6.12 Funciones de exceso y miscibilidad parcial

En las secciones precedentes, se han estudiado mezclas de liquidos completamente miscibles. Ahora con-
sideraremos brevemente la termodindmica de sistemas liquidos binarios cuyos componentes son s6lo par-

cialmente miscibles®.

> Véase el Apéndice E.




