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Capitulo 1

Introduccion



2 Introduccién

Durante mucho tiempo, se intenté explicar el comportamiento de las mezclas binarias
de fluidos a partir del conocimiento de las propiedades de los componentes puros. Estos
intentos estan basados en la presuncién que la fuerza de interaccién 1-2, entre una molécula
1 y otra 2, puede siempre determinarse a partir de las fuerzas 1-1 y 2-2 (i.e. supone la
existencia de una regla de combinacién). La aplicacién de estas reglas solamente produce
resultados satisfactorios para predecir, con poco detalle, algunas propiedades de mezclas
de sustancias simples.

Desde hace algunos afios, 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 informacion acerca de las fuerzas 1-2. Ademas, la
descripcion de la energia potencial entre dos moléculas de diferente tipo es suficiente
para predecir el comportamiento de sistemas con mayor nimero de componentes; e.g.:
puede suponerse, con cierto rigor, que la energia potencial de un arreglo de tres moléculas
diferentes—1, 2 y 3—es igual a la suma de las energias 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 razén adicional que alienta el estudio de mezclas es que, en estos sistemas com-
puestos, aparecen fenémenos nuevos, que no estan presentes en las sustancias puras. La
apariciéon de mayor nimero de grados de libertad en el sistema da lugar a distintos ti-
pos de equilibrios entre fases (e.g. tres fases fluidas en coexistencia); consecuentemente,
el estado critico liquido-vapor esta extendido mas alld de un dnico punto en el espacio
termodinamico.

1.1 Comportamiento de las Mezclas de Fluidos en
la Region Critica

Diagramas de Fases: De acuerdo con la regla de las fases, la descripcién de una fase
con n componentes requiere del conocimiento de n+ 1 grados de libertad termodinamicos.
Si en ciertas condiciones coexisten dos fases, el nimero de grados de libertad que carac-
teriza al sistema es reducido a n. En estas condiciones, las variables intensivas—T, p, p,
etc.—, o variables campo, son iguales para ambas fases; i.e. los estados termodinamicos
de equilibrio entre dos fases corresponden a una superficie n-dimensional en un espacio de
(n+1) dimensiones de variables independicntes. La condicién de criticidad establece que
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ambas fases resulten indistinguibles, con idénticas propiedades fisicas; esta condicion re-
duce nuevamente cl nimero de grados de libertad en uno. Asi, la superficie n-dimensional
de coexistencia de dos fases queda delimitada por una superficie critica (n-1)-dimensional.

En la figura 1.1 estd esquematizada el tipo mas simple de topologia que presenta la
transicion liquido-vapor en un {luido binario, en el espacio tridimensional de variables
campo. En este caso fucron clegidas como variables independientes T', p y f2, donde
esta ullima representa la fugacidad del soluto, i.e. exp(p, — pS)/RT, vinculada a la
composicion del sistemna. En este cjemplo, el liquido y el vapor coexisten en una superficie
de dos dimensiones que termina en una linca critica, que cruza el espacio termodinamico
entre los puntos criticos de los componentes puros; en muchos casos, la linea critica puede
interrumpirse dando lugar a diagramas de cquilibrio de fases mucho mas complejos(1,2].

La region critica liquido-vapor de las mezclas binarias comprende la zona del espacio
termodinamico situada en las cercanias de la linea critica, que limita la superficie de
coexistencia de dichas fascs.

LINEA CRITICA C2

1

SUPERFICIE, DE
COFEXISTENCIA

COMPONENTE 1 —

COMPONENTE 2

Figura 1.1: Superlicie de coexistencia y linca critica liquido-vapor de un fluido binario en el
espacio termodinamico de variables campo temperatura 7', presion p y fugacidad del soluto f,.

€1 y ¢, puntos criticos de 1 y 2.



4 Introduccién

La aparicién de fases sélidas insolubles es una de las causas que da origen a la in-
terrupcién de la linea critica en un fluido binario. La figura 1.2 representa la proyeccién
p-T de una porcién del diagrama de fases de una mezcla binaria; el componente 2 de la
mezcla representa al soluto y es comparativamente poco volatil, i.e. el punto triple de
esta sustancia, t,, puede situarse a temperaturas por encima de la temperatura critica
del otro componente. En esas condiciones, la linea S;LV de coexistencia de las fases
s6lido(2)-liquido-vapor!, que tiene su origen en tz, puede desplazarse hacia presiones mas
elevadas y discontinuar la linea critica. Los puntos de interseccién cfi y cfs, denomina-
dos respectivamente puntos criticos finales inferior y superior respectivamente, pertenecen
simultdneamente a la linea critica liquido-vapor y a la curva de solubilidad del sélido 2.

De esta manera, la linea critica queda dividida en dos ramas, interrumpiéndose entre
las temperaturas correspondientes a ¢fi y c¢fs; en ese ambito de temperaturas, la mezcla
no presenta estados de equilibrio que impliquen la coexistencia de las fases liquida y vapor,
para cualquier valor de concentracion. En la rama izquierda, la linea critica esta limitada
por el punto critico del solvente puro y por el punto critico final inferior. A partir de ¢, el
aumento progresivo de la concentracion del componente 2 modifica el estado critico de la
mezcla a lo largo de la linea critica; la saturacion de la solucién discontinda bruscamente
la linea critica en cf:. De acuerdo con este razonamiento, en aquellos casos en los que la
solubilidad del sélido 2 es muy baja, la extensién de la rama izquierda de la linea critica
sera muy pequena y la localizacion de los puntos criticos ¢; y ¢fi serda muy préxima.

El area punteada en la figura 1.2 indica esquematicamente la regién termodinamica de
interés para este trabajo, situada en las cercanias del punto critico del solvente. La region
experimental seleccionada excluye las porciones del diagrama en las que existen estados
de equilibrio entre el liquido y ¢l vapor; en todos los casos, las mediciones experimentales
fueron llevadas a cabo en sistemas bifasicos, compuestos por un exceso de soluto sélido
2, en equilibrio con una fase fluida saturada. Ademads, la escasa solubilidad observada
permite afirmar que, la rama izquierda de la linea critica, es casi inexistente para los
sistemas de este estudio experimental.

La figura 1.3 muestra esquematicamente la regién del espacio (p/p°, p},,/p5 ;) del sol-
vente donde fueron ubicados los puntos experimentales. Las determinaciones experimen-
tales siguieron caminos isotérmicos e isobaricos; las corridas isotérmicas subcriticas fueron
realizadas en la zona liquida, fuera de la region de coexistencia liquido-vapor del solvente.

'De acuerdo con el razonamiento efectuado anteriormente para un sistema de dos componentes, los
estados de equilibrio en que cocxisten tres fases estin descriptos por una linea en el diagrama.
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E

[igura 1.2: Proyecccién p-T' de una porcién del diagrama de fases de una mezcla binaria.
Zona de mediciones experimentales de este trabajo (region punteada). Puntos criticos: ¢,
componente 1; ¢z, componente 2; ¢fi, final inferior; ¢fs, final superior. Punto triple de 2,

to. Lineas:

, estados de equilibrio entre fases puras; ----, linea critica; ===+, SaLV,

coexistencia de las fases solido(2)-liquido-vapor.

Estabilidad: En ciertas regiones del espacio termodinainico, 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, entropia, fraccion molar, etc.—en cada una de ellas.

La estabilidad intrinseca de un estado de equilibrio esta basada en el principio basico
de la termodinamica que establece las condiciones de extremo para la energia interna (i.e.
d’U > 0) o para la entropia del sistema (i.e. d®S < 0); de manera mas general, estas
condiciones pueden interpretarse en términos de las condiciones de extremo de cualquier
potencial termodinamico (i.e. d*G < 0, donde G es la energia de Gibbs del sistema).

Este requerimiento de concavidad del potencial molar de Gibbs ¢ en [uncion de sus
variables candnicas puede expresarse, para una sustancia pura, de la manera siguiente:
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Figura 1.3: Localizacién de la zona de medidas experinentales en la superficie (p/p¢, p}, 1 /5515
T/T¢) del solvente (drca puntecada).

C, _ (0%
-7 = (3T2 ,,<0 (1.1)

d%g
—VRp = (EI;E)T <0 (1.2)

Cyuky . g &g 9%¢ \?
- (va,)? = (—— — ] - |l==—1] >0, (1.3)
T v oT? ) op? ) ; aTdp

donde v representa ¢l volumen molar, C, = T(95/0T), la capacidad calorifica a presién
constante, k7 = —1/v (Jv/Op)r la compresibilidad isotérmica y a, = —1/v(dv/dT), la

expansividad isobarica del sistema. Las ecuaciones 1.1 y 1.2 implican los criterios de
estabilidad térmica y mecanica del estado de equilibrio, i.e. C, y 7 deben ser cantidades
positivas para que el sistema homogeneo sea estable. La ecuacién 1.3 conduce a una
relacién de 6rden entre las compresibilidades isotérmica y adiabatica, i.e. k7 > «g.
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Cuando las condiciones de estabilidad para el sistema homogéneo son violadas aparecen
dos (o mas) estados fisicos distintos en cocxistencia (i.e. la energia molar de Gibbs de
ambos estados cs la misma), con diferentes valores en las variables densidad. En esas
condiciones, la representacion de la energia molar de Gibbs en funcién de cualquier variable
densidad presenta dos (0 1nds) minimos idénticos, que corresponden a cada una de las fases
en equilibrio; la funcion g presenta una barrera convexa entre cada uno de los minimos,
imponiendo un requerimiento de energia de Gibbs a la transicién cntre fascs.

En el punto critico, las fases cocxistentes son idénticas y no existe requerimicuto ener-
gético alguno para transferir materia de una fase a otra. En csta situacion, la funcio-
nalidad del potencial de Gibbs con las variables densidad adquiere una topologia apla-
nada, evidenciando la ausencia de “fuerzas restitutivas” del estado critico ante la pre-
sencia de fluctuaciones[3]2. Como consccuencia de cllo, las tres condiciones de estabili-
dad 1.1, 1.2 y 1.3 son violadas simultancamente y las propicdades C,, k7 y a, divergen a
400, en este cstado de estabilidad marginal.

Para un sistema de dos componentes, ¢l mismo analisis de estabilidad mediante la
energia de Gibbs G, da lugar a dos condiciones adicionales:

)2
(,;)‘\,g? 20, i=12. (1.4)
] 7.P
La ecuacion anterior permite demostrar que las mezclas alcanzan estados marginalmente
estables a través de la divergencia de las suseptibilidades osméticas[4], definidas como
x11p = (8X1/01)y, ¥y X21p = (0X2/0p2)z,, donde p; representa el potencial quimico
del componente 7 cuando ¢l sistema es atdn mecanicamente estable[l].

Si las soluciones son muy diluidas, los valores que adopta la suseptibilidad osmética
son muy bajos, tendiendo a annlarse a dilucion infinita; al mismo tiempo, la susepti-
bilidad mecdanica (k1) de estos sistemas diluidos adopta valores enormes, debido a la
proximidad del punto critico del solvente. En sintesis, la region critica de las soluciones
diluidas esta escencialmente constituida por la region critica del solvente; por lo tanto,
el comportamiento andémalo critico de las propiedades de estas soluciones esta vinculado
directamente a la divergencia que experimentan algunas propiedades del solvente puro
(fundamentalmente la compresibilidad) en las cercanias del punto critico.

Asi, el estudio de las mezelas binarias diluidas, en una zona muy préxima al punto cri-

2Este analisis corresponde a una descripcién clasica del fenémeno de criticidad, debido a que considera
que la energia de Gibbs puede describirse por una funcién analitica en el punto critico.
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tico del solvente, puede presentar situaciones curiosas, e.g. en el mismo punto del espacio
termodinamico, una determinada propiedad puede presentar valores diferentes, depen-
diendo del camino de aproximacién al punto critico, empleado en su determinacién(5]; es
decir, que mientras la inestabilidad material sélo adquiere relevancia a lo largo de la linea
critica (x1, — 00), bajo la condicién de dilucion infinita, la inestabilidad del sistema es
mecanica (x7, — 0).

Propiedades Parciales Molares del Soluto: Las propiedades parciales molares de
los solutos, en disoluciones diluidas cerca de un estado critico, presentan caracteristi-
cas divergentes, cuyo signo ha sido vinculado al tipo de fuerzas de interacciéon que exis-
ten entre el soluto y el solvente[6]. Muchos autores, han sugerido a través de trabajos
experimentales[7,8] y tedricos[9,10,11,12], que este comportamiento es debido a la forma-
cién de “clusters” de solvente alrededor de las moléculas de soluto, cerca de un estado
critico.

Desde otro punto de vista, el signo de la divergencia en las cantidades parciales molares
de los solutos puede también vincularse a algunas propiedades termodinamicas del solvente
puro y de la solucion, como sera demostrado a continuacion.

Como fue mencionado antes, este trabajo centra su interés en las disoluciones de so-
lutos poco volatiles cerca del punto critico del solvente; en estos sistemas, los volimenes
y las entalpias parciales molares de un soluto adoptan valores negativos enormes. Con-
secuentemente, la pendiente de las isotermas de solubilidad de estos sistemas, en funcién
de la presion, tiende a 400 en el punto critico final; de la misma forma, la pendiente de
las isobaras de solubilidad, en funcién de la temperatura, tiende a —oo en las mismas
condiciones.

El volumen parcial molar del soluto, i.e. Vo = (OV/Ony)rpm,, donde V representa
el volumen y n; ¢l nimero de moles del componente z, puede escribirse en funcién de
las propiedades molares de la solucion, partiendo de la relacién v = V| X, + V42X, de la
siguiente manera:

0
Vi=v+4+ (1 - X;) (5\1) ; (1.5)
A2 Tp

donde la cantidad (9v/0X;)r, puede relacionarse con la compresibilidad del sistema, i.e.
Kr.x, = —1/v (9v/dp)r.x,, para dar:
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. ap
V2 =v+ (l - .\Q)UNT.,\': a—{z) (16)
. TV

La cantidad (9p/9dX;)7v esta bien definida en la region critica y resulta ser de suma
importancia para la descripcion del fendmeno critico; en el punto critico del solvente, esta
cantidad puede describirse empleando la siguiente relacién, obtenida por Krichevskii[13):
o \° (o ¢
90X, —\or

donde Ilc y o denotan que las derivadas fueron cvaluadas a lo largo de la linca critica

\) (0T \°
ﬁ . a—){2 , (17)

lc

TV le
o de la coexistencia de fases liquido-vapor, respectivamente. El factor entre corchetes
da cuenta de la diferencia entre la pendiente inicial de la linca critica y de la curva de
coexistencia liquido-vapor del solvente, en la proyeccion p-T' del diagrama de fases; este
factor determina, en general, el signo de la cantidad (Ip/d.X,) 7 v.

A partir de las cenaciones 1.6 y 1.7 resulta obvio que al aproximarse al punto critico
del solvente, V;* diverge conlorme lo hace la compresibilidad del solvente, con el signo y
la amplitud descriptos por la ecuacion 1.7.

Por altimo, pucde demostrarse que 1132 diverge de la misma manera que lo hace V>,
debido a que cerca del punto critico del solvente es valida la siguiente relacion /{5° =

Vi (9p/T):[14).

Tratamiento Estadistico: 1n 1951, J. G. Kirkwood y I*. P. Bufl[15] desarrollaron una
teoria mecanica-estadistica general de soluciones, aplicable a todos los tipos de interaccio-
nes intermoleculares; empleando la teoria de fluctuaciones en el mimero de particulas ¢ y
7y (NiN;) = (N:)(N;), estos autores obtuvieron expresiones generales para algunas pro-
piedades de las soluciones en términos de las integrales de las funciones de distribucion
radial g;j(r), para todos los pares de moléculas -5 presentes en la solucion. Para una
mezcla binaria 1-2, a dilucion infinita, es posible obtener las expresiones para el volumen
parcial molar del soluto V;° y para la compresibilidad £§°—esta altima coincide con la
ecuacién de la compresibilidad para el solvente puro &3 [16]—:

Ve = 14 p, (G = GF) (1.8)
L ) i . N2 _ N 2
Izl pn.l“"l'.l = 1 + pn.l "= M ) (lg)

(M)
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donde el asterisco denota una fase pura, p, ) representa la densidad molar del solvente 1,
y Gi; esta relacionada con la funcién de correlacién total h;j(r) = ¢ij(r) — 1, segin:

G,'J' = /IL,’_,'(T)dl‘ . (110)

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. ecuaciéon 4.9), puede obtenerse una
expresion para la cantidad (9p/9X2)Ty:

() = rrp, el 30,
a-\2 TV 1+Pn.l 11

(1.11)

A partir de las relaciones de Ornstein y Zernike para el solvente puro y para el soluto
infinitamente diluido{17):

n = Gy (1+P;.1 ;1)-l (1.12)
Cx = Gn(1+.Gn) . (1.13)

donde C;; es la transformada de Fourier de la funcién de correlacion directa ¢;; entre
las moléculas 7 y j 3, es posible reescribir la ecuacién 1.11 en términos de funciones de
correlacion directa:

INT e (e e e e
(0}"2)'1‘,\' RTp;, (pn.lCll Pn,1 12) . (1.14)
De esta manera, la cantidad (Ip/0X2)7, queda vinculada casi exclusivamente a la dife-
rencia de amplitudes con que divergen G5, y G3, i.e. al factor (Cy, — C3).

A partir de las expresiones 1.8 y 1.9 y utilizando las relacién de Ornstein y Zernike 1.13,
también es posible obtencr una expresién para V,® en funcién de la transformada de
Fourier de la funcién de correlacién directa entre una molécula de soluto y otra de solvente:

Vi = RT3, (1 - 07,C53) - (1.15)

3Las funciones c;; son de corto alcance debido a que sus integrales de Fourier (i.e. Cij = [ecij(r)dr)
son funciones acotadas en el punto critico, debido a la divergencia positiva que experimenta G3},, cf
ecuaciones 1.12 y 1.13.
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Una vez mads, esta ecuacion mucstra que la compresibilidad del solvente es la magnitud
responsable de la divergencia de V5.

El alcance de la correlacion entre moléculas en los sistemas cuasi-criticos puede anali-
zarse a partir de las ccuaciones 1.8-1.11. La divergencia positiva de k3., establece, a través
de las ecuacion 1.9, que G}, — 400 en el punto critico; en esas condiciones, las molécu-
las de solvente se manticnen corrclacionadas entre si hasta distancias macroscépicas, cf.
ccuacion 1.10.

La correlacion entre ¢l soluto y cl solvente puede medirse en términos del valor de la
integral G{3. A partir de la ccuacion 1.8 puede verse que para los sistemas de interés
(V° — —o0), Gf3 diverge a 400 ain mas fuertemente que G},. Ambas cantidades
resultan, sin embargo, proporcionales debido a que la propiedad (9p/9X,)F, permanece
acotada cn el punto critico (¢f. ecuacion 1.11).

1.2 Objetivo del Trabajo

La densidad del vapor en equilibrio con una sustancia sélida o liquida puede incremen-
tarse dramaticamente, si csta sustancia estd en contacto con un gas comprimido[18]; este
fendmeno puede considerarse analogo al proceso de disolucion del material sélido o liquido
en el gas denso, que haria las veces de solvente. Por encima de la temperatura critica
de la mezcla, la densidad de los solventes gascosos puede variarse ampliamente sin que
ocurran cambios de fasc.

En 1879, llannay y Hogarth{19] disolvicron y reprecipitaron varias sales inorganicas en
etanol supercritico y, desde cntonces, han sido publicadas numerosas determinaciones y
discusiones sobre la solubilidad de sélidos y liquidos de alto punto de ebullicion, en fluidos
supercriticos densos. Sin cmbargo, el comportamiento de las soluciones diluidas en las
cercanias del estado critico, no fue desarrollado hasta que en 1972 J. C. Wheeler[20], y en
1976 A. M. Rozen[21], trataron ¢l problema.

Los fluidos supercriticos poscen propicdades fisicas muy especiales, que despicrtan un
intenso interés para scr ulilizados como solventes moderadores de la velocidad de las
reacciones quimicas[22], y también, formando parte de procesos separativos(23,24,25).
En general, estos {luidos exhiben una combinacion de propiedades caracteristicas de los
liquidos (i.e. alta densidad) y de los gases (i.e. baja viscosidad, alta difusividad molecular,
alta compresibilidad, alta expansividad, etc.).

Para una gran varicdad de solutos solidos y liquidos, la solubilidad en este tipo de siste-
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mas ha mostrado, en esencia, una dependencia exponencial con la densidad del medio (cf.
figura 4.11 y la referencia [26]); este hecho, sumado a la muy elevada compresibilidad que
presentan estos sistcimas, provocan enormes variaciones en la solubilidad por pequeiios
cambios en la presion. Todas cstas caracteristicas hacen, a los fluidos supercriticos, un
medio ideal para ser utilizados en procesos industriales de transferencia de masa, e.g. el
fraccionamiento y la purificacién de sustancias alimenticias (acidos grasos) y de medica-
mentos (esteroides), cristalizacién por expansién rapida, purificaciéon e impregnacion de
polimeros, etc; ademas, en los ultimos aios, estos sistemas han sido parte de importantes
e innovadoras técnicas, e.g. la manipulacién de la porosidad y morfologia de polimeros,
extraccién y oxidacion de residuos peligrosos, control de reacciones quimicas (aun en agua
supercritica), etc.[27).

El interés tecnoldgico que despiertan estos sistemas alienta el desarrollo de proyectos
tendientes a comprender los origenes moleculares de las propiedades particulares de las
mezclas {luidas, en la region critica. En cste sentido, resulta esencial dilucidar el papel que
juegan las interacciones soluto-solvente cn ¢l comportamiento de las soluciones diluidas
cuasi-criticas, para luego tener en cuenta el efecto de la concentracion.

Este trabajo fue diseiiado para obtener informacion a cerca de la relacién que vincula
a los parametros de interaccion moleculares con las amplitudes de las divergencias criticas
de algunas propiedades de la mezcla.

Este estudio fue llevado a cabo observando el comportamiento de variadas soluciones
diluidas de sélidos simples, en condiciones cercanas a la critica, a través de medidas de
solubilidad; los solutos y los solventes emplcados fueron seleccionados de manera tal de
cubrir un espectro de tamanos y formas moleculares diferentes, con y sin posibilidades
de llevar adelante interacciones anisotrdpicas. Asi, la naturaleza molecular de los compo-
nentes, que condiciona el tipo de interaccion que prevalece en solucién, ha probado estar
especificamente vinculada con la amplitud con que divergen los voliimenes y las entropias
parciales molares de los solutos, entre otras propiedades.
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2.1 Experimentacién en la Zona Critica

La obtencién de datos experimentales en un fluido en la zona critica presenta dificultades
inherentes al comportamiento de los sistemas con estabilidad termodindmica marginal.
En esas condiciones, los fluidos reales presentan variadas anomalias, que se manifiestan
mas intensamente con la cercania del estado critico. Es importante conocer la region ter-
modinamica donde estos fendmenos anémalos tienen lugar y donde pueden ser ignorados;
la asignacién de errores de medicién y la interpretacion de la funcionalidad observada en
los resultados deben tener en cuenta la presencia e intensidad de estos efectos, que de otra
manera podrian distorsionar la informacién experimental|28].

Uno de estos efectos andmalos, denominado opalescencia critica, es conocido desde
1869[29] y consiste en la aparicion de fenomenos de dispersién de luz en los fluidos en
estado cuasi-critico; el estudio de estos sistemas mediante el empleo de técnicas 6pticas
convencionales puede resultar dificultoso. La dispersion de la luz es debida a la fluctuacion
del indice de refraccién 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
fenémeno es importante muy cerca del estado critico debido a que, en estas condiciones, la
compresibilidad del fluido diverge, y con ello la densidad del sistema fluctia fuertemente
alrededor del valor macroscopico. [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 correlacion utiliza a
este fendmeno en forma beneliciosa, ain a temperaturas muy alejadas del estado critico,
donde es posible medir coeficientes de difusion y viscosidades de sistemas binarios[30].

Atn un campo tan débil como el gravitatorio terrestre produce, en fluidos en un estado
cercano al critico, un gradiente de densidad, debido a la alta suseptibilidad del medio[31,
32J; el propio peso del sistema es el responsable de la sedimentacién por compresién. La
figura 2.1{33] muestra el cfecto del campo gravitatorio para CO; en la zona critica; las
curvas son isotermas que representan la densidad reducida del fluido en funcién de la
altura. Puede verse que la estratificacion del fluido sélo es importante alrededor de unas
pocas décimas de grado de la temperatura critica; 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 construccién de celdas de pequeiio tamano y provistas de agitaciéon reducen
la inhomogeneidad del medio.

Algunos coeficientes de transporte presentan, de la misma manera que muchas propie-
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Figura 2.1: Gradientes macroscopicos de densidad en CO, debidos a la compresion que produce

cl campo gravitatorio en el rango de unas pocas décimas de grado del punto critico.

dades de equilibrio, grandes variaciones cerca del estado critico. Si bien el coeficiente de
autodifusion para un fluido puro no presenta un comportamiento andmalo, la viscosidad
7'y, en mucha mayor medida, la conductividad térmica A presentan valores maximos en
la region critica. Ll aumento del coeficiente A no compensa, sin embargo, el marcado
incremento de la capacidad calorifica del medio Cp, haciendo que la difusividad térmica
A = A/p.Cp, tienda a anularse al aproximarse al estado critico; de la inisma mancra,
el coeficiente de difusion para mezclas binarias disminuye en la regién critica[34]. Es-
tas caracteristicas hacen que las téenicas experimentales, disenadas para obtener datos
termodinamicos en regiones cercanas a un cstado critico, deban prever que los tiempos
de equilibracién requeridos son anormalmente largos y determinadas variables sujetas a
control experimental, particularmente la temperatura, deben estabilizarse con suma pre-
cision.

Muchas propiedades termodinamicas, como la solubilidad isotérimica de un sélido en
un fluido supercritico, muestran una dependencia simple cuando son representadas en
funcién 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 presién, obteniendo la densidad mediante
el empleo de una ecuacién de estado. La divergencia de la expansividad térmica y de
la compresibilidad, al aproximarse el fluido a un estado critico, complica el calculo; ain
utilizando la mejor ecuacion de estado, pequeiios errores experimentales en py T producen
una gran incerteza en el valor de la densidad. Como un ejemplo, la figura 2.2[35] indica
la region del espacio p-T de eteno supercritico donde se obtienen valores de densidad con
errores mayores que el 1%, suponiendo que la ecuacién de estado esta libre de error y que
la incerteza en la presion o en la temperatura es la representada en los graficos. Es posible
observar, que bajo un control aceptable de la presion—=20.2%—y de la temperatura—
+0.1K—existe una zona del espacio termodinamico que se extiende en 1 MPa en presion
y en 10 K en temperatura donde el error en la densidad excede el 1%.

! T T T T
11.0 n 7.0}
10.0 =
— 90 1 |
. &
= 80 - = sol
~ ~ -
& 70 = o
6.0 = i
0.05 K
5.0 1 1 ] I_J 5,0L 1 1 ]
280 290 300 310 320 330 282 285 290 295 300
T/IK] T/ [K]

Figura 2.2: Contornos que delimitan una indeterminacién de 1% en la densidad de ecteno,
debidos a errores de la presion (izquierda) y de la temperatura (derecha).

La presencia de pequenas cantidades de impurezas en un fluido cuasi-critico agrava
ain mas la indeterminacion de la densidad. En el limite de dilucién infinita, X3 — 0,
donde X3 es la [raccion molar de una impureza,
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dv dp
= VR | oy

0X3), ~ T\ax,

(2.1)
TV

donde £3., es la compresibilidad del fluido puro y (9p/dX3)rv es, en general, una cantidad
finita. El cambio en ¢l volumen molar del sistema, a p y T' constantes, debido a la presencia
de una pequeiia cantidad, X3, de otro componente es:

v
v = | — X .
v ()\,J - X 3 + (2 2)

X ’\'.'7-" .\’3 .

La ecuacion anterior, basada en un desarrollo en serie de Taylor, indica que el electo de
una impureza en el voluimen molar o en la densidad molar es proporcional a la compresi-
bilidad del solvente, y en consccuencia muy importante en la region critica. Los contornos
representados en la figura 2.3[36] indican la diferencia de densidades entre eteno puro y el
misnio gas conteniendo 0.15% de metano, contaminante mayoritario del eteno comercial,
cn esa proporcion.

Finalmente, en los dispositivos experimentales disenados para operar cerca de la region
critica debe evitarse la presencia de zonas sin termostatizar, debido a que la gran expan-
sividad térmica del sistema conduce al fluido a las zonas mas frias, generando enormes
gradientes de densidad.

Todos los efectos mencionados anteriormente hacen que la experimentacion, muy cerca
del estado critico, requicra de técnicas especificas o, en caso de utilizar métodos con-
vencionales, los mismos dcben ser adaptados con el objeto de minimizar o compensar
esos efectos, distingui¢ndolos del comportamiento que se quiere estudiar. En este trabajo
fueron empleadas dos téenicas experimentales convencionales, descriptas a continuacion,
para la medicion de solubilidades sub- y supercriticas en diversos sisteinas. Las deter-
minaciones fueron llevadas a cabo tomando especiales cuidados en la operacién y, sobre
todo, seleccionando una region experimental donde la proximidad del estado critico esta
involucrada en el proceso de disolucion de solidos pero, segin se detalla mas adelante,
donde las anomalias criticas ain pucden ser obviadas, controladas, o absorbidas por el
error experimental sin sacrificar la precision 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 Meétodo Espectroscépico en Celda
de Alta Presion

2.2.1 Descripcion y Operacion

En los dltimos anos, han sido desarrollados diversos dispositivos dpticos capaces de estu-
diar equilibrios de fases[37) o efectuar mediciones cuantitativas de absorcién[38], a altas
temperaturas y presiones. Con cl objeto de implementar este tipo de técnicas, fue cons-
truida una celda optica en acero inoxidable (AISI 316), ¢f. figura 2.4, disenada para
soportar presiones de hasta 50 MPa; una delgada pelicula de niquel 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 rcalizado por deformacion directa del material; dos O-rings de
vitén sellan el soporte anterior (2) al cuerpo permitiendo que el camino éptico pueda ser
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modificado entre 1 y 30 mm, espaciadores de aluminio (8) fueron empleados para fijar el
paso 6ptico seleccionado. Los distintos caminos épticos fueron determinados, con un error
de £0.02 mm, midiendo la absorbancia de una solucién acuosa de K,Cr,07 en la celda de
alta presién, ensamblada con uno de los espaciadores, y comparandola con la absorbancia
de la misma soluciéon en una celda de 10.00 mm.

Figura 2.4: Celda 6ptica de acero inoxidable para medidas espectroscdpicas de alta presién.
1 y 2, soportes posterior y anterior de las ventanas opticas; 3, ventanas de zafiro; 4, barra
magnética recubierta con PTI; 5, camisa de termostatizacion; 6, termistor; 7, cuerpo de la

celda; 8, espaciadores de aluminio.

Dentro de la celda espectrofotométrica, una pequena barra magnética (4) recubierta
con PTF fue utilizada para agitar el fluido y aumentar, de esta manera, la velocidad de
equilibracion entre el soluto sélido y la solucion. La celda fue termostatizada en contacto
con un liquido, cuya temperatura fue controda externamente, que circulaba en el interior
de una camisa (5). La lectura de temperatura no fue realizada en el cuerpo metalico
de la celda (7) debido a que el transporte térmico 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 precisién de £15 mK, utilizando un termistor (6) encapsulado en vidrio con una
resistencia de 10 KQ a 298 K; el sensor estaba sumergido directamente en la solucién, sus
terminales fueron aislados eléctricamente y conducidos hacia el exterior a través de un
sello de presién. Se tomaron precauciones para evitar que corrientes mayores que 30 pA
circulen a través del sensor; de esta manera, el calentamiento Joule no generé gradientes
térmicos significantes.

La figura 2.5 muestra cl sistema externo de carga y purificacién del solvente, la conexién
a la celda (1) fue realizada a través de un capilar (2) de 1 m de longitud y 0.15 mm de
diametro interno; el volumen de este capilar, de la valvula (V1) y de sus conexiones,
Unicos elementos de la zona de medida que 1o se encuentran termostatizados durante el
experimento, es s6lo el 0.2% del volumen de la celda espectrofotométrica; de esta manera,
la indeterminacién de la densidad que provoca la conveccién del {luido en el sistema fue
minimizada en forma efectiva.

La presién en la celda fuec medida empleando un transductor Wika de 100 bar (3),
ubicado externamente. El sensor de presion, termostatizado a la misma temperatura que
la celda, posee una inembrana de acero inoxidable que minimiza el volumen muerto, fuera
de la celda, a menos del 1% del volumen total del sistema.

La operacién del sistema auxiliar de carga y purificacion del solvente fue realizada,
con pocas modificaciones, de acuerdo a lo descripto en la referencia[39]. El solvente fue
introducido en la celda (1) a través del capilar (2); la evacuacion a la atmosfera fue
efectuada abriendo alguno de los sellos de presion presentes en la celda. La celda podia
aislarse del dispositivo de carga mediante las valvulas (V1) y (V2), la operacion de las
mismas permitia conocer ademas la presion 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 rectificacion (6) de acero inoxidable adiabatizada
exteriormente; virutas de acero inoxidable fueron utilizadas comno relleno. Los recipientes
(7) y (8) fueron termostatizados por inmersion en sendos bafios contenidos en frascos De-
war a temperaturas subcriticas 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 destilacion. El solvente destilado podia, a continuacidn, transferirse de la

'Como fue mencionado anteriormente, el cocficiente de difusividad térmica tiende a anularse en con-
diciones cuasi-criticas.
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Figura 2.5: Esquema del sistema de carga y purificacion del solvente.
1, celda espectrofotommétrica de alta presién; 2, capilar de conexion; 3, transductor de presion;
4, prensa manual; 5, botella de 250 cm?; 6, columna de rectificacién; 7, solvente puro; VI-VG,

vilvulas de presion. Ll drca delimitada por la linca de trazos fue termostatizada

botella (5) a la camara de compresion de la prensa (4), que debia enfriarse previamente
con nitrégeno liquido. La deunsidad del fluido en la celda podia incrementarse a conti-
nuacion, inyectando el solvente contenido en la prensa; el reflujo de la solucion contenida
en la celda al sistema auxiliar de carga podia evitarse manteniendo siempre la presion de
carga mayor quc la de la zona de medida.

2.2.2 Solubilidad Experimental

La solubilidad de los sdlidos fue determinada midiendo la absorbancia uv-visible de las
soluciones saturadas a la longitud de onda correspondiente al maximo de la banda de
menor energia en esa region del espectro del soluto. Estas bandas fucron clegidas por
encontrarse alejadas de otras bandas de absorcién y por poseer las mayores intensidades.
Las soluciones fucron preparadas directamente en la celda de presion; la celda, conteniendo
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un exceso de soluto sélido 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 espectrofotémetro VARIAN Cary-2300, que fue pre-
parado para montar la celda de alta presién sobre una plataforma; tres tornillos milimétri-
cos con extremos cénicos permitian alinear la celda con el haz de luz en forma reproducible.
El compartimiento donde se aloja la celda fue sellado y purgado con nitrégeno seco; esto
evita la condensacién de agua atmosférica sobre la celda, cuando la misma se encuentra
a una temperatura inferior a la ambiente.

Dos factores, ademas de la presencia de soluto disuelto, contribuyen generalmente a
la absorbancia observada. Estos factores ya [ueron descriptos en detalle al determinarse
espectroscépicamente la solubilidad de iodo en xenén(39], la absorcién de las ventanas de
zafiro y el cambio en la absorcién éptica debido al incremento del indice de refraccién del
solvente con la densidad. El espectro uv-visible de la celda en vacio, representado en la
figura 2.6-a, muestra la absorcién de las ventanas; los 10 mm de zafiro son suficientemente
transparentes por debajo de 230 nm.

El eteno, uno de los solventes estudiados en este trabajo, anade una contribucion
adicional debida a que éste absorbe en la regién ultravioleta del espectro[40]; a 306 nm este
solvente, a densidades correspondientes a un liquido, absorbe el 10% de la luz incidente,
¢f. figura 2.6-b. Por encima de 340 nm, zona del espectro donde se localizan las bandas
de absorcién de los solutos estudiados, la absorcion del eteno deja de ser la contribucién
dominante; una mayor intensidad de luz es transmitida al aumentar la densidad del fluido
y con esto el indice de refraccion del medio, ¢f. figura 2.6-b. En estas condiciones, el
eteno presenta el comportamiento observado en SFg, HCF; (este estudio) y Xe[39].

Debido a que estos factores espirios contribuyen significativamente al valor de la ab-
sorbancia experimental, fue necesario descontarlos cuidadosamente del valor medido. Con
este propdsito, una linea de base [ue confeccionada para cada sistema, en cada condicidn;
la absorbancia de cada uno de los solventes puros fue medida en la celda de presidn, a
la longitud de onda de maxima absorcion seleccionada para cada soluto, en funcién de la
densidad del fluido, a distintas temperaturas. Las lineas de base no mostraron, dentro del
error experimental, dependencia con la temperatura en el rango analizado—(T —T) entre
-10 K y 420 K aproximadamente—. En las condiciones experimentales de este trabajo,
estas mediciones, ain las mas cercanas a la temperatura critica—(T — T¢) = +5 K—,
no revelaron la preseucia de dispersion anémala de la radiacién; la absorbancia del fluido
disminuyé monétona y suavemente con la densidad del mismo.
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Figura 2.6: a. Espectro uv-visible de la celda espectrofotométrica en vacio, linea continua;
y conteniendo 11 mol.dmi™ de cteno a 298 K, linea de trazos. b. Absorbancia de la celda
espectrofotométrica conteniendo eteno a 298 K en funcion de la densidad del fluido

® 306 nmy @ 349 nm.

La absorbancia debida a la presencia de soluto disuelto A5 fue calculada sustrayendo
el valor de base al de la solucion saturada. Una vez scleccionada la longitud de onda
de la luz incidente, fuc utilizada la relaciou de Beer para vincular ¢l valor de A; con la

concentracion del soluto en la solucion ¢:

Adp,T) = Anctiaa(PyT) = Avase(p(p, T)) = «(p,T) dca(p, T) (2.3)

donde el subindice 2 representa al soluto, ¢ al cocliciente de absorcion molar de la solucién
y d a la longitud del camino dptico de la celda.

2.2.3 Absortividad Molar de la Solucion

El empleo del método espectroscdpico para la determinacién de solubilidades requicre co-
nocer el coeficiente de absorcion molar de la solucion, ¢, en cada condicion experimental
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(¢f. ecuacién 2.3). El valor de ¢, en el maximo de una banda de absorcién, representa
la probabilidad cuintica de que una molécula de soluto lleve a cabo la transicién elec-
trénica correspondiente a esa longitud de onda. La distribucién de cargas de los estados
involucrados en la transicién, y con esto la posicién espectral de la banda de absorcién
y la absortividad, pueden ser modificados por el medio; las caracteristicas del solvente
constituyen el efecto principal, la presién y la temperatura producen cambios de menor
importancia.

El coeficiente de absorcién molar de ClIl; disuelto en C,l1,; fue determinado midiendo
la absorbancia de una solucién de concentracién conocida a la longitud de onda de maxima
absorcién y en distintas condiciones de presién y temperatura. Las soluciones de CHIy
fueron preparadas pesando aproximadamente 3 mg del soluto con 0.5% de precisién; el
sélido fue introducido en la celda, a continuacion el recipiente fue evacuado y se permitio el
ingreso de C,H,; hasta la disolucidn total de CIlIl;. El volumen de la celda, necesario para
calcular la concentraciéon molar de estas soluciones subsaturadas, fue determinado con
0.2% de precision; para ello, una vez instalando el espaciador de mayor longitud, 4 MPa
de nitrégeno gaseoso fueron presurizados en el interior de la celda y luego expandidos
isotérmicamente en un recipiente conteniendo agua, el volumen de liquido desplazado por
el gas [ue 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 solucion Clll3-C,lIl, debido a que éstos presentaron solubilidades mucho
menores y, consecuentemente, las cantidades de sélido que deberian haber sido pesa-
das eran muy pequenas (menores que 0.5 mg), siendo imposible mantener la precisién
requerida en los resultados. IEn 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 seccién 2.3.

Las tablas 2.1, 2.2 y 2.3 muestran los coelicientes de absorcién éptica y la posicién de
los maximos de las handas de absorcion de los solutos estudiados en este trabajo; también
estan detallados los valores obtenidos de la literatura, en otros solventes. Los valores de
los coelicientes de absorcién dados en las tablas fueron calculados a partir de lecturas
correspondientes de concentraciéon y absorbancia; para un dado sistema experimental
soluto-solvente, los valores de ¢ no mostraron dependencia con las variables de estado y
se mantuvieron constantes en los ambitos en que fueron medidos. Estas observaciones
reflejan que la estructura electronica 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 inedio,
dependiendo levemente de las propicdades dicléctricas del solvente.

Los valores adoptados finalmente para ¢ fucron obtenidos correlacionando linealmente
las medidas de concentracién 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] ha sido sugerido que todas las bandas de absorcién de los iodo-
metlanos en la region ultravioleta del espectro, son debidas a la transicion de electrones
no ligantes, localizados en los atomos de iodo, a un orbital antiligante o* de las uniones
C-1. Las tablas 2.1 y 2.2 mucstran que en todos los casos las bandas de absorcion de los
iodomectanos experimentan un corrimiento hacia el azul cuando se incrementa la polaridad
del solvente.

2.3 Meétodo de Extraccion y Cuantificacion
de Muestras de Soluciéon

2.3.1 Descripcion y Operacion

La medicién directa de la concentracion de una solucién saturada cuasi-critica[45,46,47],
sin el conocimiento previo del cocliciente de absorcion del soluto en esas condiciones, fue
implementada construyendo un dispositivo experimental alternativo, que escencialmente
consta de dos partes. IXn la primera de ellas, las soluciones fueron equilibradas con exceso
de soluto sélido hasta alcanzar la saturacion; la otra parte del dispositivo fue disenada para
obtener una muestra de la solucion saturada y determinar su composicién. El componente
principal de la primera scccién cs la celda de equilibracién, ilustrada en la figura 2.7, que
tiene un volumen de 500 mm?.

La camara de cquilibracion de acero inoxidable (4) fue montada en el interior del cuerpo
de la celda (1) del mismo material; en ese compartimiento, el fluido fue puesto en contacto
con un exceso de soluto solido y la mezcla fue homogencizada con una pequena barra
magnética recubierta con P11 (5). La posicion de la camara fue fijada con dos discos de
PTF (3), que actian ademas como scllos de presién; contra estos discos, fueron dispucstos
sendos filtros analiticos de papel (2), cada uno de ellos entre dos [inas mallas de acero
inoxidable, que evitan la presencia de soluto cristalino fuera de la camara de equilibracion.
El tornillo de ensamblado (6) fuc utilizado para cerrar firmemente la celda manteniendo a
todos los compoucites cn la posicion correcta. Esta seccion del dispositivo fue acoplada,



26 Determinacién Experimental de Solubilidades

Tabla 2.1: Longitud de onda del maximo de la banda de absorcién de menor energia en
la zona visible del espectro de CHI;(sln,X) y el valor del coeficiente de absorcion molar
para X=eteno, hexafluoruro de azufre, trifluorometano, 2-metilheptano, acetonitrilo y
2,2,3,3-tetrafluoropropanol .

Sistema A/nm ¢/m?.mol !
Clll; (sln, eteno, 298.73 K, 7.64 MPa)?® 345.5 174.3
CHI, (sln, eteno, 298.78 K, 8.68 MPa)* 345.5 171.8
Clll, (sln, eteno, 313.06 K, 10.9 OMPa)* 345.5 171.4
Cllls (sln, eteno)® 345.5 171.4+1.8¢
Clil; (sln, hexalluoruro de azufre, 322.81 K, 3.45 MPa)® 345.5 175.7
Clll; (sln, hexaflluoruro de azufre, 322.77 K, 4.13 MPa)® 345.5 177.5
Clll; (sln, hexalluoruro de azufre, 322.63 K, 4.45 MPa)?® 345.5 171.6
Clll, (sIn, hexalluoruro de azufre, 303.20 K, 3.59 MPa)® 345.5 171.4
Clil, (sln, hexafluoruro de azufre)® 345.5 173.6+4.9¢
Clil; (sln, trifluorometano, 293.68 K, 80.08 MPa)® 342.0 171.8
Clil; (sin, trifluorometano, 303.81 K, 70.55 MPa)® 342.0 174.1
Clll; (sIn, triftuorometano, 303.81 K, 100.08 MPa)® 342.0 179.1
Clil, (sln, trifluorometano, 308.27 K, 80.88 MPa)° 342.0 169.3
Clll, (sIn, trifluorometano, 308.27 K, 100.92 MPa)® 342.0 175.7
ClI; (sin, trifluorometano)® 342.0 175.6+3.8¢
Cllly (sln, 2-metilheptano, 297.0 K, 0.1 MPa)¢ 3194 214.0
Clll, (sIn, acetonitrilo, 297.0 K, 0.1 MPa)¢ 336.4 193.0
Clll, (sln, 2,2,3,3-tetralluoropropanol, 297.0 K, 0.1 MPa)¢ 341.5 166.0

¢ Este trabajo; b valor adoptado en todo el rango experimental; ¢ de la referencia (42]; ¢ el error indi-
cado tiene en cuenta los errorcs con (ue fucron medidas las cantidades involucradas en el calculo de la
solubilidad, la longitud del camino éptico de la celda y la absorbancia de la solucién.
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Tabla 2.2: Longitud de onda del maximo de la banda de absorcion de menor energia en la
zona visible del espectro de Cly(sin,X) y el valor del cocficiente de absorcion molar para
X=eteno, hexafluoruro de azufre, 2-imetilhieptano, y diclorometano .

Sistema A/nm ¢/m?.mol~!
Cl, (sln, eteno, 274.49 K, 1.70 MPa)? 380.0 203.3
Cly (sIn, eteno, 293.88 K, 6.30 MPa)? 380.0 204.8
Cly (sln, cteno, 293.89 K, 6.58 MPa)® 380.0 202.5
Cly (sln, eteno)® 380.0 203.34+5.5¢
Cl, (shn, hexalluoruro de azulre, 322.91 K, 4.35 MPa)® 375.0 200.1
Cly (sln, hexallworuro de azufre, 322.95 K, 4.70 MPa)® 375.0 201.4
Cl, (sln, hexafluoruro de azufre, 303.60 K, 3.62 MPa)? 375.0 198.2
Cly (sln, hexafluoruro de azufre)® 375.0 199.9+8.1¢
Cls (sln, 2-metilheptano, 297.0 K, 0.1 MPa)€ 387.5 195.0
Cly (sln, diclorometano, 297.0 K, 0.1 MPa)* 383.0 231.0

@ Este trabajo; ® valor adoptado en todo ¢l rango experimental; € de la referencia [42); 9 el error indi-
cado tienc en cuenta los crrores con que fueron medidas las cantidades involucradas en el célculo de la

solubilidad, la longitud del camnino éptico de la celda y la absorbancia de la solucién.
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Tabla 2.3: Longitud de onda del maximo de la banda de absorcidén en la zona visible del

espectro de I;(sIn,X) y el valor del coeficiente de absorcion molar para X=hexafluoruro

de azufre, trifluorometano, xenén, n-heptano, tetraclorometano y metanol .

Sistema A/nm ¢/m2.mol~!
0% (sIn, trifluorometano, 293.61 K, 6.26 MPa)? 513.0 874
I, (sln, triflucrometano, 293.72 K, 6.25 MPa)® 513.0 88.7
I (sIn, trifluorometano, 303.26 K, 6.63 MPa)® 513.0 85.2
Iy (sIn, trifluorometano, 308.25 K, 6.74 MPa)® 513.0 82.9
I, (sln, triftuorometano)® 513.0 83.4 + 2.6/
I (sIn, hexafluoruro de azufre)® 518.0 81°¢
| % (sln, xendn, 313.50 K, 8.75 MPa)* 522.5 776 £ 2.6
Iy (sln, xendn, 313.50 K, 10.6 MPa)¢ 522.5 775+ 1.8
I, (sln, xendn, 313.50 K, 13.3 MPa)* 522.5 78.0 £ 1.8
Iy (sIn, n-heptano, 298.15 K, 0.1 MPa)¢ 523.0 91.0
| Y (sn, tetraclorometano, 298.15 K, 0.1 MPa)¢ 517.0 93.0
[P (sln, metanol, 298.0 K, 0.1 MPa)° 440.0 61.5

 Este trabajo; * valor adoptado en todo el rango experimental; ¢ de las referencias (43] y (44]; ¢ de la
referencia [39]; ¢ no medido, valor estimado promncediando las absortividades del mismo soluto en Xe y en
CliF3; / el error indicado tiene en cuenta los errores con que fueron medidos las cantidades involucradas
en el calculo de la solubilidad, la longitud del camino Sptico de la celda y la absorbancia de la solucién.
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Figura 2.7: Celda de flujo de alta presién para la equilibracién de soluciones saturadas.
(1) Cuerpo de acero inoxidable, (2) filtro de papel entre mallas metdlicas, (3) sello de presién
de PTF, (4) camara de equilibracién, (5) barra magnética recubierta con PTF y (6) tornillo de

ensamblado.

como se esquematiza en la figura 2.8, a la segunda seccion, donde fue determinada la
concentracion del soluto en la solucion.

La camara de equilibracion, conteniendo un exceso de soluto sélido, fue ensamblada en
la seccién de equilibracion del dispositivo; el capilar de muestreo de 200 mm?® de capaci-
dad (¢f. (3) en la figura 2.8) [ue dispuesto en el mismo circuito. Esta seccion fue después
evacuada y, a continuacion, se introdujo el solvente a través de la valvula (V1). El fluido
termostatizado fue homogeneizado empleando una bomba manual de 250 mm?® de des-
plazamiento total (1); su operaciéon no produjo ningin cambio en el volumen del fluido.
De esta manera, la celda de equilibracion (2) y el capilar de muestreo (3) montado en la
valvula de seis vias (V2) conectando dos de sus salidas opuestas, fueron repetidamente
recorridos por la solucion saturada. La primera seccion del dispositivo fue termostatizada
por inmersion en un liquido cuya temperatura fue controlada exteriomente. La tempe-
ratura de la solucion fue obtenida, con una incerteza menor que +15 mK, utilizando un
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Figura 2.8: Dispositivo de extraccién y cuantificacién de muestras a alta presion.
(1) Bomba manual de desplazamiento, (2) celda de flujo de alta presién, (3) capilar de mues-
treo, (4) termémetro de resistencia de platino, (5) transductor de presién, (6) columna de fase
reversa de 18-C, (7) sistema de bombeo de metanol operado con control de flujo, (8) detector
espectrofotométrico de flujo, (V1,V5) vdlvulas al sistema de carga, (V2) vilvula de muestreo de
seis vias, (V3) vdlvula de inyeccién de seis vias y (V4) vdlvula al exterior. El drea delimitada
por la linea de trazos fue termostatizada.

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

Las secciones de equilibracién y deteccién fueron acopladas mediante dos valvulas de
seis vias (V2 y V3) y una pequeiia columna de cromatografia de alta presién (6), de 17 mm
de longitud y 4.6 mm de didmetro interno; la columna fue empaquetada con un material
de fase reversa de 18-C, adecuado para retener al soluto disuelto. Accionando apropia-
damente la valvula (V2), el capilar de muestreo fue conectado al circuito de deteccién;
abriendo la valvula (V4) a la atmésfera, la muestra fue forzada a pasar a través de la
columna de concentracién (6) donde el soluto fue retenido. Cambiando a continuacién la
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posicién de la valvula (V3), una bomba (7), con control automatico de flujo, fue utilizada
para incorporar metanol al circuito y eluir el sélido retenido en la columna; la solucién
metandlica fue, a continuacién, conducida hacia el detector (8). Una valvula abierta a la
atmosfera, instalada en la entrada del detector (8), fue necesaria para permitir la elimi-
nacién del gas del circuito; dicha valvula fue cerrada después de la aparicion del [rente de
metanol, completando la inycccion. Esta operacién garantizé la calidad de las medidas,
evitando perturbaciones cn el valor de absorbancia de base registrado por el detector.
Las corridas cromatograficas fucron clectuadas utilizando flujos bajos [46], del 6rden de
0.2 cm® por minuto; ademas, una pequeina restriccion al flujo de fluido fue instalada al
final de la linea, permiticndo que ¢l circuito de deteccion trabaje con una sobrepresion de
aproximadamente 2 bar por encima de la presion atimoslérica.

La cuantificaciéon de la muestra [ue llevada a cabo utilizando un detector uv-visible
para HPLC (Shimadzu LC-GA System) provisto de una celda de flujo de 10 mm de paso
éptico y 8 mm?® de capacidad. La deteccion fue clectuada en la zona visible del espectro,
a la longitud de onda correspondiente a los maximos de absorcion de las bandas de menor
energia de cada soluto. Los cromatogramas obtenidos fueron integrados y el area del pico
de cada muestra fue comparada con los valores obtenidos para soluciones estandard de
los mismos solutos en metanol.  Las soluciones estandard, cuidadosamente preparadas
por pesada con una precision de 0.1%, fucron introducidas en el capilar de muestreo (3) y
cromatografiadas cmpleando un procedimicento idéntico al llevado a cabo con las mucstras.

Para efectuar una nueva extraccion de muestra, la ctapa de deteccion fue aislada del
resto del sistema y nitrégeno gascoso fue introducido a través de la valvula (V5) con el
objeto de eliminar el mectanol contenido en el circuito. A continuacién, manteniendo (V4)
cerrada a la atmosfera, se permitié el ingreso del solvente a través de (V5) hasta que la
presion en el circuito superd levemente la presion en la celda de equilibracién; de esta
manera, la reconexion del capilar de muestreo a la seccién de equilibraciéon no produjo
una disminucion en la densidad del fluido, evitando asi la precipitacion de solido cn las
tuberias.

2.3.2 Solubilidad Experimental

La implementacion de este método, que es alternativo al descripto en la seccién 2.2, dié
como resultado la medicion directa de la concentracién de la solucion saturada contenida
en el capilar de mucstreo sin necesidad de conocer previamente la absortividad molar de
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la solucién en condiciones cuasi-criticas; sin embargo, la mayor parte de las mediciones
de solubilidad de este estudio no fueron realizadas cuantificando muestras de solucién por
este método. Como se vera mas adelante, los valores de solubilidad de soluciones en con-
diciones supercriticas se modifican varios 6rdenes de magnitud aunque el estudio abarque
un ambito moderado de densidades; en esas condiciones, la medicidén experimental de
solubilidades utilizando el método de extraccién y cuantificacién de muestras resultaria
tediosa; el volumen de los capilares de extraccion, el tamano de las columnas de concen-
tracién y las condiciones cromatograficas deberian adecuarse a cada caso, aumentando el
nimero 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 espectroscopico
de alta presion en las mismas condiciones experimetales, fueron utilizadas para calcular
las absortividades molares. Para cada sistema soluto-solvente (con excepcion de CHI,
disuelto en C,1l,?) y para cada condicién experimental fueron analizadas varias muestras;
el resultado de estas determinaciones esta resumido en las tablas 2.1, 2.2 y 2.3.

Como una excepcion, este método fue empleado para efectuar varias mediciones de
solubilidad en disoluciones de Cl; en SFg supercritico, en la zona de baja densidad del
fluido; en esas condiciones, este sistema experimental presentd solubilidades muy bajas,
por debajo del limite de deteccion del método espectroscopico de alta presion.

2.4 Gases y Sdélidos Empleados

C,ll; fue Matheson CP, con una pureza superior a 99.5% en moles; SFg fue obtenido de
AGA Argentina S.A., con una pureza de 99.97% en moles; y ClIF; fue Scott Specialty
Gases, grado electrénico, 99.99% de pureza.

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

La ecuacién de estado 1UPAC para C,114[35], que incluye una ecuacién paramétrica
para ser utilizada en la region critica, fue empleada para todos los cilculos que requerian
de informacidn a cerca de las propiedades termodinamicas de este solvente. Esta ecuacién
produce valores de densidad muy precisos a partir de las condiciones (p,T'); sin embargo,
la densidad de este solvente no pudo conocerse con una precisién mejor que el 1% en

2ver pagina 24
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moles, debido a la presencia de impurezas en el gas. La figura 2.3 indica que en el
ambito de presion y temperatura donde fueron realizadas las mediciones experimentales, la
calidad del cteno empleado (i.e. conteniendo algo menos que 0.5% en moles de impurezas)
condiciona la precision con que es posible conocer la densidad del sistema.

Una version no definitiva de una ecuacion analitica de la energia reducida de Helinholtz
fue empleada para SIFg [48]; esta ccuacién produce buenos resultados en la region 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 SFg [ueron reportadas[19]; estos datos dificren menos que 0.2% respecto de los valores
de Biswas et al.[50], empleados para ajustar la ccuacién de estado en la regién (p, V,T) de
este trabajo; consccuentemente, esta version de la ecuacion para la energia de Helmholtz
de SFg fue considerada sulicientemente precisa.

Las propiedades termodinamicas de Cl11%y fueron calculadas a partir de la ecuacion
de estado de Strobridge(51], en la region termodindmica mids alejada del punto critico, y
empleando una ecuacion paramétrical52] en la regidn critica del solvente.

En la tabla 2.4 figuran las constantes criticas de los solventes compatibles con la pa-
ramelrizacion de las ccuaciones de estado mencionadas; la tabla también contiene los
momentos dipolares y los paraimetros de interaccion moleculares de Lennard-Jones de los
solventes.

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

Solvente  T</(K)  p/(MPa)  pi /(mol.dwm=*)  u/(107%°.C.m)  ¢;/(J.mol™')  ¢;/(nm)

C,ll, 282.344 5.041 7.635 3.2740.06° 1821% 0.420°
SFe 318.733 3.750 5.046 1671° 0.551%
CliF; 299.01 4.816 7.556

i1, momento dipolar; ¢, y @), paraietros moleculares de Lennard-Jones. ¢ de la referencia [53]; b dela
referencia [54].

La alta dilucion de las soluciones empleadas en este trabajo, permite aproximar la
densidad del fluido p,, por la densidad pj, | correspondiente al solvente puro en las mismas
condiciones de p y 7', calculada a partir de las ecuaciones de estado de C,lly, SFg y
CHF3. Los coeficientes de compresibilidad y de expansividad de la mezcla, necesarios
para obtener las propiedades V7 y S5° (¢f. scecion 4.1.2), pueden también ser sustituidos
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por los valores de k7., y o}, respectivamente, y éstos calcularse a partir de las ecuaciones
de estado de los solventes. Por iltimo, las ecuaciones de estado de C;Hy y CHF3 permiten
calcular la cantidad S}, necesaria para obtener los valores de la derivada (95/9X;)Fy,
discutidos en la seccién 4.1.3.

Los sélidos triiodometano y tetraiodometano fueron provistos por Aldrich, con una
pureza mejor que 99% para el primero y mejor que 97% para el segundo. CHI; fue
recristalizado de EtOI y Cl; fue purificado por sublimacién en vacio; la primera fraccion,
que sublimé a 313 K, fue descartada debido a que era principalmente I; el resto del sélido,
que sublimé a 333 K, fue empleado para las medidas de solubilidad. La ausencia de I,
en los iodometanos purificados fue controlada periddicamente mediante espectroscopia
ultravioleta. La pureza de ambos solutos {ue finalmente verificada por HPLC empleando
una columna de fase reversa de 18-C y detector ultravioleta.

[, fue provisto por Mallinckrodt, de calidad p.a.; el sélido [ue sublimado en vacio a
303 K dos veces sucesivas.

Fue detectada la descomposicion de Cly dando I, en disoluciones supercriticas en SFg
en condiciones cercanas a 323 K; la produccion de I, se hizo evidente por el incremento de
la absorbancia alrededor de 520 nm. Sin embargo, atin en esas condiciones de temperatura,
la cinética de descomposicion de Cl, es lo suficientemente lenta como para poder efectuar
las mediciones de solubilidad.

Las disoluciones de I, también presentaron descomposicién luego de un cierto tiempo,
reaccionando el halégeno con las paredes metalicas de la celda de presién®. En CHF3, las
disoluciones de I, fueron estudiadas a temperaturas de hasta 308 I; en esas condiciones,
los espectros en la region ultravioleta nostraron una pequena banda de absorbancia a
269 nm, que no es caracteristica de I; y que incrementaba su intensidad con el paso
del tiempo, dando evidencias a cerca de la existencia de procesos de descomposicién. A
mayor temperatura, la desconiposicién de |, fue aun mayor, dificultando los estudios de
solubilidad en esas condiciones; e.g. los espectros ultravioleta de las disoluciones de I, en
SFe supercritico por encima de 324 K, también presentaron una banda de absorbancia a
255 nm como consecuencia de la descomposicion del halégeno.

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

3EI niquelado del interior de la celda de acero inoxidable redujo significativamente la descomposicién
de [2[39], pero no detuvo la corrosién del metal.



2.4 Gases y Sélidos Empleados 35

Tabla 2.5: Algunas Propicdades Termodinamicas de los Solutos Sélidos Empleados

Soluto Vo /(di* ol 1) logps /P! =a—-0b/T S3/(J. K" anol™1)
a b/(K)

Cll, 0.0939° 9.406% 3520.6¢ 2234

Cls 0.1192¢ 9.010¢ 3604.14 2744

I 0.0515¢ 10.167¢ 3178.0¢ 116.02¢

V5, volumen molar del sélido; ps, presién de saturacion del sélido; p!=1 mmlig; 53, entropia nolar del
sélido. Referencias: ¢ [55); ® [56]; ¢ [55); ¢ ver texto; ¢ [55)].

La expresion de la presion de saturacion de Cllly que figura en la tabla 2.5 fue obtenida
a partir de tres mediciones experimentales de la presion de vapor del sélido, llevadas a
cabo empleando un transductor diferencial de presién, con una precisién de £0.1 ullg.
El extremo de referencia del transductor [ue mantenido en contacto con un recipiente
vacio, evacuado a 85 K, que fue tomado como ccro; el otro extremo fue conectado con un
recipiente termostatizado conteniendo Clllg, cuya presion de equilibrio [ue establecida por
diferencia. Los resultados obtenidos fueron los siguientes: p,(CHIz) = 44.3 jllg (326.6 K),
68.1 pHg (333.0 K) y 129.5 pullg (341.4 K). La entalpia de subliinacién que surge de
dichos valores de presion de saturacion es Ag,/{ = 67400 Junol—1; a 298.15 K y I bar,
Auup H° = (69900 £ 1000) J.mol=1[57,58].

La presion de saturacion de Cl,, en cambio, no pudo medirse experimentalmente debido
a la baja volatilidad de este solido, en el ambito de temperaturas de interés. La expresion
de p, fue obtenida estimando un valor para la entalpia de sublimacion de Cl4 similar ala de
Clll; (i.e. Asupd = 69000 J.mol—1) y sabiendo que alrededor de 408 K la presién de vapor
del cristal es de aproximadamente 1.5 nunllg[59]). Recientemente, el valor de la entalpia
de sublimacion de Cl cristalino [ue estimado en Ay, /1 = (81000 £ 10000) J.mol—1[60],
a partir del valor de Aq,,),/1° de Cllly, teniendo en cuenta el incremento de la masa molar.

Los valores de Aq,, S de Cllly y Cly a 298.15 K y 1 bar, pueden calcularse a partir
de las cantidades Ag,),/1° y A, G°, en iguales condiciones. Suponiendo que el sélido
es incompresible, Ay, (7 = Ay, GPEISNre 4 f,," " Avdp =~ —RT' Inp,. Asi, Dy, S° =
133 J.mol=' . K~! para CHIy y 118 J.mol™!'.K~! para Cl,. Finalmente, las entropias de
los iodometanos que figuran en la tabla 2.5 pueden calcularse empleando los valores de
entropias absolutas para ¢l cstado de gas ideal[61], i.e. S° = 355.51 J.mol™'.K~! para

CHI3 y S$° = 391.63 J.mol~'.N~} para Cl,.
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2.5 Precision de los Resultados y Limites
de Deteccidon

La calibracién del sensor de temperatura [ue efectuada contra una resistencia patrén de
platino, de marca Siemens, entre 263.00 y 323.00 K. Los valores de la resistencia del
termistor (de 10 K a 298 K) fueron ajustados a la ecuacién log R = C) + C,/T + C3/T?,
donde R representa la resistencia del sensor, T la temperatura absoluta de referencia y
C,, Cy y C3 son tres constantes. El acuerdo de los valores de temperatura calculados a
partir de la ecuacién anterior con las temperaturas de referencia fue siempre mejor que
0.02 K. A pesar de ello, el patrén empleado garantiza una exactitud en la lectura de la
temperatura de 0.2 K.

El transductor de presion, marca Wika, [ue calibrado utilizando una balanza de pesos
muertos, marca Ruska, ajustando la respuesta en corriente del mismo a la siguiente ecua-
cion [ = Dy + D,p, donde [ es la corriente de salida del transductor de presién, p es la
presion de referencia y Dy y D, son dos constantes. El acuerdo de los valores de presion
calculados a partir de la ecuacién anterior con los de relerencia en la balanza, fue siempre
mejor que 0.2% del valor absoluto de la presién, en el rango de 1-11 MPa.

De acuerdo con lo discutido anteriormente, la indeterminacion en los valores de T' 'y p
repercute fuertemente en la precision con que puede calcularse la densidad del sistema,
aun contando con una ccuacion de estado exacta (c¢f. figura 2.2). En este estudio, las
medidas de solubilidad fueron efectuadas en una region experimental lo suficientemente
alejada del punto critico del solvente, como para poder determinar la densidad del sistema
con una incerteza menor que cl 1% de su valor.

Las propiedades del solvente &%, y «ap, fueron calculadas a partir de las ecuaciones
de estado del solvente; a dichos valores, les fue asignada una incerteza dependiente de la
region termodinainica donde fueron evaluadas, en acuerdo con lo que establece cada una
de las ecuaciones de estado.

Los errores asignados a los coeficientes de absortividad molar de los solutos (¢f. las
tablas 2.1, 2.2 y 2.3), [ueron obtenidos por propagacion de errores de las magnitudes invo-
lucradas en el calculo, i.e. la concentracion de tres o cuatro soluciones “patrén”, el paso
optico de la celda de presion y la lectura de absorbancia de dichas soluciones. Con excep-
cion las soluciones de CHI, en C,lly, que fueron preparadas por pesada, la concentracién
de las mezclas “patron” de los demas sistemas experimentales fue obtenida mediante el
método de extraccion y cuantificaciéon cromatografica. Para la misma condicién expe-
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rimental fueron analizadas varias mucstras, tomando a la incerleza del promedio como
error en la concentracion.

El procedimiento espectroscdpico de alta presion permitié obtener valores de solubili-
dad por encima de 107¢ mol.din™3, quc corresponde a absorbancias del soluto del orden
de (0.0035%0.0019), fucrtemente indeterminadas. Por otra parte, la solubilidad mas baja
dcterminada por cl método de extraccidn y cuantificacion de muestras de solucién fue de
(8.3£0.6).10~7 mol.dm™ para Cl; en SFg.

Independientemente del método empleado para determinar la concentracién de las
soluciones, el error asignado a los valores de la solubilidad en las tablas de resultados (cf.
capitulo 3), siempre dio cuenta de la contribucidn colectiva de todas las incertezas en las
cantidades involucradas en ¢l cdlculo (entre ellas, la absortividad molar de la solucion).
Debido a que la solubilidad aumenta bruscamente con la densidad del solvente, la mayor
parte de las miedidas experimentales poscen incertezas menores que 5% (e.g. en Cylly, el
70% de las medidas de solubilidad poscen incertezas por debajo de 2.2% para Clll; y por
dcbajo de 5% para Cly, que es mucho menos soluble). Gran parte del error asignado a
cada una de estas determinaciones experimentales corresponde a la incerteza en ¢l valor
absoluto del cocliciente de absortividad del soluto?; este factor permancce constante a lo
largo de cada corrida.

1En condiciones tales que la solubilidad cs escasa, cl error en ¢ puede representar hasta un 30% de la
incerteza total.
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40 Resultados

Los dos métodos experimentales, descriptos en el capitulo 2, permitieron obtener—en
forma individual o combinada—medidas de solubilidad para una variedad de sistemas,
estudiados en una amplia zona alrededor del punto critico de los solventes: C2Hy, SFg y
CHF;. Este capitulo ordena esta informacién, agrupandola por sistemas experimentales
en el mismo solvente; las secciones 3.1, 3.2 y 3.3 presentan los resultados obtenidos para
disoluciones en C,H4[62], en SFg[63] y en CHF3. En el capitulo siguiente, estas medidas
experimentales de solubilidad son utilizadas para calcular algunas propiedades termodina-
micas de mezcla, efectuandose un analisis comparativo de todos los resultados, para los
diferentes sistemas.

3.1 Solubilidad de Sélidos en la Zona
Critica de C;H;4

3.1.1 Medidas Experimentales

La solubilidad de Clll; y de Cl; en la region cuasi-critica del CoH, 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 critica de C,lly, debido a que la reaccién quimica de adicién de I, al doble enlace
del eteno esta muy favorecida, atin a 273 K([64], eliminando rapidamente el halégeno de
la solucion.

Las mediciones en condiciones isotérmicas [ueron llevadas a cabo, en la fase densa del
solvente, a las temperaturas subcriticas de (273.13+£0.01) K para CHl; y (274.471+0.01) K
para Cl, y, en etileno supercritrico, a (293.85+0.04) K y (303.1940.03) K para CHI; y a
(293.8740.05) K para Cl. Las corridas isobaricas [ueron efectuadas, para ambos solutos,
a una presion de (6.370+0.001) 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 presién,
para cada una de las corridas isotérmicas, y con la disminucion de la temperatura (incre-
mentando la densidad), para las corridas isobaricas. Los errores asignados a los valores
de solubilidad [ueron calculados mediante el procedimiento descripto en la seccién 2.5;
dicha asignacién resulta conservadora si se observa, en las tablas 3.1 y 3.2, que algunos
valores de solubilidad fueron determinados en la zona termodinamica donde se intersecta
una isoterma con una isobara experimentales, siendo estos valores consistentes con ambos
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grupos de nedicionces.

3.1.2 Corridas Isotérmicas e Isobaricas

Las figuras 3.1 y 3.2 representan graficamente la solubilidad isotérmica en funcién de la

presion, variable a la que se accede experimentalmente. La figura 3.3 ilustra el cambio de

la solubilidad isobarica con la temperatura, que cs la variable experimental, a una presion

levemente superior a la presion critica.
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Figura 3.1:  Solubilidad isotérmica de Figura 3.2:  Solubilidad isotérmica de
CllI3(s) en ColI, en funcién de la presion. CLi(s) en Call4 en funcion de la presion.
@, T=273.13K;®m ¢, T=29385 Ky Ol T=27447 K y O ¢}, T=293.87 K.
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Marcas verticales: de la corrida isobdrica p!. (izquierda) y p{, (derecha). Las flechas

indican la region donde la compresibilidad del solvente es maxima a la temperatura de

las isotermas supercriticas. En la figura de la izquierda se expande la region de baja

solubilidad, utilizando una cscala logaritmica para la ordenada.



Tabla 3.1: Solubilidad de CHI; en C,H, fluido en diferentes condiciones de presion y
temperatura.

T/K  p/MPa  10%.c;/(mol.dm~3) corrida | T/K  p/MPa  10%.c;/(mol.dm=3) corrida
273.12 4.704 13.7 + 0.2 t.-l.e 303.18 6.018 061 + 0.03 t?.e
273.14 5.171 15.5 + 03 t'!',_, 303.19 6.297 095 =+ 0.04 t?.e
97312 5.624 171+ 0.3 (!, | 30318 6640 173 2+ 005 2,
927314 6.369 194 0.3 i}, | 30307 6968 322 + 008 2,
97313 7401 223 £ 04 i), | 30319 7424 68 =+ o1 2,
293.85 3.604 0017 + 0.009 t,?'e 303.21 7.590 8.9 + 02 t‘?’e
293.82  4.037 004 £ 002 ¢, |30322 8034 140 = 02 2,
293.82 4.407 0.06 + 0.03 t,?_, 303.19 8.331 17.3 + 03 t?'e
293.83 5.285 0.21 + 0.01 t;f"c 303.19 8.797 22.4 + 04 t?_c
293.84 5.979 1.10 + 0.03 l;".e 303.19 9.455 29.1 + 05 t?.e
20385 6222 248 % 005 Z, | 30319 10092 356 £ 07 3,
293.85 6.314 3.64 + 0.06 ;?"e 312.99 6.370 075 + 0.04 p,-l.e
29390 6565 625 + 009 ¢}, | 30857 6370 078 + 004 pl,
20386 6764 89 £ 02 2, 130320 6370 094 + 0.04 ol
293.86 7.142 13.0 + 0.2 t;-{, 297.77 6.370 1.60 x 0.05 p},e
293.87 7.569 16.8 + 03 l;-"'e 293.85 6.370 404 x 0.09 p}'c
293.86 8.225 22.2 + 04 l'?_e 288.99 6.370 114 + 02 p}"
20388 9243 294 £ 06 ¢, | 28509 6370 155 x 03 Pl
293.87 10.033 34.5 + 07 l?_e 279.31 6.370 18.5 + 03 p,!'c
303.16 3934 006 + 002 ¢, | 27444 6370 194 + 03 rl.
303.19 4949 006 x 003 ¢, | 26963 6370 194 + 03 pl,
30321 5610 034 + 003 (3,

t,?.e, l;'-’.c y p}.c corresponden respectivamente a las tres corridas isotérmicas y a la corrida isobarica.
En todos los casos, fue empleado el método espectroscdpico de alta presién. El subindice i,e se refiere a

tritodomelano disuelto en eleno.

!

ier
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Tabla 3.2: Solubilidad de Cl; en Caly fluido en diferentes condiciones de presién y tem-
peratura.

T/K  p/MPa 10%c, / (mol.dm~?) corrida | T/K  p/MPa 10°.c2 / (mol.dm=?) corrida

27448 4695 108 04 * o, 2938 9517 219 08 ° ¢,
27449  4.700 108 03 ¢ ¢, |20389 10.114 251 09 ° 22,
27447 5643 153 06 * d, |31348 6371 0.8 0.08 ° i,
274.46 7522 216 08 ¢ ¢!, |30857 6371 0.2 009 * pl,
274.46  10.077  29.2 10 ., |30072 6371 040 009 ° pl,

293.81 5.532 0.21
293.88  6.297 1.5

0.09 ;. | 29389 6.371 1.6
0.1 ¢ ;. | 29049  6.371 4.7

0.1 a p,"e
02 ¢ Pl

HHHHHHHHEHREHRHR

293.90  6.307 1.4 0.1 17, | 28853 6.371 6.9 03 *  p.
293.89 6.580  3.08 0.07 Y i, | 28308 6.371 117 05 ° pi.
293.90 6.575 3. 0.2 * ¢, |27146 6372 171 06 * pf.
293.83 7.184 76 03 ¢, |2m17 6370 18.1 0.7 ¢ pl,

H H W H M H W H B H BB

293.90  8.508 16.1 06 i,

t}.,, t,z_c y p}', corresponden respectivainente a las dos corridas jsotérmicas y a la corrida isobdrica. Se
indica el método experimental cimpleado: ¢, espectrometria de alta presion y b, extraccién y cuantificacién
de muestras. El subindice {, e se refiere a {etraiodometano disuclto en eteno.
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Figura 3.3: Solubilidad isobarica de CHIa(s) y ClLy(s) en C,14, 2 p=6.370 MPa, en funcién de
la temperatura.

Clll3, A, escala izquicrda de ordenadas; Cl,, A, escala derecha de ordenadas. Marcas verticales:
de la corrida isotériica t}.c. La llecha indica la region donde la expansividad del solvente es
méaxima a la presién de las isobaras.

En todos los casos, la solubilidad isotérmica aumenta monétonamente con la presién.
En presencia de varias isotermas supercriticas de solubilidad, correspondientes a diferentes
temperaturas, puede observarse que cstas curvas se cruzan en dos oportunidades[65] (cf.
figura 3.1).

Cuando el sistema se encuentra en condiciones cercanas a la critica, los valores mas
altos de solubilidad, una vez definida p, pertenecen a las isotermas de menor temperatural.
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 presién
dada, mayor disolucién a mayor temperatura?.

!Los valores mis altos de solubilidad corresponden a las condiciones experimentales de mayor densidad.
2En estas condiciones, la densidad del sisteina es practicamente invariante y la temperatura gobierna
al proceso de disolucion.
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A lo largo de las isoterinas supercriticas, el incremento de la solubilidad con la presion
's maximo en la region termodinamica donde la compresibilidad del solvente pasa por
In maximo; esta observacion es mds acentuada cuando la temperatura es cercana a la
ritica (¢f. las figuras 3.1 y 3.2). En la rcgién de baja densidad de estas isotermas, la
olubilidad ticnde al valor ¢i! cuando no existe solvente, i.e. (p} — 0), que es proporcional
v la presion de vapor del soluto cristalino:

(107 - 0) = 20 (3.1)
londe p,(T’) es la presion de vapor del sélido a la temperatura T'. Esta tendencia puede
bservarse en el margen superior izquicrdo de la figura 3.1, donde la ampliacién de la
egion de baja densidad muestra, para Clll;, que las curvas de solubilidad supercritica se
:ruzan nuevamente; la extrapolacion a presion nula de la isoterma de mayor temperatura
onduce a un valor limite de ¢; mayor, garantizado por una mayor presion de saturacion
lel sélido, en esas condiciones. Los valores de las presiones a las cuales ocurren los cruces
le las isoterinas de solubilidad son caracteristicos del sistema soluto-solvente y pueden
rredecirse en base a modeclos clasicos simples{65].

Las curvas de solubilidad isotérmica subcritica son discontinuas a la presion de vapor
le la solucion. LEn este trabajo, solo fueron realizadas mediciones en la zona liquida del
llagrama; en estas condiciones, el incremento de la solubilidad con la presién es poco
wronunciado, acompanando la variacion de la fraccién de empaquetamiento del fluido.
on la zona del vapor, la solubilidad sera muy pequena y los valores deberan acercarse a
o(T)/ RT', cuando la densidad del solvente tienda a anularse.

La figura 3.3 mucstra las curvas de solubilidad isobarica de Cllly y Cly en C,ly;
1 caida de la densidad del sistema con el incremento de la temperatura, efecto que se
centia cn la region donde ¢l cocliciente de expansién a esa presién es maximo?®, provoca
1 disminucién abrupta de la cantidad de soluto disuelto[66). A muy alta temperatura, el
istema constituye una mezcla gascosa diluida; en esas condiciones, la solubilidad debera
2r proporcional a la presion de vapor del soluto sélido en dicha mezcla y debera producirse
n cambio de signo en la pendiente de la curva ¢(T°). A bajas temperaturas, las curvas de
>lubilidad isobarica tambi¢n deberan presentar pendiente positiva; en estas condiciones,
| efecto de la temperatura sobre la densidad es comparativamente muy pequeiio y la

smperatura gobierna ¢l proceso de disolucion®.

3Seiialado en el grifico.
4Notar ademas, que en la region de alta densidad de las figuras 3.1 y 3.2, las isotermas de teniperatura
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Tabla 3.3: Presiones de vapor de CIHIs(s) y de Cl4(s), obtenidas por extrapolacién a
densidad nula del logaritmo de la solubilidad en isotermas en C,ll4 y su comparacién con
valores estimados a partir de datos bibliograficos.

solido T/K corrida ps(T,p} — 0) / (ullg) p(T) / (uHg)

Cills 293.85 2, 14 2.7
303.19 £, 6.0 6.4

Clq 293.87 g, 1.1 0.6

(1) valores estimados a partir de datos bibliograficos (ver seccién 2.4). Las isotermas, en cada una de

las corridas, poseen una descripcién del sistema experimental: * y !

solutas Cllly y Cly; ¢ corresponde a Cally.

corresponden respectivamente a los

3.1.3 La Densidad del Sistermna como Variable

Como fue mencionado en la introduccion, para una solucién muy diluida y no muy préxima
a una region termodinamica critica, una buena aproximacion 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. po(T,p, z2) = p}, (T, p).

Las figuras 3.4 y 3.5 muestran la dependencia de la solubilidad isotérmica en funcién
de p; \(T,p). En esta vepresentacion, las curvas varian monétonamente con la densidad;
las isotermas no presentan cruces y pierden la apariencia sigmoidea observadas en las
figuras 3.1 y 3.2.

Si se representa al logaritmo de la solubilidad isotérmica supercritica en funcién de la
densidad (i.e. figura 4.11), la funcionalidad observada es atin mas sencilla[26]. A partir de
estas curvas y de la ecuacién 3.1, pueden obtenerse los valores de p,(T'), por extrapolacién
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 sélidos existentes en
la literatura (ver seccion 2.4).

menor poseen menor pendiente.
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Figura 3.4: Solubilidad isotérmica de
Cllz(s) en Caly en funcion de la densi-
dad del solvente.
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Figura 3.5:  Solubilidad isotérmica de
Cli(s) en Call4 en funcién de la densidad
del solvente.

O tl., T=27447 K y O ¢, T=293.87 K.

Marcas verticales: de la corrida isobarica p}, (izquierda) y p}, (derecha).
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3.2 Solubilidad de Sdélidos en la Zona
Critica de SFg

3.2.1 Medidas Experimentales

Las tablas 3.4 y 3.5 contienen los resultados de las mediciones experimentales de solubili-
dad de CHI; y de Cl, en SFg, en la zona critica. Las isotermas subcriticas de solubilidad
fueron realizadas a (303.20+0.01) K para CHI; y a (303.57+£0.04) K para Cly; en las
corridas isotérmicas supercriticas, la temperatura fue estabilizada en (322.76+0.03) K
para CHI; y en (322.9240.02) K para Cl,. La solubilidad isobarica de CHI3 en SFs fue
determinada experimentalmente a (3.818£0.003) MPa, presién muy cercana de la presion
critica del solvente puro, y a (4.478+0.001) MPa.

La tabla 3.6 contiene cuatro mediciones de solubilidad de I; en SFg; tres de esos
valores corresponden a una temperatura supercritica de (324.40+£0.02) K y uno de ellos
fue determinado a la temperatura subcritica de (303.64+0.01) K.

Una parte de las mediciones experimentales fue realizada empleando el método espec-
troscépico en celda de alta presion (ver seccion 2.2.2); la metodologia de extraccion y
cuantificacion de muestras de soluciones saturadas permitid, sin introducir un error exce-
sivo, extender las mediciones a [luidos menos densos, que presentan menor solubilidad (ver
tabla 3.5, isoterma ¢}, ). El estudio del comportamiento de las soluciones en esta region es
importante debido a que, en estas condiciones, puede despreciarse la influencia del punto
critico del solvente. I3l andlisis de muestras fue ademds empleado para obtener algunos
valores aislados de solubilidad, requeridos para calcular los coeficientes de absorcién molar
(ver seccion 2.3.2). Las tablas 3.4, 3.5 y 3.6 indican el procedimiento experimental que
fue empleado en cada caso.

Con relerencia a la confiabilidad de los resultados obtenidos, es importante sefialar que,
cada vez que las condiciones experimentales fueron duplicadas, las mediciones experimen-
tales fueron reproducidas dentro del error asignado. Ademas, los valores de solubilidad
obtenidos para cada serie de mediciones son consistentes entre si, independientemente del
método experimental que [uera empleado para su determinacién.

3.2.2 Corridas Isotérmicas e Isobaricas

En las figuras 3.6 y 3.7 sc representa, respectivamente, las isotermas de solubilidad de
CHI; y de Cl4 en [uncidn de la presién del sistema, medida experimentalmente.
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Tabla 3.4: Solubilidad de Clll3 en SFg fluido en diferentes condiciones de presion y

temperatura.

T/K p/MPa  10%.ca/(mol.dn=?)  corrida | T/K  p/MPa  10'.co/(mol.dm=3) corrida
30320 3580 126 =+ 005 * ¢, [31049 3818 156 =+ 006 ° pl,
303.20 3590 1.29 & 002 ¢ tl, 31050 3813 15 + 006 ° Pin
303.21 4469 132 £ 005 * ¢}, |32022 3817 024 + 001 ° pl,
30320 5567 137 &+ 005 ¢ ¢}, | 32273 3813 020 x 001 ° pl,
303.20 7304 142 £ 005 ¢ tl, 32281 3811 020 + o0.01 ° Pin
322.78 2,657 0.031 £ 0006 ¢ G 293.89 4478 087 x 0.03 ¢ Pin
322.76 3443  0.091 £ 0.008 ¢ i 303.23 4478 136 * 0.05 ¢ Pn
32281 3448 0094 * 0002 * ¢, |30848 4476 172 + 006 ° p,
32276 4.115  0.96 + 004 ‘ l;-’,h 31338 4478 204 <+ 0.07 ° p;{,_
32277 4127 105 £ 005 ° 6 318.23 4478 228 + 0.08 “ Pi
32277 4439 228 £ 008 ¢ in 32270 4479 220 + 0.08 ° pi s
322.63 4453 235 <+ 005 ° ¢, 32799 4478 1.02 + 0.04 ° Pia
32275 6.196 3.4 + 0.1 “ t, 3328 4478 064 + 003 ° P
32279 7.095 3.7 + 0.1 “ G 33746 4476 062 = 0.03 ¢ Pia
32270 8438 39 + 0.1 “ i,

t}n t2h Pla ¥ P}n corresponden respectivamente a las dos corridas isotérmicas y a las dos corridas
isobaricas. Se indica el imétodo experimental enipleado: @, espectrometria de alta presién y , extraccion
y cuantificacién de muestras. El subindice i,/ se reficre a (ritodometano disuelto en hezafluoruro de
azufre.
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Tabla 3.5: Solubilidad de Cl, en SFg fluido en diferentes condiciones de presion y tempe-
ratura.

T/K  p/MPa  105.cy / (mol.dm=3) corrida | T/K  p/MPa 10%.c; / (mol.dm=3) corrida
30360 3623 033 + 001 ° tia 32294 4339 08 <+ o008 ° t?,
30353 3626 033 <+ 006 ° t 32294 4347 08 <+ 002 ° 2,
30357 5064 040 + 006 ° 4 32291 4694 097 * 009 ° tiy
30362 8.158 043 + 006 ¢ i 32295 4696 096 =+ 002 ° 3,
303.62 10.102 047 + 0.06 ¢ Y 32291 5918 13 <+ 01 ¢ 2,
32294 2687 0.08 + 0006 ° Y 32290 6942 16 £ 01 ° t2,
32293 3446 0145 + 0006 * ¢, [32203 8267 18 + 01 ° &2,
32292 4117 048 + 002 b ¢, 32204 10010 19 + 01 ¢,

t}, y t, corresponden respectivamente a las dos corridas isotérmicas. Se indica el método experimental
. .

empleado: ¢, espectrometria de alta presién y °, extraccion y cuantificacién de muestras. El subindice
t,h se refiere a (relraiodomelano disuelto en hezafluoruro de azufre.

[abla 3.6: Solubilidad de 1; en SI% fluido en dilerentes condiciones de presion y tempe-

ratura.

T/K p/MPa 10%.c2 / (mol.dm™—3) corrida
303.64 5.665 22+02° t;',,
324.41 4.462 40+ 03° tin
324.39 4.631 46+03° tn
324.39 5.294 §52+04° 2,

1 . . . o, 2 . . . . 9y 3 .
Ly n medida en condiciones subcriticas y Ly » mediciones en condiciones supercriticas. Método experimen-

tal empleado: espectrometria de alta presion. El subindice y, it se refiere a yodo disuelto en hezafluoruro
de azufre.
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La figura 3.8 representa dos isobaras de solubilidad de CllI; en funcién de la tempe-
ratura, a presiones supceriores a la presion critica.

40 - ' I ’ 20} i ' .
30r - 18} -
20 h .E. 1.0 L b
~
10} ] 0.8 - .
0 ] 00 F 1
2 L 8 n 2 L 8 1
p/ [MP3) p/ [MPa]
Figura 3.6: Solubilidad isotérmica de IFigura 3.7: Solubilidad isotérmica de
Clll3(s) en SFg en funcion de la presion. CLi(s) en SFg en [uncién de la presion.
@, '=30320Ky®,, T=32276 K. Ot 4, T=303.57 Ky O ¢Z,, T=32292 K.

Marcas superiores: cmpleo del método de extraccion y cuantificacion de muestras. Mar-
cas inferiores: de las corridas isobaricas p!, y p?,. La flecha indica la regién donde la
compresibilidad del solvente es maxima a 322.76 K (izquierda) y a 322.92 (derecha).

Las curvas de solubilidad isotérmica en SI presentan la misma apariencia que en C,ll4
(ver seccién 3.1.2; la pendiente de estas isolermas, en funcién de la presion, aumenta
en forma brusca cuando p, e¢s cercana a la densidad critica del solvente, regiéon donde
la compresibilidad del sistema varia fuertemente (ver figuras 3.6 y 3.7). También en
este caso, se observa que el proceso de disolucion 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 isobarica de CHI3(s) SFe, en funcién de la temperatura.
v: 3.8183 MPa y A: 4.478 MPa. Las flechas indican la regién donde la expansividad térmica del
solvente es maxima a la presion de las isobaras.

invierte a bajas presiones.

La solubilidad en SFg liquido, a temperaturas inferiores a T, es casi invariante con el
incremento de la presion, debido al cambio poco sustancial producido en la densidad.

La figura 3.8 muestra dos isobaras de solubilidad de CHI; en STg; estas curvas ilustran,
mas claramente que las isobaras de solubilidad en C2H, (ver figura 3.3), que la dependencia
de la solubilidad con la temperatura presenta un cambio de signo. Cuando el fluido es
muy denso (baja temperatura), la entalpia de disolucion es la propiedad que gobierna la
dependencia de la solubilidad con 7; en condiciones cercanas a las criticas, la temperatura
modifica fuertemente la densidad del sistena, provocando que la solubilidad disminuya
con T (i.e. la entalpia de disolucion es negativa).

El analisis comparativo de las figuras 3.1, 3.2, 3.6 y 3.7 indica que en SFg las entalpias
de disolucién de Clily y de CI,; gobiernan el proceso de disolucién a partir de una presién
levemente superior a la p,; este electo es atin mmds claro a mayor densidad. Este compor-
tamiento también fuc observado para el sistema [;-Xe[39] y para Clll; y I, disueltos en
CHTF3, datos que son presentados en la seccion 3.3. n los estudios en C;Hy, sin embargo,
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las densidades alcanzadas no fucron lo suficientemente altas como para observar entalpias
de disolucién positivas.

Puede observarse, que en Sl cuasi-critico, Cly es casi un érden de magnitud menos
soluble que CHI3; ademas, las solubilidades cn este solvente son, aproximadamente, un
orden de magnitud menores que en Cqlly.

3.2.3 La Densidad del Sistema como Variable

De igual manera a lo ya descripto para la solubilidad en C,lly, las curvas de solubilidad
isotérmica en SI% también adquicren una dependencia inas simple con la densidad del
solvente p}, | (T, p); las liguras 3.9 y 3.10 mucstran este comportamiento para los sistemas
Clllz y Cl4 en SFg. In todos los casos, puede observarse que la solubilidad se incrementa
con la temperatura, como cs habitual, si la densidad del sistema es constante.

Un andlisis de los graficos de log(c;) vs ép,,, donde 8p,, simboliza p,,/pS, (ver figura4.11)
muestra que la funcionalidad de estas curvas es muy suave en el ambito de densidades
experimental; los valores de la presion de saturacién de CHI3(s) y de Cly(s) pueden obte-
nerse, entonces, por extrapolacion a densidad nula de las curvas de solubilidad supercritica
de esos solidos en SI%. La tabla 3.7 compara a los resultados de p,(T’) con estimaciones
clectuadas a partir de datos bibliogralicos; cstos valores indican que, si la funcionalidad
de estas curvas presentasce algin cambio en la zona caracteristica de las mezclas gaseosas
diluidas (i.e. p, — 0), cse cambio seria muy pequeno.

Tabla 3.7: Presiones de vapor de Cllly(s) y de Cly(s), obtenidas por extrapolacion a
densidad nula, del logaritino de la solubilidad en isotermas en SFg y su comparacién con
valores estimados a partir de datos bibliogralicos.

sélido T/K corrida po(T,p} — 0) / (nllg) pS(T) / (pllg)
Clll, 322.76 in 9.6 32.4
Cly 322.92 Z, 6.2 7.1

(1) valores estimmados a partir de datos bibliogrificos (ver seccién 2.4). Las isotermas, en cada una de
las corridas, poseen una descripcién del sistema experimental: * y ! corresponden respectivamente a los
solutos Clll3 y Cly; * corresponde a SFy.
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Figura 3.9: Solubilidad isotérmica de
CIIl3(s) en SFg en funcién de la densidad
del solvente.

@, T=303.20 K y m ¢?,, T=322.76 K.
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Figura 3.10: Solubilidad isotérmica de
ClLi(s) en SFg en funcién de la densidad
del solvente.

O ty, T=303.57 K; O 42, y T=322.92 K.

Marcas superiores: empleo del método de extraccién y cuantificacién de muestras. Marcas

inferiores: de las corridas isobdricas p}, y pi,.
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3.3 Solubilidad de Sdélidos en la Zona
Critica de CHF;

3.3.1 Medidas Experimentales

Esta seccion contiene los datos de solubilidad experimental obtenidos para los siste-
mas CHI5-CHI'3, en tres corridas isotérmicas (i.e. (293.62+0.02) K, (303.80+0.02) K
y (308.26+0.02) K) y una isobarica (i.e. (8.008£0.001) MPa), y I,-CIII"3, en dos corridas
isotérmicas (z.e. (293.6240.02) Ny (308.264+0.02) K) y una isobarica (i.e. (8.008+0.001) MPa).
Las tablas 3.8 y 3.9 presentan los valores de solubilidad experimental para los sistemas
estudiados en cste solvente. Los crrores asignados a cada medida experimental fueron
calculados de acuerdo a lo discutido en la scccién 2.5 y reflejan el limite de deteccidén
alcanzado cn este trabajo (i.c. del orden de | M).

3.3.2 Corridas Isotérmicas e Isobaricas

La solubilidad isotérmica de Cllly y de 1, en CHF; esta representada en las figuras 3.11
y 3.12 en [uncion de la presion; la figura 3.13 muestra como varia la solubilidad isobarica
de ambos sistemas en funcion de la temperatura.

Los sistemas estudiados en ClIF3 muestran, una vez mas, que la presion no cs la va-
riable mas adecuada para representar a la solubilidad isotérmica. Como fue descripto en
las secciones 3.1.2 y 3.2.2 para los sistemas en Cylly y en SFg, las isotermas de solubi-
lidad estudiadas en ClII*3 presentan, en funcidn de la presion, una apariencia compleja;
la pendiente de estas curvas cs pequeiia en las regiones de baja y alta densidad, y muy
pronunciada en las cercanias de p (i.e. donde k7 es maxima). A presiones supercriticas,
proximas a la p¢, las isotermas se cruzan y los sistemas presentan un aumento de la solu-
bilidad con la temperatura (i.c. ¢l proceso de disolucion es endotérmico, ver también el
comportamiento de los sistemas iodometanos-SI%s y 1,-Xe[39]); a presiones bajas, las iso-
termas se cruzan nucvamente (ver la expansion logaritinica de la figura 3.11) y ¢; aumenta
con T segun lo hace, aproximadamente, la presion de saturacion del sdlido cristalino (i.e.
lim,, oc2 = ps(T)/RT").

La figura 3.13 presenta las isobaras de solubilidad de los sistemas CHI3-CIHF; y [,-CHF;
a 8.008 MPa; esta presién corresponde a ép = 1.663, mds alejada de la zona critica que las
isobaras de solubilidad llevadas a cabo en los sistemas CHI3-C,1l4, Cly-Coll, y CHI3-SFg
(ver figuras 3.3 y 3.8). En cstas condiciones, lejos de la zona critica, la expansividad



Tabla 3.8: Solubilidad de CHI3 en CHF; fluido en diferentes condiciones de presion y
temperatura.

T/K p/MPa  10%.ca/(mol.dm™3)  corrida | T/K p/MPa 10%.cy/(mol.dm=3) corrida
293.60 6.388 176 <+ 007 ° l},] 308.27 4674 007 + 0.01 ° !?J
293.63 71.797 196 <+ 008 ¢ tu!,] Jos.26 5213 0.12 £+ 001 ¢ t?,]
20368 8080 198 + 006 ¢ t.!J Jog.27 5441 018 + 001 ¢ t?'!
20363 9045 213 % 008 < ¢, [30827 5738 034 £ 002 ° &,
20364 10.118 222 <+ 008 ¢ l,!J Jos.27 6.016 073 + 0.03 ¢ t?./
303.79 2887 0.015 + 0.008 ¢ t:'-’.l 30826 6312 134 £+ 004 ¢ t?'!
30377 3549 0018 x 0008 ° ¢f, |30827 6949 217 % 007 °
303.79 4.761 0.061 £ 0.009 ¢ l,?J 30827 808 30 <+ 02 °? t?.!
30380 5.100 0.12 £ 0.01 a l;?'J 30827 8090 298 + 0.09 ¢ t?']
303.81 5366 027 <+ 0.02 ¢ l:-"J 30827 10092 37 + 02 °? t?,]
30380 5558 075 <+ 003 ¢ :T'J Jos.26 10094 38 <+ 01 ¢ t?'!
303.81 5.814 138 + 004 ¢ l;-‘,'/ J13.74 8008 287 + 009 ¢ p}J
303.80 6.362 195 + 006 ¢ l;-"J 30825 8008 289 £ 009 ¢ p'!J
303.81 7.055 208 £+ 0.04 b l-,l J06.32 8007 281 + 008 9 p}'l
303.81 7.056 235 &+ 0.07 a l;-"J 303.81 8009 269 + 008 ¢ p}'l
303.80 7.997 272 £ 008 a l:-')J 30086 8.008 249 + 008 ° p,!'l
303.81 10.007 3.3 + 0.1 a ?,/ 29759 8.008 226 * 0.07 ° p.!.l
303.81 10.008 3.1 + 0.1 b :T'J 29361 8008 196 = 0.06 ° p'!,l
30826 3500 0020 + 0009 ° 5, [20147 8008 179 * 006 ° p!,
308.26 3.964 0038 *x 0009 - th 289.04 8.007 1.61 £ 0.05 ¢ p.!J

t} s lt?l , ti-’l yp} 4 corresponden respectivamente a las tres corridas isotérinicas y a la corrida isobdrica. Se
indica el método experimental emipleado: ¢, espectrometria de alta presion y b, extraccién y cuantificacién
de muestras. El subindice i, f se refiere a {ritodometano disuelto en trifluorometano.
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Tabla 3.9: Solubilidad de 1; en CHI3 fluido en diferentes condiciones de presion y tem-
peratura.

T/K  p/MPa  10%.ca / (mol.dn=®) corrida [ I'/K  p/MPa 10%c; / (mol.dm=3) corrida
293.61 6.263 113 + 04 ° t!',J 30826  6.132 77 £ 03 ° ‘3./
29362 639 117 x 05 l!',J 30826 6626 117 + 07 ¢ 13.1
293.64 8.224 129 + 05 ¢ l;J 30827 6657 121 + 05 ¢ 13'!
293.62 9480 133 £ 06 ° ¢, [30825 6743 125 + 06 ° 2
293.61 10.090 136 + 06 ° t;J Jog22 8010 189 + 08 ¢ l’,l,_/
30825 3.711 083 + 005 *“ ‘3./ 30478 8.007 176 + 07 ° p;J
308.25 4.352 1.16 + 006 *° ‘3./ 300.82  8.007 159 + 07 ¢ p;.!
308.26  4.908 1.52 £ 0.08 ¢ t;l 296.87 8008 143 £ 06 ¢ p;J
308.26  5.299 2.1 + 01 ¢ ‘:.I 29363 8.009 132 £ 06 ° p;',
308.26  5.517 27 £+ 01 ¢ ‘3./ 291914 8010 124 £ 05 ¢ p;,,,
308.26  5.736 37 £+ 02 ¢ ti.l 289.02 8.008 111 + 05 ¢ p;J
308.26  5.983 60 <+ 02 ¢ i,

t;./, 13,1 y p;.l corresponden respectivimente a las dos corridas isotérinicas y a la corrida isobarica. Se

indica el método experimental empleado: @, espectrometria de alta presién y ¥, extraccién y cuantificacién
de muestras. El subindice y, f se reficre a yodo disuelto en (rifluoromelano.

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

3.3.3 La Densidad del Sistemma como Variable

En las figuras 3.14 y 3.15 esta representada la variacion de la solubilidad isotérmica de
CHI; y de 1, en ClHFy, respectivamente; cuando la densidad del sisteina es invariante, como
fue mencionado en las sccciones anteriores, el incremento de la temperatura favorece la
disolucion de los solidos en CI1I3 [luido.

La tabla 3.10 contiene las presiones de saturacion de Clll;(s), a las temperaturas
correspondientes a t?J y at};, y de Iy(s) a la temperatura de la isoterma t:J, obtenidas
por extrapolacién de las curvas de log(c;) a densidad nula (ver secciones 3.1.3 y 3.2.3). La
calidad de dichos valores de p,, extrapolados desde la region experimental hasta donde esta
ausente el solvente, indica que el logaritmo de la solubilidad se modifica casi lincalmente
con la densidad, en ese ambito.



10, / fmol.din=3)

2 4 8 8 10 12

p/ [MPa]

Figura 3.11: Solubilidad isotérmica de
CllI3(s) en CIIF3 en funcién de la presion.
@ !}, T=293.62 K; ® (7, T=303.80 K
y 3, T=308.26 K.
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Figura 3.12: Solubilidad isotérmica de
I2(s) en CHF3 en funcién de la presién.
Oty T=293.62Ky o2 ,, T=308.26 K.

Marcas superiores: empleo del método de extraccion y cuantificacion de muestras. Marcas
inferiores: de las corridas isobaricas pj ; (izquierda) y pj ; (derecha). Las flechas indican la
region donde la compresibilidad del solvente es maxima a las temperaturas de las isotermas
supercriticas. En la figura de la izquierda, se expandec la regién de baja solubilidad,

utilizando una escala logaritmica para la ordenada.
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Figura 3.13: Solubilidad isobérica de CllIz(s) y l2(s) en CHF3, a p=8.008 MPa, en funcién de
la temperatura.

Clll3, A, escala izquicrda de ordenadas; Iz, A, escala derecha de ordenadas. Marcas verticales:
de las corridas isotérmicas 1] ., t?, y £} .. La llecha indica la regién donde la expansividad del

solvente es maxima a la presion de las isobaras.

Tabla 3.10: Presiones de vapor de Cllly(s) y de Iy(s), obtenidas por extrapolacion a
densidad nula del logaritmo de la solubilidad en isotermas en CHI3 y su comparacién con

valores estimados a partir de datos bibliogralicos.

sélido T/K corrida ps(T, p} — 0) / (nlig) p(T) / (ullg)
Cllla 303.80 {;-"J 9.3 6.6
308.26 &, 14.5 0.7
I, 308.26 2, 712.6 720.0
(1) valores estimacdos a partiv de datos bibliogrilicos (ver scccion 2.4). Las isotermas, en cada una de las corridas, poseen

una descripcién del sistema experimental: ' ¥ ¥ corresponden respectivamente a los solutos Cllly y Iy; / corresponde a

CHIF3.
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Figura 3.14: Solubilidad isotérmica de
CHI3(s) en CIIF3 en funcién de la den-
sidad del solvente.

@, T=203.62 K; ¢} , T=30380 K
ye t?,f, T=308.26 K.
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Figura 3.15: Solubilidad isotérmica de
I2(s) en CHF3 en funcion de la densidad
del solvente,

Oty T=203.62Ky O 12 ,, T=308.26 K.

Marcas superiores: método de extraccion y cuantilicacién de muestras. Marcas inferiores:

de las corridas isobéricas p} ; (izquierda) y p;'/ (derecha).



Capitulo 4

Analisis Comparativo de los
Resultados

6l



62 Analisis Comparativo de los Resultados

4.1 Calculo de Propiedades Termodinamicas
de Mezcla

En este capitulo, se presentan los valores de los voliimenes, entropias y entalpias parcia-
les molares de los solutos, calculados a partir de los datos experimentales de solubilidad,
en diferentes condiciones. A continuacién, pueden calcularse las cantidades (9p/90X2)Fy
y (0S/9X2)¥y que, a diferencia de las anteriores, son propiedades de mezcla que no
presentan anomalias criticas; la primera de ellas, involucrada directamente con las carac-
teristicas de la interaccién soluto-solvente, es determinante del signo y de la amplitud de
la divergencia critica en V;®°, 55° y en H3°.

4.1.1 Relaciones Termodindmicas y Aproximaciones
Empleadas

La condicién termodinamica que garantiza cl equilibrio entre un soluto sélido S y una
solucién saturada, a una dada temperatura y presion, esta dada por la relacién:

/12(8)561) = /‘2(Sa51n) ) (41)

donde (S, s6l) y peo(S,sln) denotan los potenciales quimicos del soluto en la fase so-
lida y fluida, respectivamente. Suponiendo que la solubilidad del fluido en el sélido es
despreciable, la ecuacion anterior puede reescribirse de la forma siguiente:

15(S,s6l) = pu2°(S,sln) + RT Inao(T, p, X,) , (4.2)

donde 5(S, s6l) es el potencial quimico del sélido puro, a; es la actividad del soluto en la
mezcla y u3°(S,sln) = limyx, o [13(S,s61) — RT In a2(T, p, X32)] y es una constante a una
dadapyT.

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 aproximacion, la actividad puede reemplazarse por la fraccién
molar decl soluto X3, pudiéndose reescribir la ecuacion anterior en forma mas simple:

e3(S,s0l) = u3(S,sln) + RT In Xo(T, p) . (4.3)
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A partir de la ecuacién 4.3, el cilculo de las propiedades parciales molares del soluto a
dilucion infinita, V;°, S3° y 115°, s directo a partir de las relaciones:

v —vy = —pp (2Xedhp) (4.4)
31) T.o
: . aT'In Xo(T, p)
SP -85 = g 2a,p) .
S _ §; +/z( = . (4.5)
1P =113 = (82 —83)T — RTIn X,5(T,p). (4.6)

Las ecuaciones anteriores representan al volumen, a la entropia y a la entalpia de disolucién
del soluto en una mezcla infinitamente diluida, en determinadas condiciones de presion y
temperatura. A dilucion infinita, AgsV y Aais/! son independientes de la concentracion
y A4S sélo conserva la [uncionalidad en X3 correspondiente a una mezcla ideal.

Restringiendo el tratamicento a soluciones muy diluidas es posible, ademas, aproximar
la densidad del fluido p,, por p} ', obtenida a partir de la ecuacién de estado del solvente
puro. De la misma mancra, los coclicientes de compresibilidad y de expansividad de la
mezcla, K1, ¥ a,,°%, pueden aproximarse por sus homélogos en cl solvente puro &3, y
a; |, (¢f. relerencia [39)).

Como fue mencionado en ¢l capitulo anterior, las isotermas e isobaras de solubilidad
son sigmoideas, cuando son representadas en [uucion de los campos p y T respectivamente;
este hecho dificulta la evaluacion de las derivadas en las ecuaciones 4.4 y 4.5 a partir de
los datos experimentales. 13s conveniente, entonces, reescribir las ecuaciones 4.4 y 4.5
en funcién de la densidad, donde las curvas de solubilidad experimentan variaciones mas

suavces:

dIncy(T,
v = Aty |1, (L) o
n, T,o
dT In X,(T,p)
S S = —Ra".,p° R4 S LA , 4.8
2 2 ROD.lpn,l ap;'l o ( )

donde, en el primer caso, la [raccién molar del soluto [ue sustituida por la variable de

Y¢f. pagina 46.
2El subindice ¢ representa la superficic de saturacion.
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concentracién experimental ¢;®, asumiendo que en soluciones suficientemente diluidas
Xa = c2fpa = c2fph,-

A dilucién infinita, el volumen, la entropia, la entalpia y la energia de Gibbs parcia-
les molares del solvente son iguales a las propiedades molares caracteristicas 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 solucién con las
propiedades parciales molares del soluto (cf. ecuacién 1.6 para V;), pueden derivarse las
expresiones siguientes, validas para soluciones infinitamente diluidas:

a [e o]
X2)py
o0 e e [T as \*
Sz = Sl + Vl ap'l (a‘x,z)’l"v + (aXZ)T'V (410)
I \™ 95\~
o0 = - /' - 7] o0 — [ ] . .
H; H{ + Vi a <—a-\,2)1.'v T+ (_3X2)T,v T+ p® — 13 (4.11)

Las ecuaciones 4.9, 4.10 y 4.11 muestran que estas propiedades molares parciales de los
solutos divergen en la zona critica, conforme lo hace la compresibilidad y la expansividad
del solvente en dichas condiciones. Esto significa que, en disoluciones diluidas, la cantidad
(Op/0X2)Fy (fuertemente dependiente de las caracteristicas de la interaccién entre el
soluto y el solvente) es responsable de la amplitud y del signo de la divergencia observada.

4.1.2 Volumenes, Entropias y Entalpias Parciales
Molares a Dilucion Infinita

El volumen, la entropia y la entalpia parciales molares de los solutos, en disoluciones
infinitamente diluidas, son cantidades termodinamicas sensibles a la perturbacién pro-
ducida en el fluido al incorporar un molécula de soluto. A través de su potencial de
interaccion, el soluto modifica la estructura del fluido que lo rodea, principalmente en
la region critica, donde las propiedades mecanicas y térmicas del medio que condicionan
dicha perturbacion, varian fuertemente en forma universal.

3La variable de concentracién experimental, ca, representa la molaridad del soluto dividido por
(Imol.dm™3).
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Los volumenes parciales molares de solutos en soluciones cuasi-criticas pueden calcu-
larse a partir de cuidadosas medidas de densidad, llevadas a cabo mediante adaptaciones
de técnicas dilatométricas convencionales[67] y utilizando técnicas mas sensibles, como
densimetros de tubo vibrantc[68]. Las cantidades V;® y H$® pueden también obtenerse
a partir de técnicas cromatograficas cu fluidos supercriticos[69]. En cste trabajo, las
propiedades parciales molares de los solutos fueron obtenidas a partir de la informacion
experimental de solubilidad; la precision de los resultados es comparable a la de las me-
diciones mas dircctas de V,* y 1/5°, mencionadas anteriorimente.

Los volimenes y cntropias parciales de los diferentes solutos estudiados pueden obte-
nerse utilizando las ecnaciones 4.7 y 4.8 y los resultados de solubilidad.

El procedimiento empleado para calcular el volumen parcial molar del soluto esta
basado en la comparacion de las expresiones de V,°—4.7 y 1.15—; esta altima, proveniente
de la teoria de fluctuaciones de Kirkwood y Bull para mezclas fluidas. De esta manera,
el valor de la transformada de Fourier de la luncién de correlacion directa entre soluto y

solvente, a dilucién infinita, (75, puede escribirse en funcion de propiedades de la solucion:

F(Twp )

-~

o J . Vrp
¢ = 5 (h. co(T,p) — [;]’)7 (4.12)

donde I'(T), pj, ;) representa (In (7, p) — Vi'p/ RT).

Como fue meucionado anteriormente, la funciéon C75 es una propiedad no divergente
en el estado critico del fluido y depende de los cambios de densidad, en forma suave. En
efccto, fue posible comprobar que la funcionalidad de I'(T, p}, ;) con p;, | esta bien repre-
sentada por polinomios de grado 2, P(p;, ), en el ambito de densidades experimentales.
Bajo esta suposicion, el comportamiento isotérmico de C73 con la densidad resulta lineal,
en ese ambito de densidades.

En la tabla 4.1 figuran los valores de los cocficientes de P(py, ), obtenidos mediante
el ajuste de esos polinomios a la lunciéu I'(T, pj, ;), evaluada a partir de las isotermas
experimentales de solubilidad, para cada caso.

A partir de los coclicientes agrupados en la tabla 4.1, la funcion CP3 puede calcularse
en forma trivial, a la temperatura de cada isoterma experimental; i.e., C33(T,p; ;) =
ai(T) + 2a5(T)p;, ;- Finalmente, la ccuacion 1.15 permite obtener los valores de V>, a la
misma temperatura y en funcion de la densidad.

Las tablas 4.3 y 4.4 conticnen los valores de V5® de todos los sistemas estudiados,
y 2
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Tabla 4.1: Coeficicntes de Ajuste del Polinomio P(p}, ;) = ao+ aip},; +a2p}% a la Funcién
F(T) p;,l)‘

Sistema §T ag a, as x 102
0.967 -20.38 1.75 —5.37
Cal14-Clll4 1.041 ~15.56 1.31 -4.66
1.074 ~14.68 1.34 ~4.84
0.972 -29.37 2.69 -8.69
Calle-Cly 1.041 -16.85 0.87 ~1.74
0.951 ~922.57 2.88 —-15.44
SFe-Cllla 1.013 -14.31 1.28 -6.51
0.951 —48.49 7.41 -38.33
SFe-Cla 1.013 —14.86 0.58 -2.10
0.982 -16.65 1.05 ~3.47
CIIF5-Cllly 1.016 —14.61 0.69 -1.61
1.031 —-14.22 0.73 ~-1.98
0.982 -16.23 1.23 ~4.48
CliFs-1, 1.031 -10.38 0.46 -1.19

6T = T/T*. Unidades: ag, adimensional; a), (mol~'.dm?); a2, (mol~2.dm®).

calculados en intervalos fijos de §p}, |, a lo largo de todo el ambito de densidades barrido
en las isotermas de solubilidad. Los resultados estan agrupados segiin fueron determinados
a temperaturas supercriticas o en la region liquida, respectivamente.

Las incertidumbres en los valores de V,® fueron asignadas por propagacién de errores
en la ecuacion 1.15, de todas las variables involucradas en el cilculo, i.e.: T, k3., p5, ¥
Cys. Las incertezas en los valores de las tres primeras magnitudes son conocidas y fueron
discutidos en detalle en la seccién 2.5; para determinar la incerteza en C% es necesario
calcular el error que es cometido al evaluar la derivada (9T'/9p}, ,)7,,. Como es habitual
en la asignacion de crrores a las funciones derivadas[70], puede suponerse que los valores
de la abscisa estan perfecctamente determinados; de esta manera, el error en la funcién

derivada es igual al crror del incremento de la funcién, i.e. E(Af/Ax) = E(AT)/Af. En
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el caso particular de C7%:

E(C2)=¢

( ar \ _ E(r'*+'-ri) (4.13)

i), TR

donde & simboliza la indcterminacion en el valor de una funcién; I'" y 1""*+! resultan de
evaluar la [uncion I' eu dos condiciones experimentales consecutivas, pertenccientes a la
misma isoterina.

En la region de muy baja densidad, el error en V® ¢s alto debido, principalmente,
a que la funcion I esta fuertemente indeterminada, debido a la baja solubilidad de los
solidos estudiados.

A mayor densidad, la incerteza en los valores de V™ crece nuevainente; en estas condi-
ciones, la pendiente de I' en funcion de pj, |, principalimente determinada por la pendiente
del término (01ncz/dp}, ) )14 (¢f. ccuacion 4.12), disminuye y, en consecuencia, aumenta
E(V2). Asi, la pendiente de las curvas del logaritmo de la solubilidad en funcién de la
densidad (cf. la figura 4.11) condiciona la precision con que pueden ser calculadas las
propiedades parciales molares, de un dado sistema, a partir de medidas de solubilidad.

El calculo de la entropia molar de disolucién del soluto fue llevado a cabo con mayor
dificultad y con menor precision debido a que en este caso no fue posible encontrar una
funcién que varie monotonamente con la densidad a lo largo de las isobaras.

Sin embargo, la funcion (7' In X3), a lo largo de las isobaras de saturacion, presenta una
variacion suave, aunque no mondétona, con pj, ; estas funciones son bien representadas por
polinomios de grado 3, en ¢l ambito de densidades experimentales, cuyos coeficientes de
ajuste estan detallados en la tabla 4.2, para cada caso. in consccuencia, la determinacion
de AyisS® esta basada directamente en la ccuacién 4.8 y el factor (9T In X2/0p;, ) )p.0
puede calcularse en [uncion de cstos coeficientes, a la presion de las isobaras experimen-
tales; i.e., (T'In X3) = ay(p) + 2a2(p)p,; + 3as(p)p}l).

Una vez que son calculados los valores de A g S, Agis /™ pucde obtenerse a través
de la ecuacion 4.6, en lorma trivial. La tabla 4.5 muestra los valores de la entropia de
disolucién (S$° — S3) y de la entalpia de disolucion (/15° — H3) de aquellos sistemas en
los cuales fueron electuadas corridas isobaricas.

La incertidumbre en los valores de Ay, S lue asignada por propagacion de errores
en la ecuacién 4.8, de todas las variables involucradas en el cdlculo, ie: o, pr, Y
(AT In X2/0p; 1 )po- Las ccuaciones de estado de los solventes fucron empleadas para
evaluar las incertezas de las dos primeras magnitudes (¢f. seccion 2.5); la incerteza en
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Tabla 4.2: Coeficientes de Ajuste del Polinomio P(p},,) = ao + a1p}; + a20}% + a3p}’, a
la Funcién (T'In X3)p,e.

Sistema ép ag a, az; x 10 az x 10
Cal14-Cllly 1.264 -4222 225 =70 ]
C,114-Cly 1.264 -6069 494 -337 10
SFe-Clll 1.194 -3613 -103 384 -26
CIIF;-Clil; 1.663 +2634 -1433 1162 -31

5p = p/p°. Unidades: ag, adimensional; ay, (mol~'.din3); a2, (mol~2.dm®); a3, (mol=3.dm?). El sistema
I,-CIIF3 no fue incluido debido a su incerteza.

la derivada (9T In X3/0p}, ,)p. fue determinada, utilizando un procedimiento similar al
descripto anteriormente, para evaluar el error en la funcién (9I'/9p}, \)r.0.

La incertidumbre en los valores de Ay;,//* fue asignada por propagacién de errores en
la ecuacion 4.6, de las variables T', Ay;sS® y X,.

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 voliimenes parciales molares de los solutos
en C,ll,, SFg y en CIIF; respectivamente, en funcién de la densidad relativa (i.e., §p,, =
Pna/Pha)- A temperaturas supercriticas, no existe cambio de fase y las curvas de V°
son continuas en todo el ambito de densidades; a temperaturas subcriticas, solamente es
representada la zona densa.

Como fue mencionado antes, estas curvas presentan fuertes variaciones en la region cri-
tica; a densidades cercanas a pf, |, aparecen fuertes minimos en V>, que son consecuencia
del fuerte crecimiento de la compresibilidad del fluido en esa regién (ecuacién 4.7). La
cercania al estado critico, 7'/7* maés cercano a 1, exalta el comportamiento anémalo del
volumen parcial molar del soluto (i.e. observar comparativamente las curvas de V° a y
b de CHI; en las figuras 4.1 y 4.3).

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

A mayor densidad, la parte repulsiva del potencial cobra mayor importancia, deter-
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Tabla 4.3: Volumenes parciales molares a dilucién infinita de los sistemas estudiados a
temperaturas supercriticas.

V2 /(dmdanol =)

bon.1 (ie) (i e) (te) (W h)
§T=1.041 §T'=1.074 §T'=1.041 §T'=1.013
0.10 -1.84+0.4
0.50 -3.0+0.7 -2.310.6 -2.9%0.4
0.60 -4.1£0.6 -2.910.4 -4.8%0.5
0.70 -5.54+0.6 -3.110.4 -8.0+0.7
0.80 -6.7120.6 -3.6£0.3 -13.0%1.1
0.85 -7.0120.6 -3.6+0.3 -15.8%+1.3
0.90 -7.010.6 -3.5+0.3 -6.2£1.9 -17.9£1.5
0.95 -6.820.5 -3.240.3 -6.2+1.5 ~18.7+1.6
1.00 -6.210.5 -2.9%0.2 -6.0%1.1 -17.7£1.5
1.05 -5.4£0.1 ~-2.520.2 -5.410.8 -15.2+1.4
1.10 -4.520.41 -2.1%0.2 -4.7£0.6 -11.9+1.2
1.15 ~3.6320.3 -1.7£0.2 -4.0£0.5 -8.61+0.9
1.20 -2.74£0.3 -1.3%0.1 -3.240.4 -5.940.7
1.30 -1.4£0.2 -0.840.1 -2.040.2 -2.54£0.4
1.40 -0.710.1 -0.3810.05 -1.240.1 -1.0%0.2
1.50 -0.3210.0% -0.16£0.02 -0.740.1 -0.410.1
1.60 -0.1310.02 -0.0510.01 -0.410.1 -0.141+0.05
1.70 -0.01£0.01 0.011£0.003 ~0.25+0.04
1.80 0.00910.002 0.044£0.01 -0.16£0.03

V2 /(dwn® .ol ~ 1)

6Pu,l (l'h) (f,]) ("lf) (y-I)
§T=1.013 §1'=1.016 §17'=1.031 §T=1.031
0.60 -1.8120.6 -1.1120.5
0.70 -2.210.5 -3.240.8 -2.310.5 -1.0+0.3
0.80 -4.210.6 -5.610.9 -3.340.5 -1.510.4
0.85 -5.3£0.6 -7.0%1.0 -3.840.5 -1.810.4
0.90 -6.110.6 ~-8.611.0 -4.210.5 -2.0+0.4
0.95 -7.0%0.7 -10.0%1.0 -4.54£0.5 -2.240.4
1.00 -7.020.7 -10.8x1.0 -4.5+0.4 -2.3+04
1.05 -6.3%£0.6 -10.6£1.0 ~4.1£0.4 -2.240.4
1.10 -5.220.6 ~9.5+0.8 -1.0£0.3 -2.0+0.4
1.15 -1.0%0.5 -7.84£0.7 -3.5£0.3 -1.8%+0.4
1.20 -2.910.4 -6.0£0.5 -2.940.3 -1.5103
1.30 -1.43£0.3 -3.3120.4 -1.9£0.2 -1.0+0.3
1.40 -0.71£0.2 -1.8+£0.3 -1.110.2 -0.6£0.2
1.50 -1.0£0.3 -0.71+0.2

Spuy = pua/poi 8T = T/T°. Lasletrasd, t y y representan a los solutos: triiodometano, lelraiodometano
y yodo. Las letras e, h y f representan a los solvenles: eleno, hezafluoruro de azufre y Urifluorometano.
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Tabla 4.4: Voliimenes parciales molares a dilucién infinita de los sistemas estudiados a

temperaturas subcriticas.

VS /(dm3.mol~?)

5m.1 G,e) (t.e) (i.h) ) ) .0

6T=0.967 §T=0.972 6T=0.951 §T=0.951 §T=0.982 §T=0.982
1.50 -1.54+04 -1.8+0.9
1.55 -1.6£0.3 -1.94+0.2 ~-7.0£2.0 -0.9+04 -1.0£0.6
1.60 -0.940.2 -1.140.1 -1.5+0.5 -6.1+4.8 -0.51+0.3 -0.61+0.4
1.65 -0.5+0.1 -0.710.1 -0.5+0.2 -2.5+24 -0.3+£0.3
1.70 -0.340.1 -0.4+0.1

6pn1 = pna/ph i 8T = T'/TC. Lasletras i, t y y representan a los solutos: triiodometano, letraiodometano
y yodo. Las letras e, i y [ representan a los solventes: eleno, hezafluoruro de azufre y trifluoromelano.

minando casi exclusivamente la estructura del fluido; en esas condiciones, V;* tiende a
cambiar de signo, adoptando valores del mismo érden que el volumen molar del soluto
solido?.

En una isoterma supercritica, por ejemplo, el valor absoluto del volumen parcial de los
solutos disminuye desde ¢l valor que adopta en el minimo, que es de algunos dm?®/mol, a
unos pocos cm®/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 dilucién infinita de CHI; y de Cl, en C,l14, respectivamente.
La diferencia entre ambas curvas, igualmente distantes del estado critico, es consecuencia
directa de interacciones soluto-solvente de distinto tipo; CHIy presenta un minimo maés
pronunciado, indicando que la presencia de una distribucién asimétrica de cargas en la
molécula de soluto aumenta la amplitud de la divergencia de Vy®.

En SFg (cf. las curvas simbolizadas con a en la figura 4.2), las curvas son mas pré-
ximas al estado critico y por lo tanto los valores absolutos de V,° son muy elevados; en
este solvente, el volumen parcial molar de CHI; es marcadamente mas negativo que el
correspondiente a Cl,.

Contrariamente a lo esperado, la presencia de un solvente dipolar, como CHF3, no
acentia la diferencia en los valores de los voliimenes parciales molares de dos solutos con

“En la tabla 4.3 algunos valores de V;° han cambiado de signo, para densidades reducidas superiores
al7.
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Tabla 4.5: Eutropias y Entalpias de disolucién del soluto a dilucién infinita en los sistemas
estudiados isobaricamente a presiones supercriticas.

55° = Sy /(Joule. K =L.mol~")

Spn,1 (t,e) (t,e) (t,h) (s, f)
§17=1.261 §P=1.264 §P=1.194 §P=1.663

0.50 -100+36

0.60 13119 -1961+45

0.70 -230+27 -334+102 -357156

0.80 -368+37 -~507+110 -602+70

0.85 -415+43 -599+113 ~758+78

0.90 -516+47 ~-G81+113 -883+82

0.95 -573+51 -744%110 -986185

1.00 -607£52 ~778%x101 -1018+85

1.05 -612452 ~-778196 -1055182

1.10 588150 715187 ~-1006+77

1.15 ~-539%46 -GBGET6 -909+69

1.20 ~A75+41 -G10£65 ~784%61

1.30 ~335+31 -A19%17 -5524+47

1.40 -221123 -323136 -353+36

1.50 ~-146%17 -241+30 -233431

1.60 -97%14 ~190+28 ~160130

1.70 -65%12 -1581+30 -115+£29

1.80 -86+ 14 108144

1.90 ~68+6 184+70

2.00 ~-56+3 3901237

TR II;/(KJonlc.mol‘l )

6Pu,l (t.e) (('r) ('.'h) ('-I)
§1°=1.264 §1°=1.2G61 §P=1.194 §P=1.663

0.70 -12%4

0.80 ~-84+3 -117£14 -169+23

0.85 -10613 ~144x14 -220+26

0.90 12733 -168+13 -261+27

0.95 -144%3 ~-187£13 -291+28

1.00 -15443 -197+£13 -314428

1.05 -15613 -197£13 -316+27

1.10 -14943 -187£14 -3004+25

1.15 -139%3 -170x14 -268+23

1.20 -11613 -148% 14 -227%20

1.30 -7513 -101E1S -151£15

1.40 -42+3 -86%12

1.80 59+13
1.90 80121

8pn1 = pu/piai 6P = P/P¢. Lasletras i y L representan a los solutos: triiodometano y tetraiodometano.

Las letras e, h y f representan a los solvcutes: eleno, hezafluoruro de azufrey trifluoromelano. El sisteina
15-CHIF3 no fue incluido debido a su incerteza.
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Figura 4.1: Volumen Parcial Molar a Di-
lucién Infinita de Clllz y de Cl; en Cally
en [uncién de p, /05

n,l-

T/T¢: a 1.074; b 1.041; ¢ 0.967; d 0.972.

Se indican algunas barras de error.
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IYigura 4.2: Volumen Parcial Molar a Di-
lucién Infinita de Clll3 y de CI, en SFg en
funcién de p,,1/p5 -
T/T¢: a 1.013; b 0.951. Se indican algu-
nas barras de error.

distinta polaridad; las curvas simbolizadas con a ¢n la figura 4.3 muestran los valores de
Ve paraCllly y I en este solvente. Este hecho implica que el dipolo presente en la mo-
lécula de ClIF; y la posibilidad de formar uniones de hidrégeno parciales, no contribuyen
significativamente a la interaccion soluto-solvente.

El volumen parcial molar de un sélido disuelto posce una dependencia trivial con la
densidad del fluido a través de V{* (¢f. la ecuacién 4.9); con el objeto de efectuar compa-
raciones entre dos solventes dilerentes, en la misma region termodinamica, es conveniente
utilizar la relacién V,°/ V", que remueve la funcionalidad directa con la densidad del sol-
vente. La figura 4.4 muestra el comportamiento de la relacion V;°/V|* para un soluto
dipolar como Clll3, a la derecha, y para I, y Cl,, a la izquierda; las letras a, b y ¢
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Figura 4.3: Volumen Parcial Molar a Di- Figura 4.4: V2 /Vy de diversos sistemas
lucién Iufinita de Clly y de 13 en ClFy experimentales en funcion de p, 1 /p§ -
en funcién de pn,/py, - T/T° a 1.013/1.016; b 1.031 y ¢ 1.041.
T/T€: a 1.031; b 1.016; ¢ 0.982. Se indi- Sistema 19-Xe, de la relerencia [39).

can algunas barras de error.

representan las distintas regiones Lermodinamicas estudiadas, cada vez mas alejadas del
cstado critico.

Un analisis de las curvas de los sistemas Clll3-CllF3 y Cl1I3-SFg (designadas con a,
a la derecha) muestra ue, en iguales condiciones, este soluto interacciona de mancra
similar con ambos solventes; nucvamente, esto indicaria que el dipolo de la molécula de
CHF5 tiene una participacién nicnor en la interaccién. Por otro lado, las curvas b para
los sistemas I,-CHF; y 1,-Xe[71] sefialan el misino efecto. A través de una interaccion
mas eficiente de I; con Xe que con CIIF3, este soluto presenta valores mayores de V;° [V},

en el primer solvente.
La comparacién dc los valores de V;°/V|" de los sistemas CHl3-CoH,; y Cll;-CHI
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(curvas ¢ y b, a la derecha), como asi también de Cl;-Cally y Cl4-SFg (curvas c y a,
a la izquierda), destaca la aparicién de minimos mas pronunciados para las disoluciones
en C,l1y, a pesar de que las soluciones en C,l1; estan mas alejadas de la region critica;
esta observacién sugiere la existencia de una interaccién especifica entre los iodometanos
y CoHy (¢f. seccion 4.2.3).

La figura 4.5 muestra el cambio de entropia del soluto asociado al proceso de disolucién
para dar soluciones infinitamente diluidas, para los sistemas estudiados isobdricamente®
(cf. tabla 4.5). Esta propicdad parcial molar del soluto también presenta fuertes minimos
en la zona critica; en esta regién, la expansividad térmica del fluido es anormalmente
grande, lo que provoca cambios importantes en el potencial quimico 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 sélidos: I, CHI; y CI,®
acompanan la disminucién en los valores de las entropias de disolucion. Esta observacion
sugiere que S5° toma valores similares para solutos diferentes, en iguales condiciones
reducidas en cualquier solvente.

La figura 4.6 representa la entropia parcial molar de exceso a dilucién infinita de los
solutos (i.e. SPF) = §%¢ — Rln X,) para los mismos sistemas. Esta cantidad es el
cambio producido en la entropia del sistema, al ser incorporado el soluto a temperatura y
presion constantes, descontando la contribucion entrépica ideal de mezcla. La figura 4.6
representa los valores de S (E) para los mismos sistemas experimentales descriptos en la
figura 4.5; ambas representaciones difieren escencialmente en que los valores exceso de
S, no tienen en cuenta las contribuciones de las entropias absolutas de los sélidos; como
resultado de ello, las curvas a y ¢ aparecen mas préximas entre si.

4.1.3 Propiedades de Mezcla no Divergentes:
(0p/0X2)Tv ¥ (0S/0X2)Fv

Las ecuaciones 4.9 y 4.10 muestran que, para soluciones infinitamente diluidas, la pro-
ximidad al punto critico del solvente provoca la divergencia de las propiedades parciales
molares de los solutos—V;*, 53° y también H$°—, a través de las propiedades divergentes

SEl sistema I5-CIIF; no estd representado debido a una excesiva indeterminacién en los resultados.
Los resultados de Iz disuelto en Xe fucron obtenidos de la referencia [39).
®Los valores mencionados de S3 de los sélidos figuran en la seccién 2.4.
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del solvente: &7, y aj ;. Lu otras palabras, la incorporacién de una molécula de soluto en

un solvente cuasi-critico no altera el estado de inestabilidad mecanica y térmica existente,

preservandose la misma estructura en el fluido, responsable del comportamiento andmalo

existente cn el solvente puro.

Sin embargo, el soluto, a través de su interaccion con el solvente, determina la amplitud

y el signo de la divergencia critica en las propiedades molares parciales. Esta informacién

esta contenida en la cantidad (9p/0.X3)5y, que esta presente en las ccuaciones de V;* y

de §5° multiplicando a la propicdad divergente del solvente.

Esta derivada representa la variacion de la presién, en una solucién infinitamente di-

luida, cuaudo 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
seccién 1.1 (¢f. ecuacién 1.14), esta propicdad da cuenta basicamente del cambio en el
valor de la funcién de correlacién directa cuando una de las dos moléculas del solvente
es reemplazada por una molécula de soluto[72]. Cuando p; , — 0, ambos componentes
estan infinitamente diluidos y por lo tanto el intercambio de una molécula de solvente
por una molécula de soluto no trae aparejado un cambio de presion, i.e., el valor de
(Op/0X2)Fy debe anularse en esas condiciones. En la zona critica, donde predominan las
fuerzas atractivas, si la interaccion entre el soluto y el solvente es de mayor intensidad que
entre dos moléculas de solvente (i.e. Cf3 > C},), (Op/9X2)$, adopta valores negativos.
A densidades elevadas, el comportamiento de esta derivada depende de la relacion de ta-
mafios entre las moléculas de soluto y de solvente; por ejemplo, a temperatura y volumen
constantes, el intercambio de una molécula de soluto, de mayor tamano, por una molécula
de solvente, mas pequeiia, provoca un aumento de presion en el sistema y (Ip/0X2)Py
adopta valores positivos.

Las tablas 4.6 y 4.7 contienen los valores de (Jp/0X2)Fy y su incerteza, calculados
a partir de los valores de Vi /V|" (¢f. pagina 72) y de propiedades del solvente puro
utilizando la ecuacion 4.9.

Las figuras 4.7, 4.8 y 4.9 representan los valores calculados para (0p/0X;)3y en C,H,,
SFg y CIT; respectivamente, en curvas isotérmicas supercriticas. Para todos los sistemas
experimentales, las curvas no evidencian anomalias, presentando una funcionalidad simple
con la densidad reducida.

Las curvas de (Op/0X2)Fy poseen valores negativos en todo el ambito estudiado; de
acuerdo con el comportamiento esperado a baja densidad, éstas tienden a aproximarse a
cero en esas condiciones.

Para un dado sistema, el efecto de la temperatura no es importante a bajas densidades
(observar la superposicion de las isotermas designadas con las lineas continuas a y b
en las figuras 4.7 y 4.9, correspondientes a los sistemas CHI,-C,114 y CHI3-CHF3). Por
encima de la densidad critica, las isotermas evaluadas a menor temperatura toman valores
mas negativos; las corridas subcriticas” estan situadas a valores ain menores. En otras
palabras, cuando disminuye la energia térmica, la mezcla se aparta del comportamiento
ideal, cobrando mayor importancia la energia potencial de interaccién y produciendo
valores mds negativos de (Op/0.X;)Fy, que es muy sensible a las fuerzas que existen entre

"Los valores de (0p/8X>)Fy correspondientes a las corridas subcriticas no estén representados en las
figuras debido a que poseen una gran incerteza (¢f. tabla 4.7).
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Tabla 4.6: (9p/0X2)Ty de los sistemas estudiados a temperaturas supercriticas.

(9p/3X2)Ty [(MPa)

Son,1 (i.e) (ive) (tye) (i.h) (t,h) (i) (i.)) (v, f)
§T=1.041 §T=1.074 §7'=1.011 §7'=1.013 §T=1.013 §T=1.016 §T=1.031 §T=1.031
0.40 -19£7 -1917 -7%1
0.50 ~2815 -2815 -11£1 -14+4 -1515 -8+2
0.60 -37+4 -3714 -14£1 -194+4 -20+4 -10+3
0.70 -4743 -46+3 -18+1 -25+4 -25+4 -1213
0.80 -5613 -5543 2241 -8+3 -3244 ~-32+4 -16+4
0.85 -G1+3 -5913 -24%1 -943 -3514 ~35%4 -1714
0.90 -G513 -6213 -57421 -26£1 -10+2 -3914 -38+4 -19%4
0.95 -6913 -6513 -63% 14 -28+1 -11£2 ~42+4 -4114 -2115
1.00 -7243 -G813 -69%11 -29%2 -1242 -4615 ~41+4 -2315
1.0 =754 -70+3 7518 -30+2 -13+2 -50+5 -1715 -25+5
1.10 -77+4 -7lx4 -81£7 -31+2 -15%2 -5415 -5015 -2745
1.15 -79%4 ~72%4 -87&7 -3243 -16+£2 -5715 -53+5 -2815
1.20 -80+5 7244 -93%7 -3343 -17+2 -G1t6 -56+5 -30+6
1.30 -8016 715 -10718 -33+5 -2043 -69+8 -61x7 =347
1.40 -7817 ~-66%6 -122411 -33+7 ~24%4 -76+11 -6619 -3819
1.50 -7448 -5947 -139+15 -33+12 -29+7 -84£18 -71£15 42414
1.60 -69+10 -51£7 -158+22 -92433 -75+27
1.70 -63+11 -1217 -183130

8pn) = pan/pi i 8T =T/T<. Lasletras i, Ly y representan a los solutos: triiodomelano, letraiodometano
y yodo. Las letras e, h y [ representan a los solventes: eteno, hezafluoruro de azufre y (rifluorometano.

Tabla 4.7: (Op/3.X,)Fy de los sistemas cstudiados a temperaturas subcriticas.

(Op/9.X2)Fy /(MPa)

6/’!!,! (ivc) (t,e) ('v,') (t'h) (l‘f) (yvf)
6T'=0.967 §T'=0.972 67°'=0.951 §T'=0.951 67'=0.982 $7'=0.982

1.50 -133£15 -188+21 -96+12 64421

1.55 -133x17 ~183+23 ~51+26 -200460 -51+14 60+24

1.60 -133£19 -177£25 -18+30 -184+76 -51+18

1.65 -13242] -171£26 -474+23

1.70 -132+22 16327

6pny = P /Pl i 8T =T/T*. Lasletras i, Ly y representan a los solutos: triiodometano, tetraiodometano
y yodo. Las letras e, i y f representan a los solventes: eleno, hezafluorure de azufre y trifluorometano.
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Figura 4.7: (0p/0X2)Fy de Clll3 y de
Cly en Czll, en funcién de py,/pf ;.
T/T°: a 1.074; b 1.041. Se indican algu-

nas barras de error.

las particulas.
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Figura 4.8: (9p/0X3)Fy de CHI3 y de
Cly eu SFg en funcién de Pn1/P5 -
T/T¢: a 1.013. Sec indican algunas barras

de error.

Los solutos no polares Cl; y I, interaccionan con menor intensidad que CHI,, pre-
sentando valores absolutos menores de (Op]0X2)Fy (comparar las lineas continuas, que
corresponden a Cllly, con las de trazos o puntos, que corresponden a Cly o I, en las

figuras 4.8, 4.9 y 4.7%).

En todos los sistemas estudiados, el tamano de los solutos es mayor que el de los sol-
ventes, por Jo tanto, un cambio de signo ¢n los valores de (Op/0X3)Fy es esperado a alta
densidad. Las curvas obtenidas para l; y CHI; en CIHF; (¢f. figura 4.9) indican que, en el
ambito de densidades estudiado, aiin prevalecen las fuerzas atractivas entre estos solutos y
el ClIF;. Por otro lado, las figuras 4.7 y 4.8 muestran un cambio de signo en la pendiente

8El comportamiento se invierte curiosamente a densidades altas; ver mas adelante.
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Figura 4.9: (0p/0X2)Fy de Clllz y de I, Figura 4.10: (dp/9X2)$§y de Clz en di-
en ClIF3 en funcién de py /05 |- versos solventes en funcién de p,,1/p§ .
T/T<: a 1.031; b 1.016. Se indican algu- T/T¢ a 1.013/1.016; b 1.031 y ¢ 1.041.

nas barras de error.

de las curvas que representan a los sistemas Clll3-Cqlly y Clll3-ST%, a densidades cerca-
nas a la critica. Este comportamiento indicaria que en esa region las fuerzas repulsivas
cntre las particulas comienzan a adquirir importancia; sin embargo, la densidad de los
sistemas estudiados ¢s todavia muy baja como para que pucdan percibirse esos cfectos.
En esos mismos solventes, la pendiente de las isotermas de Cly (curvas de trazos en las
figuras 4.7 y 4.8) no cambian de signo en la region estudiada. Consccuentemente, con los
argumentos mancjados hasta ahora, no es posible explicar los valores de (Ip/9X2)Fy ob-
tenidos para CIll3 eu SFg y principalmente en Cylly, a densidades superiores a la densidad
crilica.

La figura 4.10 agrupa los valores de (Ip/0.X2)Fy correspondientes a Clll en los tres
solventes cstudiados a temperaturas supercriticas (a la derecha) y a lo largo de isotermas
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Tabla 4.8: (Op/0X2)Fy y (05/0X,)Fy para algunos de los sistemas estudiados.

Sistema Experimental Spn T (0p/0X2)Fy /(MPa) (0S/0X2)Py /(J. K~ .mol~!)

Clll3-Call4 0.640 1.074 -406 £ 35 97 £ 58
1.000 1.041 -720 £+ 30 195 £ 111
Clll3-SFg 1.400 1.013 -330 + 70 -206 + 77

8pn1 = pna/p i 6T = T/Tc. Las derivadas fueron calculadas en las condiciones de interseccién de
las isotermas e isobaras experimentales de solubilidad. Los errores fueron calculados por propagacion,
despreciando la incerteza en S}, y tomando una incerteza en S3 de 20%.

subcriticas (a la izquierda). Como fue mencionado antes, a bajas densidades el efecto de
la temperatura sobre estas curvas es menor; en esas condiciones, un anélisis conjunto de
las curvas a, b y ¢ del grifico de la derecha indica que CII; interacciona con intensidad
creciente con los solventes SFg, CHIy y C,ll,. Este resultado estd de acuerdo con los
valores de solubilidad medidos y con los vohimenes parciales molares obtenidos.

Finalmente, utilizando la ecuacién 4.10 y a partir de propiedades del solvente, es posi-
ble determinar la cantidad (9S/0X2)Fy, que tampoco presenta anomalias criticas. Esta
derivada puede evaluarse en la regién de cruce de las isotermas con las isobaras experi-
mentales, donde los valores de S3° y (9p/9.X,)$, son ambos conocidos.

Esta propiedad no da informacién clara sobre la estructura del fluido debido a que,
ademds, depende [uertemente de los valores entrépicos propios del sélido y del solvente.

Como un ejemplo, la tabla 4.8 contiene algunos valores de (05/0X2)Fy, conjuntamente
con los de (9p/d.X3)Fy, para soluciones de CHI; en C;H, y en SFs. En ambos casos y en
las condiciones tabuladas, la incorporacién de una molécula de ClI; a cambio de una mo-
lécula de solvente—a Ty V constantes—disminuye la presién del sistema, predominando
las fuerzas de atraccién; sin embargo, estos procesos llevan consigo cambios de distinto
signo en la entropia del sistema.
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4.2 La Solubilidad en los Distintos Sistemas
Experimentales

La solubilidad es una funcion que depende fuerteinente de las fuerzas intermoleculares
existentes entre ¢l soluto y el solvente. La mayor parte de los sdlidos poseen entalpias de
disolucién endotérmicas cn liquidos en ausencia de interacciones especificas, cstos valores
de Ay, /1 son muy pequeiios para mezclas de especies quimicamente similares[73]. La
enunciacion empirica de este hecho, basada en que la disolucion debe estar acompanada
por una disminucion de energia libre, predice que “lo igual disuelve a lo igual”, restando
importacia a los clectos entropicos del proceso de disolucion.

La extension en la que un solido puede disolverse en un fluido cuasi-critico no resulta
tan sencilla de analizar, e.g.: en las tablas 3.1-3.9 puede verse que la solubilidad adopta
valores muy diferentes para sistemas soluto-solvente, que son estructuralmente de similares
caracteristicas y cn los que cstan presentes fuerzas de interaccion del mismo orden de
magnitud.

En la zona critica, ¢l proceso de disolucion esta profundamente condicionado tanto a
los valores de Ay, /1 como de Ay, S; ambas cantidades presentan fuertes divergencias cn
esta zona, tanto mas pronunciadas cuanto mas diluidas son las soluciones[74). En mezclas
binarias de solutos no volatiles, anmbas cantidades presentan valores fuertemente negativos
cerca del punto critico del solvente (¢f. tabla 4.5), afectando al proceso de disolucion en
forma opuesta[l1]. Por un lado, las cnormes entalpias de disolucién exotérmicas favo-
recen la incorporacién del soluto en la solucién; pero al mismo tiempo, la presencia del
soluto produce una perturbacion a lo largo de dominios macroscépicos en el fluido, que
desfavorccen entropicamente al proceso de disolucion.

4.2.1 Influencia de las Interacciones Soluto-Solvente
en la Solubilidad

La figura 4.11 representa el logaritmo de la solubilidad experimental, para algunos de
los sistemas estudiados, en funcion de la densidad reducida del medio; a partir de la
observacion cuidadosa de la figura pueden destacarse algunos aspectos importantes, que
son detallados a continuacion.

Como fue mencionado en la seccidn 3.1.3, estas curvas presentan una funcionalidad
simple en un amplio &mbito de densidades.
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log(cy/ct)

P;,l/ sz,l

Figura 4.11: Logaritmo de la solubilidad supercritica en funcién de p,1/p5, ;.
T/T¢: a 1.074, b 1.041, ¢ 1.013, d 1.031 y e 1.016. ¢! = 1(mol.dm~3).

Todas las curvas muestran un incremento de la solubilidad con la densidad a partir
de un valor minimo, ¢!, obtenido por extrapolacién a densidad nula y relacionado con
la presion de vapor del sélido a la temperatura de la mezcla (¢f. ecuacion 3.1). Para un
dado sélido ci! determina en gran medida la solubilidad de esa sustancia en presencia de
solventes; este valor constituye el origen comin de todas las isotermas de disolucién de
ese sélido en distintos solventes, a la temperatura 7.

La pendiente de las curvas de la figura 4.11, relacionada con las fuerzas de interaccién
moleculares, no se modifica sensiblemente con el cambio de la temperatura. Como ejem-
plo, pueden tenerse en cuenta las curvas de solubilidad de CHI; en los solventes CoHy y
CHF3 en la figura 4.11; en cada caso, las curvas denotadas con simbolos llenos rémbi-
cos y cuadrados corresponden a dos isotermas supercriticas préoximas y demuestran ser
practicamente paralelas en todo el ambito de densidades estudiado.

Por otro lado, es facil notar que las curvas de CHIj, 1inico soluto estudiado con ca-

racteristicas dipolares, son mds empinadas que las pertenecientes a los solutos no polares
Clq Y Iz.

0000000000000 00000000000000000000000000000000¢
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En C,;Hy, la pendiente de las curvas de solubilidad de ClI; y de Cl4 es muy pronun-
ciada, reflejando la existencia de una fuerte interaccion entre estos solutos y CoH4%. La
seccion 4.2.3 presenta algunos indicios en favor de la existencia de una interaccion especi-
fica entre C,H,4 y los iodometanos, que da como resultado complejos del tipo donor-aceptor
de electrones.

Por encima de la densidad critica, a medida que aumenta la densidad, las isotermas
de log ¢, en funcién de ép,,; muestran, en todos los casos, pendientes cada vez menores;
en estas condiciones, las fuerzas repulsivas cobran importancia en la interaccion.

A bajas densidades, el vinculo entre la pendiente de las curvas de Ine; vs. 6p,, y el
potencial de interaccién molecular puede establecerse utilizando la expansién del virial'®
hasta el segundo cocliciente (i.e. 13,,):

ey = ey + (Vy —2B)piy + ... (4.14)

La pendiente inicial de las curvas de la figura 4.11 determinan entonces, a menos de
constantes, los valores de 13}, relacionados con las fuerzas intermoleculares ue existen
entre cl soluto y el solvente; la tabla 4.9 agrupa los valores de este coeficiente, calculado
numéricamente de las curvas de la figura 4.11; la tabla no incluye a los sistemas de menor
solubilidad, para los que es dificil evaluar con precision la pendiente de las curvas de
solubilidad a bajas densidades.

Tabla 4.9: Coeliciente 3}, de la Expansion del virial para los Sistemas de la Figura 4.11.

Sistema &1 13 Sistema 6T B\
1.041 -918 e 1.016 =310

C2ll-Cllly 1.074 —737 CHTF,-Clly 1.031 =316
CllFy-1, 1.031 ~-179

8T =T/T*. Bya en (c*.mol~1).

9Ver también la pigina 74.
19E] segundo cocliciente del virial para la mezcla se define mediante la siguiente relacion: By =
XDy +2X1 X282 + N3 Ban.
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4.2.2 Factores de Enriquecimiento de los Solutos

Como fue mencionado anteriormente, ademas de las fuerzas intermoleculares existentes
entre el soluto y el solvente, otros factores deben tenerse en cuenta para establecer la
solubilidad de un sélido; algunas propiedades del cristal, que reflejan la energia de cohesion
en el sélido, también determinan en gran medida la concentracion de saturacién.

Para desarrollar esta idea, es conveniente escribir a los potenciales quimicos del soluto
en ambas fases en funcién de un estado estandard comin'!, u, y de las fugacidades, a
la misma temperatura, segin:

36l

15(S,86) = uS(T)+ RTIn ;e (4.15)
sin

12(S,sln) = pS(T)+ RTIn ;e , (4.16)

donde p® es la fugacidad del estado estandard a T'. Asi, la actividad, a;, de 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® = | MPa); la escala de actividades para el soluto, en la fase sélida,
queda entonces definida por a3 = [3%/p®, y en la fase fluida, por a§™ = f3'/p®.

Si la disolucion del solvente en el sélido es despreciable, la fugacidad del soluto, en esta
fase, esta determinada por ¢l vapor en equilibrio; asi, la ecuacién 4.15 puede reescribirse
de la siguiente manera:

15(5,561) = K9(T) + BT W 05 93(Toi)) + [ Vidp, (4.17)
2

donde pj es la presion de vapor del sélido a la temperatura Ty V; es el volumen molar del
sélido. El coeficiente de fugacidad del vapor en equilibrio con el sélido a la temperatura
T, p3(T,p3), es inuy proximo a la unidad y puede no ser tenido en cuenta para sustancias
poco volatiles.

Por otro lado, la fugacidad de la mezcla puede relacionarse con la concentracién, de la
manera habitual, como producto de tres factores:

1En las ecuaciones 4.1-4.3, el soluto cristalino, a una presién de 0.1 MPa, fue elegido como estado
estandard para la fase sélida. En la fase fluida, en cambio, el soluto fue referido a un estado hipotético
que corresponde a una sustancia pura, donde cada una de las moléculas se comporta como en una solucién
infinitamente diluida, a la presién de la mezcla (i.e. ley limite de Ilenry).
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i = Xipesi (4.18)

donde X;, la fraccion molar del soluto, representa el efecto de la concentracion sobre
la actividad y oi(7,p, X3), el cocliciente de fugacidad del soluto en la solucion, ticne en
cuenta el efecto de la presion p en la fugacidad y la no-idealidad en el proceso de mezclado.

Reemplazando la ccuacion 4.18 en 4.16, esta iltima puede reescribirse en funcion de
la fraccion molar del soluto disuclto, .X,, i.c.,

a(S,sln) = k9 (1) + RT I (X2 pa(T, p, Xa)) | (4.19)

donde (7', p, X3) es ¢l cocficiente de fugacidad del soluto en la mezcla fluida, que puede
calcularsc segun:

Va1

p
IngalT,0, X2) = [

De esta manera, la disolucion del soluto en la fase fluida pucde interpretarse como la
compresion isotérinica de su vapor puro, hasta la presion p de la solucion (que modifica el
potencial quitnico del soluto en 7' In pp3(7', p))'?, seguida de la incorporacién del solvente
a la mezcla, en las mismas condiciones 17"y p, donde interviene el potencial de interaccion
solulo-solvente. En la ccuacion 4.20 estos dos clectos son tratados conjuntamente, dando
lugar al cocficiente de fugacidad del soluto en la mezcla.

Para una mezcla de gascs a alta presion, el cocficiente (7', p, X2) es mucho menor que
la unidad, debido fundamentalmente al efecto de la presion sobre el volumen; en caso de
considerar ideal al proceso de mezcla, @2(7',p, X2) = @3(1', p), conservando valores mucho
menores que la unidad a presiones clevadas.

Utilizando la condicion termodinamica del equilibrio 4.1, conjuntamente con las ecua-
ciones 4.17 y 4.19, es posible obtener la siguiente expresion para la solubilidad:

Xy
= -(f]\ -) ‘/-( .)
, P2 P2l 2\P — Py
X,= = —— exp - , 4.21
2T @aTp, Xa) : n1 (4.21)

12En los procesos de disolucién de sélidos en fluidos, este estado no puede alcanzarse debido a que
la presién de sublimacién es mucho menor que la presién de la mezcla. La evaluacién individual del
coeficiente w3(7, p) resulta dificultosa debido a que hace referencia a un estado hipolético, alejado de un
estado real.
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suponiendo que ¢l volumen molar del sélido no se modifica en ese intervalo de presién.

A una temperatura T y en ausencia de interacciones en la fase fluida, la fraccion molar
del soluto en la mezcla (senalada con X}! en la ecuacién 4.21) queda determinada, a
través de la presién de vapor del sélido, utilizando la ecuacién de Dalton. A continuacién,
y a parlir de la ecuacién 4.21, puede definirse una magnitud E, denominada “factor de
enriquecimiento”, segun:

po X2 _Xop __o3(Tp3) exp (M)_ (4.22)

TXE T py T @Tp, X2) RT

Este factor es una cantidad adimensional que da cuenta de la variacion de la concentracion
del soluto en una mezcla, por sobre el valor ideal, y esta vinculado en forma exclusiva a
la interaccién entre el soluto y el solvente (i.e. los valores de £ normalizan el efecto de
la presién de vapor de los sélidos y pueden, entonces, utilizarse como indicadores de la
magnitud de dicha interaccion en distintos solutos, con propiedades cristalinas variadas).

A presiones elevadas, el enriquecimiento del sélido en la fase fluida es dramatico, de-
bido fundamentalmente a que ¢l coeficiente de fugacidad de la mezcla toma valores muy
pequenos, en esas condiciones; los restantes factores que figuran en la ecuacién 4.22 casi
no contribuyen. Como fue mencionado anteriormente, ©3(7T,p;) puede no ser tenido en
cuenta, asumiendo un comportamiento ideal para el vapor del sélido puro, a la presién de
saturacion. Asimismo, el factor exponencial de la ecuacion 4.21 se conoce como efecto de
Poynting y da cuenta de la variacion del potencial quimico de la fase condensada con la
presion; este efecto no contribuye de manera significativa a la solubilidad en el &mbito 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, ¢n funcion'de la densidad reducida ép;, ;. Las isotermas supercriticas,
representadas en el grafico, corresponden a las de la figura 4.11; en este caso, las isotermas
subcriticas de todos los sistemas son incluidas en la figura.

A densidades moderadas, los valores de log £ aumentan linealmente con pj}, |; desde
un punto de vista microscépico, este hecho estd de acuerdo con un aumento gradual del
nimero de moléculas de solvente que, en promedio, interactiian con el soluto[75]. A
mayor densidad, el cubrimicento del soluto con moléculas de solvente tiende a saturarse,
adquiriendo, ademas, mayor importancia la parte repulsiva del potencial de interaccién.

Para un mismo sistema, el electo de la temperatura en log £ es muy pequefio (cf.
figura 4.12, donde las curvas isotérmicas de log I aparecen casi superpuestas, para cada
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sistema estudiado). Sin embargo, a densidades mas altas, el factor de enriquecimiento
disminuye con el incremento de la temperatura, indicando que la energia térmica compite
con la energia potencial de interaccion (¢f. pagina 76).

log E

* c
pn.l/pn,l

Figura 4.12: Logaritmo del factor de enriquecimiento en funcién de pn,1/p5 ;-
T/T¢: a 1.074, b 1.041, ¢ 0.967-0.972, d 1.013, e 0.951, { 1.031, g 1.016 y h 0.982.

La tabla 4.10 presenta los valores de IS para todos los sistemas, interpolados a iguales
condiciones de densidad reducida; conjuntamente con la figura 4.12, esta tabla facilita el
analisis comparativo de las fucrzas de interaccion soluto-solvente presentes en todas las
soluciones estudiadas. En ¢l ambito de densidades estudiado, los valores de I varian hasta
cuatro érdenes de magnitud para aquellos sistemas en los que la interaccion soluto-solvente
es mas fuerte.

Contrariamente a lo obscrvado en gran niimero de soluciones de hidrocarburos aroma-
ticos en Cyll; y en ClII'3[76], donde el trifluorometano ha demostrado ser mejor solvente
que el eteno, la solubilidad de los iodometanos estudiados en C, 14 presenta factores de en-
riquecimiento mucho mayores que en CIIFy y que en SFg. Los enormes valores que adopta
E, para los iodometanos en C,lly, sugieren nuevamente la existencia de una interaccion
especifica entre los constituyentes de la mezcla (¢f. seccion 4.2.3). Una vez mas, puede
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Tabla 4.10: Factor de Enriquecimiento ( E) y Fraccién Molar (X3) del Soluto para g, /p5
=12y18.

Sistema pan/piy = 1.2 Pral/Pay =18
p/r° T/T* X2.10° E p/p° T/T® X,.10° E

Call4-Clllg 1.338 1.041 9.40 1786 1.411 0.967 15.60 25371
C.l1,4-Cly4 1.338 1.041 0.48 439 1.509 0.972 1.61 12153
SFe-Clllg 1.115 1.013 2.43 24 0.931 0.951 1.39 64
SF¢-Cly 1.119 1.013 0.11 5 0.958 0.951 0.04 7
ClIF3-Clll3 1.163 1.016 0.89 57 1513 0.982 1.39 292
CHF;3-ClIlI; 1.310 1.031 1.34 66

ClIFs-1» 1.310 1.031 9.70 6 1.513 0.982 10.70 27
Xe-I, 1.238 1.031 51.00 81 1.454 0.966 51.10 498
Xe-Iy 1.904 0.991 71.60 471

verse que CHI"3 es un solvente pobre, obteniéndose valores de E para CHI; en CHF;,
poco mayores que en S, en condiciones reducidas similares de presién y temperatura.

Finalmente, el estudio de los factores de enriquecimiento de Clll;, comparados con
los de Cl; y Iz, indica gue siempre la interaccién es mayor para el soluto dipolar; esta
diferencia resulta menor a densidades bajas. En particular, los valores de E en CHF;
evidencian que la interaccion con Cllly es mayor que con Iz, que es un soluto més pequeiio
y que no cuenta con un momento dipolar permanente. A primera vista, esta conclusién
parece no condecir con que el sistema I,-ClIF;3 posca mayor solubilidad; sin embargo, en
este caso, la presencia de I, en la fase fluida se debe, en gran medida, a la alta volatilidad
de esa sustancia.

4.2.3 Especificidad Quimica en la Interaccién Soluto-Solvente

Ademas de la presencia de fuerzas fisicas de interaccién, que dieron origen a la formulacién
de diversos tipos de potenciales intermoleculares, existe, entre cierto tipo de moléculas,
una afinidad especifica que da como resultado la formacién de especies moleculares nuevas;
cuando este tipo de interacciones quimicas estan presentes, las propiedades termodindmi-
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cas de las soluciones quedan fuertemente deterininadas por estas fuerzas.

Ambos tipos de fucrzas jucgan un papel importante en la determinacién de las propie-
dades de una solucién. En muchos casos, las fuerzas quimicas pueden despreciarse, dando
lugar a soluciones con interacciones puraiente fisicas; sin embargo, en otros sistemas, la
afinidad quimica puede ser el efecto predominante.

La formacién de uniones de hidrégeno y algunos fendmenos de solvatacion son los
ejemplos mas habituales de interacciones predominantemente quimicas; ademas, es sabido
que la interaccién centre moléculas con propiedades donoras y aceptoras de electrones,
muchas veces dan origen a la formacion de complejos débiles, denominados “complejos
de transferencia de carga”. Un gran nimero de complejos de este tipo han sido bien
caracterizados en mezclas binarias de liquidos a presién atmosférica [73].

Complejos Donor-Aceptor de Carga en Disoluciones Liquidas

En soluciones liquidas a presion atmosférica, es habitual elegir como estado cstandard,
para todos los componentes, al liquido puro sobreenfriado por debajo de su punto triple,
a la temperatura de la mezcla. La actividad del componente 7 puede escribirse:
2} ’ fl(']" ])| ‘X,l.) al
ai(T,p, Xi) = — e = Xi%(T,p, Xi), (4.23)
i
. .. . . Ny IH

donde 7; es cl coeficiente de actividad de ¢ en la disolucién y f8 = f;'(T, p).

La combinacién de la ecuacion 4.1 con las 4.15 y 4.16 da como resultado la condi-
cién de equilibrio de solubilidad f3% = f3, que también puede escribrise, utilizando la
ecuacién 4.23 segun,

-"

,\;‘

-~

36l 1
X, = =2

f;'q 7’2(,1'1 P X’Z) .

(4.24)

La eleccion del liquido spl)recnfria(k) como estado estandard para cl soluto, permite plan-
tear el cociente f;él/ff_f"' en funcién de las propiedades de este componente en forma
sencilla’®.

Debe notarse, sin embargo, que la solubilidad ideal que define esta ecuacién (i.e. Xi¥')
no coincide con la que cstablece la ecuacién 4.21, debido a que fueron elegidos estados

135i Ayys Ha y ACa son respectivamente la entalpia de [usion y la diferencia entre C, del estado liquido
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estandard diferentes. En ausencia de efecto Poynting para la fase sélida, la ecuacién 4.24
impone la condicién de idealidad sélo en el proceso de mezclado (i.e. 7, — 1). La
ecuacién 4.21, en cambio, posee como requerimiento adicional la idealidad del componente
2, a la presidn p de la mezcla; sélo en esas condiciones @ — 1.

Cuando existe una diferencia significativa en la naturaleza y el tamaiio de las moléculas
del soluto y del solvente, 4, ya no es unitario. En soluciones no polares, donde sélo
son importantes las fuerzas de dispersién, 42 es generalmente mayor que la unidad y,
consecuentemente, la solubilidad es menor que la que es asignada al comportamiento
ideal; esta observacién esta 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-Hildebrand, entre otros. En estos sistemas, la maxima solubilidad que es
posible alcanzar es la ideal; cuanto mayor es la desviacién al comportamiento ideal, i.e.
72 2 1, menor es X,.

Por otra parte, cuando el solvenle posee la tendencia de solvatar al soluto, i.e. cuando
existen [uerzas 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 hidégeno entre el soluto y ¢l solvente. Sin embargo, atin en sistemas no
polares, la presencia de fuerzas especificas de solvatacion pueden, en ciertas ocasiones, ser
lo suficientemente fuertes como para dar lugar a desviaciones negativas a la ley de Raoult.

Interacciones Especificas entre CCly e Hidrocarburos Aromaticos: Un ejemplo
de este comportamiento, que ademads esta relacionado con este trabajo, es el valor de la
solubilidad de hexametilbenceno en tetraclorometano a 25°C, obtenida experimentalmente
por Weimer el al.[77]; la fraccion molar experimental encontrada para ese sistema fue
X2 = 0.077, mayor que la solubilidad ideal Xj¥ = 0.062. Este sistema presenta un
coeficiente de actividad, referido al liquido puro sobreenfriado, v, = 0.79, presentando
desviaciones negativas.

Estos resultados estan de acuerdo con la hipétesis, derivada a partir de gran cantidad

y sélido del componente 2,

i - A]us”'.’ (] T ) _ AC.’ <71lri]-le -

In L2, -
"l T TRT Toripte R T

T AC".’ 7‘(rl'ple
)+ R n T



4.2 La Solubilidad en los Distintos SistemasExperimentales 91

de evidencias, que plantea la existencia de complejos débiles de transferencia de carga en
soluciones de CCl, con diversos hidrocarburos aromaticos.

A partir de experimentos espectroscépicos, pueden calcularse las entalpias y volimenes
de exceso de las mezclas, que estan de acuerdo con la presencia de complejos en la solucidn;
estas medidas permiten, ademads, calcular la constante de estabilidad de los mismos. En
algunos casos, los complejos son lo suficientemente estables como para poder aislarse, a
la temperatura de ebullicién del nitrégeno[78].

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

Los espectros ultravioleta de estas soluciones presentan fuertes picos de absorcidn, con
maximos alrededor de 240 nm, ausentes en los espectos de cada uno de los componentes
disueltos en un disolvente “ierte™. Mulliken[6d] interpretd a estas intensas sefiales en el
especlro ultravioleta de las soluciones, a partir de transiciones prohibidas entre niveles de
energia del sistema aromatico conjugado, que pasan a ser permitidas debido a la presencia
del aceptor de electrones.

Interaccion Especifica entre CHI; y Benceno: La figura 4.13 muestra los espectros
de absorcion de Clll; disuclto en lieptano, tetraclorometano y benceno, en la regién
ultravioleta.

Los espectros [ucron llevados a cabo a temperatura ambiente, con una resolucidén es-
pectral de 0.5 nm; la concentracion de las soluciones fuc de 107*M en Cll; y fucron
utilizadas celdas de cuarzo de 1 mm de camino éptico. Las celdas de camino éptico pe-
queinio facilitaron cfectuar una lectura precisa de absorbancia, aun en regiones espectrales
donde la absorcion de radiacion, por parte del solvente, es fuerte. Los espectros fueron
interrumpidos a una longitud de onda minima de A=270 nm; en esas condiciones, el ben-
ceno absorbe un 99.5% de la radiacion incidente, generando una indeterminacién en la
lectura de absorbancia del 5%, con el equipamiento utilizado.

Los espectros de Cllly en n-C:11,5 y CCly, que sou solventes con pocas posibilidades
de ceder clectrones, son similares entre si (¢f. ligura 4.13, los espectros numerados 1 y 2;
en la referencia [42), Ito et al. presentaron el espectro de Cllly en -Cgllyg con las mismas
caracteristicas). Ln este trabajo, todas las bandas observadas en la region ultravioleta

cercana, fueron asignadas a transiciones cleclronicas n — o~; cstas transiciones involu-
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Figura 4.13: Espectro de Absorcién de CHI3 en: 1 n-C7H6, 2 CCly y 3 CgHe.
Celda de 1 mm de longitud, ¢ = 1074M y resolucién espectral 0.5 nm.

crarian a los electrones no-ligantes, localizados en los atomos de iodo, y a los orbitales
vacios o-antiligantes de las uniones C—I.

El espectro de CHI3 en Cgllg, indicado en la figura con 3, presenta una apariencia
diferente a los descriptos anteriormente; [undamentalmente, este espectro presenta una
“invasion” por parte de bandas que absorben a energias mayores que las correspondientes
a 270 nm, y que por lo tanto no aparecen en el grafico, en la regién ultravioleta cercana.
Esta absorcion de alta energia, que no aparece en los espectros de soluciones de CHI,
en otros solventes!?, podria corresponder a la transicién electrénica caracteristica de los
complejos de transferencia de carga.

La tabla 4.11 muestra la ubicacién espectral y la intensidad porcentual relativa de
las bandas de absorcion de CIHI3 en la regidn ultravioleta cercana, en los solventes antes
mencionados.

MEn la figura 4.13, por debajo de 270 nm, Ja absorbancia en los espectros 1 y 2 decrece, mientras que
en 3 crece fuertemente.
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La fuerte absorcion en la region ultravioleta lejana del espectro de CHI; en benceno,
oculta la banda caractleristica de ~274 nm para CHI; y modifica las intensidades relativas
de las otras bandas dc¢ absorcion; ademds, la presencia de esta banda produce un leve
corrimiento aparente, hacia cl azul, principalmente de los picos de absorcion mas préoximos

(¢f. tabla 4.11).

Tabla 4.11: Ubicacion Espectral ¢ Intensidad Relativa de las Bandas del Espectro Ultra-
violeta de ClII3 en Diversos Solventes

Solventes  Apgr / (nm)  Int. /% Amar [ (nm)  Int. / % Amdr / (nmn) Int. / %
+-Cslly3 349.4 100 307.2 86 274.9 61
n-Cqll6 349.5 100 306.5 86 274.0 59
CCly 349.5 100 305.5 96 274.5 83
Cellg 348.0 100 303.5 107 a

a: la banda caracteristica de ~274 mu para Cllly aparece oculta tras una fuerte absorcidn en la regién
ultravioleta del espectro.

Interacciones Especificas entre Iz e Hidrocarburos: Ll iodo, al igual que lo hace
CCly, puede actuar como aceptor de clectrones en variadas disoluciones de solventes
arométicos, formando complcjos donor-aceptor, que han sido bien estudiados[43]. En
estos sistemas, también aparccen bandas intensas de absorcién, en la region ultravioleta
del espectro, que caracterizan los complejos de transferencia de carga de una molécula de
hidrocarburo aromatico a una molécula de iodo.

La presencia de un hidrocarburo aromatico no es indispensable para que I; tome parte
en complejos donor-aceptor. A bajas temperaturas, Freed et al.[64] describieron la adicién
reversible de I, a olefinas de pocos atomos de carbono; a temperaturas mayores, fue
detectada la halogenacién del doble enlace (¢f. pagina 40, en lo concerniente al sistema
I,-C,11y).

Finalmente, pucde concluirse que la formacién de estos complejos, entre sustancias
que presentan una alta afinidad, cnmascaran cl efecto de las fuerzas [isicas de interaccion;
la solubilidad es altcrada [uertemente por eflectos de la solvatacion especifica, haciéndose
poco sensible a propicdades como ¢l momento dipolar o la polarizabilidad de las moléculas.
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Complejos Donor-Aceptor de Carga en Disoluciones de Jodometanos en C2Hg4

En disoluciones liquidas, es habitual relacionar la solubilidad ideal con la composicién
de una mezcla ideal: X (¢f. ecuacién 4.24). En sistemas que interactian en forma
moderada, Xi* es sicmpre el maximo valor de solubilidad que el componente 2 puede
alcanzar en el liquido; segiin fue mencionado anteriormente; en presencia de interacciones
especificas, en cambio, el valor de X, puede ser levemente superior al de X3¢ , i.e. 7, > 1.

Por otro lado, la definicién de solubilidad ideal, utilizada para disoluciones de flui-
dos compresibles, X3¢, y presentada en la equacién 4.21, representaria directamente la
composicién de la mezcla, si todos los componentes fueran gases perfectos.

Esta definicién, utilizada en este trabajo para definir los factores de enriquecimiento,
¢f. ecuacién 4.22, lleva a valores de Xi¢ que son siempre una cota inferior respecto de
la solubilidad experimental. Atin en aquellos casos, en los que la naturaleza del soluto
y del solvente garantiza la mezcla ideal de las sustancias, la desigualdad X, > Xi? es
todavia valida; el incremento en la presion del sistema hace que la [ugacidad del soluto
disminuya, debido a que @5(T', p) (que en estas circunstancias es el coeficiente de fugacidad
de la mezcla) toma valores menores que la unidad'. Dentro del &mbito de densidades
abarcado en este trabajo, la interacciéon con el solvente estabiliza ain mas al soluto en la
fase fluida, haciendo que el cocficiente de fugacidad del soluto en la mezcla adopte valores
positivos pequenos, dando lugar a importantes [actores 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 iodometanos en eteno, ¢f. tabla 4.22, no puede explicarse tomando en
cuenta solamente el poder de disolvente de los solventes y las carcteristicas de los solu-
tos. Algunos indicios, que son detallados a continuacidén, atribuirian estas caracteristicas
peculiares en los resultados experimentales de los sistemas CHI3-C,H, y ClI;-CoHy, a la
presencia de algin mccanismo de solvatacién especifica.

Desde el punto de vista de los solventes utilizados en este trabajo, C,H, es el tnico
que podria comportarse como donor de clectrones y formar parte de un complejo de
transferencia de carga.

La tabla 4.12 muestra los valores de los potenciales de ionizacién para algunas sus-

tancias, relacionadas con los sistemas experimentales estudiados. Si bien los potenciales

15¢f pagina 85.
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de ionizacion de ClIIF3 y S no figuran cn la tabla, estos valores son seguramente muy
elevados, préximos al potencial de ionizacion de los fluorometanos CHF;Cl y CFy; es de
esperar, entonces, que estas moléculas actien dificilmente como dadores de carga electro-
nica. Por el contrario, el potencial de ionizacion de C;H4 no es sensiblemente mayor que
los correspondientes a cilcoliexeno, beuceno o tolueno, que han probado ser sustancias
que actian como bases de Lewis.

Desde el punto de vista de los solutos, fue comprobada la existencia de complejos
de transferencia de carga con CCl,, actuando este ltimo como aceptor de clectrones.
De la misina manera, Clll; podria actuar también como aceptor formando complejos de
transferencia de carga, como lo sugiere ¢l experimento espectroscépico, llevado a cabo en
el sistema ClII;3-Cgllg, descripto anteriormente.

Estas evidencias, si bien no couflirman definitivamente la existencia de interacciones
quimicas soluto-solvente en las disoluciones de iodometanos en eteno, son suficientes como
para mantener vigente csa posibilidad.

Tabla 4.12: Primer Poteucial de lonizacion de Algunas Sustancias

Molécula 1/ (eV) Molécula [/(eV) Molécula 1/ (eV)
Cellg 9.2 Csllyo 9.2 CHF,CI 12.5
CellsClly 8.9 Cally 10.7 CF4 17.8

Los datos son de la referencia [79)
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Las teorias moleculares de fluidos proporcionan una base sélida para estudiar la influencia
de la interaccién intermolecular en las propiedades de los sistemas simples(6,80,81,82]; la
comprensién de estos efectos es escencial para llevar adelante predicciones confiables a
cerca del comportamiento de los sistemas de interés practico.

Las propiedades termodinamicas de mezcla, que describen al proceso de disolucién de
un sélido en un fluido cuasi-critico, pueden interpretarse en una primera aproximacion en
términos de unos pocos parametros moleculares vinculando la observacion experimental
con la naturaleza de las fuerzas de interaccién[83,84,47,85]; en ese sentido, se han realizado
diversos esfuerzos en los tltimos anos para predecir el comportamiento de las isotermas
de solubilidad en la regién critica[86,87].

En este capitulo se presentan dos teorias clasicas simples para mezclas fluidas binarias,
con el propdsito de sistematizar los resultados experimentales en términos de parametros
moleculares. Ambas teorias definen parametros de interaccion que poseen un significado
claro a nivel microscépico.

5.1 Empleo de Dos Modelos Clasicos

La teoria moderna de transiciones de [ase en un estado critico predice que, en una re-
gion asintSticamente cercana a este estado, las propiedades termodinamicas del sistema
exhiben un comportamiento singular; la formulacion de estas leyes utiliza ecuaciones que
involucran potencias del alejamiento del estado critico, cuyos exponentes son constantes
universales y las funciones de escalado son también universales y no analiticas. Los flui-
dos reales, en condiciones cercanas al estado critico liquido-vapor, pueden considerarse
pertenecientes a la clase universal de sistemas del tipo Ising tridimensionales. Sin em-
bargo, la validez de estas ccuaciones de potencias esta restringida a un pequefio entorno
del estado critico; fuera de la region critica, las propiedades termodinamicas de los fluidos
son bien representadas por una gran variedad de ecuaciones analiticas, en todo el rango
de densidades.

[istas teorias clasicas de (luidos, denominadas también tecorias de “campo medio”,
describen la energia potencial de una particula en términos de la energia potencial pro-
medio del fluido, sin tomar en cuenta las fluctuaciones locales del nimero de particulas
(NiN;) — (N;)(N;). Por lo tanto, las anomalias criticas, que son una consecuencia de es-
tas fluctuaciones, no pueden ser descriptas satisfactoriamente a partir de una descripcién
clasica.
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Lejos de la region muy préxima a la critica, las fluctuaciones en el fluido son menos
dominantes; a nivel microscopico, la probabilidad de encontrar a una molécula 1 en una
porcién dr, del fluido resulta ser aproximadamente independiente de la posicién r; de las
demas moléculas, para r); mayores que tres didmetros de colision. En estas condiciones,
la hipétesis de campo medio, que no toma en cuenta la estructura del fluido y que asume
una distribucidon espacial uniforme de particulas, constituye una aproximacién aceptable.

La caracteristica comin de cstos modelos, es que todos ellos presumen la existen-
cia de una expresion analitica para la encrgia de Helmholtz, o para la presion en fun-
cion de la composicién, el volumen y la temperatura; el estado critico de un sistema
binario, infinitamente diluido, queda definido por las condiciones (dp/dV)r y. o = 0,
(0*P/OV* )1 xy0 = 0y (Fp/OV?)g x,0 # 0. Por encima de la temperatura critica, la
presion disminuye mondtonamente con el incremento del volumen, de tal manera que la
compresibilidad del sistema es positiva y finita. En el punto critico, la isoterma critica
p-V posee una inflexion horizoutal y la compresibilidad del sistema diverge. Por su parte,
las isotermas subcriticas exhiben un minimo y un maximo en el plano p-V; en este rango
de densidades, p aumenta con cl incremento de V, violando la condicion que garantiza
la estabilidad mecanica del [luido. En esas condiciones, el sistema se separa en dos fases
coexistentes, mecanicamente cstables.

Las secciones siguicntes desarrollan la ccuacion de estado de van der Waals, para dos
componentes, y plantcan un modeclo para un {luido en una red, bajo la aproximacion de
Bragg Williams. La evaluacion de los parametros introducidos por ambos formalismos
clasicos, fue realizada a partir de los datos experimentales de solubilidad.

5.1.1 Ecuaciéon de Estado de van der Waals para Mezclas

Planteo del Modelo y Notacion

Las propiedades voluinétricas de un fluido de van der Waals, constituido por varios com-
ponentes, esta representada por la ecuacion:

RT a
3 o (5.1)

p=

donde v es el volumen molar de la solucion, R es la constante universal de los gases y, a
y b, son dos constantes que dependen de la composicion de la manera siguiente:
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= ¥; Xib;

, v (5.2)
i XiX;ai;.

a

La ecuacién 5.1 puede dar lugar a un comportamiento critico en las isotermas p-V, debido
a que plantea la competencia entre la repulsién de las moléculas en contacto, representada
por el término de volumen excluido b, y la atraccion intermolecular de mayor alcance,
representada por el término de presién a/v?, o por el término de energia interna a/v. La
funcionalidad de la interaccién atractiva, en la ecuacién de estado de van der Waals, es
correcta cuando las fuerzas son débiles y de muy largo alcance[88]; en estas condiciones,
los sistemas estan poco correlacionados, y la separacion entre dos particulas interactuantes
puede plantearse, en promedio, en funcién de la densidad molar macroscépica.

Para cada composicion, el estado critico esta representado por las coordenadas ter-
modindmicas p¢ = a/27b?, v¢ = 3b y T° = 8a/27b, relacionadas entre si por la ecuacién
p°Ve =3RT</8.

Si la presién, el volumen molar y la temperatura son medidos en unidades de p¢, vy
T*, respectivamente, la ecuacion de estado de van der Waals cumple la ley clasica de los
estados correspondientes y puede formularse en funcién de dos parametros macroscépicos
independientes, y sin tener en cuenta las caracteristicas particulares de las sustancias,
segun:

pr=— 3 (5.3)

La formulaciéon molecular de la teoria de los estados correspondientes para un fluido puro
estd basada, en cambio, en las propiedades matematicas de la funcién que representa a
la energia potencial de interacciéon. La energia potencial de los sistemas que cumplen con
esta formulacién, puede reducirse a través de un parametro energético microscépico ¢, y
dar lugar a una funcién universal de la separacién intermolecular, también reducida por
un parametro microscopico de longitud o.

Para relacionar numéricamente la teoria clisica de los estados correspondientes y la
molecular, es necesario establecer una coneccién entre los pardmetros de ambas formula-
ciones. Si la energia potencial entre un par de moléculas estd dada por:

+o00 r<o

u(r) = » (a)s r>o (5.4)
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donde o da la dimensién del carozo duro del potencial y —e la encrgia potencial minima
en 7 = g, puede demostrarse que b = 270%/3 y a = be. De la misma manera, utilizando
el potencial de interaccién molecular de Lennard-Jones (12-6)[54], b =~ 0.44270/3 y
a = 4.380b¢; en este caso, o es la distancia intermolecular, cuando la energia potencial es
nula, y € corresponde al valor minimo de energia potencial.

La extension de la teoria molecular de los estados correspondientes a mezclas requiere
del conocimiento de las fuerzas que existen entre moléculas diferentes; en general, esta in-
formacion es escasa, recurriéndose, en una primera aproximacion, a reglas de combinacion
de las constantes de interaccion. Comunmente, para la obtencién del parametro energético
mixto, es utilizado un promedio geométrico', a;; = (a.-a,-)l/z, o regla de Berthelot.

La Solubilidad en Términos del Modelo
Parametrizacién Empleada

El coeficiente de fugacidad del soluto, ¢, contiene toda la informacion acerca de la in-
teraccion entre el soluto y el solvente en la mezcla. Esta magnitud, conjuntamente con
algunas propiedades del solido puro, establece el valor de la solubilidad, a una dada presién
y temperatura, cf. ecuacion 4.21.

El coeficiente @o( T, p, X3) pucede derivarse a partir de la ecuacion:

Op _ R dV —Inz, (5.5)

7 — ] =
Inp,(T,p, X,) = ﬁ/v 51—12 T,Vin, 4

que es el resultado de un rcordenamicnto algebraico de la ecuacién 4.20, y donde z =
pV(ni + n2) ' RT™!, es el factor de compresibilidad del sistema; la aplicacién directa de
la ecuacién de estado de van der Waals, para luidos binarios a dilucién infinita, utilizando
la regla de combinacién de Berthelot para el pardametro a;,, da como resultado:

RTP::.I + bzp;,l 2(“11“22)”2/’;,1

In (T, p, X2) =In . — —
72 ( : 2) ])(l - bl/)n.l) 1 - blpn.l RT

(5.6)

Los parametros a;, y by, correspondientes al solvente, fueron calculados a partir de sus
constantes criticas (cf. seccidn 2.4); los parametros moleculares del soluto, az; y b,, no
pudieron obtenerse de la misma manera, debido a que las constantes criticas de estos

1La teoria de London sobre fuerzas interinoleculares, tiende a este resultado cuando las dos moléculas
interactuantes no difieren sensiblemente en tamaio y en el potencial de ionizacion.
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sélidos no son conocidas. El cociente entre b, y b puede evaluarse a partir de la relacién
entre los volimenes moleculares: by/b;, = vy/v;; v; representa el volumen de van der
Waals de una molécula 7, que es una regién del espacio, impenetrable por otras moléculas
con energias térmicas ordinarias. En 1964, A. Bondi [89] publica una serie de tablas de
incrementos de volimenes, 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 calculos de densidad electrénica, suponiendo que los radios atémicos
de van der Waals son invariantes ¢ independientes de la combinacién quimica o del estado
fisico.

Estas consideraciones dejan a az; como el Unico parametro indeterminado del modelo.
El valor de este coeficiente fue ajustado, para cada sistema experimental, de manera tal
de minimizar la siguiente funcién de error £:

. » 2
€= 109 i’: (ln M) , (5.7)

M Xsj(calc)

i=l

donde M es el nimero de mediciones experimentales de solubilidad, efectuadas para
un dado sistema; X,;(exp) representa la fraccion molar experimental del soluto, en ese
sistema, y X»j(calc) es la [raccién molar calculada, a través del modelo de van der Waals,
combinando las ecuaciones 5.6 y 4.21. El valor de £ representa la dispersién porcentual
promedio de la fraccién molar, calculada a partir del modelo, respecto de los resultados
experimentales; £ es alrededor del 10% para las isotermas medidas en C,H, y entre 2-5%,
para las determinaciones en SFg y en CHF;.

Las coordenadas (8T, ép}, ,), reducidas por las constantes criticas T y pf, ; del solvente
puro, fueron empleadas para localizar, en el modelo, las condiciones experimentales de
medida; de esta manera, la presién p [ue corregida por un factor igual al cociente entre
la presion critica del solvente, calculada a partir del modelo, y la experimental (i.e. p =
p(ezp)an [p°(exp)27h}).

Latabla 5.1 contiene los valores de los parametros a1y, b;, la relacién b,/b,, el pardametro
de ajuste a2 y ajp—calculado siguiendo la regla de Berthelot—, para cada sistema expe-
rimental estudiado. Los valores entre paréntesis, corresponden al pardmetro de energia de
Lennard-Jones, €, calculado a partir de las constantes a y b de van der Waals, utilizando
la relacion a = 4.38be (cf. pagina 101). Ll error asignado a la magnitud aj; fue calculado
por propagacion, utilizando los valores de la [uncién de error £ y una estimacién del error
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en la presion de vapor del sdlido, como fuentes fundamentales de incerteza.

En SI% y en CHI;, los cocficientes az; y €22 adoptan valores crecientes para los sé-
lidos I, Cly y Clll3. Este resultado esta de acuerdo con la marcada volatilidad que
presenta I solido, comparaca con la de los iodometanos; la menor energia dispersiva de
interaccion, presente eutre dos moléculas de 5, es una consecuencia de su menor tamaro
y polarizabilidad.

La relacion entre los valores oblenidos, para los pardmetros energéticos de inleraccién
de los iodometanos, no puede explicarse, exclusivamente, a partir de propiedades dc los
estas sustancias (i.e. @99 y €22 para Cly deben ser menores que para Clll;, de acuerdo
con las presiones de vapor de ambos sélidos); la extrema simplicidad del modelo utilizado
produce una interpretacién crréonca de algunos parametros de interacciéon. La molécula
de Cl4, de mayor tanaiio, es mas 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 moléculas de Cllly aumenta la capacidad de interaccion de éste ultimo.
En el cristal, el empaquetamicnto es muy alto, predominando la interaccion dispersiva y,
consecuentemente, la presion de vapor de Cly es menor. En una fase {luida, sin embargo,
los mecanismos dc orientacion molecular a distancia estan mas favorecidos, y la atraccion
dipolar aparece como un mecanismo adicional de interaccion. Asi, en disoluciones diluidas,
CHI; interactia con el solvente mas intensameute que Cly (¢f. la tabla 4.10 de factores de
enriquecimiento de ambos solutos en C,IHy y en SFg). En términos del modelo de mezclas
de van der Waals-Bertliclot, el incremento de la energia potencial de interaccion, debido a
la presencia de un soluto dipolar, es compatible con valores altos del parametro a2 para
CHIs, que son alcanzados necesariamente, aumentando el valor del parametro de ajuste
ay,, para ese soluto.

Una vez mas, las disoluciones de iodometanos en CalH4 presentan un comportamiento
singular; la tabla 5.1 muestra que ¢l parametro az; adopta valores anormalmente elevados,
para estos solidos. Dc csta mancra, cl modelo de van der Waals resalta la interaccion
soluto-solvente para cstos sistemas, sugiviendo la presencia potencial de complejos de
transferencia de carga.

El anélisis comparativo del parametro de energia de Lennard-Jones, €;, en los sistemas
CHI3-SFg y CHI3-ClIF3, estd de acucrdo con la evidencia experimental, planteada en
términos de factores de enriquecimiento (¢f. tabla 4.10); la interaccion del soluto dipolar
CHI; es mayor en el solvente polar, aunque esta diferencia no es muy significativa.

La figura 5.1 represcuta ¢l logaritino de la solubilidad isotérmica experimental (simbo-



104 Discusién en Términos Microscépicos

Tabla 5.1: Parametrizacién de la Ecuacién de Estado de van der Waals para Mezclas
Binarias Diluidas.

Sistema an (en) by b2 /b azz (€22) a2 (€12)
Coll-Cll, - 2.84 5726 (10500) 14 (1320)
Collo-Cl, 3459 (1830) 43.66 3.55 5245  (7450) 13 (6790)
SF4-Clil; . 0.91 2243 (8360) 11 (3800)
SFe-Cly 5-901 (2039) 66.06 .14 1342 (4300) 9 (3110)
CIIF5-Clll; . 1.38 2143 (7880) 9 (4660)
ClIFs-1, 3.702 (1916) 44.12 0.76 942 (6120) 6 (3110)

Pardmetros: a y b, modclo de van der Waals; ¢, modelo de Lennard-Jones. Los subindices 1 y 2 correspon-
den al solvente y al soluto respectivamente. Unidades: a/(dm®.bar.mol=2), b/(cm3.mol~!) y ¢/(J.mol~?).
® Comparar con los valores de la tabla 2.4; ® 4573 en la referencia [54).

los), para los distintos sistemas estudiados, en funcion de 8p;, ,; conjuntamente, la figura
muestra el comportamiento del modelo de mezclas de van der Waals (lineas).

Las isotermas de solubilidad, generadas por el modelo, reproducen muy bien los resul-
tados experimentales de Cl,; y I, en los distintos solventes utilizados en los ensayos; en
estos casos y en todo el ambito de densidades estudiado, el logaritmo de la solubilidad
varia casi linealmente con p,,.

Por otro lado, las caracteristicas dipolares de ClIl; hacen que el incremento de la
solubilidad isotérmica con la densidad sea mas acentuado por debajo de pf ,, cuando
predominan las fucrzas atractivas de interaccidon, 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 Ising para [erromagnetismo es muy adecuado para describir el fenémeno
critico, ya que produce exponentes criticos no cldsicos que reproducen los obtenidos ex-
perimentalmente; ademas, su comportamiento en tres dimensiones es suficientemente co-
nocido, a través de un intensivo analisis en series. Este modelo consiste en disponer un
conjunto de “espines-3” en una red regular. Cada posicién de la red define un sitio para
cada espin, que puede presentar dos tipos de orientaciones: +1/2 0 —1/2. La energia del
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Figura 5.1: Modeclo de van der Waals para mezclas binarias. Representacién del logaritmo de
la solubilidad eu funcién de py, /pf .

O: mediciones experimentales; lincas: modelo. 7'/T°: a 1.074, b 1.041, ¢ 0.967-0.972, d 1.013,
e 0.951, f 1.031, g 1.016 y h 0.982. ¢; = I(mol.dm™3).

sistema, queda cntonces definida en términos de los mimeros de los primeros vecinos que
poseen espines con oricntaciones magnélicas paralela y antiparalela.

El modelo de Ising pucde ser reinterpretado como un nodelo para fluidos puros, cen-
trando una celda de volumen vy en cada sitio de la red subyacente, de manera tal de
llenar todo el espacio; tambic¢n cu cste caso, cada celda posee dos modos de ocupacion:
“ocupado” por una molccula 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 1til para determinar la energia potencial de cada configuracién de particulas.

En escencia, las propicdades de este modclo, pueden derivarse evaluando la suma:

X = 2/ AM¢Nor (5.8)

donde ¥’ considera todas las asignaciones “ocupado” o “vacante” para cada sitio, M es
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el nimero total de sitios en la red, Np; es el nimero de sitios ocupados vecinos a sitios
vacantes, y A y £ representan dos variables generalizadas. A partir de la ecuacién anterior,
puede definirse el correspondiente potencial termodinamico:

(0,€) = lim C7 In X (A, M). (5.9)

En particular, la densidad molar y la densidad de energia potencial pueden obtenerse
utilizando las ecuaciones de contorno de la red, junto con las derivadas de 7*(\, §):

(M E) = (9n°/DInN)e =A}ilnmc-*$ (5.10)
w(AE) = (9r°/DInE), =A}i:.nm0“<—%'—2. (5.11)

La aplicacién del inodelo de red a sistemas de distintos tipos, con dos posibles modos de
ocupacién para cada sitio, permite obtener expresiones como las ecuaciones 5.8 y 5.9, a
menos de un prefactor, que es una simple funcion analitica de los parametros del modelo.
La formulacién de estas expresiones isomdrficas hace que los puntos termodinamicos de
dos sistemas, con iguales valores de A y £, sean equivalentes; una vez conocido X para
uno de ellos, puede calcularse esta cantidad para el otro.

La generalizacion del modelo de Ising del gas-red simple a sistemas multicomponentes,
permitiendo a cada sitio contener mas de dos estados de ocupacion, produce un modelo
para mezclas cuyas propiedades no son conocidas. En este sentido, se han propuesto
modelos de red decorados[90,91], que pueden ser mapeados exactamente al modelo de
Ising para espines-3. Istos 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 gencrar un modelo isomérfico con el de Ising,
limita la coordinacién del componente alojado en una celda secundaria a un maximo de
2. La naturaleza de estos modelos decorados no permite individualizar el efecto del ta-
mano molecular en la interaccién; las condiciones necesarias, para obtener distinto tipo
de diagramas de fases, son encontradas modificando los valores de los cuatro parametros
energéticos de interaccién del modelo [92].

El tamano y la geometria molecular de los componentes de una mezcla pueden formar
parte explicita de un modelo de red, considerando que cada tipo de moléculas ocupa
un conjunto de celdas contiguas, pudiéndose definir una cantidad que represente el drea
molecular, a través de la cual ocurre la interaccién molecular[93,94). La incorporacién
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de estos pardmetros al modelo, sin embargo, introduce restricciones en la estadistica de
ocupacion de celdas; ademas, la presencia de por lo menos tres estados de ocupacién por
celda (i.e. vacante, solventc o soluto) rompe el isomorfismo con el modelo de Ising, y
con ésto, la correcta descripcion del fendmeno critico. Las soluciones para este tipo de
modelos requieren de aproximaciones, que producen ecuaciones de estado analiticas y que,
por lo tanto, generan exponentes criticos “clasicos”. Consecuentemente, los resultados
cuantitativos y el valor predictivo de estas formulaciones es pobre, en la zona asintética al
estado critico; sin embargo, fuera de esa region, los modelos de redes bajo aproximaciones
clasicas dan informacién cualitativa de utilidad.

Planteo del Modelo y Notacién

El sistema a considerar esta compuesto de Ny moléculas del tipo 1 y N, moléculas del tipo
2; cada una de ellas ocupa, respectivamente, ) o 7, sitios de una red y existen ademas N,
sitios vacantes (i.e. 179 = 1). El mimero total de sitios de lared es M = r Ny + 1N, + Ny
y el volumen del sistema es V = MV,/N, donde N es el nimero de Avogadro y V,
representa el volumen de un mol de celdas, en la red.

Si z ¢s el mimero de coordinacién de la red, cada sitio vacante tiene, obviamente, z
sitios a su alrededor. Sin embargo, una molécula 7 no tiene r;z vecinos (excepto en el
caso trivial en que r; = 1), sino ¢;z, donde ¢;z es una medida del area superficial de la
molécula. Puede verse que ¢; es siempre menor que r;, debido a que algunos sitios vecinos,
a los elementos interuos de una moléeula 7, estan ocupados por los elementos siguientes
de la misma molécula.

Si la molécula 7 ¢s lineal o ramificada, sin formar anillos cerrados, existe una relacion
entre r; y ¢;:

giz=riz—=2r;+2. (5.12)

En una dada configuracién, z.X;; representa el nimero de pares de celdas adyacentes,
ocupados por dos moléculas diferentes: una del tipo 7 y la otra del tipo j (si 2 = j
significa que las dos moléculas son del mismo tipo). De igual forma, definimos ¢;; como la
encrgia de interaccion entre un scgmento de la molécula ¢ y un segmento de una molécula
diferente j, que ocupan sitios contiguos en la red (también en este caso, es posible que
i = j). La energia de interaccion de un estado Q, que depende exclusivamente de la
distribucién de moléculas, viene dada por la siguiente expresion:
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En =2z (6”.\,?] + EQQX% + Eoox& + en/\’f‘, + 610XPO + Ezon%) . (513)
Suponiendo que la encrgia de interaccién con los sitios vacantes de la red es nula, la
ecuacion 5.13 es mas simple:

EQ =2 (e”X,n, + 622/\’;]2 + Cuxg) . (514)

Las propiedades termodinamicas del modelo pueden calcularse a partir de la funcion de
particién candnica que, para un sistema compuesto de N, moléculas de solvente 1, N,
moléculas de soluto 2 y Ng huecos, es:

Q(Ny, Ny, No, T) = (1) j37(T') 3 g(N1, Nay No, Eq) exp (—Eq/kT) (5.15)
4

donde j; representa la funcion de particion de una molécula de tipo ¢ y g({N;}, Eq) de-
termina el nimero de configuraciones distinguibles para una cierta energia intermolecular
Eq. En 1944, E. A. Guggenheim [95] derivé una fé6rmula combinatoria para calcular la
cantidad g({/N;}, {Xi;}), bajo la aproximacion de “equilibrio cuasiquimico”, que establece
una relacion entre las diferentes maneras en que se disponen los pares de sitios vecinos.
La ecuacion 5.13 permite relacionar Eq con los diferentes X;; y, de esta forma, efectuar
la suma de la ecuacion 5.15 sobre estas cantidades.

Una forma simple de aproximarse al valor de la funciéon de particion 5.15 es suponer
que el numero de mancras distinguibles, en que un sistema de este tipo esta dispuesto
en la red, es resultado del azar e independiente de la energia configuracional. En estas
condiciones, la funciéon de particion viene dada por la expresién:

Q(Ny, Nz, No, T) = i1 (T) j3*(T) g(N1, N, No) 3 exp (—E{X;;}/kT) . (5.16)
(X-'J)
Bajo esta suposicion, dados Ny, Ny y N,, todas las configuraciones poseen la misma
energia; la ecuacion 5.14 puede reescribirse, entonces, como:

E=: (Cn-\'n + €22 X22 + 612/\'12) (5.17)

donde zX;; representa ¢l niimero promedio de pares de celdas adyacentes pertenecientes
a dos moléculas diferentes 7 y j, cuando existe una distribucién al azar. Reemplazando la
ecuacion 5.17 en 5.16, resulta:
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Q(Ny, Ny No, T) = " (T) j3%(T') (N1, No, No)exp (—Bz (en Xy + enXzz + €12X12) ) -

(5.18)
La expresion general de g({NV;}) y los valores promedios de X;;, X;; y X pueden también
obtenerse a partir del trabajo de E. A. Guggenheim [96], para sistemas con energia de
mezcla nula, cuyas configuraciones tienen todas la misma energia. Para el caso particular
de una mezcla binaria con huccos:

(N, + ¢2N2 + No)!%z

o NasN) = Vgl o.19
g(Ny, Na, Ny) ) (1 Ny + 12Ny + No)l37=1 N N, ING! (8:19)
—_— (/|/V| (/INl
— _ 5.20
1 2 N+ 2N+ Ny ( )
—_— 2N, q2 N2
‘\ _ 5.21
2 2 N +@2N2+ N ( )
N.
Yo = N q21V2 (5.22)

l l(Il Ny + ¢2N2 + N

donde p; cs el namero de configuraciones dilerentes, que puede adquirir una molécula del
tipo 7, cuando uno de sus clementos es fijado en un dado sitio de la red. Las caracteristicas
estructurales de la molécula ¢ determinan, entonces, los valores del parametro p; y de la
funcion de particion molccular j;; ambas cantidades son, de todas formas, irrelevantes en
este modelo de solubilidad, como scra detallado a continuacion.

La sustitucion de las expresiones 5.19-5.22 en la ecuacion 5.18, permite representar
el logaritmo natural dec la funcion de particion canénica del sistema, en funcion de la
temperatura y del niunero de moléculas de soluto y solvente:

In Q(Ny, Nyyu Ny, T) = Ny In(jipr) + Nz In(52p2)
+% (i Ny + 2 Na + No) In (. Ny + q2N; + No)

— (5= 1) (uMy 72l 4 No) In (i Ny + 7alNa + o)

—1\,1 In Nl - /Vz In Ng - No In No

—f= san(aM)’ + %622(‘121\'2)2 + €12(q1 V1) (92 N2)
i N+ 2N+ No

, (5.23)
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donde los dos primeros términos de la expansion en series de Stirling fueron tomados como
una buena aproximacion, a expresiones del tipo In( A!).

A partir de estas ecuaciones, la ecuacion de estado mecanica y el potencial quimico del
soluto son obtenidos por diferenciacion:

0l Ny, N, No, T
BoVe = ( n & o )) (5.24)
0 NN, T
—Buz(sln) = (mn QN N, M, T)) (5.25)
N, Ny.MT
A continuacién, la [raccion de ocupacién de sitios del tipo 7, definida por
0,‘ = 7‘;N,‘/M , (526)

es elegida como variable de concentracién del modelo; estas cantidades satisfacen las
siguientes relaciones:

00 = |- 0| - 02 (527)
. 0,
X, = T (5.28)

donde X, es la [raccién molar del soluto.

A partir de la ecuacién 5.26, multiplicando y dividiendo por Vo N, la fraccién de ocu-
pacion de sitios puede relacionarse facilmente con la concentracién molar del componente
1, para dar;

0,~ = 7‘.'C.'Vo . (5.29)

La expresion final de la ccuacién de estado del sistema puede obtenerse, sustituyendo
adecuadamente las expresiones 5.26 y 5.27 en 5.23, y operando segiin la ecuacién 5.24:

BVe = = In(140,(sy —1)+0y(s; — 1)) = In (1 = 0, — 0)

;ﬁi €11(5101)2 + €22(5202)? + 2€,15(5,0,)(520,)
2 (14 0,(s) = 1) 4+ 0y(s, — 1))? ’

(5.30)
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donde s; = ¢;/r;. Si ¢l componente 2 se encuentra infinitamente diluido, la ecuacion de
estado 5.30 puede cscribirse de la siguiente mancra:

Bp>Vy = 5 In(1+0,(s;=1))=In(1-0,)
+ﬁ2 611(3101)2 (5.31)

2 (14 0,(sy - ]))2 '

De la misma mancra, sustituyendo adecuadamente las expresiones 5.26 y 5.27 en 5.23 y

operando segtn la ccuacion 5.25, puede obtenerse la expresion para el potencial quimico

del soluto:

—Bua(sln) = ln(rzpag2) =0+, In(1 =0, —0,)
+%1‘2(82 - ]) ll] (] + 01(31 - 1) + 02(32 - l))
1'2D

+8= ,
2 (14 0,(s) = 1)+ 0y(s2 — 1))?

(5.32)

donde
D = (32 —_ 1) ((“(S|01)2 - 622(.‘5202)2) - .2(] + 01(81 - l)) (6228302 + 61231820|) .

Nuevamente, si la solucion es infinitamente diluida en 2,

—BuP(sln) = In(r2paja) — 0y + 7, In(1 = 0y)
+:‘,7"z(-“'2 — 1) In(1+0,(sy—1))
= ralsg = Den(8100)? = 2¢121281 820, (1 + 0y(sy — 1))

3 —
A 2 (1 4+ 0,(s) - 1))?

. (5.33)

Las ecuaciones 5.31 y 5.33 describen el comportamiento del fluido binario en la red, cuando
el componente 2 estd infinitamente diluido. Utilizando estas ecuaciones, y a partir de
algunas propiedades de los solutos, puede obtenerse una expresién para la solubilidad
de estos sélidos, en el fluido, dispuesto en la red; las secciones siguientes presentan este
resultado y describen ¢l procedimiento seguido para obtener los parametros del modelo.
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La Solubilidad en Términos del Modelo

La solubilidad del soluto sélido en la fase fluida puede obtenerse a partir de la condi-
cién 4.1, que iguala los potenciales quimicos del soluto 2 en la fase sélida y fluida. En la
fase sélida, la expresion 4.17 para p3(sél), asumiendo que el sélido es incompresible y que
su vapor en equilibrio posce un comportamiento ideal, esta dada por:

— Bu(s6l, T, p) = —By3(s6l, T,p") + V5 (p = p7) - (5.34)

Teniendo en cuenta que la presion de vapor de los solutos sélidos empleados es baja, a las
temperaturas de trabajo, es posible obtencr p3(sol, T,p") a partir del potencial quimico
de un gas ideal 2 a la misma temperatura y a p°; bajo estas condiciones, la ecuacién 5.34
puede escribirse de la siguiente manera:

— Buz(sol,T,p) = —ﬂ[t;d(T, )+ V)'p. (5.35)

El logaritmo de la [uncion de particion de un gas compuesto por un solo componente
2, alojado en la red, puede obtenerse a partir de la ecuacion 5.23 si N; = 0. Derivando
respecto de N, segin la expresion 5.25 y reescribiendo el resultado en funcion de la variable
de concentracion 0, cf. ecuacion 5.26, se obtiene en el limite de dilucién infinita:

- ﬁ[l;‘l = lll(1‘2p2j2) —In 02 . (536)

Por otro lado, la ecuacién de cstado de un gas ideal 2 en funcién de 0,, su densidad
ocupacional en la red, es:

0, = BpVora; (5.37)

el potencial quimico de un gas ideal 2 a una presiéon P viene dado entonces por

(5.38)

—_ /jll,'.ld(’]',])') = I|](.’.2p2j2) _ II] (p v01»2) '

RT
Por ltimo, la condicion que garantiza el equilibrio de solubilidad es obtenida remplazando
la ecuacién 5.38 en 5.35, e igualando dicha expresiéon a la obtenida en 5.33. En esas
condiciones, la densidad de ocupacién de 2 en la red puede expresarse en funcién de la
densidad de ocupacion del solvente 1 y de los parametros del modelo:
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In05,.(p,T) = W(Bp~Vora) + BpVy + 72 In(1 = 0y)
+§7‘2(32 = 1) In(1 4 0,(s; = 1))

i (“(.§|0|)27’2(82 - ]) - 61221‘2318201 (1 + 0|(S| - l))
73 (1+0y(si = 1))° (539

Las expresiones 5.39 y 5.28 conforman el resultado final del modelo de solubilidad del
soluto sélido en cquilibrio con un fluido en una red, bajo la aproximacion de Bragg-

Williams.

Obtencién de los Parametros del Modelo

Cuando el componente 2 esta inflinitamente diluido, la ecuacion de estado del fluido,
¢f. expresion 5.31, representa, exclusivamente, ¢l comportamiento de las propicdades
mecanicas del solvente puro, en la red. Ista ccuacion presenta cuatro parametros no
determinados; dos de cllos son propios de la red (2 y V) y los otros dos son los parametros
de interaccion del solvente (ry y ).

El ntiimero de coordinacion de la red, z, no altera sensiblemente los resultados y, por
lo tanto, fue fijado en un valor arbitrario 10.

Por su parte, al volumen de un mol de celdas, V, le fue impucesta una dependencia
lineal con la densidad de ocupacion en la red:

Vo = V< +u(0, - 0), (5.40)

donde 05 denota la densidad de ocupacion de la ved, en el estado critico, y Vg representa
el volumen de un mol de celdas, en esas condiciones. De esta manera, la incorporacion de
moléculas de solvente al sistema expande al tramado tridimensional de la red, en forma
proporcional; las ccuaciones 5.31 y 5.40 pueden reproducir, muy satisfactoriamente, las
propiedades mecanicas de los solventes empleados.

El procedimiento de ajuste de pardametros fue llevado a cabo a partir de rutinas para
la localizacién de puntos de inflexién y de minimos de funciones multivariables.

Los parametros de interaccion 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

esta detallado a continuacion.
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Primeramente, [ueron asignados valores tentativos a los parametros u, 71 y €11 Y, se
guidameute, fue ubicado el punto de inflexién de la funcién Bp=Vy (cf. ecuacién 5.31),
que permitié evaluar las constantes criticas del solvente en la red—pA°(mod), 05(mod) 2y
p°(mod)—; estas constantes definen las magnitudes reducidas 6T, 60, (= épa,) y ép.

El paso siguiente fue construir una funcién S que diera cuenta, de alguna manera, del
error cometido al emplear el modelo para reproducir las propiedades mecanicas del fluido.
Para ello, fue evaluada la suma de las diferencias cuadraticas entre la densidad reducida,
calculada a partir de la ecuacién de estado del solvente (ede), y la obtenida a través del
modelo (mod), para las mismas condiciones reducidas §T' y 6p:

S = L |5 (6pua(cde, 6T, 8p) — 80,(mod, 6T, 6p))? (5.41)

m 5

donde (86T, 8p y 8p,.1) son las coordenadas termodinamicas en que [ueron efectuadas las
m medidas experimentales de solubilidad, en ese solvente.

Finalmente, los valores de los parametros ajustables—u, r y €;;—{ueron adaptados,
de modo tal de minimizar la [uncién S. Los parametros obtenidos, como resultado final
de este procedimiento, estan detallados en la tabla 5.2, para los tres solventes empleados;
el valor de la funcién S, que representa la dispersion promedio en los valores de dp, ),
también se detalla en cada caso.

La figura 5.2 representa la presion reducida de C,ll,, SFg y CIF;, en funcion de
6p; 1, para algunas isotermas. Los simbolos denotan el comportamiento T-p-p, de estas
sustancias, de acuerdo con sus.respectivas ecuaciones de estado; las lineas muestran los
resultados del modelo de redes.

Los gralicos 5.2 muestran que el modelo del fluido, dispuesto en una red, reproduce en
forma satisfactoria las propicdades mecanicas observadas experimentalmente.

La parametrizacion del modelo de solubilidad, ¢f. las expresiones 5.39 y 5.28, requiere
ademads de otros parametros dependientes del soluto, como el volumen de la molécula 2,
r2Vo, y la energia de interaccion entre celdas, ¢;3.

El parametro r; fue evaluado, para cada sistema, a partir del valor de r, del solvente;
procediendo de igual manera que lo hecho para el modelo de van der Waals, c¢f. pa-
gina 102, puede establecerse la siguiente relacién: ry/ry = by/by = v,/v;, que vincula a
los parametros de voliimen de los modelos, a través del cociente de los volimenes de van
der Waals de las moléculas. En la tabla 5.1 fue presentada una estimacion de los valores

2Esta constante determina el valor del parduictro Vi, a través de la ecuacién 5.29.
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Figura 5.2: Modelo de redes para el solvente. Representacion de la presion reducida en uncién
de pn.l//’ft.l‘

O: ede del solvente; lincas: modelo. T'/7¢: a 1.074, b 1.041, ¢ 0.967-0.972, d 1.013, e 0.951, f
1.031, g 1.016 y h 0.982.

de estos cocientes, calculados a partir del trabajo de A. Bondi[89).

En este punto, el tinico parametro indeterminado del modelo es ¢)4; el valor de este
coeliciente fue ajustado, para cada sistema experimental, de mancra tal de minimizar la
funcién de error 5.7.

La dltima columna de la tabla 5.2 conticne los valores del parametro de ajuste ¢),,
multiplicado por ¢l mimero de Avogadro N, para cada sistema experimental estudiado;
el error asignado a csta magnitud fue calculado por propagacion, utilizando los valores de
la funcién de error £ y una cstimacion del error en la presion de vapor del sélido, como
fuentes fundamentales de incerteza.

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

El comportamiento de este modelo, [rente 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, pucden reproducir mas fielmente los resultados obtenidos para los solutos
no polares Cly y I3, debido a que en estos sistemas In ¢, varia suavemente con p,.

Una vez mas, ¢l cambio de pendiente en las curvas de solubilidad de CHI; vs. p,, en
todos los solventes estudiados, es mas pronunciado; en estos sistemas, este modelo resulta

ser menos satisfactorio (¢f. figura 5.3).

]og(cz/cf)

0 1 20 1 20 1 2

p;,l/prcx,l

Figura 5.3: Modelo de solubilidad para una mezcla binaria en una red. Representacion del

logaritmo de la solubilidad en funcién de py,,) /pS ;.

O: mediciones experimentales; lineas: modelo. T/T¢: a 1.074, b 1.041, ¢ 0.967-0.972, d 1.013,
e 0.951, £1.031, g 1.016 y h 0.982. ¢! = I(mol.dm=3).

Autes de llevar a cabo un andlisis comparativo de los valores de energia potencial,
entre un par de moléculas solvente-solvente o soluto-solvente, es necesario interpretar a
los pardmetros de interaccion entre dos sitios de la red—i.e. ¢, y €12— en términos
mtermoleculares.

Como [ue mencionado antes, cada sitio en la red posee z caras de coordinacidn; asi,
una molécula de solvente | interacciona, en promedio, a través de QzX_“/N. caras, con
moléculas equivalente.. La energia involucrada en la interaccién de 1 mol de moléculas 1,
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a una dada densidad de ocupacién 0,, viene dada por:

J)-Y .
By = NOZEX_yan o O

2 A’] N .2 1 + 01(3[ - l) ’ (542)

donde el valor de N ¢, ligura enla tabla 5.2 y X, [ue calculado a partir de la ecuacién 5.20.

De la misma mancra, una molécula de soluto 2 a dilucién infinita interacciona, en
promedio, a través de zX)2/N, caras, con moléculas de solvente. La energia pucsta en
juego en la interaccion de 1 mol de moléculas 2 con el solvente, a una dada densidad de
ocupacion de la red 0y, vicne dada por:

:K=Nc -'7‘38——01——
N, 1227282 ll+01(s|—l)’

donde el valor de N¢\; fliguraen la tabla 5.2 y X, fue calculado a partir de la ecuacién 5.22.

E|2 = A’(‘.l') (543)

La tabla 5.3 conticne los valores de las energias de interaccion solvente-solvente (y
soluto-solvente), por cada mol de solvente (o de soluto).

Los solventes estudiados, presentan valores de energia molar intemolecular (I£,) cre-
cientes en el seutido: Cyll,, ClIF; v SI, para una dada densidad de ocupacion de la red.
Esta secuencia esta de acuerdo con el incremento de la temperatura critica de esas sustan-
cias, o de sus temperaturas de ehullicion; este comportamniento cs esperable, debido a que
los valores de 1) estan relacionados de alguna manera con la entalpia de vaporizacion de
las sustancias.

En todos los casos estudiados, ¢l parametro mixto de energia £, es mas negativo que
E,,, resaltando el caracler atractivo de la interaccién soluto-solvente®.

La tabla 5.3 permite comparar, a la misma densidad reducida, los valores de cnergia de
interaccion de 1 mol de Clly con los distintos solventes utilizados (i.e. ;). En CllIF;,
los valores de este parametro cnergélico son algo mayores que en SI%, seiialando que la
interaccién posee una coutribucion adicional dipolar. En C,lly, £, de este soluto es ain
mayor, sugiriendo la presencia de una interaccion especifica.

Como fue mencionado anteriormente, bajo cl formalismo del modelo, la interaccion
moleccular esta dada a través de una parte del area superficial de la molécula; el resto del
area molecular es vecina a posiciones vacantes de la red. De esta mancra, para una dada

densidad de ocupacién de la red, puede definirse una magnitud f, que indique la [raccién

3La energia del sistema fluido, compuesto por moléculas de solvente, disminuye al intercambiar alguna
de ellas por moléculas de soluto, de tal forma que la solucién resultante sea infinitamente diluida.
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porcentual del drea molecular del solvente 1, a través de la cual se produce la interacci6n:

area de interaccién 2: X1 /N, $,0,
=100 =100———— =100———F—,
S area total Gz 1+4+0,(s,—1)

(5.44)

donde X, es calculado a partir de la ecuacién 5.20. De la misma manera, a través de la
ecuacién 5.22, ¢s posible calcular la fraccién porcentual del area molecular del soluto 2,
a través de la cual éste interacciona con el solvente; puede verse que f, = f, = f para
cualquicr sistema, bajo la hipdtesis de distribucién al azar, planteada por este modelo de
red.

La tabla 5.3 contiene los valores del parametro f, calculados a densidades reducidas
0.5 y 1, para todos los sistemas estudiados; esta cantidad, esta relacionada con la fraccion
de empaquetamicnto molecular del solvente p, 107, donde o) representa el parametro de
distancia del potencial de interaccién. En todos los casos, los valores de f resultan ser
aproximadamente proporcionales a la densidad reducida del medio y practicamente inva-
riantes de una molécula a otra. De esta manera, la suposicion de distribucién molecular
al azar delermina, casi exclusivemente, el nimero 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 V5° y (9p/0X2)7, pueden obtenerse a partir de la ecuacién
de estado mecanica de van der Waals (¢f. ecuaciones 5.1 y 5.2), empleando relaciones
termodinamicas simples y, posteriormente, tomando el limite a dilucién infinita en el
componente 2:

e _ U= pi e = RTQ = p3,by = i) 5.45)
: 2054 (1 = 7 b1)2%an — RT '

o )°° 2 b, — b,
Y = (/a, Rl ————— - 2(a;2 —an) | . 5.46)
(().\2 .y (r21) (- p,'._.h)z 12 = @n (

Procediendo de manera similar, a partiv de la ecuacion de estado mecanica para la mezcla
en la red y la relacion entre la fraccion de ocupacién del soluto con la fracciéon molar
(¢f. ccuaciones 5.30 y 5.28) puede derivarse la expresién para (9p/dX2)yy; finalmente, a
dilucidn infinita, puede escribirse:
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’
—3“'0311'|

TV D3
N Vorimipn 1 (2sy —zsy + 2 = 2) + 1rp(—2z8, + 2 — 2)
20D(Voripny — 1)
VWorirep, (281 — 282+ 2 = 2) 4+ 1y (~281 + 2 — 2)
- 28D (Voriphy — 1) !

o\~ r1(5.0) " sicn (Voraph(s2 — 1) + 1) = saraciaD
0X,

donde:
Dp,, = Voripy ((si = 1)+ 1.

nl

La expresion para V*, en funcion de los parametros del modelo de red, puede obtenerse,
mas [acilmente, a partir de la expresion Vo = (9peaf/ OV )y Ny N, (O OV )18y Ny) ™1 1 y lucgo
tomando el limite a dilucion infinita en ¢l componente 2:

”
Ve = —2zr—2\,';,1-.3,(\-@1-,,;;‘, ~1)
1
‘/OS|7‘|(32 - ])/3(“ — 82 (Vu‘l]/);‘l(S] - 1) + 1) ﬂfn + D2 x E (5 18
2:‘”6.‘4?1']("/01]/7;.‘ - l)ﬁéu + 1)2 x F ’ ' )

donde D tiene el mismo signilicado que ¢l la ccuacion 5.47 y ademas:

Lp,, = Yoripo (2si—zs9+2-2)+z2(s2—-1)+2
“pry = Voripl o (s1 = 1)z =2)+ z(s) — 1)-2.

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

Empleando la parametrizacion descripta en la seccién 5.1.1, ¢l modelo de van der
Waals describe el volumen parcial molar de los solutos, a dilucion infinita, en forma
poco satisfactoria, tanto cuantitativamente como cualitativamente. 1En C,ll4 y en SFg, cl
modelo predice, erréncamente, valores de V;* mayores para Cly, comparados con los de

Las derivadas fucron calculadas tenicndo en cuenta que el producto p;, ; MV, cs el nimero de Avo-
gadro (¢f. pagina 107), ctupleando las ecuaciones 5.32 y 5.30.
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/ [dm®.mol~!)

‘/‘{)-w

P;.x/Pﬁ,l
—CH, - = =CI, oo d

Figura 5.4: Comportamiento de los modelos clasicos empleados: V3.
e: medidas experiimentales; v: van der Waals; 1= modelo de red. Lineas: continuas, Clll;; trazos,
Cly y puntos, [;. 7/7T¢: en Cylly, 1.041; en SFg, 1.013 y en CIIF3 1.031.

CllIlI3; ademas, este modelo sobreestima fuertemente los resultados de V3 en C;Hy y los
subestima en SFg; finalimente, en CIHF;3 los resultados tampoco son buenos.

El modelo de red, en cambio, reproduce los valores de V3° de manera cualitativamente
correcta, para todos los sistemas experimentales estudiados. Por otro lado, el modelo de
red siempre subestima los valores de V2, indicando que la aproximacion de tipo cldsico
que lleva consigo el modclo, no puede describiv en foria adecuada la divergencia de la
compresibilidad del ststema.

De acuerdo con lo discutido en la seccion 4.1.2, el panorama general que brinda el
modelo de red se corresponde con las observaciones experiinentales: a densidades cercanas
a p, ), el modelo produce fuertes minimos en V3, caracteristicos en las mezclas fluidas en
esas condiciones; a igual temperatura, estos minimos son mas pronunciados para el soluto
dipolar Cill; que para los solutos no polares; y en SI%, la proximidad al estado critico
conduce a fuertes valores negativos en V.

La figura 5.5 representa los valores de (Ip/0X3)7y,, derivados directamente a partir
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de las mediciones experimentales (¢) y, también, los calculados a través de los modelos de
van der Waals (v) y del lluido en la red (7).

0
<
a1 1 J
3
-~ 60 - -
=
8& 1T 1
N
»S
@ -120 4 F -
=
sv:SF6
-180 . L -
o 1 20 1 2
*
pn.l/prcg‘l
—CHI, ---c,

Figura 5.5: Comportamicnto de los modelos clisicos empleados: (Ip/0X2)y .
e: medidas experimentales; e vaw der Waals; 2 wmodelo de red. Linecas: continuas, Cllly; trazos,

Cly y puntos, l,. 7'/7: en Cally, 1.0111; en SFg, 1.013 y en CIIF3 1.031.

De acuerdo con lo discutido en la scccion 4.1.3, el calculo de la magnitud termodina-
mica (9p/dX2)7y proviene de descontar el efecto que produce la compresibilidad del
solvente en el voliumen parcial molar del soluto (c¢f. ecuacion 4.9); como resultado de ello,
(Op/0X2)Ty no diverge en ¢l punto critico del solvente. Sin embargo, como consecuen-
cia de dicha cancelacion de funciones divergentes, los valores calculados para (Op/0X2)7y
poscen una importante indeteriminacion; consccuentemente, la funcionalidad que presenta
esta propiedad con p; , en algunos sistemas estudiados experimentalimente, resulta dificil
de explicar, principalmente a densidades superiores a la critica. Por lo tanto, el empleo de
modelos molcculares para estudiar el comportamiento de (9p/9.X2)7y es de gran utilidad.

La figura 5.5 muestra que ¢l modelo de van der Waals y el de red presentan un comn-
portamiento similar. Por debajo de la densidad critica, ambos modelos reproducen satis-
factoriamente los valores de (dp/9X3)Ty, derivados de las mediciones experimentales de
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solubilidad, para todos los sisteinas; a densidades mayores, el acuerdo es menor aunque
cualitativamente la descripcion es correcta.

Ambos modclos ponen de manifiesto que, las fuerzas atractivas que existen entre el
solvente y Cl,, o I, son de menor intensidad que las que existen entre el solvente y el
soluto dipolar Clll;; en todos los casos, los valores absolutos de (3p/0/\’2);°5‘v son mayores
para CHI,.

En SF¢ y en CIIIF;, el comportamiento de los modelos indica que, en el ambito de
densidades estudiado, atin prevalecen las fuerzas atractivas entre los solutos y los solventes;
el mismo comportamiento fue observado, en un ambito de densidades atin mas amplio,
para el sistema I,-Xe[39)].

En C;Hy, en cambio, a densidades levemente superiores a la critica (i.e. a fracciones
de empaquetamiento del fluido todavia bajas), el intercambio de una molécula de solvente
por una de soluto incrementa la presién del sistema; en estas condiciones, debido quizas
a la gran diferencia de tamanos entre los solutos y C,I14, las pendientes de las curvas
cambian de signo tempranamente. Como es de esperar, y contrariamente a lo observado
en la curva obtenida a partir de los datos experimentales de solubilidad, este efecto es
mas notorio para Cl; debido a su mayor tamaio.

5.2 Conclusiones

Utilizando dos tipos de dispositivos experimentales, uno de ellos basado en la espectrosco-
pia de alta presidn, y cl otro en la extraccion supercritica de una muestra de solucién y su
posterior cuantificacion, fueron determinadas las solubilidades de varios sistemas binarios
s6lido-fluido, en las ccercanias del punto critico del solvente.

Los cambios de solubilidad debidos a cambios en las variables (7', p) fueron estudiados
en corridas isotérimicas e isobaricas, restringidas a un intervalo de 20 K de la tempe-
ratura critica del solveute y cubriendo un rango de densidades entre 0.5 y 2 veces la
densidad critica del solvente. Para todos los sistemas experimentales, fue observado un
fuerte incremento de solubilidad en la regién termodinamica donde la compresibilidad (en
corridas isotérmicas) y la expansividad (en corridas isobdricas) pasan por valores maxi-
mos (cf. figuras 3.1-3.3, 3.6-3.8 y 3.11-3.13). Este comportamiento seiala a la densidad
del medio como una variable mas natural para describir las variaciones de solubilidad; en
efecto, la figura 4.11 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: Parametrizacion de la Ecuacién de Estado de un Fluido en una Red para
Mezclas Binarias Diluidas.

Sistema Ve/(em®mol=!)  u/(cm®.mol™!)  ri/(celdas)  Neyy/(J.mol™!) S Naz/(J.mol™?)
C2H4-CHI; -657+27
5.19 21 . . .
C,H,-CL, 3 8.103 —491.6 0.0022 565421
SFe-CHI; -770+£60
SFs-Cl, 11.304 0.0070 _594+48
CHF;-CHI, o - -690+43
CHFs-I 3.73 2.76 10.516 —492.9 0.0042 707477

Los subindices 1 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 p;,/p5; =05y 1.

Sistema Praalpng =0.5 Pralpia =1
En/(Jamol=!)  Ejp/(J.mol™) f En/(J.mol™ty  Ejp/(J.mol~1) f

C,H,~Clils ( ~16665 ~34324

-2 12. -4611 25.7
C.H4-Cly 2239 -17866 5 6 -36798
SFs-CHIj . 7876 P ~16191
SF.Cl, 2007 s 12.4 5975 s 296
CHF3-CHI; ) -10145 -20804

-2644 12. - 25.
CHF3-1, 2644 -5806 5 5438 -11942 5.6

Los subindices 1 y 2 se refieren al solvente y al soluto respectivamente. Ej;: energia molar de interaccion
entre las moléculas i y j; f: fraccién del area superficial molecular involucrada en la interaccion.
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Los valores de las primeras derivadas del potencial quimico del soluto respecto de los
campos T y p, fueron calculados bajo la restriccién de saturacién a partir de la informa-
cién experimental de solubilidad. La escasa solubilidad detectada en los sistemas soluto-
solvente seleccionados restringe la regién critica de las soluciones al entorno inmediato al
punto critico del solvente puro. El comportamiento anémalo critico de las propiedades
parciales molares de los solutos, queda asi vinculado a las propiedades divergentes del
solvente puro, k3., ¥ a},. Por otro lado, las caracteristicas moleculares de los solutos y de
los solventes permiten interpretar la magnitud relativa que adquieren esas propiedades, a
través de la interaccién intermolecular.

La presencia de una distribucién asimétrica de cargas en CHI; aumenta la amplitud
de la divergencia de V7 y da lugar a factores de enriquecimiento de la solubilidad, en
mayor proporcién que las sustancias no polares Cly y I, (¢f. figuras 4.1, 4.2, 4.3 y 4.12).
Sin embargo, en iguales condiciones reducidas de presién y temperatura, S3° toma va-
lores similares para todos los solutos (cf. figura 4.6). Estas observaciones implican que
las magnitudes relativas que adoptan los potenciales quimicos de los solutos en una so-
lucién cuasi-critica, son debidas preferentemente a diferencias en los cambios entalpicos
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 V> es pequeno, a densidades moderadas (cf. figuras 4.7 y 4.9).

Las caracteristicas dipolares en el solvente CHF3, sin embargo, no acentian las dife-
rencias de comportamiento descriptas para solutos distintos; este hecho implicaria que el
dipolo presente en la molécula de CHF; y la posibilidad de formar uniones de hidrégeno
parciales, no contribuyen significativamente a la interaccién soluto-solvente (cf. las curvas
de V;* para CHly y I, en este solvente, denotadas con a en la figura 4.3).

En C;Hy, el comportamiento observado presenté caracteristicas especiales. En este
solvente, la solubilidad de los iodometanos resulta mayor que lo esperado, presentando
factores de enriquecimiento mayores que 10* (¢f. tabla 4.10). Este hecho, sumado a
algunas evidencias espectroscépicas, sugeririan la existencia de complejos del tipo donor-
aceptor de electrones, a través de interacciones especificas entre el eteno y los iodometanos.

Desde el punto de vista microscépico, fue observado que la transformada de Fourier de
la funcién de correlacion directa entre solvente y soluto, a dilucién infinita de este dltimo,

£5, disminuye linealmente con el incremento de la densidad del medio (¢f. seccién 4.1.2).

Los modelos clasicos utilizados resaltan el caracter atractivo de la interaccién soluto-

solvente por sobre la solvente-solvente (a;2 > ayy y Ey12 > Ey); este resultado se corres-
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ponde con el signo de la amplitud de la divergencia de V;*, observado experimentalmente
(¢f. ecuaciones 1.14 y 4.9). Los valores de los parametros de energia potencial entre
soluto y solvente, «¢;, y E2, ajustados en forma satisfactoria a partir de la informacién
experimental de solubilidad, reflejan cualitativamente que la interaccién con el solvente
es mayor para CHI; que para los solutos no polares, particularmente en CoHy .

Los modelos de van der Waals y del fluido en una red reproducen los valores de la
amplitud (9p/0X3)Fy con que diverge el volumen parcial molar del soluto, particular-
mente a bajas densidades. En cambio, el analisis directo de V;° a través del modelo de
red, solo permite extraer informacion cualitativa; las hipdtesis clasicas del modelo hacen
que la descripcidn de la divergencia de la compresibilidad del sistema en la regién critica
del solvente, resulte poco satisfactoria. Por lo tanto, la descripcién de sistemas reales en
la region critica debe realizarse a través de modelos, que interpreten adecuadamente las
variaciones en la amplitud de las propiedades divergentes; en otras palabras, las propieda-
des anémalas del solvente puro cuasi-critico pueden tomarse como referencia y modelar la
incorporacién de la molécula de soluto al medio, empleando un potencial intermolecular
apropiado[72].
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