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Capítulo 1

Introducción



2 Introducción

Durante mucho tiempo, se intentó explicar el comportamiento de las mezclas binarias
de fluidos a partir del conocimiento de las propiedades de los componentes puros. Estos
intentos están basados en la presunción que la fuerza de interacción 1-2, entre una molécula
l y otra 2, puede siempre determinarse a partir de las fuerzas 1-1 y 2-2 (Le. supone la
existencia de una regla de combinación). La aplicación de estas reglas solamente produce
resultados satisfactorios para predecir, con poco detalle, algunas propiedades de mezclas
de sustancias simples.

Desde hace algunos años, la estrategia para estudiar a los sistemas multicomponentes
ha cambiado; las propiedades de las mezclas binarias, obtenidas a partir de la experiencia,
son empleadas como una fuente de información acerca de las fuerzas 1-2. Además, la,
descripción de la energia potencial entre dos moléculas de diferente tipo es suficiente
para predecir el comportamiento de sistemas con mayor número de componentes; e.g.:
puede suponerse, con cierto rigor, que la energía potencial de un arreglo de tres moléculas
diferentes-1, 2 y 3—es igual a la suma (le las energías de los pares 1-2, 2-3 y 1-3. En este
sentido, el estudio experimental del comportamiento de las soluciones binarias adquiere
una gran importancia.

Una razón adicional que alienta el estudio de mezclas es que, en estos sistemas com­
puestos, aparecen fenómenos nuevos, que no están presentes en las sustancias puras. La
aparición de mayor número de grados de libertad en el sistema da lugar a distintos ti­
pos de equilibrios entre fases (ag. tres fases fluidas en coexistencia); consecuentemente,
el estado crítico líquido-vapor está. extendido más allá de un único punto en el espacio
termodinámico.

1.1 Comportamiento de las Mezclas de Fluidos en
la Región Crítica

Diagramas de Fases: De acuerdo con la regla de las fases, la descripción de una fase
con n componentes requiere del conocimiento de n+ l grados de libertad termodinámicos.
Si en ciertas condiciones coexisten dos fases, el número de grados de libertad que carac­
teriza al sistema es reducido a n. En estas condiciones, las variables intensivas-T, p, y,
etc.—, o variables campo, son iguales para ambas fases; i.e. los estados termodinámicos
de equilibrio entre dos fases corresponden a una superficie n-dimensional en un espacio de
(11+l) dimensiones de variables independientes. La condición de criticidad establece que
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ambas fases resulten indistingnibles, con idénticas propiedades físicas; esta condición re­
duce nuevamente el número (le grados de libertad en uno. Asi, la superficie n-dimensional
de coexistencia de dos fases queda delimitada por una superficie crítica (n-l )-dimensional.

En la figura l.l está esqnematizada el tipo más simple de topología que presenta la
transición liquido-vapor en un fluido binario, en el espacio tridimensional de variables
campo. En este caso fueron elegidas como variables independientes T, p y f2, donde
esta última representa la lugacidad del soluto, i.e. exp(¡12 —#29)/RT, vinculada a la
composición del sistema. En este ejemplo, el liquido y el vapor coexisten en una. superficie
de dos dimensiones que termina en una linea crítica, que cruza el espacio termodinámico
entre los puntos críticos (le los componentes puros; en muchos casos, la línea critica puede
interrumpirse dando lugar a diagramas (le equilibrio de fases mucho más complejos[l,2].

La región crítica líquido-vapor (le las mezclas binarias comprende la zona del espacio
termodinámico situada en las cercanias (le la linea crítica, que limita la superficie de
coexistencia de dichas fases.

LINEA CRITICA C2

CI

SUl'l'ïltFlClE l) B
(,‘OBXISTENCIA

COMPONEN'I'E l —

COMI’ONBN'I'E 2

Figura l.l: Superlicie (le coexistencia y línea crítica. líquido-vapor de un fluido binario en el
espacio termodináinico (le variables campo temperatura 'I', presión 1)y l'ugacidad del soluto f2.

c1 y c2, puntos críticos (le l y ‘2.



4 Introducción

La aparición de fases sólidas insolubles es una de las causas que da origen a. la in­
terrupción de la línea crítica en un fluido binario. La figura 1.2 representa la proyección
p-T de una porción del diagrama de fases de una. mezcla binaria; el componente 2 de la
mezcla representa al soluto y es comparativamente poco volátil, Le. el punto triple de
esta sustancia, tg, puede situarse a temperaturas por encima de la temperatura crítica
del otro componente. En esas condiciones, la linea SgLV de coexistencia de las fases
sólido(2)-liquido-vapor‘, que tiene su origen en tg, puede desplazarse hacia presiones más
elevadas y discontinuar la linea crítica. Los puntos de intersección cfi y cfs, denomina­
dos respectivamente puntos críticos finales inferior y superior respectivamente, pertenecen
simultáneamente a la línea crítica liquido-vapor y a la curva de solubilidad del sólido 2.

De esta manera, la linea crítica queda dividida en dos ramas, interrumpiéndose entre
las temperaturas correspondientes a cfi y cfs; en ese ámbito de temperaturas, la mezcla
no presenta estados (leequilibrio que impliquen la coexistencia de las fases liquida y vapor,
para cualquier valor (le concentración. En la rama izquierda, la linea critica está. limitada
por el punto critico del SOIVentepuro y por el punto critico final inferior. A partir de c1, el
aumento progresivo (le la concentración del componente 2 modifica el estado crítico de la
mezcla a lo largo (le la línea critica; la saturación de la solución discontinúa bruscamente
la linea critica en cfi. De acuerdo con este razonamiento, en aquellos casos en los que la
solubilidad del sólido 2 es muy baja, la extensión de la rama izquierda de la linea crítica
será muy pequeña y la localización de los puntos críticos cl y cfi será. muy próxima.

El área punteacla en la figura 1.2 indica esquemáticamente la región termodinámica de
interés para este trabajo, situada en las cercanias del punto critico del solvente. La región
experimental seleccionada excluye las porciones del diagrama en las que existen estados
de equilibrio entre el liquido y el vapor; en todos los casos, las mediciones experimentales
fueron llevadas a cabo en sistemas bifásicos, compuestos por un exceso de soluto sólido
2, en equilibrio con una fase fluida saturada. Además, la escasa solubilidad observada
permite afirmar que, la rama izquierda (le la línea crítica, es casi inexistente para los
sistemas de este estudio experimental.

La figura 1.3 muestra esquemáticamente la región del espacio (p/p°,p;'¡/p;',) del sol­
vente donde fueron ubicados los puntos experimentales. Las determinaciones experimen­
tales siguieron caminos isotérmicos e isobáricos; las corridas isotérmicas subcríticas fueron
realizadas en la zona liquida, fuera de la región (le coexistencia líquido-vapor del solvente.

lDe acuerdo con el razomirnicnto efectuado anteriormente para un sistema de dos componentes, los
estados de equilibrio en que coexisten tres fases están descriptos por una línea en el diagrama.
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Figura 1.2: Proyección p-T (le una porción del diagrama de fases de una mezcla binaria.
Zona de mediciones experimentales de este trabajo (región punteada). Puntos críticos: c1,
componente 1; cz, componente 2; cfi, final inferior; cfs, final superior. Punto triple de 2,
tg. Líneas: , estados de equilibrio entre fases puras; ---- , línea crítica; -----' , SgLV,
coexistencia de las fases SÓll(l0(2)-lÍ(lul(l0vVa])Ol‘.

Estabilidad: En ciertas regiones del espacio termodinámico, el estado de equilibrio de
un sistema homogéneo no puede alcanzarse y, en esas condiciones, aparecen fases hete­
rogéneas en el sistema, con valores distintos de las variables extensivas (o densidades)—
volumen, entropía, fracción molar, etc.——eucada una de ellas.

La estabilidad intrínseca de un estado de equilibrio está basada en el principio básico
de la termodinámica que establece las condiciones de extremo para la energía interna (Le.
dzU > 0) o para la entropía del sistema (Le. d2S < 0); de manera más general, estas
condiciones pueden interpretarse en términos de las condiciones de extremo de cualquier
potencial termodinámico (Le. (PG < 0, donde G es la energía de Gibbs del sistema).

Este requerimiento de concavidad del potencial molar de Gibbs g en función de sus
variables canónicas puede expresarse, para una sustancia pura, de la manera siguiente:
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Figura 1.3: Localización de la zona de medidas experimentales en la superficie (¡J/Pc, PRI/Pin
T/T‘) del solvente (área punteada).

0,, _ 02g

_T _ (0,1,2 p<0 (1.1)
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-vh1'—- <0
vawp 2 029 02g 02g 2

—(va) = (— — — — >0, (1.3)T P ÜT2 p 0p2 T ÜTÜp

donde v representa el volumen molar, CP = TMS/3T)p la capacidad calorífica a presión
constante, KT = —l/v (Üv/Üph la compresibilidad isotérmica y ap = —l/v(Üv/ÜT),, la
expansividad isobárica del sistema. Las ecuaciones 1.1 y 1.2 implican los criterios de
estabilidad térmica y mecánica del estado de equilibrio, i.e. Cp y KTdeben ser cantidades
positivas para que el sistema homogeneo sea estable. La ecuación 1.3 conduce a una
relación de órden entre las compresibilidades isotérmica y adiabática, i.e. K7-> ns.
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Cuando las condiciones dc estabilidad para el sistema homogéneo son violadas aparecen
dos (o más) estados físicos distintos en coexistencia (i.e. la energía molar de Gibbs de
ambos estados es la misma), con diferentes valores en las variables densidad. En esas
condiciones, la representación de la energía molar de Gibbs en función de cualquier variable
densidad presentados (o más) mínimos idénticos, que corresponden a cada una de las fases
en equilibrio; la función g presenta una barrera convexa entre cada uno de los mínimos,
imponiendo un requerimiento de energía de Gibbs a la transición entre fases.

En el punto critico, las fases coexistentes son idénticas y no existe requerimiento ener­
gético alguno para transferir materia de una fase a otra. En esta situación, la funcio­
nalidad del potencial de Gibbs con las variables densidad adquiere una topología apla­
nada, evidenciando la ausencia de “fuerzas restitutivas” del estado crítico ante la pre­
sencia de fluctuacioneslÏlF. Como consecuencia de ello, las tres condiciones de estabili­
dad l.l, 1.2 y 1.3 son violadas simultáneamente y las propiedades Cp, K17-y 01,,divergen a
+00, en este estado de estabilidad marginal.

Para un sistema de (los componentes, el mismo analisis de estabilidad mediante la
energia de Gibbs G', da. lugar a. dos condiciones adicionales:

- 2

XY”, I 20, z'=1,2. (1.4)
I 1d,

La ecuación anterior permite demostrar que las mezclas alcanzan estados marginalmente
estables a través de la divergencia de las suseptibilidades osmóticale, definidas como

XIT,p = (ÜX¡/Ü/t¡)7-,,, Y X2“, = (ÜA’z/Ü/tzh'p, donde ¡1.-representa el potencial quimico
del componente i cuando el sistema es aún mecánicamente estable[l].

Si las soluciones son muy diluidas, los valores que adopta la suseptibilidad osmótica
son muy bajos, tendiendo a anularse a dilución infinita; al mismo tiempo, la susepti­
bilidad mecánica (NT) dc estos sistemas diluidos adopta valores enormes, debido a la
proximidad del punto critico del solvente. En sintesis, la región crítica de las soluciones
diluidas está escencialmente constituida por la. región critica del solvente; por lo tanto,
el comportamiento anómalo crítico de las propiedades de estas soluciones está vinculado
directamente a la divergencia. que experimentan algunas propiedades del solvente puro
(fundamentalmente la compresibilidad) en las cercanías del punto critico.

Asi, el estudio de las mezrlas binarias diluidas, en una zona muy próxima al punto cri­

QEsteanálisis corresponde a una descripción clásica del fenómeno de criticidad, debido a que considera
que la energia de Gibbs puede describirse por una función analítica en el punto crítico.
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tico del solvente, puede presentar situaciones curiosas, e.g. en el mismo punto del eSpacio
termodinámico, una determinada propiedad puede presentar valores diferentes, depen­
diendo del camino de aproximación al punto critico, empleado en su determinación[5]; es
decir, que mientras la inestabilidad material sólo adquiere relevancia a lo largo de la línea.
critica (XTJ,—>oo), bajo la condición de dilución infinita, la inestabilidad del sistema es
mecánica (XTJ, —>0).

Propiedades Parciales Molares del Soluto: Las propiedades parciales molares de
los solutos, en disoluciones diluidas cerca de un estado crítico, presentan característi­
cas divergentes, cuyo signo lia sido vinculado al tipo de fuerzas de interacción que exis­
ten entre el soluto y el solvente[6]. Muchos autores, han sugerido a través de trabajos
experimentales[7,8] y teóricos[9,10,l l ,12], que este comportamiento es debido a la forma­
ción de “clusters” de solvente alrededor de las moléculas de soluto, cerca de un estado
crítico.

Desde otro punto (le vista, el signo de la divergencia en las cantidades parciales molares
de los solutos puede también vincularse a algunas propiedades termodinámicas del solvente
puro y de la solución, como será demostrado a continuación.

Como fue mencionado antes, este trabajo centra su interés en las disoluciones de so­
lutos poco volátiles cerca del punto critico del solvente; en estos sistemas, los volúmenes
y las entalpias parciales molares de un soluto adoptan valores negativos enormes. Con­
secuentemente, la pendiente de las isotcrinas de solubilidad de estos sistemas, en función
de la presión, tiende a +00 en el punto crítico final; de la misma forma, la pendiente de
las isobaras de solubilidad, en función de la temperatura, tiende a —oo en las mismas
condiciones.

El volumen parcial molar (ch soluto, i.e. V2 = (0V/0112)1"p'n¡, donde V representa
el volumen y n,- el número de moles del componente i, puede escribirse en función de
las propiedades molares de la solución, partiendo de la relación v = V¡X¡ + V2X2, de la.
siguiente manera:

a
V2=v+(l —X2)(5%) , (1.5). 2 T .P

donde la cantidad (av/0X2)“, puede relacionarse con la compresibilidad del sistema, i.e.
xxx, = —l/v(Üv/0p)1-’X,, para dar:
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, Ü)
v2= v+ (1—mas“, (1.6)‘ T,V

La cantidad (ap/(7X2)7-Iv esta bien definida en la región critica y resulta. ser de suma
importancia para la descripck'm del fenómeno crítico; en el punto critico del solvente, esta
cantidad puede (¡escribirse empleando la siguiente relación, obtenida por Kriclievskii[l3]:

0]) C _ (7p c

0X2 0T

donde lc y a denotan (¡ue las derivadas fueron evaluadas a lo largo de la línea crítica

Q C C
0T 0X2lc a

(1.7)
'r,v lc

o de la coexistencia de fases líquido-vapor, respectivamente. El factor entre corchetes
da cuenta de la diferencia. entre la pendiente inicial de la línea crítica _yde la curva de
coexistencia líquido-vapor del solvente, en la. proyección p-T del diagrama de fases; este
factor determina, en general, el signo de la cantidad ((71)/Ü.\'2)1-_v.

A partir de las ecuaciones I.(i y 1.7 resulta. obvio que al aproximarse al punto crítico
del solvente, V2°°diVerge conforme Io hace la compresibilidad del solvente, con el signo y
la amplitud descriptos por la ecuación 1.7.

Por último, puede demostrarse (¡ne II?“ diverge de la misma manera que lo hace V2”,
debido a que cerca. del punto crítico del solvente es válida la siguiente relación "3° z
vr (Üp/ÜTfiH’l].

Tratamiento Estadístico: En |95|, J. G. lx'irkwoody l". P. Bulf[15]desarrollaron una
teoría mecánica-estadistica general de soluciones, aplicable a todos los tipos de interaccio­
nes intermoleculares; empleando la teoría de fluctuaciones en el número de partículas i y

j, (N.-NJ-)—(N,-)(NJ-), estos autores obtuvieron expresiones generales para algunas pro­
piedades de las soluciones en términos de las integrales de las funciones de distribución
radial g.-j(1‘),para todos los pares de moléculas presentes en la solución. Para una
mezcla binaria 1-2, a.dilución infinita, es posible obtener las expresiones para el volumen
parcial molar del soluto V.)Ooy para la compresibilidad n39—esta última coincide con la.

ecuación de la compresibilidad para el solvente puro N}.¡[l6]—:

Pinal/2% = l + Í’fu (Gir _ 07(2)) (1-8)
N2 _ N 2

Íï'Í'nïi..N-ixi= l + flï._¡G'ïi= M, (1-9)
(Ni)
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donde el asterisco denota una fase pura, an representa la.densidad molar del solvente 1,
y G.3 está relacionada con la función de correlación total h,-J-(r)= g,-,-(r)—l, según:

G.3 = j h.-¡(1')dr . (1.10)

Combinando las ecuaciones 1.8 y 1.9, a través de las relaciones que vinculan las propie­
dades molares parciales del soluto y del solvente (cf. ecuación 4.9), puede obtenerse una

expresión para la cantidad (Üp/ÜXfiïV:

( aP )°° PL](Gil - G3)TX? = RTPn 1 _ ,_ (1.11)Ty ' l+anGll
A partir de las relaciones de Ornstein y Zernike para el solvente puro y para el soluto
infinitamente diluído[l7]:

6110+ man)" (1.12)

6120+ nica)" , (1.13)

ll

oo
l2

donde C.-J-es la transformada de Fourier de la función de correlación directa C¡,-entre
las moléculas i y j 3, es posible reescribir la ecuación 1.11 en términos de funciones de
correlación directa:

V = m‘pn(p;,,C.'.—mos) . (1.14)

De esta manera, la cantidad (Üp/ÜXfiÏV queda vinculada casi exclusivamente a la dife­
rencia de amplitudes con que divergen GI, y G3, i.e. al factor ( 1',—

A partir de las expresiones 1.8 y 1.9 y utilizando las relación de Ornstein y Zernike 1.13,
también es posible obtener una expresión para V2°°en función de la transformada de
Fourier de la función de correlación directa entre una molécula de soluto y otra de solvente:

v2°°= RTn-h (1 —¡41103) . (1.15)

“Las funciones c.-¡-son de corto alcance debido a que sus integrales de Fourier (Le. Cü = fc.-¡(r)dr)
son funciones acotadas en el punto critico, debido a la divergencia positiva que experimenta GI], cf.
ecuaciones 1.12 y 1.13.
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Una vez más, esta ecuación muestra que la compresibilidad del solvente es la magnitud
responsable de la divergencia de V2”.

El alcance de la correlación entre moléculas en los sistemas cuasi-críticos puede anali­

zarse a.partir de las ecuaciones 1.8-].l l. La divergencia positiva de si, establece, a través
de las ecuación 1.9, que G}, —v+00 en el punto crítico; en esas condiciones, las molécu­
las de solvente se mantienen correlacionadas entre si hasta distancias macroscópicas, cf.
ecuación 1.10.

La correlación entre el soluto y el solvente puede medirse en términos del valor de la
integral Gïg. A partir de la ecuación 1.8 puede verse que para. los sistemas de interés
(V2°° —>—oo), G7; diverge a +00 aún mas fuertemente que Gïl. Ambas cantidades
resultan, sin embargo, proporcionales debido a que la propiedad (ap/anfi-ÏV permanece
acotada en el punto crítico (cf. ecuación l.l l).

1.2 Objetivo del Trabajo

La densidad del vapor en equilibrio con una sustancia sólida o líquida puede incremen­
tarse dramáticamente, si esta sustancia esta en contacto con un gas comprimido[18]; este
fenómeno puede considerarse análogo al proceso de disolución del material sólido o líquido
en el gas denso, que haría las veces de solvente. Por encima de la temperatura crítica
de la mezcla, Ia densidad de los solventes gaseosos puede variarse ampliamente sin que
ocurran cambios de fase.

En 1879, llannay y llogartli[l9] disolvieron y reprecipitaron varias sales inorgánicas en
etanol supercrítico y, desde entonces, han sido publicadas numerosas determinaciones y
discusiones sobre la solubilidad de sólidos y líquidos de alto punto de ebullición, en fluidos
supercríticos densos. Sin embargo, el comportamiento de las soluciones diluidas en las
cercanías del estado crítico, no l'ue desarrollado hasta que en 1972 J. C. Wheeler[20], y en
1976 A. M. Rozen[2l], trataron el problema.

Los fluidos supercríticos poseen propiedades físicas muy especiales, que despiertan un
intenso interés para ser utilizados como solventes moderadores de la velocidad de las
reacciones quimicas[22], y también, formando parte de procesos separativos[23,24,25].
En general, estos lluidos exhiben una combinación de propiedades características de los
líquidos (Lc. alta densidad) y de los gases (Lc. baja viscosidad, alta dilusividad molecular,
alta compresibilidad, alta expansividad, etc).

Para una gran variedad de solutos sólidos y líquidos, la solubilidad en este tipo de siste­
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mas ha mostrado, en esencia, una dependencia exponencial con la densidad del medio
figura 4.11 y la referencia [26]); este hecho, sumado a la muy elevada compresibilidad que
presentan estos sistemas, provocan enormes variaciones en la solubilidad por pequeños
cambios en la presión. Todas estas características hacen, a los fluidos supercríticos, un
medio ideal para ser utilizados en procesos industriales de transferencia de masa, e.g. el
fraccionamiento y la purificación de sustancias alimenticias (ácidos grasos) y de medica­
mentos (esteroides), cristalización por expansión rápida, purificación e impregnación de
polímeros, etc; además, en los últimos años, estos sistemas han sido parte de importantes
e innovadoras técnicas, e.g. la manipulación de la porosidad y morfología de polímeros,
extracción y oxidación de residuos peligrosos, control de reacciones químicas (aún en agua
supercrítica), etc.[27].

El interés tecnológico que despiertan estos sistemas alienta el desarrollo de proyectos
tendientes a comprender los orígenes moleculares de las propiedades particulares de las
mezclas fluidas, eu la región crítica. En este sentido, resulta esencial dilucidar el papel que
juegan las interacciones soluto-solveute eu el comportamiento (le las soluciones diluidas
cuasi-críticas, para luego tener en cuenta el efecto de la concentración.

Este trabajo fue diseñado para obtener información a cerca de la relación que vincula
a los parámetros de interacción moleculares con las amplitudes de las divergencias criticas
de algunas propiedades (le la mezcla.

Este estudio fue llevado a cabo observando el comportamiento de variadas soluciones
diluidas de sólidos simples, eu condiciones cercanas a la crítica, a través de medidas de
solubilidad; los solutos y los solventes empleados fueron seleccionados de manera tal de
cubrir un espectro de tamaños y formas moleculares diferentes, con y sin posibilidades
de llevar adelante interacciones anisotrópicas. Asi, la naturaleza molecular de los compo­
nentes, que condiciona el tipo (le interacción que prevalece en solución, ha probado estar
específicamente vinculada con la amplitud con que divergen los volúmenes y las entropías
parciales molares (le los solutos, entre otras propiedades.
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2.1 Experimentación en la Zona Crítica

La obtención de datos experimentales en un fluido en la zona crítica presenta dificultades
inherentes al comportamiento de los sistemas con estabilidad termodinámica marginal.
En esas condiciones, los fluidos reales presentan variadas anomalías, que se manifiestan
más intensamente con la cercanía del estado critico. Es importante conocer la región ter­
modinámica donde estos fenómenos anómalos tienen lugar y donde pueden ser ignorados;
la asignación de errores de medición y la interpretación de la funcionalidad observada. en
los resultados deben tener en cuenta la presencia e intensidad de estos efectos, que de otra
manera podrían distorsionar la"información experimental[28].

Uno de estos efectos anómalos, denominado opalescencia crítica, es conocido desde

1869[29] y consiste en la aparición de fenómenos de dispersión de luz en los fluidos en
estado cuasi-crítico; el estudio de estos sistemas mediante el empleo de técnicas ópticas
convencionales puede resultar dilicultoso. La dispersión de la luz es debida a la fluctuación
del índice de refracción en porciones del fluido de dimensiones comparables a la longitud
de onda, y es provocada por las fuertes fluctuaciones en la densidad del sistema. Este
fenómeno es importante muy cerca del estado crítico debido a que, en estas condiciones, la
compresibilidad del fluido diverge, y con ello la densidad del sistema fluctúa fuertemente
alrededor del valor macroscópico. En estos casos, la intensidad de luz transmitida a través
del fluido deja de cumplir la ley de Beer haciéndose dependiente del estado del mismo.
Sin embargo, el empleo de técnicas avanzadas de espectroscopia de correlación utiliza. a
este fenómeno en forma beneficiosa, aún a temperaturas muy alejadas del estado crítico,
donde es posible medir coeficientes de difusión y viscosidades de sistemas binarios[30].

Aún un campo tan débil como el gravitatorio terrestre produce, en fluidos en un estado
cercano al crítico, un gradiente de densidad, debido a la alta suseptibilidad del medio[31,
32]; el propio peso del sistema es el responsable de la sedimentación por compresión. La
figura 2.1[33] muestra el efecto del campo gravitatorio para C02 en la zona crítica; las
curvas son isotermas que representan la densidad reducida del fluido en función de la
altura. Puede verse que la estratificación del fluido sólo es importante alrededor de unas
pocas décimas de grado de la temperatura crítica; en ese caso, la densidad experimenta
variaciones de hasta un 15%a lo largo de una columna de fluido de unos pocos centimetros
de altura. La construcción de celdas de pequeño tamaño y provistas de agitación reducen
la inhomogeneidad del medio.

Algunos coeficientes de transporte presentan, de la misma manera que muchas propie­
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Figura 2.1: Cl'mlicntes lllílCl'OSCÓpl('05de densidad en C02 debidos a. la.compresión que produce
el campo gravitatorio en el rango de unas pocas décimas de grado del punto crítico.

dades de equilibrio, grandes variaciones cerca del estado crítico. Si bien el coeficiente de
autodifusión para un lluido puro no presenta un comportamiento anómalo, la.viscosidad
1]y, en mucha mayor medida, la. conductividad térmica /\ presentan valores máximos en
la región critica. lClaumento del coeficiente /\ no compensa, sin embargo, el marcado
incremento de la capacidad (:aloríliea del medio Cp, haciendo que la dilusividad térmica
A = Á/pnCp, tienda a. annlarse al aproximarse al estado critico; de la misma manera,
el coeficiente de difusión para mezcla binarias disminuye en la región crítica[34]. Es­
tas caracteristicas hacen que las técnicas experimentales, diseñadas para obtener datos
termodinámicos en regiones cercanas a un estado critico, deban prever que los tiempos
de equilibración requeridos son anormalmente largos y determinadas variables sujetas a
control experimental, partícularmente la temperatura, deben estabilizarse con suma pre­
cisión.

Muchas propiedades termodinámicas, como la solubilidad isotérmica de un sólido en
un fluido supercritico, muestran una dependencia simple cuando son representadas en
función de la densidad del sistema. Sin embargo, esas propiedades son, en la practica,
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medidas como funciones de la temperatura y la presión, obteniendo la densidad mediante
el empleo de una ecuación de estado. La divergencia de la expansividad térmica y de
la compresibilidad, al aproximarse el fluido a un estado crítico, complica el cálculo; aún
utilizando la mejor ecuación de estado, pequeños errores experimentales en p y T producen
una gran incerteza en el valor de la densidad. Como un ejemplo, la figura 2.2[35] indica
la región del espacio p-T de eteno supercrítico donde se obtienen valores de densidad con
errores mayores que el 1%, suponiendo que la ecuación de estado está. libre de error y que
la incerteza en la presión o en la temperatura es la representada en los gráficos. Es posible
observar, que bajo un control aceptable de la presión-i0.2%—y de la temperatura­
:l:0.lK—existe una zona del espacio termodinámico que se extiende en 1 MPa en presión
y en 10 K en temperatura donde el error en la densidad excede el 1%.

l I l l l

‘ 7.0 ­

Tr? a "F T - 1*=

É d É 6 o _ 0.1 K _\ \ '

0.05 K

5.0 l ¡ ¡ A 5.0 l l
280 290 300 310 320 330 282 285 290 295 300

T / [K] T / [K]

Figura 2.2: Contornos que delimitan una ¡"determinación de 1% en la densidad de eteno,
debidos a errores de la presión (izquierda) y de la temperatura (derecha).

La presencia de pequeñas cantidades dc impurezas en un fluido cuasi-crítico agrava
aún más la indeterminación de la densidad. En el limite de dilución infinita, X3 —> 0,
donde X3 es la fracción molar de una impureza,
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Üv _ 8p
v N'I'J

TJ’ 7'.V

donde K5“ es la compresibilidad del lluido puro y (ap/(9X3)T_Ves, en general, una cantidad
finita. El cambio en el volumen molar del sistema, ap y T constantes, debido a la presencia
de una pequeña cantidad, X3, de otro componente es:

(7v6 = — .' .
v 0X3 X3 + (2 2)

O( IlÏ;-'l .\3 .

La ecuación anterior, basada en un desarrollo en serie de Taylor, indica que el electo de
una impureza en el volumen molar o eu la densidad molar es proporcional a la compresi­
bilidad del solvente, y eu consecuencia muy importante en la región crítica. Los contornos
representados en la Íigura 2.3[36] indican la.diferencia de densidades entre eteno puro y el
mismo gas conteniendo 0.l5% de metano, contaminante mayoritario del eteno comercial,
en esa proporción.

Finalmente, en los dispositivos experimentales diseñados para operar cerca de la región
crítica debe evitarse la presencia de zonas sin termostatizar, debido a que la gran expan­
sividad térmica del sistema conduce al Íluido a las zonas mas frías, generando enormes
gradientes de densidad.

Todos los efectos mencionados anteriormente hacen que la experimentación, muy cerca
del estado critico, requiera de técnicas específicas o, en caso de utilizar métodos con­
vencionales, los mismos deben ser adaptados con el objeto de minimizar o compensar
esos efectos, distinguióudolos del comportamiento que se quiere estudiar. En este trabajo
fueron empleadas dos técnicas experimentales convencionales, descriptas a continuación,
para la medición de solubilidades sub- y supercríticas en diversos sistemas. Las deter­
minaciones fueron llevadas a. cabo tomando especiales cuidados en la operación y, sobre
todo, seleccionando una. región experimental donde la proximidad del estado crítico está
involucrada en el proceso de disolución de sólidos pero, según se detalla más adelante,
donde las anomalías críticas aún pueden ser obviadas, controladas, o absorbidas por el
error experimental sin sacrificar la.precisión requerida para este estudio.
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Figura 2.3: Contornos que delimitan la diferencia de densidad entre eteno puro y eteno conte­
niendo 0.15% de metano.

2.2 Método Espectroscópico en Celda
de Alta Presión

2.2.1 Descripción y Operación

En los últimos años, han sido desarrollados diversos dispositivos ópticos capaces de estu­
diar equilibrios de lases[37] o efectuar mediciones cuantitativas de absorción[38], a altas
temperaturas y presiones. Con el objeto de implementar este tipo de técnicas, fue cons­
truida. una celda óptica cn acero inoxidable (AlSl 316), cf. figura 2.4, diseñada para
soportar presiones de hasta 50 MPa; una. delgada película de niqncl fue depositada en
el interior de la misma para lograr una mayor estabilidad quimica. Sus ventanas son
discos de zafiro de 5 mm de espesor (3), éstos fueron fijados, con un adhesivo epoxi, a
los extremos de los soportes roscados (1,2). El sello del soporte posterior (1) contra el
cuerpo de la celda fue realizado por deformación directa del material; dos O-rings de
vitón sellan el soporte anterior (2) al cuerpo permitiendo que el camino óptico pueda. ser
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modificado entre 1 y 30 mm, cspaciadores de aluminio (8) fueron empleados para fijar el
paso óptico seleccionado. Los distintos caminos ópticos fueron determinados, con un error
de i002 mm, midiendo la absorbancia de una solución acuosa de I(2Cr207 en la celda de
alta presión, ensamblada con uno de los espaciadores, y comparándola con la absorbancia
de la misma solución en una celda de 10.00 mm.

Figura. 2.4: Celda óptica (le acero inoxidable para medidas cspectroscópicas de alta presión.
1 y 2, soportes posterior y anterior (le las ventanas ópticas; 3, ventanas de zafiro; 4, barra

magnética recubierta con PTF; 5, camisa (le termostatización; 6, termistor; 7, cuerpo de la
celda; 8, espaciadores (le aluminio.

Dentro de la celda espectrofoton'létrica, una pequeña barra magnética (4) recubierta
con PTF fue utilizada para agitar cl fluido y aumentar, de esta manera, la velocidad de
equilibración entre el soluto sólido y la solución. La celda fue termostatizada en contacto
con un líquido, cuya temperatura fue controda externamente, que circulaba en el interior
de una camisa (5). La lectura de temperatura no fue realizada en el cuerpo metálico
de la celda (7) debido a que el transporte tórn‘rico a través del fluido contenido en su
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interior es pobre' y no garantiza que el valor obtenido sea la temperatura del sistema.
La temperatura del fluido contenido en la celda espectrofotométrica fue determinada con
una precisión de 5:15 ml\', utilizando un termistor (6) encapsulado en vidrio con una.
resistencia de 10 K0 a 298 K; el sensor estaba sumergido directamente en la solución, sus
terminales fueron aislados eléctricamente y conducidos hacia. el exterior a través de un
sello de presión. Se tomaron precauciones para evitar que corrientes mayores que 30 ¡LA
circulen a través del sensor; de esta manera, el calentamiento Joule no generó gradientes
térmicos significantes.

La figura 2.5 muestra el sistema externo de carga y purificación del solvente, la conexión
a la celda (1) fue realizada a través de un capilar (2) de l m de longitud y 0.15 mm de
diámetro interno; el volumen de este capilar, de la válvula (V1) y de sus conexiones,
únicos elementos de la zona de medida que no se encuentran termostatizados durante el
experimento, es sólo el 0.2% del volumen (le la celda espectrolotométrica; de esta manera,
la indeterminación de la densidad que provoca la conVección del fluido en el sistema fue
minimizada en forma efectiva.

La presión en la celda fue medida empleando un transductor Wika de 100 bar (3),
ubicado externamente. El sensor de presión, termostatizado a la misma.temperatura que
la celda, posee una membrana de acero inoxidable que minimiza el volumen muerto, fuera
de la celda, a menos del l% del volumen total del sistema.

La operación del sistema auxiliar de carga y purificación del solvente fue realizada,
con pocas modificaciones, de acuerdo a lo descripto en la referencia[39]. El solvente fue
introducido en la celda (l) a través del capilar (2); la evacuación a la atmósfera fue
efectuada abriendo alguno de los sellos de presión presentes en la celda. La celda podia
aislarse del dispositivo de carga mediante las válvulas (V1) y (V2), la operación de las
mismas permitía conocer además la presión en ambas zonas.

En todos los casos, el solvente contenido en el recipiente comercial (7) fue destilado a
la botella (5) utilizando una columna de rectificación (6) de acero inoxidable adiabatizada
exteriormente; virutas de acero inoxidable fueron utilizadas como relleno. Los recipientes
(7) y (5) fueron terinostatizados por inmersión en sendos baños contenidos en frascos De­
war a temperaturas subcríticas para el solvente. La temperatura de la botella (5) siempre
fue algo menor que la de (7); esta diferencia de temperatura fue utilizada para regular la.
velocidad de la destilación. El solvente destilado podía, a continuación, transferirse de la

lComo fue mencionado anteriormente, el coeficiente de dil'usividad térmica tiende a anularse en con­
diciones cuasi-criticas.
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Figura 2.5: Esquema del sistema de carga y purificación del solvente.
1, celda espectrofotométrica de alta presión; ‘2,capilar de conexión; 3, transductor de presión;

4, prensa manual; 5, botella. de 250 cms; (i, colmnna de rectificación; 7. solvente puro; Vl-VG,

válvulas de presión. l'll área. delimitada. por la. línea de trazos fue termostatizada

botella a la cámara de compresión de la prensa (4), que debía enfriarse previamente
con nitrógeno líquido. La densidad del llnido en la celda podía incrementarse a conti­
nuación, inyectando el solvente contenido en la prensa; el reflujo de la solución contenida
en la celda al sistema auxiliar de carga podía evitarse ¡manteniendo siempre la presión de
carga mayor que la de la zona. dc medida.

2.2.2 Solubilidad Experimental
La solubilidad de los sólidos lne determinmla midiendo la absorbancia uv-visiblc de las

soluciones saturadas a la longitud de onda correspondiente al máximo de la banda de
menor energía en esa región del espectro del soluto. Estas bandas fueron elegidas por
encontrarse alejadas dc otras bandas de absorción y por poseer las mayores intensidades.
Las soluciones fueron pr(.‘paradasdirectamente en la celda de presión; la celda, conteniendo
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un exceso de soluto sólido en el alojamiento del agitador magnético, era evacuada y

posteriormente presurizada con el solvente empleando el sistema auxiliar de carga.
La absorbancia fue medida en un espectrofotómetro VARIAN Cary-2300, que fue pre­

parado para montar la celda de alta presión sobre una plataforma; tres tornillos milimétri­
cos con extremos cónicos permitían alinear la celda con el haz de luz en forma reproducible.
El compartimiento donde se aloja la celda fue sellado y purgado con nitrógeno seco; esto
evita la condensación de agua atmosférica sobre la celda, cuando la misma se encuentra
a una temperatura inferior a la ambiente.

Dos factores, además de la presencia de soluto disuelto, contribuyen generalmente a
la absorbancia observada. Estos factores ya fueron descriptos en detalle al determinarse
espectroscópicamente la solubilidad de iodo en xenón[39], la absorción de las ventanas de
zafiro y el cambio en la absorción óptica debido al incremento del índice de refracción del
solvente con la densidad. El espectro uv-visible de la celda en vacío, representado en la
figura 2.6-a, muestra la absorción de las ventanas; los lO mm de zafiro son suficientemente
transparentes por debajo de 230 nm.

El eteno, uno de los solventes estudiados en este trabajo, añade una contribución
adicional debida a que éste absorbe en la región ultravioleta del espectro[40]; a 306 nm este
solvente, a densidades correspondientes a un líquido, absorbe el 10% de la luz incidente,
cf. figura 2.6-b. Por encima de 340 nm, zona del espectro donde se localizan las bandas
de absorción de los solutos estudiados, la absorción del eteno deja de ser la contribución
dominante; una mayor intensidad de luz es transmitida al aumentar la densidad del fluido
y con esto el índice de refracción del medio, cf. figura 2.6-b. En estas condiciones, el
eteno presenta el comportamiento observado en SFG, I'lCF3 (este estudio) y Xe[39].

Debido a que estos factores espúrios contribuyen significativamente al valor de la ab­
sorbancia experimental, fue neccsario descontarlos cuidadosamente del valor medido. Con
este propósito, una línea (le base fue confeccionada para cada sistema, en cada condición;
la absorbancia de cada uno de los solventes puros fue medida en la celda de presión, a
la longitud de onda de máxima absorción seleccionada para cada soluto, en función de la.
densidad del fluido, a.distintas temperaturas. Las lineas de base no mostraron, dentro del
error experimental, dependenciacon la temperatura en el rango analizado-(T-T") entre
—10K y +20 K aproximadamente—. En las condiciones experimentales de este trabajo,
estas mediciones, aún las más cercanas a la temperatura crítica-(T —T‘) = +5 K—,
no revelaron la presencia (le dispersión anómala de la radiación; la absorbancia del fluido
disminuyó monótona y suavemente con la densidad del mismo.
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Figura 2.6: a. Espectro llV-VÍSll)l(‘de la celda espectrol'otornétrica en vacio, linea. continua;
y conteniendo ll Inol.dn|’3 de eteno a 293 l\', línea. de trazos. b. Absorbancia. de la celda.
espectrofotoniétrica conteniendo eteno a 298 l\' en función de la.densidad del fluido

I 306 lllll y . 349 lllll.

La. absorbancia. debida. a la. presencia de soluto disuelto A2 fue calculada sustrayendo
el valor de base al de ln. solución saturada. Una. vez seleccionada la longitud de onda
de la luz incidente, lne utilizada la. relación de Beer para vincular el valor de A2 con la
concentración del solnto en la. solución (:2:

A2(l)17‘) = Amulicluh’a7‘) _ Abust(fl(l), = €(P,T) d C20),7’)

donde el subíndice 2 representa al soluto, c al coeficiente de absorción molar de la solución
y cl a la longitud del camino óptico de la celda.

2.2.3 Absortividad Molar de la Solución

El empleo del método espectromxípico para ln determinación de solubilidades requiere co­
nocer el coeficiente de nbsorck’m molar de Ia.solución, c, en cada condición experimental
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(cf. ecuación 2.3). El valor de c, en el máximo de una banda de absorción, representa
la probabilidad cuántica de que una molécula de soluto lleve a cabo la transición elec­
trónica correspondiente a esa longitud (le onda. La distribución de cargas de los estados
involucrados en la transición, y con esto la posición espectral de la banda de absorción
y la absortividad, pueden ser modificados por el medio; las caracteristicas del solvente
constituyen el efecto principal, la presión y la temperatura producen cambios de menor
importancia.

El coeficiente de absorción molar de Clllg disuelto en Cgl'l.¡fue determinado midiendo
la absorbancia de una solución de concentración conocida a la longitud de onda de máxima
absorción y en distintas condiciones de presión y temperatura. Las soluciones de CH13
fueron preparadas pesando aproximadamente 3 mg del soluto con 0.5% de precisión; el
sólido fue introducido en la celda, a continuación el recipiente fue evacuado y se permitió el
ingreso de Cgl’lqhasta la disolución total de Cllla. El volumen de la celda, necesario para
calcular la concentración molar de estas soluciones subsaturadas, fue determinado con

0.2% de precisión; para ello, una vez instalando el espaciador de mayor longitud, 4 MPa
de nitrógeno gaseoso fueron presurizados en el interior de la celda y luego expandidos
isotérmicamente en un recipiente conteniendo agua, el volumen de líquido desplazado por
el gas fue medido y correlacionado con el volumen de la celda.

Las absortividades molares de los restantes cinco sistemas experimentales analizados
cuantitativamente en este estudio no pudieron ser determinadas utilizando el método des­
cripto para la solución Clllg-Cgii4 debido a que éstos presentaron solubilidades mucho
menores y, consecuentemente, las cantidades de sólido que deberían haber sido pesa­
das eran muy pequeñas (menores que 0.5 mg), siendo imposible mantener la precisión
requerida en los resultados. En estos casos, las absortividades de los solutos fueron deter­
minadas midiendo la absorbancia de soluciones saturadas, cuyas concentraciones fueron
obtenidas empleando un método cuantitativo alternativo que se describe en la sección 2.3.

Las tablas 2.1, 2.2 y 2.3 muestran los coeficientes de absorción óptica y la posición de
los máximos de las bandas de absorción de los solutos estudiados en este trabajo; también
están detallados los valores obtenidos de la literatura, en otros solventes. Los valores de
los coeficientes de absorción dados en las tablas fueron calculados a partir de lecturas
correspondientes (le concentración y absorbancia; para un dado sistema experimental
soluto-solvente, los valores de c no mostraron dependencia con las variables de estado y
se mantuvieron constantes en los ámbitos en que fueron medidos. Estas observaciones
reflejan que la estructura electrónica de las moléculas de los solutos estudiados, no es
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afectada significativamente por cambios en la densidad[41] ni en la temperatura del medio,
dependiendo levemente de las propiedades dieléctricas del solvente.

Los valores adoptados finalmente para c fueron obtenidos correlacionando linealmente
las medidas de concentración y absorbancia obtenidas en las distintas condiciones expe­
rimentales que figuran en las tablas 2.1, 2.2 y 2.3.

En la literatura[42] lia sido sugerido que todas las bandas de absorción de los iodo­
mctanos en la región ultravioleta del espectro, son debidas a la transición de electrones
no ligantes, localizados en los átomos de iodo, a un orbital antiligante a' de las uniones
C-I. Las tablas 2.1 y 2.2 ¡muestran que en todos los casos las bandas de absorción de los
iodomctanos experimentan un corrimiento hacia el azul cuando se incrementa la polaridad
del solvente.

2.3 Método de Extracción y Cuantificación
de Muestras de Solución

2.3.1 Descripción y Operación

La medición directa de la (:or¡centración de una solución saturada cuasi-crítica[45,46,47],
sin el conocimiento previo del coeficiente de absorción del soluto en esas condiciones, fue
implementada construyendo un dispositivo experimental alternativo, que escencialmente
consta de dos partes. lïn Ia primera de ellas, las soluciones fueron equilibradas con exceso
de soluto sólido hasta alcanzar la saturación; la otra parte del dispositivo fue diseñada para
obtener una muestra de la solución saturada y determinar su composición. El componente
principal de la primera sección es la celda de equilibración, ilustrada en la figura 2.7, que
tiene un volumen (le 500 mms.

La cámara de equililn'ación de acero inoxidable (4) fue montada en el interior del cuerpo
de la celda (l) del mismo material; en ese compartimiento, el fluido fue puesto en contacto
con un exceso de soluto sólido y la mezcla fue homogeneizada con una pequeña barra

magnética recubierta con P'l‘l" (5). La posición de la cámara fue fijada con dos discos de
PTF (3), que actúan además como sellos de presión; contra estos discos, fueron dispuestos
sendos filtros analíticos de papel (2), cada uno de ellos entre dos Íinas mallas de acero
inoxidable, que evitan la presencia de soluto cristalino fuera de la cámara (le equilibración.
El tornillo de ensamblado (G) fue utilizado para cerrar firmemente la celda manteniendo a
todos los componentes en la posición correcta. Esta sección del dispositivo fue acoplada,
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Tabla. 2.1: Longitud de onda del máximo de la banda de absorción de menor energía. en
la zona. visible del espectro de CI-II3(sln,X) y el valor del coeficiente de absorción molar
para X=eteno, hexafluoruro de azufre, trifluorometano, 2-metilheptano, acetonitrilo y
2,2,3,3-tetrafluoropropanol .

Sistema A/nm c/m’mol’l
Cllla (sln, eteno, 298.73 K, 7.64 MP3)“ 345.5 174.3
Clllg (sln, eteno, 298.78 K, 8.68 MPa)" 345.5 171.8
Cllla (slu, etcno, 313.06 K, l0.9 OMPa)“ 345.5 171.4
cm3 (sln, etcno)" 345.5 l7l.4:i:l.8“

CIII3 (sln, IicxnÍluoruro de azufre, 322.8l K, 3.45 MP3)“ 345.5 175.7
Clll3 (sln, hexaÍIuoruro de azufre, 322.77 K, 4.13 MP3)“ 345.5 177.5
Cllla (sln, hexaÍluoruro (le azufre, 322.63 K, 4.45 MP3)“ 345.5 171.6
Clllg (sln, liexafluornro (le azufre, 303.20 K, 3.59 MP8)“ 345.5 171.4
Clllg (sln, liexzifluorurode azufre)" 345.5 l73.6:t4.9‘

CHI; (sln, trifluorometano, 293.68 K, 80.08 MPa)" 342.0 171.8
C"I3 (sln, trifluorornetano, 303.81 K, 70.55 MPa)“ 342.0 174.1
Cllla (sln, triflnorometnno, 303.8] K, l00.08 MPa)" 342.0 179.1
Cllla (sln, trifluorometano, 308.27 K. 80.88 MPa)‘I 342.0 169.3
Clllg (sln, trifluorometano, 308.27 K, 100.92 MP3)“ 342.0 175.7
cm3 (sln, trifluorometano)" 342.0 l75.6:t3.8‘

Clllg (sln, 2-metillneptmio, 297.0 K, 0.l MPa)‘ 349.4 214.0
Cllla (sln, acetonitrilo, 297.0 K, 0.] MI’a)° 336.4 193.0
Cllla (sln, ‘2,2,3,3-tetrafluoropropauol, 297.0 K, 0.] MPa)c 341.5 166.0

" Este trabajo; ° valor adoptado en todo el rango experimental; ° de la referencia [42]; d el error indi­
cado tiene en cuenta los errores con que fueron medidas las cantidades involucradas en el cálculo de la
solubilidad, la longitud del camino óptico de la celda y la absorbancia de la solución.
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Tabla 2.2: Longitud de onda del máximo de la banda de absorción de menor energía. en la.
zona visible del espectro de Cl.¡(sln,X) y cl valor del coeficiente de absorción molar para
X=eteno, hexafluoruro de azufre, 2-Inetillleptano, y diclorometano .

Sistema A/nm €/m2.mol"l
CL; (sln, eteno, 274.49 K. 4.70 Ml’a)“ 380.0 203.3
Clq (sin, eteno, 293.88 K. 6.30 MPn)‘l 380.0 204.8
Cl4 (slnl eteno. 293.89 K, (3.58 Ml’a)‘1 380.0 202.5
cn (sln, eteno)" 380.0 203.3:t5.5“

Clq (sln, hexnlluoruro (le nzul're. 322.94 K. 4.35 MPa)‘1 375.0 200.1
CI4 (sln, hexnfluoruro (le azufre. 322.95 K, 4.70 MPa)“ 375.0 201.4
Clq (sln, hexaÍluoruro (le azufre, 303.60 l\', 3.62 MPa)“ 375.0 198.2
Ciq (sln, Ilexnlluoruro de nzufre)‘ 375.0 199.9:i:8.ld

C14 (sin. 2-IIICLÍIIIC|)LüIIO.297.0 K. 0.1 Ml’u)‘ 387.5 195.0

Cl4 (sIn, diclorometano, 297.0 l\', 0.1 Ml’a)‘ 383.0 231.0

" Este trabajo; b valor adoptado en todo el rango experimental; ° de la referencia [42]; d el error indi­
cado tiene en cuenta los errores con que fueron medidas las cantidades involucradas en el cálculo de la
solubilidad. la longitud del camino óptico (le ln celda y la absorbancia de la solución.
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Tabla. 2.3: Longitud de onda del máximo de la banda de absorción en la zona visible del
espectro de 12(sln,X) y el valor del coeficiente de absorción molar para X=hexafluoruro
de azufre, trifiuoromctano, xenón, n-heptano, tetraclorometano y metano] .

Sistema A/nm €/m2.mol’l
[2 (sln, trilluorometano, 293.61 K, 6.26 MPa)“ 513.0 87.4
[2 (sln, triflnorometano, 293.72 K. 6.25 MPa)‘l 513.0 88.7
lg (sln, triflnorometano. 303.26 K, 6.63 MPa)“ 5l3.0 85.2
Ig (sln, LriÍInoronietano, 308.25 K. 6.74 MPa)“ 513.0 82.9
12 (sln, LriÍluoromctano)‘ 513.0 83.4 :i: 2.6!

iz (slnl liexafluoruro (le azufre)" 518.0 81'

lg (sin, xcnón, 3l3.50 K, 8.75 MPa)“ 522.5 77.6 :i: 2.6
[2 (sln, xcnón, 3l3.50 K, [0.6 Ml’a)d 522.5 77.5 :t 1.8
12 (sln, xenón, 313.50 K, 13.3 Ml’a)" 522.5 78.0 :l: 1.8

Ig (sln, n-Iieptano, 298.15 K, 0.1 MPa)‘ 523.0 91.0
[2 (sln, Letraclorometano, 298.15 K, 0.1 MPa)c 517.0 93.0
[2 (slnI metano], 298.0 K, 0.l MP3)“ 440.0 61.5

“ Este trabajo; b valor adoptado en todo el rango experimental; ° de las referencias [43] y [44]; d de la.
referencia [39]; ‘ no medido, valor estimado pronncdiando las absortividades del mismo soluto en Xe y en
Clng; Í el error indicado tiene en cuenta los errores con que fueron medidos las cantidades involucradas
en el cálculo de la solubilidad. Ia longitud del camino óptico de la celda y la absorbancia de la solución.
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Figura 2.7: Celda de [lujo (le alta presión para. la equilibración de soluciones saturadas.

(1) Cuerpo de acero inoxidable, (2) liltro de papel entre mallas metálicas, (3) sello de presión

de PTF, (4) cámara de cquilibración, barra magnética recubierta con PTF y (6) tornillo de
ensamblado.

como se esquematiza en la figura. 2.8, a la segunda sección, donde fue determinada la
concentración del soluto en la solución.

La cámara de equilibración, conteniendo un exceso de soluto sólido, fue ensamblada en
la sección de equililn'ación del dispositivo; el capilar de muestreo de 200 mm3 de capaci­
dad (3) en la figura 2.8) l'ne.dispuesto en el mismo circuito. Esta sección fue después
evacuada y, a continuación, se introdujo el solvente a través de la válvula (V1). El fluido
termostatizado fue lromogeneizado empleando una bomba manual de 250 mm3 de des­
plazamiento total (1); su operación no produjo ningún cambio en el volumen del fluido.
De esta manera, la celda de equilibración (2) y el capilar de muestreo (3) montado en la
válvula de seis vías (V2) conectando dos de sus salidas opuestas, fueron repetidamente
recorridos por la solución saturada. La primera sección del dispositivo fue termostatizada,
por inmersión en un liquido cuya temperatura fue controlada exteriomente. La tempe­
ratura de la solución fue obtenida, con una incerteza menor que i15 mK, utilizando un



30 Determinación Experimental de Solubilidades

Figura 2.8: Dispositivo de extracción y cuantificación (le muestras a alta presión.

(1) Bomba manual de desplazamiento, (2) celda de flujo de alta presión, (3) capilar de mues­

treo, (4) termómetro de resistencia de platino, (5) transductor de presión, (6) columna de fase
reversa de 18-C, (7) sistema de bombeo de metano] operado con control de flujo, (8) detector
espectrofotométrico de flujo, (V1,V5) válvulas al sistema de carga, (V2) válvula de muestreo de
seis vías, (V3) válvula de inyección de seis vías y (V4) válvula al exterior. El área delimitada
por la línea de trazos fue termostatizada.

termómetro de platino (4) ubicado junto a la celda de flujo. La presión fue determinada
empleando un transductor Wika (5), calibrado con una incerteza menor que 0.2% en el
ámbito de 1-11 MPa, ubicado en la zona termostatizada. y y

Las secciones de equilibración y detección fueron acopladas mediante dos válvulas de
seis vías (V2 y V3) y una pequeña columna de cromatografía de alta presión (6), de 17 mm
de longitud y 4.6 mm de diámetro interno; la columna fue empaquetada con un material
de fase reversa de lS-C, adecuado para retener al soluto disuelto. Accionando apropia­
damente la válvula (V2), el capilar de muestreo fue conectado al circuito de detección;
abriendo la valvula (V4) a la atmósfera, la muestra fue forzada a pasar a través de la
columna de concentración donde el soluto fue retenido. Cambiando a continuación la
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posición de la.válvula (V3), una bomba (7), con control automático de flujo, fue utilizada
para incorporar metanol al circuito y eluir el sólido retenido en la columna; la solución
metanólica fue, a continuación,conducida hacia el detector Una válvula abierta a la
atmósfera, instalada en la entrada del detector (8), fue necesaria para permitir la elimi­
nación del gas del circuito; dicha valvula fue cerrada. después de la aparición del frente de
metano], completando la inyección. Esta operación garantizó la calidad de las medidas,
evitando perturbaciones en el valor de absorbancia de base registrado por el detector.
Las corridas cromatogralicas fueron efectuadas utilizando flujos bajos [46], del órden de
0.2 cm3 por minuto; ademas, una pequeña restricción al flujo de fluido fue instalada al
final de la línea, permitiendo que.el circuito de detección trabaje con una sobrepresión de
aproximadamente 2 |)ar por encima de Ia presión atmosférica.

La. cuantificación de la muestra fue llevada a cabo utilizando un detector uv-visible

para. HPLC (Sliimadzn LC-GA System) provisto de una celda de flujo de 10 mm de paso
óptico y 8 mm:3de capacidad. La.detección fue efectuada en la zona visible del espectro,
a la longitud de onda eorrespondiente a los máximos de absorción de las bandas de menor
energía de cada soluto. Los ('romatogramas obtenidos fueron integrados y el área del pico
de cada muestra fue comparada con los valores obtenidos para soluciones estándard de
los mismos solutos en metanol. Las soluciones estandard, cuidadosamente preparadas
por pesada con una precisión de 0.1%, fueron introducidas en el capilar de muestreo (3) y
cromatografladas empleando un procedimiento idéntico al llevado a cabo con las muestras.

Para efectuar una nueva extracción de muestra, la etapa de detección fue aislada del
resto del sistema y nitrógeno gaseoso fue introducido a través de la válvula (V5) con el
objeto de eliminar el nietanol contenido en el circuito. A continuación, manteniendo (V4)
cerrada a la atmósfera, se permitió el ingreso del solvente a través de (V5) hasta que la
presión en el circuito superó levemente la presión en la celda de equilibración; de esta
manera, la reconexión del capilar de muestreo a la sección de equilibración no produjo
una disminución en la densidad del fluido, evitando asi la precipitación de sólido en las
tuberias.

2.3.2 Solubilidad Experimental

La implementación de este metodo, que es alternativo al descripto en la sección 2.2, dió
como resultado la medición directa de la concentración de la solución saturada contenida

en el capilar de muestreo sin necesidad de conocer previamente la.absortividad molar de
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la solución en condiciones cuasi-críticas; sin embargo, la mayor parte de las mediciones
de solubilidad de este estudio no fueron realizadas cuantificando muestras de solución por
este método. Como se verá más adelante, los valores de solubilidad de soluciones en con­
diciones supercriticas se modifican varios órdenes de magnitud aunque el estudio abarque
un ámbito moderado de densidades; en esas condiciones, la medición experimental de
solubilidades utilizando el método de extracción y cuantificación de muestras resultaría
tediosa; cl volumen de los capilares de extracción, el tamaño de las columnas de concen­
tración y las condiciones cromatográficas deberían adecuarse a cada caso, aumentando el
número de calibraciones necesarias.

Mediante este método fueron realizadas algunas mediciones puntuales de solubilidad de
distintos sistemas soluto-solvente involucrados en este estudio; estas mediciones conjunta­
mente con las mediciones de absorbancia, obtenidas utilizando el método espectroscópico
de alta presión en las mismas condiciones experimetales, fueron utilizadas para calcular
las absortividades molares. Para cada sistema soluto-solvente (con excepción de CHI;
disuelto en Cgllq?) y para cada condición experimental fueron analizadas varias muestras;
el resultado de estas determinaciones está resumido en las tablas 2.1, 2.2 y 2.3.

Como una excepción, este método fue empleado para efectuar varias mediciones de
solubilidad en disoluciones de C14 en SFG supercritico, en la zona de baja densidad del
fluido; en esas condiciones, este sistema experimental presentó solubilidades muy bajas,
por debajo del limite de detección del método espectroscópico de alta presión.

2.4 Gases y Sólidos Empleados

Cgll4 l'ue Matlieson CP, con una pureza superior a 99.5% en moles; SFs fue obtenido de
AGA Argentina S.A., con uua pureza de 99.97% en moles; y CIIFg fue Scott Specialty
Gases, grado electrónico, 99.99% de pureza.

Todos los gases fueron destilados a través de una columna de fraccionamiento antes de
ser utilizados (cf. página 20), con el objeto de purificarlos.

La ecuación de estado IUPAC para Czll4l35], que incluye una ecuación paramétrica
para ser utilizada en la región critica, fue empleada para todos los cálculos que requerían
de información a cerca de las propiedades termodinámicas de este solvente. Esta ecuación
produce valores de densidad muy precisos a partir de las condiciones (p,T); sin embargo,
la densidad de este solvente no pudo conocerse cou una precisión mejor que el 1% en

gver página 24
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moles, debido a la presencia de impurezas en el gas. La figura 2.3 indica que en el
ámbito de presión y temperatura donde fueron realizadas las mediciones experimentales, la
calidad del eteno empleado (Lc. conteniendo algo menos que 0.5% en moles de impurezas)
condiciona la precisión con que es posible conocer la densidad del sistema.

Una versión no definitiva de una ecuación analítica de la energía reducida de Ilelmholtz
fue empleada para SFG[IIS];esta ecuación produce buenos resultados en la región experi­
mental de este trabajo, aunque sus autores no recomiendan el empleo de la misma muy
cerca del punto critico. Recientemente, mediciones precisas de las propiedades (p, V,T)
de SF6 fueron reportadasMQ]; estos datos difieren menos que 0.2% respecto de los valores
de Biswas et al.[50], empleados para ajustar Ia ecuación de estado en la región (p, V,T) de
este trabajo; COIISCCllCIltClllClltC,esta versión de la ecuación para la energia de llelmholtz
de SFGfue considerada suficientemente precisa.

Las propiedades termodinamicas de CHE, fueron calculadas a partir de la ecuación
de estado de Strobridge[5l], en la region termodinámica mas alejada del punto crítico, y
empleando una ecuación paraInótrica[52] en la región crítica del solvente.

En la tabla 2.4 figuran las constantes criticas de los solventes compatibles con la pa­
rametrización de las ecuaciones de estado mencionadas; la tabla también contiene los
momentos dipolares y los parámetros de interacción moleculares de Lennard-Jones de los
solventes.

Tabla 2.4: Constantes Críticas y Propiedades Moleculares de los Solventes Empleados

Solvente T‘/(l\') p‘/(l\'ll’a) p:_¡/(Iiio|.(lni"") y/(10’3°.C.m) (¡l/(JJHOl-l) a¡/(nm)
an4 282.344 5.041 7.635 3.27:l:0.06" ¡821° 0.420“
sr6 318.733 3.750 5.046 1671" 0.5515
CHF; 299.01 4.816 7.556

¡1, momento dipolar; (H y 0., parámetros moleculares de Lennard-Jones. ° de la referencia [53]; b de la
referencia [54].

La alta dilución de las soluciones empleadas en este trabajo, permite aproximar la
densidad del fluido p" por la.densidad ph cm'respondiente al solvente puro en las mismas
condiciones de p y '1', calculada a partir de las ecuaciones de estado de Cgll4, SFG y
CHF3. Los coeficientes de compresibilidad y de expansividad de la mezcla, necesarios
para obtener las propiedades l’f" y 5;" (cf. sección 4.1.2), pueden también ser sustituidos
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por los valores de a?“ y 01;], respectivamente, y éstos calcularse a partir de las ecuaciones
de estado de los solventes. Por último, las ecuaciones de estado de C2H4y CHF3 permiten

calcular la cantidad Sf, necesaria para obtener los valores de la derivada (ÜS/ÜXflïv,
discutidos en la sección 4.1.3.

Los sólidos triiodometano y tetraiodometano fueron provistos por Aldrich, con una
pureza mejor que 99% para el primero y mejor que 97% para el segundo. CHIa fue
recristalizado de EtOlI y CL. fue purificado por sublimación en vacío; la primera fracción,
que sublimó a 313 K, fue descartada debido a que era principalmente Ig; el resto del sólido,
que sublimó a 333 K, fue empleado para las medidas de solubilidad. La ausencia de Ig
en los iodometanos purificados fue controlada periódicamente mediante espectroscopía
ultravioleta. La pureza de ambos solutos fue finalmente verificada por HPLC empleando
una columna de fase reversa de lS-C y detector ultravioleta.

Ig fue provisto por Mallinckrodt, de calidad p.a.; el sólido fue sublimado en vacío a
303 K dos veces sucesivas.

Fue detectada la descomposición de Cl.¡ dando Ig, en disoluciones supercriticas en SF6
en condiciones cercanas a 3‘23l\'; la producción de lg se lllZOevidente por el incremento de
la absorbancia alrededor de 520 nm. Sin embargo, aún en esas condiciones de temperatura,
la cinética de descomposición de CL, es lo suficientemente lenta como para poder efectuar
las mediciones de solubilidad.

Las disoluciones de Ig también presentaron descomposición luego de un cierto tiempo,
reaccionando el lialógeno con las paredes metálicas de la celda de presióna. En CHFs, las
disoluciones de lg fueron estudiadas a temperaturas de hasta 308 K; en esas condiciones,
los espectros en la región ultravioleta mostraron una pequeña banda de absorbancia a
269 nm, que no es característica de lg y que incrementaba su intensidad con el paso
del tiempo, dando evidencias a cerca de la existencia de procesos de descomposición. A
mayor temperatura, la descomposición de l-zl'ue aún mayor, dificultando los estudios de
solubilidad en esas condiciones; e.g. los espectros ultravioleta de las disoluciones de Ig en
SF6 supercrítico por encima de 324 K, también presentaron una banda de absorbancia a
255 nm como consecuencia de la descomposición del halógeno.

La tabla 2.5 contiene los valores de algunas propiedades termodinámicas de los solutos
sólidos seleccionados para este trabajo, que serán utilizados en las secciones sucesivas para
calcular algunas propiedades de las mezclas.

3B] niquelado del interior de la celda de acero inoxidable redujo significativamente la descomposición
de lg[39], pero no detuvo la corrosión del metal.
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Tabla 2.5: Algunas Propiedades 'l‘ermodinámicas de los Solutos Sólidos Empleados

Soluto Vf/(dnr’Jnol'l) logp,/pl = a —b/T S;/(J.K".Inol")
a b/(K)

Clll3 0.0939" 9.4064 3520.01 223d
CI.1 0.1 ¡92" 9.0104 3604.1“ 274d

lz 0.0.5”)c 10.107 3178.0e “6.02'

Vz‘,volumen molar del sólido; ps, presión de saturación del sólido; pl=l mmllg; Si, entropía molar del
sólido. Referencias: a [55]; " [56]; c [55]; d ver texto; ° [55].

La.expresión de la presión de saturación de Clllg que figura en la tabla. 2.5 fue obtenida
a. partir de tres mediciones experimentales de la presión de vapor del sólido, llevadas a
cabo empleando un transductor diferencial de presión, con una precisión de :EO.1,ullg.
El extremo de referencia del tranmluctor fue mantenido en contacto con un recipiente
vacío, evacuado a 85 K, que lue tomado como cero; el otro extremo fue conectado con un
recipiente termostatizado conteniendo Cllla, cuya presión de equilibrio fue establecida. por
diferencia. Los resultados obtenidos lueron los siguientes: p,(Clll3) = 44.3 ¡tl'lg (326.6 K),
68.1 ¡LHg (333.0 K) y 129.5 ¡tllg (341.4 K). La entalpia de sublimación que surge de
dichos valores de presión de saturación es Asun/I = 67400 J.mol—l; a 298.15 K y l bar,
ANbH" = (69900 :t 1000) .l.mo|—l[57,58].

La presión de saturación de Cl.“ en cambio, no pudo medirse experimentalmente debido
a.la baja volatilidad de este sólido, en el ámbito de temperaturas de interés. La expresión
de p, fue obtenida estimando un valor para la entalpía de sublimación de Cl4 similar a la.de
CIII; (Le. Amb]! = 69000 .J.Iuo|—l ) y sabiendo que alrededor de 408 K la presión de vapor
del cristal es de aproximadarnente ¡.5 nnnllg[59]. Recientemente, el valor de la.entalpía
de sublimación de Cl.¡ cristalino fue estimado en Amb” = (81000 :l: 10000) J.mol—l[60],
a.partir del valor de Amb/1° de (Jlllg, teniendo en cuenta el incremento de la masa molar.

Los valores de Ambgw de Clllg y C14 a 298.15 K y l bar, pueden calcularse a partir
de las cantidades Amb/1° y AsubG", en iguales condiciones. Suponiendo que el sólido

es incompresible, AsubC” = A5.“,G'293J5K4”+ Lib" Av (lp z —RTlnp,. Asi, AsubS" =
133 J.mol".K" para Clllg y llS J.|nol".l{‘l para C14. Finalmente, las entropías de
los iodometanos que figuran en Ia tabla 2.5 pueden calcularse empleando los valores de
entropias absolutas para el estado de gas idea|[61], i.c. S" = 355.51 J.mol".l\"l para
Cl'llg y 5° = 391.63 J.mol“.l\"l para Cl...
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2.5 Precisión de los Resultados y Límites
de Detección

La calibración del sensor de temperatura fue efectuada contra una resistencia patrón de
platino, de marca Siemens, entre 263.00 y 323.00 K. Los valores de la resistencia del
termistor (de 10 K0 a 298 K) fueron ajustados a la ecuación log R = C1+ C2/T+ C3/T2,
donde R representa la resistencia del sensor, T la temperatura absoluta de referencia y
C1, C2 y C3 son tres constantes. El acuerdo de los valores de temperatura calculados a
partir de la ecuación anterior con las temperaturas de referencia fue siempre mejor que
0.02 K. A pesar de ello, el patrón empleado garantiza una exactitud en la lectura de la
temperatura de 0.2 l\'.

El transductor (le presión, marca Wika, fue calibrado utilizando una balanza de pesos
muertos, marca Ruska, ajustando la respuesta en corriente del mismo a la siguiente ecua­
ción I = D] + D21),donde I es la corriente (le salida del transductor de presión, p es la
presión de referencia y Dl y Dz son dos constantes. El acuerdo de los valores de presión
calculados a partir (le la ecuación anterior con los de referencia en la balanza, fue siempre
mejor que 0.2% (lel valor absoluto (le la presión, en el rango de l-ll MPa.

De acuerdo con lo discutido anteriormente, la indeterminación en los valores de T y p
repercute fuertemente en la precisión con que puede calcularse la densidad del sistema,
aún contando con una ecuación de estado exacta figura 2.2). En este estudio, las
medidas de solubilidad fueron efectuadas en una región experimental lo suficientemente
alejada del punto critico del solvente, como para poder determinar la densidad del sistema
con una incerteza menor que el 1% de su valor.

Las propiedades del solvente Ich y 0;] fueron calculadas a partir de las ecuaciones
de estado del solvente; a dichos valores, les fue asignada una incerteza dependiente de la
región termodinámica donde fueron evaluadas, en acuerdo con lo que establece cada una
(le las ecuaciones de estado.

Los errores asignados a los coeficientes (le absortividad molar de los solutos (cf. las
tablas 2.1, 2.2 y 2.3), fueron obtenidos por propagación de errores de las magnitudes invo­
lucradas en el cálculo, i.e. la concentración de tres o cuatro soluciones “patrón”, el paso
óptico de la celda de presión y la lectura de absorbancia de dichas soluciones. Con excep­
ción las soluciones de Cl'll3 en Cgll.¡, que fueron preparadas por pesada, la concentración
de las mezclas “patrón” (le los demás sistemas experimentales fue obtenida mediante el
método de extracción y cuantificación cromatográfica. Para la misma condición expe­



2.5 Precisión de los Resultados y Límitesde Detección 37

rimental fueron analizadas varias muestras, tomando a la. incerteza del promedio como
error en la concentración.

El procedimiento espectroscópico de alta presión permitió obtener valores de solubili­
dad por encima de 10‘Gmol.dm‘3, que corresponde a absorbancias del soluto del órden
de (0.0035i0.0019), fuertemente indeterminadas. Por otra parte, la solubilidad más baja
determinada por el método de extracción y cuantificación de muestras de solución fue de
(8.3i0.6).10’7 mol.dm‘3 para Cl,¡ en Sl’g.

Independientemente del método empleado para determinar la concentración de las
soluciones, el error asignado a los valores de la solubilidad en las tablas de resultados
capítulo 3), siempre dio cuenta de la contribuckin colectiva de todas las incertezas en las
cantidades involucradas en el calculo (entre ellas, la absortividad molar de la solución).
Debido a que la solubilidad aumenta brusranumte con Ia densidad del solvente, la mayor
parte de las medidas experimentales poseen incertezas menores que 5% (c.g. en Cgl-l4,el
70% de las medidas de solubilidad poseen incertezas por debajo de 2.2% para Clll; y por
debajo de 5% para Cl,“ que es ¡nuebo menos soluble). Gran parte del error asignado a
cada una de estas determinaciones experimentales corresponde a la incerteza en el valor
absoluto del coeficiente.de absortividad del soluto"; este factor permanece constante a lo
largo de cada corrida.

4En condiciones tales que Ia solubilidad es escasa. el error en c puede representar hasta un 30% de la
incerteza total.
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Los dos métodos experimentales, descriptos en el capítulo 2, permitieron obtener-en
forma individual o combinada-medidas de solubilidad para una variedad de sistemas,
estudiados en una amplia zona alrededor del punto crítico de los solventes: C2H4, SFs y
Clng. Este capítulo ordena esta información, agrupándola por sistemas experimentales
en el mismo solvente; las secciones 3.1, 3.2 y 3.3 presentan los resultados obtenidos para
disoluciones en Cgl’l4l62],en SF5[63] y en Cl‘lFa. En el capítulo siguiente, estas medidas
experimentales de solubilidad son utilizadas para calcular algunas propiedades termodiná­
micas de mezcla, efectuándose un análisis comparativo de todos los resultados, para los
diferentes sistemas.

3.1 Solubilidad de Sólidos en la Zona
Crítica de C2H4

3.1.1 Medidas Experimentales

La solubilidad (le Clll3 y de Cl.¡ en la región cuasi-crítica del Cgl'lq fue obtenida experi­
mentalmente siguiendo el procedimiento descripto en la secciones 2.2.2 y 2.3.2.

Utilizando el mismo procedimiento, no fue posible determinar la solubilidad de I; en
la zona crítica de Cgll4, debido a que la reacción quimica de adición de Ig al doble enlace
del eteno está. muy favorecida, aún a 273 l\'[64], eliminando rápidamente el halógeno de
la solución.

Las mediciones en condiciones isotérmicas fueron llevadas a cabo, en la fase densa del
solvente, a las temperaturas subcríticas (le (273.13i0.01) K para Clll3 y (274.47:l:0.01) K
para C14y, en etileno supercrítrico, a (293.85i0.04) K y (303.19:l:0.03) K para CHI3 y a
(293.87zt0.05) K para Cl4. Las corridas isobáricas fueron efectuadas, para ambos solutos,
a una presión de (6.370i0.00[) MPa.

Las tablas 3.1 y 3.2 agrupan las medidas experimentales de solubilidad obtenidas para
cada soluto; los valores fueron ordenados de acuerdo con el incremento de la presión,
para cada una de las corridas isotérmicas, y con la disminución de la temperatura (incre­
mentando la densidad), para las corridas isobáricas. Los errores asignados a los valores
de solubilidad fueron calculados mediante el procedimiento descripto en la sección 2.5;
dicha asignación resulta conservadora si se observa, en las tablas 3.1 y 3.2, que algunos
valores de solubilidad fueron determinados en la zona termodinámica donde se intersecta

una isoterma con una isobara experimentales, siendo estos valores consistentes con ambos
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grupos de mediciones.

3.1.2 Corridas Isotérmicas e Isobáricas

Las figuras 3.1 y 3.2 representan gráficamente la solubilidad isotérmica en función de la
presión, variable a la que se accede experimentalmente. La figura 3.3 ilustra cl cambio de
la solubilidad isobárica con la temperatura, que es la variable experil'ncntal, a una presión
levemente superior a. la presión crítica.

4° I u . 4 u u y
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¡soLórmica (le Figura 3.2: Solubilidad isotórmica (le
Cl,¡(s) en C2ll.¡ en función (le la presión.

Figura 3.1: Solubilidad
Cll13(s) en C2ll4 en función (le la presión.

o tie, T=273.13 K; I 1.30,'1‘=293.35 K y o LLC,'1‘=274..17 K y El tic, T=293.87 K.

o tie, T=303.19 K.

Marcas verticales: de la corrida isobarica p}! (izquierda) y plc (derecha). Las flechas
indican la región donde la compresibilidad del solvente es maxima a la temperatura de
las isotcrmas supcrcriticas. En la figura de la izquierda se expande la región dc baja.
solubilidad, utilizando una escala logaríhnica para la ordenada.



Tabla. 3.1: Solubilidad (le CI-IIa en C2H4 fluido en diferentes condiciones de presión y
temperatura.

T/K p/M Pa 10“.c2/(mol.(lm’3) corrida T/K p/MPa 10".c2/(mol.dm'3) corrida
273.12 4.704 13.7 :l: 0.2 t _¿ 303.18 6.018 0.61 :l: 0.03 tae
273.14 5.171 15.5 :t 0.3 t _¿ 303.19 6.297 0.95 :h 0.04 las
273.12 5.624 17.1 :t 0.3 z _, 303.18 6.640 1.73 :l: 0.05 tg,
273.14 6.369 19.4 :t 0.3 l _¿ 303.17 6.968 3.22 :h 0.08 tae

273.13 7.401 22.3 :l: 0.4 t fi 303.19 7.424 6.8 :1: 0.1 tg,
293.85 3.604 0.017 :l: 0.009 12'e 303.21 7.590 8.9 :l: 0.2 tae
293.82 4.037 0.04 :l: 0.02 tí, 303.22 8.034 14.0 :t 0.2 la,
293.82 4.407 0.06 :l: 0.03 tz" 303.19 8.331 17.3 :t 0.3 tie
293.83 5.285 0.2| :l: 0.01 12'e 303.19 8.797 22.4 :t 0.4 las
293.84 5.979 1.10 :I: 0.03 l!" 303.19 9.455 29.1 :1: 0.5 la:
293.85 6.222 2.48 :I: 0.05 lie 303.19 10.092 35.6 :t 0.7 la:
293.85 6.344 3.64 :l: 0.06 1'“, 312.99 6.370 0.75 :l: 0.04 p ¡e
293.90 6.565 6.25 :t 0.09 1:, 303.57 6.370 0.78 :l: 0.04 p _,
293.86 6.764 8.9 :t 0.2 t'lt 303.20 6.370 0.94 :l: 0.04 p le
293.86 7. M2 13.0 :i: 0.2 (3'e 297.77 6.370 1.60 :i: 0.05 p le

293.87 7.569 16.8 :t 0.3 lie 293.85 6.370 4.04 :t 0.09 p ’e
293.86 8.225 22.2 :l: 0.4 [2'e 288.99 6.370 11.4 :1: 0.2 p _.
293.88 9.243 29.4 :l: 0.6 l!" 285.09 6.370 15.5 :1: 0.3 p l,
293.87 10.033 34.5 :l: 0.7 t!" 279.31 6.370 18.5 :i: 0.3 p ¡e
303.16 3.934 0.06 :i: 0.02 l "e 274.44 6.370 19.4 :1: 0.3 p fi
303.19 4.949 0.]6 :l: 0.03 ["6 269.63 6.370 19.4 :i: 0.3 p J
303.21 5.610 0.34 :1: 0.03 l;

1,16,t?” 1?, y p}: corresponden respectivamente a las tres corridas isotérmicas y a la corrida isobárica.
En todos los casosl fue empleado el método espectroscópico de alta presión. El subíndice i,e se refiere a
lriiodomelana disuelto en elena.
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Tabla. 3.2: Solubiliclad de C14 cn C2”4 fluido cn diferentes condiciones de presión y tem­
peratura.

T/K p/MPa. 105.03/ (mol.(lln'”) corrida 'l'/K p/Ml’a 105.c-_p/ (nlol.dm’3) corrida

274.48 4.695 10.8 :l: 0.4 " 12', 293.89 9.517 21.9 :t 0.8 ° si,

274.49 4.700 10.8 :1: 0.3 b [Le 293.89 10.1“ 25.] :1: 0.9 a [(2.8

274.47 5.643 15.3 :t 0.6 " 1,", 313.48 6.371 0.18 :t 0.08 a 1),",

274.46 7.522 21.6 :t 0.8 " [Le 308.57 6.371 0.24 :t 0.09 “ pLe
274.46 10.077 29.2 i ¡.0 " 11', 300.72 6.371 0.40 :t 0.09 a p},
293.81 5.532 0.2] :1: 0.09 " la, 293.89 6.37] 1.6 :t 0.1 a pLe
293.88 6.297 1.5 :¡: 0.1 b z}; 290.49 6.37] 4.7 :t 0.2 a pi,
293.90 6.307 1.4 d: 0.1 " la, 288.53 6.37] 6.9 :1: 0.3 a pt;
293.89 6.580 3.08 i 0.07 l' lïle 283.08 6.37] 11.7 i 0.5 a 1):.e
293.90 6.575 3.1 :l: 0.2 a tu 274.46 6.372 17.1 :l: 0.6 a p},
293.83 7.184 7.6 :i: 0.3 “ lie 271.17 6.370 18.1 :I: 0.7 a p}.e
293.90 8.508 [6.] :1: 0.6 " tu.

the. tïe y p}! corresponden respectivmncnte a las (los corridas isotérmicas y a la corrida isobárica. Se
indica el método experimental empleado: “, cspcctromctría de alta presión y b, extracción y cuantificación
de muestras. El subíndicc 1.a sc rcficrc a lelraiodamclano disuelto en etcno.
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Figura 3.3: Solubilidad isobárica de Clll3(s) y Cl.¡(s) en Cgll,“ a p=6.370 MPa, en función de
la temperatura.
Cllla, A, escala izquierda de ordenadas; Cl4, A, escala derecha de ordenadas. Marcas verticales:

de la. corrida isotérmica the. La lleclia indica la región donde la expansividad del solvente es
máxima a la presión de las isobaras.

En todos los casos, la solubilidad isotérmica aumenta monótonamente con la presión.
En presencia de varias isotermas supercríticas de solubilidad, correspondientes a diferentes
temperaturas, puede observarse que estas curvas se cruzan en dos oportunidades[65]
figura3.]

Cuando el sistema se encuentra en condiciones cercanas a la crítica, los valores más
altos de solubilidad, una vez definida p, pertenecen a las isotermas de menor temperatura‘.
Sin embargo, cuando la densidad del sistema es elevada, las isotermas de solubilidad se
cruzan (ver las pendientes de las curvas en las figuras 3.1 y 3.2) y se observa, a una presión
dada, mayor disolución a mayor temperaturaz.

lLos valores más altos de solubilidad corresponden a las condiciones experimentales de mayor densidad.
o 1 . . . . . . . . .
'Ln estas coudrcronesl la dcusndad del Sistema es practicamente Invanaute y la. temperatura. gobierna

al proceso de disolución.
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A lo largo de las isotermas supercríticas, el incremento de la solubilidad con la presión
:s máximo en la región termodinámica donde la compresibilidad del solvente pasa por
m máximo; esta observación es más acentuada cuando la temperatura es cercana a. la.
:rítica las figuras 3.1 y 3.2). En la región de baja densidad de estas isotermas, la
:olubilidad tiende al valor cgl cuando no existe solvente, i.e. (p; —>0), que es proporcional
l. la. presión de vapor del soluto cristalino:

7M
RT ’

londe p,(T) es la presión de vapor del sólido a la temperatura T. Esta tendencia puede
ibservarse en el ¡mirgeu superior izquierdo de la figura 3.], donde la ampliación de la
'egión de baja densidad muestra, para Clll3, que las curvas de solubilidad supercrítica se

cá‘l(7',pï —>0) = (3.1)

:ruzan nuevamente; la.extrapolación a presión nula de la isoterma de mayor temperatura
:onduce a. un valor límite de c2 mayor, garantizado por una mayor presión de saturación
lel sólido, en esas condiciones. Los valores de las presiones a las cuales ocurren los cruces
le las isotermas de solubilidad son caracteristicos del sistema soluto-solvente y pueden
iredecirse en base a modelos clasicos simples[65].

Las curvas de solubilidad ¡sotermica subcritica son discontinuas a la presión de vapor
le la solución. En este trabajo, sólo fueron realizadas mediciones en la zona liquida del
liagrama; en estas condiciones, el incremento de la solubilidad con la presión es poco
Ironunciado, acompañando la variación de la fracción de empaquetamiento del fluido.
Cnla zona del vapor, la. solubilidad será muy pequeña y los valores deberán acercarse a

',(T)/RT, cuando la densidad del solvente tienda a anularse.
La figura 3.3 muestra las curvas de solubilidad isobárica de Clllg y CL. en Czl-l4;

a.caída de la densidad del sistema con el incremento de la temperatura, electo que se
centúa en la región donde el coeficiente de expansión a esa presión es máximos, provoca
a.disminución abrupta de la cantidad de soluto disuelto[66]. A muy alta temperatura, el
istema constituye una mezcla gaseosa diluida; en esas condiciones, la solubilidad deberá.
er proporcional a la presión de vapor del soluto sólido en dicha mezcla y deberá producirse
n cambio de signo en la pendiente de la curva.02(7'). A bajas temperaturas, las curvas de
)lubilidad isobárica también deberan presentar pendiente positiva; en estas condiciones,
l electo de la temperatura sobre la densidad es comparativamente muy pequeño y la
:mperatura gobierna el proceso de disolución".

3Señalado cn el grafico.
“Notar además, que en la región de alta densidad de las figuras 3.1 y 3.2, las isotermas de temperatura
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Tabla 3.3: Presiones de vapor de CI-Il3(s) y de Cl4(s), obtenidas por extrapolación a
densidad nula del logaritmo de la solubilidad en isotermas en Cgl‘l4y su comparación con
valores estimados a partir de datos bibliográficos.

sólido T/K corrida p,(T, p; —.0) / (pllg) pS"(T) / (pllg)
cm3 293.35 :3, 1.4 2.7

303.19 ¡{e 6.0 6.4

CL. 293.87 1,2, 1.1 0.6

(1) valores estimados a partir de datos bibliográficos (ver sección 2.4). Las isotermas, en cada una. de
las corridas, poseen una descripción del sistema experimental: ' y ' corresponden respectivamente a los
solutos Clllg y Cl4; e corresponde a Cgllq.

3.1.3 La Densidad del Sistema como Variable

Como fue mencionado en la introducción, para una solución muy diluida y no muy próxima
a una región termodinámica critica, una buena aproximación a la densidad del sistema es
la densidad del solvente puro en las mismas condiciones. Todos los sistemas estudiados en
este trabajo cumplen estos requerimientos; de esta manera, empleando las ecuaciones de
estado de los solventes puros, fue posible estimar la densidad molar de la mezcla a partir

de las variables experimentales p y T, i.e. pn(T,p,1:2) se p;_¡(T,p).
Las figuras 3.4 y 3.5 n'iuestran la dependencia de Ia solubilidad isotérmica en función

de p;_¡(T,p). En esta representación, las curvas varían monótonamente con la. densidad;
las isotermas no presentan cruces y pierden la apariencia sigmoidea observadas en las
figuras 3.l y 3.2.

Si se representa al logaritmo de la solubilidad isotérmica supercrítica en función de la
densidad (i.e. figura 4.11), la funcionalidad observada es aún más sencilla[26]. A partir de
estas curvas y de la ecuación 3.1, pueden obtenerse los valores de p,(T), por extrapolación
a densidad nula, utilizando polinomios de grado 3. En la tabla 3.3, se comparan dichos
valores de p,(T) con los estimados a partir de las propiedades de los sólidos existentes en
la literatura (ver sección 2.4).

menor poseen menor pendiente.
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Figura 3.5: Solubilidad isotónnica de
Cl.¡(s) en Cgll4 en función de la. densidad
del solvente.

O file, ’J‘=274.47 K y D tie, T=293_87 K,

Marcas verticales: de la corrida isobárica p}; (izquierda) y pl”, (derecha).
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3.2 Solubilidad de Sólidos en la Zona
Crítica de SF6

3.2.1 Medidas Experimentales
Las tablas 3.4 y 3.5 contienen los resultados de las mediciones experimentales de solubili­
dad de CI'II3 y de CL] en SFg, en la zona critica. Las isotermas subcriticas de solubilidad
fueron realizadas a (303.20i0.01) K para CI-II3y a (303.57:l:0.04) K para CI4; en las
corridas isotérmicas supercríticas, la temperatura fue estabilizada en (322.76zt0.03) K
para CHI; y en (322.92i0.02) K para C14. La solubilidad isobárica de CH13 en SFG fue
determinada experimentalmente a (3.818i0.003) MPa, presión muy cercana de la presión
critica del solvente puro, y a (¿l/1781:0001) MPa.

La tabla 3.6 contiene cuatro mediciones de solubilidad de Ig en SFG; tres de esos
valores corresponden a una temperatura supercritica de (324.40i0.02) K y uno de ellos
fue determinado a la temperatura subcritica de (303.6-1i0.01) K.

Una parte de las mediciones experimentales fue realizada empleando el método espec­
troscópico en celda de alta presión (ver sección 2.2.2); la metodología de extracción y
cuantificación de muestras de soluciones saturadas permitió, sin introducir un error exce­
sivo, extender las mediciones a fluidos menos densos, que presentan menor solubilidad (ver

tabla 3.5, isoterma tÏ'h). El estudio del comportamiento de las soluciones en esta región es
importante debido a que, en estas condiciones, puede despreciarse la influencia del punto
critico del solvente. El analisis de muestras fue además empleado para obtener algunos
valores aislados de solubilidad, requeridos para calcular los coeficientes de absorción molar
(ver sección 2.3.2). Las tablas 3.4, 3.5 y 3.6 indican el procedimiento experimental que
fue empleado en cada caso.

Con referencia a la confiabilidad de los resultados obtenidos, es importante señalar que,
cada vez que las condiciones experimentales fueron duplicadas, las mediciones experimen­
tales fueron reproducidas dentro del error asignado. Además, los valores de solubilidad
obtenidos para cada serie de mediciones son consistentes entre si, independientemente del
método experimental que l'uera empleado para su determinación.

3.2.2 Corridas Isotérmicas e Isobáricas

En las figuras 3.6 y 3.7 se representa, respectivamente, las isotermas de solubilidad de
CI'll3 y de C14en función de la presión del sistema, medida experimentalmente.
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Tabla. 3.4: Solubilidad de C1113en SFG Ílniclo en diferentes condiciones de presión y
temperatura.

T/K p/MPa 104.c;./(mol.(lln'3) corrida 'I‘/K p/M Pa 104.C2/(n'|ol.dm‘3) corrida
303.20 3.580 1.26 :t 0.05 " 1:". 310.49 3.818 1.56 :1: 0.06 a p Jl

303.20 3.590 1.29 :h 0.02 b 4,. 310.50 3.313 1.56 :k 0.06 a p _,.
303.21 4.469 1.32 :t 0.05 " 1,5. 320.22 3.317 0.24 :t 0.01 ° p ¡h

303.20 5.567 1.37 :l: 0.05 " ll“. 5522.73 3.813 0.20 :t 0.01 a p ¡h
303.20 7.304 1.42 :i: 0.05 " l“, 322.8] 3.8“ 0.20 :t 0.01 a p J‘

322.78 2.657 0.031 :1: 0.006 " [ah 293.89 4.478 0.87 :h 0.03 a p'Ih
322.76 3.443 0.091 :t 0.008 a 3,. 303.23 4.478 1.36 :I: 0.05 a pz'h

322.31 3.443 0.094 :t 0.002 b 13,. 308.48 4.476 1.72 :I: 0.06 ° pfih

322.76 4.115 0.96 i 0 04 " lab 313.38 4.478 2.04 :I: 0.07 a pl'h
322.77 4.127 1.05 :1: 0.0.5 b tf." 318.23 4.473 2.28 :i: 0.08 a p {h

322.77 4.439 2.28 :t 0.08 a ¡Eh 322.70 4.479 2.20 :1: 0.08 ° pïh

322.63 4.453 2.35 :t 0.05 b ¿gh 327.99 4.473 1.02 :t 0.04 a pïh
322.75 6.196 3.4 :t 0.¡ u 13,. 332.34 4.478 0.64 :1: 0.03 ° pïh

322.79 7.095 3.7 :1: 0.] " la" 337.46 4.476 0.62 :I: 0.03 a pzlh

322.70 8.438 3.9 :1: 0.1 " ¿3h

tf,“ tf,“ ph y pÏh corresponden respectivmnente a las dos corridas isotérmicas y a las dos corridas
isobáricas. Se indica el método experimental empleado: “, espectron‘ietria de alta presión y b, extracción
y cuantificación de muestras. El subíndice í,/i se refiere a lriiodomelano disuelto en hezafluoruro de
azufre.
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Tabla 3.5: Solubilidad de CL. en SF6 fluido en diferentes condiciones de presión y tempe­
ratura.

T/K p/MPa 105.0, / (mol.dm"3) corrida T/K p/MPa 10532 / (mol.dm'3) corrida
303.60 3.623 0.33 :t 0.01 b i ¡h 322.94 4.339 0.86 :l: 0.03 a t ¡h
303.53 3.626 0.33 :1: 0.06 " l ¡h 322.94 4.347 0.86 :k 0.02 b t J‘

303.57 5.064 0.40 :l: 0.06 a t ¡h 322.91 4.694 0.97 :h 0.09 a t ¡h

303.62 8.158 0.43 :h 0.06 a l ¡h 322.95 4.696 0.96 :k 0.02 b t ¡h

303.62 10.102 0.47 :l: 0.06 a l 'h 322.91 5.918 1.3 :i: 0.1 a t ¡h

322.94 2.687 0.08 :t 0.006 b t J. 322.90 6.942 1.6 :l: 0.1 a l ¡h

322.93 3.446 0.145 :k 0.006 b li'h 322.93 8.267 1.3 i 0.1 a ll."
32292 4.117 0.48 :i: 0.02 b l J, 322.94 10.110 1.9 :i: 0.1 ° lzlh

12h y tÏh corresponden respectivmncntc a las dos corridas isotérmicas. Se indica el método experimental
empleado: “, espectrometría de alta presión y ", extracción y cuantificación de muestras. El subíndice
t,h se refiere a lnlraiodomelano disuelto en Iaezajluoruro de azufre.

‘abla 3.6: Solubilidad de [-2en SFG fluido en diferentes condiciones de presión y tempe­
ratura.

T/K p/M Pa 104.03/ (mol.dm"3) corrida

303.64 5.665 2.2 :l: 0.2 " til“.
324.41 4.462 4.0 :b 0.3 ° 12',‘
324.39 4.631 4.6 :l: 0.3 a 13,.
324.39 5.294 5.2 :t 0.4 a tfilh

l n I n I . I u 2 n n c n ¡ n g n

ly',l medida en condmoues subcrILlcasy tw. medmones en condICIonessupercnticas. Metodo experimen­
tal empleado: espectrometría (le alta presión. El subindice y,h se refiere a yodo disuelto en hezafluoruro
de azufre.
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La figura 3.8 representa dos isobaras de solubilidad (le Clllg en función de la tempe­
ratura, a presiones superiores a la presión critica.

4° ' 2.o - ­

ao - - 1.5 - <

20 * ' ¿1.0 - ­\
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Figura 3.6: Solnbilidad ¡sotórmica (le Figura 3.7: Solubilidad isotérmica de
(11(5) en Sl’c en función (le la presión.

O il,“ ’l‘=303.57 K y EIti,“ '1‘=322.92 K.

Clll3(s) en SFG en función de la presión.

0 13.1.,T=30320 K .v I ÍÏ'¡,,'1‘=322.76 K.

Marcas superiores: empleo del método de extracción y cuantificación de muestras. Mar­

cas inferiores: de las corridas isobáricas pÉ',‘y pïh. La flecha indica. la región donde la.
compresibilidad del solvente es maxima a 322.76 l\' (izquierda) y a 322.92 (derecha).

Las curvas (le solubilidad isotermica en Sl]; presentan la misma apariencia que en Cgll4
(ver sección 3.1.2; la pendiente de estas isotermas, en función (le la presión, aumenta
en forma. brusca cuando p" es cercana a la densidad crítica del solvente, región donde
la compresibilidad del sistema varía fuertemente (ver figuras 3.6 y 3.7). También en
este caso, se observa que el proceso de disolución se ve favorecido con el aumento de la
temperatura, cuando la densidad del sistema es elevada, y que este comportamiento se
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Figura 3.8: Solubilidad isobárica de Cl'”3(S) SFs, en función de la temperatura.
v: 3.818 MPa y A: 4.478 MPa. Las flechas indican la región donde la expansividad térmica del
solvente es máxima a la. presión (le las isobaras.

invierte a bajas presiones.
La solubilidad en SF6 liquido, a temperaturas inferiores a Tc, es casi invariante con el

incremento de la presión, debido al cambio poco sustancial producido en la densidad.
La figura 3.8 muestra dos isobaras de solubilidad de CHIg en 8176;estas curvas ilustran,

más claramente que las isobaras de solubilidad en Czl‘l4(ver figura 3.3), que la dependencia
de la solubilidad con Ia temperatura presenta un cambio de signo. Cuando el fluido es
muy denso (baja temperatura), la entalpia de disolución es la propiedad que gobierna la
dependencia de la solubilidad con T; en condiciones cercanas a las criticas, la temperatura
modifica fuertemente la densidad del sistema, provocando que la solubilidad disminuya
con T (i.e. la entalpia de disolución es negativa).

El análisis comparativo de las figuras 3.], 3.2, 3.6 y 3.7 indica que en SF6 las entalpias
de disolución de Clllg y de Cl.¡ gobiernan el proceso de disolución a partir de una presión
levemente superior a la pc; este efecto es aún más claro a mayor densidad. Este compor­
tamiento también fue observado para el sistema Ig-Xe[39] y para C1113y Ig disueltos en
Cl‘ng, datos que son presentados en la sección 3.3. En los estudios en C2H4, sin embargo,
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las densidades alcanzadas no fueron lo suficientemente altas como para observar entalpías
de disolución positivas.

Puede observarse, que. en Sl’g cuasi-crítico, C14 es casi un órden de magnitud menos
soluble que Clllg; además, las solubilidades en este solvente son, aproximadamente, un
órden de magnitud menores que en Cgll4.

3.2.3 La Densidad del Sistema como Variable

De igual manera a lo ya descripto para la solubilidad en 02”,“ las curvas de solubilidad
isotérmica en SFG también adquieren una dependencia más simple con la densidad del
solvente p;'¡(T,p); las Íiguras 3.9 y 3.10 muestran este comportamiento para los sistemas
C1113y CL. en 51‘16.l'In todos los casos, puede observarse que la solubilidad se incrementa

con la temperatura, como es habitual, si la densidad del sistema es constante.
Un análisis de los gráficos de log(c-¿)vs 6p", donde 6p" simboliza pn/pfl, (ver figura 4.11)

muestra que la funcionalidad de estas curvas es muy suave en el ámbito de densidades
experimental; los valores de la presión de saturación de Cl'll3(s) y de Cl4(s) pueden obte­
nerse, entonces, por extrapolack'm a densidad nula de las curvas de solubilidad supercrítica
de esos sólidos en Sl’g. La tabla 3.7 compara. a los resultados de ¡2,(T) con estimaciones
efectuadas a partir de datos bibliográficos; estos valores indican que, si la funcionalidad
de estas curvas presentase algún cambio en la zona característica de las mezclas gaseosas
diluidas (Le. p" —>0), ese cambio seria muy pequeño.

Tabla 3.7: Presiones de vapor de Clll3(s) y de Cl.¡(s), obtenidas por extrapolación a
densidad nula, del logaritmo de la solubilidad en isotermas en SF};y su comparación con
valores estimados a partir de datos bibliográficos.

sólido T/lx' corrida p,(7', p; — 0) / (¡illg) pS‘)(T) / (¡tllg)

ein3 322.76 1;.-'_,, 9.6 32.4

CI.1 322.92 1;-’_,, 6.2 7.1

(1) valores estimados a partir de datos bibliográficos (ver sección 2.4). Las isotermas, en cada una de
las corridas, poseen una descripción del sistema experimental: ‘ y ‘
solutos Clll3 y Cl4; h corresponde a Sl-‘G.

corresponden respectivamente a los
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Figura 3.9: Solubilidad isolórmica. dc
Clll3(s) en SF6 en función de la. densidad
del solvente.

Figura 3.10: Solubilidad isotérmica de
CI.¡(s) en SF6 en función de la. densidad
del solvente.

. tí,“ T=303.2O K y I tz,” 'l‘=322.76 K. O ill'h,T=303.57 K; El ti,l y T=322.92 K.

Marcas superiores: empleo dc] método de extracción y cuantificación de muestras. Marcas

inferiores: (le las corridas isobáricas ph, y ph.
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3.3 Solubilidad de Sólidos en la Zona
Crítica de CHF3

3.3.1 Medidas Experimentales

Esta sección contiene los datos de solubilidad experimental obtenidos para. los siste­
mas CHI3-Cl'lF3, en tres corridas isotérmicas (Le. (293.62i0.02) K, (303.80:l:0.02) K
y (308.26i0.02) K) y una isobarica (i.c. (8.008i0.001) MPa), y lz-Clll’g, en dos corridas
isotérmicas (Le. (293.62zlz0.0‘2)lx'y (308.26i0.02) K) y una isobárica (Lc. (8.008i0.001) MPa).

Las tablas 3.8 y 3.9 presentan los valores de solubilidad experimental para los sistemas
estudiados en este solvente. Los errores asignados a cada medida experimental fueron
calculados de acuerdo a lo discutido en la sección 2.5 y reflejan el limite de detección
alcanzado en este trabajo (ic. del órden de l NM).

3.3.2 Corridas Isotérmicas e Isobáricas

La solubilidad isotérmica de (Ïlll-J y (le l-¿en Clll‘} está representada en las figuras 3.11
y 3.12 en función de Ia presión; la figura 3.]3 muestra como varía la solubilidad isobárica
de ambos sistemas en función de la temperatura.

Los sistemas estudiados en Clll"; muestran, una vez más, que la presión no es la va­
riable más adecuada para representar a la solubilidad isotérmica. Como fue descripto en
las secciones 3.1.2 y 3.2.2 para los sistemas en Czl'l.¡ y en SFG, las isotermas de solubi­
lidad estudiadas en Clll’s presentan, en función de la presión, una apariencia compleja;
la. pendiente de estas curvas es pequeña en las regiones de baja y alta densidad, y muy
pronunciada en las cercanías dc pc (Lc. donde ¡(.1-es máxima). A presiones supercríticas,
próximas a la pc, las isotermas sc cruzan y los sistemas presentan un aumento de la solu­
bilidad con la temperatura (Lc. cl proceso de disolución es endotermico, ver también el
comportamiento de los sistemas iodometanos-SFG y lg-Xe[39]); a presiones bajas, las iso­
termas se cruzan nuevamente (ver la expansicm logarítinica de la figura 3.11) y c; aumenta
con T según lo hace, aproximadamcnte, la presión (le saturación del sólido cristalino (Le.
limpn__.oc2 = p,(T)/R.'1'

La figura 3.13 presenta las isolmras de solubilidad de los sistemas Cl'llg-CI'IF3y 12-0}ng
a.8.008 Ml’a; esta presión corresponde a 6p = 1.663, más alejada de la zona crítica que las
isobaras de solubilidad llevadas a.cabo en los sistemas Clll3-Cgll4, Cl4-C2ll4 y Cllla-SFG
(ver figuras 3.3 y 3.8). En estas condiciones, lejos de la zona crítica, la expansividad



Tabla 3.8: Solubilidad de CI-II3en CHF3 fluido en diferentes condiciones de presión y
temperatura.

T/K p/MPa lO“.c-_./(mol.clm"3) corrida T/K p/MPa lO“.cz/(mol.dm'3) corrida

293.60 6.388 1.76 :t 0.07 a l J 308.27 4.674 0.07 :I: 0.01 a 1?",

293.63 7.797 1.96 :i: 0.08 a t J 308.26 5.213 0.l2 i 0.01 a la!
293.68 8.080 1.98 :i: 0.06 b l J 308.27 5.441 0.18 :i: 0.01 a la!
293.63 9.045 2.13 :i: 0.08 a l J 303.27 5.733 0.34 :t 0.02 a la!
293.64 10.118 2.22 :l: 0.08 a z J 308.27 6.016 0.73 :i: 0.03 a za,

303.79 2.887 0.015 :b 0.008 a “J 308.26 6.312 1.34 :i: 0.04 a la!
303.77 3.549 0.018 :i: 0.008 " lil! 308.27 6.949 2.17 :1: 0.07 ° la!

303.79 4.761 0.061 :t 0.009 a l!" 308.27 8.088 3.0 :1: 0.2 b tí"!

303.30 5.100 0.12 :t 0.0| a [2’] 308.27 8.090 2.98 :i: 0.09 a la]

303.81 5.366 0.27 :i: 0.02 a l!" 308.27 10.092 3.7 :t 0.2 b la!
303.80 5.558 0.75 :1; 0.03 " l i“, 303.26 10.094 3.8 :i: 0.1 a l?"

303.31 5.314 1.38 :t 0.04 a z", 313.74 8.008 2.87 :t 0.09 a p I,
303.80 6.362 1.95 :i: 0.06 a l'J 308.25 8.008 2.89 :i: 0.09 a p J
303.8] 7.055 2.08 :I: 0.04 b lg", 306.32 8.007 2.81 :t 0.08 a p J
303.8] 7.056 2.35 :t 0.07 a le“, 303.81 8.009 2.69 :k 0.08 a p J
303.80 7.997 2.72 :I: 0.08 a t"! 300.86 8.008 2.49 :I: 0.08 a p J
303.31 10.007 3.3 :h 0.1 a [BJ 297.59 8.003 2.26 :l: 0.07 a p J
303.81 10.008 3.1 :i: 0.l a l"! 293.61 8.008 l.96 :1: 0.06 a p J
308.26 3.500 0.029 :i: 0.009 a l‘J 291.47 8.008 1.79 :t 0.06 a p J
308.26 3.964 0.038 :1: 0.009 a 1‘ 289.04 8.007 l.6| :h 0.05 a p n,

t}l , 12-3],l?! y pl!l corresponden respectivamente a las tres corridas isotérmicas y ala corrida isobárica. Se
indica el método experimental empleado: a, espectron'ietría de alta presión y b, extracción y cuantificación
de muestras. El subíndice i,f se refiere a lriiodomelano disuelto en lrifluoromelano.
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Tabla 3.9: Solubilidad de l'z en (Ïlll’g fluido en diferentes condiciones de presión y tem­
peratura.

T/K p/MPa lO".cz/ (mol.dm"") corrida 'l'/K p/Ml’a 10‘52 / (mol.dm'3) corrida
293.61 6.263 ll.3 :l: 0.4 b 1;“, 308.26 6.132 7.7 :E 0.3 " tí]
293.62 6.390 11.7 :t 0.5 " (¿J 308.26 6.626 ll.7 :t 0.7 b 13'!
293.64 8.22/1 12.9 :t 0.5 “ lil 308.27 6.657 12.1 :t 0.5 a [SJ
293.62 9.480 13.3 :t 0.6 a 1;“ 308.25 6.743 12.5 :h 0.6 ° 13',

293.61 10.090 ¡3.6 i 0.6 " il“, 308.22 8.010 18.9 :l: 0.8 a 1):“!
308.25 3.711 0.83 :l: 0.05 " lÏJ 304.78 8.007 17.6 :l: 0.7 “ ¡1L!

308.25 4.352 1.16 :l: 0.06 “ [El] 300.82 8.007 15.9 :t 0.7 a pslu

308.26 4.908 1.52 :l: 0.03 a tí, 296.87 8.008 14.3 :t 0.6 a 1):“
308.26 5.299 2.] :l: 0.1 “ tí] 293.63 8.009 13.2 :l: 0.6 ° pi]
308.26 5.517 2.7 :l: 0.1 " tÏJ 291.94 8.010 12.4 :l: 0.5 ° 17;“,
308.26 5.736 3.7 :t 0.2 " tí] 289.02 8.008 l 1.1 :l: 0.5 a 1):”
308.26 5.983 6.0 :l: 0.2 " (EJ

ill“, 13'! y 1):“ corresponden respectivamente n las (los corridas isoténnicas y a la corrida isobárica. Se
indica el método experimental empleado: ". espectrometría de alta presión y b. extracción y cuantificación
de muestras. El subíndice y, f se refiere a yodo disuelto en lrifluoromelano.

térmica del sistema es muy baja y casi no presenta un valor extremo a pc.

3.3.3 La Densidad del Sistema como Variable

En las figuras 3.14 y 3.15 está. representada la variación de la solubilidad isotérmica de
Cl'll3 y de lgen Clll73, respectivanlente; cuando la densidad del sistema es invariante, como
fue mencionado en las secciones anteriores, el incremento de la temperatura favorece la
disolución de los sólidos en CHI"; Íluido.

La tabla 3.10 contiene las presiones de saturación de Cllla(s), a las temperaturas

correspondientes a tÏJ y a la], y de l2(s) a la temperatura de la isoterma tzJ, obtenidas
por extrapolación de las curvas de log(c2) a densidad nula (ver secciones 3.1.3 y 3.2.3). La
calidad de dichos valores de 7),,extrapolados desde la región experimental hasta donde está
ausente el solvente, indica que el logaritmo de la solubilidad se modifica casi linealmente
con la densidad, en ese ámbito.
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Figura 3.11: Solubilidad ¡sotérmica de
CIII3(s) en CllF3 eu función (le ln.presión.

o th, ’l‘=293.62 K; I 13,, T=303.80 K
y 013,,1‘=308.26 K.
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Figura 3.12: Solubilidad isotérmica. de
I-¿(s) en CHI-“3en función de la presión.

o qu, T=293.62 K y <>tf“, T=308.26 K.

Marcas superiores: empleo del método de extracción y cuantificación de muestras. Marcas

inferiores: de las corridas isobáricas pilJ (iunierda) y ps1“(derecha). Las flechas indican la.
región donde la.compresibilidad del solvente es máxima. alas temperaturas de las isotermas
supercríticas. En la figura de la izquierda, se expande la, región de baja solubilidad,
utilizando una escala logai'ítmica para la ordenada.
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Figura 3.13: Solubilidad isobárica (le C1113(s)y 12(5)en C11F3, a. p=8.008 MP3, en función de
la. temperatura.
C1113,A, escala ¡7,(¡uierda(le ordenadas; 12, A, escala derecha. de ordenadas. Marcas verticales:

de las corridas isotórmicms (EJ, lÏI-¿Jy tir La, Ílecha indica. la región donde la expansividad del
solvente es máxima. a la presión (le las isobaras.

Tabla 3.10: l’resiones de vapor (le (3111;,(5)y de 12(5), obtenidas por extrapolación a
densidad nula del lo 'aritmo (le la solubilidad en isotermas en C1117 su com aración con3

valores estimados a partir de datos 1)¡1)liográ.licos.

sólido T/K corrida ¡),(T, p; —>0) / (¡111g) pS')(T) / (pllg)

01113 303.30 1,3, 9.3 6.6

308.26 1;", 14.5 9.7

1;, 308.26 1;, 712.6 720.0

(l) valores estimados a partir (le (lalos bibliográficos (ver sección 2.1|). Las isolermns. en cad-1 una (le las con'idas. poseen

una descripción (ch sistema l ' '-" ' y 5' l ' . " ‘ a los solulos C1113y 12; l con'esponde a

Clng.
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Figura. 3.l4: Solubilidad isotérmica. (le
CII]3(S) en CHI"; en función (le la, (len­
sidad del solvente.

Q 1:", T=293.62 K; I 13",, ’l‘=:i()3.80 K

y Ó la], T=308.'26 K.
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Figura 3.15: Solubilidad isotérmica de
l2(s) en Clng en función de la. densidad
del solvente.

o 1;“, T=293.62 K y o tf“, T=308.26 K.

Marcas superiores: método (le extracción y cuantificación de muestras. Marcas inferiores:

de las corridas isobáricas ph (izquierda) y 1):“ (derecha).
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4.1 Cálculo de Propiedades Termodinámicas
de Mezcla

En este capitulo, se presentan los valores de los volúmenes, entropías y entalpías parcia­
les molares de los solutos, calculados a partir de los datos experimentales de solubilidad,
en diferentes condiciones. A continuación, pueden calcularse las cantidades (Üp/ÜXflï-‘ÏV

y (ÜS/ÜXflïv que, a diferencia de las anteriores, son prOpiedades de mezcla que no
presentan anomalías críticas; la primera de ellas, involucrada directamente con las carac­
terísticas de la interacción soluto-solvente, es determinante del signo y de la. amplitud de

la divergencia critica en V2°°, 3° y en ¡[3°.

4.1.1 Relaciones Termodinámicas y Aproximaciones
Empleadas

La condición termodinámica que garantiza el equilibrio entre un soluto sólido S y una
solución saturada, a una dada temperatura y presión, está dada por la relación:

¡”(81560= Í‘2(Si5ln)i

donde ¡12(S,sól) y ¡12(S,sln) denotan los potenciales químicos del soluto en la fase só­
lida y fluida, respectivamente. Suponiendo que la solubilidad del fluido en el sólido es
despreciable, la ecuación anterior puede reescribirse de la forma siguiente:

;¿;(S,sól) = ¡13°(S,sln)+ RTln a2(T,p,X2) , (4.2)

donde ;L;(S,sól) es el potencial químico del sólido puro, a2 es la actividad del soluto en la
mezcla y ¡t;°(S,sln) = limx,_.o [/L;(S,sól) —RTln (12(T,p,X2)] y es una constante a una
dada p y T.

En todos los casos, las mezclas binarias estudiadas fueron lo suficientemente diluidas
como para suponer que las soluciones saturadas son ideales, respecto del estado de refe­
rencia de Henry. Bajo esta aproximación, la actividad puede reemplazarse por la fracción
molar del soluto X2, pudiéndose reescribir la ecuación anterior en forma más simple:

¡1;(S,sól) = ¡LÏ’(S,sln)+ RTln X2(T,p). (4.3)
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A partir de la ecuación 4.3, el calculo de las propiedades parciales molares del soluto a
dilución infinita, V2”, 53° y 11°", es directo a partir de las relaciones:

v;o —v; = —¡2'1' ————a"'ML”) (4.4)
ap 'I'.a

, _ (7'1'ln X2(T,p). °°—5 = —— .
s2 2 +12 ( 8T W (4 5)

113°—1/; = (53° —5;) T —RTln X2(T,p). (4.6)

Las ecuaciones anteriores representan al volumen, a la entropía y a la entalpía de disolución
del soluto en una mezcla. infinitamente diluida, en determinadas condiciones de presión y
temperatura. A dilución infinita, AMSVy Amsll son independientes de la concentración
y Ath sólo conserva la funcionalidad en X2 correspondiente a una mezcla ideal.

Restringiendo el tratamiento a soluciones muy diluidas es posible, además, aproximar
la densidad del fluido p" por pfl'l', obtenida a.partir de la ecuación de estado del solvente
puro. De la misma manera, los coeficientes de compresibilidad y de expansividad de la
mezcla, K1", y ap'az, pueden aproximarse por sus homólogos en cl solvente puro n-‘l-‘ly

01;.“ referencia[39]).
Como fue mencionado en el capítulo anterior, las isotermas e isobaras de solubilidad

son sigmoideas, cuando son representadas en función de los campos 1)y T respectivamente;
este hecho dificulta la.evaluación de las derivadas en las ecuaciones 4.4 y 4.5 a partir de

los datos experimentales. lis conveniente, entonces, reescribir las ecuaciones 4.4 y 4.5
en función de la densidad, donde las curvas de solubilidad experimentan variaciones más
suaves:

01- T,
V;°—V2'= ¡zh-.5,l-pfl', (4.7)

7“ T.a

, 0T ln X2(T, p)S°°—.5' = — " ' ———— , 4.8
2 2 Ropllan ap;'l pla ( )

donde, en el primer caso, la fracción molar del soluto fue sustituida por la variable de

'cf. página 46.
2Bl subíndice cr representa la superficie dc saturación.
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concentración experimental 623, asumiendo que en soluciones suficientemente diluidas

X2 'N" C2/Pn z 62/02,:­
A dilución infinita, el volumen, la entropía, la entalpía y la energía de Gibbs parcia­

les molares del solvente son iguales a las propiedades molares características de dichas
sustancias puras, a las que puede accederse mediante las ecuaciones de estado respecti­
vas. Utilizando las relaciones que vinculan las propiedades molares de la solución con las
propiedades parciales molares del soluto (cf. ecuación 1.6 para V2), pueden derivarse las
expresiones siguientes, válidas para soluciones infinitamente diluidas:

a oo

Vzoo= Vl-+ vl-N-m (4.9). T'v

oo . . . 0P °° 05 °°

S? _ Sl+ MOPJ T'V+ (aArz)T'v
Üp 0° 35 °°

OO = U /u U r w _ - l l

H? I'll+‘lap.|(0‘\IZ)T'V11+(8X2)T'VT+/l’2 “l

Las ecuaciones 4.9, 4.10 y 4.11 muestran que estas propiedades molares parciales de los
solutos divergen en la zona crítica, conforme lo hace la compresibilidad y la expansividad
del solvente en dichas condiciones. Esto significa que, en disoluciones diluidas, la cantidad

(ap/0X2)1ï_’v(fuertemente dependiente de las características de la interacción entre el
soluto y el solvente) es responsable de la amplitud y del signo de la divergencia observada.

4.1.2 Volúmenes, Entropías y Entalpías Parciales
Molares a Dilución Infinita

El volumen, la entropía y la entalpía parciales molares de los solutos, en disoluciones
infinitamente diluidas, son cantidades termodinámicas sensibles a la perturbación pro­
ducida en el fluido al incorporar un molécula de soluto. A través de su potencial de
interacción, el soluto modifica la estructura del fluido que lo rodea, principalmente en
la región crítica, donde las propiedades mecánicas y térmicas del medio que condicionan
dicha perturbación, varían fuertemente en forma universal.

3La variable de concentración experimental, c2, representa la Inolaridad del soluto dividido por
(lmol.dm‘3).
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Los volúmenes parciales molares de solutos en soluciones cuasi-críticas pueden calcu­
larse a partir de cuidadosas medidas de densidad, llevadas a cabo mediante adaptaciones
de técnicas dilatométricas convencionales[67] y utilizando técnicas más sensibles, como
densimetros de tubo vibrante[68]. Las cantidades V2°°y Ilz°° pueden también obtenerse
a partir de técnicas cromatográlicas en fluidos supercríticos[69]. En este trabajo, las
propiedades parciales molares de los solutos fueron obtenidas a partir de la información
experimental de solubilidad; la precisión de los resultados es comparable a la de las me­
diciones más directas de V2“y "2°", mencionadas anteriormente.

Los volúmenes y entropias parciales de los diferentes solutos estudiados pueden obte­
nerse utilizando las ecuaciones 4.7 y 4.8 y los resultados de solubilidad.

El procedimiento empleado para calcular el volumen parcial molar del soluto está
basado en la comparación de las expresiones de V2°°—4.7y 1.15—; esta última, proveniente
de la teoría de fluctuaciones de liirkwood y Bull para mezclas fluidas. De esta manera,
el valor de la transformada. de Fourier de la función de correlación directa entre soluto y
solvente, a dilución infinita, (-"l’á',puede escribirse en función de propiedades de la solución:

l‘('I'.p:,.¡)/—_—
11x._ ' rvcn _ ¿pa'l (¡1.¿2(1,p)— m, TW, (4.12)

donde I‘(T,p,',_¡) representa (ln c2(.'l',1))—l/{p/ RT).
Como fue mencionado anteriormente, Ia l'unción CS es una propiedad no divergente

en el estado critico del fluido y depende de los cambios de densidad, en forma suave. En

efecto, fue posible comprobar que la funcionalidad de l‘(T,p,','¡) con p,’,'¡está bien repre­
sentada por polinomios de grado 2, I’(p,',_¡),en el ámbito de densidades experimentales.
Bajo esta suposición, el comportalniento isotérmico de Ci); con la densidad resulta lineal,
en ese ámbito de densidades.

En la tabla 4.1 figuran los valores de los coeficientes de l’(p,','¡), obtenidos mediante
el ajuste de esos polinomios a la función l‘('1',p,','¡), evaluada a partir de las isotermas
experimentales de solubilidad, para cada caso.

A partir de los coeficientes agrupados en la tabla 4.1, la función CS puede calcularse
en forma trivial, a la temperatura de cada isoterma experimental; i.c., CS(T,p,‘,‘¡) =
a¡(T) + 2(L2(T)p;_¡. l"ina|mente, la.ecuación l.l5 permite obtener los valores de V2”, a la
misma temperatura y en función de la densidad.

Las tablas 4.3 y 4.4 contienen los valores de V20°de todos los sistemas estudiados,
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Tabla 4.1: Coeficientes de Ajuste del Polinomio P(p;'¡) = ao+a¡p,'¡'¡ +agp3l ala Función
PCT)p;,l

Sistema ao al (.12X 107
0.967 —20.38 1.75 —5.37

Cain-cm3 1.041 -15.56 1.31 -4.66
1.074 —l4.68 1.34 —4.84

0.972 —29.37 2.69 —8.69
02"”C" 1.041 -16.85 0.87 —1.74

0.951 —22.57 2.33 —15.44
SFG'CI'“ 1.013 44.31 1.23 -6.51

0.951 43.49 7.41 —3a.33
SFG'C" 1.013 —l4.86 0.53 —2.10

0.982 —16.65 1.05 —3.47

crm-cun rom —l4.61 0.69 —l.61
1.031 —¡4.22 0.73 —l.98

0.932 46.23 1.23 —4.43
CHF“? 1.031 —10.33 0.46 —1.19

6T = T/T‘. Unidades: ao, adimeusioual; ah (inol'l.<llua); 02, (mol’2.dms).

calculados en intervalos fijos (le 6mm, a lo largo (le todo el ámbito de densidades barrido
en las isotermas de solubilidad. Los resultados están agrupados según fueron determinados
a temperaturas supercríticas o en la región liquida, respectivamente.

Las incertidumbres en los valores de V2” fueron asignadas por propagación de errores

en la ecuación 1.15, (le todas las variables involucradas en el cálculo, i.e.: T, Ka'r'],pal y
CS. Las incertezas en los valores de las tres primeras magnitudes son conocidas y fueron
discutidos en detalle en la sección 2.5; para determinar la incerteza en CS es necesario
calcular el error que es cometido al evaluar la derivada (ar/ap;',)T,,. Como es habitual
en la asignación (le errores a las funciones derivadas[70], puede suponerse que los valores
de la abscisa están perfectamente determinados; de esta manera, el error en la función
derivada es igual al error del incremento de la función, i.c. ¿(Al/Ax) = ¿(AU/Ai. En
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el caso particular de {’32

ar N ¿(ri+l —r")aN (4-13)
donde 8 simboliza la. indeterminación en el valor de una función; I“. y 1".“ resultan de
evaluar la función l” en dos condiciones experimentales consecutivas, pertenecientes a la
misma isoterma.

En la región de muy baja densidad, el error en V2°°es alto debido, principalmente,
a que la función r está fuertemente indeterminada, debido a la. baja solubilidad de los
sólidos estudiados.

A mayor densidad, la incerteza. en los valores de V20°crece nuevamente; en estas condi­

ciones, la pendiente de l‘ en función (le pj“, principalmente determinada por la pendiente
del término (Üln cz/Üp,‘,_,)1-,,,(cf. ecuación 4.l'2), disminuye y, en consecuencia, aumenta
¿(l/2‘”). Asi, la pendiente de las curvas del logaritmo de la solubilidad en función de la
densidad la figura 4.11) condiciona Ia precisión con que pueden ser calculadas las
propiedades parciales molares, de un dado sistema, a partir de medidas de solubilidad.

El cálculo de la entropía. molar de disolución del soluto fue llevado a cabo con mayor
dificultad y con menor precisión debido a que en este caso no fue posible encontrar una
función que varie monótonamente con la densidad a lo largo de las isobaras.

Sin embargo, Ia función (7' ln X2), a lo largo de las isobaras de saturación, presenta una
variación suave, aunque no monótona, con pj“; estas funciones son bien representadas por
polinomios de grado 3, en el ambito de densidades experimentales, cuyos coeficientes de
ajuste están detallados en la tabla 1.2, para. cada. caso. En consecuencia, la determinación

de AMSoo está basada directamente en la ecuación 4.8 y el factor (ÜTlan/Üp;¿),,_,
puede calcularse en función de estos coeficientes, a la presión de las isobaras experimen­
tales; i.e., (Tln X2) = a¡(p) + 2a-¿(p)p,'¡'¡+ 3(13(p)p;?¡.

Una vez que son calculados los valores de. AMS”, Ad¡,Il°° puede obtenerse a través
de la ecuación 4.6, en forma. trivial. La tabla 4.5 muestra los valores de la entropía de

disolución (53° - 5;) y de la entalpía de disolución (¡15° - 11;) de aquellos sistemas en
los cuales fueron efectuadas corridas isobáricas.

La incertidumbre en los valores de AMS0° fue asignada por propagación de errores

en la ecuación 4.8, de todas las variables involucradas en el cálculo, i.c.: a;_¡, pïhl y
(Ü’I'liiA’g/Üp;_¡),,'a. Las ecuaciones de estado de los solventes fueron empleadas para
evaluar las incertezas de las dos primeras magnitudes sección 2.5); la incerteza en
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Tabla 4.2: Coeficientes de Ajuste del Polinomio P(p,’,'¡) = ao + alp;_, + agpfil + aapfi a
la Función(Tln X2)”.

Sistema 6p ao al a2 x 10 a3 x lO
Cgll4-Clll3 1.264 —4222 225 -70 0

Cgllq-Clq 1.264 —6069 494 -337 lO

SFs-Clllg 1.194 -36l3 —103 384 -26

Cll Fa-Cllla 1.663 +2634 —l433 1162 -3l

6p = p/p‘. Unidades: ao, adimeusional; a¡, (IlIOl-l.(ll'113);(12,(mol’2.dms); a3, (mol-admg). El sistema
lg-CllFa no fue incluído debido a su incerteza.

la derivada (ÜTIn.X'g/Üp,','¡),,_afue determinada, utilizando un procedimiento similar al
descripto anteriormente, para evaluar el error en Ia función (ar/amd)“.

La incertidumbre en los valores (le Ad¡sll°° fue asignada por propagación de errores en
la ecuación 4.6, (le las variables T, Ad¡sS°° y X2.

Las tablas 4.3, 4.4 y 4.5 no incluyen aquellos valores con errores mayores que el 30 %.
Las figuras 4.1, 4.2 y 4.3 representan a los volúmenes parciales molares de los solutos

en C2lI4, SF6 y en Clng respectivamente, en función de la densidad relativa (i.e., 6pm =
pn_¡/p;_¡). A temperaturas supercriticas, no existe cambio de fase y las curvas de V2°°
son continuas en todo el ámbito de densidades; a temperaturas subcriticas, solamente es
representada la zona densa.

Como fue mencionado antes, estas curvas presentan fuertes variaciones en la región crí­
tica; a densidades cercanas a nf“, aparecen fuertes minimos en V2“, que son consecuencia
del fuerte crecimiento (le la compresibilidad del fluido en esa región (ecuación 4.7). La
cercanía al estado crític0,.'1'/T° más cercano a l, exalta el comportamiento anómalo del
volumen parcial molar del soluto (Le. observar comparativamente las curvas de V2°°a y
b de CHI; en las figuras 4.1 y «1.3).

En todos los solventes estudiados, los volúmenes parciales molares de los solutos pre­
sentan signo negativo a densidades cercanas a la critica; en esas condiciones, la interacción
del soluto con el medio es predominantemente atractiva.

A mayor densidad, la parte repulsiva del potencial cobra mayor importancia, deter­
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Tabla. 4.3: Volúmenes parciales molares a dilución infinita de los sistemas estudiados a.
temperaturas supercríticas.

vg"/(dm3.mol")
6pn_¡ (í.c) (Lc) (Le) (¡J!)

6T=l.0'll 67.:].074 6T=L041 6T=L0l3
0.40 -l.8i0.4
0.50 -3.0i0.7 -2.3:I:U.G -2.9i0.4
0.60 -'I.liÜ.G -2.9i0.'l -4.8i0.5
0.70 -5.5i0.6 -3.IH:0.'I -8.0i0.7
0.80 -6.7:I:0.6 -3.Gi0.3 -I3.0il.l
0.85 —7.0i0.6 -3.Gi0.3 -I5.8:|:l.3
0.90 -7.0i().(ï <3.5i0.3 -G.2:Í:I.9 -l7.9il.5
0.95 -G.8:EU.5 -*3.?i0.3 -G.2:l:|.5 -18.7:tl.6
1.00 —6.'2:kU.5 v2.9i03l -G.Oil.l -17.7i I .5
1.05 -5.I|:tU.'| -'2.5:t0.'2 -5.4:l:0.8 -15.2il.4
l.l0 —'l.5:t0.'| —'2.|i0.'2 -‘|.7i0.6 -] l.9il.2
1.15 "3.6iUJ5 -l .TiUÍZ -4I.0:I:0.5 —8.Gi0.9
1.20 —'Z.7:LU.3 -l .ÜiOJ -3.2i0.ll -5.9i0.7
1.30 - l .‘IiUJ —0.8iU.l -'2.0:Í:0.'Z -2.5i0.4
¡.40 —0.7:I:U.l -0.38i0.05 -l.2:i:0.l -l.0:!:0.2
1.50 -0.32iU.05 —0.I6:i:0.0'2 -0.7i0.l -0.4:t0.l
1.60 -0.l3:l:().02 -0.05i0.0| -0.4:I:0.l -0.14:I:0.05
1.70 -0.0'|i:0.0] 0.0I‘Ii0.003 -0.25i0.04
1.80 0.009i0.00'l 0.04Ii0.0| -0.16i0.03

V;‘°/((l|uJ.mol-l)
69",) (UI) (¡u!) (¡u!) (ll-I)

67.:].013 6T=LOIG 5T=L03| 6T=l.031
0.60 - l .SiOB -l .4i0.5
0.70 -2.2i0.5 -3.2i0.8 -2.3:I:0.5 —l.0i0.3
0.80 -'I.2i0.6 —5.Gi0.9 -3.3i0.5 -l.5:!:0.4
0.85 -5.3:I:0.6 -7.0il.0 -3.8i0.5 —l.8i0.4
0.90 -G.IH:0.6 -8.Gil.0 -4.2:I:0.5 —2.0i0.4
0.95 -7.0:l:0.7 -10.Üi| .U -'I.5i0.5 -2.2i0.4
1.00 -T.UiU.T -l0.8:h|.0 “¡510.4 -'Z.3:t0.4
LOS -G.3i0.6 -l0.6il.0 —4.IH:0.‘| -2.2i0.4
1.10 -5.2iU.G --9.5:I:0.8 -'|.0:I:0.3 -2.0i0.4
1.15 -'|.Ui0.5 --7.SÍÜ.T -3.5i0.3 -l.8i0.4
1.20 -'2.9i0.'| -6.0i0.5 -'Z.9:t0.3 —l.5i0.3
1.30 -l .Ili0.3 -3.3i0.'l -l.9i0.2 -l.0:i:0.3
1.40 -0.7i0.'2 —l.8i0.3 -l .l iOÍZ -0.Gi0.2
1.50 - l .0i0.3 -0.7i0.2

6p.“ = p,.,¡/pf, ¡; 6T = 'l'/'l". Las letras i. t y y representan alos solutos: triiodomclano, letraiodomclano
y yodo. Las letras e, h y j representan a los solventes: elena, herafluoruro de azufre y lrifluoromclano.
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Tabla 4.4: Volúmenes parciales molares a dilución infinita de los sistemas estudiados a
temperaturas subcríticas.

Vg"/(dma.mol")
6pm] (fic) (lle) (ilh) (tlh) (yt!)

6T=0.967 6T=0.972 6T=0.95l 6T=0.95l 6T=0.982 6T:0.982
1.50 -l.5:t0.4 —l.8:t0.9
1.55 -l.6:l:0.3 —l.9:l:0.2 -7.0:l:2.0 —0.9:t0.4 -1.0:t0.6
1.60 —0.9i0.2 —l.l:l:0.l -l.5:t0.5 —6.l:l:4.8 —0.5:t0.3 -0.6:l:0.4
1.65 -0.5:l:0.l —0.7:t0.l -0.5:l:0.2 -2.5:t2.4 -0.3:i:0.3
1.70 —0.3:l:0.l —0.4:l:0.l

6p.“ = p,,_¡/p,‘ll; 67' = 'I‘/'1“. Las letras i. l y y representan a los solutos: triiadomelana, letmiodometano
y yodo. Las letras e. h y f representan a los solventes: elena, Iiezafluoruro de azufre y lrifluoromctano.

minando casi exclusivamente la estructura del fluido; en esas condiciones, V2°°tiende a
cambiar de signo, adoptando valores del mismo órden que el volumen molar del soluto
sólido“.

En una isoterma supercrítica, por ejemplo, el valor absoluto del volumen parcial de los
solutos disminuye desde el valor que adopta en el mínimo, que es de algunos dma/mol, a
unos pocos cms/mol, conforme aumenta la densidad.

Las curvas continua y de trazos, simbolizadas con b en la figura 4.1, representan los
volumenes parciales molares a dilución infinita de Cl'll3 y de CL. en C2ll4, respectivamente.
La diferencia entre ambas curvas, igualmente distantes del estado crítico, es consecuencia
directa de interacciones soluto-solvente de distinto tipo; Cl’llg presenta un mínimo más
pronunciado, indicando que la presencia de una distribución asimétrica de cargas en la
molécula de soluto aumenta la amplitud de la divergencia de V2°°.

En SFG (cf. las curvas simbolizadas con a en la figura 4.2), las curvas son más pró­
ximas al estado crítico y por lo tanto los valores absolutos de V2°°son muy elevados; en
este solvente, el volumen parcial molar de Cl'll3 es marcadamente más negativo que el
correspondiente a C14.

Contrariamente a lo esperado, la presencia de un solvente dipolar, como CHFg, no
acentúa la diferencia en los valores de los volúmenes parciales molares de dos solutos con

4En la tabla 4.3 algunos valores de V._,°°han cambiado de signo, para densidades reducidas superiores
a l.7.
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Tabla 4.5: Entropías y Butalpíns (lc disolución del soluto a dilución infinita en los sistemas
estudiados isobáx‘icamcntea presiones supercríticas.

Si”- Sí/(Jonch 'l .mol'l)
6p,“ (Lc) (1.a) (¡J!) (LI)

ól’=l.26'| 6P=l.264 5P=l.194 6P=L663
0.50 400:}:36
0.60 -l3l:tl9 -196i45
0.70 -230i27 "3341:102 -357i56
0.80 -368:l:37 —507:!:llO —602:|:70
0.85 -Il'l5:l:ll3 —599:H13 -758i78
0.90 -5¡6:l:¡l7 4381i] 13 -883i82
0.95 —573:t5l —T'l'l:hl¡0 -986i85
l.00 —l‘)07:k5‘2 -TTSilO-| -lOI|8:t85
1.05 -(312i5'2 —778:I:!)l3 -l055i82
1.10 -588i50 -TII5:I:67 -lOOGiTT
1.15 «5391:46 4386i Tli -909:t69
l.20 »-4l75i'|l —Gl0;l:65 —781|i6l
1.30 —335:t3l “HDi-IT —552:l:'l7
1.40 «22Ii213 -323i36 —353i36
1.50 -ltl6:l: l T -2IIH:30 -233:l:3l
1.60 —97:kltl —190:k'28 460130
1.70 435i]? —l58:t30 -l15:k29
1.80 —86:EM |08i44
1.90 -68i6 184i70
2.00 -56:l:3 390i237

¡[í-V —II2’/( KJOHIQJIIOl-l)
6pm] (¡-c) (Lt) (¡0,0 (¡I!)

ól’=l.2(itl ¿I’=l.2(ïtl 5P=l.19'| 5P=L663
0.70 “¡21:4
0.80 --84|:I:L! -l ¡Tilll -169:t23
0.85 -IOG:t.') -|'l'|:t|‘| -220i26
0.90 —l27i3 —168i13 —261:!:27
0.95 -l4|'H:3 -187:t|3 -294i28
1.00 —154:k3 -l97:l:|3 -31'H:28
1.05 -l56:t3 -197:i:l3 -3]6:I:27
1.10 -l'|9i3 -l67iltl -300i25
l.l5 -l3-‘|i3 -|7Uil'l -268:I:23
¡.20 -l|6ill -I4IS:I:|4| -227i20
1.30 —T5:l:.'! -|0l:kl5 -l51i15
1.40 —Il'2i3 -86il2
1.80 591:“!
l.90 80i2l

6p,“ : ¡MJ/pal, ; 6P = P/I". Las letras i y l representan a los solutos: i: " J ‘ y 1 ‘ ' J '
Las letras e, h y f representan a los solventes: clcno. herafluoruro (le azufre y lrifluormuetano. El sistema.
Iz-CHF3 no fue incluído debido a su inccrteza.
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Figura 4.]: Volumen Parcial Molar a Di­
lución Infinita. de Clll3 y (le CL. en Cgll4

en función de pull/If“.
T/T": a 1.074; b 1.041; c 0.967; d 0.972.

Se indican algunas barras de error.

Figura 4.2: Volumen Parcial Molar a Di­
lucion Infinita de Clll3 y de CI.¡ en SFs en

función de p,.I¡/pf¡_¡.
T/T": a 1.013; b 0.951. Se indican algu­
nas barras de error.

distinta polaridad; las curvas simbolizadas con a en la figura 4.3 muestran los valores de

V2°°para Cllla y l.) en este solvente. Este hecho implica que el dipolo presente en la mo­
lécula de CllF3 y la posibilidad de formar uniones de hidrógeno parciales, no contribuyen
significativamente a la interacción soluto-solvente.

El volumen parcial molar de un sólido disuelto posee una dependencia trivial con la
densidad del fluido a través de Vl' la ecuación 4.9); con el objeto de efectuar compa­
raciones entre dos solventes diferentes, en la misma región termodinámica, es conveniente
utilizar la relación l/2°°/V¡', que remueve la funcionalidad directa con la densidad del sol­
vente. La figura 4.1| muestra el comportamiento de la relación V2°°/V¡‘para un soluto
dipolar como Clllg, a la derecha, y para l-zy Cl,“ a la izquierda; las letras a, b y c
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Figura 4.4:
experimentales en función de pa'l/píl.
’l'/'l‘°: a l.0]3/l.0]6; b 1.031y c1.04l.
Sistema Iz-Xe, de Ia referencia [39].

Figura 4.3: Volumen Parcial Molar a Di- V2°°/V¡' (le diversos sistemas
lución Infinita (le Clllg y (le lg en (Ïlll"3

en función (le {MJ/[23m

T/Tc: a 1.031; b 1.016; c 0.982. Se indi­

can algunas barras (le error.

representan las distintas regiones termodinamicas estudiadas, cada vez más alejadas del
estado crítico.

Un análisis (le las ('urvus (le los sistemas Cllla-Clll'} y Cl'lla-SFG (designadas con a,
a la derecha) muestra que, en iguales condiciones, este soluto interacciona de manera
similar con ambos solventes; nuevamente, esto indicaria que el dipolo de la molécula de
Cl'ng tiene una participación menor en la interacción. Por otro lado, las curvas b para
los sistemas Ig'Cl'ng y l2-Xe[7l] señalan el mismo efecto. A través de una interacción
más eficiente (le Ig con Xe que con Clll’s, este soluto presenta. valores mayores de V2°°/V¡’,

en el primer solvente.
La comparación (le los valores (le l/2°°/V¡' (le los sistemas Cl'llg-Cgl'h y Clll3-CllF3
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(curvas c y b, a la derecha), como asi también (le Cl.¡-C2l'l4 y Cl4-SF6 (curvas c y a,
a la izquierda), destaca la aparición de mínimos más pronunciados para las disoluciones
en Cgll4, a pesar de que las soluciones en Cgl'l4 están más alejadas de la región critica;
esta observación sugiere la existencia de una interacción específica entre los iodometanos
y Cgl'l.¡ sección4.2.3).

La figura 4.5 muestra el cambio de entropía del soluto asociado al proceso de disolución
para dar soluciones infinitamente diluidas, para los sistemas estudiados isobá.ricamente5
(cf. tabla 4.5). Esta propiedad parcial molar del soluto también presenta fuertes minimos
en la zona crítica; en esta región, la expansividad térmica del fluido es anormalmente
grande, lo que provoca cambios importantes en el potencial químico del soluto al ser
modificada la.temperatura.

En la figura 4.5, las curvas designadas con a y c fueron determinadas a presiones
reducidas comparables; los valores crecientes de S; para los sólidos: Ig, CHI; y C146
acompañan la disminución en los valores de las entropías de disolución. Esta. observación
sugiere que 53° toma valores similares para solutos diferentes, en iguales condiciones
reducidas en cualquier solvente.

La figura 4.6 representa la entropía parcial molar de exceso a dilución infinita de los
solutos (i.e. 52° n) = 52°"— Iïln.\'-¿) para los mismos sistemas. Esta cantidad es el
cambio producido en la entropía del sistema, al ser incorporado el soluto a temperatura y
presión constantes, descontando la contribución entrópica ideal de mezcla. La figura 4.6
representa los valores de SÏUB) para los mismos sistemas experimentales descriptos en la
figura 4.5; ambas representaciones difieren escencialmente en que los valores exceso de
52 no tienen en cuenta las contribuciones de las entropías absolutas (le los sólidos; como
resultado de ello, las curvas a y c aparecen más próximas entre sí.

4.1.3 Propiedades de Mezcla no Divergentes:
(ap/0X2)%Ïv y (05/8X2)9p°,v

Las ecuaciones 4.9 y 4.10 muestran que, para soluciones infinitamente diluidas, la pro­
ximidad al punto crítico del solvente provoca la divergencia de las propiedades parciales
molares de los solutos-V2”, 2°°y también Hg°—, a través de las propiedades divergentes

5El sistema lg-CllFa no está representado debido a una excesiva indeterminación en los resultados.
Los resultados de l-_,disuelto en Xe fueron obtenidos de la referencia [39].

6Los valores mencionados de S; de los sólidos figuran en la sección 2.4.
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p/p": a 1.264; b 1.194; c [39] 1.235; d
1.663.

orporación (le una molécula de soluto en
un solvente cuasi-critico uo altera el estado de inestabilidad mecanica y térmica existente,
preservandose la misma estructura eu el Íluido, responsable del con‘iportamiento anómalo
existente en el solvente puro.

Sin embargo, el soluto, a través de su interacckin con el solvente, determina la amplitud
y el signo de la divergencia critica en las propiedades molares parciales. Esta información

está. contenida cn la cantidad (Ü¡)/Ü.\'2)ïï:v, que está presente en las ecuaciones (le V2°°y
de S2°°multiplicando a la. propiedad divergente del solvente.

Esta derivada representa la variación de la presión, cn una solución infinitamente di­
luida, cuando se intercambia una molécula de solvente por una de soluto, manteniendo
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la temperatura y el volumen invariantes durante el proceso. Como fue mencionado en la
sección 1.1 (cf. ecuación 1.14), esta propiedad da cuenta básicamente del cambio en el
valor de la función de correlación directa cuando una de las dos moléculas del solvente

es reemplazada por una molécula de soluto[72]. Cuando pl, —->0, ambos componentes
están infinitamente diluidos y por lo tanto el intercambio de una molécula de solvente
por una molécula de soluto no trae aparejado un cambio de presión, i.e., el valor de
(Üp/ÜX;)‘-}‘_’Vdebe anularse en esas condiciones. En la zona crítica, donde predominan las
fuerzas atractivas, si la interacción entre el soluto y el solvente es de mayor intensidad que
entre dos moléculas de solvente (i.e. CS > Cfl), (ap/ÜXgfiïv adopta valores negativos.
A densidades elevadas, el comportamiento de esta derivada depende de la relación de ta­
maños entre las moléculas de soluto y (le solvente; por ejemplo, a temperatura y volumen
constantes, el intercambio de una molécula de soluto, de mayor tamaño, por una molécula

de solvente, más pequeña, provoca un aumento de presión en el sistema y (ap/ÜXQVRV
adopta valores positivos.

Las tablas 4.6 y 4.7 contienen los valores de (Üp/ÜXÚÏV y su incerteza, calculados
a partir de los valores de Vf/V,‘ (cf. página 72) y de propiedades del solvente puro
utilizando la ecuación 4.9.

Las figuras 4.7, 4.8 y 4.9 representan los valores calculados para (ap/0X2)39_Ven C2H4,
SFGy Cl-IFgrespectivamente, en curvas isotérmicas supercríticas. Para todos los sistemas
experimentales, las curvas no evidencian anomalías, presentando una funcionalidad simple
con la densidad reducida.

Las curvas de (01)/0.\'-¿)7°"-'Vposeen valores negativos en todo el ámbito estudiado; de
acuerdo con el comportamiento esperado a baja densidad, éstas tienden a aproximarse a
cero en esas condiciones.

Para un dado sistema, el electo de la temperatura no es importante a bajas densidades
(observar la superposición de las isotermas designadas con las lineas continuas a y b
en las figuras 4.7 y 4.9, correspondientes a los sistemas Cl'lla-CQII4 y CI'IIg-CHFg). Por
encima de la densidad critica, las isotermas evaluadas a menor temperatura toman valores
más negativos; las corridas subcriticas7 estan situadas a valores aún menores. En otras
palabras, cuando disminuye la energia térmica, la mezcla se aparta del comportamiento
ideal, cobrando mayor importancia la energia potencial de interacción y produciendo
valores más negativos de (ap/BAE)?“ que es muy sensible a las fuerzas que existen entre

7Los valores de (8p/0.\'2).‘;?_Vcorrespondientes a las corridas subcríticas no están representados en las
figuras debido a que poseen una gran incerteza (cf. tabla 4.7).
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Tabla 4.6: (0p/(7X2)5Ï:V(lc los sistemas estudiados a temperaturas supercríticas.

(ap/ale-ï-Ïv /(MPI)
69",] ('36) (inc) (he) (¡J!) (UI) (¡l!) (¡K!) (31.!)

6T=l.041 6T=l.0'ïtl 6T:l.0'll 6T=l.013 6T=l.013 5T=l.016 6T=L03| 6T=l.03l
0.40 -19:l:7 —l9:l:7 —":tl
0.50 -28:l:5 —28i5 -lH:l -l4:l:4 -15:i:5 —8:!:2
0.60 -37:l:4 -37:l:4 -14|:l:l -19i4 -20i4 -lO:l:3
0.70 -47:l:3 -4|6:k3 -18:l:l -25:k4 -25:t4 —12:l:3
0.30 —56:k3 -55:l:3 -22il -8:l:3 -32:k4 -32i4 -l6:t4
0.85 —61:t3 -59i3 -24l:l:l -9i3 -35:t4 —35:k4 —lT:t4
0.90 -65:t3 -G2:b3 —57:l:2| -26il -10:k2 -39:t4 -38:l:4 -l9:t4
0.95 -69:t3 -65i3 -G.'l:tlll —28:tl -ll:t2 -42i4 —4l:t4 -2|i5
1.00 —72:k3 —68:l:3 —(S‘J:l:l| -'2!);l:'2 -l?:l:2 -I|G:t5 «Mill -23:k5
1.05 -75i4 -70:t3 mis -30i'2 -|3i2 -50:h5 -47:l:5 —25:l:5
l.l0 -77i4 —7l:k'l -8l:l:7 -3l:l:'2 -l5i2 -5'H:5 -50:l:5 —‘27i5
1.15 —'9i4 -72:t'l —87:tï -32:l:3 -lG:l:2 —57:l:5 -53:l:5 -28:t5
1.20 -80:l:5 -T2:bl «9317 —33:l:3 -l7:h2 -6H:G —56i5 —30:l:6
1.30 -80:i:6 —T|:tS —lUT:l:8 —33:k5 —20:t3 -69:l:8 -6|:t7 -34:l:7
1.40 —78:l:7 —üGi6 —122:tl| —33:l:7 -24|:l:tl -"6:Hl -GG:t9 -38:h9
1.50 -74:l:8 —59:l:7 —139il5 —33:l:l'2 -29i7 —84:HB -7l:tl5 —42:t14
1.60 -69:l:10 -5li7 —158:l:'22 —9‘2:l:33 —75i27
¡.70 -63:l:ll —I|2:l:7 48:31:30

óp,._¡: ¡MJ/pa'l; 67' = 'l'/'1". Las letras i, t y y representan a los solutos: triiorlomclauo, letraiadomclano
y yodo. Las letras e. h y f representan a las solventes: clcno, herafluoruro (le azufre y trifluoromelano.

Tabla. 4.7: (0p/(7Xfi3-Ïv (le los sistemas estudiados a temperaturas subcríticas.

(ap/(7X2 /(MPa)
¿pinl (iva) (tve) (till)

6T:0.967 ó'l':0.972 67':0.951 6T:0.951 6T=0.982 6T=0.982
1.50 -l33:l:15 -l88:l:2l -56:l:12 64:l:2|
1.55 -l33:tl7 --l83:t23 -54i‘26 -200:l:60 -54:l:14 60i24
1.60 -l33:t19 —l'¡T:l:2-'3 -4S:l:30 -184:l:76 -5l:l:18
1.65 -l32:l:21 —l'¡l:t'26 —47:|:23

1.70 —l32:t22 —163:t27

ópnll = p,¡_¡/pfl l; 6T = T/T‘. Las letras i. t y y representan alos solutos: ln'iodomelano, letraiodometano
y yodo. Las letras e, h y f representan a los solventes: elena, hezafluoruro de azufre y lrifluoromctano.
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Figura 4.7: (ap/ÜXfiÏÉÏV de Cilia y de
CI,¡ en Cgll.¡ en función de an/pa'l.
T/T": a 1.074; b l.0-'|l. Se indican algu­
nas barras de error.

Figura 4.8: (ap/ÜXgfiïv de Cl-llg y de
C14 en SFG en función de pn'l/pfi’l.
'1‘/T°: a 1.013. Se indican algunas barras
de error.

las partículas.

Los solutos no polares CL. y [2 interaccionan con menor intensidad que CI-Il3, pre­
sentando valores absolutos menores (le (ap/ÜXQHÏV (comparar las líneas continuas, que
corresponden a Clllg, con las de trazos o puntos, que corresponden a CI4 o Ig, en las
figuras 4.8, 4.9 y 4.73).

En todos los sistemas estudiados, el tamaño de los solutos es mayor que el de los sol­

ventes, por lo tanto, un cambio de signo en los valores dc (Üp/ÜXfiíïv es esperado a alta.
densidad. Las curvas obtenidas para Igy Cl'llg en CHF; figura 4.9) indican que, en el
ámbito de densidades estudiado, aún prevalecen las fuerzas atractivas entre estos solutos y
el Clng. Por otro lado, las figuras 4.7 y 4.8 muestran un cambio de signo en la.pendiente

ElElcomportamiento se invierte curiosamente a densidades altas; ver más adelante.
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de las curvas que representan a los sistemas Clllg-Czlh y Cllla-SFG, a. densidades cerca­
nas a la crítica. Este comportamiento indicaria que en esa región las fuerzas repulsivas
entre las particulas comienzan a adquirir importancia; sin embargo, la densidad de los
sistemas estudiados es todavía muy baja como para que puedan percibirse esos electos.

'entes, la pendiente de las isotermas de Cl,¡ (curvas de trazos en las
figuras 4.7 y 4.8) no cambian (le signo en la región estudiada. Consecuentemente, con los

En esos mismos sol\

argumentos manejados hasta ahora, no es posible explicar los valores de (Üp/ÜXfi‘ïÏV ol)­
tenidos para Clllg en Sl']; y principalmente en C2ll4, a densidades superiores a la densidad
crítica.

La. figura 4.10 agrupa los valores de (ap/0X2)?» correspondientes a Cl'lla en los tres
solventes estudiados a temperaturas supercriticas (a la dereclla) y a lo largo de isotermas
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Tabla 4.8: (Üp/ÜXQHÏVy (OS/0X2)ï}°lvpara algunos de los sistemas estudiados.

Sistema Experimental 6p,._¡ 6T (Üp/ÜXgfiífv/(MPa) (ÜS/ÜXg)?S_V/(J.K".mol")
Clllg-Cgllq 0.640 1.074 -406 :t 35 97 :t 58

1.000 1.041 —720:t 30 195 :l: lll

Clllg-SFS 1.400 1.013 -330 :l: 70 -206 :l: 77

6p,“ = pn_¡/pf, l; 6T = T/T‘. Las derivadas fueron calculadas en las condiciones de intersección de
las isotermas e isobaras experimentales de solubilidad. Los errores fueron calculados por propagaciónI
despreciando la incerteza en Sf, y tomando una incerteza en 5; de 20%.

subcríticas (a la izquierda). Como fue mencionado antes, a bajas densidades el efecto de
la temperatura sobre estas curvas es menor; en esas condiciones, un análisis conjunto de
las curvas a, b y c del gráfico de la derecha indica que CI-II3interacciona con intensidad
creciente con los solventes Sl’g, Cl'llï, y C-ZII4. Este resultado está de acuerdo con los
valores de solubilidad medidos y con los volúmenes parciales molares obtenidos.

Finalmente, utilizando la ecuación 4.10 y a partir de propiedades del solvente, es posi­
ble determinar Ia cantidad (OS/BAS)?“ que tampoco presenta anomalías críticas. Esta.
derivada puede evaluarse en la región de cruce de las isotermas con las isobaras experi­
mentales, donde los valores de 53° y (Op/ÜXgVFÏVson ambos conocidos.

Esta propiedad no da información clara sobre la estructura del fluido debido a que,
además, depende fuertemente de los valores entrópicos propios del sólido y del solvente.

Como un ejemplo, la tabla 4.8 contiene algunos valores de (ÜS/ÜXQHÏV,conjuntamente
con los de (ap/3X2)???“ para soluciones de Cl'llg en C2l-I4y en SFC. En ambos casos y en
las condiciones tabuladas, la incorporación de una molécula de Cllla a cambio de una mo­
lécula de solvente-a T y V constantes-disminuye la presión del sistema, predominando
las fuerzas de atracción; sin embargo, estos procesos llevan consigo cambios de distinto
signo en la entropía del sistema.
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4.2 La Solubilidad en los Distintos Sistemas
Experimentales

La solubilidad es una función que depende fuertemente de las fuerzas intermoleculares
existentes entre el soluto y el solvente. La mayor parte de los sólidos poseen entalpías de
disolución endotérmicas en líquidos en ausencia de interacciones específicas, estos valores
de Am]! son muy pequeños para mezclas de especies químicamente similarcs[73]. La
enunciación empírica de este hecho, basada en que la disolución debe estar acompañada
por una disminución de energía libre, predice que “lo igual disuelve a lo igual”, restando
importacia a los efectos entr(')picos del proceso de disolución.

La extensión en la.que un sólido puede disolversc en un fluido cuasi-crítico no resulta
tan sencilla de analizar, c.g.: cn las tablas 3.|-3.9 puede verse que la solubilidad adopta
valores muy diferentes para sistemas soluto-solvente, que son estructuralmente de similares
características y en los que estan presentes fuerzas de interacción del mismo orden de
magnitud.

En la zona critica, el proceso de disolución está profundamente condicionado tanto a
los valores de AW,II como de A,¡,—_,S;ambas cantidades presentan fuertes divergencias en

esta zona, tanto más pronunciadas cuanto mas diluidas son las soluciones[74]. En mezclas
binarias de solutos no volátiles, ambas cantidades presentan valores fuertemente negativos
cerca del punto crítico del solvente (cf. tabla 4.5), afectando al proceso de disolución en
forma opuesta[l]]. Por un lado, las enormes entalpías de disolución exotérmicas favo­
recen la incorporación del soluto en la solución; pero al mismo tiempo, la presencia del
soluto produce una. perturbación a lo largo de dominios macroscópicos en el fluido, que
desfavorecen entrópicamentc al proceso de disolución.

4.2.1 Influencia de las Interacciones Soluto-Solvente
en la Solubilidad

La figura 4.1| representa el logaritmo de Ia solubilidad experimental, para algunos de
los sistemas estudiados, en función de la densidad reducida del medio; a partir de la
observación cuidadosa de la figura.pueden destacarse algunos aspectos importantes, que
son detallados a continuación.

Como fue mencionado en la sección 3.l.3, estas curvas presentan una funcionalidad
simple en un amplio ambito de densidades.
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Todas las curvas n‘iuestran un incremento (le la solubilidad con la densidad a partir
de un valor mínimo, cad,obtenido por extrapolación a densidad nula y relacionado con
la presión (le vapor del sólido a la temperatura de la mezcla ecuación 3.1). Para un
dado sólido caddetermina en gran medida la solubilidad de esa sustancia en presencia de
solventes; este valor constituye el origen común de todas las isotermas de disolución de
ese sólido en distintos solventes, a la temperatura T.

La pendiente de las curvas de la figura 4.11, relacionada con las fuerzas de interacción
moleculares, no se modifica sensiblemente con el cambio de la temperatura. Como ejem­
plo, pueden tenerse en cuenta las curvas de solubilidad de CI-Ilg en los solventes C2H4 y
CHF3 en la figura 4.11; en cada caso, las curvas denotadas con símbolos llenos rómbi­
cos y cuadrados corresponden a dos isotermas supercríticas próximas y demuestran ser
prácticamente paralelas en todo el ámbito de densidades estudiado.

Por otro lado, es fácil notar que las curvas de CHIa, único soluto estudiado con ca­
racterísticas dipolares, son más empinadas que las pertenecientes a los solutos no polares
C14 y Ig.
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En C2H4, la pendiente de las curvas de solubilidad de Cllls y de CL. es muy pronun­
ciada, reflejando la existencia de una fuerte interacción entre estos solutos y 021-149.La
sección 4.2.3 presenta algunos indicios en favor de la existencia de una interacción especí­
fica entre C2H4y los iodometanos, que da como resultado complejos del tipo donor-aceptor
de electrones.

Por encima de la densidad crítica, a medida que aumenta la densidad, las isotermas
de log C2en función de 6p“ muestran, en todos los casos, pendientes cada vez menores;
en estas condiciones, las fuerzas repulsivas cobran importancia en la interacción.

A bajas densidades, el vínculo entre la pendiente de las curvas de ln c2 vs. óp,,_¡y el
potencial de interacción molecular puede establecerse utilizando la expansión del viria.llo
hasta el segundo coeficiente (La. Bm):

ln c2 = ln cg"+ (V; —2Bn)p,','¡ + (4.14)

La pendiente inicial de las curvas de la figura 4.11 determinan entonces, a menos de
constantes, los valores de Un relacionados con las fuerzas intermoleculares que existen
entre el soluto y el solvente; la. tabla 4.9 agrupa los valores de este coeficiente, calculado
numéricamente de las curvas de la.figura Il.l l; la tabla no incluye a los sisten‘las de menor
solubilidad, para los que es dificil evaluar con precisión la pendiente de las curvas de
solubilidad a bajas densidades.

Tabla 4.9: Coeficiente Bm de la Expansión del virial para los Sistemas de la Figura 4.11.

Sistema 67' [3” Sistema 6T Bm

1.041 —S)l8 . , . 1.0l6 -3lO
Czllq'cm“ 1.074 —737 Cl” "'CIHJ 1.031 —316

CllFa-lg 1.031 —179

6T = T/Tc. Blg en (CIII3.niol").

9Ver también la pagina 74.
loEl segundo coeficiente del virial para la mezcla se define mediante la siguiente relación: Bm =

¡Y12311+ 2X1X23|2 + Ati/32;).
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4.2.2 Factores de Enriquecimiento de los Solutos
Como fue mencionado anteriormente, además de las fuerzas intermoleculares existentes
entre el soluto y el solvente, otros factores deben tenerse en cuenta para establecer la
solubilidad de un sólido; algunas propiedades del cristal, que reflejan la energía de cohesión
en el sólido, también determinan en gran medida la concentración de saturación.

Para desarrollar esta idea, es conveniente escribir a los potenciales químicos del soluto
en ambas fases en función de un estado estandard común”, ¡129,y de las fugacidades, a
la.misma temperatura, según:

sól

/L;(S,Sól) = Mew")+ RTln fr; (4.15)
sln

[l2(S,Sll)) = “29(T) + RTln 1:6 , (4.16)

donde pe es la fugacidad del estado estandard a T. Asi, la.actividad, a2, (le un componente
en una mezcla a. una dada T, es siempre proporcional a su fugacidad. Es conveniente
elegir como estado estandard al correspondiente a un gas ideal de fugacidad unitaria, a
una temperatura T (p‘a= l MPa); la escala (le actividades para el soluto, en la fase sólida,
queda entonces definida por a?" = 2""/1)9,y en la fase fluida, por ag‘" = [i’m/pe.

Si la disolución del solvente en el sólido es despreciable, la fugacidad del soluto, en esta
fase, está determinada por cl vapor en equilibrio; asi, la ecuación 4.15 puede reescribirse
de la siguiente manera:

p;(S,sól) = ¡(26(T)+ RTlu(p; (¿(71, + Vz'dp, (4.17)
P2

donde p; es la presión de vapor del sólido a la temperatura T y V; es el volumen molar del
sólido. El coeficiente de fugacidad del vapor en equilibrio con el sólido a la. temperatura
T, p5(T,p;), es muy próximo a la unidad y puede no ser tenido en cuenta para sustancias
poco volátiles.

Por otro lado, la fugacidad dc Ia mezcla puede relacionarse con la concentración, de la
manera habitual, como producto (le tres factores:

“En las ecuaciones 4.14.3, el soluto cristalino, a una presión de 0.1 MPa, fue elegido como estado
estandard para la fase sólida. En la fase fluida, en cambio, el soluto fue referido a un estado hipotético
que corresponde a una sustancia pural donde cada una de las moléculas se comporta como en una solución
infinitamente diluidal a la presión de la mezela (i.e. ley límite de Henry).
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fi = Xavi, (4-18)

donde X.-, la fracción molar del soluto, representa el efecto de la concentración sobre
la actividad y <p¡(’1',p,.\'2),el coeficiente de fugacidad del soluto en la solución, tiene en
cuenta el efecto de la presión p en la fugacidad y la no-idealidad en cl proceso de mezclado.

Reemplazando la ecuación ¡LIS en 4.]6, esta última puede reescribirse en función de
la fracción molar del soluto disuelto, X2, i.c.,

lt2(S,5l") = ¡1?(7') + ÍÏ'Í'III (X2 119920311,X2)) a (4-19)

donde cp;(T,p, X2) es el coeficiente de fugacidad del soluto en la mezcla fluida, que puede
calcularse según:

l/g l
RT p

De esta manera, la. disolución del soluto en la fase fluida puede interpretarse como la

P

ln “(711), X2) =/Ü dp. (4.20)

compresión isotérniica. de su vapor puro, hasta la presión p de la solución (que modifica el
potencial químico del soluto en Iï'l' In])<,9;(ÏI',¡)))'2, seguida de la incorporación del solvente
a la mezcla, en las mismas condiciones '1'y p, donde interviene el potencial de interacción
soluto-solvente. En la ecuación 4.20 estos dos efectos son tratados conjuntamente, dando
lugar al coeficiente de fugacidad del soluto en la mezcla.

Para una mezcla de gases a.alta presión, el coeficiente (,92(Ï1'1p, X2) es mucho menor que
la unidad, debido fundamentalmente al efecto de la presión sobre el volumen; en caso de
considerar ideal al proceso de mezcla, 92(7'4), X2) z p5('1',p), conservando valores mucho
menores que la unidad a presiones elevadas.

Utilizando la condición termodimimica del equilibrio 4.1, conjuntamente con las ecua­
ciones 4.l7 y 4.19, es posible obtener la siguiente expresión para la solubilidad:

Nau ( ‘ ) V ( )r p; j ,1); 2- p aA = ———— u —l , 4.21
2 l) (¡92(7‘,1), Arg) Lïl) R], ( )

12En los procesos de disolución de sólidos en fluidos. este estado no puede alcanzarse debido a que
la presión de sublilnnción es mucho menor que la presión de Ia mezcla. La evaluación individual del
coeficiente «¡05(7'_¡))resulta dificultosa debido a que hace referencia a un estado hipotético, alejado de un
estado real.
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suponiendo que el volumen molar del sólido no se modifica en ese intervalo de presión.
A una temperatura T y en ausencia de interacciones en la fase fluida, la fracción molar

del soluto en la mezcla (señalada con Xá“ en la ecuación 4.21) queda determinada, a
través de la presión de vapor del sólido, utilizando la ecuación de Dalton. A continuación,
y a partir de la ecuación 4.21, puede definirse una magnitud E, denominada “factor de
enriquecimiento”, según:

X2 X2 p 95(7‘, pa) V2’(p —pa)E=—,= =—r I ex —r .
X4“ p; «92(131),A2) P M ( l

Este factor es una cantidad adimensional que da cuenta de la variación de la concentración
del soluto en una mezcla, por sobre el valor ideal, y está vinculado en forma exclusiva a
la interacción entre el soluto y el solvente (i.e. los valores de E normalizan el efecto de
la presión de vapor de los sólidos y pueden, entonces, utilizarse como indicadores de la
magnitud de dicha interacción en distintos solutos, con propiedades cristalinas variadas).

A presiones elevadas, el enriquecimiento del sólido en la fase fluida es dramático, de­
bido fundamentalmente a que el coeficiente de fugacidad de la mezcla toma valores muy
pequeños, en esas condiciones; los restantes factores que figuran en la ecuación 4.22 casi
no contribuyen. Como fue mencionado anteriormente, 95(T,p;) puede no ser tenido en
cuenta, asumiendo un comportamiento ideal para el vapor del sólido puro, a la presión de
saturación. Asimismo, el factor exponencial de la ecuación 4.21 se conoce como efecto de
Poynting y da cuenta de la variación del potencial químico de la fase condensada con la
presión; este efecto no contribuye de manera significativa a la solubilidad en el ámbito de
presiones en que fueron realizados los experimentos.

La figura 4.12 muestra la dependencia del logaritmo del factor de enriquecimiento de los

sistemas estudiados, en funciónde la densidad reducida óph. Las isotermas supercriticas,
representadas en el grafico, corresponden a las de la figura 4.1]; en este caso, las isotermas
subcriticas de todos los sistemas son incluidas en la figura.

A densidades moderadas, los valores de log E aumentan linealmente con ph; desde
un punto de vista microscópico, este beclio está. de acuerdo con un aumento gradual del
número de moléculas de solvente que, en promedio, interactúan con el soluto[75]. A
mayor densidad, el cubrimiento del soluto con moléculas de solvente tiende a saturarse,
adquiriendo, además, mayor importancia la parte repulsiva del potencial de interacción.

Para un mismo sistema, el efecto de la temperatura en logE es muy pequeño
figura 4.12, donde las curvas isotérmicas de log E aparecen casi superpuestas, para cada
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sistema. estudiado). Sin embargo, a densidades más altas, el factor de enriquecimiento
disminuye con el incremento de la.temperatura, indicando que la energía térmica compite
con la energia potencial de interacción pagina 76).

l I

_ cm3 cl _ _ .

4 - ¡.b - h

En _ , ' Cid- CHI:ho2 .
2 ._ _ ._

0 sv: C._.H¿ - sv SF
. I .

0 1 2 0 1

a- c
pn,l/pn,l

Figura 4.12: Logaritmo del factor de enriquecimiento en función de an/pfi'r
T/Tc: a 1.074, b 1.04], c 0967-0972, d 1.013, e 0.951, f 1.03], g 1.016 y il 0.982.

La tabla 4.10 presenta los valores de 13para. todos los sistemas, interpolados a iguales
condiciones de densidad reducida; cmnjuntamente con la figura 11.12,esta tabla facilita. el
análisis comparativo (le las fuerzas de interacción soluto-solvente presentes en todas las
soluciones estudiadas. En el ambito de densidades estudiado, los valores de E varían hasta

cuatro órdenes de magnitud para aquellos sistemas en los que la interacción soluto-solvente
es más fuerte.

Contrariamente a lo observado en gran número de soluciones de hidrocarburos aromá­
ticos en Cgl‘l,¡y en Clll’3[76], donde el trilluoromctano ha demostrado ser mejor solvente
que el eteno, la solubilidad de los iodometanos estudiados en C2114presenta factores de en­
riquecimiento mucho mayores que en Clng y que en SFG. Los enormes valores que adopta
E, para los iodometanos en C2ll4, sugieren nuevamente la existencia de una interacción
específica entre los constituyentes de la mezcla. (cf. sección 4.2.3). Una vez más, puede
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Tabla 4.10: Factor de Enriquecimiento y FracciónMolar (X2) del Soluto para pal/pal
= 1.2 y 1.8 .

SÏStema PRI/Prem = 1-2 fill/PRI = 1-8
p/p‘ T/T‘ X2105 E p/p‘ T/T‘ X2105 E

Cgllq-Cllla 1.338 1.04! 9.40 1786 1.411 0.967 15.60 25371
Cgllq-Clq 1.338 1.041 0.48 439 1.509 0.972 1.61 12153

SFs-Cllla 1.115 1.013 2.43 24 0.931 0.951 1.39 64
SFs-Ch 1.119 1.0l3 0.11 5 0.958 0.951 0.04 7

CllF3-Clll3 1.163 1.016 0.89 57 l.513 0.982 1.39 292
CllFa-Cllla 1.310 1.031 1.34 66
CllFa-lg 1.310 1.031 9.70 6 1.513 0.982 10.70 27

Xe-lg [.238 l.03l 5|.00 8| 1.454 0.966 51.10 498
Xe-lg 1.904 0.991 71.60 471

verse que Cl'lFa es un solvente pobre, obteniéndose valores de E para CHIa en CHF3,
poco mayores que en 8176,en condiciones reducidas similares de presión y temperatura.

Finalmente, el estudio de los factores de enriquecimiento de Clllg, comparados con
los de C14 y Ig, indica que siempre la interacción es mayor para el soluto dipolar; esta
diferencia resulta menor a densidades bajas. En particular, los valores de E en CHF3
evidencian que la interacción con Cllla es mayor que con Ig, que es un soluto más pequeño
y que no cuenta con nn momento dipolar permanente. A primera vista, esta conclusión
parece no condecir con que cl sistema lg-Clll"3 posea mayor solubilidad; sin embargo, en
este caso, la presencia de 12en la fase fluida se debe, en gran medida, a la alta volatilidad
de esa sustancia.

4.2.3 Especificidad Química en la Interacción Soluto-Solvente

Además de la presencia de fuerzas fisicas de interacción, que dieron origen a la formulación
de diversos tipos de potenciales intermoleculares, existe, entre cierto tipo de moléculas,
una afinidad específica que da como resultado la formación de especies moleculares nuevas;
cuando este tipo de interacciones químicas están presentes, las propiedades termodinámi­



4.2 La Solubilidad en los Distintos SistemasExperimentales 89

cas de las soluciones quedan fuertemente determinadas por estas fuerzas.
Ambos tipos de fuerzas juegan un papel importante en la determinación de las propie­

dades de una solución. En muchos casos, las fuerzas químicas pueden despreciarse, dando
lugar a soluciones con interacciones puramente físicas; sin embargo, en otros sistemas, la
afinidad química puede ser el efecto predominante.

La formación de uniones de hidrógeno y algunos fenómenos de solvatación son los
ejemplos más habituales de interacciones predominantemente químicas; además, es sabido
que la interacción entre moléculas con propiedades donoras y aceptoras de electrones,
muchas veces dan origen a la formación de complejos débiles, denominados “complejos
de transferencia de carga”. Un gran número de complejos de este tipo han sido bien
caracterizados en mezclas binarias de líquidos a presión atmosférica [73].

Complejos Donor-Aceptor de Carga en Disoluciones Líquidas

En soluciones líquidas a presión atmosférica, es habitual elegir como estado estandard,
para todos los componentes, al líquido puro sobreenfriado por debajo de su punto triple,
a la temperatura de la mezcla. La actividad del componente i puede escribirse:

f.-('1',p, X¡)
f?

donde 7.-es el coeficiente de actividad de i en la disolución y = f!:q(T,p).

a,-(T,p, X.-) = = Xi 7i(T,P,Xí) y (4-23)

La combinación de la ecuación 4.1 con las 4.15 y 4.16 da como resultado la condi­

ción de equilibrio de solubilidad fïó' = 2"", que también puede escribrise, utilizando la
ecuación 4.23 según,

'Ill,\,‘A
fsal lX2= 2— ——— (4.24)
ff" 72(Ta1’aX2) I

La elección del líquido sobreenfriado como estado estandard para el soluto, permite plan­
tear el cociente faja/f2,” en función de las propiedades de este componente en forma
sencilla”.

Debe notarse, sin embargo, que la solubilidad ideal que define esta ecuación (i.e. Xád')
no coincide con la que establece la ecuación 4.21, debido a que fueron elegidos estados

lz’SiAlu, Hg y AC; son respectivamente la entalpia de fusión y la diferencia entre Cp del estado líquido
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estandard diferentes. En ausencia de efecto Poynting para la fase sólida, la. ecuación 4.24
impone la condición de idealidad sólo en el proceso de mezclado (Lc. 72 -> l). La
ecuación 4.21, en cambio, posee como requerimiento adicional la idealidad del componente
2, a la presión p de la mezcla; sólo en esas condiciones (,02—>l.

Cuando existe una diferencia significativa en la naturaleza y el tamaño de las moléculas
del soluto y del solvente, 72 ya no es unitario. En soluciones no polares, donde sólo
son importantes las fuerzas de dispersión, 72 es generalmente mayor que la unidad y,
consecuentemente, la solubilidad es menor que la que es asignada al comportamiento
ideal; esta observación está de acuerdo con la existencia de desviaciones positivas a la
ley de Raoult y, en consecuencia, con los modelos de mezclas regulares, de van Laar y
de Scatchard-I'lildebrand, entre otros. En estos sistemas, la máxima solubilidad que es
posible alcanzar es la ideal; cuanto mayor es la desviación al comportamiento ideal, i.c.
72 2 1, menor es X2.

Por otra parte, cuando el solvente posee la tendencia de solvatar al soluto, i.e. cuando
existen fuerzas especificas fuertes entre las moléculas de soluto y solvente, la solubilidad
puede resultar mayor que la ideal. Este incremento en la solubilidad del sistema, por
sobre la solubilidad ideal, es habitual en mezclas polares, especialmente cuando existen
uniones de hidógeno entre el soluto y el solvente. Sin embargo, aún en sistemas no
polares, la presencia de fuerzas específicas de solvatación pueden, en ciertas ocasiones, ser
lo suficientemente fuertes como para dar lugar a desviaciones negativas a la ley de Raoult.

Interacciones Específicas entre CCl4 e Hidrocarburos Aromáticos: Un ejemplo
de este comportamiento, que además está relacionado con este trabajo, es el valor de la
solubilidad de liexan'ietilbenCenoen tetraclorometano a 25°C, obtenida experimentalmente
por Weimer el al.[77]; la fracción molar experimental encontrada para ese sistema fue
X2 = 0.077, mayor que la solubilidad ideal X5“, = 0.062. Este sistema presenta un
coeficiente de actividad, referido al líquido puro sobreenfriado, 72 = 0.79, presentando
desviaciones negativas.

Estos resultados están de acuerdo con la hipótesis, derivada a partir de gran cantidad

y sólido del componente 2,

I“ Éól_ AIIIJII'.’( _ T ) _ ( triple-T) + AC‘?l" nríple­¡Th-¡ple R r R Tf5? _ RT
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de evidencias, que plantea la existencia de complejos débiles de transferencia. de carga en
soluciones de CCl4 con diversos hidrocarburos aromáticos.

A partir de experimentos espectroscópicos, pueden calcularse las entalpias y volúmenes
de exceso de las mezclas, que estan de acuerdo con la presencia de complejos en la solución;
estas medidas permiten, ademas, calcular la constante de estabilidad de los mismos. En

algunos casos, los complejos son lo suficienteliieiite estables como para poder aislarse, a
la. temperatura de ebullición del nitrógeno[78].

La capacidad del anillo aromático para ceder electrones aumenta la estabilidad de
estos complejos; utilizando el concepto de acidez y basicidad enunciado por Lewis, estos
complejos son más estables cuanto mayor es la basicidad que presenta el anillo (e.g. el
sistema tetraclorometairo-hexametilbenceno dió origen a complejos fuertes).

Los espectros ultravioleta de estas soluciones presentan fuertes picos de absorción, con
máximos alrededor de 21-10nm, ausentes en los espectos dc cada uno de los componentes
disueltos en un disolvente “inerte”. l\’lnlliken[(ill]interpretó a estas intensas señales en el
espectro ultravioleta de las soluciones, a partir de transiciones prohibidas entre niveles de
energía del sistema aromatico conjugado, que pasan a ser permitidas debido ala presencia
del aceptor de electrones.

Interacción Específica entre CHI; y Benceno: La figura11.13muestra losespectros
de absorción de Clll; disuelto en licptano, tctraclorometano y benceno, en la región
ultravioleta.

Los espectros fueron llevados a cabo a temperatura ambiente, con una resolución es­
pectral de 0.5 nm; la concentración (le las soluciones fue de 10"‘M en CIII3 y fueron
utilizadas celdas de cuarzo de l mm de camino óptico. Las celdas de camino óptico pe­
queño facilitaron efectuar una lectura precisa de absorbancia, aún en regiones espectrales
donde la absorción de ra(liaci(')n, por parte del solvente, es fuerte. Los espectros fueron
interrumpidos a una longitud de onda minima de Á=270 nm; en esas condiciones, el ben­
ceno absorbe un 99.5% de la radiación incidente, generando una indeterminación en la
lectura de absorbancia del 5%, con el equipamiento utilizado.

Los espectros de Clllg, en n-Cïllm y CCl.¡, que son Solventes con pocas posibilidades
de ceder electrones, son similares entre sí (ef. figura 4.13, los espectros numerados l y 2;
en la referencia [112],lto el. al. presentaron el espectro (le Clllg en i'Csllls con las mismas
características). En este trabajo, todas las bandas observadas en la región ultravioleta
cercana, fueron asignadas a transiciones electrónicas n —>0'; estas transiciones involu­
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A/ [ml

Figura 4.13: Espectro (le Absorción de Clllg en: l n-C7ll16, 2 CCl4 y 3 Celis.
Celda de l mm de longitud, c = 10'4M y resolución espectral 0.5 nm.

crarian a los electrones no-ligantes, localizados en los átomos de iodo, y a. los orbitales
vacíos a-antiligantes (le las uniones C-l.

El espectro de Cl'llg en Calla, indicado en la figura con 3, presenta una apariencia
diferente a los descriptos anteriormente; fundamentalmente, este espectro presenta una
“invasión” por parte de bandas que absorben a energías mayores que las correspondientes
a 270 nm, y que por lo tanto no aparecen en el gráfico, en la región ultravioleta cercana.
Esta absorción de alta energía, que no aparece en los espectros de soluciones de CH13
en otros solventes“, podria corresponder a la transición electrónica característica. de los
complejos de transferencia (le carga.

La tabla 4.11 muestra la ubicación espectral y la intensidad porcentual relativa de
las bandas (le absorción (le Cl'llg en la región ultravioleta cercana, en los solventes antes
mencionados.

HEn la figura 4.13, por debajo (le 270 nm, la absorbancia en los espectros l y 2 decrece, mientras que
en 3 crece fuertemente.
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La fuerte absorción en la región ultravioleta lejana del espectro de CHI; en benceno,
oculta la banda característica de N274 nm para Cl‘ll3y modifica las intensidades relativas
de las otras bandas de absorción; además, la presencia de esta banda produce un leve
corrimiento aparente, hacia el azul, principaln‘iente de los picos de absorción más próximos
(cf. tabla 4.11).

Tabla 4.11: Ubicación Espectral e Intensidad Relativa de las Bandas del Espectro Ultra­
violeta de Clllg en Diversos Solventes

Solventes Amd,/ (lllll) lnt. /% Am,“ / (lllll) lnt. /% A...“ / (nm) lnt. /%
i-Csll“; 349.4 100 307.2 86 274.9 61
n-C7ll¡5 349.5 l00 306.5 86 274.0 59
CCl4 349.5 lUO 305.5 96 274.5 33
Cells 348.0 l00 303.5 107 a

a: la banda característica (le N274 lllll para Clllg aparece oculta tras una fuerte absorción en la región
ultravioleta del espectro.

Interacciones Específicas entre Ig e Hidrocarburos: El iodo, al igual que lo hace
CCl4, puede actuar como aceptor de electrones en variadas disoluciones de solventes
aromáticos, formando complejos (lonor-a(:(.*ptor,que han sido bien estudiadosl43]. En
estos sistemas, también aparecen bandas intensas de absorción, en la región ultravioleta
del espectro, que caracterizan los complejos (le transferencia de carga de una. molécula de
hidrocarburo aromático a una molécula de iodo.

La presencia de un hidrocarburo aromático no es indispensable para que Ig tome parte
en complejos donor-aceptor. A bajas temperaturas, Freed et al.[64] describieron la adición
reversible de 12 a olefinas (le pocos átomos de carbono; a temperaturas mayores, fue
detectada la halogenación del doble enlace (cf. pagina 110,en lo concerniente al sistema
Iz-Cgll4).

Finalmente, puede concluirse que la formación de estos complejos, entre sustancias
que presentan una alta afinidad, eninascaran el efecto de las fuerzas físicas de interacción;
la solubilidad es alterada fuertemente por efectos de la solvatación específica, haciéndose

poco sensible a propiedades como el momento dipolar o la polarizabilidad de las moléculas.
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Complejos Donor-Aceptor de Carga en Disoluciones de Iodometanos en C2H4

En disoluciones líquidas, es habitual relacionar la solubilidad ideal con la composición
de una mezcla ideal: Xá‘” (cf. ecuación 4.24). En sistemas que interactúan en forma
moderada, Xá‘lles siempre el máximo valor de solubilidad que el componente 2 puede
alcanzar en el liquido; según fue mencionado anteriormente; en presencia de interacciones
especificas, en cambio, el valor de X2 puede ser levemente superior al de X5” , Le. 72 > l.

Por otro lado, la definición de solubilidad ideal, utilizada para disoluciones de flui­

dos compresibles, Xá“, y presentada en la equación 4.21, representaría directamente la
composición de la mezcla, si todos los componentes fueran gases perfectos.

Esta definición, utilizada en este trabajo para definir los factores de enriquecimiento,
cf. ecuación 4.22, lleva a valores de X5" que son siempre una cota inferior respecto de
la solubilidad experimental. Aún en aquellos casos, en los que la naturaleza. del soluto
y del solvente garantiza la mezcla ideal de las sustancias, la desigualdad X2 > X5“ es
todavía válida; el incremento en la presión del sistema hace que la fugacidad del soluto
disminuya, debido a que (,9;(T,p) (que en estas circunstancias es el coeficiente de fugacidad

1'5. Dentro del ámbito de densidades

abarcado en este trabajo, la interacción con el solvente estabiliza aún más al soluto en la
de la mezcla) toma valores menores que la uni(la(

fase fluida, haciendo que el coeficiente de fugacidad del soluto en la mezcla.adopte valores
positivos pequeños, dando lugar a importantes factores de enriquecimiento. La presencia
de interacciones especificas en disoluciones de fluidos compresibles, da como resultado
factores de enriquecimiento por encima de lo esperado.

Como fue discutido anteriormente, la magnitud de los factores de enriquecimiento cal­
culados para los iodometauos en eteno, cf. tabla 4.22, no puede explicarse tomando en
cuenta solamente el poder de disolvente (le los solventes y las carcterísticas de los solu­
tos. Algunos indicios, que son detallados a continuación, atribuirían estas características
peculiares en los resultados experimentales de los sistemas CI-llg-Cgll4 y Clq-C2H4, a la
presencia de algún mecanismo (le solvatación especifica.

Desde el punto (le vista de los solventes utilizados en este trabajo, 02114 es el único
que podria comportarse como donor de electrones y formar parte de un complejo de
transferencia (le carga.

La tabla 4.12 muestra los valores de los potenciales de ionización para algunas sus­
tancias, relacionadas con los sistemas experimentales estudiados. Si bien los potenciales

l‘f’cf. página 85.
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de ionización de CHF; y SPB no figuran en la tabla, estos valores son seguramente muy
elevados, próximos al potencial de ionización de los fluorometanos CI'IFgCl y CF4; es de
esperar, entonces, que estas moléculas actúen difícilmente como dadores de carga electró­
nica. Por el contrario, el potencial de ionización de C2114no es sensiblemente mayor que
los correspondientes a cileoliexeno, benceno o tolueno, que han probado ser sustancias
que actúan como bases de Lewis.

Desde el punto de vista de los solutos, fue comprobada la existencia de complejos
de transferencia de carga con CCI,“ actuando este último como aceptor de electrones.
De la misma manera, Cilia podría actuar también como aceptor formando complejos de
transferencia de carga, como Io sugiere el experimento espectroscópico, llevado a cabo en
el sistema ClIIg-Cgllg, descripto anteriormente.

Estas evidencias, si bien no confirman definitivamente la existencia (le interacciones
químicas soluto-solvente en las disoluciones (le iodometanos en eteno, son suficientes como
para mantener vigente esa posibilidad.

Tabla 4.12: Primer Potencial de lonización de Algunas Sustancias

Molécula l / (cV) Molécula l / (eV) Molécula l / (eV)
Cells 9.2 Call”, 9.2 ClngCl 12.5
Celiscug 8.9 (if-¿“4 10.7 C174 17.8

Los datos son (le la referencia [79]
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Las teorías moleculares de fluidos proporcionan una.base sólida para estudiar la influencia
de la interacción intermolecular en las propiedades de los sistemas simples[6,80,81,82]; la
comprensión de estos efectos es escencial para llevar adelante predicciones confiables a
cerca del comportamiento de los sistemas de interés práctico.

Las propiedades termodinámicas de mezcla, que describen al proceso de disolución de
un sólido en un fluido cuasi-crítico, pueden interpretarse en una primera aproximación en
términos de unos pocos parámetros moleculares vinculando la observación experimental
con la naturaleza de las fuerzas de interacción[83,84,47,85]; en ese sentido, se han realizado
diversos esfuerzos en los últimos años para predecir el comportamiento de las isotermas
de solubilidad en la región crítica[86,87].

En este capitulo se presentan dos teorías clásicas simples para mezclas fluidas binarias,
con el propósito de sistematizar los resultados experimentales en términos de parámetros
moleculares. Ambas teorías definen parámetros de interacción que poseen un significado
claro a nivel microscópico.

5.1 Empleo de Dos Modelos Clásicos

La teoría moderna de transiciones de fase en un estado critico predice que, en una re­
gión asintóticamente cercana a este estado, las propiedades termodinámicas del sistema
exhiben un comportamiento singular; la formulación de estas leyes utiliza ecuaciones que
involucran potencias del alejamiento del estado crítico, cuyos exponentes son constantes
universales y las funciones de escalado son también universales y no analíticas. Los flui­
dos reales, en condiciones cercanas al estado crítico líquido-vapor, pueden considerarse
pertenecientes a la clase universal de sistemas del tipo Ising tridimensionales. Sin em­
bargo, la validez de estas ecuaciones de potencias está restringida a un pequeño entorno
del estado crítico; fuera de la región crítica, las propiedades termodinámicas de los fluidos
son bien representadas por una gran variedad de ecuaciones analíticas, en todo el rango
de densidades.

Estas teorías clásicas de fluidos, denominadas también teorias de “campo medio",
describen la energía potencial de una partícula en términos de la. energía potencial pro­
medio del fluido, sin tomar en cuenta las fluctuaciones locales del número de partículas
(N¡NJ-)—(N,-)(NJ-). Por lo tanto, las anomalías críticas, que son una consecuencia de es­
tas fluctuaciones, no pueden ser descriptas satisfactoriamente a partir de una descripción
clásica.
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Lejos de la región muy próxima a la crítica, las fluctuaciones en el fluido son menos
dominantes; a nivel microscópico, la probabilidad de encontrar a una molécula l en una
porción drl del fluido resulta ser aproximadamente independiente de la posición r.-de las
demás moléculas, para r1,-mayores que tres diámetros de colisión. En estas condiciones,
la hipótesis de campo medio, que no toma en cuenta la estructura. del fluido y que asume
una distribución espacial uniforme de particulas, constituye una aproximación aceptable.

La característica común de estos modelos, es que todos ellos presumen la existen­
cia de una expresión analítica para la energía de l-lelmlioltz, o para la presión en fun­
ción de la composición, el volumen y la temperatura; el estado crítico de un sistema

binario, infinitamente diluido, queda definido por las condiciones (Üp/ÜV)T'X¡__o= O,
(É)27)/al/2),¡.._l\,z_,0= 0 y (03])/(')l/3)T_¡\.2_,076 0. Por encima de la temperatura crítica, la
presión disminuye monótonamente con el incremento del volumen, de tal manera que la
compresibilidad del sistema cs positiva y finita. En el punto crítico, la isoterma critica
p-V posee una. inflexión horizontal y la compresibilidad del sistema diverge. Por su parte,
las isotermas subcríticas exhiben un minimo y un máximo en el plano p-V; en este rango
de densidades, p aumenta con cl incremento de V, violando la condición que garantiza
la estabilidad mecanica del fluido. En esas condiciones, el sistema se separa en dos fases
coexistentes, mecánicamente estables.

Las secciones siguientes desarrollan la ecuación de estado de van der Waals, para dos
componentes, y plantean un modelo para un fluido en una red, bajo la aproximación de
Bragg Williams. La evaluación de los parámetros introducidos por ambos formalismos
clásicos, fue realizada a partir de los datos experimentales de solubilidad.

5.1.1 Ecuación de Estado de van der Waals para Mezclas

Planteo del Modelo y Notación

Las propiedades volulnótricas dc un Íluido de van der Waals, constituido por varios com­
ponentes, está representada por la ecuación:

RT a
p=v_b_'v_2)

donde v es el volumen molar de la solución, R es la constante universal de los gases y, a
y b, son dos constantes que dependen (le la composición de la manera siguiente:
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b = z, X,-b,­ 5.2
a = Z¡'jX,-Xja¡j. ( )

La ecuación 5.1 puede dar lugar a un comportamiento crítico en las isotermas p-V, debido
a que plantea la competencia entre la repulsión de las moléculas en contacto, representada
por el término de volumen excluido b, y la atracción intermolecular de mayor alcance,
representada por el término de presión a/vz, o por el término de energía interna a/v. La
funcionalidad de la interacción atractiva, en la ecuación de estado de van der Waals, es
correcta cuando las fuerzas son débiles y de muy largo alcance[88]; en estas condiciones,
los sistemas están poco correlacionados, y la separación entre dos partículas interactuantes
puede plantearse, en promedio, en función de la densidad molar macroscópica.

Para cada composición, el estado critico está. representado por las coordenadas ter­
modinámicas p" = a/‘Z7b2,vc = 3b y TC = 8a/27b, relacionadas entre sí por la ecuación
p°V° = 3RT°/8.

Si la presión, el volumen molar y la temperatura son medidos en unidades de p‘, v‘ y
T°, respectivamente, la ecuación de estado de van der Waals cumple la ley clásica de los
estados correspondientes y puede formularse en función de dos parámetros macroscópicos
independientes, y sin tener en cuenta las características particulares de las sustancias,
según: ï_i

3v*—1 v“.

La formulación molecular de la teoria de los estados correspondientes para un fluido puro
está. basada, en cambio, en las propiedades matemáticas de la función que representa a

i
p = (5-3)

la energía potencial de interacción. La energía potencial de los sistemas que cumplen con
esta formulación, puede reducirse a través de un parámetro energético microscópico e, y
dar lugar a una función universal de la separación intermolecular, también reducida por
un parámetro microscópico de longitud a.

Para relacionar numéricamente la teoría clásica de los estados correspondientes y la
molecular, es necesario establecer una conección entre los parámetros de ambas formula­
ciones. Si la energía potencial entre un par de moléculas está. dada por:

+oo r<a

u(r) = _¿ (%)6 r > a (5.4)
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donde a da la (lllÏlCllSlÓIldel carozo duro del potencial y —ela energia potencial mínima
en r = a, puede demostrarse que b = 21r63/3 y a = be. De la misma manera, utilizando
el potencial de interacción molecular de Lennard-Jones (l2-6)[54], b z 0.4421r03/3 y
a z 4.38bc; en este caso, a es la distancia intermolecular, cuando la energía potencial es
nula, y e corresponde al valor mínimo de energia potencial.

La extensión de la teoría molecular de los estados correspondientes a mezclas requiere
del conocimiento de las fuerzas que existen entre moléculas diferentes; en general, esta in­
formación es escasa, rccurriéndose, en una primera aproximación, a reglas de combinación
de las constantes de interacción. Comnnmente, para la obtención del parámetro energético
mixto, es utilizado un promedio geométrico', aü = (a,aj)l/2, o regla de Berthelot.

La Solubilidad en Términos del Modelo
Parametrización Empleada

El coeficiente de lugacidad del soluto, 992,contiene toda la información acerca de la in­
teracción entre el soluto y el solvente en la mezcla. Esta magnitud, conjuntamente con
algunas propiedades del sólido puro, establece el valor de la solubilidad, a una dada presión
y temperatura, cf. ecuación 4.2|.

El coeficiente pg('l",p, X2) puede derivarse a partir de la ecuación:

, l °° 0 RT

ln92(T,p,/\2)= ——V—dV—lnz, (5.5)T,V,7l¡

que es el resultado de un reordenamiento algebráico de la ecuación 4.20, y donde z =
pV(n¡ + n2)"RT", es el factor de compresibilidad del sistema; la aplicación directa de
la ecuación de estado de van der Waals, para fluidos binarios a dilución infinita, utilizando
la regla de combinación de Bertlielot para el parámetro a”, da como resultado:

RTM-¡.1 bzl’ZJ _ 2(a11‘122)l/2P;.1

PU — b¡Py-1.1) 1 - blflïm RT i
ln 993°(T,p, X2) = ln (5.6)

Los parámetros a“ y 1).,correspondientes al solvente, fueron calculados a partir de sus
constantes críticas (cf. sección 2.4); los parámetros moleculares del soluto, an y bg, no
pudieron obtenerse de la misma manera, debido a que las constantes críticas de estos

lLa teoría de London sobre fuerzas intermolccnlaresI tiende a este resultado cuando las dos moléculas
interactuantes no difieren sensiblemente en tamaño y en el potencial de ionización.
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sólidos no son conocidas. El cociente entre b; y bl puede evaluarse a partir de la relación
entre los volúmenes moleculares: bg/b] = vg/vl; v,- representa el volumen de van der
Waals de una molécula i, que es una región del espacio, impenetrable por otras moléculas
con energías térmicas ordinarias. En 1964, A. Bondi [89] publica una. serie de tablas de
incrementos de volúmenes, correspondientes a diversos fragmentos moleculares, a través
de las cuales puede estimarse el volumen de van der Waals de diversas moléculas. El
volumen de van der Waals de cada fragmento molecular, presentado en ese trabajo, fue
obtenido a través de cálculos de densidad electrónica, suponiendo que los radios atómicos
de van der Waals son invariantes e independientes de la combinación quimica o del estado
físico.

Estas consideraciones dejan a an como el único parámetro indeterminado del modelo.
El valor de este coeficiente fue ajustado, para cada sistema experimental, de manera tal
de minimizar la siguiente función de error 8:

l5:29 , , 2

Él: (ln —A,2j((ezp)) 1 (5.7)gj calc)

donde M es el número (le mediciones experimentales de solubilidad, efectuadas para
un dado sistema; X2j(e:cp) representa la fracción molar experimental del soluto, en ese
sistema, y XgJ-(calc)es la fracción molar calculada, a través del modelo de van der Waals,
combinando las ecuaciones 5.6 y 4.21. El valor de E representa la dispersión porcentual
promedio de la fracción molar, calculada a partir del modelo, respecto de los resultados
experimentales; 5 es alrededor del 10% para las isotermas medidas en C2H4y entre 2-5%,
para las determinaciones en SFGy en Cl'lFa.

Las coordenadas (5T, 5/41.,), reducidas por las constantes criticas Tc y pf,_¡del solvente
puro, fueron empleadas para localizar, en el modelo, las condiciones experimentales de
medida; de esta manera, la presión p fue corregida por un factor igual al cociente entre
la presión critica del solvente, calculada a partir del modelo, y la experimental (i.c. p =
p(ezp)an/p°(ezp)27bï).

La tabla 5.1 contiene los valores de los parámetros a”, bl, la relación bg/b], el parámetro
de ajuste a2?y (tn-calculado siguiendo la regla de Berthelot—, para cada sistema expe­
rimental estudiado. Los valores entre paréntesis, corresponden al parámetro de energía de
Lennard-Jones, e, calculado a partir de las constantes a y b de van der Waals, utilizando
la relación a z 4.38bc (cf. página 101). El error asignado a la magnitud a2; fue calculado
por propagación, utilizando los valores de la función (le error E y una estimación del error



5.l Empleo de Dos Modelos Clásicos 103

en la presión de vapor del sólido, como fuentes fundamentales de incerteza.
En SFG y en Clll’g, los coeficientes an y en adoptan valores crecientes para los só­

lidos 12, CL. y Cllla. Este resultado está de acuerdo con la marcada volatilidad que
presenta Ig sólido, comparada con la de los iodometanos; la menor energia dispersiva de
interacción, presente entre (los moléculas de 12,es una consecuencia de su menor tamaño
y polarizabilidad.

La relación entre los valores obtenidos, para los parametros energéticos de interacción
de los iodometanos, no puede explicarse, exclusivamente, a partir de propiedades de los
estas sustancias (Lc. un y en para Cl,¡ deben ser menores que para Cl'lla, dc acuerdo
con las presiones de vapor de ambos sólidos); la extrema simplicidad del modelo utilizado
produce una interpretación errónea de algunos parámetros de interacción. La molécula
de C14, de mayor tamaño, es más polarizable que la de CHI; y, consecuentemente, las
fuerzas dispersivas intermoleculares son de mayor intensidad; por otra parte, la presencia
de un dipolo en las moleculas (le Cllllg aumenta la capacidad de interacción de éste último.
En el cristal, el empaquetamieuto es muy alto, predominando la interacción dispersiva y,
consecuentemente, la presión de vapor de Cl.¡ es menor. En una fase fluida, sin embargo,
los mecanismos de orientación ¡moleculara distancia están más favorecidos, y la atracción
dipolar aparece como uu mecanismo adicional de interacción. Asi, en disoluciones diluidas,
Cl‘lla interactúa con el solvente más intensamente que C14 la tabla 4.10 de factores de
enriquecimiento de ambos solutos en Czl-h y en SFG). En términos del modelo de mezclas
de van der Waals-Bertlielot, el incremento de la energia potencial de interacción, debido a
la presencia de un soluto dipolar, es compatible con valores altos del parámetro an para
Clllg, que son alcanzados necesariamentc, aumentando el valor del parametro de ajuste
an, para ese soluto.

Una vez más, las disoluciones de iodometanos en Czl'l4 presentan un comportamiento
singular; la tabla 5.l muestra que el parametro un adopta valores anormalmente elevados,
para estos sólidos. De esta manera, el modelo de van der Waals resalta la interacción
soluto-solvente para estos sistemas, sugiriendo la presencia potencial de complejos de
transferencia de carga.

El análisis comparativo del parametro de energía de Lennard-Jones, en, en los sistemas
Cl’lla-SFGy Cl‘llg-Clll73, esta de acuerdo con la evidencia experimental, planteada en
términos de factores de em'iquecimiento (cf. tabla 4.10); la interacción del soluto dipolar
Cl'lls es mayor en el solvente polar, aunque esta diferencia no es muy significativa.

La figura 5.1 representa el logaritmo de la solubilidad isotérmica experimental (símbo­
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Tabla. 5.1: Parametrización de la. Ecuación de Estado de van der Waals para. Mezclas
Binarias Diluidas.

Sistema a” (cn) ln bz/bl (¡22((22) an (‘12)
egin-cul3 a 2.84 sus (10500) 14(7320)
Cgllq-Ch “590830) 43'66 3.55 sus (7450) 13(6790)

srycma a 0.91 22:t3 (8360) 11(3300)
such 5'90'l2039) 66'06 1.14 l3i2 (4300) 9(3110)

cura-cms a l.38 2l:l:3 (7880) 9(4660)
cura-12 3'70209'6) “"2 0.76 91:2 (6120)“ 6(3110)

Parámetros: a y b, modelo de van der Waals; t, modelo de Lennard-Jones. Los subíndices l y 2 correspon­
den al solvente y al soluto respectivmnente. Unidades: a/(dn'i6.bar.mol"2), b/(cn13.mol") y c/(J.mol").
" Comparar con los valores de la tabla 2.4; l' 4573 en la referencia [54].

los), para los distintos sistemas estudiados, en función de ópll; conjuntamente, la.figura
muestra el comportamiento del modelo de mezclas de van der Waals (líneas).

Las isotermas de solubilidad, generadas por el modelo, reproducen muy bien los resul­
tados experimentales de CI.¡ y 12,en los distintos solventes utilizados en los ensayos; en
estos casos y en todo el ámbito de densidades estudiado, el logaritmo de la. solubilidad
varía casi linealmente con p".

Por otro lado, las caracteristicas dipolares de C1113hacen que el incremento de la

solubilidad isotérmica con la densidad sea más acentuado por debajo de pa'l, cuando
predominan las fuerzas atractivas de interacción, que en la zona densa; este cambio de
pendiente en las curvas'de solubilidad, no puede ser reproducido por el modelo.

5.1.2 Modelos de Red para Mezclas

El modelo de lsing para ferromagnetismo es muy adecuado para. describir el fenómeno
crítico, ya que produce exponentes críticos no clásicos que reproducen los obtenidos ex­
perimentalmente; además, su comportamiento en tres dimensiones es suficientemente co­
nocido, a través de un intensivo análisis en series. Este modelo consiste en disponer un

l n
conjunto de “espines-ï en una red regular. Cada posición de la red define un sitio para.
cada espin, que puede presentar dos tipos de orientaciones: +l/2 o —l/2. La.energía.del
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Figura 5.1: Modelo de van der Waals para mezclas binarias. Representación del logaritmo de
la solubilidad en función dc pn'l/pfhl.
El: mediciones experimentales; lineas: modelo. T/TC: a 1.074, b 1.041, c 0.967-0.972, d 1.013,

e 0.951, f 1.031, g 1.0]6 _yl10.982. c1: l(mol.dm’3).

sistema, queda entonccs definida en términos de los números de los primeros vecinos que
poseen espines con orientaciones magnéticas paralela y antiparalela.

El modelo de lsing puede ser reinterpretado como un modelo para fluidos puros, cen­
trando una celda de volumen v0 en cada sitio de la red subyacente, de manera tal de
llenar todo el espacio; también en este caso, cada celda. posee dos modos de ocupación:
“ocupado” por una molécula de solvente o “vacante”. Cada molécula del fluido es libre de
moverse alrededor de todo el volumen y las celdas constituyen, solamente, un sistema de
coordenadas útil para determinar la energia potencial de cada configuración de particulas.

En escencia, las propiedades de este modelo, pueden derivarse evaluando la suma:

X = zu“ ¿N01, (5.8)

donde 2' considera todas las asignaciones “ocupado” o “vacante” para cada. sitio, M es
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el número total de sitios en la red, N01 es el número de sitios ocupados vecinos a Sitios

vacantes, y Ay 6 representan dos variables generalizadas. A partir de la ecuacion anterior,
puede definirse el correspondiente potencial termodinámico:

7r'(/\,{) = Ali-1.1100c-' ln A’(A,¿, M). (5.9)

En particular, la densidad molar y la densidad de energía potencial pueden obtenerse
utilizando las ecuaciones de contorno de la red, junto con las derivadas de 1r‘(/\,¿):

mu) swf/ami), apto-1% (5.10)

“(xo E(Ü7r'/Üln¿),\ =A¿¿r¿00-lí¿VA%LÏ. (5.11)

La aplicación del modelo de red a sistemas de distintos tipos, con dos posibles modos de
ocupación para cada sitio, permite obtener expresiones como las ecuaciones 5.8 y 5.9, a
menos de un prefactor, que es una simple función analítica de los parámetros del modelo.
La formulación de estas expresiones isomórficas hace que los puntos termodinámicos de
dos sistemas, con iguales valores de A y fi, sean equivalentes; una vez conocido X para
uno de ellos, puede calcularse esta cantidad para el otro.

La generalización del modelo de lsing del gas-red simple a sistemas multicomponentes,
permitiendo a cada sitio contener más de dos estados de ocupación, produce un modelo
para mezclas cuyas propiedades no son conocidas. En este sentido, se han propuesto
modelos de red decorados[90,9|], que pueden ser mapeados exactamente al modelo de

á. Estos modelos superponen, al tramado primario de celdas, uno
secundario, de manera que cada celda secundaria se encuentre ubicada entre dos prima­
rias. Este requerimiento, necesario para generar un modelo isomórfico con el de Ising,
limita la coordinación del componente alojado en una celda secundaria a un máximo de
2. La naturaleza de estos modelos decorados no permite individualizar el efecto del ta­
maño molecular en la interacción; las condiciones necesarias, para obtener distinto tipo
de diagramas de fases, son encontradas modificando los valores de los cuatro parámetros
energéticos de interacción del modelo [92].

El tamaño y la geometria molecular de los componentes de una mezcla pueden formar
parte explícita de un modelo de red, considerando que cada tipo de moléculas ocupa.
un conjunto de celdas contiguas, pudiéndose definir una cantidad que represente el área
molecular, a través de la cuál ocurre la interacción molecular[93,94]. La incorporación

Ising para espines­
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de estos parámetros al modelo, sin embargo, introduce restricciones en la estadística de
ocupación (le celdas; además, la presencia (le por lo menos tres estados de ocupación por
celda (i.e. vacante, solvente o soluto) rompe el isomorlismo con el modelo de lsing, y
con ésto, la correcta descripción del fenómeno critico. Las soluciones para este tipo de
modelos requieren de aproximaciones, que producen ecuaciones de estado analíticas y que,
por lo tanto, generan exponentes críticos “clasicos”. Consecuentemcnte, los resultados
cuantitativos y el valor predictivo (le estas formulaciones es pobre, en la zona asintótica al
estado crítico; sin embargo, fuera de esa región, los modelos de redes bajo aproximaciones
clásicas dan información cualitativa de utilidad.

Planteo del Modelo y Notación

El sistema a considerar esta compuesto (le N. moléculas del tipo l y N2 moléculas del tipo
2; cada una (le ellas ocupa, respectivamente, 1', o 7'2sitios (le una red y existen además No
sitios vacantes (Le. ro = l). El número total (le sitios de la red es M = r¡N¡ + 7‘2N2+ No
y el volmnen del sistema es l" = Ml/o/N, donde N es el número (le Avogadro y Vo
representa el volúmen (le un mol dc celdas, en la red.

Si z es el número de coordinación de la red, cada sitio vacante tiene, obviamente, z
sitios a su alrededor. Sin embargo, una molécula i no tiene 1‘¡zvecinos (excepto en el
caso trivial en que 7',-= l), sino q¡z, donde q¡z es una medida (lel área superficial de la
molécula. Puede verse (¡ne q,-cs siempre menor que 1',-,debido a que algunos sitios vecinos,
a los elementos internos (le una molécula i, están ocupados por los elementos siguientes
de la misma molécula.

Si la molécula i es lineal o ramificada, sin formar anillos cerrados, existe una relación

entre r,- y (1,:

(¡,2 = 1'¡z — 21',-+ 2. (5.12)

En una dada configuración, :XU representa el número (le pares (le celdas adyacentes,
ocupados por (los moléculas diferentes: una del tipo i y la otra del tipo (si i =
significa que las (los moleculas son del mismo tipo). De igual forma, definimos 6.-]-como la

energía (le interacción entre un segmento (le la molécula i y un segmento de una molécula
diferente j, que ocupan sitios contiguos en la red (también en este caso, es posible que
i = La energia (le interacción de un estado Q, que depende exclusivamente de la
distribución (le moléculas, viene dada por la siguiente expresión:
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En = Z (EnA’lnl+ ¿”X32 + CooXCSL+ ¿”xa + qufi, + Czoxgá).
Suponiendo que la energia de interacción con los sitios vacantes de la red es nula, la
ecuación 5.13 es más simple:

En = Z(CHXPl+ 622/‘(92+ engg) .
Las propiedades termodinámicas del modelo pueden calcularse a partir de la función de
partición canónica que, para un sistema compuesto de N1 moléculas de solvente l, N2
moléculas de solnto 2 y No huecos, es:

Q(N¡, N2,NoJ') = íiv' (7') ¿“(71) ZÍÍUVI) N2.No.Enlexp (-En/kT) (5-15)
fl

donde j,- representa la función de partición (le una molécula de tipo i y g({N,-}, En) de­
termina el número de configuraciones distinguilfles para una cierta energia intermolecular
En. En 1944, E. A. Guggenheim [95] derivó una fórmula combinatoria para calcular la.
cantidad g({N,-}, {X¡¡}), bajo la aproximación de “equilibrio cuasiquímico”, que establece
una relación entre las diferentes maneras en que se disponen los pares de sitios vecinos.
La ecuación 5.13 permite relacionar En con los diferentes X.)- y, de esta forma, efectuar
la suma de la ecuación 5.15 sobre estas cantidades.

Una forma simple de aproximarse al valor de la función de partición 5.15 es suponer
que el número (le maneras distingnibles, en que un sistema de este tipo está. dispuesto
en la red, es resultado del azar e independiente de la energia configuracional. En estas
condiciones, la función de partición viene (lada por la expresión:

Q(N1,N2,No.T) =¡{V'<T)j5'*(T)g(N.,N2,No) X: exp(—E{XaJ-}/kT) . (5.16)
(XO)

Bajo esta suposición, dados No, N. y N2, todas las configuraciones poseen la misma
energía; la ecuación 5.14 puede reescribirse, entonces, como:

É: Z(€”-.\,_“+622Á,—22+€¡2-X7)
donde representa el número promediode pares de celdas adyacentes pertenecientes
a dos moléculas diferentes i y j, cuando existe una distribución al azar. Reemplazando la
ecuación 5.17 en 5.16, resulta:
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Q(N¡, N2,No,T) = jr! (T) ¡57(7) g(N., N2,No)exp (-fiz (enxï + enxTz + ¿UX-12)).
(5.18)

La expresión general de g({N,-}) y los valores promedios de X_¡¡,X—¡¡y X_¡2pueden también

obtenerse a partir del trabajo de E. A. Guggenheim [96], para sistemas con energia de
mezcla nula, cuyas configuraciones tienen todas la misma energía. Para el caso particular
de una mezcla binaria con huecos:

N-+(N-+N Hz
MN“ Nh No) = pimp/lv, (‘II 1 [2 2 l 40) (5.19)(1'¡ÍV¡+1'2A’2+ Ivo)“z

,— (/¡ÍV¡ (/¡Nl.\ = ————— 5.20
H 2 (ÍlNl'l'q‘ZNZ'l'NO ( )

E = (IÏNQ (IÏNÏ
2 q¡N¡ + ([2N2 + N0_ NL2=mm “2 (un

(Il NI + (I2N2 + No

donde ¡2.-es el número de configuraciones diferentes, que puede adquirir una molécula del
tipo i, cuando uno de sus elementos es fijado en un dado sitio de la red. Las características
estructurales de la molécula ¡Ídeterminan, entonces, los valores del parámetro p.-y de la.
función de partición molecular j,-; ambas cantidades son, de todas formas, irrelevantes en
este modelo de solubilidad, como será detallado a continuación.

La sustitución de las expresiones 5.]9-52‘2 en la ecuación 5.18, permite representar
el logaritmo natural dc Ia función de partick’m canónica del sistema, en función de la
temperatura y del número de moléculas de soluto y solvente:

l“ Q(N11N21A,01T) = NI ¡"(ji/h) + N2 ¡“(iz/¡2)

+ ((IINI + (I2N2+ No) l" ((ÍlNl + quz + No)5

_ _ l) (TINI + 1‘2N2+ No) ln (1'¡N¡ + r2N2 + No)
_Nl I" NI —Nz lll N2 - No ln No

_fi, ¿cum/Vi)2 + ¿mV/2M)? + c,2(q,N,)(q,N,)" qWfimM+M r mw
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donde los dos primeros términos de la expansión en series de Stirling fueron tomados como
una buena aproximación, a expresiones del tipo ln(I\'!).

A partir de estas ecuaciones, la ecuación de estado mecánica y el potencial químico del
soluto son obtenidos por diferenciación:

0] N ,N ,N ,TfipVo (5.24)
0 N¡.N¡.T

N T
_fi¡¿2(szn)= (5.25)aNï N¡.M.T

A continuación, la fracción de ocupación de sitios del tipo i, definida por

0¡= 1'¡N¡/1l’[,
es elegida como variable de concentración del modelo; estas cantidades satisfacen las
siguientes relaciones:

0., = 1-0. —02 (5.27)
, 02

.xg (5.23)
donde X2 es la fracción molar del soluto.

A partir de la ecuación 5.26, multiplicando y dividiendo por VON,la fracción de ocu­
pación de sitios puede relacionarse fácilmente con la concentración molar del componente
i, para dar:

0¡= 1'.'C.'Vo.

La expresión final de la. ecuación de estado del sistema puede obtenerse, sustituyendo
adecuadamente las expresiones 5.26 y 5.27 en 5.23, y operando según la ecuación 5.24:

fipl/o = gIn(l+0¡(s¡—])+02(32—1))—ln(1—0¡—02)

f ¿“(31002 + ¿22(3202)2+ 2612(3101)(5202)
+62 (1+0¡(s¡ —l)+02(32—l))2 i (5.30)
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donde s,- = q,-/r.-. Si el componente 2 se encuentra infinitamente diluido, la ecuación de
estado 5.30 puede escribirse de la siguiente manera:

mimi/0 = gln(l+0¡(s¡—l))—ln(l—0¡)

mi “(51002 (5.3l)
2 (l'l'0l(3I-1))2 i

De la misma manera, sustituyendo adecrmdamente las expresiones 5.26 y 5.27 en 5.23 y
operando según la ecuación 5.25, puede obtenerse la expresión para el potencial químico
del soluto:

—fi;t2(sln) = ln (1'2p2j2) -—In 02 +1'2 ln (l —0| —02)

+gï'2(52—l)lll(l+0l(81—l)+02(32—l))
í rzD
v , .32
2(i+0.(s.—i)+02(32—1))2 (5 )

+13

donde

D = (32 — (C¡¡(S¡0¡)2 —(22(3202)2) — + 01(31 — (6225302+ €128¡320l) .

Nuevamente, si la solución es infinitamente diluida en 2,

—fl,u;°(sln) = |n(1'2p2j2) —lI102 +122 ln (l —0¡)

+gï'2l-“2 - l) ¡"(l + 01(51 —1))

i l‘-¿(.s-¿-- l)(.“(3¡0¡)2 - 26'21'281320¡+ 01(31—
2 (Ham-1))?Ml... . (5.33)+Í

Las ecuaciones 5.3| y 5.3.3describen el comportamiento del fluido binario en la red, cuando
el componente 2 está infinitamente diluido. Utilizando estas ecuaciones, y a partir de
algunas propiedades de los solntos, puede obtenerse una expresión para la solubilidad
de estos sólidos, en el fluido, dispuesto en la red; las secciones siguientes presentan este
resultado y describen el procedimiento seguido para obtener los parámetros del modelo.
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La Solubilidad en Términos del Modelo

La solubilidad del soluto sólido en la fase fluida puede obtenerse a partir de la condi­
ción 4.1, que iguala los potenciales químicos del soluto 2 en la fase sólida y fluida. En la
fase sólida, la expresión 4.17 para p;(sól), asumiendo que el sólido es incompresible y que
su vapor en equilibrio posee un comportamiento ideal, está dada por:

—fi¡t;(sól,7‘, p) = —fi¡t;(sól,T,p') + V2'(p—p') . (5.34)

Teniendo en cuenta que la presión de vapor de los solutos sólidos empleados es baja, a.las
temperaturas de trabajo, es posible obtener ¡1;(sól,T,p') a partir del potencial químico
de un gas ideal 2 a la misma temperatura y a p'; bajo estas condiciones, la ecuación 5.34
puede escribirse de la siguiente manera:

—fi;¿;(sól,T,p) = —fi,¿;‘(T,p') + v;p. (5.35)

El logaritmo de la función de partición de un gas compuesto por un solo componente
2, alojado en la red, puede obtenerse a partir de la ecuación 5.23 si N1 = 0. Derivando
respecto de N2 según la expresión 5.25 y reescribiendo el resultado en función de la variable
de concentración 02, cf. ecuación 5.26, se obtiene en el límite (le dilución infinita:

—Bug" = ln(1‘2p2j2) — ln 02 . (5.36)

Por otro lado, la ecuación de estado de un gas ideal 2 en función de 02, su densidad
ocupacional en la red, es:

02 = BPl/oï'z ; (5.37)

el potencial químico de un gas ideal '2 a una presión I" viene dado entonces por

av _

p R312) . (5.38)—/3,¿g‘('1',p-) = ¡"(1-2,)21'2)— ln (

Por último, la condición que garantiza el equilibrio de solubilidad es obtenida remplazando
la ecuación 5.38 en 5.35, e igualando dicha expresión a la obtenida en 5.33. En esas
condiciones, la densidad de ocupación de 2 en la red puede expresarse en función de la
densidad de ocupación del solvente 1 y (le los parámetros del modelo:
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ln 0330,07, T) = lll(,Ü])-l/0T2)+ [im/2' + r2 ln(l —01)
a.

+374“? —l) ln(l+01(81-1))

í (11(3l01)27'2(32 — l) " 61227'2-‘313201(l+01(31 ’ 1))
2 (1+01(3l_1))2

+fi . (5.39)

Las expresiones 5.39 y 5.28 conforman el resultado linal del modelo de solubilidad del
soluto sólido en equilibrio con nn fluido en una red, bajo la aproximación de Bragg­
Williams.

Obtención de los Parámetros del Modelo

Cuando el componente 2 esta infinitamente diluido, la ecuación de estado del fluido,
cf. expresión 5.3|, representa, exclusivamente, el comportamiento de las propiedades
mecánicas del solvente puro, en la. red. lista ecuación presenta cuatro parametros no
determinados; dos de ellos son propios de la red (z y V0)y los otros dos son los parámetros
de interacción del solvente (rl y c“).

El número dc coordinación de Ia red, :, no altera sensiblemente los resultados y, por
lo tanto, fue fijado en un valor arbitrario lO.

Por su parte, al volumen de un mol de celdas, Vo, le fue impuesta una dependencia
lineal con la densidad de ocupación en la red:

H, = voc+ u(0¡ —0;), (5.40)

donde 0Ï denota la densidad de.ocupackin de la red, en el estado crítico, y Vo"representa
el volumen de un mol de celdas, en esas condiciones. De esta manera, la incorporación de
moléculas de solvente al sistema expande al tramado tridimensional de la red, en forma
proporcional; las ecuaciones 5.3| y 5.40 pueden reproducir, muy satisfactoriamente, las
propiedades mecánicas de los solventes empleados.

El procedimiento de ajuste de parametros fue llevado a cabo a partir de rutinas para
la localización de puntos de inflexión y de mínimos de funciones multivariables.

Los parámetros de interacción de cada solvente y los que definen a la red fueron ajus­
tados de manera tal de reproducir el comportamiento experimental del fluido puro, como
está. detallado a continnack'm.
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Primeramente, fueron asignados valores tentativos a los parámetros u, r1 y e“ y, se­
guidamente, fue ubicado el punto de inflexión de la función flp°°Vo (cf. ecuación 5.31),
que permitió evaluar las constantes críticas del solvente en la red—fi°(mod), 0¡°(mod)2 y
p°(mod)—; estas constantes definen las magnitudes reducidas 6T, 501 (= 6p“) y 6p.

El paso siguiente fue construir una función S que diera cuenta, de alguna manera, del
error cometido al emplear el modelo para reproducir las propiedades mecánicas del fluido.
Para ello, fue evaluada la suma de las diferencias cuadráticas entre la densidad reducida,
calculada a partir de la ecuación de estado del solvente (ede), y la obtenida a través del
modelo (mod), para las mismas condiciones reducidas 5T y 6p:

S = L Z: (6p,,.1(ede,6T,óp) —50¡(mod,6T,óp))Ï , (5.41)
'ITl J­

donde (6T, 5p y 6p“) son las coordenadas termodinámicas en que fueron efectuadas las
m medidas experimentales de solubilidad, en ese solvente.

Finalmente, los valores de los parámetros ajustables-u, 1'. y e¡¡—fueron adaptados,
de modo tal de minimizar la función S. Los parámetros obtenidos, como resultado final
de este procedimiento, estan detallados en la.tabla 5.2, para los tres solventes empleados;
el valor de la función S, que representa la dispersión promedio en los valores de 6,0“,
también se detalla en cada caso.

La figura. 5.2 representa la presión reducida de C2114, SF6 y Cl'lFa, en función de

6p;_¡, para algunas isotermas. Los símbolos denotan el comportamiento T-p-pn de estas
sustancias, de acuerdo con susrespectivas ecuaciones de estado; las lineas muestran los
resultados del modelo de redes.

Los gráficos 5.2 muestran que el modelo del fluido, dispuesto en una red, reproduce en
forma satisfactoria las propiedades mecánicas observadas experimentalmente.

La parametrizacióu del modelo de solubilidad, cf. las expresiones 5.39 y 5.28, requiere
además de otros parámetros dependientes del soluto, como el volumen de la molécula 2,
TQVO,y la energía de interacción entre celdas, en.

El parámetro r2 fue evaluado, para cada sistema, a partir del valor de r1 del solvente;
procediendo de igual manera que lo hecho para el modelo de van der Waals, cf. pá­
gina 102, puede establecerse la siguiente relación: 1'2/7‘,= bg/lh = Ug/U], que vincula a
los parámetros de volúmen de los modelos, a través del cociente de los volúmenes de van
der Waals de las moléculas. En la tabla 5.] fue presentada una estimación de los valores

2Esta constante detern‘iina el valor del parámetro V0“,a través de la ecuación 5.29.
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2.5 I I I y l y ¡ I

. . sv: SF6 d.

2.0 - — — _

c‘: ' - .c
E 15 - - - 5

1.0 - — — —

0.5 ' l ‘ ' l '
0 1 2 0 1 2

i can/pn‘l

Figura 5.2: Modelo (le redes para el solvente. Representación de la presión reducida en función

de IMJ/[751,] '

Cl: ede del solvente; líneas: modelo. 'I'/'I": a LOT-1,b l.0-'ll, c 0967-0972, d 1.013, e 0.95], f

1.031, g 1.016 y h 0.982.

de estos cocientes, calculados a. partir del trabajo de A. Bondil89].
En este punto, el único parametro indeterminado del modelo es cn; el valor de este

coeficiente fue ajustado, para rada sistema experimental, de manera tal de minimizar la
función de error 5.7.

La última columna. de la. tabla 5.2 contiene los valores del parámetro de ajuste en,
multiplicado por el número de Avogadro N, para cada sistema experimental estudiado;
el error asignado a esta magnitud fue calculado por propagación, utilizando los valores de
la función de error 5 y una estimación del error en la presión de vapor del sólido, como
fuentes fundamentales de ineerteza.

La figura 5.3 representa. el logaritmo de la solubilidad isotérmica experimental (símbo­
los), para los distintos sistemas estudiados; el comportamiento de este modelo de solubi­
lidad esta representado con líneas, en la misma figura.

El comportamiento de este modelo, frente a la solubilidad experimental, es similar al
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observado para la mezcla de van der Waals; las isotermas de solubilidad del modelo del
fluido en la red, pueden reproducir más fielmente los resultados obtenidos para los solutos
no polares Cl. y lg, debido a que en estos sistemas ln 62 varia suavemente con pn.

Una vez más, el cambio de pendiente en las curvas de solubilidad de Cl-ll3 vs. pn, en
todos los solventes estudiados, es más pronunciado; en estos sistemas, este modelo resulta.
ser menos satisfactorio (cf. figura 5.3).

lOg(CQ/cl)

P;,1/PÏ.,1

Figura 5.3: Modelo de solubilidad para una mezcla binaria en una red. Representación del
lo aritino de la solubilidad en función de 1,, f .Í .l Ín.l

El: mediciones experimentales; líneas: modelo. T/T‘: a 1.074, b 1.041, c 0.967-0.972, d 1.013,
e 0.95], f ¡.031, g [.016 y ll 0.982. ct = ¡(inol.dni‘3).

Antes de llevar a cabo un análisis comparativo de los valores de energía. potencial,
entre un par de moléculas solvente-solvente o soluto-solvente, es necesario interpretar a
los parámetros de interacción entre dos sitios de la red-Le. e“ y e¡2——en términos
intermoleculares.

Como fue mencionado antes. cada sitio en la red posee 2 caras de coordinación; asi,
una molécula de solvente l interacciona, en promedio, a través de 22X¡¡/N¡ caras, con
moléculas equivalentes. La energía involucrada en la interacción de l mol de moléculas l,



5.1 Empleo de Dos Modelos Clásicos 117

a. una dada densidad de ocupación 0, , viene dada por:

1 (llg-Ï-Yll cn 01I; =N———=N—;‘2—— .
“ 2 Nl 2 “8‘1+0¡(s.—1)’ (542)

donde el valor de NL“ figuraen la tabla 5.2 y fue calculado a partir de la ecuación 5.20.
De la misma manera, una molécula de soluto ‘2a dilución infinita interacciona, en

promedio, a través de zXn/Ng caras, con moléculas de solvente. La energia puesta en
juego en la interacción de l mol de moléculas 2 con el solvente, a una dada densidad de
ocupación de la red 0., viene dada por:

:É=Nr -'1'ss——0'——
N2 42- 2 2 ¡1+0|(sl_l),

donde el valor de Nt-¡2 Íigura.en la tabla 5.2 y X” lue calculado apartir de la ecuación 5.22.

En=Alf.”

La tabla 5.3 contiene los valores de las energías de interacción solvente-solvente (y
soluto-solvente), por cada. mol de solvente (o de soluto).

Los solventes estudiados, presentan valores de energia molar intemolecular (13“) cre­
cientes en el sentido: Czlh, (Ïlll’g y SF“, para una (lada densidad de ocupación de la red.
Esta secuencia esta. de acuerdo con el incremento de la temperatura critica de esas sustan­
cias, o (le sus temperaturas de ebullición; este comportamiento es esperable, debido a que
los valores de En estan relacionados de alguna manera con la entalpia de vaporización de
las sustancias.

En todos los casos estudiados, el parametro mixto de energía En es mas negativo que
En, resaltando el caracter atractivo de la interacción soluto-solventes.

La tabla 5.3 permite compa rar, a la misma densidad reducida, los valores de energía de
interacción (le l mol de Clllg con los distintos solventes utilizados (La. En). En Clll’a,
los valores de este parametro energético son algo mayores que en SFG, señalando que la
interacción posee una contribncn'm adicional dipolar. En Cgll.¡, En de este soluto es aún
mayor, sugiriendo la. presencia. de una interacción especifica.

Como lue mencionado anterior]nente, bajo el lormalismo del modelo, la interacción
molecular está dada a. traves de una parte del área superficial de la molécula; el resto del
área molecular es vecina a posiciones vacantes de la red. De esta manera, para una dada
densidad de ocupación de la red, puede delinirse una magnitud f. que indique la fracción

3La energía del sistema lluido. compuesto por moleculas de solvente, disminuye al intercambiar alguna
de ellas por moléculas de soluto, de tal forma que Ia solución resultante sea infinitamente diluida.
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porcentual del área molecular del solvente l, a través de la cual se produce la interacción:

= nárea de interacción = l0n2zX—¡¡/N¡ = 100 s¡0¡ 5‘44
fl mu área total U qlz 1+ 0¡(s¡ —l)’ ( )

donde Y; es calculado a partir de la ecuación 5.20. De la misma manera, a través de la
ecuación 5.22, es posible calcular la fracción porcentual del área molecular del soluto 2,
a través de la cual éste interacciona con el solvente; puede verse que f1 = f2 = f para
cualquier sistema, bajo la hipótesis de distribución al azar, planteada por este modelo de
red.

La tabla 5.3 contiene los valores del parámetro f, calculados a densidades reducidas
0.5 y l, para todos los sistemas estudiados; esta cantidad, está. relacionada con la fracción
de empaquetamiento molecular del solvente p,,_¡a'ïl,donde al representa el parámetro de
distancia del potencial de interacción. En todos los casos, los valores de f resultan ser
aproximadamente proporcionales a la densidad reducida del medio y prácticamente inva­
riantes de una molécula a otra. De esta manera, la suposición de distribución molecular
al azar determina, casi exclusivemente, el número de primeros vecinos a una molécula,
independientemente del sistema considerado, a una dada densidad reducida.

5.1.3 Propiedades de Mezcla de los Modelos Descriptos

Las propiedades de mezcla V2°°y (Üp/ÜXflÏïV pueden obtenerse a partir de la ecuación
de estado mecánica (le van der Waals (cf. ecuaciones 5.] y 5.2), empleando relaciones
termodinámicas simples y, posteriormente, tomando el limite a dilución infinita en el
componente 2:

vw _ 2(l —p;_¡l'i)2“¡2_ RT“ _ Plibl _ Pinlbï)
2 _ , 5.45

2p;..(1 - p;..b.)2an —R7 ( l

0p )°° 2 ,. (¡2- bl
l , = p; RI —— —2(a —a ) . (5.46)

(¿A? 13v ( l) (1- mill"): n u

l’rocediendo (le manera similar, a partir (le la ecuación de estado mecánica para la mezcla
en la red y la relación entre la fracción de ocupación del soluto con la fracción molar

(cf. ecuaciones 5.30 y 5.28) puede derivarse la expresión para (Üp/ÜXflT'V; finalmente, a
dilución infinita, puede escribirse:
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0P 0° _ __V _ _ 7'l(/’;,1)_'3l(|¡ (Vorgf);'¡(82 - l) + l) —5321-2an
(0X2)TJ, _ 4 (oblï' 03

+ l/07'|1'¡/);'¡(23¡ —3.9| + z —2) +1'2(—232 + z —2)
2/3/)(lr’ur¡p;'¡ — l)

V07'17'2Í’7-¡Jl25l“ ¿'32 + Z - 2) + r¡(-—zs¡ + z —2)

_ 2fi1)(V07'i/’;,1 " l) i

donde:

I)/);l¡ = V01'¡p;'¡(3¡- l) + l.

La expresión para. V2“,en función de los parametros del modelo de red, puede obtenerse,
más fácilmente, apartir de la.expresión V2= ((7/12/ÜV)1-'N¡.N,(Üp/0V)1-'N¡'N,)" 4 y luego
tomando el límite a dilución inlinita. en cl componente 2:

f 7'2 , r ­

v2°° = —2.3,._l"07'|31(l"0"|/’n.| - l)l

V0.9¡1‘¡(82—l)/3(” - 82(V01'1/7;J(8l — + BCIZ+ 02 X E

2slv'b.s'f1'¡(lr{,r¡p,'l_¡ — l),Ü€u + Í)2 X F i
(5.48)

donde D tiene el Inisnio significado que el la ecuación 5.47 y además:

Epi, = lí,r.p,'._¡(23¡ —35;;+ 3 —2) + z(s; - l) + 2

Pp;| = l1’01-¡p,'¡_¡(3¡— l)(: — 2) + 2(3¡ — l) — 2 .

La. figura 5.4 representa los valores (le V2”, derivados directamente a partir de las medi­
ciones experimentales (c) y, también, los calculados a través de los modelos de van der
Waals (v) y del fluido en la red (r).

Empleando la paranietrizarión descripta en la sección 5.1.1, el modelo de van der
Waals describe el volumen parcial molar de los solutos, a dilución infinita, en forma
poco satisfactoria, tanto cuantitativainente corno cualitativainente. En Cgl'l4y en Sl’s, el
modelo predice, erróneamente, valores de V200mayores para Cl,“ comparados con los de

4Las derivadas fueron calculadas teniendo en cuenta que el producto p,’,_¡MVoes el IIÚIIICI'Ode Avo­
gadro (cf. página 107), empleando las ecuaciones 5.32 y 5.30.
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/[dm3.mol’l]

V200

Pila/Pía
_cmj -- —c[4

Figura 5.1|: Comportamiento de los modelos clásicos empleados: V2°°.
e: medidas experimentales; v: van der Waals; r. modelo de red. Líneas: continuas, Clll3; trazos,

Cl.¡ y puntos, l2. ’I'/'I'“: en (Ï-¿ll.¡, 1.04]; en Sl’g, [.013 y eu CllFa 1.031.

Clllg; además, este modelo sobreestima fuertemente los resultados de V2°°en C2H4 y los
subestima en SFG; finalmente, en Cl'ng los resultados tampoco son buenos.

El modelo de red, en cambio, reproduce los valores de V2°°de manera cualitativamente
correcta, para todos los sistemas experimentales estudiados. Por otro lado, el modelo de
red siempre subestima los valores de ll'._,°°,indicando que la aproximación de tipo clásico
que lleva consigo el modelo, no puede describir en forma adecuada la divergencia. de la.
compresibilidad del sistema.

De acuerdo con Io discutido en la sección 4.1.2, el panorama general que brinda el
modelo de red se corresponde cou las observaciones experimentales: a densidades cercanas

a nf“, el modelo produce fuertes minimos en V2“, característicos en las mezclas fluidas en
esas condiciones; a igual temperatura, estos mínimos son más pronunciados para el soluto
dipolar Clllg que para los solutos no polares; y en Sl’s, la proximidad al estado crítico
conduce a fuertes valores negativos en V2“.

La figura 5.5 representa los valores de (Üp/ÜXflïv, derivados directamente a partir
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de las mediciones experimentales (e) y, también, los calculados a traves de los modelos de
van der Waals (v) y del Íluido en la red

0
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Figura 5.5: (.Ïolnportamiento (le los Inodelos clásicos empleados: (0])/0X2)39V.
e: medidas experimentales; e: van der Waals; r: modelo de red. Líneas: continuas, Clllg; trazos,

C14 y puntos, lg. 'l'/'I": en (>2th l.0-Il; en 31’s, l.0]3 y en Clll’g 1.031.

De acuerdo con Io discutido en la sección 4.1.3, el cálculo de la ¡magnitud termodiná­

mica (0])/Ü.\'2);Ï:V proviene de descontar el electo que produce la compresibilidad del
solvente en el volúmen parcial molar del soluto (cf. ecuación 4.9); como resultado de ello,

(ap/anfi-(ÏV no diverge en el punto critico del solvente. Sin embargo, como consecuen­
cia de dicha cancelación de funciones divergentes, los valores calculados para (ÜIJ/ÜXgfiïv
poseen una importante indeterniiuación; cor¡secuentemeirte, la funcionalidad que presenta
esta propiedad con pr“, en algunos sistemas estudiados experimentalmente, resulta dificil
de explicar, principalmente a densidades superiores a la critica. Por lo tanto, el empleo de

modelosmoleculares para estudiar el comportamiento de (ap/0X2)ïv es de gran utilidad.
La figura 5.5 muestra que el modelo de van der Waals y el de red presentan un com­

portamiento similar. Por debajo de la densidad critica, ambos modelos reproducen satis­
factoriamente los valores de (()p/(').\'2);Ï_’V,derivados de las mediciones experimentales de
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solubilidad, para todos los sistemas; a densidades mayores, el acuerdo es menor aunque
cualitativamente la descripción es correcta.

Ambos modelos ponen de manifiesto que, las fuerzas atractivas que existen entre el
solvente y Cl.“ o l2, son de menor intensidad que las que existen entre el solvente y el

soluto dipolar Clll3; en todos los casos, los valoresabsolutos de (ap/anflïv son mayores
para Cl'llg.

En SF6 y en Clng, el comportamiento de los modelos indica que, en el ámbito de
densidades estudiado, aún prevalecen las fuerzas atractivas entre los solutos y los solventes;
el mismo comportamiento fue observado, en un ámbito de densidades aún más amplio,
para el sistema lg-Xe[39].

En Cgl'lq, en cambio, a densidades levemente superiores a la crítica (Lc. a fracciones
de empaquetamiento del fluido todavía bajas), el intercambio de una molécula de solvente
por una de soluto incrementa la presión del sistema; en estas condiciones, debido quizás
a la gran diferencia de tamaños entre los solutos y Cgl-l.“ las pendientes de las curvas
cambian de signo tempranamente. Como es (le esperar, y contrariamente a lo observado
en la curva obtenida a partir de los datos experimentales de solubilidad, este efecto es
más notorio para Cl,¡ debido a su mayor tamaño.

5.2 Conclusiones

Utilizando dos tipos de dispositivos experimentales, uno de ellos basado en la espectrosco­
pía de alta presión, y el otro en la extracción supercritica de una muestra de solución y su
posterior cuantificación, fueron determinadas las solubilidades de varios sistemas binarios
sólido-fluido, en las cercanías del punto critico del solvente.

Los cambios de solubilidad debidos a cambios en las variables (T,p) fueron estudiados
en corridas isotérmicas e isobáricas, restringidas a un intervalo de :l:20 K de la tempe­
ratura crítica del solvente y cubriendo un rango de densidades entre 0.5 y 2 veces la
densidad crítica del solvente. Para todos los sistemas experimentales, fue observado un
fuerte incremento de solubilidad en la región termodinámica donde la compresibilidad (en
corridas isotérmicas) y la expansividad (en corridas isobáricas) pasan por valores máxi­
mos (cf. figuras 3.l-3.3, 3.6-3.8 y 3.1]-3.l3). Este comportamiento señala a la densidad
del medio como una variable más natural para describir las variaciones de solubilidad; en
efecto, la figura 4.1| muestra que el logaritmo de la solubilidad isotérmica crece en forma
suave con el incremento de la.densidad.
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Tabla 5.2: Parametrización (le la Ecuación de Estado de un Fluido en una Red para
Mezclas Binarias Diluidas.

Sistema Voc/(cmaJnol‘l) u/(cm3.mol-') rl/(celdas) Ncn/(J.mol") 8 Nen/(J.mol-l)
C2Hq-CHla -657:l:27

5.19 .21 . . .
CzHrCh 3 3103 —4916 00022 _565i2l

SPS-CHI; -770i60
SPS-Ch “.304 0.0070 _594i48

CH F3-CHl3 _ _ —690:l:43
3. . . . .

CHFJ_]2 ¡3 216 ¡0 516 -492 9 0 0042 _707i77

Los subíndices l y 2 se refieren al solvente y al soluto respectivamente.

Tabla 5.3: Resultados Obtenidos a partir del Modelo del Fluido en una Red para Mezclas

Binarias Diluidas, para ,0,'¡‘¡/pf1_l= 0.5 y 1.

SlStema P;.i/PÏ1,1 = 0-5 P;,1/PÏ¡,1 = 1
En/(Jmol'l) Elg/(Jniol'l) f Eu/(J.mol") Elz/(Jmol’l) f

CzHq-CHls ( -16665 —34324-' ‘ . - ll 2 .7
C2H4—Clq 223) -17866 12 5 46 -36798 5

SFs-CHla __( _ «7876 _, —16191
SFFCL‘ ZJÜI 4578 12.4 0975 45577 25.6

CHFa-CHl3 . 40145 -20804
—' r 12. -5438 25.

CHFa-lg 261M -5806 5 -11942 6

Los subindices l y 2 se refieren al solvente y al soluto respectivamente. EU: energía molar de interacción
entre las moléculas i y j; f: fracción del área superficial molecular involucrada en la interacción.
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Los valores (le las primeras derivadas del potencial químico del soluto respecto de los
campos T y p, fueron calculados bajo la restricción de saturación a partir de la informa­
ción experimental de solubilidad. La escasa solubilidad detectada en los sistemas soluto­
solvente seleccionados restringe la región crítica de las soluciones al entorno inmediato al
punto crítico del solvente puro. El comportamiento anómalo crítico de las propiedades
parciales molares de los solutos, queda así vinculado a las propiedades divergentes del

solvente puro, te?“ y a;'¡. Por otro lado, las características moleculares de los solutos y de
los solventes permiten interpretar la magnitud relativa que adquieren esas propiedades, a
través de la interacción intermolecular.

La presencia de una distribución asimétrica de cargas en CH13aumenta la amplitud
de la divergencia de V2°°y da lugar a factores de enriquecimiento de la solubilidad, en
mayor proporción que las sustancias no polares C14y Ig figuras 4.1, 4.2, 4.3 y 4.12).
Sin embargo, en iguales condiciones reducidas de presión y temperatura, 58° toma va­
lores similares para todos los solutos figura 4.6). Estas observaciones implican que
las magnitudes relativas que adoptan los potenciales químicos de los solutos en una so­
lución cuasi-crítica, son debidas preferentemente a diferencias en los cambios entálpicos
producidos en la misma, al incorporar el soluto.

Para todos los sistemas fue observado que el efecto de la temperatura sobre la amplitud
de la divergencia de V2°°es pequeño, a densidades moderadas figuras 4.7 y 4.9).

Las características dipolares en el solvente CHF3 , sin embargo, no acentúan las dife­
rencias de comportamiento descriptas para solutos distintos; este hecho implicaría que el
dipolo presente en la molécula (le CHF3 y la posibilidad de formar uniones de hidrógeno
parciales, no contribuyen significativamente a la interacción soluto-solvente (cf. las curvas
de V2°°para CH13y Igen este solvente, denotadas con a en la figura 4.3).

En C2H4, el comportamiento observado presentó características especiales. En este
solvente, la solubilidad de los iodometanos resulta mayor que lo esperado, presentando
factores de enriquecimiento mayores que 10“ (cf. tabla 4.10). Este hecho, sumado a
algunas evidencias espectroscópicas, sugerirían la existencia de complejos del tipo donor­
aceptor de electrones, a través de interacciones específicas entre el eteno y los iodometanos.

Desde el punto de vista microscópico, fue observado que la transformada de Fourier de
la función de correlación directa entre solvente y soluto, a dilución infinita de este último,
CS, disminuye linealmente con el incremento de la densidad del medio sección4.1.2).

Los modelos clásicos utilizados resaltan el carácter atractivo de la interacción soluto­

solvente por sobre la solvente-solvente (an > a“ y En > En); este resultado se corres­
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ponde con el signo de la amplitud de la divergencia de V2°°,observado experimentalmente
(cf. ecuaciones 1.14 y 4.9). Los valores de los parámetros de energia potencial entre
soluto y solvente, un y E12, ajustados en forma satisfactoria a partir de la información
experimental de solubilidad, reflejan cualitativamente que la interacción con el solvente
es mayor para CI'IIgque para los solutos no polares, particularmente en C2H4 .

Los modelos de van der Waals y del fluido en una red reproducen los valores de la

amplitud (ap/aXzfiïjv con que diverge el volumen parcial molar del soluto, particular­
mente a bajas densidades. En cambio, el análisis directo de V2°°a través del modelo de
red, sólo permite extraer información cualitativa; las hipótesis clásicas del modelo hacen
que la descripción de la divergencia de la compresibilidad del sistema en la región crítica
del solvente, resulte poco satisfactoria. Por lo tanto, la descripción de sistemas reales en
la región crítica debe realizarse a través de modelos, que interpreten adecuadamente las
variaciones en la amplitud de las propiedades divergentes; en otras palabras, las propieda­
des anómalas del solvente puro cuasi-critico pueden tomarse como referencia y modelar la
incorporación de la ¡moléculade soluto al medio, empleando un potencial intermolecular
apropiado[72].
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