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PROLOGO

Probablemente. uno de los mayores inconvenientes que encuen¿ra ef
postgraduado cuando se incorpora a un Centro de investig'ación y l-e asígnan

su primer trabajor es el desconocímiento que suele tener sobre eI alcance

del tema encomendado y la consiguiente desorientación que el-lo Ie produce.

SóIo al cabo de un cierto tiempo' generalmente largo con relación aI que

dl-spone para realiza¡ su tesis docÈoral o tesina de licenciatura' Iogra

centrarse en el tema gracias a las orientaciones recibidas en e1

Departamento y, sobre todo, a su propio esfuerzo. En realidad. pued.e

decirse que, a consecuencia de1 contínuo desarrollo que experimenlan los

conocímientos y las técnicas en cualquier área, esa labor de aproximación a

un cierto tema de trabajo no tiene 1ímite temporal, ni para el piincipiantê

ní para eI no principiante.

Con el fin de abreviar en 1o posible ese período de aprendizaje, y

también con el objeto de proporcionar una sucinta información de l-as

contribuciones realizadas por ef Departamentö de Química Física de 1a

Facultad de Ciencias de zaragoz'a durante los últimos decenios aJ-.campo de

Ia termodinámica de rnezcfas de fluidos moLeculares' es por l-o que hemos

decidido escribir esta pequeña obra que no tiene otra pretensión que J-a de

coadyuvar en grado modesto a la tarea formativa e informativa de nuesÈros

estudiantes.

Los primeros capltulos están dedicados a exponer 1as bases sobre fas

que se asienta eI estudio de las mezclas de fluidos moleculares, así como a

hacer una breve reseña de las teorías más significativas hasta ahora

propuestas para interpretar su comportamiento. Para el-Lo, nos hemos

apoyado en las docr¡mentadas versiones de los más destacados especialistas
aparecÍdas en diversas obras y artícufos, particularmente Las publicadas en

Annuaf Revier of PhysicaL Chemistry. Se incl-uye también una breve

referencia a fos métodos experimentales empleados en la determínación de
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Las diferentes propiedades termodi"námicas y a las condiciones que dichos
métodos deben satisfacer para garantiza! una mayor fiabilidad de los
resultados obtenidos.

En la segunda parte, se anali.zan concisa¡nente 1as técnicas
èxperimentales utilizadas en nuegtro Departamento, con. indicación de sus

Llmites de inseguridad estimados, y se describen asirnismo aquellas otras de

reciente instalación e inctuso técnicas ya proyectadas pero aún no usad.as,

En capltuLo aparte, se consignan nuestlas aportaciones más representativas
en este área de conocimiento, procurando hacer compatible Ia claridad de La

información con la máxima concisión.

Final.rnente, para completar eI abanico de posibilídades gue pued.en ser
ofrecidas af postgraduado, se incluye también 1a descripción ly, en su

caso, aLgunos resultados obtenidos) de técnicas distintas a las ya citadas
que están ên uso o bíen se halLan en su última fase de instalación.

Quiero, en priner lugar, expresar mi agradecimj.ento a .La Academia de

Ciencias de Zaragoza, bajo cuyos auspicios ha sido posible esta
publícación. Sería una gran satisfacción para mí saber que con eLlo he

podido contribuir a uno de Ios fines de l-a ilustre Corporación, como es Ia
difusión del conocimiento científico y Ia promoción de las nuevas
vocaciones.

ParticuLar agradecirnient,o debo a mís maestros, prof. T. Batuecas
(Universidad de Santiago de Compostela), ejemplo de sabiduría, vocación
universitaria y honestidad que uno hubiera querido emular, y prof. K.

Ctusius (Universidad de Zürich), excepcional qufuníco*físico experimental-.
Àparte de otras enseñanzas recj-bídas. de ellos aprendl eI fundamento e

instalación de técnícaS experimentales guêr en gran med.id.a, fueron
aplicadas luego en eI Departamento químico-flsico de zaxagoza.

Desearía hacer constar aquí el testimonio de mi gfratitud, admiración
y afecto a todos los colaboradores que he tenido desde mi incorporación a

Ia Uníversidad de zatagozat hace ya 35 años, especialmente a aquellos que

compartieron 1a época ':heroicaÛ y han contribuido luego en forma decisiva a

elevar cualit,ativa y cuantitativamente el nivel de .La investigación en et
Depart,amento de Química Flsica.
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Doy mis coidiales gracias a D. Fernando Galve por 'Ia.pulcritud y eI

esmero pìiestos.en Ia ttanscripción mecanográfica de1 texto: .

Finalmente, dedico un vivo y entrañabLe recuerdo a rni ésposa, María

PiJ-ar, que, en vida, hubo de sacrificar muchas horas .de vida famÍ.liar en

beneficio de l"as actividades, compromisos y responsabilidades por mí

asumidos en el curso de mi función universitaria. Su feal y eficaz

colaboración y Ia incondicional asistencia que, con total- entrega y. en

ocasiones, auténtico sacríficío, me prestó cuando fue necesaria, son para

mí deudas de gratitud que ya sóIo podré Pagar con un venerado e

inextinguible recuerdo

C,. GUTIERREZ I,OSA
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IìIIRODI'CCIOII

El comportamiento del mundo flsico está controlado por las fuerzas

entre las partícutas que lo integlan. Tales fuerzas se ext.ienden desde Ia

relativamente débiI fuerza de la gravedad hasta las más potentes que

mantienen unidas las partículas en el núcteo atómico, Entre anbos extremos

se sitúan las fuerzas entre átomos y molécutas que son objeto de estudío en

qulmica. De hecho, Ia qulmíca depende de moléculas çlue son estables Y qr]er

sin embargo, pueden cambiar en eI dominio de condÍciones accesibles en un

l_aboratorio o en la industria química. Las fuerzas en¿re átomos y

molécuIas deben ser 1o bastantes potenÈes para proporcionar sistemas

estables, pero no.tanto como para inhibir reacciones químicas.

Las fuerzas de interés en química son esencialmente electrostáticas y

pueden ser clasificadas en fuerzas prÍmarias y fuetzas secundarjas (.I.C.

speakman, 1975). Fuelzas primarias son aquellas que nrntienen unidos los

átomos en las moLéculas (fue¡zas de vãlencia) o en las sales cristalinas
(unión iónica), en tanto que las fuerzas secundarias oPeran entre moléculas

que pueden considerarse ,,saturadas". Las energías desarrolladas por estas

últimas son relativamente pequeñas, comparadas con las primeras, y tienen

por elLo importantes consecuencias.

Hay àrgumentos bien conocidos que demuestran la existencia de tales

fuerzas secundarias. Así, todos fos gases llegan a condensarse, primero å

líquidos y luego a sólidos, si son suficientemente enfriados o comprimidos,

o aÍrbas cosas a l-a vez. En estas condiciones, 1a energla cinética de las

moléculas ha disminuido en cuantía suficiente Para que su estado quede

controlado por las débiles fuerzas intermoleculares. Estas fuerzas también

expJ-ican las desviaciones de los gases reales aI comportamiento ideal. De

hecho, dichas desviaciones derivan de dos causas: Ia atracciór¡

intermol-ecülar y el volumen finito ocupado por las propias mo.Iéculas que

equivale a la aparición de fuerzas repuleivas cuando dos moféculas se

aproximan entre sí. como aribos efectos se tienen en cuenta en Ia famosa

ecuación de van der waals, es por l-o que a las fuerzas intermo.Lecu.Iares se

tas suele l]amar también îuerzas de van der lfaaJ,s.
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tas fúerzas secundarias pueden tener diverso origen. Aunque

nor¡nafunente las ¡nolécuLas son globalment.e neutras, su carga puede estar
distribuida asimétricamente de forma ta1 que La mol-écuIa muestrà una

poJ-aridad expresada en funcíón del momento dipolar. Cuando dos moléculas
polares se aproximan entre sí, tienden a orientarse de manera que entre
ellas se establezcan fuerzas atractivas que pueden ser calculadas por una

simpte ley de Coulomb sobre Ia base de Las longitudes de enlace y las
distancias intermoleculares. Son .I-as lÌamadas fuerzas dipolo-d.ipo7o.

Cuando una molécula.po1ar se aproxima a otra molécula (po1ar o no

polar, el polo positivo de aquéIla tiende a atraer a los efectrones d.e 1a

segunda y el negativo,. a repeler.l-os. Se jnduce así un momento dípoJ_ar en

la segundã moiécuta ç[u.e, por razones similares aI caso anterior, da fugar a

una fuerza atractiva neta entre las molécu1as (fuerza dipolo-dipolo
ìnducido) cuya intensídad es menor que La fuerza dipolo-dipo1o.

Como la experiencia demuestra, molécuLas incLuso no polares pueden

condensar a líquidos. El efecto íntermolecular responsable de el_Io fue
interpretado por London en función de una tuerza de díspersión. Los

electrones en una molécula están en continuo movimiento. pued.e suced". gL"

en un instant.e dado se hallen situados de taf manera con respecto a los
nrlcleos atómicos que haqan apalecer fugåzmente en La ¡noIécufa un momento

dipolar. Este momento dipolar inducirá otra en cualquier molécu1a de.L

entorno, conduciendo a un efecto atractivo neto. Extendido este mecanismo

a todas las molécuLas, London demostró que lbs efectos mutuos tienden a

establecerse en fase. IJas fuerzas de dispersión entre 1as mol-écul_as

acompañan también a Las interacciones dipolo-dipolo y dipoJ-o-dipoJ-o
inducido pero, en generaL, son más débiles que éstas.

Existe un cuarto tipo de fuerza intermo.l-ecul,ar que, a diferencia de

Ios anteriores, es direccional y puede incLuso conducir a entidades
discretas y fácilmente reconocibles formadas poÌ dos o más mo1éculas

sencillas. Es el enJ.ace de hidrógeno, asl ll-amado porque en é1 aparece
sierçre un átomo de hidrógeno unido a otros dos átomos díferentes de los
cuales aI menos uno sueLe ser d.e oxígeno, El enlace de hidrógeno es
particurarmente importante porque el.grupo hidroxiro aparece frecuentemente
en 1os sist,emas biológicos. Er enrace de hidrógeno puede establecerse bien
entre dos molécul-as soLamente, formando entonces un d.ímero, o bien entre
varías moléculas formando cadenas o polímeros superiores; también puede
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tener carácter intermolecular cuando el hidrógeno está unido a dos átomos

de la rnisrna molécula¡ Modernamer¡te tiende a exteaderse el concepto de

enlace de hldrógeno para incluir interaccíones en las que el átomo de

hidrógeno unido a un át,omo diferenie está ta¡nbién solicitado por un sistena

En la unión química, ya sea. de tipo covalente o iónicã, tiene lugar

una transferencia de carga entre los átomos itnplicados, de forma que ambos

tienden a adquírir una configuración electrónicâ e3tablê, tal como Ia de

Ios gases nobles. Sin enbargo, en muchos casos sucede que el- contacto

er¡tre dos átomos con distínta elecÈfoafi$idad va acompa.äado de uRa

transferencia parcial de carga desde un átomo ldonador, que tiende a. ceder

electrones a otro que los capta .lacepÈorr.. EI concepÈo de transferencja de

cargra tampo'co.tiene una definición precisa, y en ocasiones e:s dlflcil

diferenci-arlo de una nuêva. interacción dipolo-dípolo. ¡denái, en e]

proceso de transferencia de carga pueden intervenir también sistemas

electrónicos n.

Es de esperarr Pues, que en el" plöceso de mêzcla de dos f,Iuidos

moleculares se produzca, en general, un cambio térmico, bien por l-¿¡

aparícióo de una nueva interacción efitre las partículas de uno y otro

fluido, o bien como consecrren"iu del cambio en la intensidad de una fuerza

intermolecular ya preexistente. Y así como Ia termoqulmica es un capítuio

de Ia Termodinámíca que entre otras cosas ha permitido construir una tabla

de energlas de enlace químíco, se podría análogamente suponer que la

calolimetría apticada a1 estudío de mezclas. de. fl-uidos moleculares,

permítiría individualizar y eval,uar las diferentes interacciones

moleculares. De hecho, eI método caLoritn¿tiico es seguramente el- más

sensible y el tnás amplíamente empleado.â tal fin, pero Ia gran diversidad
.de efectos moleculares, su relativamente pequeña magnitud y la intervencién

si¡nultánea de varios de èllos en unã mezcla hacen muy.dífícil la tarea dêl

investigador en este terreno.

La aplicación de la Termodinámíca a este campo incluye también Ia

medida de presiones de vapor, de cambios de volumen e.n un þfoceso de

mezcla, o bien Ia medida de sofubitidad de gases en líquidos o Ia

coÍpresibilidad de mezclas gasëosas, ya que todas estas propiêdades son

ta¡nbién sensibles a los efectos mofeculares.
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AI margen de su importancia teóríca, eL conocimíento de las
propiedades termodinámicas de mezcras de fluidos es d.e gran interés técnico
o industrial.

BIBLIOGRÀFTA

Speakman. J.C., The äydrogen Bond,. The Chemical Soc., (19?5), 1.
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1

POTENCIAL INTERMOLECTTI¡AR

Las propiedades de las soluciones de no-electrolitos son de interés

tanto para ingenieros químicos como Para físicos y químicos. Para los

primeros, representan una fuente de datos necesarios en un diseño

inmediato. y para l-os segundos' proporcionan infoimacíón sobre La

natuÌaleza de las fuerzas int.ermoleculares y de Ia manera en que tales
fuerzas determinan la estructura y propiedades macroscópicas de la rnatería.

Desde uno u otro punto de vista, el objeto último es desarroflar métodos

para predecir las propiedades de las soluciones a partir de las propiedades

de los corq)onentes puros, Esto implica Ia solución de dos problemas: eI
primero concierne af conocimiento del potencial de interacción entre leas

partículas y eI segundo' a Ia derivación, a partir de este potencial de

interacción, de 1as propiedades de ìas soluciones haciendo uso de los
métodos de la mecánica estadístíca. Desgraciadarnente, Ia insuperable

complejidad de los fo¡malísmos matemáticos hace só1o posible la aplicación
de tratamientos aproxirnados, Ios cuaLes, sln ernbargo. permiten una

interpretación cualitativa de las soLuciones.

7.7 EI potencial Íntermol-ecular

EI potencial de interacción total entre las partículas de un sistema

condensado suel-e expresarse como un potenciaL de pares aditivo para

molécul-as químicamente saturadas. Si ef sistema es diluido, este potencial
es casi correcto, ya que sóLo las colisiones binarias son significativas.

En un fluido senciLlo integrado por N moÌéculas no polares y de

simetría esférica, 1a energía de configuración, U, puede expresarse así:
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u = t t u (rij) + > XX u(rii¡)
í<j i<j<k

u=XEu(rii)
i<j

+ (1)

(2)

(3)

donde rii designa Ia distanci.a entre las moÌéculas i y j, y u (rij),
u(rijk), etc.. J.as energlas de interacción bimoleculares, trimolecul-ares no

aditivas, etc. Si suponemos que La enerqla U se compone únicamente de

interacciones bínolecuLareg, entonces:

La necesidad de separar los errores derivados 'del insuficiente
conocimíento de las leyes a que obedecen las fuerzas moleculares y ]os que

proceden de las aproximaciones que deben introducírse er¡ los cál_cuLos de

mecánica .estadlstLca,. ha. obligado a estudiar sistemas integrados por
moléculas entre Las cuaLes se ejercen interacciones que siguen una

determinada ley de fueizas (o modelo de potenciaL). Las propiedades de

egtog gistemas "gimuladosri se calculan, más o menos exact,amente, haciendo

uso de J.as modernas calculadoras, y son cte gran utilidad en la
èontrastación de las diversas teorías.

En ).a aplicacíón de la mecánica estadística a mezclas, existen dos

modelos de potencial de particular interés. EI primero es el- potencial- de

esfera rígida, definido por las relaciones:

u(i) = æ

u(r) = 0

si r<dij
si r2aii

donde dii es el diámetro de esfera rlgida para las moléculas i V j. Este.

Potencíal no puede representax evidentemente La interacción entre moLécul-as

reales, ya que no poaee regíón atractiva; eI fLuido formado por esferas
rlgidas. no es un verdadero llquido y no muestra más que una transición:
sóIido-fluido. Con todo, como Ia estructura de los líguidos reales viehe
en grân parte determinada por Ias fuerzas repuJ-sivas, muchas de Las

propiedades de los 1íquidos y de las mezclas llquidas pueden se.r

interpretadas en función del modeLo de esfera rígida.

El segundo modelo, más importante, es el potencial biparamétrico
introducido por Mie en 1903, cuya expreaión generaÌ es:

18



m

" 
('ii ) (*) eij "ri gå1 l (A',)

n m
n-m

donde €ii es la energla correspondiente al mínimo del pozo de potencial y

O11, el diámetro de cotisión, esto es, Ia distancia intêrmolecular para la
que u(Oii) :0. A partir de la mecánica cuántica se sabe que' para valores

de Íii grandes, m = 6, y por razones de conveniencia netemática suele

hacerse n = 12. En tales condiciones, Ia ecuación anterior se reduce a

m-n

u (r) = 4e [ (i) " - (:) '] (s)

que se conoce como potencial de Lennard-;Iones por ser este físico quien

primerarnente 1o empleó en eI estudio de'gases. Ãunque este potencial ha

sido propuesto como modelo para los gases inertes, existe actualmente el

convencimiento de que La elección particular ¡ - !2 y m - 6 es bastante

arbitraria y en pobre concordancia con los datos experimentales: asl, para

el argón llquido el exponente del término repulsivo debe estar comprendido

entre 13 y 14, ! paÉa La fase gaseosa el valor debe ser nayor que 21 (8.J.

Alder, 1961). No oþstante, eI cálcuto de propiedades de sistemas simulados

que obedecen a este potencial ha demostrado que, introduciendo valores

apropiados de fos parámetros t y o, pueden reproducirse bastante bien las

propiedades del argón Iíquido. Esto no sígnifica, como decimos, que el-

potencial 12-6 sea un buen modelo, sino más bien que es un potencial

efectìvo entre pares de moléculas de un fl-uido denso que contiene un valor

medio para las interacciones trimoLeculares.

. La información sobre fas fuerzas entre mo.Iéculas sencil-las puede

obtenelse por varios métodos: a partir de cáIcu]os de mecánica cuántica, a

partir de métodos de dispersión de haces molecufares, a partir de medidas

de propiedades termodinámicas y de propledades de transporte de gases, o a

partir de medidas de propiedades de equitibrio en sófidos.

Según Londonr para valores grandes de la distancia internuclear ¡, la

energía potencial de interacción de dos molécufas 1 y 2 puede desarroll-arse

así:

rt )" - ( r

ct2
r6

Ð12

r8
+ +u12 (r)
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El primer término deL segundo mienbro es Ia interacción de dispersión
dipolo-dipolor'y 1os términos superiores representan interacciones
multipoLo más eLevadas. El mismo London sugirió que et coeficient.e C12

puede ser aproximadamente expresado por Ia ecuación:

(?)

donde O1r A2 y î1, î2 son, respectivament,e, las polarizabitidades y las

energías medias de excitacíón de Las moléculas L y 2.

La ecuación aproximada anterior puede ser aplicada para relacionar el
eoeficiente C12 para dos moléculas díferentes 1 y 2 con .l-os coeficientes
C7y ! C22; feempJ"azando las energías de excitación medias por los
potenciales de íonización, el xesultado es:

arz=-l T1 î2æ
U1+ U2

üt$z

C12 = (C11 c22lr/2
2(tt rZlT/2

f\+12 (8)

Si Ìos potenciales de ionÍzación no difieren mucho entre sí, entonces C12

es aproximadamente igual a l"a media geométrica de C11 y C22. Dicha

ecuación es Ia base t,eórica para la regLa de combínación de Ia "media
geornétrica" (regla de Belthelot,), la cual establece que J.a profundidad de1

pozo de potencj.a.L para la Ínteracción de fas dos moléculas diferentes es la
media geornétrica de Las profundidades para las interacciones entre pares de

moléculas iguales:

t12 = (Ê11 E22lL/2 (9)

. Po! su parte, para eI parámetro de distancia ta regla de combinación

más común es La de J.a "¡nedia arÍtmética" (o regla de Lorentz):

otr=I(G11 +o22) (10)

Esta ecucacíón es evidente para esferas rígidas y es de esperar se

aplique también a moléculas reafes. No sucede l"o mismo con 1a ânterior,
Como en el caso de mezclas reales no se d.a casi nunca la circunstancia de

que .Las moLéculas posean el- mismo tamaño y estructura (como implica la
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hipótesis original de London), suele corregirse La ec. 9 del modo

siguiente:

E1rz : Ktz l9ly t22ll/2 ( 11)

donde K12 es u¡r.nr1¡nero próximo a la unidad que puede manejarse como

parámetro ajustable, deduciendo su valor a partír de la concordancia entre

teorla y experiencia para una determinada propiedad de Ia mezcla.

Incl.uso en to que se refiere a Ia ec. 10, algunos autores (R.aI. Good

y C.J. Hope, 1970) han sugerido que para eI parámetro O12 es preferible la

regla de La ¡nedia geométrica.

Las medidas de segundos coeficientes del viríaI son hoy 1o

suficientemente exactas para demostrar que un Potencial bipararnétrico es

inadecuado. Sería sorprendente que eI potencial fuera muy realista a

distancias interrnedias cerca deI mínimo. donde las ramas asintóticas

-válidas para distancias grandes y pequeñas- se combinan årbitrariamente.

Nuevas complícaciones surgen cuando se considera la interacción de

molécul-as no esféricas, incluso no polares, ya que debe tenerse en cuenta

Ia anisotropla de la polarizabill.dad, asl como la dependencia con eI
ángulo de Ia interacción repulsiva.

Cuando Las molécu1as son poliatómicas, sucede gue las interacciones
de los átomos superficiales son muy significativas, y Las fornas de

potenciaL biparamétrico ya no. dan Ia dependencia correcta de los
coeficientes del virial con La tenperatura. Entonces es preferible el
potencial de Kihara. Este potencial añade un tercer parárnetro que

representa eI tamaño del "core' (núcleo impenetrable) de Ia molécula y está

defínido por la ecuación:

tt2t

donde p es ].a distãncia rnás corta entre los "cores" de las dos moléculas
que interaccionan y po. Ia separación entre Los mismos en el mínimo. Esto

tiene eI efecto de hacer más abrupta Ia parte repulsiva del potencíal. Con

todo, aìlnque el potencial- de Kihara es empírico y deben tomarse decisiones
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arbitrarias para obtener l-as necesarias formas convexas del, "core", en

aquellos casos en que se requiere un factor de forma no parece conducir a

rnejores correlaciones de las propiedades que el potencial de Lennard-,Jones.

Cuando se trata de mezclas binarias, a bajas densidades, tíenen que

conocerse, por 10 menos, sej"s constantes si se emplea un potencial

biparamétrico. frecuentementer el número de parámetros se reduce a cuatro

expresand.o las interacciones de l.as mofécufas desiguales en función de La

ínteracción de mol-éculas iguales (regJ.as de combinacíón) ' con las
limítaciones que eLlo implica.

' Antes era costumbre despreciar las ínteracciones de varios cuerpos y

aceptar únicamente la hipótesis de Ia aditividad por pares. Iloy se sabe

que la no aditividad del potencial puede tener efectos signifícätivos,
aunque su efecto cuantitativo sobre las propiedad€s sea todavía difícil de

estimar, entre otras razones por 1a incertidumbre del- propio potencial de

pares. EI conocimiento riguroso de los efectos no aditivos se fímita al
cálculo de treg cuerpos a distancias grandes. Hay muchas razones para quê

l-oa potenciales no sean aditivos por pares. Por ejempl-o, cuando eI
potencial ,ro 

"è. de simetría esférica, una tercera molécula expdrimentará

un potencíal con una de l-as otras moléculas que será diferente del
potencial entre un par aislado; as1, por ejemplo, si los extremos de dos

mol.éculas dipolares se atraen mutuamenter eI potencial medio deI par

aparece como u¡r cuadrupolo frente a una tercera mol-éculâ a distancía
grande. Asirnismo, siempre gue haya una interacción específica entre dos

moléculas, una tercera molécuta puede no tener fa misma interacción con

ambas molécufas de] par anterior.

El cambio de la polarizabilidad de una molécula por su entorno apunta

ta¡nbién a la existencia de potenciales no adÍtivos. La molécuÌa

circundante dÍstorsiona ]a función de ondas de otra mol-écuta yr Por tanLo'

una tercera molécula interacciona diferent.emente con ef par original.

Afortunadamente, en el estado actual de fa teoría de las soluciones

Ia incertidu¡ûbre acerca del conocimiento exacto de ]-a no-aditividad carece

de importancia, a efectos prácticos, si se hace uso de val-ores "efect.ivos"
de't y O.
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2

:IEORIAS DE I.AS SOLUCIOTES

una teoríâ de mezclas no sóIo ha de permitir el cáLculo de las
propiedades Lermodinámicas de una mezcla, sino también de l-as propìedades

de mezcla definidas por Ia expresión:

xM = x (p. T, N) - X xi (p, T, Ni)r
a

donde x(p, T. N.) es la propiedad de la mezcla integrada por N moléculas a

presíón y temperatura constantes, y xi (pr T, Ni), J.a rnisma propíedad para

N1 molécuj"as de la especie í.

Una mezcla cuya energla potencial total depende sóIo de las
posiciones de las moléculas y no d.e 1a asignación de las dÍstintas especies

a dichas posiciones, se llama mezcla ideal y para ella se ve fácilmente
que:

eU=ukTExilnxl
a

SM=-Nk xi ln x1

HM-0
vM=0

siendo xi }a fracción molar de la especie i. una mezcLa real suele

apartarse del comportamiento ideal, y la cuantla de t,al desviación se

expresa mediante las llamadas funcjones te¡modinámicas de exceso, XE,

t
I
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definidas como la diferencía entle una propiedad de rnezcla observada y la
que mosLrarla una mezcla ideal en las mismas condiciones de temperatura,
presión y composición.

Es muy extensa ya la bibliografla acerca de la deter¡ninación de

funciones de exceso, aunque se observa, con frecuencla, desacuerdos, a

veces considerables, entre los resuLtados de los distintos autores.

La ii¡evitabte inseguridad sobre Ia forma detal-lada de 1os modelos de

potencial significa que casi nunca es posible hacer comparaciones

irreprochables entre datos experimentales sobre sistemas reales y

predicciones teóricas. Así. p. ej., pequeñas desviaciones a las reglas 9 y
10 se traducen en grandes cambios en las propiedades de exceso. Además, eJ.

número de mezcl.as reaLes que pueda esperarse satisfagan, incluso
aproximadamente, ,eI potencial de Lennard-Jones u otro más sencillo es

pequeño. En cuaJ.quier caso, los datos experimentales son frecuentemente

inexactos. Por el.l-o, se hace uso cada más de resultados.obtenidos mediante

cálcuIo por ordenadores de propiedades de sistemas simu-lados lresuJÈados

cuasi-experímentaLes), bien por eL método de dinámica molecular o el de

Mont,e Carl-o. El éxito de tales métodos radica principalmente en el hecho

de que un modelo con un núme¡o relat.ivamente pequeño de partículas
(generalmente unoa cuantos cientos) suele ser suficiente pala simular eI
comport,amiento de un sistema macroscópico. EI modelo puede elegirse de

forma que corregponda a una serie cualquj.era de parámetros para un

potencial dado. Esto hace posible estudiar sistemáticamenÈe Ia relación
entre los parámetros de energía potencial. y las propiedades t.ermodínámicas

de mezclas, y de esta suerte contrastar el dominío de aplicación ¿e fas
diferentes teÕrfas. En el caso de mezclas, eI potencíal L2-6 ha sido, con

rnuctro, ef modeLo más utílizado en ef cálcuJ.o, mediante computadoras, de

funciones termodinámicas de exceso.

Han sido muchos l-os tratamientos teóricos pxopuestos para j.nt,erpretar

las propiedades de las solucíones. À continuación, haremos una breve

exposición de aquéllos que han tenido mayor aceptación y han contríbuído
más aÌ desarrolLo de los conocimientos en este campo hasta eL momento

actual.

2.7.-. Teoria deL nparámet,ro de so-lubj-ljdad" o de J,as "soi.ucjones
reguJ.ares".
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Parte de un mode.Lo cêluLa! en eI que cada molécula de1 comPonente 1

se encuentra rodeada de c1 moléculas de 1 o de 2 en fas cuantías

proporcionales a sus fraccione.s volfrmícas Õf y 0Zr esto e3: c1Q1r moléculas

de 1 y c1Q2 moléculas de 2. Análogamentei en el entorno inmediato de una

molécula de 2 se hallarán c201 moléculas de L y cZþZ rnoléculas de 2. Se

admite que los números de coordinación de cada constituyente y Ias energías

de interacción moleculares tff y È22 no se modifican en la mezcla y,

aèímismo, que .se puede calcuLar La energíâ de cohesión de l-os sistemas

formados por n1 rroléculas del componente 1 puro, rL2 rnolécuLas del

componente 2 puro y n1 + n2 moLécuJ.as de mezcla realizando la suma de fas

interacciones binarias:

"i=ån1Ç1t11
tZ-in2c2E22

u - uo : I "t c1 (0r En + þz |-12) + n2 c2 lqr 812 * þ2 E22l

donde eI supralndíce (o) se refie¡e â1 estâdo de gas perfecto y EtZ

represer¡ta Ia, energía de interacción entre dos moléculas de .especies
diferentes.

Se demuest.ra entonces que .La energla interna de mezcla se puede

expresar así:

uM = Av 0r Qz,

siendo v el volumen de 1a mezcla y

U1 
. 
-

V2-

A= ({ i C1

v1 ,rr-{ ï 7'*)'
(v1 y v2 designan los volúmenes moleculares de I y 2l

Las expresiones bajo las raíces cuadradas son las "densidades de

energla cohesiva de los cuelpos puros", es decir, Ia energla de cohesión

cambiada de signo y referida a 1a unidad de volumen. Por definición, Ias

ralces cuadradas que intervienen en Ia expresíón de À Son los "Parámetros

de solubilidad", ô. Por tanto,
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uM = (ôr - ô2)2 v 0r þ2,

o bien, para un mol de mezcla:

uü = {ô1 - ô2)2 v 41 þz

Si se supone que Ia mezcla se produce sin cambio de volumen, UM víene
a ser la energía i.nterna de exceso. Es tatnbién igual a la entalpía de

excego, ya que el volumen de excego eg nulo:

nE = (ôr - ô2)2 v q1 þz

¡ln fin, sí se admit.e todavla que Ia entlopía de exceso es nula,
resuLta una expresión idéntíca para Ia entalpla libre de exceso:

eE = (ôr - õ212 v q1 þz

Esta expresión de GE no contiene más que términos directamente
calculables a partir de la composición de la rnezcl-a y de 1as propiêdades de

Ios componentes puros, pero -como acabamos de ver- sóLo se puede alcanzar
aceptando una serie de hipótesis Limitadoras. Son estas hipótesis las que

defínen Las soJ,ucjones ¡;equlares (Scatchard-Hildebrand) .

De acueldo con su definición el parámetro de solubiLidad de un

conponente particular en una rnezcla llguída se expresa en función de la
energía interna de vaporización del componente puro dividido por su volumen

moÌa¡ en eJ. estado Iíguido saturado:

t/2 L/2
ôi= v1

Àsí expresado, eL parámetro de sol-ubilidad varía con 1a

temperat.ura y esta variãción implica, por derivación de Ia expresión d.e GE,

Ia aparición de una entropía de exceso, contrariamente a las hipótesis
introducidas. Sin embargo, es 1a diferencia entre dos parámetros de

solubiLidad Ia que interviene en las ecuaciones anteriores, y . esta
diferencía depende muy poco de l-a temperatura mientras ésta sea net,amente

inferíor a las temperaturas crlticas de los componentes de l-a mezcla.

( aPi
) (*ï-*)
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Refiriéndonos. como ejemplo inmediato, a Ias mezclas de

hídrocarburos, se ve que éstas no son "soluciones regulares": la entropía
de exceso es pequeña pero no nula, y, sobre todo, el volumen de exceso no

es nulo; de hecho, fa ecuación de Scatchard-Hildebrand no permite la
predicción de calores de mezcla. Serla más rigurosa si se aplícara a fa
energía interna de mezcla a volun¡en const,ante, magnitud que está ligada a

la entalpía de mezcla a presión constante por la relación:

dê forma que, por compensaiión de los télminos correctivos, se puede

escribir:

EE(rFIu; = "; - t F 
u; (r' Príeosine' 1e57)

donde c y p representan, respectivamente, los coeficientes de dílatación
térmica y de conpresibilidad isot.érmica de la nezcla, y v: es el volumen dep

exceso. Se puede tambíén tratar de evaluar la entropía de mezcla a volumen

constante por t" teoría de Flory, ya que está lígada a Ia entropía de

mezcla a presión const,ant.e por Ia relación:

sf = sf- ffvE

Se comprende, pues:

- Oue la expresión de Scatchard-Hildebrand repiesente una

aproximación aceptable de 1os valores experimentaLes cuando 1a entropla de

mezcla es ldeal:

cM=uM-rsYppv

";=4 ^M ^M idealtv=ov

GE: Rrxr rn h + *2 rr 33 + v (ô1 - ôzl2 0r 0z^xl'x2

si

- Oue la predicción mejore si se tiene en cuenta un término enÈrópico

calculado por medio de Ia teoría de Flory.

Esto es Io que efectivamente se observa, y ea preferible evaluar La

entalpia libre de exceso para una mezcla binaria por la relacíón:
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y para el coeficiente de actividad Ti:

tn Ti

--0saendô v.
t-

0

r,,$ + t - 3* l$ ro1 - õ2t2 þ22xIVRT
el volumen molar del componente puro i:

2.2.- Teorias basadas en eJ ptincipio de estados correspondÍentes

En este tipo de teo¡ías se calcul-an las propiedades termodínámicas

de una mezcla a partir de las de una sustancia referenciaL, apJ.icando eJ.

principio de estados correspondientes. Se suelen llamar también "teotías de

a fluidos" porque las propiedades de la mezcla vienen a ser l-as de un

fluido rlnico inaginario o una mezcla ideal de dós o más fluidos
imagínarios, cuyas propíedades satisfacen eL principio de estados
correspondient,es .

Si la energía de interaccíón de un par de mol-écul-as f y 2 con

simetría esférica.a una distancia r viene expresada por La ecuación:

u (r) =€f (å), ( 13)

donde Ê y o son los parámetros de energla (profundidad deJ- pozo de

potencial) y distancia (una medida de1 alcance de las fuereas
intermoleculares), y, asímismo, se satisfacen ciertas condiciones, se dice
que todas las sustancias para las cual-es f. es fa misma función universal
obedecen a1 principío de estados correspondientes. En otras palabras, dos

sustancias obedecen aJ- principio de estados correspondientes si sus

funciones de potencial intermoLecular tienen exactamente La misma forma y
sóLo difieren en los factores de escaLa de enerqía y distancia. Tal-es

sustancias satisfacen a una ¡nisma ecuación de estado expresad,a en
coord.enadas reducidas: temperatura ¡educida rT/t, volumen reducido V/w¡ o 3

y presión reducida P63/e.

Una aproximación muy buena a la ecuacíón de èstado de un fluido denso

es la combinâción de Ia ecuación de estado de "esferas rígidas" con un

término de energla de tipo de van der waaLs (- a/vl. EI problema entonces
es evaluar _un conjunto de valores autoconsistentes de t y o para díversas
sustancias sencillas, cosa que puede hacerse a partir de las energías
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mol"ares de vaporización y vol-úrmenes molaies a temperaturas
correspondíentea, â partir de las constant,es crlt.icas Tc y vc, o bien a

partir de J.os segundos coeficient.es del virial. En el caso de mezclas

binarias, la ecuación de estado debe Eer expresable en forma reducida con

Ios sels parárnet,ros {8ii, o15}. de los que €12, o12 Pueden ser considerados

como parårnetros emplricamente ajustables. o bien -más correctamente- pued.en

ger calculados aplicando tras reglas de combinacíón 9 y 10.

Para Írezclas de fluidos que no sean gases diluidos, no se conoce una

relación exacta entre las propiedades de la ¡nezcla y las tres energías de

interacción u11 (r), u12 (r) y u22(xl. En ausencia de tales relaciones se

haf\ propuest,o distintos Èipos de aproxirnación, ampliament.e utiLizados hace

algunos años.

llasta hace unos 30 años, Ia teoría de fas mezclas llquidas sencíIlas
se bagaba en el concepto de nezcla caótica desarrollado originariamente por

Prigogine y colaboradores (1956) a partir de consideraciones del modelo

celular. Una mezcla completamente caótica equivale a establecer que todas

las funciones de distribución tienen la misma dependencía respect,o de r:

911{r) -g12lrl =s22(r), =g(r) (14)

Esta aproximación es más útil gi u(r) es conformal con los potenciales
u1i (r) de la ¡nezcl"a porque' en tal caso' las propiedades del fLuido

referencial a que conduce la hipótesís de Ia mezcla caótíca pueden ser

determinadas a part,ir de la 1ey de estâdos correspondientes.

EI punto débil de este modelo es Lógicamente prescindir de los
efectos de ordenación que tienen J-ugar cuando los componentes de la mezcla

son de tamaños moleculares diferentes.

De hecho. para mezclas de esferas rlgidas Ia teorla de la mezcla

caótica conduce a un fluido referencial constituido por un componente puro

de diámetro de esfe¡a rígida igual aI de las esferas mayores. Cuando se

compalan los resultados asl obtenidos con Los de simul-ación se observa quê

la concordancia es pobre.

Una modificación razonable de Ia teoría anterior es suponer que:
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s12(!) -! [øtt¡r¡ +s22(r)J (1s)

En tales cþndiciones, J.a energla de.configuracLón medía adquiere la forma:

u = 2 II N pE x1 J ui(r) gii(r)'2 d' (16)
o

f

dondep=N/vy

ui(r) = xi uii(r) + xj ui¡(r)

En eI caso especíal de un potencial. 12-6:

ui(r) = 4ti [þt, - ,9!,16J

ti= (E xi sii oij6) 2 / , *, tij olj12
l l

oi= (E *r e¡ orjt' / E xi tii oii6 )
)

donde:

(17)

(18)

(19)

(20',
t/6

J

Si Sii (r) se interpreta como fa función de distribucíón en un fluido puro

con el potencial ui(r), resulta que La ec. 15 conduce, en eI caso de una

rnezcla binaria, a una teoria de mezcLa de dos fJ.ujdos. Las propiedades de

Ia mezcla vienen a ser Laa de una mezcla idea] de dos fluídos equival.entes
cuyas propiedades se calculan a partir de las de un sistema referencial por

el principio de est.ados correspondientes.

Esta aproxirnación ha sido utilizada por Prigogine, Erown y Scott. El
primero se funda, también aquí, en eI modelo ceLular pero suponiendo ahora
gue Ia distribución molecuLa¡ sólo es caótica fuera de la ceLdilla. La ec.
18 representa entonces eI potenciaL ¡nedio sobre una mo.Lécula de la especie
i ejercido por su entolno, de ahí que est.a teorla se conozca con el nombre

de modeJ,o deL pot,encial promedio, el cual representa una corrección al
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modelo de mezCla caótica para tener en cuenta los efectos de Orden

íntroducidos por las diferencias de tamaño molecul-ar. Sin embargo, este

tratamiento sóIo ea úti] si fa mezcla caótica es una primera

aproxímación aceptablè. Como éste no es el caso, el modelo conduce todavía

a grandes contribucíones espúreas a Ia entalpía libre de mezcla cuando .Ias

moléculas son de tamaños diferentes y. contralia¡nente a 10 que señala la
experiencia, exíge çIue, en Ia ep. 11¡ K12 > 1-

La forma de eludir las dificultades inherentes a Ia teorla de Ia

mezcla caótica tiene su orígen en una publicacíón de Le1and, Ro\rlinson y

Såther (1968). Los "experimentosn de coÍlputador demuestran que e] volumen

d.e exceso de mezclas de esferas rlgidas es pegueño y negativo en tanto el

sístema pèrmanezca en el êstado ftuido. como

vEdP,

la entalpla libre de exceso es también pequeña y negativa -

consecuencia, no hay separación de fases entre fos comPonentes de

GE= T
0

En

una

mezcla de esferas rlgridas, ya que un valor negativo de GE es equival-ente a

miscibilidad.

El hecho de que las propiedades de exceso de mezclas de esferas

rígidas tuvíe¡an pequeños valores se interpretó antes en eI sentido de que

proporcionaban poca informaciónr Y gue Ia inÈervencíón de las fuerzas

atractivas er) tas mezclas 1íquidas reales habría de modificar

consíderablemente su estructura con respecto a Ia de una mezcla de esferas

rígidas. Pues bien, este punto de vísta es ahora insostenible, ya que se

ha demost.rado que, incluso a bajas temPeraturas, la estructura de un fluido

puro denso viene determinada principalmente por las fuerzas repulsivas'

mient.ras que las atractivas proporcionan meramente Ia "presión interna" que

mantiene Ia elevada densidad. EIIo equivale a decír que en el caso de

mezclas líquidas reales la estructura está condicionada a fac¿ores

geométrÍcos, y Ia disposición lo más compacta Posible de moIéculas de

temaño diferente introduce un efecto ordenador completamente ignorado en la

teoría de la mezcla caótica'

Por ello, Le1and, Rowl"inson y Sather proponen otra prescripción que

Les es sugerida por el- trabajo original de van de! vlaaLs relativo a las
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mezclas (1899)., en el que se considera que pala éstas l"a ecuación.de estado
tiene Ia misma forma gue Ia de 1os component.es puros, si bien las
constantes a y b son medias cuadráticas de Ia forma:

ss
a: i j*ixjaij

J-pto ij xi xi oi¡J

i j*i"jbij,b=

En función de tos parámetros de potencial inte.rmol-ecular esto es
equivalente a reemplazar 1as ec. 19 y 20 por:

T, *, *, tij oij3 /Ê E
ij xí xj oij

(2Ll

(22',,

(23',t

tos autores denominan a esta prescripción modeio de van der ffaa.Ls de
un 17uÍdo, aunque propiament.e ras ec. 22 y 23 no vienen condícionadas por
.La ecuación de estado de van d.er fùaars, sino que son aplicabres a cuarquier
mezcla con potenciales conformales. cuando todos Los oij son iguales, este
modelo revierte en el de l.a ¡nezcLa caótica.

A través de las ec. 22 y 23 no parece evidente er sentid.o en que ra
prescripción d,e van der waaLs da cuenta del efecto ord.enad.or que introduce
râ diferencia de tämaño mol-ecu1ar. volviendo a l"as funciones å"
distribución, podemos suponer ç[ue

r11(õfo =rp(þ=r.22(#) (å, 124',)f

Io que permite
correspondient.es

calcularlas sobre la base del príncípio de estâdos
Lâ energía de configuración viene dada en¿onces por:

u-2nNP
125',,

donde hemos supuesto también que las propiedades termod.inámicas son
conocidas para un sisterna refere¡cial- caracterizado por un poÈencial_ de la
forma general:

ï, *, *, tij oij3 i' ,ti, ,ri (ù) (r;) ' d (Ë)
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u(r) = er(þ

Con la aproximación 24, Ia ec. 25 se reduce a:

v=27ÍupÊo3 Jrtv) s{v) v20v
0

(26t

(27 )

Esta expresión corresponde a un modelo de un fluido si g(r) se interpreta

como Ia funcién de distribución para una sustancia equivalente cuyo

potencial sea de }a forma 26 con:

t o3 = T: *i *i tii oii3, (28)

quevieneaserPreciga¡nentelahipótesisdevande!waals.Aunqueel
parámetro 6 no está especificado, diversas razones, principalmente

teóricas, sugieren que el comPortamiento de una mezcla viene determinado en

gran medida por eI volumen total ocupado por 1as moléculas' Así' pues' el

rnejor valor Para o es eI expresado por la ec' 23, que con 28 nos dan la

prescripción Pata calcular las propiedades de una mezcla'

una comparación de estos model"os con los datos exPerimentafes de

mezclas sencillas, tales como Ar + 02, Ar 'f N2r N2 * Q2t N2 + Co y Ar * CO'

formadas por componentes que obedecen aI mismo principio de estados

correspondier¡tes, lleva a la conclusión de que la concordancia cuantitativa

entre teo!ía y experiencía es pobre. Esta comparación con l-os datos

experimentales ítr¡pliêa varias hipótesis, a saber: 1) todas las funciones

de potencíal tienen La mísma forma, difiriendo sólo en Ia profundidad y en

la separación de los mismosi 2) son aplicables las reglas de combinación 9

y 10,'y 3) puede emPlearse el potenciaL t2-6. De todas estas hipótesis' la

1) es eEencial si se va a usar eI principio de estadòs correspondientes'

¡nientras que 2l y 3) aon necesarias sóIo por Ia falta de datos

experimentales.I,aconclusiónesqueparecequelosmodelospropuestosson
ínsatísfactoríos cuando las moléculas en solucíón dífieren apreciablemente

de tarnaño (Barker' 1963).

2.3. Teorias basadas en ecuaclones de estådo de tipo van der waaTs

å partír de 1955, 3e comenzó a proponer desarrollos de las teorías de

35



soluciones que venlan a ser extensiones de ideas ya introducidas
anteriormente. Àsl, un t.ipo de t,eorlas tiene por objeto proporcionar
métodos aproximados para est.imar funcíones de exceso de mezcl-as tlquidas a
partLr de ecuacíones relativa¡nente senciLlas der tipo de la de van d.er
waars- .Algunos aut,ores (scott, Fenby) mostraron incl-uso su convencÍmiento
acerca de la superiorídad de 1ås prescripciones de tipo van der vraals,
asegurando que el progreso ulterior se producirla en esta dirección
conjuntamente con las teollas de estados correspondientes.

se dice que una ecuación de estado es de tipo van d.er waars cuando
satisface Ia expresi.ón:

PvlRr = <D(y) - 4av
t29tRTb

donde v es el vorumen nolar, y a y Þ, ras constantes de van d.er waars
usuales (proporcionados a I o3 y 13, respectívamente). Ira variable y viene
definida por y = þ "raon""s, 

ra función <Þ(y) representa ra contribución

de esfera rígida a.r coeficiente de compresíbiridad pvlRT, mientras gue el
término -4aylntb = -alntv es ra contribución de una energía potencíar
aÈractiva proporcional a La densidad der fruido yr por t,anto, de magnitud
aproximadamente constante. El- fall-o de l-a famosa ecuación de van der waaLs

cuando se apJ.ica a llguidos se debe a que

1 1

1-4vo(y) 1 - b,/v (30)

es una buena aproximación para ésferas rígidas sóro en la regíón de bajas
densidades. sin embargo, si la expresión anterior se sustituye por ros
resultados de los cálculos de simul-ación de sistemas o por otra ecuación de
estado más exacta se. observa que ra ecuacíón corregida conduce para el
argon a valores concordantes con los experimentales.

Para una mezc.La' la ecuacíón de van der !{aals, o su generalización
29' tiene ra misma forma que para un fluido puro, pero Los parárnet,ros a y b
son ahora funciones de 1a composición, Según van der Waals3

( 31)

esto es, las mismas expresiones que constituyen 1a prescripción del modeLo

Ea:íjxixjaíj E
b=ijxixibii
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de un fluido (ecs. 21). La extensión de estas ecuaciones a una teoría d.e

dos fluidos conduce a las reglas:

(321

Aunque estas aproxirnaciones son idénticas a las que aparecen en las
teorías de n fluidos, debe tenerge en cuenta una díferencia sustancial, y

es que ahora se hallan ligadas a una forma específica de .Ia ecuación de

estado, mientras que en el otro caso los argumentos operantes se fundaban

en el principio de estados correspondientes.

Se han propuesto diversas formas de ]a funcíón Õ(y) en Ia ec. 30

Desde su derivación en 1969, la ecuación de estado de Carnahan a

starring para fluidos de esferas rígidas rD(y) = 1 + v + v2 : v3 ha lreqado(1 - Y)5 '

a la sítuación de ser uno de los instrumentos de trabajo principales para

el- estudio de los líguídos. Fue deducida originalmente observando que Los

valores numéricos de 1os segund.os coeficient.es del virial d.e esferas
rígidas conocidos se ajustaban not,abl-emente bien a una expresíón algebraica
senciIla. Cuando esta expresión se introducía en el desarrollo del virial
para Ia ecuación de estado y se llevaba a cabo Ia sumación hasta un ord.en

infinito, la fórmula resultante pâra 1a presíón era prácticamente
indiscernible de la obtenida a part.ir de cálcuIos de simulación .en todo el
intervalo de fluido.

Eai=j*jaij -E;Þi=jxjþij

<Þ(y)

Según la ec. 29t el coeficíente piezotérmico

=1+v+v2-v3(1 - y)3

.ô p.
(5-i-) (8+),=$orvr

(33)

v
(34)

serfa función sóIo del vol-umen (con tal de que eI vol-umen de la part.e

impenetrable ("core') sea independiente de La temperatura). Los extensos
datos PVT para los gases nobles de que hoy se díspone muestra que esta
proposición no es cierta en amplios intervalos de temperatuta y presión.
Es, sin embargo, una proposición ritil en la región experimentaL normal para
muchos llquidos y sus mezclas. El volumen de ,,co¡e', (o su equivalente, Þ)
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y 1a constante atractiva a deben ser determínados para los somponentes

puros. Los métodos para llevar a cabo esto implican frecuentemente e1

empleo de datos críticos gas-llquido (los parámetros a y h. se consideran

respectivamente proporcionales a Tc Vc y a Vçr donde Tc es Ia temperatura

crítica y vc, ef voLumen crítico) r pero éstos 3e refieren a condicíones muy

alejadas del estado tlquido normal y las constantes resultantes pueden no

ser 1as mejores. Según las ecuaciones 29 y 34, el cambio de entropía entre

dos estados es una función sóIo de los volúmenes inícíal y final. Por

ello, otro ¡néto.do para fijar el volumen del "core" hace uso de 1a entropía

de vaporizacíón y de Ios volúmenes de llquido Y 9âs, método que taÍibién es

objetâble porque supone la validez de la ec. 29 en todo eI intervalo desde

gas diluido a Iíguido (Stokes y Marsêh).

cuando se trata de mezclas a las que se aptique bien eI método de un

fl-uido (mezcla aleatoria), es posible calcuLar a y b para l-a mezcla a

partir de sus vaLores para Ìos componentes Puros. Leland et 41. (1968)

ernplearon:

Marsh et aI. (1970) demostraron que las ecuaciones 35' 36 y 29 d.gn

funciones de exceso que corìcuerdan bien con los datos experimentales. Las

reglas de combinación utilizadas fueron:

a(x) = (t-x)2att + 2x(1-x) a12 + x2 a22

b(x) = (i.-x)2b11 +2x(1-x)b1 2+x2b22

t \r/2at2 = tr!2 \aft a22J
. btz

(b11 b22lI/2

(35)

(36)

(37)

b12v3 = T Grrt'' +b221/31

cuando K:'z = !, estas relaciones son J-as reglas de Be¡thelot-Lorentz'

aunque con distinta notación, ya que aij es proporcional a ti¡ ol¡ v bii, a

?
o, ..rl

En definitiva' parece que las teorías de n fluidos, basadas bien en

1a aproximación de fos estados correspondientes o en una ecuación de estado

específica,,proporcionan un camíno gatisfactorio para calcular propiedades

termodinámicas de exceso de mezcfas liquidas senciLlas. ta perspectiva no
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es. sin embargo, tan satisfactoria cuando se tråta de mezclas de moléculas

compJ.ejas, precisamente las de mayor interés desde eI punto de vísta
qulmico y técnico.

2.4. Teoria de FIory

Otra teoría general de r¡rezclas llquidas fue Ìa desarrollada por Flory
et al. (1964r, iniciaLuente para ñezclas de molécufas lineales homólogias,

auàque luego generalizada a una gran variédad de mezcLas' incluso las
formadas por 'fluidos sencillos'. Esencialmente, es u¡t tratamiento de

estados correspondientes para un modelo de un fluidor 'que Part.e de una

ecuacíón de estado reducida de tipo van d.er waals cuyo factor de compresión

de esferas rígidas es equivalent,e al del modelo rrcelular" sencillo. Como

ya hemos apuntado ante¡íormente, eI problerna se reduce entonces a evaluar
un conjunto de valores de t y o autocoherentes para diversas sustancias.

Si et principio de estados correspondientes fuera exacto y universal,
cualquier conjunto de propiedades sería bueno para ello, pero como no es

âsí. € y o deben ser evaluados a part,ir de propiedades del fluido denso.

Flory formula una función de partición basada en un modelo consislente en

una secuencía lineal de segmentos y deduce una ecuación de estado rqducida

PV _1/3
V1

-r/3(v -1) vr
(38)

T

con variables .reducidas definidas po! tres parånetros relacionados con eI
volumen por segmento, Ia interacción por segmento y los grados de libertad
externos por segmento,' dichos parámetros son evaluad.os a Partir de valores

experiment,ales del volumen, del coeficiente de diLatación térmica y del

coeficiente de compresibilidad isotérmica. Como en la ecuación de van der

trtaalsr'Frory supone que el término de energía es de la iorrna - fi, Peto et

parámetro a es ahola una especie de fracción superficial. promedia, mientras

que los vol"rlmenes de "core' (equivalentes a la constante h de van de waals)

se suponen aditivos y¡ Por tanto. se promedian l-inealmente; Para moléculas

esférícas, Ias prescripciones son:

b (x) (1-x)b11 + x b22
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a (x):b (x,

(1-x¡2 all/bTl3 + 2xtr-zta12rcl!3 + *2u22rc)!r3

tr-"ruf{s + " b3t3

o3 = (1-x) ol, * oj,

(39)

(40)

o bíen

(r-*r2 6?L t11+ 2x(1-xlol, er, * *2o/, e22

^a
63

( 1-x) ol, * * o?.,

aonae Ol2 t12 es el- único parámetro ajustabÌe.

Para determinar los valores de a12 y b12 se hace uso de 1as reglas de

cornbinación 37. En principio. el factor K12 puede ser determínado a partir
de segundos coefícientes de virial de mezclas, pero Ia precisión así
obtenida rara vez es suficiente pa!a calcular funciones de exceso de
mezclas líquidas con La necesaria exactitud. Por e1lo, K12 suele fijarse
ajustando una de las funcíones. de exceso experímentales a una cierta
temperatura y composición. Es verdad que la comparación de las diversas
teorías se hace entonces más dificil por la efección de la función ajustada
GE o gE.

FIo¡y ha destacado vigorosamente la contribución a Las funciones de

exceso de "térrninos de ecuación de estado". Juntos con el_ .'término de

interaccíón" para mezclas a volumen reducido constante (el mismo grado de

expansión para Ia solución y cada uno de l-os component.es puros), dichos
términos dan cuenta de la diferencia entre eL vol-umen reducido de la
solución y de los componentes puros. En el modelo de Flory son los rinicos
contribuyentes a i" " !" y también pueden contribuir u;". Esras
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consideracíones son impllcitas en cualquíe! teoría realista de estados

corregpondief¡tes, pero aparecen mucho más clararnente en las ecuaciones de

Flory.

para una mezcla binaría, las expresiones má3 significativas en el

modelo de Flory son:

I) Temperatura reducida:

ó1P1T1+Ø2P2

01Pl+@ZPZ-A1e2x1z
donde:

T

**
Ti y P; - Temperatura reducida (Ti - TilTi) y Presión caracerlstica

de i. Las magfnitudes características T* y p* se obtienen de la ecuacíón de

estado para p = 0.

X12 = parámetro de interacción.

lÞ1, lÞ2 = fracciones de segmentos

(r! y î2 son, respectivamente, eI número de segmentos que constituyen las

moléculas L y 2, con fracciones molares xI y x2 en fa mezcfa) .

82 = fracción de Puntos de contacto:

êz=
rÞ2

o2 + o1 (ä)

(Las S. designan el número de puntos de contacto intermolecufar

de cada segmento) .

II) Enta1pía de exceso:

4T



-**--**rHE = xl P1 v1 (1/ vl - 1/V) + x2 p, v2 lll v2

(i = volurnen ¡educido de un mol

temperatura reducida por la ecuación

-*--1
u)+x1vr€2x12u

de segnentos, reLacionado con Ia

t/

(; t" 
- ,) / ;n''

III) Vo.lumen de exceso:

vE= ("r"i **2ul) (;-0rlr-o,
Iv) Entropla residual .(no-combinatoria):

v2

T

*1 P1 v1 -- -1
/u1 ì\ _1/3 t

**
x2 P, v,

+...--ln
'2

_ t/3

v

r/3

SR=-3 t l-n ( )l-1v2
T

-1V*
T1 1

tos val-ores de los vol{rmenes de mezcLa cal.culados por 1a teoría de

Flory para mezcLas de alcanos concuerdan satisfact,oriamente con las medidas

experirnentales. Además, La teoría predice correctamente la dismínución de

HE con 1a temperatura, cond.uciendo a valores negativos a temperaturas
sufícientemente el.evadas. cuando er "término de interacción",
caracte!íst.ico de la teorla, es pequeño, una d,iferencia significativa entre
las temperaturas reducidas de l-os dos componentes puros (esto es, entre €f1
y E2ù puede conducir a vaLores negativos grand.es de vE y gR (con una

dependencia muy asimét.rica con 1a fracción molar) y temperaturas consol-utas
más bajas cerca d.e ta tempelatu¡a crítica der componente más voLátil.
FJ-ory y Abe han puesto l-a teoría en una forma rltil para determinar las
propiedades de exceso de mezcl-as de molécuras pequeñas aproxi.madamante
esféricas. (gases nobles, CH4¡ CF4).

En la opinión de patterson y Delmas, guê posteriormente (19?0)

formularón una versión rnodificada de la teoría de Flory, las mejores
prediccíones de fa teoría de Fl-ory son consecuenica de util-izar datos de1

estado 1íquido para determinar sus parámetros caract.erísticos.
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OEROS TRATTÀMIENTOS TEORICOS

a)E7PrÍnciPiodecongnuencia.-'unadelascorrelacionesmás
interesantes de las propiedades de las mezclas de n-alcanos ha sido eI

'príncipio de conqruencia"r postulado primeramente por Brönsted y Koefed

(1946) y puesto luego sobre una base teórica por Longuet-Higgins' Según

esteprincipio.Iaspropiedadesdeunamezclabinariaden-alcanosde
Iongitudes de cadena n1r n2 y fracciohes molares xL. x2 dependen sóIo de Ia

longitud de cadena media:

n=n1 2.L+î2x2.

La formulación original de Brõnsted y Koefed se basó en la simetría

observada de Ia energía libre de Gibbs de exceso:

GE = a x1 x2 (n1 - r,2r2

que resultó confirmado por medidas posteriores de calores de mezcla y

presiones de vaPor.

t'lezclas con eI mismo valor de D' se dice que son congruentes y' si n

es un entero' soo tarìbién congruentes con el homóIogo puro apropiado'

para eI cambio de volumen en mezclas de parafinas, eI principio se

satisface bastante bien en el caso de mezclas que contienen combinaciones

diferentes de longitudes de cadena a una temperatura dadat pero se ha

observadounadiscrepanciaentrelosvaloresmedidosdelosvolúmenesde
mezclayloscalculadosaPaltirdelaspropiedadesdeloscomponentes

Puros.Hijmans(1961)ProPusounmétodográficomedianteefcualpodría
ser contrastada ta mutua consistencia de las enlafpías de exceso y de Los

volúmenes de exceso para varias mezclas sin necesidad de una forma

predeterminada para las funciones de exceso' Pone asi de manifiesto más

claranante la discrepancia antes citada' que -aI igual que van der !{aals-

atribuye a errores en las densidades indicadas para Ìos alcanos puros y a

valoreg de vM que fueron medidos en ausència de aire, mientras que los

volúmenesmolaresdeloscomPonent'espurosfueronmedidosconproductos
saturados de aire.
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Las medÍdas de VM llevadas a cabo por Hotleman (L964) sobre 13
mezclas de n-alcanosr con va10re3 de ¡. desde 6 hasta 62 a temperaturas
cornprendidas entre 5! y L26o, asl como tas medidas de HM sobre g mezcLas
con n desde 6 a 36 y sobre un inÈervar.o de temperatura desde 40 a 106o, ha
perrnítl-do real.izar un t,est bast,ante completo del príncipio de congruencia.
concluye que el principÍo debe se¡ consíderado como r¡na regra aproxímada
ç[ue' para vM, se satisface casi cuantitati.vamente, con d.esviaciones menores
entre los valores experimentales de vM y los ca.LcuLados a partir de los
volúmenes moJ-ares de Las Eustancias puras.

Con todo, medídas posteriores de Shana y Canfiel_d (196g) sobre
sistemas bínarios de metano, etano y propano demuestran que, aL menos para
los hidrocarburos más cortos, eI principio de congruencia no es aplÍcabre,.
así, para una mezcLa equimolar d.e metano y propano a -165oC, VE = 0rg cm3

m91-1, en t,anto que el principio de congruencía predice VE = 2,27 cm3

moJ. ^.

En eL caso de log caLores de mezcla, Hol"leman concluye que eI
principio de congruencia debe ser considerado como una primera
aproxirnación, con una concordancia razonabremente buena para varores
rnedidos entre mezclas diferentes a ].a misma temperatura, particul_armente a
temperatu¡as bajas y pala mezcras que tienen er- mismo componente votåtil.
Fueron estimadas diferencias apreciables entre Los valo¡es experimentales
de HM para mezcr.as de ar.canos y los carcuLados a partir de las entar-pías de
los componentes puros, Horleman demostró que una condición esenciar para
la vaLidez deJ- principio en el .caso d,e mezcras de n-arcanos, es que ros
parámetros 9r r. t .Q.r Ç[¡e caract,e¡izan los alcanos líquidos represenland.o,
respectivamer¡ter er nrlmero de segmentos que contribuyen a J-a energia, al
volumen y a ra entropía, sean t,odos funciones r.ineares de J.a rongitud de
cadena ¡. y sugiere gue ras diferencias antes mencionad.as puedan ser
debidas a pequeñas desvÍaciones a ra rinearidad de uno, o más, de estos
parárnetros.

Holleman y Hijmans combina¡on eJ. príncipio de congruencía con er de
estados correspondÍentes, de manera que a parti¡ de ras propÍedades de
exceso de una mezcra dada de moLécuLas rineales a una temperatura, se
puedan carcular J"as propíedades de exceso de una mezcr-a correspondiente a
otra temperatura. r,as extensas ¡nedidas de vM realizad.as por Ho]Leman sobre
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un gran número de mezclas de alcanos, se han utilizado para demost.rar la
validez en este caso del principio de estados correspondi-entes.

La aplícación de este principio a los calores de nezcla de n-alcanos

ha sido controvertída. Holleman y Hijmans comprobaron guêr como

consecuencía de dícho principio, HM debe tener el mismo valor en toda la
región Iíguida. Esto estaba en desacuerdo con 1a predicción de Mcclashan

et aI. (1963) de que, para mezclas de alcanos, nM se hace negativo a

temperaturas superiores a 65o, y Ia observación por Davenport y RowJ-inson

de que tales mezclas tienen temperaturas consolut.as más bajas cerca de fa
temperatura crltica del componente más volátil.

Las medidas de Mcclashan y 1as de Holleman demuestran que, para

mezclas de alcanos, HM cambia cíertamente de signo a1 aumentar la
temperatura y los mínimos se desplazan tracia fracciones molares más alt,as

del componente volátil cuando crece 1a temperatura. Holleman concluye que

eI principio de estados colrespondiente para Las funciones de exceso, que

depende de la validez del principio de congruencia, es al menos

aproxirnadamente váLido para los calores de mezcla.

El principio de congruencia fue extendido a sistemas distintos a los
n-alcanos; asi Brönsted, por medidas de solubitidad sobre mezclas de

esteres, y Dlaz Peña y Martin (1964), por medidas de calores de mezcla de

n-alcoholes, demostraron que tales sistemas sat.isfacen al principio tan
bien, al nenos, como los n-a.Lcanos

bl ModeTo retícuJ.az

En fa teoría retícufar (Guggenheirn, L952) se supone que cada mol-écula

consta de "elementostr de una o más clases, que cada elemento ocupa un punto

de red y çJue 1a energía de configuración de una mezcl-a puede ser expresada

como suna de contribuciones procedentes de cada uno de Los [contactos" más

próximos de los elenentos de una molécu1a con los elementos de las demás

moléculas. Parámetros esenciales en este modeÌo son z (número de vecinos
más próximos), r (lelación de tanaños de las moléculas componentes) y !¿

{magnitud relacionada con Ia energía de interacción ent,re molécuLas iguales
y diferentes).

Ha habido mucha díscusión acerca deL proceso de mezcla para eI cual-
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las funcíones de exceso experimentaLes deben ser comparadas propiamente con

la t,eoria reticufar. Ese proceso ha de ser taL que no se produzca cambio

de volumen dulantê e1 proceso de mezcla, y, pot tanto, no es el proceso de

mezcla a presión constante para el cual son medidas normalmente lag
funciones de exceso. Se han propuesto varios métodos (M.L. Mcclashan,

1962) para cal-cuLar valores experimentales de las funciones de exceso para

diversos procesos de mezcla con cambio de volumen cero a partir de valores
medidos de las funcioneg de exceso a presión congtante, juntamente con
valoreg de VE, de las compresibilidades K y de los coeficientes de

dil-atación c. Frecuentemente, se supone que para eI proceso de mezcla

Ímplicado en el modeLo reticular, SE = O, de modo gue FE es igual a UE e

independiente de l-a temperatura. Si se supone que las vibraciones de 1as

moléculas son armónicas sencillas y que el volumen de la red es constante,

se puede demostrar que, por eI contrario, SE * 0 y, en particular, que en

J-a "aproximación cero" FE varla l-ineaLmente con T, de modo que uE y SE son

índependientes de T. (Mcclashan, 1961).

Una comprobación de la teoría retícul-ar radica en fa medida en que Ia
energía de intercaÍìbío no se modifica en una serie de mezclas de mol-écuLas

en l-as cuafes hay en total sól-o dos clases de pun¿os de contacto a y h,
tres cLases de contactos, a-a, b-b y a-b, y una energía de intercambio.
Por ejemplo, se puede considerar que cualquier par de n-afcanos tiene sól,o
dos clases de puntos de contacto: -CH3 'rterminales" y -CH2- 6 -CH2-CH2-

'medios'. Ànálogamente, cualquier par de sustancias CCln(CH3)4-¡ se pudde

suponer que tiene sólo dos clases de puntos d.e contacto, -CI y -CH3.

Mcclashan, Morcom y Williamson (f961) han l-levado a cabo una serie de

medidas sobre mezclas de n-alcanos a varias tempe¡aturas y han comparado

sus resu.l-tados con la teoría reticufar en el supuesto de que las moléculas
de n-alcano constan de Los el-ementos -CH3 y -CH2-Cí2-. Demuestran que asl

como los valores hal-Iados para GE se ajustan bien con .Los calcul-ados por 1a

teoría reticular cuando se represèntan en función de x, no sucede 1o mismo

con los de ¡¡E. HE depende fuertemente de la temperatura. A partir de los
vaLores experimentales de GE y gE calcularon l-as funciones de exces" rf V

uf,, V fa comparación de estas funcíones con Las o¡teni¿as por la teoría

reticular. condujo a Las concLusiones siguientes: 1a Puede ser ajustada F$

(y también GE); 2e Puede ser aj'ustaaa uEu (pero no nE); 3a ui es
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independíente de ra temperatura (a diferencia de ¡rE) y 4t ul (pero no ltE)

se puede ajustar con un valor de Ia energla de intercambio cornún Para todos

los pares de n-alcanos estudiados. Esto sugiere Sue UT puede ser caLculado

para cualquier par de n-alcanos a cualquier temperatura a partir de un

único valor de Ia energía de intercambio.

DÍaz Peña y Mcclashan midieron vE y K para tetracloruro de carbono +

ciclohexano y utilizaron estas medidas, juntamente con otras anteriores de

GE, HE y c, para calcular las funcionqs de exceao de mezcl"as con cambio de

vOtúnbn cero. Para eI proceso en eL que ef volumen molar de una mezcfa se

hace.no.sóIo iguat a la suma de los voltlmenes moláres de fas susLancias

puras. COÍûO en Cualquier proceso de mezCla con cambio de vOlu¡nen ceró, sino

ta¡nbién independiente de la temperatura para una composición dada,

encuentran.s"" uT es independiente de Ia temPeratura entre 10 y 55"C, en

acuerdo con la teorla reticular.

Estrictament.e hablando (Mcclashan, Lg62l, eI Proceso de mézcla según

el modelo reticular es ta1 que el volumen molar de una mezcla es no sólo

3.gua1 a Ia suma de los volúmenes molares de las sustancias Purasr síno

también independiente de 1a composiciól y ¿e Ia temperatura.

Desgraciadamente, las presiones implicadas en tal proceso son tan elevadas

que las funciones de exceso pueden ser calcuLadas rara vez con Ia necesarLa

exactitud a paltir de los datos experimentàles disponibles: ut defecto

Lt¡tportante de la t,eorla reticulai eS que no puede. predecir valores de VE;

sin embargo. puede decirse, aI menos, que Proporciona'una correlación entre

¡¡E y yE.

Las teorfas de Flory y de Scatchard-Hil"debrand se dicê que son

predictívas en el sentido de gue deberminan Ìa, ley de vari¿ción de los

coeficÍentes de actívidad con Ia composición y de que los parámetlîos que

intervienen en las expresiones obtenidas pueden ser calculados a partir de

las propiedades de los cuerpos pulos. sus dominiôs de aPlicación y su

precislón son, sirr eribargo, más o inenos limitados, de forma que cuando se

díspone de datos experimentales suficientes Por su nírmero y su calidad, se

prefiere eïpresar las magnitudes de exceso mediante expresiones emPíricas o
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semienplricas cuyos parámetros se ajustan. para representar Lo Rejor posible
dichos resuLtados experimentales.

Lag ecuaciones propuestas para tal fin han sido numeroaas y, como

sucede con tas ecuaciones de estado, difieren por su forma y por eI número

de constantes ajustabLes. He aqul arguna de ras ecuaciohes más utilizadas.

7) Ecuacíone.s de Van LaaE (7910)

GE = RT AL2 A2]- xr x2
412 xl + A21 x2

ìnTr="rrlffij'

rn T2 = ezr ( offi-U,
tos parámetros ajust.ables 412 y A21 son funciones de ra temperatura.

En particul"ar:

412 = Ilm ln |, = 1tr 'yæ

x1 -+0

À21 = fl. tn 12 = tn li

x2-+0

Por tanto. aplicando l-a ecuación de Gibbs-Helmholtz y designando por
nf v H!- las entalpías de exceso morares parciales de r.os componentes Ly

2

2 a dilución infinita

dArz _ _

dT

dT

RT2

-E-
dA2r

2) Ecuaciones de MarguTes (1895)

-E-
H1

;a

H2
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GE = Rr x1 x2 (A12 x1 + 421 x2)

In 1, = [erZ + 2 lr.2y - Atz) x1l x2 2

In y2 = [AZr + 2 (^t2 - AZr) x2l x1 2

Los parámetros ajustables At2 y 421 también están ligados a los

coeficientes de actividad a dilución Ínfinita por Las mis¡nas ecuaciones

antes consignadas.

3) Ecuaciones de Red]ich-Kistet (7948)

*= ", x2 [a + c(xl - x2] + D (x1 - x2)2 + ..- l

Si el desarrollo se limita al tercer término, entonces:

ln T1 - *22 lø + c (3x1-x2) + D (x1-x2) (5x1-x2) + ... ]

,n TZ = *12 [e + C (x1-3x2) + D (x1-x2) (x1-5x2) +

con 3

L
y2

In = B (- x1 * x2) + c (- 1 + 6x1 x2) +D(x1 - x2) (-1 + 8x1 x2)

Suponiendo que la fase gaseosa se comporta como ideal:

+

p=Pl +P2+ *1PlY1 +xzP2T2=

- "1 pl exp (1 - *ù2 (A + Bx1 + cx12) +

+ (1 - x1) p: {*r2 [(" - å* " - åc)x1 + c*12t]exp

donde p es fa presión de vapor de la mezcJ-u v p|, p!,

puros 1 y 2, respectivamente
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A partir de los datos experimentales de p y x1 es posible calcular A,

81 C y, por tanto, T, V Tr. La marcha a seguír es ta'siguiente (Christian,

1960):

1) Se representa p en función de x1.

2l Se eligen tres puntos de La curva, o bien tres puntos
experimentaÌesr si éstos se consideran suficientemente exactos. Suponiendo

B = C = 0, se ¡esuelve para À la ecuación anterior con ef prirner punto.
Con dicho valor de A y el segundo punto, se calcula B suponiendo C : 0.

Con los A y B asl calcul-ados y el tercer punto, se caLcula C. Estos
valores de A, B y C se utiLizan para calcular la función de error.

^= rnr - ej.r"r2 1 lorr - ollr.)2 a lorrr - ojjT.,,

donde pI, pII y pIII representan las presiones totales medias y ps¿1çr 1as

ca.Lcu.l-adas con A, B y C y las fracciones molares x1 experitnentaLes. Si A

es grande. se repite el método de cáJ-culo, pero partiendo para B y C de los
valores ya calculadosi et.c.

4) EcuacÍón de WiJ.son (7968)

^Ennä= - .I- "i r" [.8- Äii x¡J
L=r l-1.

donde n es eL número de componentes y

Para una mezcla binaria

In ft = - J.n (x1 + 142 x2l + *Z L

v?

^rj = Ë 
exp (- b\;b, con Àii = rii

Ittz
x1 + h¡2 x2

t\z

Itzt
It21 x7 + x2

LztIn TZ = - J-n (x2 + r\21 x1) - *r I xy * lt12 x2 I\21 xy + x2

EaÈa ecuacj-ón es formalmente análoga a l_a de Flory, pero hacíendo
figurår, en Lugar de las fracciones en volumen, una magnitud Âi5 gue
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depende de los parámetros empíricos )u1i

interacción molecular.

Lii ligados a las energ:ías de

' Para una mezcla binaria, Ia ecuación no contiene más que dos

parámetros ajustables. a una temperatura dada:

Ltz-Ltt y Ltz-\zz

En primera aproximación, se pueden considerar los coeficientes ),1i -
111 como independientes de Ia temperatura, con 1o que esta ecuación permite

una representación relativamente sencilla de l-os equilibrios liquido-vapor

isóbaros.

5) Ecuaciín N.R.?..L. (7971)

El noÍtbre dado a esta ecuación ("Non Random Two Liquids") resume fas

bases sobre las cuales se funda. Asimilando una mezcla binaria a un

conjunto de células centladas sobre uno u otro de l-os componentes' supone

que los vecinos más próximos del centro de atracción se distribuyen de modo

no caótíco, en funcíón de las interacciones moleculares, e introduçe así e]-

concepco de fracciones molares Locales.

Designando por xii, xjir xki las f¡acciones molares locales de fos

componentesirirkr...entornodeunamoléculacentrali,sedemuestra
que:

xi exP [-C[¡i(g¡t - Si.i) / Rr]
*ji - n

L xk exp ¡-cr¡i (Vri - sii) / Rrl

donde xlr xjr xk' son las fracciones mol-ares de i, j, k en la mezcla' gil'

9)!tgki,sonparámetrosdeentalpíalibrequecaracterizanfas
interacciones i-i, J-í, k-i, respectivamente, y c[ji caracteríza Ia

distribución no aleatoria de las moléculas j en torno del- centro i, etc'

Determinadas tas fracciones molares locales por Ia expresión

anterior, se calcula la entalpía.l-ibre mol-ar de cohesión de una celdil-Ia i:

x=L
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s(i) = >j
xji sji

çFre para el- caso del componente puro i se reduce a:

(í)gpuro - 9ii

Ira ental-pía libre de exceso se deduce de la sumación:

GE: (s;i - øii)

Teniendo en cuenta la expresión de ras fracciones morares loca]-es y
refiriéndonos a una mezcla binaria, se puede ver que:

GE=RT*1*2 [
îrr exp (- dt> trztl trr> exp (- Utt trtçl

+
x1 * x2 exp (- 1L12 1211 x2 * x1 exp (- d"12 a12l

xi [s(i) - øj]]"r:

lnYt=

' r "*o&J23)- , exÞ (- 0r z ltù 'r

[x1 + x2 exp (- a¡2 r2:) 72 [x2 + x1 exp (- d,y2 Í21 J2'
donde

nn

i=l j-I1

n
T

rjr =
ta1 Yl1

RT

À una temperatura dada y para cada par de componentes, intervienen
tres parámetros en las expresiones qÌ¡e preceden; 1u12, l2y, A"12. Si Ia
ecuación se utiLiza en un amplio intervalo de temperaturas, estos
parámetros se consíderan funciones l-ineales de la temperatura, 1o que eleva
a 6 eI número de parámetros ajustables por cada par de componentes.

Por apl-icación de la relación de cibbs-HeLmho1t.z, ra ecuación NRTt
conduce a la correspondiènte expresi-ón de .La ental-pía de exceso, a partir
de cuyos valores, si son suficientemente numerosos y precisos, pueden ser
calculados los parámetros.

6) Métodos de contribución de grupos

como Ia teoría cuasi-reticula¡ de Guggenheim-Barker muestra ciertas
debil-idades, se han reari.zado muchos intentos para mejorar su capacídad de
predicción de propiedades termodínámicas de mezcl-as orgánicas introduciendo
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-entre otros- el concepto de interacción de grupos. Según La hipótesis
básica de esta aproximación, J.as moIéculas constan de "grupos" en un

entorno intramoiecular definido. Cada tipo de mol"écula está caracterj.zad.o
por un conjunto de parámetros3 su superficie total, su fraccÍón superficial
en Ia mezcLa y su vol-umen. En l-a Llamada ,,aproximación cuasiquímica" se

introduce una exponencial de BoLtzmann que conduce a valores más precisos
para eI número más probabJ.e de pares de interacciones de una cl-ase dad.a.

El atractivo de est,os rnétodos radica en el hecho de que mientras el número

de compuestos de inte¡és es rnuy elevado, eI de grupos atómicos que 1os

integran es, en cambío, lirnitado, de modo que si las propiedades físicas de

mezclas 1íquidas vienen a consistir en una suma de contribuciones de

grupos, se está en condiciones de predecir propiedades de una gran varíedad
de sistemas en función de un número mucho menor de parámetros que

caracterizan las contribuciones de grupos individuales.

La aplicación del método de contribución de. grupos para calcular
propiedades de exceso de mezclas líquidas tiene su origen en un trabajo de

Wil-son y DeaI (1962) en el que proponen una sêparación del- coeficíente de

actividad de una molécula en dos contribuciones: una asociada a l_as

diferencias de tamaño, que calculan mediante la teoría de Flory-Huggins, y

otra asociada a las interacciones entre grupos, dependiente deL número de

éstos y d.el entorno de cada uno d,e el-los.

Recogiendo -como casos particulares- 1as distintas ecuaciones
empíricas hasta entonces conocidas, pero descríbiendo mejor Ia no idealidad
de una soÌución, Abrams y Prausnitz (1975) proponen la l_l-amada ecuación
UNfoUAC (u¡-Lversal quasi-qhemical) en Ia cual se basa et método de

contribución de grupos que se conoce con eI nombre de UNfFAC (uniquac

lunctionaL g:roup ê.ctivity qoefficients), formulado, en L975, por
Fredenslund et al.

Este método ha mostrado poseer buenas características de predicción
y, de hecho, es actualmente uno de los más utitizados para cotejar con los
datos experimental-es de mezcras 1íqui.das. pero una teoría de contribucíón
de grupos no sóIo debe mÕstrar un buen poder de predicción, sino que,

además, debe tener una base teórica gue, en ta interpretación de

propiedades macroscópicas, permita descender aL niveL molecuJ_ar, y g1

método UNIFAC no correl-aciona satifactoriamente l_os parámetros de

interacción con ra estructura mol-ecuLar. corregir esta ínsuficiencia es
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uno de los principales objetivos de un tratamiento que. apoyado en .la

teoría reticufar de Guggenheim-Barker, propusieron Kehiaian et al-. en .1978

y que el propio Kehiaian, con modificaciones importantes, desarro.l-.Ia en

años sucesivos con el nomble de modelo DISQUAC (dispersive quasi-ghemical

model-). Cada molécul-a está caracterizada por un conjunto de parámetros

geométricos: su superficie total, su fracción superficial en la mezcla y su

vol-umen. Àdemás, si se acepta que en la mezcl-a las mo1éculas están

distribuídas a1 azar, .La teoría'reqrriet" eI ajuste de dos parámetros d.e

intercambio, dependientes de 1a temperatura. Si existen efectos de

orientación, se hace uso de la versión cuasi-química. en la que aparece un

nuevo parámetro, el número de coordinacíån z, que viene a determinar fa
probabilidad de los contactos a través de Ia exponencial de Bol-tzmann.

Àunque, de acuerdo con la teoría, z puede cambiar con la naturaleza de las
mezclas, cierto tipo de argumentos aconsejan operar con un valor promedio,

que es el de z : 4, salvo cuando se opera en una aproximación cero (mezcfa

caótica) en que z -+ @.

En e1 model-o DISOUAC, .Ia entalpía fibre mofar de exceso, GE, se

compone de una contribución combinatoria, calcuLada por Ìa ecuación de

Flory-Huggins, y otra de tipo energético. À su vez, esta última es el
resultado aditívo de una parte dispersiva (obtenida con la aproximación

cero) y otra cuasi-química (mezcl-a no afeatoria). En el caso de Ia
entalpía molar de exceso, HE, la situación es simi.Iar a Ia anterior, safvo
que ahora no existe contribución combinatoria.

En el- largo desarrollo teórico de model-o cuasi-químico (Guggenheím-

Barker-Kehiaian) Ias expresiones más significativas son:

l-) Energía de configuración de1 sistema correspondiente a 1a

configuración c:

A:r 
^esr,

donde A : superficie total de las moléculas deL sistema,
Gs = fracción de superficie de tipo s en el sistema,

. t"u y tst : energía de interaccíón por unidad de superfície entre

contactos del mismo tipo y de tipo d.iferente, respectivame'nte,

u.:åeI t"t""-!:f
ssE
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ela = área de las superficies de contacto s-t en una configuración c

dada, y

Ât"¡ : Ê"¿ - + = energía de intercambio de los grupos s.y t

2) Función de partición configuracionaf de1 sisterna:

O- Ig."*p
Uc

(- Ékr)

donde el sunatorio se extiende a todas Ias energías Uc Posibles, y ef

factor conbinatorio (o peso esladístico) gc representa ef número de

conflguraciones correspondientes a un valor dado de Uc,' este factor es

calculabfe a partir del número de coordinación y de las áreas de las

superficies de contacto s-s y s-t en una configuración c y las rel-ativas a

una "aproximación cero" (o mezcla afeaÈoria).

3) El potencíal químico mol-ar de exceso de1 cornponente i F! consta

de un término combinatorio y de una contribución cuasi-química. Tomando de

la teoría de Flory-Huggins la expresión del primero, se demuestra que'

aproximadarnente :

E

þ=*+.,cit*sit"ffi
siendo: Õ i y xi = fracción en volumen y fracción molar,

respectivamente, del comPonente i en Ia mezcla'
qi = superficie de contacto de la molécula i'

' osi : fracción superficial de tipo s en una mofécula de tipo i,
Xxi = maginitudes que se obtienen resolvíendo un sistema de

tantas ecuacíones de fa forma

xs (Xs + I Xt Tlsr) = 0s
t

como tipos de superficie s, Q"¡ = .*o t- #)

Xsi = magnitudes similares a l-as anteriores, pero referidas aI

componente i puro,
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4) La entalpla libre mol"ar de exceso, GE, viene d.ada por:

^E_ ) o"1 tn
s

Xs osi
Xsi ts

Sin enbargo, como los parámetros energéticos que intervienen en e1
cálcuIo de X" y X"i (a través de llu¡) se han de ajustar a partir de datos
experimentales de GE, las "energíês de intercambio", Âts¡, de.l modelo deben

ser coherentemente reemplazadas por otros parámetros gst denominados

"entalpías libres de intercaÍìbío", con lo que, ahora,

q"a = exp (- 9st
zRT

5) La ental-pía molar de exceso, HE, tiene Ia expresión

?"ruT=*r?x1 (rn**"o,

HE:åIci1i??,*"*. T
I

( X"i X¡1) îsr hsr,

donde el parámetro hs¿ gue ahora interviene (entalpía de intercambio) está
rel-acionado con gst por la ecuación de cibbs-HelmhoLtz:

(es la fracción de superficie del- componente i en l-a mezcla

6) A fin de reducir todos l-os valores a unâ temperatura referencj_a1
(p.ej., 298,L5 K), se supone que J.os parámetros de intercambio varían con

la temperatura de1 modo sr.guienÈe:

h-* d(q-*/RT)4=_T.4-
RT dÎ

9"t(T) .¡O ao nO-ÏT = Csr.l + Cst.2 (T- 1) + C"¡.3 (In :-- -+ 1)

h.t (T) no oopor tanto: Ë = csr.2? * 
""..3 {f - rl

cÞ. sr (T)
v R - ust.3
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ya que, por definicíón: Cp.st(T)
d Ihsr (r) ]

dT

Los coeficientes Cs¡r que son independienees de La temPeratura y de

las unidades energéticas elegidas, se llaman "coefícientes de intercambio"
de entalpía libre (C.¿.1) y de caLor esPecífico (C"¡.3).

En el tratamiento de mezclas de moléculas polares con disolventes no

polares se observa que las curvas experimentales son más anchas y achatadas

que las cafculadas en fa aproximación cuasi-química. Estas diferencias se

reducen si se acepta que los efectos energfétícos resultan aditivamente de

una contribucíón dispersiva y otra cuasi-química (modeJ-o DISOUAC, Kehiaian,

1"983).

esí, GE se separa en la suma de términos siguiente

cE : Glon¡ * nT;.ot" * nT;.n"u"

donde, para un sistema binario

E
Gco.b

-: 

a, l¡
RT

ôr
x1

*x2In
öZ
x2

(ec. de FLory-Huggins)

E. dis . discl".--- = (e1 x1 + q2 x2) Çt ÇZ 9tZ

dis9t2 ((t¿1 - 0¿2) (0¡1 - 0¡2) diso-an

E- ouac
lri.,r.i = zqi Id,ui tn

Xa Gai

Xai 0a
+ C[,r1 J.n

Xn 0ni
Xni tn

oT;.o"t" : *, frÏ".
Er OuaC

Fiå. . z
quac
.1 +x2

[Cr"1 es fa fracción de superficie de típo s (s: a'n) en una molécula

de tipo il
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AnáLogamente,

HE = HT'.di'l.nt

para l-a entalpía mol-ar de exceso:

E- mac
I n.rnt

h : - (Oat - daZl (Ct¡1 - ([¡2) ndisan

con :

"T;.ot" = (q1 x1 + q2 xzt h Çz n1;"

dis
L2

"l;l"ut = (e1 x1 + q2 xzt [Xa Xn - ((r Xar xnt + Çz xu2 x¡2t] tìu, nl|u'

Las magnit.udes X. X' se obtienen resolviendo el- sistema de

ecuaciones:

Xa (Xa + Xn Tlan) : cr'ar (:- + (Ja2 (z : aa

Xn (Xn + Xa nan) : ünr (r + t"n2 (2 = a.n

y X.i, X¡i (i : 1.2) son las soluciones del sistema de ecuaciones
anterior para el componente puro i (xi = 1¡,

El- objeto del tratamíento DISQUAC es, naturaJ_mente, Ia descripción
razonable y sistemática con unos pocos parámetros del- comportamiento
termodinámico der mayor número posible de soluciones no elect.rolítícas y,
de hecho' se ha demostrado que, incl-uso en su forma más sencil-la, er método

conduce en muchos casos a excerentes predicciones. En esa forma sencilLa
el tratamiento DrsQUÀc posee, sin embargo. al-gunas limitaciones, por otra
parte, frecuent.es en otras teorías; así, su apJ-icabilídad no puede

extend.erse al caso d.e soluciones con componentes asociad.os, ni tampoco
tiene en cuenÈa explícitamenLe l-os efectos de volumen libre.

soLucroNEs AsocrADAs

Ha sido dedicado un considerable esfuerzo al estudio de soluciones
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que contienen componentes asociados y a aquelfas en las que Ia asocíación

se produce entre. mo.l.écul-as diferentes, bien por interacción dipolo-dipolo'

por enlace de hidrógeno o Por interacción de tipo donador-aceptor'

tas propíedades termodinámicas de exceso de estas mezcLas pueden

situarse entre dos extremos. De una parte' GE, HE, SE y VE pueden tener

valores positivos grandes por 1a disociación de un componente fuertemente

asoclado al ser diluido en un disolvente "inerte". De otra parte, pueden

mostrar valores negativos grandes por Ia fuerte asociación entre los

componentes que, por sl mismos. no están (apreciablemente) asocíados. En

Ia práctica, estos dos extremos no suelen presentarsê aisJ-ados, y l-os

valores experj.mentales son Ia resultante de ambos procesos gue tienen lugar

simultáneamente. cuando tales Procesos se producen aproximadamente en .Ia

misma. cuantía, se obtiene para algunas propiedades de exceso curvas.en

forma de s en función de fa concentración, incluso se puede obtener una

Sofución aproximadament.e ltidealt' de componentes asociados. Así, Brown,

Fock y smith encontraron que en eL sistema cH3No2 + cc14 predornina el

extremo positivo en el- comportâmientor en CH3 NO2 + CH3 CO CH3r eI

negativo, y para ef sistema CH3 NO2 + CH3 CN¡ aunque VE es negativo, GE 
'HE

y SE son prácticamente iguales a cero en todo el intervafo de

concentraciones .

uno de los procedimientos más antiguos para explicar las propiedades

de equilibrio de sofuciones de no-e.lectrofitos consiste en suponer J-a

formación de uno o más compfejos o "compuestos". En Ia teoría de las

,.soluciones asociadas ideales" (Prigoqine, 1957) se supone que una solución

de A y B es una solución ideal (la actividad de cada especie es

proporcional- a su fracción molar) no de A y B, sino de A' B y uno o más

complejos A* By. complejos posibles son tanbién aquellos para J-os cuafes x

= 0 ó y = 0.

un excelente ejemplo de comportamiento de este tipo de sofuciones 10

constituye un estudio realizado por Schäfer y coI. (1963) sobre mezcl-as de

una sustancia polar A (bromometano, cforometano) con una sustancia no polar

B (propano), que interpretan considerando una asocíación dipoÌo-dipolo de

l-as molécu1as A. A temperaturas bajas, HE es positivo porque atgunas de

Ias moléculas A unidas por asociación dipolo-dipolo se disgregan

parcialmente por Ia adición de moléculas B (Ias cuales se supone que no

tienen tendencia a asociarse) . A una temperatura superior, aumenta HE
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porque por adición de B se produce mayor disgregación de molécu.ras A. À

una temperatura sufiéientemente erevad.a, 1as molécuÌas A están
compLetamente disgregadas por Ia adición de molécura" B y, por tanto, HE

deja de crecer ar aumentar r.a temperatura. si ésta continúa aumentando,
entonces se manifiesta 1a di.sminución ..normal" de HE con temperatura
creciente y, en consecuencia, HE pasa por un máximo. una explicacíón
al-ternativa de estos resultad.os es la hipóÈesís de que se forman dímeros À2

en equilíbrio con monómeros À, y çnte las tres especies A, A2 y B forman una

mezcla ternaría ideal.

Un par de ejempJ.os más. H. lrtolff y R. Íùürtz (196g) estudiaron el
sistema (trímetilamina + tetraclorometano) por medidas de presión de
vapor entre +20 y -200c. tas isotermas de la mezcla muestran marcadas
desviaciones negativas a la ley de RaouLt. Esto es característico de una
asociación mixta. Como (t¡imetíLamína + hexano) y (un alcano +

tetraclorometano) se comportan casi idealmente, es 1ógico suponer que
díchas desviaciones se deben a ra interacción cloro-nitrógeno. La
hipótesis de ra formación de un asociado se correspond.e con el
comportamiento de I'as fu¡rciones de exceso: todas ras funciones de exceso
son negativas, su val0r absoruto aumenta rápidamente con temperatura
decreciente y los mínimos de ras curvas se desplazan hacia fracciones
molares de amina menores.

À diferencia der sistema anterior, ra mezcra (metir-amina +

tetraclorometano), estudiada por r-os mismos investig.adores, muestra riqeras
desviaciones positivas a la recta de Raoul-t. sin enbargo, éstas son
esenciaLrnente más pequeñas que para (metiLamina + n-hexano) y (dimetilamina
+ tetrac.Lorometano), Este comportamiento puede interpretarse, según los
autores, admitiendo J.a existencia simuttánea de autoâsociación y de
formación de complejo mixto, como en el úl-timo de Los sistemas citados,
pero con la diferencia de que, a consecuencia de l_a autoasociación más

débi1 en dimetítamina, ras desviaciones positivas, debidas a ra
autoasociación, casi compensan l-as negativas debidas a la formación de
complejo. TaL hipótesis concuerda tambi.én con er correspond.iente
comportamiento de las funciones de exceso, todas positivas pero d.e varor
considerablemente menor para (metiLamina + tetraclorometano) que para
(metil-amina + n-hexano) .

con el empleo creciente de métodos espectroscópicos ha aumentaclo er_
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interés en este tipo de interpretación del comport.amiento de sol-ucíones

asociadas, métodos que permiten obtener las constantes de equilibrio para

la formación de complejos. Sin embargo, como advierte McGl-ashan (t9621,

es, a veces, difíciI (especialrnente cuando se postula Ia exístencia de más

de un complejo) no ser escépÈico sobre 1as pruebas alågadas de las fórmulas
y configuraciones de los complejos (J-ineales o clclicos, por ejemplo). y

también acerca de los valores de constantes de equilibrio que, además,

suelen darse con varias cifras significativas. La aplicación de

tratamientos diferentes sobre los mismos datos experimentales puede

conducir a conclusiones también diferentes. Así, las medidas NMR sobre

cloroformo + acetona realizadas por Higgins y col. (1955) pueden ser
interpret.adas admitiendo sól-o 1a existencia deI complejo AB, pero el-

anál-isis de las funciones de exceso basado sobre el model-o de asociación
ideal sugiere Ia existencia de los complejos AB y AB2, este último

conteniendo dos moféculas de cloroformo. La necesidad deL segundo complejo

se refuerza cuando se tiene en cuenta eL calor de mezcla de

tetraclorornetano + acetona.

Las condiciones teóricas para las cuales mezclas binarias de Iíquidos
asociados forman mezclas ideales o atérmícas han sído estudiadas por Gross

y v¡ilson (1964) . Kehiaían y Sosnko!'rska-Kehiaian (1963-1964) discutieron el
comportamiento de las propiedades de exceso de mezclas asociadas ideales y

regulares de especies diversas.

SOLUBII.IDAD DE GASES

A la crecient,e importancia práctica que los datos de solubilidad de

gases en liguidos tienen en campos tales como Ia ingeniería química, Ia
biofísica, Ia geoquímica. debe añadirse, en época más reciente, su interés
en eI aspecto teórico, por cuanto permiten obtener cierÈas magnitudes

características del potencial intermolecular del disol-vente.

So-lubi-lidad de gases y parámetros de so-lubilidad..

Uno de los primeros modelos para predecir la solubilidad de gases no

poJ-ares en liquidos fue el- propuesto por Hildebrand y Scott (1950) en su

tratamiento de Ias sol-uciones regulares, es decir, aqueLlas en las cuales
l-a falta de idealidad es debida a l-as diferencias en las fuerzas de
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atracción de van der !{aats con una entropía de exceso para Ia mezcla igual
a cero. Esa diferencia en las fuerzas de van der vlaaJ.s, entre las
diferentes especies presentes, J-a expresan los autores en función de un

"parámetro de sofubilidad" ô, que -como ya hemos indicado antes- depende de

Ìa. energía interna de vaporízación det componente puro saturado a la
temperatura en cuestión dividida por el vol-umen molar de éste en et estado

J-íquido saturado.

De aôuerdo con La teoría de los parámetros de solubilidad, la

solubilidad de un gas viene dada por:

Iog x2 = 1og v2

donde .-, , v? son el- vol-umen parcíal mol-ar de1 sol-uto y ef volumen
u2 I

molar de.i. disolvente, respectivamente, y xld es fa sol-ubilidad ideal..

Thomsen y Gjaldbaek analizaron las medidas de sol-ubiLidad de una serie de

gases en n-al-canos empleando también l-a forma más sencilla:

(ôr - ôz)2
2 "303 RT

que rêsul"ta de la ecuación anterior cuando se suponen iguales los vol-úmenes

libres.

Al iguat de 1o que sucede con la solubiÌidad líquido-]íquido, cuando

el disolvente es un fluorocarbono La sol-ubilidad es en muchos casos más

baja que la que sugieren los parámetros de solubilidad cal-cul-ados a partir

de l-as energía de vaporización. Àsimismo, hay una notabLe divergencía
entre fas solubilidades de cF4 y SF6 ên diversos disolventes y las

observadas para otros gases s.egún la teoría de las soluciones reguJ-ares,'

Hildebrand atribuye tal- divergencia al- fracaso de la regla de la media

geométrica.

Con todo, Smith y vfalkley (1962) consideran fas sol"ubil"idades y los
volúmenes molares parciales de un cierto número de gases en disolventes no

polares a l"a l"uz de Ia teoría de las soluciones regulares y concluyen quet

(ô1 -õ2)2 ,- ;, ^.^.^,-7ft¡-ñ' - lrog ;f,* 
0,4343 (1

1

;^
--,v1

id*2

rog x2 = ros *jd - l, *',

62



en general, es imposible obtener parámetros de solubilidad para gases que

conduzcan a valores aceptables tanto para los volúmenes parciaJ-es molares

como para Ia solubilidad.

En 1963, Pierotti desarrolla una teoría de solución de qases que, a

pesar de sua nocables simptificaciones, muestra una gran consistencia y'

además, perrnite calcular Ios parámetros caracterÍsticos deI potencial

intermolecular del disolvente.

!"g'¡n Pierotci. eI proceso de solución <le un gas en un líquido tiene
Iugar en dos etapas: creación de una cavidad en el- disol-vente del tamaño

adecuado e inserción en ella de una molécula deJ- gas. Pierc'tti demuestra

que para soluciones muy dituidas se sâtisface la ecuación siguiente:

RrlnKH=Gc*Gi+nt1n$

donde KH es la constante de la tey de Henry, definida como K¡¡ : p2/x2 @Z =

presión parcial del gas y x2 = fracción molar del gas disuelto) ' G" y G1

son Ias entalpías libres parciales mofares Para el proceso de formación de

la cavidad y el de int.eraccj-ón de la molécula enjaulada con eI entorno'
respectivamente, y v! es ef volumen molar del disolvente.

EI valor de G" se determina por 1os métodos de Reiss et al-. (1959)

para un fluido de esfera rígida y Ia entalpía libre de interacción del
soluto, Gi, se calcula Posiulando un potenciaf de Lennard-.fones 12-6 en

forma aditiva. ÍtiLhelm y Battino (L971) demostraron que cuando eI soluto
es no polar y eI disolvente polar el término Gí en su contribución

inductiva, es función del momento dipolar det disoLvente y de la
polarizabilidad del soluto' así como de O12 t: (O1 + O2l / 2 ; CL y C2 =

parámetros de distancia de disol-vente y sol-uto, respectivamentel. Por su

parte, Ia contribución dispersiva a G1 depende no sólo del parámetro de

distancià O12, sino también de Ia energía Êa2, de forma que conocida Ia

entalpla libre parcial molar de solución a partir de datos de solubilidad y

detêfl[inado eI valor de 02 Por extrapolación gráfica de Ia curva de In KH

frente a x2, es posíbJ.e hallar O1. Asímismo, admitiendo la regJ-a de Ia

media geométricar se puede calcular el suPuesto conocido el parámetro de

energía del soluto gaseoso.
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3

METODOS EXPERIMENTÀLES PARjA MEZCLÀS LfQUIDAS

3.7 EntaTpias libres de exceso

La mayoría 
. 
de los guímico-físicos restringen sus estudios

termodínámicos de mezclas llquidas a presiones próximas a Ia atmosférica.

En este caso (y sóIo en este caso), es conveniente expresar los resultados

en función de fa entalpia Iibre de exceso GE (T, P*, x) o Sus deri.vadas con

respeçto a ]a temperatura y a la presión, donde p+ eS una Presión standard

que ugualmente se hace i9ua1 a 1 at.

Las medidas, de presiones de vapor isotérmicas conducen a valores de

Ir pr x e l¿ (donde ¡t e y son las fracciones molares de J,as fases líquido y

vapor de un componente en et equlLibrio) y¡ por Èanto, a valores de GE (se

suponen conocidos los segundos coeficientes del virial o -al menos påra

812- aproximad.amente estirnados). Real-mente, sólo Se necesitan conocer Ères

de las cuatro magnitudes I¡ Þr xr JÉ. cuando se mide Jt pero no l¿, la

experimentacíón es considerablemente más senciflar pero fos cálculos de los

coeficientes de actividad o de GE son mucho más compficados. christian y

col., de una parte. y Bellemans, l,efebvre y Guisset, de otra, han propuesto

métodos para calcuf,ar x cuando sóIo se ha medÍdo y-

Más interesante es el método proPuesto Por Barker (L953), en eI cual

se postula para GE una forma poJ-inómica adecuada y se determínan los

coeficientes optimizando el ajuste a las presiones totales observadas.

otro método, cuyas limitaciones fueron discutidas Por van Ness (1970),

implica Ia integración de ta ecuación de Gibbs-Duhem partiendo de un

componente puro. Ninguno de lOs métodos anteriores es adecuado cuando se

forma un azeotropo. Debe tenerse en cuenÈa fa no idealidad de ]a fase

vapor, aunque con frecuencia se desprecia este refinamienLo. La

composición de l-a fase 1íquida debe ser conocida exactamente, se
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determina, bien por transferencia en vacio de masas conocidas de 10s

componentes desgasificados en la celdill-a d.e presiones de vapor mantenj-d.a a

l-a temperatura del nitrógeno Iíquido, o tomando una muestra de l-a fase
1íquida después de tas medidas de presiones de vapor para su análisis por
cromatografía gas-ríquido, densidad, refractometría u otros métodos
apropiados. En esta segunda aLtelnativa son vitales 1as precauciones
frente a un cambio de La composición de ra muestra por evaporación. Mackay
y salvador (197L) real-izaron un detall-ado aná1isis de errores y concluyeron
que la determinación adicional- de ]a composición y del vapor sól-o merece la
pena si puede ser realizada con extraordinaria exactitud o si los dos
coflrponenteg poseen volaÈilidades similares o forman un azeotropo.

Cuando se miden las cuatro magnitudes .L¡ Þr J!¡ lÀr la información
extra'puede ser utilizada para contrastar la consistencia termodinámica de

los resurtados. Muchos investígadores emplean J-a prueba de l-as "áreâs
iguales" para demostrar que sus resul"tad.os no son termodinámi-camente
inconsistentes. Si se representan l-os datos experimentales de In (fy/f21,
a temperatura y presión'constantes, en funcion de x1 desde 0 a 1, el área

neta deL diagrarna debería ser iguar a cero si Los datos fueran correctos.
Esta circunstancia no se cu¡nple necesariamente bajo condiciones isoÉáricas.

À partir def conocimiento de GE en función de La tempelatura y/o de

la presión, es posible caLcular oÈias magnitudes termodinámicas de exceso.
Así, Ia entropía de exceso se puede calcul-ar a partir de

cE - ¡rE

!'

si bien se obtienen mejores resuÌtados combinando

medj.das de calores de mezcla HE; l-os valores de ð

1os val-ores de GE con

por

sonderivación de los de GE sobre un corto intervalo
notori.amer¡te inexactos (Mccl-ashan, Lg62l.

GElA r obrenidôs

de temperaturas

Asimismo, A GE/ð p = vE, pero los vol,úmenes de exceso se obtl-enen
mejor, bíen como diferencias pequeñas entre magnitudes grandes a partir de

rnedidas de Las densidades de J-as mezclas y de los componentes puros, o,
preferiblemente' Por medidas dilatométricas directas de1 cambio de voLumen

en eJ- proceso de mezcla.
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^E-_T

pueden ser obtenidos por medidas de tlE a varias temPeraturas' y l-os de

â2 eE
IJos valores cle --ò12

1
T

ð ¡rE(-a r)

ð2 eE
ôr ôp

a partir de medidas de vE a varias temperatutas. rinalmente, l-os valores

de:

ð2 eE

àp2

pueden ser obtenidos por medidas de la compresibilidad isotérmica antes y

después de Ia mezcla, o cal-culadas a partir de las compresibilidades

adiabáticas medidas directamente u obtenidas por medidas de fa velocidad de

sonido -

3.2 EntaTpias de mezcla

La ental-pía de nezcla, HE, como ot.ras funciones termodinámicas de

exceso, procede de los efectos que tienen lugar al reemplazar algunas

int,eracciones 1-1 y 2-2 en tos líquidos Puros por interacciones l--2 en la
mezcla. Probablemente, es esta la magnitud termodinámica que ha sido

objeto de mayor atención por Ios experimentadores. ya que viene a ser un

sensible reftejo del carácter y de Ia intensidad de las interacciones que

se producen en una mezcla Iíquida. Su derivada con resPecto a Ìa

temperatura, CpE, es al menos tan interesante como Ia propia función HE.

r,os vatores de H = vE - T $$ "o" tanbién muy interesantes pero no se

han medido calorimétricamente, aunque no sería mucho más difícil medir HE a

una temperatura dada y varias presiones que medirla a una presión dada

(baja) y varias temperaturas (Mcc1ashan' 1964).

En principio. fos valores de HE pueden ser obtenidos medíante fa

ecuaiión de Gibbs-Hermholtz

ðvE
âr

âvE
ãî

r^EnE=GE_rffi-
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haciendo uso de los valores de GE calculados por medidas de presiones de

vapor a varias temperaturas. IncLuso en aquel-los casos en que se pued.a

tener en cuenta con exactitud la desviación de ta fase vapor al estado
ideaI, los val-ores de HE hatl-ados con La ecuación anteríor son notoriamente
inexactos aunque las medidas de la presión de vapor sean de La más aLta

precisión, y, con frecuencia, la derivada åS "" muestra siquiera signo

correcto. Han sido muchas las técnicas experimentales empleadas por los
distintos grupos de investigación. De acuerdo con McGlashan, aparte de fas
precauciones aplicables a cualquier tipo de calorimetrla, debe Èenerse

especial cuidado a) para asegurar que no haya espacios de vapor, por
pequeños que sean, en contacto con l-os líguidos, b) que Ìa mezcla sea

completa, c) que sean conocidas las presiones en e1 calorí¡netro antes y

después de la mezcla, y d) que J-os Iíquidos no estén contaminados, por

ejemplo, por exposición aÌ aire húmedo o durante el proceso de carga del
calorimetro.

Supongamos gue Ia mezcla J-íquida obedece a J-a 1ey de RaouLt y que el
componente más volátil obedece a la regla de Trouton. Entonces al mezcl-år
ambos llquidos el cambio de entalpía d.e vaporización AH.TUO debido a 1a

vaporización del cornponente citado en e1 espacio de aire v hasta saturación
sería:

pov
RT^Hvap = - 0r5

^Ho = - 0,5
pov

RT
lORT=-5POV,

donde po es la presíón de vapor del líquido en cuestión y ÂHo su entalpía
de vaporización. Así, si V = 1 cm3 y po = 0,2 at., sería ÂH'uO = - L J,

vafor que no puede considerarse despreciabJ.e,

Una mezcl-a j.ncompJ.eta de los Iíquidos conduce síempre a val-ores

experímentales bajos, y esta situación tiene más .probabilidades de

presentarse -entre otras causas- cuando ambos componentes de la mezcla

dífieren mucho en su densidad.

Cuando se produce un cambio de presión en eì. proceso

introduce un . nuevo error que para eI caso de los líquídos
t.emperatura ordinaria es frecuentemente de unos 3 J mol-1 at-1

de mezcla se

usuaLes a la

En 1,961, Larkin y Mcclashan pusieron a punto una cuidadosa técnica
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caLoriÍétrica que conduce a resul-tados con una reproduccibilidad de I 0,3 J

mol-1 en valores de gE de hasta unos 100 .T mol-l. otros calorímetros
notables son los de Schäffer y Rohr (1960) y Hotleman.(1963). Una especíe

de revo.Lución en el diseño de calorímetros Para riedir entalplas de mezcla

fue la representada por eI calorímetro de dilución isotérmico de van Ness.

El principio de este mét.odo es medir Ia energía necesaria Para mantener las

condíciones isotérmicas en una vasija agitada conteniendo orig:inalmente eI
líquido A mientras se añade progresivamente el líquido. B en cantidades

medidas. No hay espacio vaPori en eI diseño de van Ness esto se asegura

cerrando ia vasíja mediante un tabique móvíl que contiene el calentador, el

termistor y eI agitador' y se retira rnecánicamente para admitír el líquido

B. En una modificación posterior de Stokes y Marsh, se empLea una vasija

de volumen constant.e. Inicialmente, se llena mitad con mercurio y mitad

cÕn eI líquido À, y el- B se inyecta l-ent.amente en caneídades medidas,

desplazando eI mercurio. Aunque originariarnente fue desarrollado para

sistemas endotérmicos, eI diseño se puede emplear inmodificado Para mêzc1as

débilmente exotérmicas,' van Ness (L966) y Benson (L9.69) describieron
modificaciones en las que se incorpora' un enfriamiento termoeléctrico

constant.e que puede ser utilizado igualmente bien para sistemas fuertemente

exotérmicos. Estos instrumentos de diÌución continua son claramente

superiores a los tipos discontinuos tanto en rapidez como en exactitud. En

d.os series de unas pocas horas de duración. puede medirse HE para unas 50

composiciones en todo el intervalo de concentraciones. La exactitud de ¡tE

es de unos 0,2 J mol-1 para valores pequeños y de 0,1 a 0,2 t en eI máximo

para valores grandes (R.H. Stockes y K.N. Marsh, L9721 .

Un proyecto inj-ciado por McGlashan a fin de establecer una serie de

valores standard para eI catibrado de caforímetros de mezcla ímplicaba a

varios laboratorios en todo eI mundo, l"os cuales medirían eL sístema n-

hexano + ciclohexano empleando Productos de pureza Phillíps Research para

evitar variaciones debidas a distintos grados de pureza de l-a muestra. Se

emplearon tres tipos de calorímetro: de dilución isotérmica, de flujo y de

tipo discontinuo. Aunque algunos típos daban mayores dispersiones que

ot,ros, no fueron observadas desviaciones sistemáticas en HE. Como

resultado de el1o, la Comisión sobre Termodinámica y Termoquímica de la
IUPAC (1970) recomendó este sistema para ca.Iibrar calorímetros. McGl-ashan

propone que HE para este sistema, a 298,15 K, puede ser calculada mediante

la expresión-:
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r¡El¿ moL-l : x(L-x) [866,r0 - 24g,4(r-2xl + g't.oqt-2x)2 31,8 (1"-2x) 3l ,

donde x ee 1a fracción molar de cictohexano. El- sistema n-hexano +

ciclohexano es e1 más adecuado para comprobar caLorímetros en J-os que 1os

componentes a mezclar no difieren grandemente en densidad. para

diferencias de densidad mayores puede emplearse el sistema tetracl-oromeÈano
+ ber¡ceno. Para sistemas exotérmicos no se ha establecido todavía una

mezcla fáciLmente purificable que constituya un standard. conveniente.

3.3 Volúmenes de Exceso

Los carnbios de volumen en un proceso de mezcLa se han determinado por

dos métodos principaLes: medida directa deL cambio de volumen de l-a. mezcla

y medida picnométrica de la densidad. La composición de l-as mezclas se

determinan pesando cada componente o midiendo su vol-umen. Si las
composíciones se deterninan a partir de la densidad de las mezclas, la
precisión con que se determinan aqué1las depende de l-a diferencia de

densidad de los componentes y de Lã precisión con que esta últímas se

conocen. Una diferencia de 0,1 g cm-3 entre Ia densidad de Los co¡nponentes

puros corresponde a un error de aproximadamente + 0,0001- en l"a fracción
molar de Ia mezcl-a (R. Battino, i.9?1) . Cuando se deÈermina VE

directamente, La pureza de los componentes no es un factor muy crítico
(McLure y Swinton, 1965).

Pordell y Swinton (1968) han sugerido el sistema benceno + cicl-ohexano
para contrastar Las medidas de VE. Este sistema ha sido medido

cuidadosamente por numerosos investigadores, observándose que los datos
dilatométrícos y Ìos obtenidos picnométricamente muestran entre sí tigeras
desvíaciones. Según PoneLJ- y Swinton, para mezclas equimoJ-ares de benceno

* ciclohexano un error de + 3.10-6 en las medidas de densidad da lugar a

una incertidumbre deL 2 * en vE. En general, el- método dilatoméÈrico es

capaz de mayor precisión que e1 picnométrico. He aquí 1a ecuación
propuesta por Pordell y Swinton para eI vol-umen de exceso de (benceno +

ciclohexano) a 298,L5 K.

vE = x1 x2 12,5564 - 0,057'7 (x1 - x2) + 0,026't lx¡ - x2l2J

EI subíndice 1 se refiere al" benceno y La desviación standard del- ajuste
los val-ores experimentales es 0,0005.
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En las medidas de densidad se han utilizado numerosos modelos de

picnómetro, si bien la mayor parte consta, en esencia, de un bul-bo

prolongado en un capilar graduado. El picnómetro se llena con agujas

hipodérmícas. Las correcciones de las pesadas al vacío y por eI espacio

vapor 3e aplican fácitmenter þero debe tenerse en. cuentã que en Ias

técniCas piCnornétricas para determinar densidades es importante conocer con

precisión Ia composición de fas mezcfas.

Han sido numerosos los modelos de ditatómetros empleados en la medida

directa de vE. Una de las primeras versiones fue.Ia propuesta por Keyes y

Hildebrand (191?) que, básicamente. consta de un tubo en u con mercurio en

su parte inferior pala separar tos dos componentesr Y con capilares

graduados en los extremos de las dos ramas. La comPosición se determina

directamente por pesada, y la mezcla se produce al someter al dispositivo a

mOvimientog pendul-arég dentro de un termosÈato. Variantês de este método

fueron sugeridas postetíormente por BeIlemans (L95?) r Bro!'tn y Smith (1962) 
'

Dlaz Peña y Haya (196a) y Rastogi y Nath (196?) .

Duncan, sheridan y syrinton (1966) díseñaron un dilatómetro que,

aparte de requerir pequeñas cantidades de cada líquido, tíene la ventaja de

poseer capifares intercambiables, de acuerdo con la magnitud del cambio de

volumen. Más adelante se hará una descripción más detallada del aparato y

de Ia técnica de empleo.

Holleman (1963) empleó un dil"atómetro que permite medir cuatro

composiciones en una sola carga. El diseño del- aparato es tal que con una

adecuada sefección de ángulos y tamaños de cámaras permite cuatro

diluciones sucesivas.

se han propuesto también diversos tipos de dilatómetros que hacen

posible medir VE en función de fa concentración. Los modefos más

representativos que aplican el- método de dilución continua son los

propuestos por Geffchen, Kruis y solana (1937), Pftug y Benson (l-968),

Beath, OtNeill y Will-iamson (1969) y Desmyter y van der waals (1958) '

En 1971, Stokes y Marsh pusieron a punto un difatómetro de dilución

continua muy séncitJ-o y rápido y, sin enbargo, de gran exactitud. Los dos

Iíquidos se mezcfan progresivamente en un sistema cerrado, safvo 1a
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existencia de un capilar en el que se mide vE por et cambio en ef menisco
de mercurio. una vez que se han determinado los volúmenes de 1os
componentes, no hay irecesidad de reaLiza¡ pesadas y sólo se precisa una
suave desgasificación durante la operación de ll-enado. según los autores,
se obtiene fáciLmente una precisión de 5 x 10-4 cm3 mol_-l en vE para
pequeños valores de VE; para cambios más grandes, la exactitud es la deL
calibrado de1 capilar. Er método puede dar una estrecha aproximacíón a los
valores de los volúmenes parciares sin diferenci-ación de una curva
ajustada.

Se ha sugerido el- sistema (cicJ.ohexano + benceno) para côntrastar
dilatómetios (Powel-l- y Swinton, 1"960); el_ valor de VE a 25oC es de 0,65 cm3

mol--l en l.as inmediaciones de la composición equimolar.
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4

TECNICAS EXPTRIMENTAT.ES EMPTEÀDAS

No ha sido pequeño el número de investigaciones que' en eI campo de

fa termodinámica de mezcl-as de fluidos moleculares, fueron flevadas a cabo

enelDepartamentodeQuímicaFisicadeZaragozaduranteelúItimocuarto
desiglo.conlasbienconocidasdificultadesinherentesalapuestaen
marcha de un proyecto de investigación en una época en que era más

frecuente distribuir la falÈa de medíos que los medios mismos, se pudierãn

poner a punlo afçfunas técrric"s experimentales y, 10 que es más ímportante'

se Logró capcar eI in¿erés de un reducido grupo de personas con auténLica

vocación uníversitaria que, pese a los escasos incentivos de otro tipo que

ante sí tenían, se dedicaron con estusiasmo y generosidad a las tareas

docentes e investigadoras. Ellas fueron fas que después mejorarían las

técnicas y J,os procedirnientos emPleados, incorporando nuevos métodos y

eventual-mente reatizando aportaciones originales de verdadero méritor todo

l-o cual fes permitió en poco tiempo convertirse en excelentes

especialistas. Sus nombres son hoy nacional- e internacionalmente

conocidos y su labor. generaLmente apreciada'

Pronto se pudieron formar tres grupos de trabajo' con planteamientos

diversificados dentro del mismo área de investigación, grupos que no sóIo

actuaron como eficaces centros de formación investigadora de muchos

postgraduados, síno que fueron fuentes de numerosas pubticaciones

aparecidas en multitud de revistas científicas nacionales e

internacionales .

Esos grupos, hoy integrados por personas con l-a debida preparación y

competencia (Ia mayor parte de ellos son ya Doctores) r están dirigídos por

los Profesores Gracia y Otín' que se ocupan del- estudio de mezclas de

líquidos moleculares¡ Y Por el Profesor Urieta, orientado principalmente aI

estudío de Ia solubil-idad de gases en líciuidos. Entre los colaboradores,

no podremos déjar de citar a los Drs. I' velasco, J' Valero' F' Royo' P'
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Pêrez,,J. Santafé, D. Guillén, A. Gal-lardo, B.

aI. Fernández, c. pol-o. ,J. peiró y muchos otros.
Ruiz, M.C. López, \t. Muñoz,

He aquí una breve descripción de algunas de ras técnicas que han sido
utilizadas y que (con la incorporación, en su caso, de las mejoras
aconsejables por ra experiencía o por 1a aparición en el mercad.o de nuevos
instrumentos) continrlan utilizándose en ros estudios experimentares
Ilèvados a cabo en este Departamento.

4.1 Volumen de exceso

Esta propiedad termodinámica se mide
dilatométrica propuesta por Í¡.À. Duncan,
(1966).

haciendo uso de una

f,P. Sheridan, F.L

técnica
Swinton

El dilatómetro se comporta esencialmente como un termómetro de
mercurio muy sensible en forma de áncora y prolongado en su parte centrar-
por un capilar acoplabLe exactamente calibrado (fig.4.1). Una vez lfenado
bajo vacio con mercurio bidestilad.o, se inÈroducen los componentes de 1a
mezcra, uno en cada rama, después de haber sido totarmente desgasificados.
La masa de arnbos ]íquidos se determina por pesada has¿a t 0,0001 g.
rnstalado el capilar, rellenado de mercurio hasta l-a altura convenient.e, e

introducido todo er sÍste¡na en un baño termostático estabirizado a 1 2 InK,

se realiza Ia operación de mezcLa de Los líquidos basculando el áncora
alternativamente en ambos sentidos. unas pinzas de ace¡o inoxidable
dispuestas en La pared del baño sirven de soporte al di.tatómetro, y
nediante un mecanismo apropiado se puede realizar 1a mezcLa dentro del- baño
sin desprazamiento veltícaL alguno del dil-atómetro. Esta última
circunstancia hace precisas solamente dos lecturas catetométricas d.e r-a

artura del ¡nenisco rnercu¡iaL: una antes y otra después de la mezcla. Las
lecturas se hacen con una imprecisíón de * 0,01 mm.

EI volumen molar de exceso se caLcul_a por la expresión:

,,rn _ 4,

donde :¿ es el volumen correspondiente a 1 mm de capj-Lar, h es r.a variacióir
de la altura der menisco como consecuencia de Ìa mezcla de l_os líguidos y n
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es el número total de moles de éstos. .A su vez, y es el valor med.io d.e una
serie de medidas a temperatura constante y viene dado por:

m
' d-h'

donde m es l-a masa, en gramos, d.e mercurio que ha fr-uído cuand.o la artura
de éste en el capilar ha d.escendido en h ¡run; d es la densidad del mercurio
a Ia temperatura de experiencia.

La imprecisión en y vendrá dada por

ôv 2 1$¡¡¡ 2 1 2 (ô¿)2 + (ôrr¡ 2
Ah

o bien

ôv= 2 (ôm)2 + (;h)2 (ôa)2 + (;þ) (ôn¡ 2

. Como ôm = + 0,0002 9, ôh = + 0,02 m (en ambos casos, d.eben real_j.zarse
dos lecturas) y ôd: t 0,00001 g cm-3, si suponemos -para concretar- que m

= 0,04 g y h = 10 mm, como d. : 13,59 g c*-3 se puede ver que ôv = + 6 x
10-6 c¡n3 10 que, con un vaLor típico de v = 2,g x 10-4 cm3, equivale a un
error aproxímado de + 1,5 t.

Análogamente

õvE = 2 rôu¡z * tþ2 t¡i'lz 2 z 6n't2

h

+n

Suponiendo que la masa totaL de 1os líquidos mezcl-ados es de 5,0 g y su
masa molecul-ar media es 80, como r-a determinación de ra masa de cad.a
líquido implica dos operaciones d.e pesada, se tiene para eJ. número total de
moles:

n

0,06250 t 0,00005

Con dicho val-or y con el_ correspondíente de h

de la expresión ante¡ior:

5.0n = 

-+

-- 80 -
0.0004

80

78
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ôvE=¡x10-4,

con 10 que:

vE = v'h + ôvE = (o,o14o r, * t9-4) c*3
n

esto es, eI error cometido en la determinación del VE viene a ser del

1r5 t.

4.2 Entalpla de exceso

El_ dispositivo expèrimental Para fa medida dè ental-pías de exceso que

se desc¡ibe ha sido empleado por vez primera Por M. Gracía, adaptando a tat

efecto el recipiente utilizado en la medida de volúmenes dè exceso, a1 que

se acoplaron fos necesarios elementos eléctricos: una resistencia no-

inductiva de calefacción y un termistol para Ia medida de fa ene'rgía

Iiberada por Ia anterior; una y otro están soPortados por un tubo de vidrio

pyrex y se hallan en côntacto directo con eI inercurio, tal d:isposítiwo

asegura}astrescondicionesfundamenÈa}esque,comohemosconsignadoen
otro lugar, deben ser satisfechas: 1) auser¡cia de fasê vapor; 2) pre.sión

constante antes y después de Ia mezcla, y 3) mezcJ-a completa de 'Ios

líquidos. La operación de rnezcla se realiza ên forma análoga a Ia indicada,' 
.

al describir Ia medida de volúmenes de exceso, si bien ahQla eI calorlÍtetr.o:

se siti¡a en el- Ínte¡íor de un recipiente d9 vidrio que¡ :a., '"rr 
trrê") 

., 9Þ, "'

introduce en un baño termostatízado. cuya temperatura se halla' estabilizada: -

a + 2 mK. La cámara de aire entre óaforímetro y baño amor'tigr¡ê: las,.

oscilaciones térmícas de éste y hace que, en reaLidad, Ia temPefaÈura de-l

calorímetro se mantenga constante en unas pocas décimas de mK1. .' ' ,''"

..
Iniciafmentè eI circuito eléctrico de m-edida aê fa', eneigía

comunicada. de fa variación térmica 1z del tiempo de calefacción f,ue simil,arl 
'

af usado en sus Laboratorios þor 1os grandes especialistâs en la mgdlda dè

calores específicos (Eucken, Clusius) (Fig. 4.2). Con ef tiemPo se fueron

incorporando fos nuevós desarroll-os tecnológicos. : '

La energía liberada por 1â resistencia se conoce .mid:iendo

potenciométricamente la caída de tensión y e1 tiempo de calefacciÓn con un

cronómetro que se.pone en marcha al cerrar el circuitO. Las variaciones de
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temperatura en eL calorlmetro se controlan ên forma continua con un

t,ermistor que alimentado por un acumulador de plomo, actúa como elemento

referencial á través de su potencial eléctrico.

E1 calorímetro es especíalmente apropiado para sistemas endotérmicos,
que es eÌ caso más general, ya que entonces, operando según un método de

compensación, es no sólo isobárico sino tanbién cuasi-isotérmico debido a

que puede hacerse mínimo el desequilibrio térmico entre sistema y entorno,

cuando uno de .Los coml)onentes de Ia mêzcla es un compuesto

halogenado, pueden prod.ucirse, en algunos casos, interacciones de tipo
químico con eI mercurío. Esta circunstancia obliga a reafizar en ausencia

de mercurio eI estudio experimental de lales mezcl-as. Con tal- propósito,
M. Gracia (1976) puso a punto un calorlmetro isotérmico de dil-ución en eI
que 1os tíquidos se haLlan en contacto sófo con teflón y vidrio.

En la fig. 4.3 se muestra un esquema del caforímetro y se indican

los detalfes del inst,rumento. El baño termostático de flujo mantiene Ia

temperatura en + 0;01 K. Cuando e1 J-íquido inicialmente introducido en el
calorímetro ha adquirido la t.emperatura experimental-, se baja el émboto con

su váIvula abierta. EI otro líquido se introduce en la pipeta E por medj-o

de un tubo de vidrio muy fino hasta la parte superior del- capilar,' entonces

se conecta J.a bureta y se llena.

Durante Ia medída, fas variaciones de temperatura se siguen por eI
potencial eléctrico en eI termístor. La energía procede de una resistencia
de constantán al-imentada por acumuladores, y el potencial se mide a + 0,001

v con otro muftímetro digital. un cronómetro (+ 0,01 s) inicia el
calentamiento cerrando el correspondiente circuito.

EI calorírnetro admite un acoplamiento a una unidad criogénica, l-o

cual permite eL estudio también de mezclas exotérmicas.

Gi¡ando totalmente eL tornillo S, se abre l-a válvula. Para permitir
La entrada de liquido desde La pípeta' se gira N para desplazar el- émbolo

hacia arriba. Simultáneamente, es aconsejable aplicar al líquido en la
bureta una ligera presión de nitrógeno para ayudar a su êntrada y asegurar

la ausencia de fase vapor. Controfando el tornillo S se puede regular la
vel-ocidad de entrada del líquido y, de esta forma, se puede producir una
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variación de temperatura despreciable en La cámara de mezcla. Una vez que

se ha j.ntroducido la cantidad deseada de líquido, se cierra la válvula
girando e] totnillo S en sentido contrario.

LJ
4m

Fig. 4.3. A, vasija cal.orimétrica; p, é¡nbolo de teflón, sopoltado
por un tubo de acero inoxidable, B; C, agua termostatizada procedente dè un

baño externo; D, cámara de aire; E. pipeta de vidrio pyrex con el
componente que se va a añadi¡; F, tubo capilar de La pipeta que penetra
herméticamente en el é¡nbolo y está compLetamente cerrado a rosca por un

ciLindro de teflón, G; f, entlada de agiua en eI tubo más interío! B (no se

mtjesÈra ]a sâlida) r T, pÍezas metáIicas fijadas sobre la parte superior deL

capilar de Ia pipeta sobre Ia cual actúa eI tornillo S para ab¡ir o cerrar
la válvuIa,'N, nuez para desplazar eL émbolo; R, anitlo de nylon; H,

resistencia de constantán para calefacción (aproximadamente, 200 O)

enrollada no-inductivamente y cubierta con cinta de tefLón autoadhesiva.. K,

T

s
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B
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termisÈor (3 kO a 298,15 K),' L¡ tubo ptástico; M. agitador magnético; J

manguito de tefLón.

El error cometido en fa determinación de Ia entalpía de exceso

depende esencialmente de las imprecisiones en la medida de la resistencia
(i 0,05f)), de intensidad de la corriente (1 6 x 10-5 A) y de1 ciempo de

calefacción (+ 0,01 s). Àsí, para una medida aislada:

hE-R12t

y, por tanto

ôr¡E : + (2 Rrr) (ôr)(õn¡ +( (dr)

Suponiendo que R - 200 ç2, I = 0,04 A y t = 150 3, se puede ver que:

hE = (48 + o,o9) J

Si eI número total de mofes en la mezcla es -como en el cáIculo

precedente- 0,0625, con una imprecisión de + 5 x 10-5, entonces:

õsE:+ {f)2 {oi'n)2 * { )2 (¡n)2 =+L.4J,

equivalente a ! 0,2 Z. ¡luelga decir que se trata de un cáLculo estimativo
que debe ser concretado en cada caso particul"ar.

4.3 Presiones de vapor

Las presiones de vapor de las mezclas líquidas, que son magnitudes

necesarias para eI cáIcu1o de coeficientes de actividad y de entalpías
tibres de exceso, se miden por un método estático. La parte esenciaf de la

instalación reside en ef manómetro, cuyo diseño está inspirado en el

correspondiente dispositivo utilizado en 1as medidas cIásicas de

compresibilidad de gases llevadas a cabo por la escuefa compostelana del

Prof. T. Batuecas' en el que sobre l-a rama larga de1 manómetro ¡eina
permanentemente eI vacío de Torricetli. EI aparato ha sido, naturalmente,

acondicj.onêdo para su nueva aplicación, y las modificaciones posteriormente

introducidas por M. Gracia han mejorado notablemente su rendimiento y
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precisión

En esencia, el díspositivo consta del citado manómetro en vidrio
Pyrex, con ramas de igual diámetro dispuestas verticalmenÈe en línea. para
faci]'itar la lectura catetomét!ica (fig.4.4) y cuyo diámetro es

suficientemente grande para hacer despreciable la depresión capirar de1

menisco de mercurio. El manómetro se haLla a una temperatura estabil-izada
con un baño de agua contenida en una camisa de vidrio que rodea a todo el
sístema. Esto permite minimizar de modo considerable una d.e las causas de

error más graves en la medida de presiones d.e vapor de líquidos, La

cerdiua con la mezcLa líquida está conectada al manómetro tateralmente y,
junto con éste, surnergida en un baño termostatizado hasta menos d.e j.0 mK.

La celdilla. capaz de recibir unos pocos ..3 d. cad.a uno de los ríquidos
que antes han sido repetidamente destil-ados y totalmente desgasificados,
contiene una pequeña pieza de acero recubíerta de tefl-ón que, accionada
magnéticamente, sirve para agitar y uniformar rápidamente Ia concentración
de la mezcla. Por destilación, los líquidos se introducen sucesivamente en

].a celdilla, sumergiendo ésta en nitrógeno líquido, y su cantidad se

deterrnina por pesada. La temperatura del baño se mide hacíend.o uso de

termómetros Beckmann prevíamente caribrados frenÈe a 1a presión de.vapor de

ber¡ceno purísirno, a través de Ìa ecuación de Àntoine adoptada por ef
National Eureau of standards (EE.w,). FinaLmente, la temperatura de l-a

habitación ge mantiene l-o más constanÈe posible durante la real-ización del-

experinento

La ímprecisíón en 1as rnedidas de presiones de vapor tiene Las causas

siguientes: a) error cometido en .La determinación de.L número de moles de la
nezcra (o de la fracción molar de cada componente); b) imprecisión derivada
de la der catetómetro, y c) influencia de la oscil-ación térmica durante una

nedida.

' Refi¡ciéndonos a la mezcLa (estudiada en el_ Departamento de euimica
Física)

{x CI2HCCIIC12 + (1-x)C5lt14}

se vío que un sistema de fracción mol-ar x = 0,4649 tenía a 298,15 K y
308115 K presiones de vapor de 14.168 kpa y 2I.260 kpa, respectivamente.
Como para 1,I,2,2 -teLracloroetano- M - 167,8 y una medída de su masa

exige dos pesadas, se tendrá:
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ôn= 0 .0002 = 1,2 x L0-6,167.8

l-o que, con n = 01025 moles, conduce a

ôn 4,8 x 10-5
n

o bien:

2

equivaJ-ente ¿ * 0,01 Z, aproximadamente. Por otra parte, como el
catetómetro aprecia hasta * 0,01 mm (equivalente a t L,33 kPa):

õx
x t*l'= ? x 1o-5

Þ) : .?'99= = 1,9 x 1o-4 (o bien, J 0,02 *).p ' T L4.l-68

ffi:5 x 1o-4

Finalmente, como un aujnento de temperatura de 10 K eleva Ìa presión de

vapor de la mezcla en 71092 kPa y l-a insegurídad en l-a constancia de Ia
temperatura def baño es de t 0101 K, se puede ver que

(o bien, + 0,05 ã)

En consecuencia, J.a imprecisión neta en una medida aisl-ada de presión

de vapor será:

rÞ9rt p 'totaL
2

T+ 3=s*ro-s,

tFr" =

2
+x p

equivaJ,ente a * 0,05 t: Es cj-erto que, en cada serie de medidas, la
imprecisión aumenta en los extremos deI interval-o de concentraciones, pero

también es verdad que, en general, los resuftados más signíficativos son

fos que corresponden a l-a región media y que, además, en Ia práctica los

errores se amortiguan por el hecho de que, para cada mezcla, son varias las
medidas realizadas y gue¿ para cada temperatura, se calcufa la curva media.

4. 4 ReTajación díeféctrica

p
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EI proceso de retajación dieÌéctrica puede proporcionar información

acerca de Ia interacción de moléculas polares rígidas con el entorno a

través de la correspondiente energía de activación. La exploración de esta

técníca para investigar Ias posibles correlaciones con Ias magnitudes

termodinámicas de exceso fue reaLizada por vez primera en el DePartamento

de Química Física zaragozar.o por eI grupo de trabajo dirigido por S. Otín.

,. Básicamente, se trata de estudíar, en función de la temperatura' ef
comportamíento de la energla de activación del Proceso dieléctrico, esto

es, la energía necesaria para modificar la orientacÍón dipolar de manera

cofectiva. Dicho comportamiento responde usualmente a modelos empíricos

tafes como el de Arrhenius, en los que se considera que e1 tiempo de

relajación depende -entre otros parámetros- de Ia entalpía de activación.
Sin embargo, como a partir de ciertas temperaturas se pueden presentar

desviaciones en Ia constancia de J-a energía de activación, se modifica la
fórmu.La típica de Arrhenius introduciendo una energía de activación
generalizada, Wg, que es 1a resuLtante de dos contribuciones: una'

Tproporcional a ñ (T t es una l-emperatura inferior a la de solidíficación

en que los dipolos del 1íquido polar están bloqueados) ' y otra,
proporcional a T,' esto es:

I = A exp wg/Rr = a exp (w1 ;þ * 
"2 

*) /nt=

=Aexp
V¡. r Wo(¿ : +..11)' R T-1r R' = Ag .*p

Wr1/l åt\ R T-Tr/

con Ag

proceso

entropía

on 
"*O þ. Por tanto, identificando wg con Ia entalpla de1

l"ibre y wZ, Ia-J-T-T IdieJ-éct rico, û11 representa l-a ental-pía

En forma J-ogarítrnica:

1nt =lnAS+
w1 t
R T-TI

Así, pues, si La energía de activacíón efectiva es constante, La

gráfica ln f (f = tíempo de relajación) frente . * debe ser l-inea1 aT-T'

temperaturas superiores a Tr. Las desviaciones a La lineal-idad deben ser

atribuidas á l-a intervención del segundo término asociado a la agitación
térmica.
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Asociando el proceso dieléctrico a una distribución de tiempos de

relajación de tipo CoLe-Cole

1

(1 + j o t)1-0 '

se puede obtener el varor más probable del tiempo de relajación en función
de Ia permitividad E*, La constante oieléctrica ts y 1a consÈante
dieréctrica a frecuencia el-evada t- que se puede obtener por medidas de

lndices d.e refracción (Ê- = rro2) ; ot es un parámetro característíco cuyo

valor se supone independiente de la temperatura. para estudiar la
variación con ésta de los tiempos de reJ-ajación, se hace uso de l-a ecuación
de Eyring:

t* (<¡. r) - {t
ts (r) - {t

rn(tr)-t"*-*.#,

donde ÂHS ea la entalpía molar de activación asociada aI proceso

dieléctrico y AS, e1 correspond.íente canbio de entropía.

Las constantes dielécÈricas estáticas se miden con un dipolómetro que

opera por el método de batido heterodino, y ras permitividades dieréctricas
compÌejas se obtienen según un método modificado de Roberts-Hippel que

conslste en estudiar Las variaciones de las ondas estacionarias engend.radas

por un tren de ondas electromagnéticas cortocircuítadas, cuando se

introduce ra muestra dieléctrica. Los índices de refracción se miden con

un refractómeÈro zeiss de prismas intercambiables y termostatizabl-es,
em¡rleando una lámpara de sodio como fuente Luminosa.

4.5 Soiubilidad de grases

I,as medidas de solubil-idåd de gases se real,izaron con un aparato tipo
Ben Naim y Baer modificado y puesto a punto.por J.S. Urieta. Además de su

sencilLez y exactitud, el dispositivo ofrece otras ventajas, como ta
posibilidad de ser utilizado en un amplio interval-o de temperaturas y a

presiones parciales de gas próximas a la atmosférica. Àsimismo, permite
l-levar a cabo las medidas, bien a piesíón constante, midiendo directamente
eL vorumen de gas disuelto, o a volumen constanÈe, midiendo entonces ra
calda de presión.
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EI aparato (fí9. 4.5), todo él en vidrio soldado, consta

esencialmente de un'sistetna de buletas graduadas Para contener eI gas, una

vasija donde tiene lugar Ia disolucíón de éste y un rnanómetro de mèrcurio.

se dispone también dé una instalación Para La desgasíficación de los

disolventes votátiles mediante un Procedimiento de destilación repetida

entre dos ampollas (d y ai'); La última destilación se realiza sobre fa

vasíJa de disolucíón V. En eL caso de Iíquidos poco volátiles, la

desgasificación se lleva a cabo en Ia propia vasija de medida. Esta

contiene en su interior una varÍlla magnética forrada de teflón, Para

agitación, y, a través de tubos capilares, comunica lateralmente con un

pequeño bulbo a fin de facilitar eI proceso de solución del gas. La

presión de éste sobre el. ¡nenisco de la rama corta del manómetro M se mide

frente al vaclo de Torricelli obtenido en Ia rama larga. Las buretas B. de

diferente volumen. comunican superiormente entle si y con eI lesto def

aparato, e ínferiormente' con un reservorio de mercurio R. EI

desp).azarniento vertical de este dePósito permíte graduar ef volumen de gas

en cada bureta.

Durant.e

temperatu!a
posibJ.e.

eÌ desarrollo de

aribiente próxima

La disolución masiva de gas se Produce cuando, como consecuencia de
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1a agitación del Iíquido, éste asciende por eI tubo lateral para caer
nuevamente sobre 1a masa principal, renovándose así continuamente Ia
superficie de contacto iíquido-gas que, además, aumenta de tamaño por
efecto de Ia propia lurbuLencia. EL descenso en la presión del gas se

compensa abriendo las Llaves f, de acceso der mercurio tantas veces como sea

necesario.

La imprecisión en las ¡nedidas viene determinada esencial-mente por l-a

que afecta a Las lecturas catetométricas de la presión (t 0,04 mrn), a1

volumen de gas contenido en Las buretas (+ 0101 mL) y a l_a constancia de l-a

temperatura del baño de aire.que rodea díchas ampollas (+ 0,1 K). Con taleg
llmites de imprecisión y como ejempfo Ílustrativo, se ha estimado que el
error relativo cometido en fa medida de la sorubil-idad de argon en benceno

a 298,15 K es de I O,? t. Es verdad que en e.L caso de disoLvent.es
rel-ativamente volátiLes (como eI propio benceno) su presión de vapor es

influida por la presión del gas; sin enbargo, el cáIculo *aproximado- de

esta corrección demuestra que el error que introduce en Ìas sorubilidades
es generalmente mucho menor gue eI procedente de 1a irnprecisión
instrumentaL.

4-6 Segundos coeficienËe.s deJ. viriaL de mezclas gaseos¿¡s

El dispositivo experimental- empleado en la medi.da de segundos
coeficient,es del virial- es una variante del utilizado por las êscuelas de

Guye y BaÈuecas en las medidas cLásicas de compresibilídad de gases.

La parte esenciaL del aparato (fig. 4.6) está constituida por una

serie de nueve ampollas de vidrio uni-das entre sí por tubos capilares cad.a

uno de l-os cuaLes 1leva una señal de enrase. La primera de las ampolLas
comunica inferíormente con un reservorio de mercurio, a, en tanto que La

última se hal-Ia unida -tambíén por un tubo capilar- con el- manómetro-
barómetro destinado a medir, en cada caso, la presión del gas encerrado en

las ampol-Las. Es éste un manómetro de mercurio cuyas ramas están sítuadas
en Ia misma vertical con objeto de facilitar las lecturas catêtomét.ricas.
De ellas, la corta lleva soldado interiormente un índice de vidrio, I, con

ayuda del cual es posible conocer eÌ volumen de1 gas en dicha rama. por su

parte, la rama larga comunica con et equipo de vacío a través de La vál-vura
barométrica, :¿h. Tanto Las ampollas como eI espacio perjudicía] se hallan
exactamenÈe caribrados, por 1o que es posible conocer en cada momento el
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vofumen ocupado Por et gas hasta el enrase considerado y Leer en eL

nånómetro la correspondiente presión.

Lr

va cto

(ò)

ìa:

Ctt
vacio
a.r c

c t,cc

Fig. 4.6.

El conjunto de las nueve ampolJ.as está sumergido en un ballo

termostátíco que asegula una constancia de t 0101 K. Tanto las ampollas

como el espâcio perjudicial se calibraron con nercurio bidestilado a varias

temperaturas. Et calibrado del tubo barométrico por debajo del lndice I se

realizó en forma similar a La anterio! con et fin de conocer su volt¡Íren por

0r1 ¡rrn. Las presiOnes leldas se corrigen a ooc y a La gravedad standard.

El vol,umen del gas encerrado se compone del de las ampolLas ocupadas Por el

nismo, más et del espacio perjudicíal hasta el menisco de mercurío en la

rama corta. Como este último se encuentra generalmente a una temperatura

diferente a la de las ampollas, es necesario íntroduci! en los cálculos la

corrección debida a Ia diferencia de temperaturås. Por ú1Èimo, Para

aquellas tempêraturas dÍstintas a las que fue realizado su calibrador eI

volumen de fas ampollas se corrige teniendo en Cuenta el coeficiente de

dilatación del vidrio.

El número de moles Â de gas y eI coeficíente del virial p

calcuì-an, por mlnirnos cuadrados, a partí! de fa ecuación:

BaÃ: Ì¿¡mos:átrco
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pv: n(Rr + pp)

Las princípares l-imitaciones en 1a exactitud de la técnica
experimental son:

1) La oscilación térmica del_ baño (+ 0.01 K), y
2l el Límite de apreciación del catetómetro (+ 0,015 mm).

En consêcuencia, el error probabre cometido al efectuar una medida
(que. en Ia práctica, requiere dos lecturas catetométricas),

ôrr : 2 x (0,15) ã 0,02 mm.

manométri-ca

sería:

Por su parte, el_ .cálcuIo del voLumen de gas contenido en la rama
manómetro, entre el menisco de mercurio y l_a punta de vidrio,
afectado por una inseguridad de:

ôv = + o,o2 x 0,T62 = I o,oo3 ml/rnm.,

donde 01162 mL es e1 volumen por nìrn de tubo manométrico

Teniendo en cuenta que pV viene condicionad.o,
oscil-aciones térmicas deL baño, el error probable
determinación será:

corta del
resul-ta

además, por las
cometido en su

t tõr¡'riLdl-r 2tôpr (õp l2
2 2ô (pv) + + (ôv¡

o bien, suponiendo ideaL et gas

õ (pv) (6Pl (ôv¡ + (nR) (ôt¡

de gas y el correspondiente coeficiente de] viriaL
de Ia ecuación de estado cortada en eI término

+

El- error en pv depende, pues, de 1a presión del gas, ]a cuar es variabre en
el- curêo de una experiencia, por ro que aproximadamente oscil-a entre
+ 0,002 y I 0,006 at rnl-.

El- número de mol_es

se. determinan a partir
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lineal, aplicando el método de mínimos cuadrados a las distintag ecuaciones

de observación. Se puede así estimar el error probable que afecta al-

cál-culo de amba¡e magnitudes en:

ôn=+2x10-7mol
ôp=t2,3mr/mo!

Se hizo también el cáIculo de los segundos coeficientes del virial-

empJ-eando la ecuación:

pv = nRr [r + Þ (n/v)]

observándose que, cuando se corta ef desarrollo en el término lineaI, Ia

diferencia entre p y B resulta ser muy inferior al error experimental.
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5

ESEUDIOS REÀT.IZ.âDOS O EN CT'RSO DE RTATIZACIOI{

Como ya se ha dicho' eI Departamento químico-flsico de zaEagoza ha

desarrollado durante los últimos decenios una intensa labor investigadora

en el campo de Ia termodinámina de rnezclas de fluidos molecufares.

Renunciando -por razones obvias- a exPoner dicha labor con cierto detalle'
vamoa a consignar a continuación, a modo de ifustración, a.J-gunos de los
resuLtados obtenido en aquellas llneas de trabajo más representativas que

han centrado nuestra atención.

5.7 Enlace de hidrógeno

uno de los primeros temas de investigación abo.rdados en este

Departamento químico-fisico fue eI estudio de fa asociación por enlace de

hidrógeno en sistemas tíguidos. En general, se admite qrré en una solución

diluida existen esencialmente Lôs mismos tipos "asociados" (dímeros,

multímeros lineal-es, clclicos o ramificadosr etc.) que en el líquido puro'

Esta hipótesis, sin ernbargo' no es del todo correctar ya que eL mecanismo

de asociación depende de l"a permitividad diel-éctrica y de la estructura

loca] del líquido, y estas propiedades son función de Ia concentración de

disolvente; asír disolventes polares estabilizan "asociados" polares,

míentras que en ¡nedio no polar predominan los "asociados" no polares

(cíclicos).

Todo eIIo dificulta sobremanera eL estudio de los líquidos asociados,

10 que, unido a Ia propia vaguedad de la definición de enl-ace de hidrógeno,

justifica las discrepancias entre 1os val-ores de Ios parámetros de

asociación (grado de asociación, energía de asociación y constante del

equilibrio de ta asociación) proPuestos Por disÈintos investigadores
utilizando técnicas instrumentales diferentes.

Dentro del aspecto químico-físico de los sistemas asociados, han sido
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aleoholes y aminas 1os que han recibido atención preferente. Nuestro
estudio terrnodinámico de Ia asociación por enlace de hidrógeno se centró,
en el caso de alcoholes, en eI de las mezclas alcohoL butíl_ico terciarío +

isooctano, + benceno y + tetracl"orometano (M. Gracia y S. Otín, 'J,974), y
fue más amplio para aminas, ya que se refírió a sistemas binarios
conteniendo 14 aminas diferentes (atifáticas, cicloalifáticas y aromáticas)
y n-hexano, cicl"ohexano o benceno (S. Otín e I. Vetasco, L978, Lg79l. La

propiedad principalmente investigada fue La entalpía de exceso.

Los tratamíentos teóricos util-izados para el_ cálculo de fos
parárnetros característicos de .La asociación, se babaron en postular
díversos grados de asociacÍón: (a) Existencia de un solo tipo asociad.o
(mezilas del tipo À + Ai + B); (b) equilibrio polinario con r¡ = 6 y
constantes de asociación íguales (mezcJ.as de tipo A + A2 + A3 + ... + An +

B, con r¡: æ y K:-2 = K23 = K34...); (c) asociados con r bajo (1< n <4) y
co¡r constantes de asociación arbitrarias.

La aplicación de los modeLos (a) y (b) (o de Mecke-Kempter) conducen

a unog parámetros de asociacÍón dispares. 1o cual es consecuencia de las
propias Limitaciones de los modeLos. En efecto, proponer un .solo. tipo de

i-mero en un Iíguido asociado constituye una aproximación poco exacta, ya

çIue, aun cuando fuera correcta, el número de monómeros variaría con Ia
concentración. Por otra parte, un modelo de asociación por etapas
sucesivas conduciría a funciones termodinámicas de exceso simétricas con

respecto a la concentración, 1o que no es el caso en los sistemas
estudiados.

EL tratâmiento empleado por nosotros se basa en la separación de las
distintas contribuciones a HE de un sistema con un componente asociado.

He aquí su esquerna:

1.- La entalpía de exceso de un sistema J-íquido binario constitr¡ido
PO! Un Componente asociado y otro no-polar se compone de tres
contribuciones fundamentates: a) Ruptura de enlaces de hidrógeno; b)

interacciones dispersivas, y c) interacciones específicas, sÍ existen:

HE=Hlî +HÌ, +HEEn cLsp esp

En una solución de dilución infinita, la expresión se convierte en:
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nE- = nËî EæH..
cLr

Eæ
Hesp+ +sp

2.- Se acepta como hipótesis que estas contribuciones son mutuamente

independíentes.

3.- Si el componente no polar tiene una estructura hidrocarbonada

slmilar a la de fa sustancia asociad.a, la expresión anterior queda reducida

a:

nE- : nËi,

to que permite identificar La entalpía de asociación por enlace de

hidrógeno de un alcohol o de una amina con la entalpía de exceso þarcial
molar a dilución infinita de sus mezclas con un Componente no polar

apropiado.

4.- La contribución dispersiva (en general, menos importante que las

debidas a Ia asociación o a las interacciones específícas) se obtiene por

cáIculo teórico a Partir de sistemas 1íquidos en los que dicha contribución

constituye la interacción más importante (sistemas alcano + alcano, al-cano

+ befrceno, alcano * cicloalcano, etc.)

5.- Finalmente' l"a contribución de l"as interacciones especificas

obtiene una vez conocidas las contribuciones de asociación y dispersiva.
Sê

Los resultados de Ia investigación rea.Iizada conducen a Las

conclusiones siguientes :

i) La energía de asociación por enl-ace de hidrógeno en las aminas

primatiaS es mayor que en las Secundarias con eI mísmO número de átomos de

carbono:

Eoo
HE¡t (kJ.mo1-1 )

n-propilamina 6,7

dípropilamina 2,5

ii) La energía de asociación disminuye aL aumentar la J-ongitud de

radical alifático en las alquilaminas o Ia separación entre el grupo -NH2 Y

eL núc1eo bencénico en las aminas aromáticas:
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nffi tr.o.*or-11

n-hexiLamina 6,L

bencilamina + benceno 2,6

feniLetílamina + benceno 1r3
iii) La intetaccJ-ón especifica NH2 - fI laromático) es más

en 1as aminas primarias que en las secundarias, y en éstas, más

amina terciaria:
r'æH!"O (kJ.moL-r)

n-propilamina -6.3
dietilamina -5r 1

trietilamina -2,8
ciclohexílamina -6,7
N-rnetilcicLohexilamina -6,3
N¡ N I -dimet il-cicl-ohexilamina -4 , 4
iv) La interacción NH2 - fI dísminuye aI aumentar et número d.e átomos

de carbono def resto hidrocarbonado:

n-propilamina -6, 3 k,J.mol-l
n-hexiLamina -5,9 kJ.mo1-l
v) Ira ínteracción NH2 - fI es mayor en l-as aminas cícloalifáticas que

en las alifáticas tanto primarias como secundarias o terciarias:
ciclohexilamina -6,7 kJ.mof-l
En el caso de1 alcohoL butllico terciario, Ia energía de asociación

por enlace de hídrógeno hallada fue de 24,S kJ.mol-l, y la ínteracción
específica OH - n, de -6,3 kJ.mol-l.

Estudios similares fueron real_izados sobre las mezclas binarias
formadas por tetrahidrofurfurilalcohoL y tetrahidrofuritamina con

cicrohexano, tetracl-oronetano, benceno o tetrahidrofurano (M. Gracia y R.

Bolinaga, 19?8). La interpretación de l-os resul.tados experimentales es

ahora más compleja, por cuanto en el aLchohor y en la amina considerados,
además de enlaces de hidrógeno intermol-ecurares, existe un enlace de

hidrógeno intramolecular cuya energía fue estimada en 5,0 kJ.mol-l para el
primero y 8r5 k.r.mo1-l para la segund.a. Àsimismo, l-os d.atos obtenidos con

La rnezcLa tetrahidrofurfuril-amina + teÈraclorometano pusieron de manifiesto
l-a interacción específica H2N-CI- y permitieron estimar su energía en 5,g

k¡.mol-1 .

importante

que en una
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Se hizo también un estudio, por vía termodinámica, de Ia formación de

un complejo entre terbutil-alcohol- y terbutil-amina (s. otín ex al-.' 7973.

L974; J. valero et af., L9791. La constante de equílibrio, r.I2, y Ia

entalpía ÂH12r del proceso de cornplejación se calcularon por determinación

experimental deL catOr desarrollado en el prgceso de mezcla de soluciones

de afcohol y amina suficíentemente diluidas para que no exista
autoasociación. El balance energético neto 

^hmD 
incluirá la ruptura de

enLaces de hidrógeno¡ Ah¿ (efecto endotérmico), V ta formación de enfaces

oH...N, 
^hc 

(efecto exotérmico) en el cornplejo:

Âht=Â¡^-OnO

conociendo Ia concentración.c12 det complejo en l-a mezcla, Ia magnitud de

^H12 
por mol de complejo vendrá dada por LHLZ = L}j.¿/c12v- Àsimismo'

Ca = Ct + Ct2 ; CA = c2 + ca2 ; CL2: R12 Cy C2t

donde C" ! C¡ son¡ respectivamente, las concentiacines totales de amina y

alcohOl en l-a mezcla¡ y c1 Y c2, LaS respectivaS concentraciones en ésta de

amina y alcohol- Libres.

Se puede ver entonces que:

2L}l
AHr2 =

vlcA + c^ + 1/r.12 - (c¡*cu+L/K121 - 4 cacAl

siendo V el volumen de fa mezcla. Partiendo de concentraciones diferenÈes

de terbutiLamina (para una dada de terbutilalcohol-) ' se obtendrán vafores
constantes K12 sóIo cuando el valor asignado a ÂH12 sea eI correcto. Así

se hallaron los valores:
K12 = 3,0 ; AHt2 = -25,0 kJ.moL-1 ,'

LG:rZ = -2?55 J.mol-l ; ÂSfZ = -?3'4 J.mol-lx-l-

5.2 Otras interaccìones especfficas

Haciendo uso de las entalpías mofares parcíales a dilución infinita,

^2'*, 
se han evaluado las diferentes interacciones molecul-ares que se

presentan en Las mezclas n-hexano o tetraclorometano + un éter cíclícc
(M.D. GuilIén, 1978).
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Los varores HE'-2 para mezclas que contienen

identificar directamente con l-as interacciones poJ-ares

n-hexano se

y fI-fI en et

pueden

éter.
Ðe acuerdo con nuestros resultados, las interacciones poJ-ares en 1os

compuestos puros se hacen progresívamente más fuertes en la secuencia:
tetrahidropírano ( tetrahidrofuLano < furano < l-r4-d.ioxâno.

Aunque las entalpías de exceso de todas las mezclas teÈraclorometano
+ éter cícl-ico son negativas (excepto con furano), sus coeficientes de

temperatura son, sin embargo, positivos, apuntando hacia La existencia de

una interacción específica entre los componentes. rgnorando los efectos
dispersivos por su pequeña contríbución, podemos, pues, suponer que tanto
las interacciones en los éteres puros como la i.nteracción específica
tetraclorometano - éter son las que principalmente contribuyen a l-as
entalpías de exceso. por tanto, restando en cada caso H:,- en hexano d.e1

correspondiente valor en tetracl-orometano, se podría obtener una estimación
de Ia energía de interacción cl-o (éter cíclico) . r,os resultad.os obtenidos
fueron:

Cl-O (furano) -3,51 k,Jmo1-l

CI-O (1,4-dioxanor -4,09 k¡mo1-l
Cl-O (tetrahidrofurano) -5,43 kJmol-l
Cl-O (tetrahidropirano) -4,75 kJmoJ_-1

El- comportamiento calorimétrico de mezcras conteníend.o aldehido
salicilico 2-metoxietanol, estudiad.o por J. Valero et af., (L9Zg), es muy

significativo. Mientras l-a mezcla del al-dehido con ciclohexano es
fuertemente endotérmica y ra curva de HE frente a la fracción molar del
primero es casi simétrica, el sistema 2-metoxietanol + ciclohexano es
apreciablemente mås endotérmíca y la correspondiente gráfica es de forma
sigimoidal. conclusiones parecid.as se extraen del- estudio de las mezcras d.e

uno y otro componente oxigenado con tetraclorometano y benceno.

Todas las observaciones son consistentes con l-a existencia de un

enLace de hidrógeno intermol-ecurar en eL ardehido. Además, l-os valores
relativamente bajos de HEr- son argumentos adicionales en favor de la
hipótesis de que prácticamente no existe enlace de hidrógeno
intermolecì¡lar. r.a forma sigmoidar de las curvas HE-x puede ser
interpretada como un efecto competitivo entre la .autoasociación de
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moléculas de 2-metoxietanol y una interacción específiea soluto-disol-vente
(o-CI o II-o) con un efecto tércmico opuesto. De hecho' los valores de Clp

para J-as mezclas con eI alcohol son notabLemente más el-evadas que los de

las mezclas con eI aldehido, como corresPonde a fa exístencj.a de

autoasociación en el alcohol.

Parece razonable aceptar que Ia dife¡encia entre los valores HE'-
(2-metoxietanol + ciclohexano) = 11,0 kJrnol-l y HEræ (etanot + ciclohexano)

- 24t0 kJmol-l, esto esr ?,0 kilmol-lr. rePresenta Ia energía d.e enlace de

hidrógeno intramolecular en 2-metoxietanolr en el supuesto de que sean

similares las energías de enlace intermoleculas en ambos alcoholes.

F.M. Royo et al. (1980, 1981' 1982) real"izaron un est,udio
(calorimétricos y volumétrico) sobre 32 mezc.l-as binarias con el fin de

caracterizar los distintos tipos de contactos impticados. A tal efecto,
tos sistemas fueron elegidos de manera que sólo se hiciera uso de nuestros

propios resultados experirnentales, empleando eL método de Barker para

tratar los datos de entalpías de exceso. Los resultados de un sistema dado

fueron ut,ilizados cada vez para evaluar los parámetros de un solo tipo de

contacto.

Como entre los componentes había alcanos, aLquenos, dicloroalcanos,
cromáÈicos, cloroaromáticos, éteres y clorometanos, se han caracterizado

interacciones de tipo Cl-alifático, CÌ-aromático, alifático-aromático, fI-
alifát.ico o aromático o cloro, o(éter)-a1ifático o aromático o cloro y Cl-
o(éter) . Los resultados obtenidos confirman el hecho bien conocido de que

una deslocalización eIéctrica tiende a estabilizar contacos n-fl y n-Cl,
que los contactos o-Cl en bis(cÌorometil)éter + tetraclorometano son menos

estables que los del mismo tipo en dipropiléter + tetraclorometano, de

acuerdo con Ia existencia en e1 ét.er clorado de una interacción
intra¡nolecular O-Cl que contribuye a La saturación de Ia capacidad aceptora

del átomo de cloro, reduciendo, por tanto' l"os efectos intramoJ.eculares.

Una interpretacíón análoga puede ser atribuida al valor de la interacción
fI(arom)-Cl en bis(clorometil)éter + benceno' de energía apreciablemente

mayor quê la mostrada por dicloropropano, diclobutano o clorodifenil-metano
+ benceno.

A. de Torre et aI. (1980) Llevaron a cabo un estudio calorimétrico de

mezclas de l-bromohexano o bromociclohexano + un ¡nonoéter, un diéter, una
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monocetona o una dicetona, además de .las formadas por cada una de tales
sustancias con n-hexano o cicfohexano. Al comparar las ental-pías de exceso
máximas de l-bromohexano + n-hexano (- 400 J mo1-1) y de 1-bromohexano +

di-n-propitéter (- 16 J mol-1), destaca la fuerte contribución negativa que

causa la presencia del átomo de oxígeno en eI éter y gue debe ser atribuida
a una interacción específica Br-O(éter). Teniendo en cuenta Las ental-pías
de exceso determínadas para l-bromohexano + n-hexano y di-n-propí1éter +

n-hexano, se propone para dícha interaccíón el, val"or -0r6 k.lmol--1. Un

argumento similar aplicado a 1-bromohexano + Lr2-dimeto:<ietano conduce para

la misma interacción a 1r3 kJmol-1, como sería de esperar para un

comportamiento mutuamente independiente de los dos átomos de oxígeno en la
molécuLa de diéter.

Una consideración aná1oga de .1as mezcLas 1-b¡omohexano +

metilbutíl.cetona y + acetilacetona permite establecer un valor aproximad.o

de -1,1 kJmol-1 para La interacción Br-O(carbonilo) en anbos casos.

En bromocicfohexano * éter o + cetona existe una contribución
dispersiva alifático-cicl-oalifático, además de 1as interacciones dipoJ-ar y

específica taÍibién existentes en L-bromohexano. Adscribiendo dicha
cont¡ibución aI valor de HE para n-hexano + cicl-ohexano, y teniendo en

cuenta las ent,alpías de exceso para ciclohexano + éter, + cetona o +

b¡omocíclohexano, se ha calculado -0,65 k.Imo1-1 para 1a energía de ía
interacción Br-O(éter) y -1,2 k.lmoL-1 para Br-O(carbonito), valores ambos

rnuy parecidos a los obtenidos con l-bromohexano.

Otín et a-I. (1980) demostraron que las mezclas esteralifático +

1-bromoetano muestran valores de HE apreciablemente rnás bajos que 1os de la
correspondiente mezcla ester + n-hexano, l-o cual, puede ser razonablemente

atribuido a la interacción específica Br-O(carboxil-ato) de tipo aceptor-
donador. Para eval-uar su energía se tuvie¡on en cuenta las ental-pías de

exceso no sóIo de l-as mezcl-as ester + n-hexano, sino también l-as de l"-

bromohexano + n-he:<ano. Àsí, por ejemplo, refiriéndonos a l"a interacción
Br-O en acetato de etilo + l-bromohexano, para Ia que f¡E(máx) :490 Jmol-1

a 303,15 K, y teniendo en cuenta que para l"-bromohexano + n-hexano gE(máx)

= 400 Jmol-l a Ia mj.sma temperaturã, se puede proponer el- valor
-1,1 kJmoL-1 puru ]-a energía de la interacción Br-O(carboxil-ato), similar
al obtenido para Br-O (carbonil-o) .
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se observó asimismo que en los bromoesteres isómerosr las entalPías

d.e exceso Cle Sus mezclas con n-hexano aumentan con SeParación creciente

entre el átomo dè bromo y eI grupo carboxilato.

una razonable justificación de este compo!tamiento puede ser la

existencia de una interaccíón intramolecular Br-O(carboxilato), en Ia que

Ios átomos de oxígeno saluran parcialmente su capacidad aceptora con fos

electrones 4 p del bromo.

Finalmente. tomando por base Ios resultados calorimétricos para

mezcl-as (1-bromohexano + un diester aLifático) obtenidos en una

investigación posterior (s. otín et 4"1., 1981), y siguiendo un proceso de

cáIcuLo similar al" de los casos anteriores, se estimó para Ia interacción

Br-O(dicarboxilato) el valor de -1,3 kJmol-l en el máximo'

La interacción especifica cl--o fue estudiada a Partir de los

resultados obtenidos para las entalpías de exceso de clorobenceno +'

(clorometil) benceno + y (2-cloroetit) bênceno + un éter' a 298,15 K (8.

Ruiz et af., 1984). Combinando nuestros resultados Para (clorobenceno + un

éter alifátíco o cícl,ico) con los obtenidos por otros autores para (benceno

+ un éter alifático o clclico) y (clorobenceno + un alcano o cicloalcano),

se puede proponer el valor aproximado de -1,1 k.Imol--l para la interacción

Cf-O(éter alifático) Y -1,0 kJmol-1 Para Cl-O(éter cícÌico) '

5.3 Efecto de proximidad

una de las razones por las que los parámetros de intercambío pueden

alterar considerablement.e sus valores es la proximidad de dos grupos en

una mofécula. Este rrefecto de proximidad" fue sugerido primeramente por

Kehiaian, Sognkowska-Kehiaian y GrolJ-ier y ha sido demostrado en ciertos

casos. Nosotros mismos, a través del grupo de trabajo dirigido Por s.

otín, hemos realizado algunas contribuciones en eI mismo sentido para

confirmar su carácter general.

Así, se midieron a 303,15 K en función de Ia concentración, las

entalpías molares de exceso de (n-hexano + metilbutilcetona o 7,2-

dimetoxietano o acetilacetona) y (ciclohexano + di-n-propiléter o

metirbutircetona o 1'2-dimetoxietano o acetilacetona) (J'M' Monzón eË a-l''

1981) . En eI comportamiento térmico de Ìas mezclas en n-hexano se
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influencia de un grupo repetido en ta molécula. E1'primer efecto podlía
ser atribuído a Las interacciones dipolo-dipo1o, cuantitativamente
diferentes. en ,éter y cetona, pero 1a diferencia entre ras entaLpiãs de

exceso es taL que parece razonable pensar en la existenci-a de una

contribución de otro tipo de interacción entre el átomo de oxígeno en el
grupo carbonilo y los átomos de hidrógeno en posición ct.

La íntroducción de un segundo átomo de oxígeno o grupo carboniLo,
1,2-dimetoxietano y acetilacetona, respectivamente, influye en forma
díferente sobre los vaLores de la ental-pía de exceso para las mezcras en n-
hexano en comparación con los de las mezclas anteriores. Así, míentras
metilbutilcetona y acetilacetona muestran entalpías de exceso bastante
parecidas, por el contrario, para 1,2-dimetoxietano es casi 1000 ,r mol-1
tnayor que para dí-n-propíléter. ¿cuá1 sería el efecto térmico para mezclas
con Los compuestos difuncionafes en er supuesto de que ambos grupos
funcionales en cada molécula fueran independíentes?. A tar fin, se hizo
uso de Ia aproximación cero a la teoría reticuLar según xehiaian para
evaLuar los parámetros de intercambj_o alifático oxígeno (en éter) y
atifático-grupo carbonilo a partir de nuestros resurtados para di-n-
propiléter o metilbutil,cetona + n-hexano, y a continuación caLculamos Los

val-ores de La entalpía de exceso a x - 0r5 para las nuevas mezcras
suponiendo que tiene lugar e1 comportamient.o sugerido.

manifiestan claramentè dos

de Hl nara metilbutil-cetona

He aguí los resultados:
1.2-dimetoxietano + n-hexano

AcetiLacetona + n-hexano

Un estudio sobre
conclusiones similares.

aspectos: primero, los valores muy diferentes
y para di-n-propíléter, y segundo, la distint.a

La estrecha concordancia entre l-os valores teórico y experirnentaL en eI
primer caso es de esperar si, entre 1os dos átomos de oxígeno, no existe
interacción apreciable. sin embargo, ra clara discordancia en el- segundo
caso apunta a Ia existencia de una interacción importante de 10s grupos
carbonil"o en la cetona.

teór.=11?8JmoL-l
exp, = Ll-65 .l moL-1

teór.=4088Jmol-1
exp. = 896 J mol--l

mezclas (n-hexano + un diester) condujo a

tas entalpías molares de exceso disminuyen a
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medida que aumenta la separación entre los grupos ester, excepto en los
casos del oxalato de dietilo y malonato de dietilo, en que aparece una

inversión. Esta inversíón sugiere fa existencia de un efecto adicional-.
Para el oxalato es díficil establecer la natural-eza de est.e efect.o sólo
sobre la base de los valores ae Hf,, pero en el- caso deL malonato se puede

sug'erir la existencia de una contribución adicional debida a interacciones

específícas en la forma enol def B-diester. cuando se comparan las curvas

e:q>erimentales con las obtenidas por el tratamient.o de Kehiaian suponiendo

que ambos grupos carboxilato se comportan independientemente uno de otro en

la molécula del diester, el efecto de proximidad se manifiesta con toda

evidencia, pues el parámetro de interacción disminuye con número creciente
de grupos metileno intermedios, y para n - 5 tiende a un valor constante

que es similar aI característico de una mezcla (n-alcano + monoester) .

Posteriormente, se llevó a cabo un estudio más extensivo sobre

diesteres, diétered, dicetonas y mo1éculas difuncíonal-es con grupos

oxigenados diferentes, empLeando 1-clorohexano como segundo componente

(iI.M. Lozano et a.I., L985). De esta manera, se pudo establecer también la
influencia del efecto de proximidad sobre la interacción cloro-oxígeno:
las entalpías de exceso disminuyen regularmente con separación creciente de

Ios grupos funcionales, excepto en el- caso de 1-cforohexano +

acetílacetona, que muestra el valor de Hl más bajo.

Por úItimo, para interpretar el comportamiento calorimétrico de

ciclohexano o metilciclohexano + ciclohexanona o 2-metilciclohexanona o 3-

met,ilciclohexanona o 4-metilciclohexanona, cuyas mezclas también fueron

estudiadas en este Departmento, es razonable admitir la existencia de una

interacción intramofecular metilo-carbonil-o en las metilciclohexanonas,

cuya intensidad disminuye cuando los dos grupos se alejan.

5.4 InfTuencja de la foama y tamaño moleculares en eI comportamiento

de las mezclas

Mezclas de alcanos con longitud de cadena diferente han recibido
especiat atención por su aparente simplicidad y por constituir un modelo

válido para abordar eI estudio de las soluciones de polímeros. e fin de

explicar el camportmiento de tal-es mezclas. Patterson y colaboradores
propusierc,r: una interpretación basada en una cont.ribución energética
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asociada a una correlacíón de orientaciones moleculares. El efecto es tal-
que al rnezclar, por ejemplo, un n-alcano de cadena larga con otro fÕrmado

por moléculas más o menos globuLares aparece una contribución positiva a l-a

entalpía de mezcla.

Con objeto de extender La base experimentaL del efecto en cuestión,
et grupo dirigido por M. Gracia ha reatizado un estudio sistemático sobre

26 mezclas (cIoro-o bromo al.cano + n-alcano) (J. VaLero et al., 1980,.M.C.

López et aI., 1983).

Se observa que Las entalplas de exceso de 2r2-dirnetilbutano + n-
aLcano son siempre mayores que las de l-cLorobutano + n-alcano; además, la
diferencia entre ambos valores aumenta con eI número de átomos de carbono

en el n-alcano y es simílar a la observada para (n-hexano o 2,2-
dimetilbutano + n-alcano) . Es razonable suponer que esta concordancia
apunte hacia un origen similar, a saber: l"a existencia de un cierto orden

en los n-alcanos (mayor en Los n-alcanos superíores) y Ia mayor eficiencia
de las moLécuLas globulares que las LineaLes como rompedoras del- orden.

Se puede, pues. considerar que 1a entaLpía de exceso es .La resuLtante

de dos contribuciones: una de origen interaccionaL y otra debida at efecto
energético asociado a una correlación de la orientación molecul-ar en los
componentes puros y en sus mezclas. EL orden orientacional aumenta con La

Iongitud de la cadena. Cuando ambos componentes tienen un o¡den

orientacional similar, es de esperar que 1a correlaci.ón de l-as

orientaciones mol-eculares en la mezcla sea símilar a Ia gue muestran en los
componentes puros, y¡ por tanto, la correspondiente contribución a Ia
entalpía de exceso debe depender no sóLo deL grado de correlación, sino
tanbién de la capacidad deL otro componente como "rompedor" deL orden.

Posteriormente, se realizó un estudio calorimétrico sobre 13 mezclas

(haloalcano + ciclohexano o 2,2-dimetilbutano) (M.C. úópez et aL, L983),

que a1 ser comparado con el- de las mezcfas (haloalcano + n-aLcano) pone de

manifiesto algunas diferencias que podrían ser coherentes con e1 superior
carácter rompedor de ciclohexano y 2,2-dímetil-butano que el- de1

corrèspondiente n-alcano. Para un n-aIcano dado, nfl eata mezclas con

ciclohexano son generaLmente mayores que para mezclas con.2r2-
dimetilbutano, particularmente en et caso de un halododecano o un
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halohexadecano. r,o3 bromoalcanos muestran varores ae Hf, argo mayores que

los del correspondiente cloroalcano, excepto para 1os halohexadecanos'

Todos estos hechos.están de acuerdo con ìa mayo! eficiencia de las

moléculas globulares como rompedoras del orden'

5.5 Funcíones tenmod.inámicas de exceso y propíedades dieféctricas

Como ya hemos señalado, Ia relajación dieléctrica y J-as propiedades

termodinámicasdeexcesodemezclassondosmétodoscomplementariospara
considerarelproblemadelasinteraccionesmolecularesènsistemas
Iíquidos constituidos por un componente polar y otro' no polar'

Una interesante y cornpleta investigación en este campo fue la

realizada Por. ef grupo de trabajo dirígido por S' Otín para estudiar la

relación entre el- proceso de reJ-ajación dieféctrica de lo3 monohal-ógeno

toluenos y monohalogenobencenos y las entafpías de exceso de sus mezclas

binarias con benceno. El- anáIisis de 1a relajación dieléctrica ha

permitidoasociarelprocesoaunadistribucióndetiemposderelajaciónde
CoIe-Cole. Los valores experimentales de l-a constante dieféctrica

estática' Ês, muestran una variación linea1 cor. 7/T' con val-ores que

aumentan en la secuencia:

ortohalogenotolueno < halogenobenceno < metahalogeno-tolueno <

parahalogenotolueno t

excepto para clorobenceno, cuyo valor de €s es mayor que para

metaclorotolueno. una Secuencia. similar se obtiene al rePresentar ln I

frente a I/ea, con gráficas que resulÈan ser lineales en todos los casos'

confirmandolaexistenciadeunúnicodominiodedispersiónparacadauno
delosisómerosorto'metaopara.Lasgráficas,tambiénlinealesyde
pendientepositiva,delntenfunciónde1/(T-Tl)muestranlaconcordancia
de los resultaatos experimentafes con eI modelo de relajación propuesto' A

partirdelapendienteydelaordenadaenelorígtendedichasgráficasse
pueden cafcular los parámetros w1 Y w2r Y, Por tanto' la energía de

activación generalizada para cada halogenobenceno'

Salvo en el- caso

actuación del Proceso de

todos los casos' aumenta

de l-os f.Iuorotoluenos,
relajación corresPonde a

con la masa atómica del

entafpías de exceso,

la mínima energía de

los metaderivados Y, en

halógeno. Esto último
pero ahora son fossucede también con Ias
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metaderivados Los gue

circunstancia esÈá de

dirigen en Ia posición
carecer de estructulas
tal concepto.

los mayores valores ae Hfl t* = 0,5); esta

con eI hecho de que ambos sustituyentes

muestran

acuerdo

orto y pata, 10 que hace gue J-os rnetaderivad.os, aI
resonantes, ofrezcan una menor estabilización por

cuando se representan los var.ores ae r{ t* = 0,5) frente a J.a energia

de activación de1 componente polar según l_os model.os de Eyring y Bauex, se
obtienen prácticamente dos gráficas r.ineales de pendiente positiva: una,
para mezclas que contienen metaharogenotoluenos. y otra, de ordenada en er
origen menor' común para mezcras con orto-o paraderivados. Aparte d.e poner
de manifiesto la conexión efectiva, este comportamíent.o es coherente con r.a
hipótesis de que en Las mezcl_as metahalogenotolueno * benceno las
ínteracciones molecur-ares d.e carácter no por-ar y ras de tipo halogeno-
sistema fI a¡omátiåo sean más débiles que en er caso de Ias d.emás mezcr-as.

con er mismo fin de estabrecer una re'acíón entie los parámetros
característicos de ra distribución de tiempos de rerajación der_ componente
polar y las propiedad.es termodinámicas d.e mezcfa, se Ll_evó a cabo un
estudio sistemático dieléctrico y carorimétrico de sistemas (n-alguilamina
+ n-dodecano) (S. Otín et aL,1.996). En este caso, Ias entalpías de exceso
son siempre positivas y disminuyen con longitud crecienÈe de l-a n-
arquilamina, al tiempo que los máximos de l-as curvas se desplazan
gradualmente hacia la región rica en dodecano. por su parte, Las
constantes dieléctricas de exceso t! 

"o' negativas y su val.or absoruto

dieminuye con longitud creciente de 1a a¡nina; Ìos mínimos de l_as gráficas
se desplazan también hacia la zona ¡ica en dod.ecano. Er resur.tado finar_ es
que las curvas que representan r-os máximos de HE(x) y ros mínimos ae ef,t*)

muestran casi una símetría especuJ.ar, poniendo de manifiesto La rer.ación
entre las propiedades termodinámicas y ras dieféctricas de Las mezcLas.

Las medidas de permit,ividades estáticas han sido util-izadas también
en e1 estudio de equiribrios conformacionales d.e mezclas contêniend.o un
componente rotacional-mente activo, como se indíca en el_ apartado siguiente.
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5.6 EquiTibrio conformacionaf y propiedades termodinámícas

Àcabamos de considerar la mutua influencia de dos grupos funcíonales

en una molécula. En el caso de compuestos rotacionalmente activos, es de

esperar que tal influencia no sea Ia misma para los isómeros gauchê que

para los trar¡s, y cotnor a una temperatura dada, existe un equilibrio entre

ambos rotåmeros, no puede descartarse "a prio¡i" Ia presencia de alguna

singularidad en eI comportamiento de sístemas conteniendo un comPuesto

rotacionaltnente activo.

con esta idea, el grupo de trabajo dirigido Por M. Gracia inició un

eatudio sistemático, a varias temperaturas, sobre mezcLas convenientemente

elegidas. Asl, se realizaron medidas ca.Iorimétricas de (dicloroetano o

dibromoetano + n-hexano o n-hexadecano o cicl-ohexano o bencêno o

tetraclorometano) r asi como de (dicloroetano + dibromoetano) y

(dibromoetano * 212-dimetilbutano) (P. Pérez et aI.' 1983; T. Baños et al.,
1983), en un intervalo de temperatura de 30 K. EI punto más significativo
de los resultados experimentaLes fue mostrar Ia inercia de Ia entalpía de

exceso a cambiar con 1a temPeratura. En efecto, en Ia mayor Parte de los

casos las curvas de uno u otro sistema aparecen indiscernibles dêntro de

los llmites de precisión de nuestra técnica. Una aparente excePción la

constituyen las mezclas bencénicas de dicloroetano, donde es de esPerar l-a

influencia de una interacción específica entre eI átomo de halógeno y eI

sistema electrónico fI, que catnbia con La temperatura.

También con tetraclorometano ambos dihaLocompuescos se comportan de

manela diferente, pero esta vez es fa entalpía de exceso de Ia mezcla con

dibromoetano la que cambia Ligeramente con Ia temperatura' mostrando un

coeficíente de temperatura positivo.

La constancia de ¡tE frente a T puede ser expJ-ícada en función de dos

tipos de energla potencial: de interacción e intramolecular (confórmero

gauche). Cuando se mezclan diblomoetano (DBE) y c-hexano. a una

ternperatura dada, J-a energía Potenciaf de interacción aumenta (su valor
absotuto disminuye) como resultado def debilitamiento de Las fuerzas

intermoleculares,' el efecto endotérmico es entonces 1a contribución
principat a HE. el- mismo tiempo, habrá un efecto exotérmico asociado al
desplazamiento deL equilibrio conformacional hacia e1 l-ado del isómero

trans. Este efecto es una consecuencia directa de1 debitiÈamiento de .las
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fuerzag intermoleculares en la mezcl-a o, en otras pal-abras. de Ia más baja
polaridad del DBE en 1a mezcla con respecto al- componente puro.

Cuando la temperatura aumenLa, los contactos entre l-as mol"éculas de

DBE y c-hexano se amortiguarán en menor proporción que los contactos
homog:éneos en los component,es puros (especialmente, en el caso de DBE, a

causa de su naturaleza polar), y 10 mismo sucederá con el aumento d.e la
energía potenciaL de interacción,. e1 equiJ"ibrio conformacional se

desplazará menos hacia el Lado de DBE trans y, si HE permanece constante,
el efecto exotérmico dis¡ninuirá correspondientemente.

Por otra parte, cuando se mezcLan DBE y C5H5 también tendrá 1ugar un

aumento de ta energía potencial de interacción (HE > O), aunque este
aumento es menor que en cicl-ohexano + DbE. La contribución a ta energía
potencial- debida a un desplazamiento del equilibrio de conformación será
poco importante, como puede j.nferi¡se de un cálculo de Ia fracción mol-ar de

DBE-gfauche,' además, en l-as mezclas ricas en benceno e1 equiÌibrio se

desplaza hacia el- confórmero gauche, produciendo así un efecto endotérmico.
A Lèmperaturas más elevadas, la energía potencial d.e interacción aumentará
aún más Icf,{interac) > 0l y, si HE permanece práctícamente constante, la

energía potencial íntramolecular cambiará de forma que tienda a

contrarrestar eL efecto de interaccíón. En definitiva, eJ_ equíJ-ibrio de

conformacíón parece gobernado por las fuerzas intermoleculares y, a través
de 1a energía intramolecular asociada, ejerce una acción amortiguadora de

la influencia de T sobre HE.

Una consideracíón más detallada de este efecto requíere ul_teríores
esÈudios de sistemas que muestren otros tipos de equilibrio conformacional,
y, naturalmente, disponer de datos exactos acerca de la proporción de l_os

confórmeros a temperatura y concentración dadas.

EI equiJ-ibrio conformacional- en L.2-dib¡omoetano ha sido estudiado
también desde eI punto de vista de sus propj-edades dieléctricas, midiendo

sus permitividades estáticas en mezclas con n-hexano, 2,2-dímetiJ_butano,
tetraclorometano o n-hexadecano en un íntervalo térmico de 30 K. A partir
de los momentos dipoJ-ares hallados, se puede calcul-ar l-a fracción molar de

DBE-gauche yr por tanto, La constante de equilíbrio a cada temperatura, fo
cual, a su vez, permite evaluar Ia entalpía de conformación aplicando Ia
forma integrada de la isobara de van't Hoff, Se puede ver que Ia fracción
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molar de DBE-gauche ar¡menta con concentración creciente de DBE, es decir,

con polaridad creciente del medio, de l-o que cabe inferir que las rnoléculas

de g-DBE son estabiLizadas por fuerzas de tipo eléctrico.

La investigación lealizada soble mezclas 1r2-dicloropropano o 1,3-

dicforopropano con los mismos disoLventes anteriores, revelan un

comportamient.o del todo similar: indiferencia aparente ae nfl trente a la

temperaturar excepto con tetraclorometano y, sobre todo' con benceno'

además, muestra un notable coeficiente de temperatura
aon ahora apreciablement.e menoresvalores de

E
H

correspondientes sistemas conteniendo 1,2-dicloroetano'
de la preèencia de un grupo CH3- o -CH2- adicionaLes.

negativo.
que para

Ç[uêr

Los

los
m

como cabe esperar

5.7 EstudÍo de mezclas conteniendo a.Lcoåo-les

M. Gracia y P. Pérez llevaron a cabo una extensa y sistemática
investigación calorimétrica y volumét.rica de sistemas binarios conteniendo

un aJ.cohol de estructura o longitud de cadena variables en presencía de un

derivado halogenado o de ciertos hidrocarburos alifáticos.

Los sistemas medidos fueron:

n-hexano + n-hexanol. + octanolr + decanoli

2-cloro 2-metilpropano + terbutanol, * ciclohexanof;

2,2-dimetil butano + etanol' + butanof, + hexanol, + decanol;

l-cforobutano +etanol, +buÈanol, * hexanol, + octanol y + decanol,'

l-bromobutano + etanol' + hexanol y + decanol,'

1-yodobut,ano + etanol, hexanol y Ì decanol.

Todas las medias se realizaron a 298,15 K, si bien algunas se han repetido

a 308,15 K pala obtener inforrnación acerca de la influencia de la

temperatura.

Las ent,alpías de exceso parciales molares a dilución infinita de

alcohol en los tres disolventes hatogenados son inferiores en unos 9 kJ a

l-ós valores correspondíentes en disolvente inerte; este valor rePresenta la

estabilización de ]às mo1écul-as de alcohcl por una j-nteracción específica
entre ef halógeno y el- oH alcohóIico. En consecuencia. la transformación

de rnultímeros Iineales en cíclicos será menos favorable en disolvente
halogenado que en disofvente inerte.
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Las entalpías de exceso han sido tratadas de acuerdo con e.L model-o

reticuLar de Barker con resurtado satisfactorio. con e.L parámetro de

energia de intercambio, calcuJ-ado a x = 0,5, para el contacto alifático e
OH se reProduce satisfactoriamente el comportamÍenÈo experimental- en todo
el rango de composiciones. El valor de 1a energia de íntercambio (11,5 kJ
mol-1) es apreciabremente inferior a l-os valores generaLmente aceptados
para la energía por enrace de hidrógeno (24 kJ mor-l), 1o que nos ind.uce a
suponer que Ia rotura de enl-aces de hidrógeno en multímeros lineares
(efecto endotérmico) va acompañada de formación de murtímeros cícLicos
(efect,o exotérmico), y como La teoría opera bien en todo el campo de

concentraciones, anbos efectos deben estar correlacíonados y la energía de

intercambio caracteriza el efecto térmico resuLtante.

con l-os derivados halogenados 1a teoría reticular no da respuesta
satisfactoria aJ. comportamiento experimental observado, ya que para x2) 0,5

los resultados experimentales son menores que 1os teórícos y, por eI
contrario, sensibrementê más elevados que éstos en sol-uciones diluidas en

componente alcohólico. En estas mezcLas hay que tener en cuenta dos
contribucíones exotérmicas: una, por solvatación de grupos oH líbres a

través de 1a interacción específica harógeno (r oH. y otra, por formación
de estructuras cíclicas que, desde ruego, será rnenos importante que en

disol-vente inerte. A concentraciones altas de arcohor dominará la
contribución exotérmíca por interacción específica, y a concentracíones
bajas se dejará notar cada vez más eL efecto endotérmico por ruptura de

enl-aces de hidrógeno menos compensado, por e1 efecto exotérmico de

ciclación, que en disorvente inerte, ya que ahora l-os áÈomos de harógenô
compiten con el OH en La formación de enl_aces de hidrógeno.

Los volúmenes de exceso de n-aLcoholes con disolvente inerte han sido
interpretados a través de los volúmenes d.e exceso morares parciales. En

ausencia de interacciones distintas aL enlace de hidrógeno se comprueba con
particuJ-ar ctaridad que e1 comportamíento volumétrico estará controlado por
un efecto de vo.Iumen libre.

Con disol-vent.es halogenad.os, los n-alcoholes muest.ran
comportamiento voJ-umétrico cLaramente d.iferenciado del anteríor.
contactos'hatógeno ê arifático representan una contribucíón positiva
cùece con la longitud de Ia cad.ena alcohó1ica, a diferencia de

un

Los

que

la
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cont.ribución negativa po! contactos hal-ógeno ++ oH libre que, en valor

absoluto, disminuyè, yt en fin, un efecto volumétrico' en principio

positivo. asociado aI tanaño del átomo de halógeno.

En estos sistemas eI efecto de aco¡nodación intersticlal, si existe,

es mucho rnenos significativo que en disolvente inerte, comportamiento que

no puede ser interpretado atendiendo a factores eminentemente geométricos.

Sin embargto, el carácter energético desfavorable de 1a interacción halógeno

<-r alifático puede actuar oponiéndose a la creación de nuevos contactos por

acomodación íntersticÍalr tanto más cuanto mayor sea el radicaL

hidrocarbonado del alcohol. Otras contribuciones por inÈeracción

específica o de naturaleza geométrica son menos importante y sirven para

explicar algir¡nas reg¡¡Iaridades observadas.

Algunos alcoholes se han medido con 2-cloro 2-metilproPano,

observándose que Ia ramificación no influye en su comPortamiento.

se han estudiado rnezclas conteniendo 2-metiI 2-propanol o

ciclohexanol porque a la temPeratura exPerimental, Próxima aL punto de

fusión, arnbos compuestos deben poseer un cierto carácter de cristal líquido

que previsibleÍrente influirá el comportamiento Èermodinámico.

Las entalpías de exceso de terbutanol + 1-clorobutano son

sensiblemente superigres a las del isómero nOrmal. siendo menor esta

diferencia para eI ciclohexanol en relación con eL l-hexanol-. EL máximo se

encuentra más centrado, especialmente en el caso de1 alcohol buÈílico

terciario, Io que parece indicar que en mezcfas ricas en al-cohol- el efecto

endotérmico por ruptura de enlacês de hidrógeno es más importante en eI

isómerO ramifiCado que en el normaf. El mismo comportamj.ento se observa en

disolvente inerte.

Los volúmenes de exceso obtenidos para mezclas de ciclohexanol con n-

hexano o l-clorobutano muestran que el comportamiento es símilar aL

observado cof¡ l-hexanol en los mismos disolventes, de manera que si el

cíclohexanol retiene algo de carácter reticular su contribución por el

mismo no es significativa.

Con 2-neti1 2-propanol la sitùación es completamente diferente y los

volúmenes de exceso Obtenidos destacan no sólo por su magnitud nolmal-mente
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elevada, sino también por Ia inversión producida, ya que, a diferencia de

los n-alcoholes, el voLumen de exceso en disolvente halogenado es ahora
menor que en disolvente inerte.

Teniendo en cuenta l-a información, principalmente dieLéctrica,
hallada en la bibliografla, el terbutanol debe estar forrnado por una mezcl-a

de multímeros lineales y cíc1icos, en La que 1as especÍ'es cíclicas son más

abundantes que en un alcohol normal. Para interpretar el comportamiento
vol-umétrico es necesario que a l-a mayor abundancia de ¡nultímeros cíclicos
corresponda un menor volumen libre para que la contracción por este efecto,
tan ímportante en los alcohol-es normales, se reduzca total o parcialmente.
Aun así, para poder justifícar los vofúmenes de exceso experimentales es

necesa¡io disponer de una fuerte contribución positiva que, a nuestro
juicio, tiene su origen en una transformación de multímeros Lineales en

clclicos que se produce juntamente con 1a degradación de mul-Èímeros

lineales por ruptura de enlaces de hidrógeno. Este mecanismo es, aL misrno

tíempo, coherente con el menor volumen de exceso observado con 1-
clorobutano, ya çn¡e la soLvatación de grupos OH estabiliza l_os multímeros
LineaLes yr por tanto, eL efecto de ciclación será menos importante, de

acuerdo con eI comportamiento experímentaL.

-EdH
( #) 

" 
es positivo y crece a1En todos 1os sistemas estudiados,

disminuir eI tamaño de La cadena atcohólíca. EJ- signo del coeficiente de

temperatura debe est,ar re.i.acionado con la pérdida de rigidez, a

temperat,uras crecientes, de La estructura alcohólica y, en consecuencía,

con un menor efecto deL volumen Líbre (contribución negativa).

ðvE/ m\
En generaL, (;¡/ p es tânbién positivo y disminuye al aumentar la

longitud de la cadena hid¡ocarbonada de alcohol,, llegando a ser negativo
para Ìa mezcla l*decanol" + l-c.Lorobutano y prácticamente igual a cero para

eL sisterna 1-decanot + 1-bromobutano. earà explicar este comportamiento es

necesario tener en cuênta contribuciones.cuyos coeficientes d.e temperatura
sean opuestos, y así, si la contribución de l-a estructura alcohólica
aumenta con la temperatura, la debida a contactos hal-ógeno ê aÌifático
debe disminuir y llega a dominar en el caso de atcohol-es de cadena larga
donde estos contactos son más signifícativos.
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como ilustración
mezclas de ciclohexano o benceno con cl-,

5-8 Efecto de heteroátomos en mo7éculas con un sistema conjugado n

La presencia de heteroátomos en moÌéculas que contier¡en un sisterna

electrónico fI conjugado puede inducir efectos sorPrendentes sobre las

energías de interacción de acuerdo con un efecto de proximidad-

nos referíremos a1 estudio calorimétrico sobre
p- o 1-picolina. TaÍibién se

+ piridina) (D. Díez et 41.'midieron las mezclas (ciclohexano o benceno

198s).

Las mezclas (ciclohexano + una picolina) son todas fuertemente

endotérmicas con máximos de 1a ental-Pía de exceso entre 1200 J mol-1 (o-

picoJ-ina) y 13?5 J mol-1 (T-Picotina). Como el sistema (cicfohexano I

piridina) es también fuertemente endotérmico, se puede concluir que las

moléculas de piridina y picolina muestran una imPort.ante interacción

dipotar en l-os líquidos puros. Por consiguiente, despreciando oÈras

contribuciones menores, las entafPías de exceso para (Ciclohexano * una

picol-ina) son Ia surna de efectos debidos a:

L) interacciones dipolo-dipolo en Ia picolina.

2l cicloalifático - N

cicloalifático - CH3

cicloalifático - sistema fI
3) interacción intramolecular CH3 - N

Cornbinando nuestroa resultados con fos ya conocidos para (ciclohexano +

benceno) y teniendo en cuenta que eI momento dipolar de las picolinas no

difiere mucho de unas a otras, es posibJ-e demostrar que la interacción
intramolecular CH3 - N .sigue eI orden esperado de acuerdo con l-a mutua

distancía de dichos grupos en l-a molécuta.

Sin embargo. cuando se consideran l-as mezclas (benceno + una

picolina) surgen algunas dificul-tades, ya que l-as entalpías de exceso

observadas no se pueden correlacionar satisfactoriamente con el poÈencial

de ionización ni con los valores pKa de las picolínas. En principio' el

cärácter casi atérmico de (benceno + B-picolina) podría ser atribuido a l-a

formación de un complejo soluto-disolvente, y el carácter débíImente

endotérmico de (benceno + (I,-picolina) sería el resultado de un efecto

estérico gue impide J-a aproxÍmación de una molécufa de benceno tanto aI

grupo metilo como al átomo de nitrógeno de fa picolina. ¿Cómo podría
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expl-icarse entonces e.L carácter endotérmico de (benceno + y-picolina), no

muy diferente deL mostrado por la mezcla con o,-pÍcolina? Haciendo uso de

nuestros resuLtados y suponiendo que las contribuciones dipolo-dipolo y
dipolo-dipolo inducido son más o menos constantes en tod.as l-as mezcras,
sería posible estima¡ eI orden reLativo de La interacción intramol-ecu.l-ar
CH3 - N en fas. picolinas. Llegaríamos entonces a l_a conclusión
aparentemente paradójica de que para Ia O-picolina estê efecto es
precisamente el más débil de todos.

Una explicación de1 comportamiento calorimétrico de estas mezclas se

basa en la distinta actividad de los grupos según su posición relativa en

la moÌécuLa de picolina. En el tratamiento de perturbaciones de orbitaLes
mol-eculares en sisÈemas conjugados, desarrollado por M.J.S.-Dewar y R.C.
Daugherty' se demuestra que aJ" pasar de un hidrocarburo al-ternante al-

anáLogo heteroconjugado hay un incremento en La energía de ênlace n total
si e1 heteroátomo es rnás electronegativo que el carbono y contríbuye sól-o
con un electrón n. Esto implica que la conversión de un hidrocarburo
aJ.ternante par en el anión de un hidrocarburo al-ternarite impar debe ser
acelerada si se introduèe un átomo de nitrógeno en posíciones activas. De

hecho, c-picoJ-ina y ¡picolina tienen un carácter ácido mucho más acusado
que tolueno o p-picolina, ya que la posición ne!,¡, con reLación al grupo aza

es inactiva y er grupo metito ejerce sobre eL sistema conjugado un. débil
efecto inductivo fL De esta manera, se pued.e expricar inmedíatamenÈe el
carácter casi atérmico de (benceno + P-pícol-ina). por eL contrario, es de

esperar que Las mo.Léculas de c-picolina y 1-picoJ.ina muestren una
interacción más fuerte gue el- toLueno con disol,ventes acept,ores de

hidrógeno, si bien en el- caso de u-picolina se presentará un cierto
impedimento estérico.

.Un estudio sirnilar fue reaLizado sobre mezclas binarias cont.eniendo
2-, 4-, 6- y 8- net.ilquiiroleina y ciclohexano o benceno (E. Aznar et aI.,
1985) . Con ciclohexano, 1as mezclas son todas fuertemente endotérmicas.
como tanbién 10 es eL sistema (ciclohexano + quinoleína), puede concLui.rse
que las molécu.l-as de quinoleína y metilquinol-eina muestran una interacción
dipolar en 1os 1íquidos puros. Teniendo en cuenta que ros mÕmentos

dipolares de l-as metilquinoreínas no difieren mucho ent,re sí, y asímismo
que para (cicJ"ohexano + 1- o 2-metilnaftaleno) J-as entalpías d.e exceso son

bastante .similares, se puede demostrar que el efecto térmico de
(ciclohexano + una metilquínoì_eína) sigue aptoximadamente la misma
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secuencia que la energía de interacción en una molécul-a de metilquinoLeína

Por el contrario, todas las mezclas (benceno * una metilquinoleína)
son moderadamer¡te endotérmicas, si bien la entalpla de exceso para (benceno

+ 2-met,ilquinoleina) es apreciablemente menor que para las otras mezclas.

Log valores de HE- observad.os no pueden ser satisfactoriamente
m

correlacionados con Ìos momentos dipolares de las soluciones bencénicas de

Ias quinolefnas que, en cualquier caso, no difieren mucho entre sí. Esto

sugiere que en una metilquinoleína no hay una influencia predominante de

las interacciones dipolo-dipolo, cosa que tanbién puede inferirse del hecho

de que las moléculas mucho menos polares 1- y 2-metilnaftaleno producen

también con benceno mezclas moderadamente endotérmicas.

En nuestra opinión, una expJ.icación del- comportamiento calorimétrico
de (benceno * una metilquinoleína) debe estar relacionada con Ia diierente
activídad del grupo metilo según su posición en Ia molécula dè

metilquinoleina. Como el grupo aza contribuye sólo con un electrón fI, su

introducción en una posición activa de ta mofécuIa aumenta fa tendencia a

formar un anión de hidrocarburo altelnante impar. Esta tendencia es más

fuerte cuando eI grupo exocíclico está en eI anill-o que contiene eI átomo

de nitrógeno. El comportamiento de (benceno + 2-, 6- u 8-metilquínofeíia)
se halla de acuerdo con las predicciones de Ia teoría de perturbaciones de

orbitales moleculales, aunque no suceda Lo mismo con la mezcla (benceno +

4-metilquinoleína) .

5-9 Estructura molecufar y métodos de cont¡jbución de grupos.

En otro lugar, se ha indicado ya el fundamento y características de

los métodos predictivos basados en La contribución de grupos. Tratándose

de métodos que tienen en cuenta numerosos tipos de efectos moleculares
(orden orientacional, interaccíones específicas, efècto de proximidad,

etc.)r no es de extrañar que sean hoy los más utilizados para establecer
una conexión entre 1as propiedades Èermodinámicas de mezcLas y fa
estructura molecular de sus componentes. En este Departamento de Química

Física se ha dedicado, y se contj-núa dedicando, una especiaL âtención aI

estudio experiment.al de las posibilidades predictivas de Los métodos UNIFAC

y DISQUAC. actualmente Los más utilizados.

Un estudio en curso, de evidente interés tanto teórico como
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industriaJ., es eL de sistemas conteniendo mono- o polihaloalcanos

alifáticos. En e1 cuadro sÍguiente se muestra una clasificación

esquemática de este tipo de compuestos, poniendo de manifiesto ]a gran

variedad de ¡nezclas posibles y, por tanto, La utilidad de poder aplicar

métodos de predicción

oåx X - Br.l

R{f+¡X X -F. CL B¡.1

QhXz I X. Cl. Br, I

RdllXr X-F.Cl.B¡

CtX3 X.F, CL Br,I

R€.X¡ X=F.O

oq X=F,CI

X{ll¡(CHù.r{}b-X X=F.CLBr

XÉH{CHzL.:-CH-x: X=F.Cl

XrfiCllzL-r{-X: X=F,Cl

Nuestra contríbución consistió en eI estudio calorímétrico de (1-

haLoalcano +n-alcano' + ciclohexano, + benceno y + tetraclolometano) (J.

Muñoz, et al-, 1988, M. Artal, et af., 1991; H.V. Kehiaian, 1987), y

consiguiente determinación de los distintos coeficientes de íntercambios.

He aquí al.gunas de las concfusiones a las que se llegó:
La apticación de1 model-o DISQUAC a I'os sistemas 1-yodoaLcano + n-

alcano reproduce satisfact.oriamente 1a rnagnitud y forma de las culvas

experímentales de HE, excepto en mezclas de moléculas de cadena larga +

moléculas de cadena corta. Puede concluirse que en el caso de yodoalcanos

(como para bromo- o cloroalcanos) el equilibrio conformacional se altera o

destruye por las cadenas cortas o Ìargas de n-alcanos, como n-hexano, y,

sin embargo, las cadenas coltas o largas de l-haloalcanos no perturban

significativamente eI equilibrio conformacional de las cadenas largas de n-

alcanos (o bien, hay una cornpensación de varios efectos).

Los sístemas con ciclohexano como comPonente no polar (l-bromo- y 1-

cLoroalcanos * ciclohexano) ee reproducen dentro de un erro¡ máximo de1 2 t
en la región de concentraciones medias, y confirman la existencia de orden

orient.acional en las cadenas largas de L-haloalcano.

Los tipos fundamentales de interacción mofecular en sistemas 1-

hatoalcano + benceno son: a) interacciones dipolo-dipolo; b) interacciones
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fI-fI entre moléculas de benceno, y c) interaccíones n-fl o dipolo-dipofo
inducido entre halógeno y benceno. EL resuLtado es una dependencia

compleja de HE y GE con la concentración (curvas asimétricas) y con la

longitud de l-a cad.ena. EI modelo DISQUÀC reproduce satisfactoriamenle la

asimetría de las curvas; en el caso de l-clorobutano + benceno, incluso

sorprendentemente bien.

Las curvas de mezclas que incJ-uyen tetraclorometano son las de más

difícil predicción, ya que eI cafor de mezcla es de pequeña magnitud y

aquéllas tienen, en general' forma de S, Téngase en cuenta que las
funciones de exceso de mezcLas de tipo (polar + polar) o (polar +

polarízable) resuttan de 1a di.ferencia de dos contribuciones gran@es: una

positiva (efectos de dispersión) y otra negativa (cuasiquímica) . En

cualquier caso, 1a aplicación del modelo DISQUAC conduce a resuftados

satísfactorios, mucho mejores que los que se obtienen por aplicación de

otros modelos de contribución de grupos como eI IINIFAC.

5.10 SolubiLìdad de gases en Tiquidos

En otro lugar, se hizo ya mención de Ia importancia práctica de las

medidas de solubilidades de gases en líquidos (operaciones de extracción,
hidrogenaciones catalíticas, atmósferas artificiates' etc.), así como del

creciente interés que úItimamente viènen adquiriendo para contribuir aL

estudio def estado líquido. Es por eso por l-o que se han Propuesto
diversas teorías -algunas ya esbozadas antes- 9uêr partiendo de

presupuestos razonables. permitan una predicción aceptable de .Ia

solubilídad de grases en líquidos; Sin embargo, se ha comprobado que una

explicación estricta de l-a solubilidad a nivel- molecular no es actuaLmente

posible, especialmente cuando l-os efectos de anisotropía son ímPortantes.

Se trata, pues, de un campo de investigación tlpico donde se precisa

disponer de suficientes datos experimentales obtenidos de estudios
sistemáticos sobre tipos de mezclas convenientemente elegidas. A esta

labor ha contribuido eI Departamento de Química Física de Zaragoza con las

aportaciones realízadas por un grupo de trabajo dirigido por J.S. Urieta'
aportaciones meritorias tanto por su inÈerés experiment.al como en' el
aspecto teórico.

En un primer programa de investigación, se midieron las soLubil-idades
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de hídrógeno, he1io, argon, kripton, xenon, hidrógeno, deuterio, nitrógeno,
metano, etano, etíleno, tetrafluoruro de carbono, hexafluoruro d.e azufre y

dióxido de carbono en dioxano, tetrahidrofurano, tetrahidropirano, óxido de

hexametileno, 2-metiltetrahidrofurano y 2,5-dimetiltetrahidrofurano, en un

intervalo de 30 K y presión parcial de gas de 101 kPa (M.À,. Gallardo et al,
1983,' M.C. López et â7., 1988). Para cada gasr Las sol-ubilidades
(expresadas como fracción molar x2) se ajustaron a una ecuación de la
forma:

-lnx2:alnT+b.

A partir de .los resul-tados obtenidos, se cal-cul-aron l-os cambíos de

entaLpía libre, entalpla y entropía para eI proceso hipotético de sofución:

Y (gas, 1 at) + Y (so1ucíón, x2 = Il

mediante las ecuaciones aproximadas sig:uientes (obtenidas suponiendo
comportamiento ideal del- gas y Ia validez de las leyes aplicables a

soluciones diluídas):

Ae! : -nt J-n x2 (sat)

LnZ = Rr
à ln x2 (sa:)

^r; 
:R I

ðtnt
ô ln x2 (sat)

ãlnr * tn x2 tsat) ]

donde x2 (sat) se refíere a una sol-ución en equilibrio con el gas Y a la
presión parcial de 1 at. También se ha cal-cul-ado la entropía de sol-ución'
de Hildebrand ÂS¡¡r definida como el- cambio de entropía para el proceso:

Y (gas ideal, L at) -å Y solucíón, x2)

y expresadá por:

^sH=R sat, p

Se ha podido comprobar que, en generaL, Los resul-tados obtenidos
concuerdan sat.isfactoriamente con los estimados mediante la ecuación de

Hildebrand-Scott para soluciones regulares, except.o en el- caso.del dióxido
de carbono. -

¡ôInx2 1\ffi':i- /
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En época posterior, se midieron las solubil-idâdes de los gases ya

consiginados (o de su mayor parte) en clorocicJ.ohexano' bromociclohexano'

clorobenceno y bromobenceno bajo las mismas condiciones experimentales de

Ia invest.igación anterior (M.C. López et a7., :-987; M.C. López et al.,
1988; M.A. Gallardo et aJ., 1988). La soLubilidad, como función de fa
temperatura, se ajustó a una ecuación de la forrna:

lnx2=a+ Þ* 
" trr,

T

À parÈir de 1os datos obtenidos, se determinaron también Ia entalpía
rnolar parcial. 1a entalpía libre molar parcial y l-a enttopía molar parcial

de soluciónr y sê examina¡on los resultados experimental-es a Ia Luz de la

teoría de las soluciones regulares, de la teoría modificada de la cavídad o

de un método para correlación y predícción de soLubilidades y entropías de

solución de gases en llquidos basado en un anáIisis factorial-.

La discusión de los diversos tratamiêntos puso de manifiesto que las

solubítidades observadas concuerdan satisfactoriamente con l-as deducidas de

la teorla de Hildebrand, extendida por Prausnítz a mezcfas gas-fíquido'

salvo en el caso de etano, etileno y, sobre todo, de dióxido de carbono.

Al compa!ar Ias solubilidades de .Ios gases estudiados
clorocíclohexano y bromocicfohexano con Las que muestran en ciclohexano,

constata la secuencia siguiente:

en

se

C6 Htt Br < C5 Hll CI 1 C5 A¡2t

aalvo en eI caso de1 Co2r donde Ia interacción halógeno-dióxido de carbono

hace que 1a sofubilidad sea notabl-emente mayor en l-os disolventes
halogenados. Cuando se tratâ de disolventes de tipo aromático ef orden de

solubllidadad de los gases es simila¡ aJ- anterior; esto es,

C5H5Br<C6HSCl<C5H5r

si bien las diferencías son ahora menoreg

Finalnente, al objeto de ínvestígar la inffuencia del grupo carboniÌo

en anillos alifáticos, se midieron las solubilidades de los gases no
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polares en cic.Lopentanona, ciclohexanona, cicloheptanona, 2-
metilcicLohexanona y 2,6-dimetilciclohexanona entre 273,L5 y 303,15 K y

presión parcial de gas de 101,33 kPa (M.4. Gallardo et a-t., 1989,' M.C.

López et al., 1990.' M.A. GalLardo et a]., l-990) .

Los resul-tados obtenidos muestran que, para un gas dado, LnZ a

2g8r1l5 K es menor en cicloheptanona que en ciclohexanona,' es también menor

en este disol"venÈe que en cicJ.opentanona para todos Los gases menos l-os

fl"uorados y Coz. Para CF4 y Sr5, Ac! (298,15 K) en cicloheptanona es

mayor que en cj-clohexanona, mientras que para CO2 aumenta en fa secuencia

cicJ-opentanona, cíclohexanona, cicLoheptanona. En consecuencia, dada la
relación entre Âc! y solubilidad, l-a solubilidad de un gas a 298,1"5 K es

más elevada en cicl-oheptanona que en. ciclohexanona, y mayor en este
disolvente que en ciclopent.anona, con Ias excepciones ya citadas de CF4,

SF6 y CO2. Sin embargo, la secuencia de soLubíLidad creciente no es

váLida para todo el- inte¡valo de temperaturas estudiado, y etrlo a causa de

los diferentes coeficíentes térmicos de solubilidad.

Cuando se compara la solubilidad de los gases estudiados en 2,6-
dimetil"ciclohexanona, 2-metilciclohexanona y ciclohexanona, se ve que Ia
solubiLidad de un determinado gas es siempre mayor en 2,6-
dimetil-ciclohexanona çn¡e en 2-metilciclohexanona y mayor en este disolvente
que en ciclohexanona. La única excepción es el CO2, para el- cuaf la

soÌubiLidad en 2,6-dimetilcicl-ohexanona es mayor que en 2-
metilciclohexatìona en una zona entre 273,15 y 298,15 K.

Consecuentemente con La secuencia de solubiJ-idades, cuantos más

grupos metiLo posee 1a ciclohexanona, menor es .l-a entaJ-pía libre molar
parcial Âe! nara e1 proceso de solución.

CáLcuJ-o de parámetros de potenciaL ìntermolecul-ar.- Una de las
apLicaciones más notables de la teo¡ía de la cavidad propuesta por R.A.

PierotÈi (ver pág. 50) y desarrolLada pof E. Wil-hel-m y R. Battino es .Ia de

permitir e1 cáJ-cu1o, a partir de medidas de solubilidad de gases, de los
parámetros del potencial intermol-ecular de tennard.-Jones d.e las mol-écu1as

de disolvente.

Como ya hemos indicado, en dicha teoría se supone que e1 proceso de
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disolución se ínicia con Ia creación de una cavidad en eI disolvente,

seguida de la introducción en e.l-La de la molécula del soluto. Considerando

una sit.uación de equil_ibrio y suponiendo aplicable la ley de Henry, se

verifica que

RTInKH:Gc*Gi+RTIn RT

vi

Gc (entalpía libre motar parcial nece,saria Para La creación de la

cavidad) se evalúa de acuerdo con una ecuación asintótica de Ia forma:

Gc = ko + k1 a12 * u2 ^1, * t3 .1,

donde a12 es el- radio de la ésfera que excluye los centros de las moléculas

de disolvente en torno a la del soluto, y las constantes k1 , k2 y k3

dependen de l_a densidad, temperatura, presión y diámetro de l-a esfera

rígida a1 a través del llamado

densidad molecular del- fluido).

îa?p
"factor de cornpacídad" y (= 

-- 
,; P

por su parte, Gi (entalpía libre molar parcial de interacción de la

molécula de gas con su entorno de molécutas de disolvente en la cavidad) se

considera aproximadamente igual a ta energía de interacción moLar parcial,

la cual es la resultante de tres Èérminos: uno de induCción, Otro de

dispersión y el tercero de repulsión; expresando los dos ú.Itimos mediante

la función potencial de Lennard.-Jones, la energía de interacción a nivel"

mol-ecular sería:

s -6 -6 -L281 = C¿i" z (rt - o:.2 .j s-6) - C1¡r¿ år.

l

donde r1 es Ia distancia entre el centro de l-a molécula de soluto y eI de

l.a j-ésima molécula de disolvente, cdis y cind son constantes, y O12 es la

distancia pala fa que las energías de dispersión e inducción son iguales:

Ios sumatorios se extienden a todas las moléculas de disolvente.

La constante de la energia de dispersión puede calcularse por Ia

)

expresión:
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c¿i" = 4€12 o1.- = 4lli E2l1/2 (6-L 
+-62)6, 

donde €1 y t2 son ros

parámetros de energla y or y o2, los de distancia de disolvente y soLuto,
respêctivamente .

con soluto no po].ar y disoJ.vente pofar, La const.ante correspondiente
a la energía de inducción viene dada por:

Cind = ILt2 dz,

siendo pl er momento dipoJ-ar del disorveite y a2, ra poJ-arizabiridad del
soluto.

Con ello, Ia expresión para la entalpía Libre nolar parcial. se
convierte en:

y Ia ecuación de partida, después d.e una fácil_ reordenaci-ón, conduce a la
ecuación:

ci: - 3,sss r P R oiz {Þ* )- r,333 rr p NÀ (}b+)
ctz

Rr ln KH - Gi - Rr In l* t,333 r p *^ Fr2 ?=v1 6tz

- - 3,sss n p * ol, rþ'rz tþvz.

Como el primer miembro puede calcularse a partir de tos datos de
solubilidad y

representación 3aO12(

de las

frente

propiedades físicas de soluto y d.isolvente, su

þ'" outu ros disrinros gases en un

disolvente dado, debe dar una recta de cuya pendiente se pued.e extraer el
Ê,valor de ;i.

Como l-os gases nobles son l"os únicos que están integrados por
mol-écuras monoatómicas y esférÍcas, al representar ln KH en función de .la
porarizabilidad de aquétlos en un disol-vente dado se obtiene una curva çIue,
extrapolada a polarizabilidad cero (esfera rígida), dará el- valor de-la
constante de la ley de Henry para una esfera rígi.da er! un determinado
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disolvent.e. Einalmente, la gráfica de a2 frente a A"2t ext.rapolada a C!2

= 0, dará el diámetro de esfera rigida de Ia molécula de gas, cuyo
conocimiento permite eI cálcuIo del diámetro de esfera rígida, a1, del
disolvente a partir de Ia ecuación

RT ln K¡¡,0 - Gc + RT In

aplicable aI caso de esferas rígidas lA2 = 0l

EI díámetro de esfera rlgida al se identifica con eI parámetro de

distancia O1, del potencial de Lennald-,fones.

Bs
vÎ

los cålculos se pueden

invertir y determinar Ia constante de Ia ley de Henry haciendo uso de Ia
expresión, tant.as veces consignada 3

RTInK¡¡-Gc+Gi+RTln RT
ô'

v1

y, a partír de ella, el valor de x2 predicho por Ia teoría. Los resul-tados

así obtenidos se pueden comparar con los experimentales, demostrándose, de

hecho, que en numerosos casos la concordancia entre anbos es aceptabte.

5.77 Segundos coeficìentes del. virìal de gases pvros y de mezcLas gaseosas

En una primera investigación, se midieron las compresibilidades de

.r.rs gases puros nitrógeno y propano a 273,13, 283.!5 y 293,15 K, (J.S.

IIrieta, !97L| , y, a partir de e1l-as se calcul-aron los respectivos
coeficientes del virial:

_81Una vez conocidos los parámetros 01 y f,

B=lim(v-

p-à0

RT
p = Iim rff- rr v

v-)æ

Como B representa la desviación inicial a1 comportamiento ideal a

pregíones muy bajas, a las que las rnoléculas actúan independientemente unas

de otras, este coeficiente está reLacionado con 1as interacciones de dos

(pero no tres) moléculàb entre si.

El tlatamiento estadístico de los coeficientes del viriat se basa en
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ta aditividad de las fuerzas, según 1a cual 1as fuerzas que actúan entre

dos rnoléculas son independientes de las otras. Sir además, se supone que el-

potencial u(r) es solamente función de la separacíón r entre 1as

particulas, es decir, que el campo de fuerzas tiene simetría esférica, se

Ilega a una expresión para B de Ia forma:

æ

B= - 2n ua J te"nS-- tl r2 dr
0

En principio, pues, si B fuera conocido a Partir de Ìas medidas

experimentales con sufiente precisión, sería posible calcular u(r).
Desgraciadamenter Ia precisión requerida para obtener una solución unívoca

es casi inalcanzable, ya que se exigiría conocer' no sólo B, si no también

todas sus derivadas a todas las temperaturas finitas. Por el-Lo' e] método

a leguir consiste en proponer ciertas formas ana.Líticas de u(r), realizar
J-a integración correspondiente y comparar luego }os resuLtãdos obtenídos

para B con los valores experimentafes.

Con un potencial biparamétrico de tipo tennard-Jones:

u(r)=¡¡t12-r.¡16

la integral anterior, en Ia región de temperaturas relativamente altas
(como es aquí e1 caso), puede ser expresada en forma polinómica, mucho más

manejable, a parti! de la cuaL' y haciendo uso de l-os val-ores

experimentales de B, se calcuLan fos siguientes parámetros del potencia.I

moLeculai:

Parámetro de energía t/k
" de distancía' O

Nitrógeno

95, 98

3,69

Propanô

r76,7 K

6,98 À

Un estudio simita¡ fue realizado haciendo uso de otro modelo de

fuerzas centrafes: el potencial exp-6 de Buckìngham modificado, en e.l que

interviene un término exponencial- en lugar de una potencía negativa de r
para representar Ia repulsión a cortas distancias:

(1 - r/r*)u (r) =#tf"*p1
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Además de los parámetrôs de tennard-Jones, este potencial posee un

tercer parámetro T que es una medida de1 cambio abrupto de Ìa energíar

repulsiva con Ia distancia. EIlo le confiere una mayor flexíbilidad que

permite representar los datos experimentales aJ-go mejor que el modelo de

Lennard-Jones.

Los vaLores teóricos de los seg:undos coeficientes deI vírial
obtenidos con el modelo exp-6 son más positivos en La zona central de

temperaturas y más negativos en los extremos que los obtenidos con el
potencial t-J.

Se midieron también las compresibil-idades de mez:., t¡ (nitrógeno +

propano) entre 2g8,L5 y 328,L5 K, cubriendo todo el intervalo de

composiciones (,J.S. urieta, Lg'tLl' y a partir de ellas se calcularon los
segundos coeficientes del virial mixtos E}12.

Como es sabído, para una mezcla gaseosa binaria e1 segundo

coeficiente def virial Bm depende del coeficiente deJ virial- de los gases

puros, BL! y 822' y de la composición de La mezcla, a través de Ia

ecuación:

Bm - x12 B11 + 2 x1 x2 P12 + x22 Y22

E1 coèficíente B12r que describe fas interacciones entre una molécul-a de Ia

clase L y otra cle la cJ.ase 2i no puede deducirse sencillamente de los
valores de E}11 y 822, y son varias 1as reglas a taf efecto propuestas.

Para un modelo de potencial centraÌ, como eL de Mie (nr 6), el cáfcufo
de 812 es idéntico aJ- de 811 y 822 sin más que efectuar un simple cambio de

escala en los parámetros moleculares O y t, Los valores de O12 y t12

pueden ser obtenidos a partir de medídas experimentales sobre mezclas, pero

ocurre que existen muy pocas deÈermínacíones con la precisión necesaria,
por 1o que normafmente hay que acudir a algún método de predicción de

dichos parámetros a partir de fos correspondienÈes a los gases puros. Las

fórmuLas aplicadas, que reciben el nombre de reglas de combinación,

implican simplÍficaciones tan drásticas que deben considerarse como

semiempíricas y, en última instancía, ser justificadas por su comparación

con los resuftados experimenta.J-es.
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Nuestra investigación consistió en contrãstar Ia gran variedad de

reglas de combinación propuestas con nuestros d.atos experimentales y los
obtenidos por otros aut.ores, si bien haciendo notar que el- escaso nrlmero de

tåles datos no permitieron extraer consecuencias de alcance general.
Fueron examinadas, para e1 modeLo L-J (I2r6), las reg:Ias de combinación más

sencillas de Ia media aritmética para O12 y media geométrj.ca para e!2, así

como:

t12 = (t11 E22lL/z lc¡7 o22 / cp2)3 [z("r E2rr/2 / 1n1 + E2) J

donde E1 y E2 representan energías medias características de las mol-éculas

L y 2, que vienen a ser aproximadamente eI dobfe de las respectivas
energías de ionización. Si O11 = 622 y Ey = E2t J-a expresión anteiior

revierte en la media geométrica.

Se apLicaron también Ias reglas propuestas por Reid y teJ.and (1965),

Mason (1.964), B.N. Srivastava y K.Þ. Srivastava (1958), y las derivadas deL

rnodeLo de potencial exp-6.

Posteríormente, se midieron las compresibil-idades de argon, kripton y

hexafluoruro de azufre, así como 1as mezclas hexafl-uoruro de azufre + argon

o + kripton, entre 273,15 y 323,15 K y a presiones Ínferiores a L at (J.

Santafé et af., t976',. A parti.r de tafes datos, y siguiendo la línea de

operaciones ya descrita, se cafcuLaron los coeficientes del- virial- de los
gases puros y de 1as mezcläs.êstudiadas. Los lesul-t.ados obtenidos se

combinaron con datos de viscosidad tomados de Ìa bibliografía y se

calcularon los parárnetros de 1os potenciales de Mie (m.6) y exp-6 para l-os

gases puros. Asimismo, se calcuLaron en e1 caso de Las mezcl-as, .Los

coeficientes de virial mixtos 812.
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6

OTRAS ÀCTIVIDADES; NT'EVAS I¡INEÀS O TECI¡ICAS DE

INVESTIGACION

6.7 viscosidad de mezcfas J.Íguidas binarias

Hemos indÍcado ya, en otro lugar, que la información sobre las
fuerzas entre 1as moléculas puede ser obtenida por muy diversos métodos,

entre ellos, la medida de propiedades de transporte tales como la
viscosidad, Ia conductividad térmica y la difusión (íncluida, naturalmente,

ta difusión térmica) de giases a bajas presiones. De hecho, se dispone ya

de l-as bases teóricas para relacionar estas propiedades con eI potencial
interrnolecular, sobre todo, en el caso de moléculas esférícas. No sucede

10 mismo cuando se trata de moléculas más cornplejas, ya que entonces las
propiedades de transporte antes citadas dependen de funciones de auto-
correLación y no existe un método directo para Ia evaLuación de tal-es

funciones para fluÍdos densos. Fn principio, pueden se! calculadas por

métodos de simulación empleando funciones de potencial sencilÌas, tales
como los modelos de esfera rígida o de Lennard-Jones, pero se espera que

con el advenimiento de ordenadores más rápidos sea posible aplicar métodos

de simufación directos a un campo más amplio de propiedades de transporte y

potenciales intermoleculares.

Este campo de investigación fue desarrolLado en e1 Departamento por

eI Prof. J.S. Urieta y su grupo de trabajo. tas medidas de viscosidad se

real-izaron con un viscosímetro Ost!'rald-Canon-Fenske t.ermostatízado a t 0,02

K y calibrado a Las temperaturas experimentales empleando agua destilada
recién desgasificada. tos tiempos de flujo se midieron con una imprecisión
de + 0,01 s. La densidad de las mezclas, cuya composición se det.erminó por

pesada, se midió con un picnómetro convencional. Como la inseguridad de
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J"os resultados así obtenidos es de t 0r05 por ciento, aproxj-madamente, el
error estimado en las medidas de viecosidad es de + OrO2 por ciento.

Las viscosidades Tl fueron halladas a partir de una ecuación de la
forma :

pq:at.P-b t'

donde t es el tiempo de fJ.ujo, en segundos, y A y Þ son parámetros: el,

primero se determina a partir de 1os tiempos de fì"ujo y ì.as

correspondientes viscosidades del- agua, y el- segundo se calculó a partir de

la geometría del" viscosímetro.

Los datos de viscosidad se utiLizan para cal-cular las viscosidades de

exceso t1E derinidab pot:

qE=n-*rIr-x2\2,

donde Tl1 y Tl2 son las viscosidades de los ]íquidos L y 2, respectivamente,
y x!, x2, las correspondientes fracciones molares en las mezcl-as.

Con eL fín de encontrar una correlación entre interacciones
moleculares y distribución electrónica en las molécu1as, se midió Ia
viscosidad de Las mezclas (anil-ina o p-toLuidina o p-anisidína + fenol)
entre 303.15 y 343.L5 K (M.L. Guinda et a-I., 1986). Todos estos sistemas

muestran viscosidades de exceso fuertemente positivas, como corresponde a

l-a existencia de interacciones fuertes. Por el-Lo, los datos de viscosidad
se ajustaron a l-a ecuación de Grundberg y Nissan:

lnî:x1 lnTl1 *x2J.n[2+x1 x2ôr

donde el" parámetro ô es una medida de La intensidad de Las interacciones
entre rnolécu]as diferentes; así, se comprobó que, para los sistemas
citados, el vator de ô es de L0 a 1.5 veces mayor que para 1a mezcla
(anilina + p-anisidina), también investigada. El- conocímiento de la
viscosidad a varias temperaturas permitió evaluar la energía de

activación de flujo viscoso, y se demostró que tanto los valores de esta
propíedad como 1os de ô y nE apuntân a 1a siguiente secuencia en La
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intensidad de fas inÈeracciones en las mezclas fenólicas estudiadas:

anilina < p-toluidina ( p-anisidina,
preciaamente eL mismo orden de magnitud del- carácter básico de

anilinas -

l- as

La anilina es isoconjugada con el anión bencifo para eI que la
densidad electrónica tE en fa posición para es mayor çÍue Ia unidad, en tanto
que en ef ion anilinio la densidad de ?[ en dicha posicíón es igual a Ia

unidad. Un grupo metilo (efecto inductivo -I) en posj.ción para debe

desestabíIizar Ia anilina con relación af ion anilinío yr por Canto, debe

aumenta! Ia basicidad de la anilina, como es el caso.

El grupo metoxi (sustituyente +I) ejerce un efecto opuesto al-

anterior sobre la energía de la anilina. Sin embargo, se Lrata de un

sustituyente electromérico (-E) (ísoc.onjugado con -CH2-) gue en posiciones

activas facilita Ia conversión deL anión de un hidrocarburo aLternante
impar a un hídrocarburo alternante par. Por ell-o, p-anisidina es una base

más fuerte que anilina.

Un estudio similar fue llevado a cabo sobre l-as mezclas binarias
(2, -lutidína o 2,6-lutidina o colídina o m-xileno o p-xileno o mesitileno
+ benceno o ciclohexano) entre 303,15 y 323,15 K (8. Ruiz et aJ.., 1989).

En este caso, 1a situación es rnás compteja por la presencia de multipolos y

la posible formación de compJ-ejos de tipo aceptor-donador.

Con ciclohexano como disolvente, la interacción más sígnificativa -
aparte la dispeisiva- es la debida aL carácter pol-ar de las piridinas; cabe

esperar, pues, que los valores nêgativos de La víscosidad de exceso (y

tarnbién los de1 parámetro ô) aument.en con eI momento dipolar de Las

piridinas. Esto es lo que aproximadamente sucede si se tienen en cuenta,
además. .Ios efectos geoméÈricos.

En eI caso de las mezcLas bencénicas, Los val-ores de õ y de la
viscosidad de exceso son aprecíablemente menores que para las
correspondientes en cicl-ohexano. Tanto los factores geométricos como Ia
presencia en las mol-éculas de ambos componentes de sistemas el-ectrónícos tt

similares, contribuyen a una más elevada dependencia l-ineal- en l-a rel-ación
viscosidad-composición. Por otra parte, la presencia de un grupo metilo en

las metilpiridinas y .ta de un heteroátomo en e1 aníll-o aromático, da lugar
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a un momento dipolar que afecta a fa energía de los orbital"es. Prewisiones

teórj.cas e interpretación de comportamientos experimentales confirman la
tendencia de las rnetilpiridinas a la autoasociación y a la formación de

complejos de transferencia de carga con benceno en l-os que éste actúa como

donador tt. Los valores pequeños de õ y de TIE son coherentes con esta

circunstancia.

Debemos señalar que, en adelante, las medidas de viscosidad se

ll-evarán a cabo de modo automático con un equipo AvS 440, de fa Casa

Schot.t,-Geräte, controlado por rnicroprocesador. El ÀvS 440 usa fibras
ópticae conductoras de luz para detectar ef menisco del J"iquido y muestla

en Ia medida deJ- tíernpo una exactiÈud de + 0,01 t" Con é1, pueden

realízarse medidas de viscosidad de líquidos tanto transparentes comÕ

opacos. Está ya prevísta una j"nvestigación sistemática de Ia viscosidad de

mezcl-as (alcohol * hidrocarburo).

Digamos, por úttimo, que el- Prof. Urieta ha extendido su actividad
investigadora a.L campo de la electroquímica, ya que, desde hace años, esta

materia ocupa un espacio importante en su atención docente. De hecho, su

grupo ha desarrollado ya algunos Proyectos de Invest.igación contratados con

entidades privadas, y actuafmente se halla en curso un estudio sobre la
oxidación anódíca de aminas ternarias.

6.2 Biotetmodínámica

En época reciente, e1 grupo de trabajo dirigido por S. Otín ha

íníciado una fínea de trabajo con eL objeto de estudiar, desde eI Punto de

vista termodinámíco,1as interacciones no enlazantes entre átomos y

moléculas y, en particular, 1as que tienen lugar en slstemas de interés
bioJ.ógico. Este campo de trabajo ha centrado gran parte d.e su interés en

las proteínas, ya que éstas son las macromoléculas más abundantes en las
células e intervienen en numèrosas funciones vitales

Et estudio químico-físico, a nivef molecular, de las proteínas es

particularmente complejo por Ia diversidad de su naturaì.eza y porque Poseen

dos grupos funcionales (carboxilo y amino) de caracteres químicos

contlapuestos.

tos estudios termodinámicos sobre proteínas se llevan a cabo
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fundamentalmente sobre proteínas globulares que, a pesar de su complejidad,
aon solubles en agua, a diferencia de J.o que sucede con las proteínas
fibrosas, relativamente insoLubles.

La funcionalidad y especifidad de las protelnas en su papeJ- biológico
depende de su capacJ.dad para adoptar diferentes formas tridimensiona.l-es con

cuatro estructuras (primaria, secundaria, terciaria y cuaternaria) que se

repiten regularmente. Desde eL punto de vista de las intexacciones, J-as

estlucturas más intéresantes son Las dos úLtimas, La estructura terciaria
es Ia relación esférica de residuos de aminoácidos que están al.ejados de Ia
secuencia lineaI, 1o grre hace que las cadenas latelales no. polares se

coloquen en eL interior, atrayénd.ose con fuerzas de van d.er vÍaa1s. y las
po.Lares se sitúen en el exteríor formando enlaces de hidrógeno con las
moléculas de disolvente (1o que justifíca Ia solubilidad en agua de fas
proteínas globuLares). En Ia estructura cuateinaria, J.as cadenas separad.as

se empaquetan unag con otras a través de asociacioneg.no covalentes.. La

formación de fas cuatro egtructuras conjuntamente conduce a Lo que se Llama

forma naËiva de Ia ploteína.

La estructura rrativa de una proteína es sólo parciatmente estabte
debido al delicado balance de interacciones intramoleculares.
IndividuaLmente, estas fuerzas no son intensas, pe!o, colectivamente,
determinan. Ìa coniiguración energética dê Ia protefna. La disrupción de

estas inte¡racciönes produce la desnaturaLizaCíón de Ia proteína, pr.oceso en

eI que la proteina nativa pierde su estructura primaria y adopta .la forma

de cadena desordenada. La desnàturalizacién se produce carnbiando Las

propiedades fisicas deL entorno proteico, es decir, modificando Ia
tempêratura, ef pH o adicionàrido cosoLutos al medio.

de iones en eI medio. Àlgunos iones estabilizan proteínas y.otros las
desnaturalizan, todo êl-l-o como consecuencia de las interacciones d.e los
iones con glupos hidróf,obos de la .cadena de aminoácidos o con. Ios grupos
peptídicos que forman ê1 soporte proteico.

EL es¿udio termodinámico en este campo se basa también en Ia
determínación de propiedades de exceso, si bien en e.L caso de soluciones
acuosas (eLectrolito + no electrolíto) e1 formalismo es a]go diferente.
una solución ideaL es aqueJ-la en que ras mo.réculas de soluto se encuent.ran
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solvatadas pero sin interacción entre el-Las. ta función de exceso

representa una medida de las interacciones sol-uto-soluto.

La entalpía de exceso por kg de diso.Ivente es:

HE=Hreal-¡lideaJ-

ta entalpía de un sistema conteniendo un único soluto À en un

disolvente dado se puede expresar en forma po]-ínómica:

" 
= 

": 
+ rn¡ Hï + h¡¡ mR2 + hqAA m¡3 +

y como tos dos primeros sumandos representan la entalpía de una solución
ideaf, fa entalpía de exceso será:

¡tE = hzur .o2 + hoÀA .R3 +

donde h¡¡1 representa las interacciones entálpicas entre pares de especies À

solvatadas, y los otros términos corresponden a interacciones triples'
cuádrupJ-es, etc.; mA es .!.a molalidad del sol-uto.

La ecuación anterior puede escribirse también así:

ex. o
donde HmA (ne) es Ia entafpía mol-ar de êxcêsô del sôl-uto À en una

solución conteniendo sóIo A con la moJ-alidad m¡.

La entalpía mol-ar de dilución de A desde una molalidad inicial m¡

hasta una final mr¡ es:

ex.o

^dilHm,e 
= H¡o (m'e) ex

"*o
(me)

2
(m¡4 - m¡) hAÃ + (mrÀ - m¡2 ) h¡¡ç1

Por tanto, h¡4 puede cal-cul-arse representando À¿11H.,¡ / (mt¡ - m¡)

frente a (m'A - m¡) r ya que se obtiene una l-ínea recta de pendiente heag y

ordenada en è1 origen h¡¡.
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En una primera invest,igiación, se ha estudíado fa interacción
aminoácído-sal alcalina en agua, a 298,15 K, eligiendo como aminoácidos dos

apolares (0¿ - ABA y norvalina) y dos polares (serina y treonina) . Las

sales alcalinas fueron NaCl y KCl.

Las interacciones se representan a través de 1os coeficientes
entáIpicos, h¿|gr Çue se calculan a Partir de datos experimentales de las

entalpías de dilución de rnezclas aminoácido + saI, en agua. una vez

conocidos los coeficientes entálpicos homotác!ícos hÀA calcul-ad,os, a su

vez, a partir de medidas de entaLpías de dilución deI correspondiente

a¡ninoácido en agua.

De Ia observación de los resultados obtenidos se extraen las
conclusiones siguientes: 1) los coeficientes homotácticos de Los

aminoácidos estudiados ponen de manifiesto un efecto de atracción entre
moléculas solvatadas de los aminoácídos polares (hAA negativo) y una

interacción energéticamente desfavorable entre los amínoácidos no pofaresi

2) Ios aminoácidos pol-ares muestran interacción atsractiva con l-as sales, en

tanto que los aminoácidos con cadena no polar manifiestan un efecto de

repulsión; 3) La interacción de los aminoácidos estudiados y KCf es, en

general, más fue¡te que con NaCI, 10 que parece estar de acuerdo con eI
hecho experimental de que l-a capacidad estabil,izadora de l-os iones

alcalinos aumenta con ef tamaào del íon, siendo el ion ti* un potente

desestabilizador de La estructura proteica.

6.3 EstudÍo de eguilibrios )iquido-vaPor pot un método dinámÍco

Con el- fin de obtener datos de ental-pías Libres de exceso de mezclas

Iíguidas con un grado de fíabilidad comparable con el de fa determinación

de proþiedades calorímétricas y volumétricas' el- grupo de S. otín ha puesto

a punto recientemente una instafación para la medida precísa de presiones

de vapor de líguidos puros y mezclas líquidas por un método dinámico con

recicl-aje de l-a fase Iíquida y de la fase vapor condensada. En la fig. 6.L

se muestra un esquena general de1 aparato.

El ebultómetro, construido en vidrio Pyrex, consta de un recipiente
B. internamente recubierto de vidrio picado, donde tiene lugar la
ebullición de líquido puro o de ta mezcla líquida. Por su parte superior

se prolonga en una bomba de cottrel-t TC y un separador S rodeado de una
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doble pared plateada E en Ia que existe vacío. El racor Th sirve para
introducír una sonda con el- objeto de medir ra temperatura deL equilibrio
]íquido-vapor con una precisión de + 0,0L K. Et receptáculo L permite Ia
toma de muestra de la fase líquida.

El refrigerante C2 condensa la fase vapor y eL tubo coaxial p permite

unir el ebullómetro con La instalación de medida y reguración de presión.
r,a fase vapor condensa en v para la toma de muestra. Tanto l-a fase líquida
con la vapor cond.ensad.a regre"ur, å a a través de TM. La l1ave R2 permite
introducir en el- ebultómetro Ia cantidad conveniente de1 líquido conÈenido
en el reservorio RA.

Un recípiente de acero inoxidabte RV (fig. 6.21 de unos 20 lítros de

capacidad tiene por objeto amortiguar 1as fluctuaciones de presión, bíen
introduciendo aire seco o un gas neutro, o bien conectando con una bomba de

vacío, en ambos casos a través de un tubo ancho o de un tubo capilar para
reguJ-ación fina. La presión se mide con un instrumento paroscientific, que

consta de un sensor de presión y un índicador de presión. E1 sensor, cuyo
mecanismo se basa en ra resonancia de un cristal de cuarzo de frecuencia de

oscilación dependiente de la presión, tiene una precisión superior al 0,01
?,' dispone, además, de un microprocesador ineorporad.o que compensa J-as

fLuctuaciones dê 1a temperatura ambiente, con Io que proporciona una

precisión de 10-4 sobre el tot.a1 de Ia medida de frecuencia.

La composición de las fases Iíquj.do y vapor se determinan por medidas

de densidad con un densímetro de tubo vibrante, que permite al-canzar una

precisión estimada de * 0,00002 g cm-3. La temperatura, med.ida con un

termómetro digital, se mantiene constante en t 0r0L K.

La calefacción del- ]íquido en er ebullómetro se realiza por medio de

dos circuiloe eréctricos independientes cuya potencia se regula con dos

autotransformadores. El- circuito de cal-efacción príncipal consiste en una

resistencia que rodea La pared externa B y protegida por t.el-a de amianto.
El- segundo circuit.o de calefaccíón consta de una resistencia de platino
rodiado situada dentro de B, en contacto dírecto con el liquído.
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Una condición esencial para la obtención y mantenímiento deÌ
equilibrio líquido-vapor es la ausencia total de pérdi.das material-es a 10

largo de toda la experiencia, 1o cual exige una eficaz condensación de l-a

fase vapÕr contenida en el ebuLlómetro. Esto se consigue mediante Los

condensadores C1 y C2 (fí9. 6.1).

Para êstudiar eJ. equilibrio líquido-vapor en mezclas binarias, se

parte de un Iíquido puro y, una rrez alcanzadc el eguilíbrio en .las
condiciones deseadas de presión o temperâtura, se introduce el segundo

llquido. Las adiciones y equilibrios se sucederr h¿ìsta que l-a mezcl-a sea

aproximadarnente êquimolar, En ese momento, se limpj-a y seca a vacío el
ebul-]ómetro para ccmenzar con el segundo líquido puro y seguir un proceso

similar al ant.erior.
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