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Capítulo 1

INTRODIKDCION

El interés por el estudio de las propiedades de las soluciones 
acuosas de gases no polares se evidencia en la cantidad de estudios 
experimentales (realizados en su casi totalidad en la zona de teirpe- 
ratura airüDiente) y refleja la necesidad de ccnprender las particula­
res propiedades del agua líquida a través de la influencia que las 
ndsmas tienen en las cciracterísticas de las soluciones acuosas. 
Históricamente, fueron las soluciones de gases inertes en agua las 
que sirvieron para enfatizar las diferencias con los solventes no 
acuosos [Frank y Evans (1945)]. En los últimos años (1960-1975) la 
termodinámica de las soluciones acuosas adquirió un interés sin pre­
cedentes en disciplinas como la fisicoquímica orgánica y la química 
biológica, debido a la in^ortancia de los efectos del agua cano sol­
vente en procesos cono, por ejeirplo, la determinación de mecanismos 
y velocidades de reacción [Engberts (1979)] y en la naturaleza de la 
propiedades estructurales de proteínas y otras moléculas de interés 
biológico [Kauzmann (1959), Franks (1977)].
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1.1.1 Propiedades del agua liquida

Al ser cxjirparada con muchos otros líquidos constituidos ya sea 
por moléculas no polares, ya por moléculas con dipolos y aún por mo­
léculas que pueden formar una sola unión hidrógeno (por ejenplo, los 
alcoholes), el agua (tanto la variedad isotópica liviana cono la 
constituida por deuterio, o agua pesada) presenta ciertas conocidas 
anomalías (Eisenberg y Kauzmann,1969):

-a la teirperatura de fusión normal, la densidad del líquido 
es mayor que la del sólido (fig. 1 ).

-a partir de la tenperatura de fusión, la densidad del lí­
quido aumenta con la temperatura hasta alcanzar un valor máximo a 
277,13 K para H^O y a 284,34 K para D̂ O, para una presión constante 
de 0,1 MPa (fig. 1).

-V-1(
ion mínimo en función de la temperatura, localizado a 319 K y 323 K

-la cctipresibilidad isotérmica, k -V ( 9 V/ 3 P)̂ , presenta

para H^O y D2O respectivamente a 0,1 MPa (fig. 2a).
-la capacidad calorífica molar a presión constante, Ĉ , 

tema Vcilores excepcionalmente altos [75,34 kJ/(mol K) para H^O y
84,2 kJ/(mol K) para 1̂ 2̂ ' aitibos a 293,15 K] (fig. 2b).

Memas de estas particularidades en las propiedades termodiná­
micas, las propiedades de transporte muestran tairibién características 
anómalas [Kell (1972)];
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T/K

Figura 1
Volumen molar del ^2^(s) y de 4 variedades isotópicas del
agua líqiaida, en fianción de la temperatura a presión constante 
(0,1 MPa). En el ángulo superior derecho se representa, airpliada, la 
región entre 269 y 285 K (incluyendo H^O líquida sctoreenfriada). 
Referencia: Eisenberg y Kauzniann (1969).
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Figura 2
a. Cotpresibilidad isotérmica del H^o y D2O en función de la tempera­

tura (P = 0,1 MPa).
b. Capacidad calorífica molar a presión constante (Ĉ ) del H2O y D2O, 

y a volumen constante (C ) del H-5O en función de la tenperatura
V  ^

(P = 0,1 MPa).

Las flechas irdican la teirperatura a las que las diferentes propieda­
des taran un valor extremo.
Referencia: Kell (1972).
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-para teníJeraturas inferiores a 300 K la viscosidad dismi­
nuye al aumentar la presión hasta un mínimo a partir del cual comien­
za a aumentar (fig. 3), por lo que el agua a bajas presión y teirpera- 
tura tiene un volumen de activación negativo para el fenómeno de 
transporte de momento [Bett y Cappi (1965)].

-cano reflejo del ccnpDrtamiento que presenta la viscosidad, 
el coeficiente de autodifusión aumenta con la presión, también a 
bajas temperaturas, alcanzeindo un valor máximo [McCall et al. 
(1959)].

-la conductividad ténnica, que tiene valores unas 4 veces 
mayores que jara líquidos normales, aumenta con la teirperatura, a 
presión constante, hasta pasar por un máximo alrededor de 400 K en 
el caso de H^O y 370 K en D2O (fig. 4) [Powell (1958)].

Alguncis de estas anomalías disminuyen de magnitud o desaparecen 
si se aumenta la tenperatura (coitiD se observa en las figuras 1, 2, 3 
y 4), por lo que se dice que el agua en esas condiciones se conporta 
más normalmente.

Estas anomalías se atribuyen a la capacidad de la molécula de 
agua de formar uniones hidrógeno (UH) con 4 moléculas vecinas cons­
tituyendo así una estructura tetraédrica abierta, que recuerda a la 
del’ hielo. Este argunento, postulado por Bemal y Fowler (1933) en 
base a la estructura del agua líquida obtenida por difracción de 
rayos X y a los datos de densidad y considerando la estructura del 
hielo I (fig. 6), explica que las propiedades del agua sean más pa­
recidas a las de otros líquidos a temperatura y presi&i elevadas.
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P/MPa

Figura 3
Viscosidad del H^O líquida en función de la presión a diferentes tem­
peraturas. Los datos [Bett y Cappi (1965)] indican que a partir de 
310,7 K (3n/3P)r|i >0 para todo valor de P.
Referencia: Kell (1972).
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Figura 5
Distribución espacial de los átanos de oxígeno de leis moléculas de 
agua en el hielo I. La celda unidad, representada por las líneas pun­
teadas, contiene 4 moléculas.
Referencia: Eisenberg y Kauzmann (1969).
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dado que ello sería una consecuencia de la menor probabilidad de 
formar esa estructura ordenada y abierta.

En base a los conocimientos de la estructura del hielo y consi­
derando las diferencias que existen entre este sólido y un fluido 
coito el agua, fueron postulados diferentes modelos para la estruc­
tura del agua liquida que intentaron dar una interpretación a las 
propiedades ancmalas de la misma.

1.1.2 Interpretación modelistica de las propiedades del agua líquida

a) Modelo de mezclas; Surge, históricamente, de una sugerencia de 
Roentgen (1892) de considerar que en la fusión del agua sólida, parte 
del hielo es convertido en un fluido en el cual el resto del "hielo" 
permanece "disuelto"; es decir, el líquido producido por fusión del 
hielo es a su vez una disolución de "hielo" en agiaa. En su evolución 
última C Eucken (1946), Frank y Evans (1945), Némethy y Scheraga 
(1962a)] este irodelo imagina al fluido acuoso en cada instante como 
una mezcla de un cierto número pequeño de especies distinguibles. Es­
tas especies podrían ser, por ejeníJlo, moléculas que forman agregados 
(tipo hielo) y moléculcis moncciéricas (sin UH, enpaquetamiento máxi­
mo); o, distinguiendo las especies aún mas, moléculas involucradas en 
O, 1, 2, 3 y 4 UH. Cono ejemplo del primer caso están los cálculos de 
Wada (1961), quien, usando el volumen molar del líquido a 273,15 K 
cono dato para ajustar parámetros, calculó que la fracción molar de 
la especie ordenada (tipo hielo) a 273,15 K es igual a 0,42, atribu­
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yendo una diferencia de energía entre las dos especies postuladas de
10,5 kJ/mol (la especie ordenada es la que tiene menor energía) y una 
diferencia entre los volúmenes molares de 2,8 cm^/nol.

Némethy y Scheraga (1962a) representaron las propiedades termo­
dinámicas con un nK3delo de agua con 5 niveles energéticos posibles 
(correspondientes aO, 1, 2, 3y4UH). Ajustarrio parámetros energé­
ticos pcira las distintas especies y con la suposición de que los vo­
lúmenes molares de las especies di-, tri- y tetraooordinadas eran 
iguales, calcularon una fracción molar total de las especies poli- 
coordinadas de 0,54. La diferencia de energía entre la especie tetra- 
coordinada y la no coordinada resultó igual a 10,9 kJ/mol y la dife­
rencia de volumen de 3,6 cm^/mol.

b) Modelos intersticiales; En cierto sentido, podrían considerarse 
cano un clase especial de modelos de mezclas en los que las molécu­
las que no forman UH ocupan lugares intersticiales dentro de la es­
tructura abierta de la red* conformada por las moléculas enlazadas

* Cuando se habla de red en agua líquida no se desea implicar la per­
manencia en el tiernpo de una estructura fija o la rigidez equivalente 
de un sólido cristalino, sino una configuración instantánea con fuer­
tes correlaciones intermoleculares. Esta configuración cambia conti­
nuamente si bien, en promedio, representa al fluido visto desde una 
molécula de agua la que, también en promedio, conserva la coordina­
ción tetraédrica característica.
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por UH. SaitDilov (1965) interpretó cx>n este modelo las funciones de 
distribución radial del agua líquida (que evalúan la probabilidad de 
encontrar una nolécula de agua en función de la distancia que la se­
para de una molécula de agua central arbitraria) obtenidas experi- 
mentalmente por rayos X, pudiendo explicar que el número aparente de 
primeros vecinos fuese mayor que 4. Danford y Levy (1962) y Narten 
et al. (1967) calcularon con otro modelo intersticial la función de 
distribución radial a varias torperaturas (entre 277 y 473 K), obte­
niendo resultados que se oonparein satisfactoriamente con los datos 
experimentales ccmo se ilustra en la figura 6. Los autores calcula­
ron que a 277 K un 45% de los intersticios o cavidades naturales en 
la estructura abierta de la red de agua estaban ocupados por molécu­
las libres mientras que a 473 K este porcentaje se elevaba al 57%. 
La fracción de moléculas coordinadas a 277 K resultaba ser de 0,82.

c) Modelo continuo (deformación del ángulo de enlace hidrógeno): 
Pqple (1951) buscó la explicación a las propiedades anómalas del 
agua líquida postulando la deformación de las UH. Ello implica con­
siderar la posibilidad de que, en la UH entre dos moléculas de agua, 
la dirección del enlace CHH de una de las moléculas o, lo que es 
equivalente, del orbital con el par de electrones no carpartidos de 
la otra, no sea necesariamente colineal con el segmento de unión 
entre los dos átonos de oxígeno (fig. 7) aunque ésta sea la confi­
guración más favorable energéticamente. La existencia de UH distor­
sionadas está confirmada en algunas variedades polimórficcis de hielo

- 11-
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D

Figura 7
Distorsión de las uniones hidrógeno en agua líquida. Cada lóbulo 
representa tanto una unión O-H como un orbital con electrones sin 
compartir. El ángiiLo <t> mide la distorsión de la uniones hidrógeno. 
Referencia: Eisenberg y Kauzmann (1969).
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(hielo II, III, V y VI) [Eiseriberg y Kauzmam (1969)]. Bemal (1964) 
modificó el modelo temando la idea de la deformación de los ángiilos 
de enlace hidrógeno y proponiendo arreglos anulares entre moléculas 
vecinas. El hecho de considerar que en la unión hidrógeno el ángulo 
Oíi • • *0 pueda ser distinto de tt radianes, como lo es en el hielo I, 
permitió explicar tanto propiedades termodinámicas cano interpretar 
la función de distribución radial experimental. Pople estimó el va­
lor promedio del ángulo <(> (fig. 7), formado por la unión 0-H (o por 
el orbital con electrones no conpartidos) y el segmento 0 -0, en 26° 
y 30° para 273 y 373 K respecti\^mente.

El alto valor de capacidad calorífica molar del agua (cf. fig. 
2b) señala la existencia de una fuerte dependencia de las interaccio­
nes entre moléculeis con la tenperatura, es decir una apreciable modi­
ficación de la estructura del líquido (esta contribución al fue 
denominada config\aracional por Kauzmann y Eisenberg). En términos es­
tadísticos, la alta capacidad calorífica a volumen constante del agua 
es una manifestación de grandes fluctuaciones de energía presentes en

O O Oel líquido a tenperatura ambiente (kT = <E >- <E> ; donde < > in­
dica el promedio de la función correspondiente sctore todas las confi­
guraciones posibles del sistema), por lo que el agua líquida es muy 
susc^tible a las variaciones de temperatura.

La correlación orientacional entre moléculas de agua vecinas dis- 
minijye con el aumento de la temperatura reduciendo así la contribu­
ción de la estructura a las propiedades del agua líquida. Sin embar­
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go, estxjdios dieléctricxís [Franck y Deul (1978)3 y de espectroscopia 
infrarroja [Franck y Roth (1967)] indican que aún a 573 K existe una 
fuerte correlación orientacional entre moléculas vecinas, pudiéndose 
observar todavía la influencia de las UH. Leis propiedades dieléctri­
cas de los fluidos polares están intimamente relacionadas con la 
correlación entre dipolos de moléculas vecinas a través de la ecua­
ción de KirkwDOd (1939):

(e^-l)(2e^+l)/3eQ ={47rN/V)La+ y\j^/(3kT)] (1.1)

donde e^es la constcinte diléctrica estática del fluido, a es la pola-
r\rizabilidad (supuesta isotrópica), y es el momento dipolar cuadráti- 

co medio en el fluido y es la función de correlación de Kirkwood 
definida por la correlación entre moléculas vecinas con dipolos y

gj  ̂ = 1 +{p/(8Tr^)^} /“ Íj3^.y2  g ( r )  d^^ dfi2  ^Li2 ^^*2)

(donde yĵ -y2 " cos0ĵ2) cuyo valor refleja el proonedio del coseno del 
ángulo formado por las direcciones de los dipolos permanentes de dos 
moléculas vecinas. En la ecuación (1.2), g(r) [ilustrada para distin­
tas temperatureis en la figura 6] representa la fxjnción de correlación 
radial entre moléculas de agua, mientras que y ^̂2 son los ángulos 
de Euler que definen las orientaciones de las dos itraléculas y £^2 

el vector determinado por las posiciones relativas de las mismeis. Un
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valor unitario de indica que no existe orientación preferencial 
entre dipolos vecinos. Las medidas de constante dieléctrica indican 
para el agua liquida que este factor vale 2,8 a 273 K y 2,1 a 573 K, 
valor que refleja aún una fuerte correlación orientacional (fig. 8).

Los resultados provenientes de los estudios de agua por métodos 
de simulación con ccnputadora [Rahman y Stillinger (1971)] parecerí­
an descartear la existencia de "especies" diferentes y distinguibles 
cano exigen los modelos de mezclas, al no evidenciarse una distri­
bución energética que indique una clara definición de las mismas. 
Adanás, surge de estos estudios la ausencia de características tí­
picas de hielo o de clatratos (ver más adelante en este capítulo) en 
el agua líquida, si bien puede distinguirse indudablemente una ten­
dencia de las moléculas de agua a orientar a sus primeros vecinos en 
dirección aproximadamente tetraédrica aunque con una considerable 
contribución de UH no lineales (distorsionadas). Según los resulta­
dos de simulación, tairpoco existen evidencias que señalen una dife­
renciación entre moléculas intersticiales y moléculas participan­
tes de la red, cono queda planteado en los modelos intersticiales. 
Las funciones de correlación 0-0, 0-H y H-H calculadas por simula­
ción llevan a una representación del agua líquida como tina red 
aleatoria de UH, altamente tensionada, defectuosa y en continuo mo­
vimiento, que llena el espacio uniformemente. La tendencia de las 
tres funciones de correlación a alcanzar el valor unitario a dis­
tancias cotparativamente pequeñas indica que no existen en el agua

-16-



0/  0,6 0,8 

P ( gcm'^)

Figura 8

Función de cxarrelación dipoLar [definida según la ecuación (1.2)]
del H^O en función de la densidad nolar a varias temperaturas- Los
valores de g fueron calculados a partir de deteiitánaciones de la 

K

constante dieléctrica e [ecuación (1.1)3.o
E.C.: Estado crítico.
Referencia: Franck y Deul (1978).
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líquida "icebergs" o agregados de tamafío considerable como fue pos­
tulado para explicar las propiedades de este líquido.

1.2.1 Prc^iedades de las soluciones acuosas

Las propiedades termodinámicas de las soluciones acuosas de ga­
ses no polares pequeños a baja tenperatura son bien conocidas y han 
jugado un papel muy importante en la evolución de los modelos del 
agua líquida y sus soluciones. Existen numerosos trabajos experimen­
tales dedicados a la materia y en especial a determinar las solubi­
lidades de los gases, los que han sido revisados críticamente unos 
años atrás (Wilhelm et al. (1977)). Menos información se posee en la 
zona de alta temperatura, en la cual se investigaron las solubilida­
des de algunos pocos gases [reseñados por Hiromelblau y Arends (1959) 
y más recientemente por Clever y Han (1980)], pero sin obtener de 
ellos información termodinámica precisa. Sin embargo, esa informa­
ción resulta indispensable para intentar comprender la diferencia de 
conportamiento entre las soluciones acuosas y no acuosas y el papel 
que juega la estructura del solvente en la determinación de las pro­
piedades de las mismas. Por ello, es de sumo interés disponer de da­
tos precisos de solubilidad de gases en un ámbito aitplio de teitpera- 
tura de modo de poder observar cóno responden las propiedades termo­
dinámicas de disolución a las modificaciones continuas en la estruc­
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tura del solvente ilustradas en las figuras 1 a 4. Así también será 
posible cubrir la brecha que existe entre las propiedades del agua y 
las de los solventes no estructurados a tenperatura ambiente.

lias características que presentan las propiedades termodinámicas 
relacionadas con el proceso de disolución de gases no polares y que 
se señalan frecuentanente como fundamentales para distinguir a las 
soluciones acuosas de las no acuosas a tenperatura ambiente son 
(tabla I)*:

-la solubilidad de los gases no polares es aproximadamente 
un orden de magnitud menor, y por lo tanto el potencial químico de

oodisolución (Aŷ  ) es mayor, en agua que en solventes "normales".
/ co-la entalpia parcial molar de disolución (AH2 ) es negativa 

a baja tenperatura para todos los gases.
-la entropía parcial molar de disolución (AŜ ”) de los gases 

en agua es mucho más negativa que en soluciones no acuosas.
-la capacidad calorífica parcial molar de disolución a pre-

* La definición de estas propiedades termodinámicas de disolución se­
rá detallada más adelante; basta decir por ahora que éstas se refie­
ren a la diferencia entre la propiedad parcial molar del gas en la 
solución en el estado de dilución infinita pero evaluada para x =1 

(límite Henry) y la del estado de referencia en la fase gaseosa (gas 
ideal a la presión de referencia).

-19-



ID

0)
10

p'cri

fO
4J0)

(O

0)fO-H
I0)VM

00CTN

•HU

t3

nr-
CTi

•S
ti

S:
'ü

-20-



sión constante (AC ) toma valores positivos altos, mientras que en p2
soluciones de líquidos no polares es cercana a cero.

-el volumen parcial molar (V̂ ”) de los gases en solución a- 
cuosa tema valores sensiblemente menores que en solución de líquidos 
"normales".

Si bien estas cuatro propiedades termodinámicas suelen indicarse
a menudo cono distintivas de las soluciones acuosas, en principio

00 00 ^solamente AS„ Y  AC „ podrían ser atribuidas a efectos estructura- 
¿ p¿

les del agua. Frecuentemente el alto valor del potencial químico de
disolución de los gases en agua se ha interpretado como reflejo de
la "fobia" del solvente por el soluto, originada en el alto grado de

00estructura del primero. De ser así, el aumento de con la tempe­
ratura observado experimentalmente para la mayoría de los geises no 
polares en agua a tenperatura ambiente llevará a inferir que la in­
teracción hidrofóbica* es cada vez mayor a pesar de disminuir la
correlación orientacional entre moléculas de agiia. En cuanto a los

00valores negativos de AH^ , existen diversos sistemas no acuosos que 
presentan esta característica. La tabla I registra este hecho, ya 
que los valores de la entalpia parcial molar de disolución de metano 
tanto en tetracloruro de carbono cano en benceno son negativos. Conra

*para la definición del término, ver más adelante en este capítulo o, 
por ejemplo, Ben-Naim (1980).
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la creación de cavidades:

AS^ = («pA t ^

AU^ = T(oipA^) AV (i.e)

donde AV es la variación de volumen en el proceso de disolución. En 
la deducción de la expresión de AU^ se si:5>uso además el valor de P 
despreciable frente al término que incluye la variación de entropía 
con el volumen. Resulta obvio de la ecuación (1.5) que, en el trata­
miento de Eley, todo el efecto entrópico de la creación de la cavidad 
es atribuido a un aumento de volumen, lo que no es correcto.

Debido a que Op es negativo para el agua en el inteirvalo entre 
273,15 y 277,13 K, cero a esta última teirperatura, a partir de la 
cual adquiere valores positivos que varían fuertemente con la tempe­
ratura (fig. 1), Eley concli:yó que la contribución del AU en el AUO

total del proceso es pequeña a baja teirperatura, por lo que ésta úl­
tima resultaría determinada prácticamente por el término atractivo. 
Así se explicarían los valores negativos de AH2'” encontrados para 
soluciones acuosas a baja tenperatura. A medida que la temperatura 
aumenta, lo liaría simultáneamente la contribución del término de ca­
vidad, llegando a superar el valor absoluto del término atractivo. La 
fuerte variación con la tenperatura de Aü^ determinaría que el 
para los sistemas acuosos sea grande, tal cono se encuentra experi­
mentalmente.
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El tratamiento de Eley se basa en dividir el prcx:eso de disolu­
ción en dos etapas y destacar la inportancia de las propiedades del 
agua líquida en fijar los valores de las propiedades termodinámicas 
de disoluciói de gases no polares. Estas ideas resultcin muy valio­
sas, pero las expresiones termodinámicas propuestas para utilizar 
este tratamiento no son correctas conduciendo a contradicciones con 
los valores experimentales. Por ejeitplo, este tratamiento predice un 
valor de AS^ igual a cero para la tenperatura de máxima densidad del 
agua (277,13 K) donde «p = 0. Por otro lado el término atractivo del 
potencial químico del soluto está fundamentalmente determinado por el 
promedio del potencial de interacción entre las moléculas de solvente 
y el soluto sobre todas las configuraciones posibles del sistema (ver 
sección 5.4.2). Considerando sieit̂ jre que a 277,13 K = O y por 
ello la densidad de partículas de agua alrededor del soluto no se ve 
modificada apreciablemente por efecto de la teirperatura, cabría espe­
rar que en esas condiciones la dependencia del potencial químico 
atractivo con la temperatura fuese pequeña y por ello tanibién el va­
lor absoluto de AS . Por ende, según el tratamiento de Eley no cabría3i
esperar valores muy negativos para la entropía parcial molar de diso­
lución de gases en agua a baja tenperatura, contrariamente a lo que 
se verifica experimentalmente (ver tabla I).

La interpretación de Eley es que a bajas temperaturas, en donde 
la estructura del agua líquida juega un papel inportante, la disolu­
ción puede ocurrir ocupando la molécula huésped posiciones en la es­
tructura abierta del solvente. Esta representación del proceso de
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disolución permite también entender, al menos cualitiativamente, el 
hecho que los volúmenes parciales molares de los gases en solución 
sean menores en agua que en solventes orgánicos.

Casi dos décadas después de la aparición de los trabajos de Eley, 
Reiss et al. (1959, 1960), en una serie de trabajos, desarrollaron 
una teoría mecánico-estadística de fluidos para calcular, en función 
de parámetros microscópicos del sistema, el valor de AĜ , el trabajo 
reversible requerido para introducir una partícula esférica dura (cu­
yo potencial de interacción es una pared pigramente repulsiva) en un 
fluido constituido también por esferas duréis. Dado que el procedi­
miento de cálculo seguido fue el acqplcimiento de una partícula de 
soluto con el solvente en forma gradual (haciendo variar el diámetro 
del soluto con un factor de escala que iba de O a 1) se lo conoce 
cano SPT (Scaled Particle Theory). Esta teoría semienpírica será 
detallada más adelante, pero puede adelantarse que su esencia está 
en el cálculo de la energía libre de formación de cavidades en el 
solvente a partir de la interpolación entre los límites conocidos 
para cavidades de tamafíos muy pequefíos y cavidades macroscópicas. En 
el cálculo intervienen los diámetros de soluto y solvente y la frac­
ción de volumen ocupado por las moléculas de solvente. No hay en 
ella consideraciones estructurales, más allá de las que están implí­
citas en los valores de densidad del solvente líquido y en su de-

00 ^ 00 pendencia con la teirperatura (para AH2 ) o la presión (para ^ 2  ) •
Este tratamiento fue aplicado por Pierotti (1963, 1965, 1976), con 
excelentes resultados cualitativos, a la interpretación de las pro­
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piedades de las soluciones acuosas y no acuosas a tenperatura aiiibien- 
te, incli:̂ erx3o en el término atractivo interacciones inductivas y 
dispersivas entre las moléculas de soluto y solvente correspondientes 
a la densidad experimental del solvente, pero sin tener en considera­
ción la función de distribución radial de las partículas de solvente 
alrededor del soluto. Posteriormente, Stillinger (1973) modificó el 
tratamiento de Pierotti, temando en cuenta la correlación angialar 
entre las moléculas de agua.

1.2.3 Efecto de solutos sobre la estructura del ag\3a y prc^iedades 
termodinámicas

El modelo postulado por Frank y Evans adjxídica los valores que 
teman las propiedades termodinámicas de las soluciones acuosas al he­
cho que la presencia de un soluto apolar produce un aumento del orden 
entre las moléciiLas de agua que lo rodean. Esta región de mayor orden 
fue denominada "iceberg" (sin pretender darle al término un signifi­
cado literal). Este ordenamiento sería el responsable de los valo-

00res negativos de As^ de las soluciones acuosas. El alto valor
oo , ,de ‘̂ ^^2 ' Frank y Evans, surgiría como consecuencia de la ener­

gía adicional que se precisa para la destrucción parcial de esa es­
tructura provocada por el soluto. Este modelo fue relacionado por 
Glew (1962) con las propiedades de los clatratos (hidratos cristali­
nos) para el caso de metano. Tal similitud resulta más dudosa para 
solutos de mayor tamaño (por ejeirplo n-butano), debido a que las
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Figura 9
Estruc±ura de las jaulas en los clatratos formados con un gas nctole 
cono partícula huésped. La celda unidad contiene 46 moléculas de agua 
y está ccnijuesta por 6 jaxolas pequeñas y 2 jaialas grandes [en la fi­
gura, (a) y (b) respectivamente].
Referencia: Davidson (1973).
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cavidades en el caso de los clatratos poseen dimensiones máximas bien 
definidas (fig. 9). Sin embargo, no hay evidencias de existencia de 
tales estructuras fijas con cierta permanencia temporal en el lí­
quido.

Némethy y Scheraga (1962b) desarrollaron una teoría termodi- 
námico-estadística que se puede encuadrar dentro de los modelos de 
mezclas ya mencionados para explicar las propiedades del agua líqui­
da. Según el modelo de Némethy y Scheraga, el equilibrio entre la 
distintas "especies" de agua (diferenciadas por el número de uniones 
hidrógeno que forman) se vería afectado por la presencia del soluto 
no polar, favoreciéndose la formación de las "especies" de agua más 
eisociadas. La suposición básica de los autores era que una molécula 
tetracoordinada formaba parte de una estructura lo suficientemente 
abierta cano para acomodar en su vecindad a una partícula de soluto 
sin alterar las uniones hidrógeno de las cuales participaba (forman­
do una estructura tipo clatrato), a diferencia de las otras molécu­
las de agua cuya única posibilidad de aceptar al soluto consistiría 
en reemplazar una molécula de agua vecina. Según los autores, esto 
llevaría a las especies tetracoordinadas a una disminución de su 
energía simu].táneamente con un aumento de la misma para las otras 
"especies" de agua, camo consecuencia de la introducción de la par­
tícula de soluto. Esta suposición a priori resulta poco real y muy 
siirplista al desconocer el papel que juegan los tamaños de las par­
tículas de soluto en ese acomodamiento, al suponer que sólo las mo­
léculas de agua tetracoordinadas son capaces de conservar las UH en
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la interacción con el soluto y al considerar que esta interacción 
soluto-agua es sieirpre más débil que la interacción agua-agua que no 
involucra UH. En relación con este último punto, el valor de pozo de 
potencicil (e/k) para la interacción agua-agua sin UH fue estimada en 
220 K (ver capitulo 5) mientras que esta misma magnitud para xenón- 
xencn vale 230 K aproximadamente (el motivo para considerar única­
mente la contribución dispersiva al potencial atractivo, ignorando 
las interacciones dipolares, será discutido más adelante). Esta vi­
sión simplista del fenómeno reduce el modelo original que considera 
cd agua líquida cano una mezcla de 5 especies distinguibles a uno en 
el que en realidad se considerein sólo dos especies diferentes.

Ben-Naim (1974) tañó la idea de Nemetlny y Scheraga y desarrolló 
el modelo de dos estructuras (TSM: Two-Structure Model), una de alta 
entalpia parcial molar (denominada H) y lana de baja (L). La explica­
ción de los particulares valores de las propiedades termodinámicas 
característicos de las soluciones acuosas seria consecuencia, en 
forma análoga a la idea de Frank y Evans, del efecto del soluto de 
favorecer la formación de la especie L (estructurada), con lo que se

P ooexplicarían los valores de AH^ negativos, y por lo tanto aumentar 
la cantidad de moléculas de agua a "fundir" (alto ^®tos mode­
los son incapaces, sin embargo, de interpretar el hecho experimental­
mente observado que los volúmenes parciales molares en solución acuo­
sa son menores que en solventes no asociados: si el efecto de la 
introducción del soluto en el solvente es el de favorecer la forma­
ción de estructura, y considerando que el volumen molar de la espe­
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cié estructurada (abierta) es mayor que el de la no estructurada, 
deberían esperarse volúmenes parciales molares mayores en solución 
acuosa.

Los estudios experimentales no termodinámicos realizados para 
confirmar este modelo son lamentablemente ambiguos:

-a tenperatura ambiente, medidas por FMN muestran que los 
protones del agua sufren un corrimiento hacia caiipos mayores por el 
agregado de sulfonatos de alquilo [Hertz (1964) y Clifford y Pethica 
(1968)]. Este hecho, frecuentemente asociado con la ruptura de UH, 
fue interpretado por Hertz como indicio de que el ordenamiento de 
las moléculas de agua alrededor de las cadenas hidrocarbonadas no 
involucraba ÜH. Por su parte, Clifford y Pethica lo explicaron como 
un probable aumento del carácter covalente de la UH.

-para soluciones acuosas de alcohol terbutílico, tetrahi- 
drofurano, acetona y dioxano a 273 K, Glew et al. (1968) observaron 
corrimientos tanto a cairpos menores cosvo mayores. Sin embargo, estos 
autores interpretaron las evidencias experimentales cono un aumento 
del grado de formación de UIl.

-estudios de RMN y relajación dieléctrica muestran una me­
nor velocidad de itovimiento de las moléculas de solvente en las cer­
canías del soluto [Goldairaner y Hertz (1970)], pero en una pequeña 
proporción de modo que no puede suponerse la existencia de "jaulas" 
de hidratación.

A través del análisis de estos resultados puede afirmarse que
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las evidencias experimentales no son lo suficientemente claras ccano 
para extraer conclusiones unívoccis sobre el efecto del soluto en la 
estructxara del solvente.

1.2.4 Interacción hidrofóbica

Ben-Naim (1980), para explicar los procesos que tienen lugar en 
soluciones acuosas de biopolimeros, introdujo el aspecto cuantitati­
vo del concepto de interacción hidrofóbica (IH) y lo relacionó con 
las características estructurales del agua. En su definición, la 
contribución del solvente a la fuerza que tiende a atraer dos par­
tículas de soluto no polar se denomina interacción hidrofóbica [a- 
tracción remanente luego de "desconectar" la interacción directa 
entre las mismas {dada, por ejeitplo, por un potencial de Lennard- 
Jones)]. Calculando esta cantidad para una separación entre partícu­
las de soluto determinada (1,53 Á, disteincia C-C en la molécula de 
etano) a partir de valores experimentales de solubilidad de metano y 
etano en diferentes solventes, incluido el agua, Ben-Naim observó 
que la probabilidad de encontrar 2 moléculas de metano a 1,53 Á es 
cuatro veces mayor en solución acuosa que en soluciones de líquidos 
"normales", interpretando esto como una medida de la "fobia" por el 
solvente. Esta observación está en contradicción con los resultados 
de Pratt y Chandler (1977), quienes han desarrollado un tratamiento 
peira soluciones diluidas de solutos no polares que incluye explíci­
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tamente la estructura pecaaliar del solvente agua. El tratamiento 
utiliza una teoría de perturbaciones semienpírica que cotibina fun­
ciones de correlación experimentales para el agua líquida pura con 
ecuaciones tipo Ornstein-Zemike (ver capitulo 5, tratamiento mecá­
nico-estadístico) . Así calcularon la función de correlación soluto- 
soluto para metano en solución acuosa, la que está vinculada con el 
potencial de fuerza media entre dos moléculas de metano en solución. 
Según sus resultados y en corparación con los calculados para un sol­
vente de esferas duras (de igual diámetro y densidad que el agua), no 
existiría en el agua ninguna interacción específica soluto-soluto en 
la zona cercana a la de contacto. En la región entre 1,2 d^< r< 2 á̂ ,

donde d2 representa el diámetro del soluto, el potencial de fuerza 
media entre dos partículas de soluto resultaría ser menos repulsivo 
en agua que en el solvente de esferas duras, diferencia que con la 
temperatura tiende a disminuir. Calculando para dos moléculas de 
metano separadas a una distancia de 1,54 A (valor que temaron cono 
distancia C-C en la molécula de etano) en función de la tenperatura, 
Pratt y Chandler encuentran que el mismo se hace levemente más nega­
tivo al aumentar la tenperatura, aumentando la interacción hidrofó- 
bica, hecho que resulta parado jal si se considera la IH vinculada con 
la estructura.

Para dilucidar el papel que juega la interacción hidrofóbica en 
las propiedades de las soluciones acuosas, en los últimos años se han 
realizado numerosos estudios por simulación con corrputadoras [Monte
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Cario (MZ) y Dinámica Molecular (DM)] de las propiedades estructura­
les y dinámicas de las soluciones de solutos no polares. Los diversos 
trabajos difieren en la representación de la interacción agua-agm 
[potencial de interacción configuracional MCY-CI (Matsudka et al., 
1976) o el modelo empírico ST2 (Stillinger y Rahman, 1974)], en la 
descripción del soluto [partículas reales cono CH^ (Swaminathan et 
al., 1978) o Ar (Alagona y Tani, 1980) cuyos potenciales de interac­
ción con el agua fueron calculados ̂  initio; partículas ficticias 
representadas por un potencial de Lennard-Jones (Geiger et al., 1979) 
o por la parte repulsiva de ese potencial (Rapaport y Scheraga, 
1982)] y en la cantidad de partículas de soluto y solvente conside­
rada.

En particular resulta interesante el estudio por EM de Rapaport 
y Scheraga (1982) debido a que el sistona considerado (339 moléculas 
de H^O y 4 partículas de soluto) y el tieirpo de observación (70 ps) 
fueron lo suficientemente extensos ccano para obtener resultados esta­
dísticamente más representativos que en otros estudios de simulación. 
En relación con la IH, Rapaport y Scheraga no observaron ninguna ten­
dencia de las partículas de soluto a asociarse, en total contradic­
ción con los resultados obtenidos anteriormente en otros estudios por 
simulación con períodos de observación más breves.

Si bien la relación entre IH y estructura no parecería estar mty 
clara en la teoría de Ben-Naim [según Ben-Naim (1980), no se sabe 
ccmo se modifica la IH con el grado de estructura del solvente], el 
estudio de la variación de las IH con la tenperatura podría ayudar a
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aclarar el problema. Inclusive, considerando que algunos autores, co­
mo por ejeirplo Stillinger (1973), ven cano un hecho fortuito el éxito 
de una teoría no estructuralista como SPT porque ella no tiene en 
cuenta explícitamente la correlación orientacional presente en el 
agua líquida, sería sumamente importante para aclarar los alcances 
de los modelos poder modificar el peso de la estructura, por varia­
ciones de la teirperatura. Pero no sólo el efecto térmico sería inte­
resante en el estudio de las soluciones acuosas y de las modificacio­
nes en la estructura del agua por efecto del soluto: es un hecho men­
cionado frecuentemente que el D^o es un solvente más estructurado que 
el H^O [Némethy y Scheraga (1964)]. El máximo en densidad se encuen­
tra en el caso de D2O a una temperatura mayor (284,34 K) que en H2O 
(277,13 K). Némethy y Scheraga estimaron la diferencia entre las 
energías de unión hidrógeno en 1,0 M/mol (siendo más negativa la 
correspondiente a D^O). Sin embargo, los datos de literatura para Ar, 
CĤ , Kr y Xe indican que estos solutos son menos solubles en
H2O que en D2O a ternperatura ambiente, por lo que el vínculo entre 
estructura e interacción hidrofóbica (o entre "fobia" y estructura) 
deja de tener una interpretación unívoca. Estos interrogantes refuer­
zan el interés por conocer detalles del comportamiento de solutos 
pequeños no polares tanto en agua como en agua pesada y su dependen­
cia con la temperatura, lo que constituye el objetivo principal de 
este trabajo experimental.
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Capitulo 2 

DETEt®4INñCIC»I EXPEEOMENTAL

2.1 Introducción

El proceso de disolución de gases en líquidos puede estudicirse a 
partir del conocimiento de la solubilidad de los mismos y su depen­
dencia con las variables de estado.

Los primeros estudios experimentales de solubilidad de gases en 
líquidos fueron realizados en 1803 por W. Henry. Basados en los 
mismos, Henry pudo establecer la proporcionalidad entre la presión 
parcial del gas en equilibrio y su soliibilidad en xan líquido. La 
ecuación prepuesta fue:

Pj - kg *2 (2.1)

siendo conocida como constante de Henry, función de la teirpera- 
tura para cada sistema geis-líquido.

Esta relación sencilla es en realidad una ley limite, válida úni­
camente si se cuirplen ciertos requisitos:

-el gas se conporta idealmente en el ámbito estudiado.
-la soliibilidad es lo suficientemente baja como para que no 

existan contribuciones debideis a interacciones soluto-soluto en la 
solución (dilución infinita, estado de referencia Henry).
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-el gas se disuelve en el líquido sin altercir el volumen del 
sisteana. En otras palabras, el volumen parcial molar del gas en la 
solución debe ser cero.

Mas aún, la evaluación de la presión parcial del gas, P̂ , deja 
de ser sencilla en el caso en que el solvente tenga una presión de 
vapor apreciable (como es el caso de sistemas a tenperaturas supe­
riores a la de ebullición normal del solvente), debido a las inter­
acciones en fase gaseosa entre soluto y solvente si la mezcla gaseo­
sa en eqvdlibrio no se ccnpDrta idealmente.

Por ello resulta necesario modificar la relación (2.1) teniendo 
en cuenta el comportamiento de los sistemas reales para contar con 
una expresión que sea válida con más generalidad que la propuesta 
por Henry.

Considerando que el potencial químico del gas (ccarponente 2) en 
cada una de las fases debe igucilarse en el equilibrio y que

P2^= FTln(Pî <|.2) (2.2)

P2^= ^  Krin(xY2̂ )
Pl°

(*) De acuerdo con las recomendaciones recientes de lUPAC la presión 
de referencia es 0,1 MPa, por lo que para utilizarse estas expresio­
nes debe entenderse que P denota realmente al cociente (P/P®) donde 
P es la presión del estado tipo, es decir P =0,1 MPa.
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donde Y y x representan la fracción itolar del conponente 2 en la fase 
« / Hgaseosa y liquida respectivamente, (¡>2 y Y2 coeficientes de fuga­

cidad y actividad (límite Henry) del soluto, su volumen parcial 
molar en solución y la presión de vapor del solvente puro a la 
temperatura T, se tiene que:

y2“(T) - = RTln{PY<(>2M 2”) " dP (2.4)Pl°

Llamando

^  V  = Cy2”(T)-y2®(T)]/RT (2.5)

= ln(Pir<t.̂ /xY2̂ )- ^^2 ^Pi°

*  00 asi se donuestra que definida de esta manera es función única­
mente de la tenperatura y refleja la variación de potencial químico 
que sufre el soluto al pasar del estado tipo gas ideal (a la presión 
de referencia) eil de una solución ideal (en el formalismo de Henry
de dilución infinita) de fracción molar x=l. Analizando la expresión

00de kjj en función de la variables de estado [ec. (2.6)], se puede 
rescatar la ecuación original de Henry [ec. (2.1)] si se cunplen las 
condiciones mencionadas anteriormente (es decir, = 1, = 1,
V2^(P-Pi°) = 0).

La ecuación (2.6) establece las condiciones requeridas para
/  00proceder a la evaluación experimental de . Las magnitudes que
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deberán ser determinadas stirgen del análisis de la misma: la presión 
total P de equilibrio y la fracción molar x, junto con la tenpera- 
tura, son variables que deberán ser medidcis en cualquier estudio 
experimental de solubilidad de gases. Ademáis, para sistemas en los 
que la fase gaseosa presenta significativas desviaciones de la idea­
lidad, seria conveniente un análisis directo de la corposición de la 
misma. Sin embargo, experimentalmente esta determinación presenta 
inconvenientes [Fernández Prini y Crovetto (1985)] debido a la posi­
ble condensación del solvente, arrojardo valores de y cuya incerteza 
resulta iirportante.

Por todo ello, en el estudio experimental eirprendido en este 
trabajo se decidió la medición directa de la ccjrposición de la fase 
líquida, como función de la teirperatura y presión, debiendo ser las 
magnitudes que caracterizan a la fase geiseosa (y y (̂>2 ) evaluadas por 
vía de una ecuación de estado que describa la mezcla en esas condi­
ciones. Este punto será analizado posterioinnente (Sección 3), ccíno 
parte del tratamiento de los datos obtenidos.

En este capítulo se describirán los métodos experimentales utili­
zados en este estudio.

2.2 Métodos experimentales

2.2.1 Consideraciones generales

En la medidas de solubilidad de gases a bajas teirperaturas es
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frecuente el eirpleo del método denominado "estático", según el caial 
la cantidad de gas disuelto se determina por la variación de la pre­
sión dursuite el proceso de disolución. Este método ha sido utilizado 
en los estudios realizados a temperaturas bastante menores que la de 
ebullición normal del solvente, de manera que la presión total del 
sistema fuera cercana a la presión parcial del gas y ésta a su vez 
fuera suficientemente pequeña como para que el gas se encuentre en 
la solución prácticamente en el límite de dilución infinita (es 
decir, tal que las interacciones soluto-soluto resulten desprecia­
bles). Conocido el número de moles total de soluto a distribuir 
entre las dos fases en equilibrio , el que podría determinarse
en principio a partir de Icis condiciones iniciales (antes de la 
disolución) a través de la ecuación de estado del gas, la Ccintidad 
de gas di suelto puede Ccilcularse según:

”2̂  " ^2° " "2^ " "2° "

Q

donde es la presión parcial del gas en equilibrio, V el volumen 
oci:53ado por la fase gaseosa y Z el factor de ccarpresibilidad de la 
misma.

La determinación de la concentración de soluto en la fase líqui­
da por este método es, por lo tanto, una medida indirecta. Las va­
riables experimentalmente determinadas son únicamente la presión to­
tal y la teirperatura. A partir de ellas puede calcularse P2, la pre­
sión parcicLL del gas, según:
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P2 = P - Pi (2.8)

donde es la presión parcial del solvente a esa temperatura y pre­
sión total P y es, en general, diferente de P̂ °, la presión de vapor 
del solvente piro (el procedimiento para su evaluación se detallará 
en el capítulo siguiente). El volumen ocupado por la fase gaseosa 
está dado por;

= V - (2.9)

V es el volumen total del sistema y el de la fase liquida, que 
puede obtenerse a partir de datos de densidad del solvente en función 
de T y P. Debido a que la solubilidad de los gases en líquidos es 
normalmente baja, se requiere tener un volumen gaseoso muy pequefío 
de modo de aumentar la sensibilidad aumentando la partición entre 
lais dos fases. A teirperatura elevada, cuando el coeficiente de dila­
tación térmica del solvente ( o i p )  es considerablmente alto, la incer­
teza en la evaluación de debido a pequeñas fluctuaciones de tem­
peratura se vuelve inportante. En estas condiciones, adanás, la 
presión parcial del solvente es apreciable frente a la presión total 
y las desviaciones de la idealidad de la fase gaseosa resultan im­
portantes, por lo que la incerteza en la evaluación de P^ aumenta 
rápidamente con la tenperatura. En consecuencia este método sencillo 
y rápido deja de tener la precisión deseada para determinar la cons­
tante de Henry en las condiciones de presión y temperatura que son
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el objetivo de este trabajo.
Por este' motivo se encaró el estudio experimental empleando dos 

métodos que mostraron mejor respuesta, aún a tenperaturas elevadas:

-el primero de ellos (método analític») consiste en una medida 
directa de la conposición de la fase líquida a través de una deter­
minación analítica en muestras extraídas de la solución equilibrada.

-el segundo de los métodos (método sintético) se basa en la 
determinación isotérmica de la presión de equilibrio del sistema al 
modificarse el volumen total, manteniendo la cantidad de líquido y 
gas constantes.

2.2.2 Método analítico

a) Descripción

Para las determinaciones de la concentración de la solución se 
inplementó el sistona experimental esquematizado en la figura 10 

para equilibrar las dos fases a la tenperatura deseada y luego temar 
una muestra de la fase líquida para el análisis. Todo el sistema se 
construyó en acero inoxidable MSI 316.

A través de la válvula de muestreo (1) se tiene acceso a la 
solución equilibrada en la celda (2), mantenida a la presión y 
teaiperatura deseadas. La conexión entre la celda de equilibración y 
el sistema de carga (4) y medición de la presión (5) se realizó a
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Figura 10
Esquema del sistana enpleado para la determinación de la solubilidad 
de gases por el método analítico y su correspondiente perfil de tem­
peratura.

(1) Válvula de muestreo.
(2) Celda de equilibración.
(3) Capilar flexible.
(4) válvula de carga de gas.
(5) Sistema de medición de presión.
(6) Termoci:5)la.
T^: Temperatura ambiente.
T̂ : Tenperatura de medición.
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través de un capilar flexible (3) que permitía la agitación cons­
tante del sistema de equilibración. Para ello, la celda se maitó 
sobre un soporte que, accionado por un motor, era capaz de pivotear 
sobre su base en un ángulo de 15° aproximadamente. Dentro de la cel­
da fueron introducidas unas pocas esferas de acero inoxidable de modo 
de mejorar la agitación.

En la figura 11 se muestra el detalle de la celda cilindrica de 
equilibración (2).

La temperatura de la solución era medida con una terroocupla de 
crcmel-alúmel calibrada (IPTS 68) colocada dentro de la pieza A de 
modo de conseguir un buen contacto térmico con el líquido. En uno de 
los extremos de la celda se conectó un capilar fino C (^<0,2mm) ado­
sado a la válvula de muestreo con el fin de extraer muestras repre­
sentativas de la solución.

La celda de equilibración era calefaccionada externamente y la 
temperatura controlada dentro del 0,1 K. Dado que las enpaquetaduras 
de las válvulas de alta presión son de nylon y teflon, la temperatura 
de las mismas debía mantenerse debajo de los 370 K aproximadamente, 
por lo que el perfil de temperaturas del sistema experimental tenía 
un aspecto cano el esquematizado en la figura 10.

la presión se midió con el conjunto de mancmetros calibrados 
(0-25, 0-100, 0-250 kg cm” ), de modo de conseguir una precisión en 
la presión total superior al 0,5%, plena escala.
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Figura 11
Detalle de la celda de equilibración cxanstruida en acero inoxidable 
[(2) en la fig. 10] y empleada en las determinaciones con el método 
analítico.

A: vaina para la protección de la termocupla.
B: conexión al capilar flexible.
C: conexión del capilar de muestreo.
D; cámara de equilibración.
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b) Procedimiento experimental

Al cxamienzo de una serie de mediciones, el solvente (agua de con­
ductividad o D^O 99,7%) era desgasado en una linea de vacio hasta una 
presión residual de gas del orden de 1 Pa y luego introducido en la 
celda de equilibración. La cantidad de solvente cargado se ajustaba 
de modo de comenzar las mediciones con un volumen ocupado por la 
fase líquida del orden del 70% del volumen total de la celda. El gas 
(Ne 99,999%, Matheson; Ar 99,995%, La Oxigena; Kr 99,995%, Matheson; 
Xe 99,995%, Matheson; CH^ 99,995% ,Matheson; (CP), Matheson)
era luego inyectado, ajustando la presión total inicial en forma 
aproximada según el valor deseado en el equilibrio.

Una vez introducidos ambos corrponentes dentro de la celda, ésta 
era agitada constantemente mientras se llevaba el sistema a la tem­
peratura de medición elegida. La equilibración se continuaba unas 
horas luego de alcanzarse el equilibrio térmicx): unas 20 horas si se 
trataba de la primera determinación de la corrida y de 6 a 8 horas 
en caso contrario. La diferencia en el tienpo requerido para conse­
guir el equilibrio se debió a que experimentalmente se observó que 
la modificación de la teirperatura de medición luego de una equilibra­
ción previa constituía una perturbación pequeña conparada con la car­
ga inicial de gas.

Luego de alcanzado el equilibrio, la celda era colocada en posi­
ción vertical de modo de asegurar la extracción por el tonamuestra de 
fase líquida únicamente, procurando una buena separación de fases. A 
la válvula (1) (fig. 10) conectada al capilar de muestreo C (fig. 11)
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Figura 12
Celda de vidrio utilizada para recoger las muestras provenientes de 
la celda de equilibración y para su posterior análisis.

(a) Llave de conexión con el sistema de equilibracicai a al­
tas tenperatura y presión.

(b) Llave de conexión con el sistema de análisis (mancroetro 
de rama cerrada).

(c) Salida de seguridad.
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se le adosaba entonces una celda de vidrio de muestreo, esquematizada 
en la figura 12, evacuando cuidadosamente la misma y los capilares de 
conexión. El volumen de dicha celda de análisis fue calibrado previa­
mente a 298 K, utilizando agua cono fluido de densidad conocida, con 
una precisión mayor que el 0,1%. Con la llave (a) abierta y la (b) 
cerrada, se abría lentamente la válvula de conexión con la celda. Pa­
ra evitar la explosión de la celda de vidrio, en caso que involunta­
riamente se extrajese fase gaseosa, se colocó una salida de seguridad
(c). El volumen muerto entre la válvula de alta presión y la llave 
(a) se minimizó empleando tiobos capilares con el fin de reducir la 
cantidad de muestra fuera de la celda tcmamuestra. Con este objetivo 
además, se enfriaba la muestra extraída hasta 77,3 K, condensando el 
solvente (y en el caso de Kr, Xe, CH^ y también el soluto par­
cialmente) en la celda de vidrio.

La Ccintidad de muestra extraída se determinó gravimétricamente 
con una precisión mayor que 0,1 rog. La maisa total extraída era 
elegida según las condiciones de tenperatura y presión de equilibra- 
ción, de hkxJo de conseguir una cantidad de gas adecuada para el aná­
lisis y, simultáneamente, no perturbar demasiado al sistema durante 
el muestreo. Realizarclo las extracciones en condiciones análogas, 
pero en una celda de alta presión con ventana de zafiro, pijdo carpro- 
barse que el muestreo era lo suficientesmente rápido conparado con la 
velocidad de formación de burbujas dentro de la celda, de manera que 
el desgasado de la muestra se realizaba ccaipletamente dentro del sis­
tema de baja presión.
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Para evaluar la cantidad de gas contenido en la muestra, la 
celda de vidrio se conectaba a una línea de vacío, cuyo volumen 
total era pequeño y había sido previamente calibrado, midiéndose la 
presión del gas termostatizado en un manómetro de rama cerrada. El 
líquido manométrico utilizado fue silicona de alto vacío (DOW 200/50, 
p = 0,9555 g/cm^ a 293 K), la presión se determinaba a partir de la 
diferencia de altura del fluido en ambas ramas del manómetro, la que 
se nedía con la ayuda de un catetcmetro. Su valor estuvo sieirpre en­
tre los 2 y 7 kPa aproximadamente, y la teirperatura del gas era man­
tenida constante colocando la celda de vidrio en un baño termostati- 
zado. En las mediciones de solubilidad de Ne y Ar la tenperatura del 
baño se fijó en 77,3 K (teirperatura de ebullición normal del nitróge­
no) . A esta teirperatura el Ne se encuentra en estado supercrítico 
(su temperatura crítica es 44,5 K) y la presión de vapor del Ar es 
26 kPa, valor suficientemente superior a las presiones de medición 
de modo que podía garantizarse que el gas inerte no condensara. Con­
siderando los bajos valores de la presión de vapor de los demás so­
lutos a 77,3 K, en las determinaciones de solubilidad de kriptón, 
xenón, metano y etano la temperatura elegida para el baño termos- 
tátioo fue mayor para evitar la posibilidad de condensación. El 
líquido termostático fue en este caso una mezcla de acetona y CD2(s), 
cuya teiiperatura (alrededor de 200 K) era medida con una termocupla.

La cantidad de gas disuelta en la masa de solución extraída era 
calculada a través de la ecuación de estado de gases ideales, ya que 
la correción por desviaciones de la idealidad a las presiones y tem­
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peraturas de medición de las muestras resultata normalmente despre­
ciable.

En el caso de las determinaciones de solubilidad de xenón, el 
método pudo emplearse exitosamente sólo hasta 473 K. A partir de 
esta temperatura, las mediciones se vieron in̂ xDsibilitadas por la 
aparente formación de clatratos (hidratos cristalinos) de Xe en la 
zona de condensación [capilar flexible, (3) en la figura 10] los que 
obstruían la conexión entre la celda de equilibraci&i y el sistema de 
medición de presión, impidiendo la correcta lectura de la misma. La 
existencia de tales ccnpuestos cristalinos fue observada por R. de 
Forcreind (1925), quién informó que los valores de tenperatura y pre­
sión en el punto de equilibrio hielo-agiaa líquida-hidrato-geis para 
el catpuesto con xenón eran 273 K y 0,15 MPa respectivamente.

Considerando que este punto es uno de los extremos de la curva 
del equilibrio:

hidrato ̂  H^O (1) + gas

y teniendo en cuenta las mediciones de von Stackelberg (1949) del AH 
correspondiente (+ 69,8 kJ/mol) puede extrapolarse un valor de pre­
sión de disociación a temperatura ambiente, que resulta ser aproxi­
madamente 1,2 MPa a 293 K. Este valor justificaría termodinámicamente 
la formación de clatratos de Xe en las condiciones experimentales de 
este trabajo. La cinética de formación del hidrato podría estar favo­
recida por la condensación continua del solvente en la zona fría del
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equipo experimental eirpleado, hecho que facilitaría el "enjaulado" 
(traduccicffi del término latino "clathratus") de las moléculas de
gas*.

Con este método fueron determinadas las solubilidades de Ne, Ar, 
Kr, Xe y OH^ en H2O y en D2O, y la de en H2O.

c) Evaluación de la precisión experimental

La masa de agua extraída de la celda fue determinada gravimétri- 
camente con una precisión relativa del orden de lO” .̂ Para la eveilua- 
ción del número de moles disueltos en esa cantidad de solvente la

* La formación de clatratos en las partes mantenidas a tenperatura 
ambiente de un equipo cotrparable al nuestro fue observada anterior­
mente en estudios de equilibrio líquido-vapor a alta temperatura 
(Tfidheide, comunicación privada). El hecho que no haya sido detec­
tado el hidrato en trabajos de solubilidad de gases en agua a bajas 
tenperaturas y altas presiones [Goodman y Krase (1931), Basset y 
Dodé (1936)], en los que se superó la presión de formación del mismo 
[van Cleef y Diepen (1965)], podría deberse a no estar favorecido 
cinéticamente el proceso por la escasa condensación de agua dada la 
baja presión de vapor de la misma a esas tenperaturas.
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presión de análisis se midió cün una incerteza pronedio del 0,2%. El 
volumen de la celda de vidrio había sido calibrado c o t í una precisión 
del 0,01 % Y la tenperatura del baño termostátioo se conocía con un 
error del 0,2 %.

Por lo tanto la precisión en la determinación experimental de la 
fracción molar de gas disuelto en la muestra tontada resultaba ser del 
orden del 0,5 %.

2.2.3 Método sintético

Debido a que el método analítico descripto anteriormente no 
brinda posibilidades experimentales sencillas para la determinación 
isotérmica de la solubilidad de un gas a diferentes presiones, y 
considerando la influencia que tiene el término que incluye el 
volumen parcial molar del soluto en la solución, ecuación (2.6), 
cuando éste es grande (por ejenplo en el caso del etano), se decidió 
conparar los resultados obtenidos por la vía analítica con los 
determinados a través de un método que permitiera una variación de 
la presión total, a tenperatura constante. Para ello se necesitaba 
un sistema que posibilitara la modificación de la presión, por 
ejenplo a través de la variación del volumen de la celda, y un 
método que permitiera la evaluación rápida de la cantidad de gas 
disuelto, de modo de no ser necesario mantaier la tatperatura 
constante durante un período excesivamente prolor^ado, lo que
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resulta experimentalmente difícil a altas tenperaturas. El método 
estáticsD conentado brevemente al comienzo de este capítulo brinda en 
principio la rapidez de operación requerida si se modifican las con­
diciones que determinan su inaplicabilidad en el ámbito de presión y
tenperatura de este trabajo. El método sintético que será descripto 
a continuación se caracteriza por brindar rapidez, repetibilidad y 
garantía de equilibrio, características que resultan necesarias. Con 
este método se determinó la solubilidad de etano en agua entre teitpe- 
ratura ambiente y 473 K.

De esta manera, un mismo sistema fue evaluado con dos técnicas 
experimentales diferentes con el objetivo de verificar la consis­
tencia de los resultados.

a) Descripción

El equipo experimental consistió de una celda de equilibración 
cuyo volumen interno podía ser modificado variando la posición de un 
pistón móvil. Para tal fin, y como sistema auxiliar, se conpletó el 
equipo con una prensa manual, mancsnetros y un sistema de detección 
de la posición del pistón.

El esquema de dicho arreglo se presenta en la figura 13.
La celda fue construida en una aleación de níquel, cobcilto y 

cromo, resistente a la corrosión aún a temperaturas elevadas en 
medio acuoso, y que no es ferronagnética (RC?r-132, Deutsche 
Edelstahlwerke AG; Ni 55%, Cr 19,5%, Co 14%, Mo 4,5%, Ti 3%, Fe 2%). 
La celda estaba caipuesta por un cilindro central (B), cuya sx̂ Jer-
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Figura 13
Esquema del sistema empleado en las determinaciones por el método 
sintético.

a: Agitador magnéticxD. A: Imán permanente accionado por un motor. 
B: Celda de equilibración. C: Calibre eitpleado para determinar la 
posición del pistón. D: Bobinas de detección de la posición del 
pistón. E: Ventana de zafiro sintético. F: Válvula para la carga 
y desccirga de la celda. ^ 1±2' ^^^tejas de cierre entre el
cuerpo de la celda y la piezas extremas y respectivamente. 
M: Mancnietro. P: Pistm desplazable para la variación del volumen 
total de la cámara de equilibración. y Piezas para el a- 
juste del cuerpo central de la celda de equilibración y las pie­
zas extremas y T2. Tte: Tentocupla.
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ficie interna estaba pulida a espejo, y por dos piezas en sus extre­
mos (T̂  y T2), en una de las caíales se noitó una ventana (E) que 
permitía la observación del interior de la celda. El cierre entre 
las piezas extremas y el cuerpo central se logró por medio de ani­
llos con doble cono (lentejas y construidas en acero más 
blando. El motivo de elegir una aleación de menor dureza para la 
construcción de las lentejas fue que éstas pudieran deformarse leve­
mente al ser ajustadas con la ayuda de los cafíos de doble rosca (R̂  

y R2). Estos tenían la particularidad de que la mitad que roscaba en 
el cilindro central tenía rosca izquierda (dirección de avance en el 
sentido contrario a las agujas del reloj) y la mitad correspondiente 
a la pieza del extremo rosca normal (dirección de avance en el senti­
do de las agujas del reloj), con el objeto de permitir un buen ajuste 
entre el cilindro, las lentejas y las piezas extremas sin el peligro 
de clavarlas por fricción de unas con otras.

En el interior del cilindro central B se encontraba el pistón P 
(longitud 50 rom) del mismo material, separando al sistema estudiado 
(a la izquierda del pistón, en la figura) del fluido de presuriza- 
ción que llenaba todo el sector auxiliar, incluyendo manómetros. El 
diámetro del pistón difería en 10 v®i del diámetro interno de la cel­
da. La separación entre el fluido de presurización y transmisión de 
presión y el sistema gas-líquido a investigar, se logró mediante un 
O-Ring (material: Viton) colocado sobre el pistón. Hacia el lado del 
sistema auxiliar, el pistón tenía roscado una fina varilla de acero 
a cuyo extremo se soldó un pequeño imán. Varilla e imán se encontra­
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ban dentro del tubo de acero no magnético que comunicaba la celda 
con la prensa manual. Sobre este tubo se montó un par de bobinas que 
funcionaron como detector (D) de la posición del pistón. Las bobinas 
formaban parte de sendas ramas de un puente de iitpedancias conectado 
con un osciloscopio, de modo de ser posible la carparación de las 
reactancias inductivas de las ramas, que eran función de la posición 
relativa del imán, es decir, del pistón. Gracias a un tomillo micro- 
métrico y a un calibre (C) adosado al mismo fue posible ubicar la 
posición en que el puente de inductcincias estaba en equilibrio, y 
con ello determinar la posición (3.) del pistón dentro de la celda. 
La precisión de esta medida fue estimada en + 0,02 mm. Conocidos el 
valor de la sección de la celda (3,185 cm^) y la posición del pis­
tón, el volumen accesible al sistema en estudio pudo ser fácilmente 
calculado. El valor máximo del mismo era de 50 cm̂ , pudiendo ser 
reducido este volumen a la mitad. La precisión en la posición del
pistón implicaba que el volumen total del sistema podía ser deter-

/ 3minado con una precisión de + 6 itm .
En el extremo de la celda opuesto al pisten, se montó una 

ventana de zafiro (E) que permitió la observación visual de las 
fases presentes y el control de la efectividad de la agitación, 
lograda mediante una barrita (a) de Alnico (croniada para evitar la 
corrosión) colocada dentro de la celda, y un imán permanente (A) 
trcinsportado horizontalmente hacia adelante y hacia atrás de la 
celda por un motor con un excéntrico (fig. 13).

El detalle del armado de la ventana se muestra en la figura 14.
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Figura 14
Detalle del armado de la ventana de 2afiro [ E en la fig. 13],

H: Tuerca roscada en la pieza [fig. 13] para fijar la 
ventana contra la lámina de oro.

S: Lámina delgada de oro.
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La ventana de zafiro sintético poseía un espesor de 10 iran. El 
cierre entre la ventana y la celda se consiguió mediante una lámina 
delgada de oro (S) (espesor aproximado 0,01 mm) por el principio de 
Poulter [Paauwe y Spain (1977)]. Este diseño es especialmente adecua­
do para trabajar a presiones elevadas, debido a que el cierre es del 
tipo autosellante: la propia presión interna eaipuja la ventana contra 
la laminilla de Au, mejorando así la hermeticidad del arreglo. Con 
ciertas precauciones puede conseguirse un buen cierre aún en condi­
ciones de sübpresurización.

La carga de líquido y gas se realizaba a través de la válvula F 
(fig. 13). La temperatura de la mezcla era medida mediante la termo- 
cupla calibrada Te y la presión medida directamente en los manómetros 
(M) del sistema auxiliar. Para descontar el pequeño efecto de fric­
ción del pistón en la lectura de la presión, el valor de equilibrio 
de esta variable se tomaba cono el promedio entre leis presiones ne­
cesarias pcira desplazar el pistón hacia uno y otro lado, la diferen­
cia entre estos valores no excedía los 0,05 MPa a las temperaturas
más altas de iredición.

La celda era calefaccionada externamente mediante dos mantos 
eléctricos calefactores, uno de potencia y el otro, comandado por un 
controlador de teirperatura, capaz de una regulación fina al 0,1 K. 
Los mantos C c i l e factores estaban aislados térmicamente del medio 
ambiente por medio de asbestos de modo de minimizar pérdidas de 
ccilor.

Debido a que el ORing montado en el pistón no resistía teirpera-
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turas superiores a los 473 K sin modificar sus propiedades elásticas, 
se fijó ésta cano temperatura máxima de trabajo con este método, para 
evitar así los problemas relacionados con el enfriamiento del O-Ring 
Y  la simultánea introducción de gradientes de tenoperatura en el sis­
tema en estudio.

Coitpletando el equipo, coniD parte del sistema auxiliar, se inclu­
yó una prensa mcinual cuya principal función consistía en permitir 
variar la posición del pistcai, lo que introducía modificaciones en 
la presión dentro de la celda. Cono líquido tremsmisor de la presión 
se eligió agua desgasada, con la que se llenó todo el sistema auxi­
liar.

El valor de la sección interna de la celda fue calibrado coi una 
precisión del 0,1%, utilizando los valores de densidad del agua de 
literatura [Schmidt (1981)]. Las condiciones de operación del sis­
tema fueron verificadcis reproduciendo las propiedades presión- 
teirperatura del solvente puro hasta aproximadamente 500 K con una 
precisión mejor que el 1% en presión.

b) Procedimiento eacperimental

A través de la válvula F se introducía en la celda evacuada una 
cantidad n̂  ̂de moles de agua cuidadosamente desgasada y ri2  moles de 
gas. Ambas cantidades podían ser determinadas gravimétricamente. El 
sistema era llevado luego a la teirperatura de medición deseada. Una 
vez alcanaado el equilibrio térmico, el pistón era enpajado hasta 
hacer desaparecer carpletamente la fase gaseosa. En ese momento se
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estaba en presencia de un sistema homogéneo, de ccinpresibilidad baja 
(prácticamente la del agua pura a esa teirperatura). La presión era 
entonces reducida lentamente, moviendo el pistón suavemente hacia la 
derecha (fig. 13), registrando pares de valores P-1, sieirpre a la 
misma tesiperatura. Con la reaparición de la fase gaseosa, la depen­
dencia de la presión con el volumen, es decir con 3., cambia brusca­
mente. La figura 15 muestra este punto de quiebre que presenta la 
relación P-1. cuando el sistema pasa de ser homogéneo a heterogéneo.

El valor de 1. en el punto de corte (1̂ ) determina el volumen 
ocupado por la fase líquida. Si bien la presión del punto de quiebre 
es difícil de determinar con precisión debido a la pronunciada pen­
diente que caracteriza el ccmportcimiento P vs V del sistema hontogé- 
neo y a la no linealidad entre dichas variables para el sistema 
heterogéneo, no ocurre lo mismo con 1 cuyo valor puede ser deter- 
minado con una precisión de 0,04 iran. La bondad del método reside 
justamente en la precisión con que se determina la posición de 
corte, ya que a partir de 1 puede calcularse el volumen ocupado por

ola fase gaseosa, en función de con una precisión de 0,01 cm . 
Esta es una de lais ventajas del método de operación coirparado con el 
utilizado por Potter y Clynne (1978). Con un procedimiento análogo 
al descripto aquí, pero en el cual se variaba el volumen gaseoso por 
sucesivas inyecciones de agua desgasada, Potter y Clynne determinaron 
la presión en el punto de corte y de la misma evaluaron la presión 
parcial de gas en equilibrio para el cálculo de la constante de Henry 
de sisteméis gats noble-agua en el ámbito de teirperatura que va desde
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Figura 15
Ccmportamiento carac±erístico de las variables presión-posición del 
pistón (P-1) en una cxjrrida isotérmica correspondiente al método sin­
tético. 1 señala la posición del pistón en el punto de corte (punto""~"C
de burbuja),
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teirperatura ambiente hasta 600 K aproKimadainente. Ccjiparado cx)n el 
presente método, el procedimiento experimental empleado por estos 
autores adolece de tres fallas fundamentales;

-la determinación de la presión de corte resulta ser 
demasiado imprecisa según el argumento mencionado arriba.

-dado que la cinética de disolución de un gas es en 
general un proceso lento (fig. 16) la agitación de la solución a 
equilibrar resulta ser iitprescindible para poder realizar las medi­
ciones en un tieirpo razonable. En el trabajo mencionado se emite 
este punto, omisión que se hace crítica cuando la superficie de 
contacto gas-liquido es mi:y pequeña cono ocurre cerca del punto de 
corte.

-al realizar la variación de volumen por inyección de 
solvente, se carece de la posibilidad de corroborar el establecimien­
to del equilibrio por sucesivas disminuciones y aumentos del volumen 
gaseoso (verificación de la existencia de histéresis).

De los pares de valores P-̂ , medidos a tenperatura constante, 
pueden calcxiLarse en cada punto el número de moles de gas en la fase 
gaseosa y la fugacidad del mismo t*, corregida por el efecto de la 
presión en el estado de referencia del soluto en la fase liquida, 
según:
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horas

Figura 16
Cinética de disolución para la isoterma de 300 K y en condicicaies

Ocercanas al punto de burbuja (voluiten gaseoso: 0,080 cm ). A pesar 
de la agitación continua, la disolix:ión es un proceso lento. [Experi- 
mentalmente se verificó que la desorción de gas (proceso inverso a la 
disolución) está cinéticamente favorecida respecto de la disolución].
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>̂ 2̂  = P^/(Z^Rr) (2.10)

^2* " ^ ‘*'2 exp[-V2“(P-P3̂ °)/RT]. (2.11)

En la ecuación (2.10), el volumen de la fase gaseosa era 
calculado según:

V® = S(l-1 ) - aV + AV^ . (2.12)c J\

donde S es el valor de la sección interna de la celda (3,185 cm̂ ) y

2

donde representa la presión del punto de quiebre.
Las correcciones al volumen, AV„ y AV , tienen en cuenta elK ri2

aumento del volumen de la fase líquida (a través de la ccirpresi- 
bilidad isotérmica k )̂ y la disminución del mismo por reducción de 
la cantidad de gas disuelto, respectivamente, eil disminuir la presión 
del sistema. Ambos efectos son pequeños, de magnitud cotparable y 
signo contrario por lo que la corrección total al volumen de la fase 
gaseosa resultó ser menor que la incerteza experimental.

La evaliaación de la fracción molar del soluto en la fase gaseosa 
(y), al igual que la de Z , factor de conpresibilidad de la. misma
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fase, y de cxeficiente de fugacidad, requieren de ima ecuación 
de estado para la mezcla gaseosa. El procedimiento de cálculo y la 
ecuación elegida serán detallados en el siguiente capítulo. En la 
ecuación (2.11), el término exponencial es el que tiene en cuenta la 
variación de la fugacidad del soluto en la fase liquida ccxi la pre­
sión total, a temperatura y ccnposición constantes. Para ccú-cular 
este efecto se precisan valores de i el volumen parcial molar del 
gas a dilución infinita. En el caso del estudio de etano, dicha 
corrección puede pesar, en las condiciones experimentales de este 
trabajo, en un orden del 5% en debido al alto valor de que 
presenta este gas en soluciones acuosas. Para efectuar la correc­
ción, puede eirplearse la expresión para que dan Retticih et al. 
(1981), y que utilizaron en la evaluación de la constante de Henry
de etano en agua hasta 328 K. Dentro de este ámbito de temperatura,

00el valor de que predice dicha ecuación resultó ser concordante 
con el ccdculado a través de la ecuación de Percus-Yevick (ver capí­
tulo de tratamiento mecánico-estadístico) para un sistema binario a 
dilución infinita formado por esferas duras. Esta ecuación teórica 
también reproduce adecuadamente los valores experimenteiles para el 
sistema Ar-H^o determinados por Wood (ccmunicación privada) para 
temperaturas hasta 600 K, por lo que en este estudio se efectuó el

 ̂ oocalculo de los de todos los sistemas empleando la ecuación de
estado de Percus-Yevick. La posibilidad de varicir la presión, a tem­
peratura constante, en las determinaciones ejqjerimentales brindó una 
posibilidad de verificar la consistencia de las st̂ xDsiciones reali­
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zadas. Debe señalarse que esta corrección afecta también los resulta­
dos de en las determinaciones efectuadas con el nétodo analítico, 
usándose el mismo V2 en aitibos casos. Sin embargo, en el método ana­
lítico, la corrección se realiza a una única presión, que es en ge­
neral muy cercana a la presión de vapor del solvente puro a esa tem­
peratura, por lo que la corrección es en este caso relativamente pe­
queña.

Luego de una serie de mediciones a teirperatura constante, en la
que se verificaba reproducibilidad y ausencia de histéresis, podían

G *obtenerse pares de valores n^ vs • Dado que:

(2.15)

entonces

Graficándose n^^ vs se obtiene una recta de pendiente )
y cuya ordenada al origen registra el valor de • Conocido el

T 00valor de n^ puede calcularse . La figura 17 muestra, a modo de 
ejeirplo, la relación entre y ¿2 473,5 K, la máxima tempera­
tura de medición con este método. Para todas las temperaturas se

G *obtuvo una deper»3encia lineal entre n y f con factores de regre- 
sión mejores que 0,99 y desviaciones stcindard del orden del 1%.
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Figura 17
GRepresentación del número de moles de etano en fase gaseosa (n ) en

* # función de la fugacidad f^ » en la que se ha descontado el termino 
que incluye el efecto de la presión, para una corrida isotérmica.
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c) Evaluación de la precisión experiaiental

La determinación del número de moles de soluto en fase gaseosa
(n̂ )̂ se realizó por medición de la presión y la posición del pistón,
con la que se CcLLculaba el volumen de la fase gaseosa. La precisión
en la determinación de la presión fue del orden del 1 %, mientras
que el error en el volumen, cano ya fue mencionado, fue de 0,01 cm̂ ,
lo que significa una incerteza que variaba entre el 0,1 y el 10 %,
según fuese el valor del voluiten de la fase gaseosa. En la zona de

pequeño, el error relativo en esta magnitvxJ resultaba ser alto
(hasta un 10 %), pero ya que en ese caso el número de moles en la

G ^fase gaseosa era muy chico, el error absoluto en 1 ^ 2 también lo era. 
En el otro extremo (V̂  del orden de 10 cm^) la mayor fuente de
incerteza residía en la determinación de la presión (1%), obtenién-

G "“5dose en síntesis en todo los casos un An^ del orden de 10“ moles.
Además habría que considerar la exactitud con que pueden ser calcu-
lados y y Z , punto que será discutido en el siguiente capítulo.

Análogamente, la incerteza en f̂ * fue cercana al 0,5-1 %.
00Cano el valor de se obtiene de un ajuste por cuadrados

mínimos de todos los puntos de la isoterma, el error global de esta 
magnitud, dado por la desviación cuadrática media del ajuste, resul­
tó ser del orden del 1%.
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Capítiilo 3 

TRATAMIEOTO DE DATOS

Las propiedades termodinámicas de soluciones infinitamente dilui­
das son un reflejo de las interacciones soluto-solvente. Del estudio 
experimental y teórico de las mismas puede extraerse información di­
recta sobre esa interacción.

En particular, las disoluciones de gases no polares en líquidos 
han jugado un papel preponderante por el hecho de haber sido, histó^ 
ricamente, las que señalaron las diferencias en las propiedades de 
las soluciones acuosas frente a aquellas en que el solvente es un 
líquido no polar. Como se mencionó en la introducción (sección 1.2), 
los valores de entropía y capacidad calorífica parciales molares de 
disolución de gases en ag\aa fueron reconocidos como un reflejo de la 
particular estructura del agua líquida y del modo en que ésta se ve 
afectada por la presencia del soluto no polar.

El estudio de la solubilidad de solutos no poleires y de su 
dependencia con las variables de estado (presión y, fviniamental- 
mente, temperatura) se convirtió prácticamente en la única vía para 
extraer información termodinámica de estos sistemas. El tratamiento 
de los resultados experimentales para poder ser traducidos a fun­
ciones termodinámicas de disolución resulta ser, por lo tanto, funda­
mental.
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3.1 Termodinámica del equilibrio liquido-vapor en sistemas binarios

En el caso de soluciones de gases en líquidos, la información 
está contenida en la relación entre la soli±>ilidad y la presión del 
gas, relación que permite definir la constante de Henry. Con el ob­
jeto de recoger en esa consteinte de proporcionalidad únicamente la 
interacciones soluto-solvente en la fase líquida a la densidad co­
rrespondiente, debe descontarse de la misma toda otra interacción 
que pudiera presentar el sistema por el agregado del soluto.

En este caso, la constante resulta sólo función de la tem­
peratura para cada sistema gas-líquido y representa, adonás de la 
contribución del término ideal que considera el cambio de estado de 
referencia, el efecto que tiene la introducción de una pequeña per­
turbación, como es la producida por la presencia de un soluto peque­
ño no polar, sctore las interacciones existentes entre las moléculas 
de solvente. Por ello, para una interpretación microscópica del 
proceso se hace necesario redefinir una expresión para la constante 
de Henry diferente de ia originalmete prepuesta [ecuación (2.1)3, de 
modo de referirla a un estado en el cual la fase gaseosa se coirporte 
idealmente y en el que no existan interacciones entre moléculas de 
soluto en la fase líquida. Para ello, debe realizarse el tratamiento 
termodinámico coirpleto del proceso de disolución.

En un sistema binario la condición de equilibrio entre fases lí­
quido y vapor para el conponente i puede expresarse como igualdad del 
potencial químico de esta especie en ambas fases:
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)i.̂ (T,P,x) = y.^(T,P,Y) (3.1)

donde el potencieil quimic» del corponente i en la fase a se expresa 
por:

= y®(T) + RT lnf^“ (3.2)

La fugacidad del ccitponente i en la fase gaseosa puede expresar­
se (estado tipo gas ideal):

La elección del estado tipo para la fase liquida en soltJciones 
de gases, en las que uno de los coirponentes puros suele estar en 
estado supercrítico, frecuentemente recae en la llamada convención 
asimétrica. Según la misma, los coeficientes de actividad de cada 
uno de los ccnponentes de la mezcla binaria tona el valor unitcirio 
en el límite de dilución infinita del soluto en la solución, es 
decir;

-*• 1 si x^ 1

(*) Cuando las fracciones molares no llevan subíndices se refieren al 

soluto, es decir, x “ 2̂ 2' ^ " ̂ 2*
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Y2 1 si X2 O

La cx>rrespondiente expresión para es:

fi^ = Y.(T,x) x¿f.°(T,P^g£)expT^(V>dP)/Kr (3.4)
^ref

donde es una fugacidad de referencia para el ocmponente i en la
fase líquida. Asi para el solvente:

f̂ °(T) = lím = <l>̂ °(T)Pĵ °(T) (3.5)
x̂ -*l

ya que, en ese limite de concentraciones, = 1 (estado de referen­
cia Raoult peira el solvente), y para el soluto:

f °(T) = lím (f_/x.) = kj“ (T) (3.6)2 X2-O 2-2 Ti

Hporque vale en ese caso = 1 (estado de referencia Henry para el 
soluto).

De esta manera resulta para el solvente (conponente 1);

(1-^)P<I>^(T,P,y ) = (l-x)Y^^(T,x)Pj^°«l'^°exp/^(V^^dP/Rr) (3.7)
?l°

mientras que para el soluto (ccnponente 2):
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r
P̂ <f>2(T,P,ir) = xY2**(T,x) exp/JV^dP/Fir) (3.8)

Cano ya fue discutido en la secxiión 2.1 Cec. (2.5)], el valor de
00kjj está relacionado con la variación de potencial químico del soluto

00

( ^^2 ) cuando es transferido desde la fase gaseosa (considerada ideal 
y en la que la presión parcial de gas es la correspondiente al estado 
tipo) a la fase líquida (en el limite de dilución infinita, pero ex­
trapolada a fracción molar unitaria, y a la presión de saturación del 
solvente puro). El proceso relacionado con esta variación de poten­
cial químico y su vinculación con la condiciones experimentales rea­
les puede ser esquematizado de la siguiente manera:

gas ideal (T,P^=i ) -- solución ideal [Henry] (T,P^°,j^i)

II solucicai ideal [Henry] (T,P,x=l)

IV

gas real (T,P,=y P) -- ► solución real (T,P,x) ̂ III

* Cono fue mencic»iado en la sección 2.1, la e35>resicai 1*2 “  ̂debe ser
interpretada cono que la presión parcial de gas es igual a la de es­
tado tipo, es decir, 0,1 MPa (ver aclaración al pie de la página 37).
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El proceso I lleva asociado una variación de potencial químico
( Ay2” ) que está vinculado con [ec. (2.5)], mientras que el III 
corresponde a leis condiciones experimentales de equilibrio (por lo 
tanto es cero). Las ejqiresiones pcira la variación del poten­
cial químico del soluto relacionada con los procesos II, IV y V son

po
RT ln(yP <|>2), -RT ln(x y^) y exp[(Rr)"^/V2^dP] reactivamente 

Ccarparar con la ec. (2.4)].
00En ocasiones suele definirse cono constante de Henry (T,P) a

la relacionada con los procesos II, III y IV. En estos casos el esta­
do final considerado es la solución ideal de fracción molar del solu­
to unitaria pero a la presión total P. El vínculo entre ambas es, ci>- 
viamente:

p
kjj”(T,P) =kj^“(T,P̂ °) expC(RT)"Y^V2^dP]

00Por lo tanto, esta constante (T,P) será función de la presión, 
además de serlo de la temperatura. La elección de una presión de re­
ferencia, ccmo lo es la presión de saturación del solvente puro, eli­
mina la dependencia en P si bien no debe olvidarse que la variación 
de la teirperatura produce simultáneamente una variación de la presión 
de referencia dado que se está sienpre sobre la curva de coexistencia 
líquido-vapor del solvente puro. Este hecho es sumamente importante a 
la hora de calcular las propiedades termodinámicas relacionadas con 
el proceso de disolución ( AH2", . ^^p2~^ ^ partir de la depen­
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dencia de la solubilidad cx>n la tenperatura, ya que las mismas surgen 
cano derivadas en condiciones isctoáricas, y no ortdbáricas. Este pun­
to volverá a ser discutido en la sección 4.4.

00 / ̂ \El anáilisis termodinámico realizado permite el cálculo de '
a partir de los datos experimentales (T, P, x) suponiendo que las 
desviaciones al corportamiento ideal pueden ser evaluadas.

3.2 Desviaciones de la idealidad en la fase gaseosa

Cuando un liquido está en equilibrio con su vapor, un aumento de 
tenperatura lleva a un aumento exponencial de la presión de vapor y 
consecuentemente de la densidad del vapor en equilibrio. Debido a las 
interacciones intermoleculares, las desviaciones de la idealidad en 
la fase gaseosa se incrementaji sensiblemente con el aumento de la 
densidad de partículas.

En particular en el caso de las soluciones acuosas, las inter­
acciones agua-agua, que cano es sabido son fuertes por formación de 
uniones hidrógeno, provocan importantes desviaciones de la idealidad

{*) Por simplicidad en la notación, la constante de Henry evaluada a 
la presión de saturación del solvente puro será designada como 'kjj 
esto es 1% (T) = kjj (T,Pĵ °).

00
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en la fase gaseosa en equilibrio cxsn el líquido a medida que aumenta 
la temperatura.

Por ello, la necesidad de cxntar oon una ecuación de estado (EDE) 
que describa apropiadamente el comportamiento real de la mezcla gase­
osa en equilibrio con la solución acuosa se ve incrementada fuerte­
mente en ese caso.

Las ecuaciones de estado más utilizadas para representar las pro­
piedades de una mezcla gaseosa suelen ser:

a) Desarrollo en serie de virial, yá sea en potencias de P,
cano en potencias de la densidad (Vm

b) Ecuaciones semienapiricas.

La primera opción ofrece la ventaja de poseer una base mecánico- 
estadística sencilla para el cálculo de los coeficientes de la serie
en función de los potenciales de interacción de dos, tres, ...., n 
partículas, según cuál sea el coeficiente de virial considerado. Me- 
más, para mezcla de gases, existen relaciones teóricas rigiarosas 
para la dependencia oon la concentración de los diferentes coeficien­
tes de la serie. Esto no ocurre en el caso de las ecuaciones semiem- 
píricas que son generalmente utilizadas (van der Waals, Redlich- 
Kwong, Soave-Redlich-Kwong, Peng-Fobinson) en las que los coeficien­
tes que aparecen son determinados para los componentes puros (ya sea 
a partir de las constantes críticas o de datos PVT en la zona siíb- o 
supercrítica) preponiéndose reglas de caribinacion para los coeficien­
tes que caracterizan la mezcla, las que no pueden ser sustentadas por
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una base teórica rigiirosa.
Memas, otro atractivo del tratamiento de virial es que permite 

en principio describir las dos fases con los mismos parámetros de 
interacciones intermoleculares. Por estos motivos, en la evaluación 
de los datos obtenidos en este trabajo se decidió la elección de una 
ecuación de estado basada en el desarrollo en serie de virial.

= = 1 + + . . .  (3.9)

= 1 + B^(P/RT) + (Cĵ -B^2)(p/p3.)2 ^ _  (3 -LQJ

donde es el volumen molar, Zĵ el factor de coirpresibilidad Y %  Y 
el segundo y tercer coeficiente de virial respectivamente, todos 

referidos a la mezcla gaseosa.
Este tratamiento es particularmente interesante mientras la den­

sidad de la fase gaseosa no sea muy elevada, porque ello obligaría a 
incluir en el desarrollo coeficientes de órdenes cada vez mayores. De 
los dos desarrollos posibles, la ecuación en potencias de las densi­
dades [expresión (3.9)] representa más adecuadamente los factores de 
ccnpresibilidad del vapor de agua puro saturado que el desarrollo en 
presión [ecuación (3.10)] por encima de 500 K (fig. 18). Sin embargo, 
este último tiene la ventaja que es la presión, y no la densidad, la 
magnitud experimentalmente determinada.

Para una mezcla binaria, la expresicai de y en función de 
la ccancentración de la misma es:
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Figura 18
Factor de corpresibilidad [Z=PV^/(rt)] del vapor de agua en función de 
la teit̂ Jeratura en condiciones ortotáricas. La curva llena representa 
los valores de Z determinados experimentalnente CSchmidt (1981)3, 
mientras que las curvas discontinuas los calculados a través del desa­
rrollo en serie de virial considerando sólo el segundo coeficiente de
virial

desarrollo en P [ec. 3.10)]
----desarrollo en V  ̂[ec. (3.9)]m

-78"



= i J ii ij '3.11)

VT.Y) = l ] l  ii Zj Zk Cí3^(T) (3.12)

donde y son los coeficientes de virial del ccnponente n
puro a la temperatura T ,y B = y C, = C ,= ... se conocenmn nm ■* utin mni
cano coeficientes cruzados y tienen en cuenta la interaccicjn entre 
partículas m y n, y ].,in y n respectivamente.

Para los sistemas acuosos estudiados en este trabajo existe in-
t

formación experimental sobre los B^(t) y todo el ámbito
de tertperatura cubierto por el mismo [Dyitond y Smith (1980)]. Por 
otra parte, son pocos los sistemas binarios (agua-gas no polar) cu- 
yos B^2 sido determinados y, en general, sólo en una región de 
teirperatura no muy lejana de la ambiente. Tal es el caso de los sis­
temas Ar-H^O Centre 298 K y 373 K: Rigby y Prausnitz (1968), y entre 
373 K y 423 K: Richards y Vformald (1981), Wormald y Cooling (1982)],
^4"^2® [de 298 K a 373 K por Rigby y Prausnitz (1968), hasta 500 K 
por Olds et al. (1942), y entre 373 K y 423 K por Smith et al.
(1983)] y C2Hg-H20 Centre 298 K y 373 K , Coan y King (1971), y 
hasta 450 K por Reamer et al. (1943)]. Las determinaciones de B̂ ^̂  
fueron realizadas por mediciones de prcpiedades (PVTx) en la zona 
homogénea (fase gaseosa) a densidades moderadas [empleando la ecua­
ción (3.9) o (3.10) truncadas a partir del tercer término], o a tra­
vés de medidas de la variación de la presión parcial de agua, en e- 
quilibrio con su vapor a una temperatura fija, por el efecto de la
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interacción con el gas (efecto denominado solubilidad del agua en la 
fase gaseosa), a partir de las ecuaciones (3.18) y (3.17), o por me­
diciones de la entalpia de mezcla vapor-gas en la región homogénea.

Para el resto de los sistemas investigados, y en ausencia de 
datos experimentales, B debió ser calculado a partir de un poten- 
cial de interaccicai agua-geis (ver más adelante, sección 3.4).

La situación es todavía más difícil en el caso de terceros coe­
ficientes de virial. Si bien existen datos de [Kell et al. 
(1968) entre 473 y 723 K], no existe ningún estudio experimental que
incluya los ° ̂ i22 sistemas acuosos aquí estudiados.
Más aún, el cálculo de estos coeficientes Tna sido realizado únicamen­
te para potenciales de interacción poco realistas [potencial cuadra­
do, Hirscihf eider et al. (1954)], o por correlaciones orpíricas 
[Prausnitz (1969)]. Por este motivo, el análisis considerando el 
desarrollo en serie de virial pudo ser empleado teniendo en cuenta 
sólo los segundos coeficientes de virial. Esto limita su aplicabili- 
dad a la zona de densidades gaseosas moderadas, es decir, temperatu­
ras por debajo de 550 K, aproximadamente. [Existe otro motivo que 
inpide la utilización del desarrollo en serie de densidades (el más
exacto) a tenperaturas elevadas y es que en el cálculo de V a par-m
tir de P y T debe resolverse una ecuación cuadrática, cuyo discrimi­
nante se hace negativo a altas densidades (ver más adelante)]. Para 
tenperaturas mayores, un tratamiento con ecuaciones semiempíricas 
sería más adecuado.
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Conocidos los valores del segvindo cxjeficiente de virial de la 
mezcla, es posible el cáilculo de los coeficientes de fugacidad 
<|)̂ (T,P,̂ ) ya que [Prausnitz (1969)]:

In <I>í(T,P,y ) = - RT/P]dP (3.13)

o, alternativamente:

m <j..(T,P,ir) =-X'^C(3P/9n.)^^p^^^ -  RT/V]dV -  InZ^ (3.14)

Combinando Icis ecuaciones (3.10), (3.11) y (3.13) hasta segvindos 
coeficientes de virial se obtiene:

ln«í>.(T,P,;ir) = [ B. . - (1-^^)^ (3-15)

donde:

^12 ®11 ®22 “ ^®12 (3.16)

Si en cambio se utilizan las expresiones (3.9), (3.11) y (3.14) 
resulta:

ln<̂ .(T,P,Y) = (2/V̂ ) - InZ^ (3.17)
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3.3 Procedimiento para el cálculo cx3npleto de la termodinámica del e- 
quilibrio líquido-vapor en mezclas de gas y agua

Una vez conocido y ̂ aplicando la condición de equilibrio entre 
fases para el solvente [ecuación (3.7)] puede calcularse la coiposi- 
ción de la fase gaseosa según:

(1-Y) = (1-x) exp fJv^dP/KT (3.18)

De esta ecuación se deduce que, aún considerarlo que la solubili­
dad de gases es normalmente baja [(1-x) prácticamente igual a 1] y 
que Y 2̂ es aproximadamente 1, la fracción molar del solvente en la 
fase gaseosa no está dada directamente por el cociente entre la pre­
sión parcial (presión de vapor) del coitponente 1 puro y la presión 
total, sino que aparecen adeniás el factor (<í)̂°/<|)̂) y el término expo­
nencial, este último representando el efecto de la presión total so­
bre el potencial químico de referencia del conponente 1 en la fase 
líquida (efecto Poynting). El primer término de corrección tiene en 
cuenta la modificación de la fugacidad de la especie 1 por su in­
teracción en fase gaseosa con el componente 2. En estudios de solubi­
lidad de gases a baja tenperatura, cuando la presión de vapor del 
solvente es normalmente baja, si la desviación de la idealidad en la 
fase gaseosa es pequeña, este término se aproxima a la unidad. Ade­
más, mientras (1-̂ ), fracción irolar del solvente en la fase gaseosa, 
permanezca significativamente menor que y, la contribución del tér­
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mino en la modificación relativa de la fracción molar del
cotponente 2 en dicha fase será despreciable. Sin embargo, al aumen­
tar la teirperatura la fase gaseosa se enriquece en el ccmponente 1, 
aumentan las desviaciones de la idealidad y el efecto de ignorar este 
término puede adquirir mucha importancia en la determinación de la 
constante de Henry (20% para el sistema Ar-H^o a 570 K y 10 MPa de 
presión total).

Una aproximación frecuentemente utilizada en algunos estudios a 
alta temperatura [Potter y Clynne (1978)] si5x>ne la validez de la 
regla de Lewis y Randall:

<|)í(T,P,y ) = <|..°(T,P) (3.19)

basada en la suposición del cunplimiento de mezclado ideal de gases 
reales (ley de Amagat). Esto es válido solamente si, en la ecuación
(3.16), vale = O, o sea ~ ^ ®22^^^ [denominada por
Guggeriheim (1952) "suposición nalve"], una condición raramente 
cuirplida y que, desde ya, no es aplicable para los sistemas estu­
diados en este trabajo, fundamentalmente debido a que el incluye 
las interacciones de unión hidrógeno ausentes en la interacción 
agua-gas (ver Cálculo de adelante).

El cálculo del cociente ((|>ĵ°/ <j)̂) se debe realizar por un método 
iterativo ya que es función de la composición de la fase gaseosa. 
Suponiendo inicialmente (l-y) = P-|̂ °/P puede calcularse una primera
aproximación a (|)̂ y con ella recalcularse (l-y).

i
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En el caso de utilizarse el desarrollo en serie de presiones 
[ecuación (3.10)], entonces el cálculo resulta más sinple:

En cambio si se elige el polinomio en  ̂[ecuación (3.9)], 
se hace necesario conocer la densidad de la mezcla gaseosa cano 
etapa intermedia en el cálculo de ())̂ °/$̂ , siendo la misma también 
función de la ccnposición de esta fase, según surge de la ecuación 
(3.9). En este caso el procedimiento será:
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Para la evaluación de V , considerando el desarrollo en serie de vi­
ra

rial hasta segundo término, debe resolverse la ecuación cuadrática:

(3.20)

Cono se mencionó anteriormente, el hecho de trabajar a presión 
parcial de gas aproximadamente constante (entre 1 y 2 MPa) hace que 
el efecto de aumentar la tenperatura sea el de aumentar la concen­
tración de agua en la fase gaseosa y, simultáneamente, la presión 
total. Debido a que el valor del segundo coeficiente de virial de la 
mezcla, B̂ , es función de la composición de la fase gaseosa [ec.
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(3.11)] la contribución del al aumenta al hacerlo la ten̂ je-
ratura. El segundo coeficiente de virial del agua pura es fuertemen­
te negativo en todo el ámbito de tenperatura abarcado en este estu­
dio. De todo ello se deduce que, a partir de cierta temperatura, es 
factible que los valores de sean suficientemente negativos (al 
mismo tieitpo que la presión de vapor del agua y por lo tanto la pre­
sión total son altas) de modo que el discriminante de la ecuación
(3.20) tone valores negativos, es decir:

PB̂  < -RT/4 M

por lo que en esos casos las soluciones a la ecuación cuadrática de­
jaría de pertenecer al caitpo de los números reales. Esta condición 
se verifica, para los sistemas acuosos estudiados, recién a partir 
de 600 K, aproximadamente, por lo que por encima de esa temperatura 
debe recurrirse a otro tipo de tratamiento (por ejenplo, ecuaciones 
semiorapiricas).

Conocida la composición de la fase gaseosa (y) puede calcularse 
el coeficiente de fugacidad del soluto, utilizando nuevamente
cualquiera de las expresiones alternativas [(3.15) o (3.17)].

En síntesis, el cálculo de la fugacidad del gas, coirponente 2, 
en la mezcla gaseosa depende fuertemente de la posibilidad de repre­
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sentar el cxatportamiento real de la misma por una ecuación de estado 
adecuada.

3.4 Cálculo de para sistemas agua-gas

Considerando la expresión del segundo coeficiente de virial en 
función del potencial de interacción entre dos partíciiLas [Hirschfel- 
der et al. (1954)3:

B (T) = (N /2) / [1 - expC-Bu..(r)]] dr (3.21)ij n O —

resulta obvio que para el cálculo de será necesario contar con
un potencial de interacción realista entre una molécula de agua y 
una partícula de gas. Dicho potencial deberá incluir ccaitribuciones 
de corto alcance (repulsivas) y de largo alcance (dispersivas e 
inductivas)-

Siguiendo el tratamiento prcpaesto por Rigby et al. (1969) para 
la evaluación de segundos coeficientes de virial cruzados en mezclas 
acuosas, se utilizó:

Ui2(r,0) = Uj^2^(r) + û 2“’̂  (^,0) (3.22)

donde u^2 representa el potencial de Kihara con un carozo impe­
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netrable, que tiene en cuenta interacciones repulsivas y dispersi­
vas [Kihara (1953)].

Para una distancia entre carozxDS duros r^ = x-2a.-̂ 2> donde 
justamente el radio de esa coraza iitpenetrable.el potencial de Kihara 
tiene la siguiente expresión;

u^2̂ (r) = <» r^O (3.22a)

e^2 el valor de la profundidad del pozo de potencial de potencial
PCy ( Oj^2 distancia para la cual Uĵ 2 ^  figura 19 se

representa el potencial de interacción u, ̂'̂ (r) en función de r .12 c
Para el caso particular en el que a^^ sea igual a cero, la expresión 
de Kihara para el potencial es idéntica a la de Lennard-Jones.

El segundo término en la ecuación (3.22):

Ui2“’tr,0) = -y^^a2(3cos^0 +l)/(2r^) (3.23)

representa el término inductivo de interacción dipolo-dipolo indu­
cido, importante en la interacción agua-gas en la fase gaseosa.

a yLa parte angularmente independiente de u^2 puede ser incorpo­
rada en la expresión que incluye las interacciones repulsiva y dis­
persiva en forma unívoca si ésta tiene la forma de un potencial de 
Lennard-Jones [Hirschfelder et al. (1954)]. En el caso de errplear un
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Figura 19
Potencial de interacción entre dos partículas, según el modelo de 
Kihara (1953), en función de la distancia entre los carozos duros 
(r̂ = r-2a, donde a es el radio del carozo duro). En el caso en que 
a=0, el potencial de Kihara coincide con el descripto por el modelo 
de Lennard-Jones.
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potencial de Kihara, la redefinición de los parámetros para conseguir 
esto no es iónica. Rigby et al. (1969) sugirieron que una manera de 
realizarlo sería considerando el parámetro:

5 = 1 + '"i2̂ '̂'i2'̂ 2̂ 12̂ ^̂  (̂ -24)

con lo cual los nuevos parámetros de interacción, que describen la 
parte esféricamente simétrica de la interacción (1-2), quedan defi­
nidos de la siguiente manera:

='l2 = '12

Con estos parámetros y las expresiones dadas por Kihara para el 
cálculo del segundo coeficiente de virial para partículas con coraza 
impenetrable esférica, puede calcularse la contribución angularmente 
independiente al contribución que incluye interacciones repul­
sivas, dispersivas y una parte de la debida a la inducción dipolar.

La contribución a de la parte del potencial que depende de
la orientación relativa de aitibas moléculas, puede ser evaluada si­
guiendo el tratamiento de Alvarez et al. (1983), basado en el desa­
rrollo de Buckingham y Pople (1955).

Los parámetros necesarios para el cálculo ( fueron
temados de Rigby et al. (1969) y de tossi y Danon (1965).
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Para las interacciones cruzadas (1-2) se adoptaron las reglas de 
cortoinación de Lorentz-Berthelot:

^12 = (̂ 1̂ 2̂ ^̂ ^̂  (3.27)

junto con;

En cuanto a la primera [ecuación (3.27)], cabe señalar que esto es 
válido ya que la interacción específica de unión hidrógeno está ex­
cluida del valor de ty el que sólo contiene contribuciones disper­
sivas y repulsivas. Este hecho contrasta con la aproximaciói "nalve" 
que supone ®]̂ 2~̂ ®11̂ 2̂2̂ '̂  ̂puesto que contiene todas las interac­
ciones entre dos moléculas de agiaa.

El calculado mediante este procedimiento representa adecua­
damente los valores que fueron determinados exper imentalmente por 
otros autores para los sistemas ya mencionados [a los que debe sumár­
seles investigado también por Richards et cil.(1981), Wormald 
y CoUing (1982, 1983)]) en todo el ámbito de temperatura estudiado 
en este trabajo.
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3.5 Desviaciones de la idealidad en la fase liquida

El tratamiento para evaluar la fugacidad de cada ccatponente en 
la fase líquida a partir de la presión, la teirperatura y la ccsrpo- 
sición de ésta exige conocer tanto los coeficientes de actividad 
cano el valor de los volúmenes parciales molares de soluto y sol­
vente en las condiciones experimentales correspondientes.

Las fuentes de información sobre estas magnitudes son realmente 
escasas. Determinaciones experimentales de volúmenes parciales mola­
res de gases en líquidos se restringen prácticamente a temperaturas 
no muy lejanas de temperatura cunbiente [Hildebrand y Soott (1950)]
[Recientemente, Wood (conunicación privada) ha realizado mediciones

^  00 aun preliminares de en soluciones acuosas diluidas de Ar y Xe
extendiendo el ámbito de medición hasta alrededor de 600 K].

La situación es bastante más pobre en información en el caso de 
coeficientes de actividad,

Por lo tanto, para poder realÍ2:ar una estimación del valor de 
estas magnitudes en fianción de las variables termodinámicas presión, 
temperatura y corrposición, se requiere nuevamente poder contar con 
una ecuación de estado que ahora describa adecuadamente el corpor- 
tamiento de la fase líquida. La elección está orientada hacia ecua­
ciones que surgen de tratamientos perturbacionales con un fluido de 
esferas duras como sistema de referencia.

Por otra parte, y ya que muchos efectos se minimizan utilizando 
la itienor presión parcial de gas conpatible con la precisión experi­
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mental deseada, la estimación del efecto de presión en las desvia­
ciones de la idealidad de la fase líquida ayuda a establecer los 
valores límites tolerables de esta variable en función de la tem­
peratura.

3.5.1 Efecto de la presión en la fugacidad del soluto en la fase 
líquida

El efecto directo de la presión sobre la fugacidad del soluto en 
la solución, a temperatura y ccnposición constantes, está ccaitenido 
en el término exponencial de la ecuación (3.8). Mientras la tempera­
tura del sistema sea bastante inferior a la temperatura crítica del 
solvente (de modo que el fluido sea poco oonpresible) puede svpcarjer-

oo  ^se que sera independiente de la presión, por lo que:

Í2 = exp[v“(P-P3̂ °)/Rr] (3.30)

oo  ^los en solucion acuosa para todos los gases estudiados en es­
te trabajo han sido determinados a 298 K dilatcmétricamente por otros 
autores. Según estos valores, las correcciones debidas a este efecto 
cuando la presión parcial del gas es del orden de 2 MPa oscila entre 
el 2 y el 5% a 298 K, de acuerdo a cuál sea el gas considerado (el 
máximo valor corresponde a con un volumen parcial molar a tenpe-
ratura ambiente de 52 cm^/mol). A medida que aumenta la tenperatura, 
la información experimental sobre comienza a hacerse más escasa. 
Las predicciones obtenidas a partir de teorías perturbacionales
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seíialan una variación del voluinen parcial molar a dilución infinita 
con la temperatura que, hasta alrededor de 400 K, es pequeña pasando 
por un mínimo muy suave, como reflejo de la dependencia de la corpre- 
sibilidad con la temperatura, para luego canen2ar a aumentar rápida­
mente [este cCTiportamiento parece reproducir correctamente los re­
cientes datos experimentales determinados por Wood para la zona de 
teirperatura elevada. Este punto será discutido con más detalle en las 
secciones 5.6.2 y 6.4.1.]

Termodinámicamente,puede demostrarse que:

V2 = * (1-x) (3.31)

+ (1-x) + >=T (3.32)

donde V ̂  es el volumen molar de la solución líquida, ( 9x)m m — T,o
su derivada a teirperatura constante y en condiciones de equilibrio 
de fases y la cornpresibilidad isotérmica de la solución. En el lí­
mite de dilución infinita (x tendiendo a O) y a temperaturas cercanas 
a la crítica del solvente puro, es muy grande aumentando su valor 
a + 03 cuando T tiende a la tenperatura crítica del solvente puro.
La derivada de P respecto de x a temperatura constante está relacio­
nada con la constante de Henry y es siempre positiva a presiones mo­
deradas (por encima de 200 MPa aproximadamente, parece cambiar de 
signo para algunos sistemas acuosos [Japas y Franck (1985)], pero en 
la región de saturación del solvente puro, es decir hasta 22 MPa, la
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solubilidad aumenta si se aumenta la presión total a teirperatura
constante). Cerca de la teirperatura crítica y para concentraciones
bajas de soluto, los valores que adopta el término ( 3V 8x)„ de-

m  —  T ,  a

penden de las características del sistema en la región crítica: para 
los sistemas que presentan una curva crítica cuya teirperatura aumen­
ta monótonamente al aumentar la concentración del gas [ccarportamiento 
frecuentemente denominado "inmiscibilidad gas-gas de primera espe­
cie ",Schneider (1973), Rowlinson y Swinton (1982), Franck (1971)] la 
derivada ( 9V ̂ /9x),p  ̂toma valores finitos negativos [Lentz (1977)],Itl — / O
mientras que para los sistemas con un mínimo de teirperatura en la 
curva crítica ("inmiscibilidad gas-gas de segunda especie") ésta 
tiende a +» a medida que T y x se acercan a y O, respectivamente. 
Por lo tanto, simultáneamente con el acercamiento a la temperatura 
crítica del solvente, el temará valores que tenderán a + “>, con 
ion ccmportamiento parecido al de Simultáneamente tiende,
cano es lógico, a ya que;

Vi = -  X (3.33)

Este comportamiento del volumen parcial molar del soluto a di­
lución infinita en las cercanías de la temperatura crítica del sol­
vente puede ser predicho también a partir de las teorías mecánico- 
estadísticas semiempíricas que calculan las propiedades de las solu­
ciones en base a las del solvente puro (por ejeirplo SPT o PY; ver 
secciones 5.6.2 y 6.4.1). Debido a los altos valores que toma y
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por el hecho de dejar de ser aproximadamente independiente de la pre-
^ oo ^sion, los valores de calculados se hacen cada vez mas imprecisos 

en las cercanías del punto critico del solvente.

3.5.2 Efecto de la concentración del soluto en la fase líquida en su 
coeficiente de actividad

Debido a la baja solubilidad que presentan l.os gases en agua, el 
coeficiente de actividad del soluto en la solución será normalmente 
cercano a la unidad (̂ 2^̂ = 1 para x - O, estado de referencia Henry).
Para poder estimar el error que se cañete con esta suposición puede

ti / estimeirse el Y2 con la expresión:

InY “ = 2B„* = 2B* x/V (3.34)
¿  Z Z -- m

★donde es el segundo coeficiente de virial osmótico [McMillan- 
Mayer (1954)], cuya expresión es:

= -(1/2)/ h^^ (r)dr = -(1/2) h„„ (0) (3.35)
2 o 22 — 22

siendo h^^ (1̂) - ^22^̂ ) “ función de correlación total [Hansen
y McDonald (1976)] entre partículas de soluto en la solución a di- 

, * lucion infinita. Los valores de B2 pueden ser estimados utilizando 
el ^22^̂  ̂calculado a través de alguna teoría mecánico-estadística 
basada en tratamientos perturbacionales (ver más adelante: interpre­
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tación necánioo-estadística). Si se calculan los valores de 
Utilizando el tratamiento prepuesto por Pratt y Chandler, en el cual 
se si:5»ne que el potencial entre las partículas de soluto está des- 
cripto por una interaccicoi de esferas duras (ver capítulo 5, trata­
miento necánico-estadístico) mientras que el fluido que r^resenta 
cd solvente posee una función de correlación igual a la del agua (es 
decir, con estructura similar a ésta), los valores de Bj que se ob­
tienen para solutos pequeños en agua varían entre +7 y -4 cm^/mol, 
valores correspondientes a diámetros de soluto de 3 y 4 k respecti­
vamente. Esto hace que, considerando x del orden de 10  ̂(correspon­
diente a una presión parcial de gas del orden de 2 MPa para la teirpe-

 ̂ Hratura de máxima solubilidad), valga entre 1,001 y 0,9997 mien­
tras que la precisión experimental alcanzada, debido a problemas ex­
perimentales y de conocimiento del comportamiento de la fase gaseosa, 
son del orden del 1%.

Nuevamente débe señalarse que esto es válido lejos de la tempe­
ratura crítica del solvente (región en la cual tiene vigencia la con­
vención asimétrica), de otra manera las grandes fluctuaciones de den­
sidad características del punto crítico hacen que las correlaciones 
entre partículas tengan largo alcance y, en consecuencia, que B^* di­
verja. En base a la relación de Ornstein- Zemike (OZ), 
puede escribir en términos de la transformada de Fourier de la fun­
ción de correlación directa ^^2(0) [Ornstein y Zemike (1914)] la 
que permanece acotada cuando T tiende a [Mikolaj y Pings (1967)]

-97-



h22(0) = C22(0) +PC3̂ 2̂ (0)[l-K>h^̂ (0)] = (3.36)

A

lím h^^(O) = + oo (3.37)

Es decir que mientras ĉ ^{0) y c^^(O), las transformadas de Foxarier 
de las funciones de correlación directa soluto-solvente y soluto- 
soluto, se mantienen acotadas (fig. 20) debido a (3.37) resulta en 
(3.36) que;

lím ̂ 22^°^ = + oo (3.38)

Por lo tanto.

Este punto se tratará con más detalle en el capítulo 5. Puede 
verse de la ecuación (3.34) y (3.39) que, a medida que la temperatura 
del sistema se acerca a la temperatura crítica del solvente, el lí-

T imite para será cero, salvo el caso en el cual x = O, en el que
H /Y2 =1/ por definición.
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r/A

r/A

Figura 20
B\inciones de correlación total h(r) y de correlación directa c(r) expe­
rimentales de Ar gaseoso (a) y líquido (b), (c) y (d), determinadas a 
148 K, tenperatura cercana a la critica de este sisteina. Las densidades 
correspondientes a cada estado son:

(a) p = 0,280 g/cm"
(c) p = 0,910 g/cm~

(b) P = 0,780 g/cm^
(d) P = 0,982 g/cm^

La función de correlación directa mantiene su carácter de corto alcan­
ce a todas las densidades mientras que h(r) comienza a manifestar su

ooconportamiento típico en el estado crítico, es decir, lim / h(r) d£=+®ijuyji O
[curvas (a) y (b)].
Referencia; Mikolaj y Pings (1967).
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Resulta interesante aclarar que a medida que la tenperatura se 
acerca a la temperatura crítica del solvente, el sistema se vuelve 
físicamente menos asimétrico y la distinción usada entre la fase 
líquida y la gaseosa en el tratamiento y en la elección de estados 
de referencia se hace innecesaria e inconveniente.
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Capítulo 4 

RESULTADOS

Con los métodos experimentales descriptos en la sección 2.2 fue­
ron determinadas las solubilidades de Ne, Ar, Kr, Xe, y CH^ en H^O y 
D„0 y la de C„H en H_0.Z Z D /

4.1 Resultados obtenidos con el método analítico

Los resultados de las determinaciones de solubilidad con el méto­
do analítico están contenidas en la tabla II, la que se pasa a des­
cribir.

Las magnitudes determinadas experimentalmente con este método 
fueron la temperatura, la presión y la coirposición de la fase líqui­
da (x). El volumen parcial molar del soluto en la solución infinita­
mente diluida fue ccilculado por medio de una teoría mecánico-estadís- 
tica, carao será detallado en la sección 5.6.2. El cálculo de se
efectuó a la presión y teirperatura de medición (por debajo de 570 K,

oo resulta ser prácticamente independiente de la presión). Debido a 
la necesidad de contar con una ecuación de estado analítica en todo 
el ámbito de teirperaturas cubierto por las mediciones y dada la pe­
queña diferencia en densidades y ccirpresibilidades isotérmicas entre 
H^O y D̂ O, los valores de los volúitenes parciales molares a dilución 
infinita de los gases tabulados en este último solvente se supusieron 
iguales a los correspondientes en Ĥ O. El error cometido con esta
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aproxiniación es inferior a la incerteza experimental. Las otras 
variables tabuladas (y, f̂ ) se obtuvieron a partir de una ecuación 
de estado para la fase gaseosa (desarrollo en serie del vixial en P). 
Para el cálculo de se enplearon los valores de presión de satura­
ción del solvente puro que surgen de los polinomios dados por Dorsey 
(1940) para H^O y por ílill y MacMillan (1979) para D̂ jO. Los valores 
de volumen molar del solvente en condiciones ortdbáricas (nece­
sarios para la corrección por efecto Poynting) fueron tañados de la 
ecuación dada por Woolf (1979) para Ĥ O, despreciándose la pequeña 
diferencia que existe con D^O que, liasta 573 K, no supera el 1%. A 
los efectos de la corrección exponencial en la ecuación (3.18), esta 
aproximación está plenamente justificada.

Teniendo en consideración las aproximaciones realizadas (ver ca­
pitulo 3), los valores de obtenidos pueden considerarse dentro 
del error experimental liasta una terqperatura máxima de aproximadamen­
te 520 K. Por encima de dicha teirperatura, la incerteza en el valor 

00de puede llegar a ser de un orden de magnitud superior (alrededor 
del 20% a 600 K).
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TABLA II

Resultados obtenidos por el método analítico

T P X lO'l i: V^" £2
K MPa cm̂ /inol MPa GPa

Ne-H20
294.9 2,371 1,951 0,999
337.4 2,084 1,552 0,988
361,0 2,244 1,777 0,970
388.9 2,238 1,860 0,920
427,7 2,186 2,035 0,744
543,2 8,289 8,450 0,289
543.4 8,196 8,386 0,280

Ar-H20
306.9 2,249 4,667 0,998
335.9 2,126 3,429 0,989
365.3 1,670 2,478 0,953
368.3 2,033 2,939 0,956
397.3 2,435 3,579 0,902
424.7 2,526 3,786 0,793
453.7 2,214 2,731 0,521
568.4 9,711 9,504 0,137 106,2 1,686 0,490

19,7 2,396 2,489
20,7 2,079 2,580
22,2 2,199 2,500
24,5 2,081 2,399
28,9 1,658 2,085
63,7 2,826 1,168
63,9 2,686 1,126

27,7 2,216 1,533
28,6 2,089 1,784
30,8 1,588 1,841
31,0 1,940 1,867
34,0 2,199 1,793
37,7 2,020 " 1,653
43,0 1,189 .1,458
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Tabla II (continuación)

00

T P X 10 y- 2̂ h in
K MPa cm^/mol MPa GPa

Kr-H^O
333,7 2,386 6,332 0,991
359.0 2,430 5,140 0,974
387.6 2,425 4,951 0,928
426.0 2,523 4,865 0,785
477,5 3,215 4,828 0,443
523.4 6,701 10,752 0,360

Xe-H^O
334.5 1,984 6,972 0,989
364.1 2,136 6,208 0,965
391.5 2,112 5,668 0,907
439.3 2,210 5,186 0,658
473.7 5,426 14,767 0,684
476.3 2,357 2,737 0,276

QÍ4-H20
0,998
0,984
0,923

297,5 1,861 4,351
333,7 1,327 2,124
385,3 2,092 2,985

34,0 2,281 1,252
35,7 2,302 1,471
38,6 2,209 1,469
43,9 1,971 1,374
55,4 1,478 1,097
73,8 2,608 0,840

40,9 1,822 0,932
42,8 1,936 1,109
45,5 1,827 1,144
52,5 1,430 0,993
59,4 3,574 0,826
61,2 0,671 0,886

32,9 1,798 1,394
33,3 1,286 1,785
37,3 1,908 1,832
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Tabla 11 (cont inuac ion)

T P X lO"̂ Y
00

^2 2̂ In("k
K t̂t>a cm^/mol MPa ‘GPa'

388,4 2,156 3,085 0,917 37,6 1,954 1-,823
430,6 2,131 3,025 0,715 43,3 1,531 1,,602
473,2 3,210 4,146 0,487 52,0 1,618 1,,340
518,3 6,451 10,337 0,388 67,8 2,697 0,,915

2 6 2
295,4 1,185 3,719 0,998 49,3 1,074 1,,036
313,9 2,052 3,868 0,996 48,0 1,778 1,,487
314,8 1,292 2,650 0,994 48,0 1,180 1,,470
314,8 1,386 2,815 0,994 48,0 1,258 1,,472
318,4 1,873 3,406 0,995 47,9 1,652 1,,545
336,3 1,942 2,797 0,988 48,1 1,730 1-,789
341,5 2,064 2,960 0,986 48,3 1,833 1,,789
351,3 2,008 2,617 0,978 48,8 1,791 1,,890
351,6 2,442 3,165 0,981 48,8 2,141 1,,871
364,3 2,344 2,945 0,968 49,6 2,063 1,,909
404,3 2,122 2,689 0,864 53,4 1,733 1,,834
429,0 2,092 2,728 0,724 56,8 1,462 1,,654
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Tabla II (continuación)

K MPa cm^/mol MPa 'GPa'

293,2 2,399 2,163
Ne-D^O
0,999 19,7 2,424 2,398

306,5 2,222 1,897 0,998 19,7 2,239 2,452
328,6 2,180 1,765 0,993 20,3 2,187 2,501
344,5 2,364 1,955 0,987 21,1 2,357 2,472
365,5 2,415 2,051 0,989 22,5 2,366 2,428
399,0 2,120 2,029 0,888 25,5 1,904 2,224
461,6 4,163 4,861 0,692 34,2 2,992 1,791
522,6 6,279 5,852 0,330 52,6 2,341 1,358
550,0 8,912 8,825 0,261 68,5 2,758 1,099

296,6 1,945 5,324
Ar-D^O
0,999 27,8 1,917 1,259

299,7 2,518 6,617 0,999 27,7 2,475 1,291
311,5 1,430 3,103 0,996 27,8 1,413 1,501
331,3 2,528 4,402 0,993 28,4 2,488 1,706
364,7 1,322 1,961 0,945 30,8 1,248 1,838
389,3 1,347 1,879 0,871 33,2 1,174 1,821
437,4 3,092 4,922 0,767 39,7 2,404 1,560

-106-



Tabla 11 (continuación)

A 00 00T P X 10^ y V„ f2 2 In
K MPa cm^/mol MPa 'CPa'

453,5 2,631 3,641 0,600 42,8 1,622 1,475
461,2 2,710 3,661 0,538 44,5 1,507 1,397
503,9 4,249 4,696 0,301 57,5 1,390 1,066
536,9 9,368 20,134 0,409 72,4 4,300 0,687
561,1 12,128 26,34 0,334 91,5 4,746 0,493
568,8 11,790 21,78 0,250 102,4 3,534 0,405
583,8 13,280 21,70 0,187 126,8 3,078 0,266

Kr-D^Ü
292,7 1,680 7,929 0,988 33,7 1,615 0,688
330,8 1,763 4,574 0,990 33,9 1,702 1,292
356,8 1,734 3,887 0,969 35,6 1,649 1,425
396,4 2,043 4,127 0,892 39,7 1,799 1,450
424,8 2,131 3,919 0,760 43,8 1,617 1,397
523,1 6,995 12,497 0,383 73,4 2,892 0,788

295,4 1,801 13,037
Xe-D20
0,999 41,1 1,629 0,193

333,2 2,026 7,752 0,991 40,8 1,859 0,845
360,8 2,090 6,237 0,970 42,5 1,904 1,087
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Tabla II (continuación)

T P X lO"̂ Y
00

^2 '2 In
00

K MPa cm /n»ol MPa GPa

389,8 2,122 5,679 0,916 45,3 1,852 1..155
417,8 2,297 5,886 0,817 48,9 1,811 1,,124
466,0 3,053 6,689 0,542 58,1 1,646 0,875

CH4-D2O
298,2 1,852 4,515 0,998 32,9 1,789 1.,352
323,2 1,803 3,187 0,994 32,9 1,749 1,,680
355,2 1,773 2,565 0,972 34,6 1,696 1,,865
393,3 2,062 2,983 0,902 38,2 1,843 1.,799
446,1 2,504 3,562 0,648 46,0 1,639 1.,506
Al A A 4,115 6,740 0,585 52,1 2,473 1,,267
Al̂ ,<b 4,465 1,31 A 0,570 53,5 2,625 1,,234
517,5 1,220 13,440 0,451 66,9 3,485 0,897
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4.2 Resultados obtenidos por el método sintéticxj pcira el sistema 
etano-agua

Los resultados se dan en la tabla III. Las cantidades que apare­
cen en su encabezamiento así cono la forma en que fueron obtenidas 
están detalladas en la sección 2.2.3.

Cono en el caso del método analítico, los valores de muestran 
uria dispersión que está dentro del error experimental estimado para 
la determinaciones con el método sintético.

TABLA III
Resultados obtenidos por el método sintético 

para el sistema C2H^-H20.

p 1 ^2 Z lO^n^ *
^2

MPa cm^ mol MPa

T = 300,5 K
= 2,482 mol

00
^2 == 48,8 cm^/mol

0,2727 9,802 0,987 0,981 0,980 1,077 0,262
0,3391 7,554 0,989 0,976 0,975 1,040 0,325
0,4360 5,246 0,992 0,969 0,968 0,938 0,415
0,4643 4,840 0,992 0,967 0,966 0,924 0,441
0,5831 3,453 0,994 0,958 0,957 0,837 0,549
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Tabla III (continxaación)

P Y ^2 ^ 2̂*
MPa cm^ mol MPa

0,6609 3,054 0,995 0,953 0,950 0,845 0,618
0,7463 2,337 0,995 0,946 0,944 0,736 0,693
0,9155 1,677 0,996 0,934 0,930 0,658 0,837
0,9743 1,437 0,996 0,930 0,925 0,604 0,886
1,1734 0,999 0,997 0,916 0,908 0,515 1,047
1,2049 0,850 0,997 0,913 0,905 0,452 1,072
1,4422 0,531 0,998 0,896 0,883 0,346 1,253
1,5580 0,340 0,998 0,888 0,872 0,242 1,338
1,7590 0,175 0,998 0,873 0,852 0,144 1,481
1,9258 0,067 0,998 0,861 0,835 0,062 1,593

ln(k^“/GPa) = 1,188 + 0,016

T = 300,9 K 
= 2,3001 mol

OO 3
^2 = 48,9 cm /mol

0,4814 2,829 0,992 0,966 0,965 0,560 0,457
0,6359 1,700 0,994 0,955 0,953 0,451 0,596
0,8027 1,087 0,995 0,943 0,939 0,370 0,742
1,1724 0,280 0,997 0,916 0,908 0,144 1,047
1,2784 0,144 0,997 0,908 0,899 0,081 1,130
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Tabla III (continuación)

p X ^2
Z lO^n^ *

^2
MPa cm^ mol MPa

1,3617 0,054 0,997 0,902 0,891 0,033 1,193
1,4088 0,029 0,997 0,899 0,887 0,018 1,229

ln(kj“ /GPa) = 1,180 + 0,008

T =̂ 300,9 K
2,3897 mol

00
''2 = 48,9 cm̂ /inol

Ü,2484 4,681 0,985 0,982 0,982 0,466 0,239
0,3564 2,704 0,990 0,975 0,974 0,391 0,341
0,5366 1,193 0,993 0,962 0,960 0,265 0,507
0,7045 0,510 0,995 0,950 0,947 0,151 0,656
0,8321 0,179 0,996 0,941 0,937 0,063 0,767

ln(k ”/GPa) rl = 1,141 + 0,002

T =̂ 321,5 K

^1 = 2,1741 mol
00

^2 = 47,9 cm^/mol
0,3207 8,747 0,964 0,982 0,982 1,031 0,302
0,4293 6,088 0,973 0,975 0,975 0,976 0,405
0,6112 3,887 0,981 0,965 0,964 0,905 0,572
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Tabla III (continuación)

P V° y +2 ^ 1°^"° ‘2*3MPa cm mol MPa

0,7007 3,205 0,984 0,960 0,958 0,862 0,653
0,9618 2,082 0,988 0,944 0,942 0,786 0,882
1,4257 1,040 0,992 0,917 0,910 0,605 1,267
2,0282 0,440 0,994 0,882 0,865 0,384 1,716
2,7367 0,131 0,996 0,840 0,804 0,166 2,180

ln(kj“ /GPa) = 1,561 + 0,012

T = 330,0 K
n^ = 2,3897 mol 

= 48,1 cm^/mol
0,'3340 1,996 0,968 0,972 0,972 0,387 0,498
0,7t)f>y L, 1.')') í),') 7í. 0, 1L5 1);
0,9250 0,644 0,981 0,951 0,9D
1,2878 0,153 0,987 0,932 0,927 0,077 1,158
1,4545 0,045 0,988 0,923 0,917 0,026 1,293
1,4369 0,045 0,988 0,924 0,918 0,025 1,280
1,5115 0,006 0,989 0,920 0,913 0,004 1,339

ln(kJ“/GPa) = 1,653 + 0,004
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Tabla III (continuación)

p Y ^2 Z *
«2

MPa cm^ mol MPa

T =348,8 K

"l = 2,1741 nol
00

^2 48,6 cm̂ /itol
0,5818 5,016 0,931 0,975 0,975 0,962 0,523
0,8367 3,173 0,952 0,963 0,963 0,906 0,757
1,1922 1,910 0,966 0,947 0,945 0,803 1,070
1,5967 1,164 0,975 0,929 0,925 0,676 1,409
2,0160 0,743 0,980 0,910 0,902 0,561 1,739
2,5332 0,440 0,984 0,886 0,872 0,434 2,118
3,1657 0,226 0,987 0,857 0,832 0,293 2,542
3,8498 0,086 0,990 0,826 0,783 0,144 2,945
4,3301 0,022 0,991 0,803 0,742 0,045 3,206

ln(k^ /GPa]1 = 1,845 + 0,011

T == 368,6 K

^1 = 2,1741 mol
00

^2 = 49,9 cm̂ /itol
1,2731 2,006 0,931 0,953 0,952 0,815 1,108
1,7782 1,119 0,951 0,934 0,931 0,663 1,536
2,1630 0,775 0,960 0,919 0,914 0,574 1,844
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Tabla III (continuación)

p
MPa 3cm

Y ‘*’2 Z i n 3  G 10 n
mol MPa

2,5430 0,545 0,965 0,905 0,897 0,487 2,135
3,0186 0,360 0,971 0,887 0,874 0,394 2,478
3,5800 0,188 0,976 0,865 0,845 0,254 2,854
4,5263 0,035 0,981 0,828 0,789 0,065 3,419

míkj’ /GPa) = 1,919 + 0,012

T = 395,8 K
2,1741 mol

oo 52,4 cm^/mol
0,5623 9,522 0,612 0,993 0,980 1,017 0,340
0,9348 4,171 0,766 0,978 0,972 0,934 0,692
1,4913 1,859 0,852 0,959 0,957 0,750 1,193
1,9890 1,065 0 , 8 8 8 0,943 0,941 0,607 1,619
2,5308 0,612 0,911 0,927 0,923 0,464 2,060
3,2638 0,281 0,931 0,904 0,897 0,289 2,617
3,8153 0,128 0,941 0,887 0,876 0,159 3,008
4,4159 0,006 0,949 0,869 0,852 0,009 3,407

ln(l^ /GPa) =  1,885 + 0,012
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Tabla III (continuación)

T = 441,5 K 
n̂  ̂= 2,1741 mol 

V̂ ” = 58,8 an^/mol

*P Y (¡>2 Z lO^n^
MPa cm^ mol MPa

1,1285 10,501 0,312 1,015 0,954 1,056 0,355
1,2511 7,433 0,377 1,009 0,955 0,999 0,472
1,6212 3,473 0,513 0,994 0,955 0,824 0,817
1,9620 2,066 0,594 0,982 0,952 0,690 1,124
2,4205 1,056 0,669 0,969 0,946 0,492 1,528
2,7612 0,609 0,710 0,959 0,940 0,346 1,821
3,2147 0,246 0,749 0,948 0,932 0,173 2,197
3,5702 0,035 0,775 0,939 0,925 0,029 2,485

ln(kj“ /GPa) = 1,509 + 0,005

T = 473,5 K

"l = 2,1741 mol
00

^2 65,8 cm^/mol
2,0037 9,152 0,120 1,040 0,922 1,008 0,4130
2,2047 5,714 0,265 1,031 0,924 0,918 0,597
2,4890 3,077 0,347 1,019 0,926 0,729 0,867
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Tabla III (cxjntinuación)

P Y <í>2 Z 10^ ^  t*

MPa cm^ mol MPa

2,7948 1,980 0,395 1,011 0,926 0,580 1,061
2,9328 1,209 0,439 1,003 0,926 0,427 1,263
3,0799 0,842 0,464 0,999 0,926 0,330 1,393
3,2098 0,606 0,484 0,995 0,925 0,258 1,505
3,3372 0,402 0,501 0,991 0,925 0,185 1,611
3,5211 0,191 0,524 0,986 0,923 0,097 1,765
3,6070 0,057 0,534 0,984 0,923 0,030 1,834

IníkjJ* /GPa) = 1,132 + 0,014

4.3 Dependencia de cx?n la tengaeratura

los valores de en función de la tenperatura se representan
para los sistemas estudiados en las figuras 21 a 26, junto con algu­
nos datos previos de literatura. Las curvas tra2adas surgen de un

00ajuste de coeficientes para representar la funcionalidad de 
según la siguente ecuación:
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Figura 21
Representación de ln(k̂ °“ /GPa) en función de lo\/T para Ne y Ar di­
sueltos en Ĥ O. Las curvas fueron calculadas a partir de la ec. (4.1) 
con n=3 utilizando los parámetros que dieron un mejor ajuste c»n los 
datos determinados experimentalmente. En la figura se presentan si­
multáneamente algunos valores provenientes de literatura.

■ Ne-̂ l̂ O, este trabajo. O Ne-H^O, Potter y Clynne (1978).
• Ar-H20, este trabajo. o ArHtÍ20, Potter y Clynne (1978).
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Figura 22
Representación de /GPa) en función de lO^K/T para Kr y Xa di­
sueltos en Ĥ O. Las curvas fueron calculadas a partir de la ec. (4.1) 
con n=3 utilizando los parámetros qae dieron un mejor ajuste oon los 
datos determinados experimentalirente. En la figura se presentan si­
multáneamente algunos valores provenientes de literatura.

■  Kr-Ĥ O, este trabajo. □  Kr-H^O, Potter y Clynne (1978).
• Xe-H20, este trabajo. o Xe-H20, Potter y Clynne (1978).
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figura 23
l<í;£jresentación de /GPa) en función de lO^K/T para CH^ y

disueltos en 112'̂* curvas fueron calculadas a partir de la ec.
(4.1) con n=3 utilizaríio los parámetros que dieron un mejor ajuste
con los datos determinados experimínitaliiente. Las ordenadas de la
izquierda corresponden al sistana Qi^-H2 0 mientras que las de la
derecha al sistema C.H -H O.

2 6 2

^ V “2̂ -
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Figura 24
Representación de ln(k^ /GPa) en función de lo\/T para Ne y Ar di­
sueltos en D̂ O. Las curvas fueron calculadas a partir de la ec. (4.1) 
con n=3 utilizando los parámetros que dieron un mejor ajuste con los 
datos determinados experimentalmente.

• Ne-D^O. o Ar-D20.
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Figura 25
Representación de ln(kjj“ /GPa) en función de lO^K/T para Kr y Xe di­
sueltos en D̂ O. Las curvas fueron calculadas a partir de la ec. (4.1) 
con n=3 utilizando los parámetros que dieron un mejor ajuste con los 
datos determinados experimentalmente.

• Kr-D^O. o Xe-D20.
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Figura 26
ORepresentación de ln(k^"/GPa) en función de 10 K/T para CH^ disuelto 

en D2O. La curva fue calculada a partir de la ec. (4.1) con n=3 uti­
lizando los parámetros que dieron un mejor ajuste con los datos de­
terminados experimentalnente.

-122-



La dependencia de la constante de Henry con la teirperatura fue 
ajustada también enpleando una ecuación con un término logarítmico 
en T:

En este caso, los resultados no diferían demasiado de los ctote-
nidos a partir de la ecuación (4.1), siendo ésta preferible por ser
cada vez menor el peso de los términos de orden superior. Además, la
desviación cuadrática media obtenida con el ajuste de la ecuación
(4.1) fue ligeramente superior a la calculada a partir de la (4.2).

En el ajuste de los coeficientes del polinonio que describe la
00solubilidad en H2O se incluyeron tres valores muy precisos de kjj co- 

^  rrespondientes a la zona de baja teirperatura [Wilhelm et al. (1977), 
Fettich et al. (1981)]. Básicamente, el ajuste no se vio muy alterado 
por la inclusión de estos datos pero se consiguió una representación

00 ^de la funcionalidad ^  en un ámbito mayor de teirperaturas. Para 
los sistemas gas-D^O no pudo efectuarse un tratamiento equivalente 
por carecerse de datos precisos en la zona de temperaturas por debajo 
de la ambiente.

Los valores de los coeficientes para polincsnios de orden 2 y 3 
[valores de n en la ecuación (4.1)] se presentan en la tabla IV, jun­
to con la desviación cuadrática media del ajuste (a) y los valores de
T y lnkĵ°° correspondientes a las condiciones de mínima solubilidad 
(mayor constante de Henry).
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Coeficientes de la ecoaación (4.1), desviación cuadrática inedia, 
y condiciones de mínima solubilidad.

TABLA IV

lO"^ K
K

10"^ A 10"^ A lO^aA O
K K~

M
K

In 'Ni M
GPa

Ne-H20

-6,495 5,9348 -0,9681 2,0 326,2 2,601
-7,877 7,5989 -1,6154 0,08166 2,0 326,4 2,590

Ar-H^O
-8,442 7,4593 -1,3497 1,6 361,9 1,864
-10,196 9,6009 -2,1953 0,10827 0,8 364,5 1,856

Kr-H20

-7,129 6,5473 -1,2465 2,5 380,8 1,468
-7,211 6,6431 -1,2829 0,00451 2,8 380,9 1,468

Xe-H20

-8,295 7,3512 -1,4301 3,1 389,1 1,152
-4,254 2,8220 0,2325 -0,20010 3,0 386,1 1,139

CH4-H2O
-8,433 7,4627 -1,3511 1,7 362,1 1,872
-9,396 8,5871 -1,7793 0,05321 1,8 363,2 1,869
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Tabla IV (continuación)

10  ̂
K

10 ^ A2 10 ^ A3 lO^a TM
K

In
'GPa !

-12,647 10,7265 -1,9762
S V « 2°

2,9 368,5 1L,908
-21,859 20,8205 -5,6133 0,43144 2,0 372,2 ]L,928

-5,926 5,5217 -0,9043
Ne-D^O

1,9 327,5 2,503
-6,904 6,6962 -1,3617 0,05798 1,9 327,4 2,497

-9,567 8,3811 -1,5361
AT-D20

2,6 366,6 1L,865
-12,022 11,4749 -2,7988 0,16694 1,8 369,8 1L,844

-7,561 6,8555 -1,3000
Kr-D^O

1,9 379,3 1,477
-8,519 7,9881 -1,7354 0,05455 2,1 380,7 1L,478

-8,320 7,3638 -1,4332
Xe-D^O

1,9 389,3 1L,139
-13,055 12,6563 -3,3769 0,23461 1,3 391,6 L,150

-8,997 7,8988 -1,4359
CH4-D2O

1,1 363,6 L,866

-10,498 9,6635 -2,1145 0,08539 1,0 365,0 L,862
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4.4 Determinación de otras cantidades termodinámicas de disolución

A partir del conocimiento de la dependencia de la solubilidad con
la temperatura pueden calcularse los valores de las propiedades par-

^ 0 0  ^cíales molares de disolución (AX2 ), definidas según:

AX2“(T,P̂ °) = (T,P̂ °) - X2 "̂̂ (T, 0,lMPa) (4.3)

donde X es la propiedad parcial molar del soluto en la solución a la 
temperatura T, a la presión de vapor del solvente puro y en el estado 
de referencia de Henry (dilución infinita) extrapolado para Y
X̂ *̂̂  representa el valor de la propiedad termodinámica correspondien­
te, para un gas ideeil a la misma temperatura y a la presión de refe­
rencia de 0,1 MPa.

Las relaciones que vinculan las propiedades parciciles molares de 
disolución que resultan de interés en el estudio de las interacciones 
entre soluto y solvente (ver secc. 1.2) con los valores de la cons­
tante de Henry k̂ °° son las siguientes:

AH2”(T,P̂ °) = [8(Ay2“/T)/8(l/T)]p

= R [aink^‘”/9(l/T)]p (4.4)

AS2”(T,P̂ °) = ll3Ay2'”/aT]p

= (AH2°°/T) - R Inkĵ ” (4.5)

’/rn D•p2AC 2°“(T,P̂ °) = [9AH2“/3T]p

= R [92ink^”/9(l/T)8T]p (4.6)
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Conocidos los coeficientes de la ecuación (4.1) podrían calcu-
oolarse los valores de . Sin embargo, debe tenerse en cuenta que al 

derivar la ecuación (4.1) el camino que se sigue es el de la curva de 
coexistencia de fases (saturación) del agua líquida y no el isobárico 
cano exigen (4.4) a (4.6): cono se mencionó en la sección 3.1, los 
valores de están evaluados a la presión de vapor del solvente pu­
ro (Pĵ °), la que obviamente es función de la temperatura. Por lo tan- 
to, en la evaluación de AX^ deberá descontarse este efecto. 

Considerando que:

[3f(T,P)/3T]^=[3f(T,P)/8T]p + [9f(T,P)/9P]^ [9P/9T]^ (4.7)

ccmbinanado las ecuaciones (4.4) a (4.6) con las (4.1) y (4.7) 
resulta:

¿^2 T̂,Pi°) = R[3lnk^/3(1/T)]^- R£31nk^(T,P)/3P]^ [9pJ/3(1/T)]

= R Z [i + v “ t [3P °/3T] (4.8)
i=l  ̂  ̂ ±

AS "(T,P °) = R Z[(i-1)A./T^] + V “ [3P °/9T] (4.9) ̂ i=0 1

^ ^[i(l-i)A./T^] + [V2“+ T(3V2 /3T)p -

- ( 9P)̂ ] ( 9P̂ °/9T) + ( 9̂ Pĵ °/ 9T̂ ) +

+ T( /3P)^ [ ( 3P̂ °/3T) ]2 (4.10)

-127-



Teniendo en cuenta lana de las ecuaciones termodinámicas de esta­
do, la relación (4.10) adepta la siguiente expresión:

n
ACp2 (T,Pĵ °) = R ZLÍ(l-i)A^/T^] + 2T(aV2 /8T)p (3P^°/8T)

+ TV“ + T(8V2“ /8P)^ [(3Pĵ °/3T)

Esto significa que, para el cálculo de las propiedades termodiná­
micas de disolución, además del conocimiento de la variación de la 
solubilidad con la temperatura se requiere información sobre la de­
pendencia de la presión de vapor del solvente puro con la teirperatu- 
ra, sobre el volumen parcial molar del gas a dilución infinita y su 
dependencia con T y P.

Para estimar el orden de magnitud del error cometido a 473 K y 
573 K si no se consideran estos términos, pueden utilizarse los si­
guientes valores:

473 K 573 K

(9P̂ °/aT) / (MPa/K) 0,033 0,12
/ (MPa/K^) 0,6 10“^ 1,3 10"^

^2 / (cm^/mol) 50 100
(9V2 /9T)p / (cm^ mol ^ k“ )̂ 0,3 0,6
0V2“/3P)̂ , / (cm^ nol'^ MPa“ )̂ 0,2 0,7

00valores de y sus derivadas con P y T fueron tomados de
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las determinaciones de WcxDd (cxamunicación privada) para Ar en H o.
Con estos valores se calculó que los errores ccsnetidos por no 

seguirse el camino isobárico en el cálculo de las propiedades termo­
dinámicas de disolución son a 473 K aproximadamente +0,8 kJ/mol, 
+1,6 J/(nol K) y +24 j/(rtol K) y a 573 K, +6 kJ/rool, +10 J/(mol K) y 
+160 J/(mol K) para , AS^ y • respectivamente.

Los vcdores de la propiedades parciales molares de disolución 
obtenidos a tres teirperaturas para los distintos sistemas estudiados 
se presentan en la tabla V. Es sumamente inportante destacar que de­
bido a la propagación de errores en la dóble derivada de potencial

00químico respecto de la ten^ratura para la evaluación del AC  ̂ , losp2
valores de esta última propiedad termodinámica tabulados a continua­
ción deberán ser interpretados básicamente como una estimación. Los

00valores de sido determinados recientemente por una medida
directa (utilizando un calorímetro de flujo adecuado a altas presión 
y tenperatura) [Biggerstaff et al. (1985)]. Si bien los autores seña­
lan que la concordancia entre los dos conjuntos de datos de (los 
provenientes de este trabajo [informados en Crovetto et al. (1982)] y
los calculados por ellos a partir de sus mediciones de AC por unap2
doble integración) es buena, naturalmente la precisión de los valores 
de las capacidades parciales molares de disolución medidas directa­
mente es muy superior. La diferencia entre los valores de ^C^^de 
ambos trabajos aumenta con la teirperatura, siendo el ccnportamiento 
determinado por Biggerstaff coherente con las predicciones termodi­
námicas y mecánico-estadísticas (ver sección 6.1.3).
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Propiedades termodinámicas de disolución a dilución infinita 
de gases no polares en H2O y D^O [definidas según la ec. (4.3)]

Tabla V

T -as/  AC^^”
K kJ/mol kJ/mol J/(mol K) J/(mol K)

Ne-H O
298 29,08 -4,65 113,1 181
373 36,20 6,20 80,4 116
473 43,01 15,32 58,5 72

Ar-H^O

298 26,28 -13,26 132,6 252
373 34,33 1,87 87,0 161
473 41,32 14,58 56,5 100

Kr-H^O

298 24,83 -15,08 133,9 233
373 33,12 -1,11 91,7 149
473 40,72 10,63 65,6 93
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Tabla V (cxsntinuación)

T
K

"^2
kJ/mol

^^2
kJ/mol

-AS.
j/(mol K) j/(mol K)

298
373
473

23,51
32,10
39,59

Xe-H^O

-18,64
-2,61
10,68

141,4
93,0
60,7

268
171
106

298
373
473

26,30
34.35
41.36

CH4-H2O

-13,31
1,84
14,56

132,8
87,1
56,6

253
161
100

298
373
473

25,54
34,47
40,93

-21,03
1,12
19,73

156,3
89,4
44,8

370
236
147

298
373
473

28,83
35,95
42,94

Ne-D^O

-4,53
5,61
14,13

111,9
81,3
60,9

169
108
67
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Tabla V (continuación)

T
K

00
A^2

kJ/mol
“ 2"

kJ/mol

00-AS2 

j/(mol K)

00AC . p2

j/(mol K)

298 25,96
Ar-D^O
-15,99 140,7 287

373 34,35 1,23 88,8 183
A13 41,29 15,70 54,1 114

298 24,84

Kr-D^O

-15,51 135,3 243
373 33,15 -0,93 91,3 155
473 40,64 11,31 62,0 97

298 23,47

Xe-D^O

-18,71 141,5 268
373 32,05 -2,64 93,0 171
473 39,54 10,86 60,6 106

298 26,16

CH4-D2O

-14,41 136,1 269
373 34,34 1,69 87,5 172
473 41,28 15,21 55,1 107
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Capitialo 5 

TRATAMIENTO MEXIANICX>Eai‘ADISriCí)

5.1 Teorías aplicables al estado líquido

Coitparado con los estados sólido y gaseoso, el estado líquido 
presenta dificultades en la interpretación teórica de sus propieda­
des al no poseer una estructura ordenada y rígida y simultáneamente 
exhibir fuertes interacciones entre las partículas que lo conponen. 
Las primeras aproximaciones al estudio de los líquidos intentaron 
acercarse por alguno de estos extremos (teoría de celdas, expansión 
en serie de densidades), pero resultaron poco convenientes por el 
número de parámetros a fijar o de términos a considerar y porque no 
se podía superar la artificialidad inherente a estos modelos.

Las teorías modernas de sistemas fluidos binarios de alta densi­
dad pueden clasificarse en tres clases principales:

-teorías de n-fluidos.
-teorías de ecuaciones integrales.
-teorías de perturbaciones basadas en un sistema de refe­

rencia de esferas duras.

Las teorías de n-fluidos tienen sus orígenes en la extensión del 
tratamiento ae van der Waals para sistemas fluidos puros (aunque no
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están limitadesa la ecuación de estado de van der Waals) y están 
basadas en el cun5>limiento del principio de estados correspondientes 
[(Rowlinson y Swinton, 1982)]. De obedecer ambos ccmponentes del 
sistema este principio, la mezcla puede representarse cono si fuera 
un fluido hipotético puro (1-fluido) o una mezcla ideal de 2 o 3 
fluidos, todos cuirpliendo con el principio mencicaiado, y cuyos 
parámetros efectivos serán función de la composición del sistema y 
estarán determinados por los parámetros de los potenciales de las 
diferentes interacciones existentes. El éxito de este tratamiento 
siirple está exclusivamente limitado a mezclas confórmales y muy 
próximas a ideales.

Las teorías basadas en ecuaciones integrales [Hansen y McDonald 
(1976)] relacionan las propiedades termodinámicas del sistema con la 
función de correlación entre dos partículas. Considerando que la 
energía total puede suponerse aditiva de a pares, esto es, que para 
sistemas binarios ccaipuesto por partículas de la especie 1 y N2 

partículas de la especie 2:

N N 2 N.
Ukj {{r ^})= (1/2) E ) +

^1 ^̂ 2

N.
donde { r representa las coordenadas de las partículas de la
especie i y N = + N̂ , resulta posible escribir las propiedades
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termodinámicas en base a la energía entre una partícula de especie i 
y una de la especie j (û j) [Boublik et al. (1980)];

=(p/2)? Z X.X. fdr g. .(r) u-j(r) (5.2)

kT(9p/3P) = 1 +p? ?x.x,/“dr Lg,.(r) - 1] (5.3)■L 1 J 1 Do

3P/p= 1 - (l/6)pZ Z x.x. "d£ [r g. .(r)] (3gu-/ar) (5.4)1 J 1 3 O

donde 3 = (W’)“ ,̂ es la contribución configuracional a la
energía interna, p = N/V la densidad numérica del fluido, k la 
constante de Boltzmann, u^^(r) el potencial de interacción entre las 
especies i y j y su función de correlación, definida según;

9ij(r) = C. . rexp[-eUĵ ({r ^},{r / (^ (5.5)
N (N..-2)

j j -»-■ }#{r })]

2Cij = V (N.-6..)/N. (5.5a)

(N -2) N N.
dr n dr n-’dr si iĵj (5.5b)

v>l  ̂ C>1 ^

(N..-2) N.
dr = nMr (5.5c)

v>2

N N N N
a  = /“exp[-3Uf,({ r ^},{r ^))] dr dr^ (5.5d)V=1 C=1

-135-



( 6 ^̂ : función delta de Kronecker). 9ĵ j(r) es proporcional a la proba­
bilidad de encontrar una partícula de la especie j a una distancia r 
de otra de la especie i, promediada sctore las posiciones de todas 
las otreis partículas, en un sistema de (N̂  + n̂ ) partículas que in- 
teractúan con una energía total

La ecuación fundamental para estas teorías es la ecuación de 
Ornstein-Zemike (OZ) [Ornstein y Zernike (1914) j, que para sistemas 
binarios puede escribirse:

b^j(r) es conocida ccmiD la función de correlación total y ĉ j(r), 
definida por esta ecuación, recibe el nombre de función de correla­
ción directa. La ecuación de OZ divide la correlación entre dos par­
tí culcis en una parte directa entre las mismas y una indirecta que se 
manifiesta a través de las correlaciones que existen entre cada una 
de las partículas i y j con las terceras partículas k que cofrponen 
el fluido, contribución que se hace más importante a medida que au­
menta la densidad del fluido. Debido a esta división de la función de 
correlación en una contribución directa y una indirecta, c..(r) re­
sulta de menor alcaince [Mikolaj y Pings (1967)] que 9^j(r) o h^j(r), 
lo que constituyó el propósito de Ornstein y Zemike al plantear la 
ecuación (5.6). Por ello es que las diferentes teorías desarrolladas
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para la evaluación de imponen diferentas apraximaciones (rela­
ciones de clausura) sobre c^^(r). Entre ellas vale la pena señalar 
las aproximaciones de Percus-Yevick (PY), la i^roximación Esférica 
Media (MSA) y la de la Cadena Hiperreticulada (HNC).

Comparados los resultados obtenidos con estas teorías con los 
provenientes de cálculos por simulación [Montecarlo (MC), Dinámica 
Molecular (DM)], se ccnpruéba que estas teorías dan buenos resultados 
para sistemas fluidos compuestos por esferas duras, pero son de difí­
cil aplicación en el caso de sistemas que ê diiben interacciones a- 
tractivas. De estas tres aproximaciones, la que mejores resultados da 
para sistemas de interacciones básicamente repulsivas es la de PY 
(fig. 27).

Memas, dado que el cálculo lleva implícito aproximaciones (en 
ya ‘í.ue la relación de clausura constituye una aproximación), se 

pierde la consistencia termodinámica y, por ejenplo, de la aproxima­
ción de PY o para HNC se obtienen dos ecuaciones de estado [P=f(T, p)]

 ̂ PYsegún se emplee el ĝ  ̂ (r) en la ecuación (5.3) o (5.4). Estas
ecuaciones de estado resultantes se identifican cono PY^ (corrpresibi- 
lidad) y PY^ (virial), respectivamente. Como se observa en la figura 
27, los resultados obtenidos a partir de la ecuación de coirpresibili- 
dad (5.3) concuerdan mejor con los calculados a través de la ecuación 
empírica de Camahan-Starling [Camahan y Starling (1969)] considera­
da prácticamente coincidente con los resultados provenientes de simu­
lación numérica por ccnputadoras.

Finalmente, las teorías perturbacionales han tenido mayor difu-
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sión en los últimos tieirpos debido a la posibilidad de c»ntar cxín 
expresiones adecuadas para representar al sistana de referencia (es­
feras duras: ED), surgidas de ecuaciones integrales y de simulación 
por ccsTíJUtadoras.

En la interpretación de los resultados obtenidos en este trabajo 
se han utilizado aproximaciones que usan tratamientos perturbaciona- 
les, por lo que éstos serán descriptos más detalladamente.

5.2 Teorías perturbacionales

5.2.1 Introducción

El éxito de las teorías perturbacionales en su aplicación a la 
descripción de las propiedades de los líquidos se debe a que las 
propiedades estructurales de equilibrio a las densidades caracterís­
ticas de un líquido están fundamentalmente determinadas por las 
fuerzas repulsivas LChandler y Weeks (1970)]. Las fuerzas atractivas 
generan un potencial de fondo (background potential) que da origen a 
la energía de cohesión del líquido pero que tienen poco efecto sobre 
su estructura. Cano prueba de ello, a densidades típicas del estado 
líquido la fianción de distribución radial calculada para un sistema 
de interacciones puramente repulsivas (esto es, que no presentan una 
derivada positiva del potencial respecto de la distancia entre las 
partículas para ningún valor de la separación intemuclear) es sor-
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g(r)

( x/(j )
Figura 28

Función de distribución g(r) de un sistema que obedece a un potencial de 
Lennard-Jones, en condiciones de tenperatura y densidad características 
del estado líquido [(3e)“^=ü,88 y pa^=0,85]. Los puntos indican los va­
lores obtenidos por simulación, la línea continua los calculados por un 
método perturbativo para un sistema descripto por un potencial puramente 
repulsivo (dado por el formalismo de WCA y definido en la pág- 147) supo 
niendo que la función de distribución de cavidades y{r)=g(r)exp|iu(r) pue 
de aproximarse a la de un sistaona de esferas duras. La línea punteada 
representa los valores calculados numéricamente utilizando la teoría de 
Percus-Yevick para el potencial de Lennard-Jones. Puede observarse que, 
en estas condiciones de densidad y tenperatura, la función de distribu­
ción está determinada esencialmente por las interacciones repulsivas. 
Keferencia: Vteeks y Chandler (197Ü).
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prendentemente similar a la que se obtiene por simulación para ijno 
que obedece un potencial de Lennard-Jones. En la figura 28 se repre­
sentan la función de distribución radial exacta de dos partículas 
(calculada por simulación) y la aproximada proveniente de la resolu­
ción numérica de la ecuación de Percus-Yevick, ambas correspondientes 
a un sistema cuyas interacciones están descriptas por un potencial de 
Lennard-Jones. En la misma figura se representa además la función de 
distribución radial de un sistema de partículas que interactúan a 
través de un potencial puramente repulsivo u°(r), definido según 
Weeks et al. (1971) (ver más adelante en esta sección), con la apro­
ximación g(r)=g®(r) exp -3[u°(r)-u^(r)] . La función g^(r) utili­
zada en este cálculo fue la obtenida por la resolución numérica de 
la ecuación de PY para un sistema de ED. En los tres casos, el siste­
ma fue caracterizado por una densidad reducida [p* = pa^] de 0,85 y 
una teirperatura reducida [T* = (3e)“ ]̂ de 0,88, siendo arribos valores 
típicos de la región líquida. La concordancia entre el g(r) exacto y 
el calculado para el sistema de interacciones repulsivas es notable.

Por ello puede considerarse que la elección, cono sistema de 
referencia, de un potencial repulsivo será eficaz mientras que las 
atraccicanes pueden ser introducidas cono una pertiarbación a este 
potencial de referencia u°^j(r) [Zwanzig (1954)]:

u^j(r,A) = u°^j (r) + AuVj(r) (5.7)

donde A es un parámtero perturbacional (OíA<i). Obviamente, u^^(r,0) 
es igual al potencial sin perturbar (potencial de referencia).
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mientras que al incluir totalmente la perturbación (A=l) se recupera 
el potencial real de interacción entre las partículas.

Desarrollando las propiedades del sistema real alrededor de las 
del sistema de referencia se <±>tiene:

A(T,V,N. ) = - /''p’̂^^dV = A^(T.V,N.) + A{3A/8A)^^q +

+ 1/2 + ... (5.8)

donde A es la energía libre residued. de Helmholtz del fluido (por 
simplicidad y dado que sieirpre nos referiremos a A^®®, se omite el 
supraíndice), A la del sistema de referencia y la presión resi­
dual (P̂ ®® = P-P^^).

Considerando que:

3A = -ln(Q^/V^) (5.9)

donde es ].a integral configuracional y está dada por la ecuación 
(5.5d), y suponiendo el potencial aditivo de a pares, resulta

=(pN/2)Z E/”x X gu'..(r)g?.(r) dr (5.10)■j j O 1

La contribución de primer orden consiste en el promedio sctore el
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sistema de referencia de las interacciones entre las dos partículas
y, por ello, las teorías que se restringen a este único término de
corrección se dencminan teorías de cairpo medio (mean-f ield theories).

O oPara evaluar el segundo término en A, es decir (8 3A/9A. ), debe 
conocerse la función de correlación de 3 y 4 partículas del sisteana
de referencia (9°ĵ 23 ^ ^°1234^ * funciones de distribución de
orden superior son extremadamente difíciles de evaluar y la única a- 
proximación al problema [principio de superposición de Kirkwood 
(1935), basado en la aditividad de a pares de los potenciales de 
fuerza media] resulta inadecuada a las densidades de un líquido 
[Hansen y McDonald (1976)].

La aproximación hasta el primer orden, para un sistema de dos 
ccrtponentes, puede expresarse cono:

A(T,V,N^,N2) = Â (T,V,Nĵ ,N2) + A^(T,V,N3̂ ,N2) (5.11)

siendo A /A << 1, donde
1 o

A^(T,V,N^,N2)/N = 2TTP X x.x / V u ’. .(r)g°. .(r) dr (5.12)
i»J

Esta aproximación es, según fue demostrado por Isiliara (1968), 
Mansoori y Canfield (1969,1970) y Rasaiah y Stell (1970), una cota 
superior a la energía libre de Helmholtz del sistana real. Las ecua­
ciones (5.11) y (5.12) constituirán una iiejor aproximación cuánto me­
nor sea ’̂'ij y mayor la densidad del fluido, ya que en estos casos



la influencia del potencial atractivo en la estructura del liquido 
será menor.

De la expresión de A puede obtenerse el valor del potencial quí­
mico de los ccsiponentes ya que;

= |J°̂  + 4np Y. Xj /uv j(r)g"^j(r)r^dr +

+ 2-rp N >:
j > i

donde:

W i = (

La ecuación (5.13) da una expresión para el potencial químico de 
la especie ̂  considerando únicamente el primer término del desarrollo 
en serie (5.8). En este Cciso la corrección a las propiedades del sis­
tema de referencia se ccarpone de dos términos que consideran:

1) la energía de interacción promedio de las partículas 
con el resto de sistema;

2) la variación de energía del sistema debida a la influen­
cia que sobre la distribución de las partículas tiene el agregado de 
una partícula

Esta última contribución surge matemáticamente de (5.8) por la

- 144-



dependencia de cx)n la concentración y la densidad del fluido.
Sin embargo, si se plantea el tratamiento perturbacional directamente
a este término no aparece. Dada la dificultad en su cálculo suele 
no incluirse en muchos de los tratamientos [Pratt y Qiandler (1977)].

5.2.2 Elección del potencial de referencia

A través de la ecuación (5.13) es posible, por medio de una teo­
ría perturbacional, ceilcular las propiedades termodinámicas de un 
sistema fluido en base a las del sistama de referencia, las que ob­
viamente deben ser conocidas [g°^j(r) y en la ecuación (5.13)]. 
El único modelo para el cual se posee información precisa suficiente 
es el de esferas duras. Por otra parte, el potencial real de interac­
ción entre dos partículas consiste en una parte repulsiva de corto 
alcance, característica de separaciones pequeflas en la cual el poten­
cial varía bruscamente, y una atractiva de largo alcance (fig. 18).

En el tratamiento perturbacional de un sistema real, lo natural 
es definir el potencial de referencia como el repulsivo y la pertur­
bación asociarla al potencial atractivo.

Suponiendo el potencial real de interacción descripto por el 
modelo de Lennard-Jones:

u(r) = 4e[(a/r)12 _ (a/rfy (5.14)

las elecciones propuestas para la definición de los potenciales de 
referencia y perturbación son tres (figura 29):
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Figura 29
Potencial de Lenriard-Jones (a) y tres definiciones posibles de los 
potenciales de referencia y de perturbación; (b) McQuarrie y Katz 
(1966); (c) Barker y Henderson (1967) y (d) Weeks, Chandler y Ander- 
sen (1971). Para (b), (c) y (d):

-   potencial de referencia (repulsivo).
potencial perturbativo (atractivo).
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u°(r) u' (r) ámbito

McQuarrie-Katz 4e(a/r)^^ 4e(a/r)^ Y r
(1966)

Barker-Henderson u(r) 0 r<a
! (1967)

0 u(r) r>a

!1
Weeks-Chandler-Andersen u(r)+ e -e

(1971)
0 u(r)

En todos los casos, el potencial de referencia es más blando que 
el de esferas duras. Las propiedades de estos sistemas de referencia 
caracterizados por interacciones blandas no se conocen aún con 
exactitud. Para poder relacionarlas con las de sistemas de ED, es 
necesario efectuar nuevamente un tratamiento perturbacional en el 
que la energía libre de Helnüioltz del sistema de referencia de in­
teracciones blandas se desarrolla en serie de Taylor, o en base a un 
desarrollo funcional, alrededor de la de ED. El primer término de co­
rrección Y se anula con una elección adecuada de diámetro de la ED.



De acuerdo a la forma en que se realiza el desarrollo y para asegu­
rarse que las primeras correcciones sean nulas, dete definirse un ta- 
maÍTo equivalente de ED que resultará dependiente de la teitperatura en 
todos los casos y en el tratandento de Andersen et al. (1971) (J\WC) 
de la densidad del fluido simultáneamente. Algunos de los tratamien­
tos eitpleadas para la definición de los diámetros equivalentes de ED 
y las expresiones que de ellos resultan son:

Rowlinson (1964):

d* = d/a = (B*)^/" (1+y/n) (5.15)

donde
B* = 6£

Y = 0.5772..(constante de Euler)

n = exponente de l/r en la parte repulsiva del potencial 
(r^=12)

Barker-Henderson (BH) (1967):

d - Tíl-expi- 3u°(r))]dr (5.16)n

Ai'dersen-Weeks-Chandler (AWC) (1971):

O =/[g°(p,r) - g™(d,p,r)3 dr (5.17)o



g° = exp[-B(u° - u^)]

La dependencia del diámetro equivalente de ED con la tenperatura 
en los tres tratamientos se origina en la relación de 3 con T.

El tratamiento de Fowlinson para la descripción de sistemas con 
interacciones repulsivas blandas descriptas por la expresión:

u(r) = Klo/r)*̂  (5.18)

se basa en considerar el exponente n cono una variable continua, 
pudiendo entonces desarrollar la función de partición (o la energía 
libre de Helmholtz) en serie de l/n alrededor de n=“ , ya que en este 
límite el potencial descripto por la ecuación (5.18) resulta ser el 
de ED. Barker y Henderson generalizaron el método de Rowlinson para 
el caso de cualquier potencial repulsivo u°(r). A su vez, el 
desarrollo de BH puede ser obtenido a partir de un tratcimiento más 
general como es el de AWC.

En su extensión a mezclas, la teoría de BH fue modificada 
[Leonard, Henderson y Barker (1970, 1971)] definiendo los d^ según 
la ecuación (5.16) y el d cono la semisuma de los d., debido a que 
las ecuaciones de estado y la función de correlación existentes para 
el sistema de referencia exigen aditividad de diámetros de esferas 
duras. Ya que el valor de la integral (5.16) para la interacción

donde:



(1-2) será diferente al ^si definido, en el término de primer
orden en la perturbación aparecerá una contribución adicional que 
tiene en cuenta esa diferencia.

Si bien normalmente con la elección de una separación de 
potencial se elige simiiLtáneamente la manera de definir el diámetro 
equivalente de ED, los dos pasos son en realidad independientes, 
pudiéndose optar por un tratamiento híbrido.

Coro puede observarse de las definiciones (5.15) a (5.17), a 
medida que aumenta la teiperatura el diámetro equivalente de ED 
disminuye, ya que la mayor energía cinética de las partículas se 
traduce en mayor interpenetrabilidad de las miañas debido a la 
blandura del potencial repulsivo. En concordancia con este hecho, en 
la figura 30 se representan los diámetros equivalentes de ED de los 
solutos estudiados en este trabajo, obtenidos a partir de un cálculo 
cuyo detalle será comentado nás adeiante.

Cono se mencionó, estas elecciones de los diámetros equivalentes 
de ED garantizcin que se anule el primer término de corrección en el 
desarrollo en serie de las propiedades del sistema de repulsiones 
blandas eilrededor de las del sistema de interaccicanes duras. En 
cuanto al segundo término de corrección, los tratamientos de 
Rowlinson y Barker-Henderson dan contribuciones pequeñas sólo a 
altas teirperaturas, mientras que el de Andersen-Weeks-Chandler da 
mejores resultados aún a temperaturas relativamente bajas. Este 
tratamiento es, sin embargo, de más difícil utiJ.ización, aún 
considerando la versión simplificada y semienipírica desarrollada por
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A.O

3.0

kT/e,

Figura 30
Diámetros equivalentes de esferas duras para los sistemas estudiados 
err este trabajo, en función de la tenperatura. El cálculo se realizó

oode modo de reproducir los valores de determinados experimental-
mente enpleando las teorías de Percus-Yevick (símbolos negros) y de 
Pratt-aiandler (símbolos en blanco).

A Ar ■ Kr
CH. ▼ Xe
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Verlet y Weiss (1972), y extendida para sistemas binarios por Lee y 
Levesque (1973).

Una manera alternativa de tratar potenciales de referencia 
blandos es el método variacional prepuesto por Mcinsoori-Canfield 
(1969, 1970) y Rasaiah-Stell (1970) y extendido a mezclas por 
Mansoori y Leland (1970), basado en la siguiente desigueildad:

A ®  + 2ttNp fu'(r)g°(r)r^dr (5.19)

donde el diámetro equivcilente de ED es aquél que minimiza el término 
de la derecha de la desigualdad (5.19), y resulta ser función de la 
tesmperatura y la densidad del fluido. El método fue enpleado por 
Ross (1979) en el tratamiento de fluidos puros con potenciales de U  

(usando como referencia un potencial r“^̂ ) agregando un término 
adicional, empírico, que corrije las diferenciáis entre obtenido 
por simulación y el calculado analíticamente.

La elección del valor de d^^ es un punto muy importante peu:a el 
éxito de los cálculos, por la fuerte deperaiencia que presenta el 
potencial químico con el tamafio de las partículas.
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5.3 i^licación de teorías perttjrbacionales al cálculo de la 
solubilidad de gases no polares en H^O y D^O

Según fue visto en la sección 2.1, el valor de está directa­
mente relacionado con el potencial químico de referencia del soluto

00en la solución a dilución infinita (límite Henry) '

lnkj“ = (p/ - ̂ 2 ^!^ (5.20)

La contribución ideal a InK̂  ̂, considerando la diferencia de po­
tencial químico debida sólo a la variación en la densidad del fluido 
(considerado ideal) desde la presión de referencia (0,1 MPa) a la del 
líquido a la presión de saturación del solvente puro (P̂ °̂), es sim­
plemente:

= In(pkT) (5.21)

Su cálculo es directo e incluye únicamente propiedades termodi­
námicas macroscópicas del solvente.

La contribución residual (esto es, la que se obtiene una vez des­
contada la parte ideal) surge de la ecuación (5.13), que en el límite 
de dilución infinita del coirponente 2 en la solución se reduce a :

+ 2TTPN ¿”u'ĵ 3̂ (r)(9g°̂ (̂r)/aN2)T,v,N̂ ^̂ '̂  ̂ (̂ *22)
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_ o J. «- >* 2 “ 2

(En el caso del tratamiento de BH deben tenerse en caienta, además, el 
término que surge por la necesidad de la aditividad de diámetros, co­
mentado brevemente en el párrafo anterior, y el derivado de la co­
rrección de segundo orden, que en general no resulta ser despreciable 
[Leonard et al. (1970), Shing y Gübbins (1983)].)

Por lo tanto

Por ancilogía con el tratamiento de Eley, el es denominado 
frecuentemente potencial químico de creación de cavidad ( A p , ya 
que la esfera dura no interactúa con otras partículas salvo por el 
hecho de excluir sus centros de la región r < d̂ ^- E:1 término \i' 2  

la contribución atractiva al potencial químico
Este tratamiento ha sido enqpleado anteriormente para el cálculo 

de Neff y McQuarrie (1973) lo aplicaron en la evaluación de la
solubilidad de Ne en Ar(líq), usando el formalismo de Bcirker y 
Henderson e incluyendo como corrección a las propiedades del sistema 
de referencia sólo el término de primer orden. Este sistema siitple 
presenta relativamente poca dificultad en su tratamiento perturbacio- 
nal ya que se trata de partículas esféricas cuya interacción puede 
describirse con bastante precisión a través de un potencial de LJ, 
cuyos parámetros para Ar y Ne se conocen en detalle, y pueden supo­
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nerse válidas las reglas de cxaitoinación de Lorentz y Berthelot para
obtener los parámetros moleculares que describen la interacción cru-

00zada. La razonable concordancia (mejor que el 30% en ) cxDn los
datos experimentales es una prueba de la aplicabilidad de esta teoría 
y de la validez de las suposiciones efectuadas.

Recordando que el desarrollo de las teoríeis perturbacionales se 
basa en la suposición de que las propiedades estructurales del sis­
tema están determinadas fundamentalmente por las fuerzas repulsivas, 
y considerando la particularidad del líquido agua en cuánto a la in­
fluencia de la correlacicn orientacional entre moléculas vecinas por 
uniones hidrógeno en la estructura del líquido, que es central para 
este trabajo, cabe preguntarse si el método descripto puede ser apli­
cable al estudio de las propiedades de las soluciones acuosas.

Las dudas sobre la aplicabilidad del tratamiento riguroso se 
resumen en los siguientes puntos:

a) la posibilidad de representar la variación de potencial 
químico de una EID disuelta en agua por la que se obtiene de una 
teoría que supone que tanto soluto como solvente sen ED.

b) la necesidad de contar con un potencial de interacción
^ 4 -  Y»*agua-agua realista para poder evaluar Y ‘̂ ‘̂2 ' <̂ *̂ siderando las 

interacciones fuertes y angularmente dependientes (UH) que presenta 
el par agua-agua.

c) la evaluación de la interacción agua-soluto, que no
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incluye las contribuciones de UH que existen en û .̂ Suponiendo que
pueda representarse por un potencial de U  más interacciones 

(dipolo-dipolo inducido), ccmo fue hecho en el tratamiento termodiná- 
mico de las desviaciones de la idealidad de la fase gaseosa en la 
sección 3.4, queda aún la pregunta de la influencia del térmirK) in­
ductivo en la fase líquida, donde la partícula de soluto se encuentra 
rodeada de moléculas de solvente.

En relación con este último punto y teniendo en cuenta los resul­
tados de diversos tratamientos (empleando ecuaciones integrales o si­
mulación) puede afirmarse que la partícula de soluto se encuentra ro­
deada por aproximadamente 12 o 14 moléculas de solvente cono primeros 
vecinos [ver figura 32 o Geiger et al. (1979), Rapaport y Scheraga 
(1982)]. El valor instantáneo del cairpo eléctrico en la superficie 
del hueco en el que se encuentra alojado el soluto debe ser cercano a 
cero (aunque con fluctuaciones considerables) debido a la simetría 
que presenta el sistema. Esta conclusión está avalada por los cálcu­
los mecánico-estadísticos de Adelman y Deutch (1977), a través de 
MSA, y de Levesque et al. (1979), usando HÜTOQ, quienes encontraron 
que el cairpo eléctrico que ve una partícula no polar en un fluido de 
ED con dipolo central es cero a las densidades características de un 
líquido. Por lo tam.to, la energía de interacción dipolar de la partí­
cula polarizable será probablemente más cercana a cero que al valor 
que se obtendría considerando el promedio angular correspondiente a 
fase gaseosa [ <y ̂ ^a2(3cos^6+l)/(2r̂ )>̂ =̂ Por ello en este
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trabajo el término inductivo del potencial despreciado, a-
proximando el mismo a un potencial de U. Sin enibargo la sx̂ xssicicai 
que el término inductivo es en el liquido igual que en fase gaseosa 
ha sido aplicado en reiteradas oportunidades para el cálculo de la 
interacción del soluto infinitamente diluido en agiaa [Pierotti (1963, 
1965, 1976), Wilhelm y Battino (1971)].

El punto b) fue decisivo para encarar el prctolema en forma semi- 
eirpírica: la dificiütad de elección de u^^ determinó que el diámetro 
equivalente de ED para la molécula de agua (d̂ ) fuese fijado aprove­
chando su relación con la ccitpresibilidad isotérmica del fluido a 
través de una ecuación de ED en lugar de ser calculado en forma rigu­
rosa [ecuaciones (5.15) a (5.17)]. Por el mismo motivo se decidió 
además despreciar el tercer término en la ecxaación (5.22) (término 
que considera la influencia del agregado de una partícula de soluto 
en la función de distribución entre moléculas de agua).

La pregunta fundamental que se intenta responder es la relacio­
nada con el punto a), en especial porque en ella está involucrada el 
papel de la estructura del agua y de la reestructuración alrededor 
de la molécula de soluto en las propiedades de las soluciones a- 
cuosas.

Para resporxierla se eirplearon dos aproximaciones diferentes en el 
cálculo de la primera está basada en la ecuación de estado de
ED de PY para sistemas miilticoríonentes. En ella se supone que todas

C  '

las interacciones scai duras y no se hace ninguna consideración sctore 
la correlación orientacional entre las moléculas de agua, la que se
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introduce tan solo a través de los valores de p y su variación con la 
temperatura que coinciden con los de H^O y D^O repectivamente. La 
segiJinda es la desarrollada por Pratt y Chandler (PCh) basada en la 
función de correlación experimental del agua liquida y en el cuirpli- 
miento de la ecuación de Ornstein-Zemike. En esta aproximación al 
problema, el término Ay calculado representa la variación de 
potencial químico debida a la creación de cavidades en un fluido 
cuyas correlaciones orientacionales, debidas a UH e incorporadas en 
el experimental, son las del agua liquida. Desde este punto
de vista, la posibilidad de ccirparar ambos tratamientos ayudaría en 
parte a responder las dudas sobre la influencia de la estructura en 
la determinacican de las propiedades de las soluciones acuoseis.

5.4 Procedimiento detallado de cálculo

5.4.1 Término de referencia (cavidad)

a) Teoría de Percus-Yevick

Usando la ecuación de ccjrpresibilidad (5.3) y la aproximación de 
PY para un sistema de dos ccnponentes formado por esferas duréis 
caracterizadas por diámteros d^ y d̂ , en el cual el coinponente 2 

está infinitamente diluido, puede obtenerse una expresión para
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donde:

= -ln(l-Y) + 3(R+R^)y/(l-y) + (9/2)[%/(l-y)r +

+ Z^yR^ (5.24)

y = Trpdĵ /̂6 (fracxiión de eitpaquetamiento) (5.24a)

R = d^/d^ (5.24b)

^ED _ (factor de coníjresibilidad)

= (l+y+/^)/(l-Y)^ (5.24c)

y P es la densidad numérica del solvente (número de moléculas por 
unidad de volumen).

El tratamiento elegido, como ya fue comentado, es semienpírico. 
El valor de P que aparece en las expresiones anteriores podría ser, 
en principio, calculado en forma totalmente cerrada utilizando la 
misma ecuación de estado embargo representar las
propiedades volumétricas del agua liquida con una ecuación para 
esferas duras carece de sentido. En la ecuación (5.24) se utilizó la 
densidad experimental del agua, propiedad que de alguna manera tiene 
implícitamente incorporada la información sctore la estructura abierta 
del líquido puro Cy(H20) =0,34 mientras que para líquidos no polares 
el valor típico de y cerca del punto triple o lejos del punto crítico 
es de aproximadamente 0,5].
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Resulta interesante señalar que la ecuación (5.24) resulta casi 
idéntica a la que se obtiene a partir de la teoría mecánico-estadís­
tica SPT, nencionada anteriormente. La diferencia entre amibas e3?pre- 
siones está en la interpretación dada por los autores de esta ultima 
teoría [Reiss et al. (1960)] al término del trabajo de presión- 
volumen, último término de la ecuación (5.24): mientras que en el 
tratamiento de PY, por consistencia en la deducción, la presión es la 
de esferas duráis, Reiss interpreta que el valor correspondiente es el 
de la presión real sctore el fluido. La diferencia entre arribas es im­
portante, ya que para mantener un sistema de ED a la densidad experi- 
nental se requiere una presión muy alta (del orden 500 MPa). Por ló 
tanto, SPT subestima la contribución de referencia frente a PY, dife­
rencia que será cootpensada como se verá por una subestimación de la 
SPT en el valor absoluto de Ay2

b) Teoría de Pratt y CJiandler

El tratamiento de PCh se basa en la posibilidad de calcular el 
trabajo necesario para crear una cavidad de tamaño d̂ , ccaiocido el 
valor de la función de correlación scbre la superficie de
contacto (̂ *̂ 3̂2 '̂ función del tamaño de la misma.

= -ln(l^) + 2Trp/̂ °ĵ 2(2)ẑ dx (5.25)

donde
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z = (d^+x)/2

La aproximación de PCh consiste en calcular y por lo
tanto su valor sobre la superficie de contacto, a través de una ecua­
ción tipo OZ que, en el espacio k (transformada de Fourier), puede 
escribirse:

phĵ ĵ ík)] (5.26)

siendo:

f(k) = /°f (r)exp(ik.r)dr
o

Aĥ ĵ (k) está relacionada con el factor de estructura S(k) [Hansen y 
McDonald (1976)], obtenible experimentalmente a partir de medidas de 
dispersión con rayos-X o neutrones. Narten et al. (1967) y Narten y 
Levy (1971) determinaron experimentalmente S(k) para H2O y D2O a va­
rias tenperaturas (fig. 6).Evidentemente el factor de estructura tie­
ne la información sobre la correlación orientacional entre moléculas 
de agua prcniediada angularmente. Con alguna condición de clausura 
puede resolverse la ecuación (5.26). La condición elegida por PCh fue 
la de PY para esferas duras:

^2^^^^ " ^^^12 (5.27)

c-̂ 2̂ r) = O (5.28)
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c (r) fue expresada por PCh como un desarrollo en serie de potencias 
de (r - coeficientes de la serie pueden determinarse a pcir-
tir de las ecuaciones (5.26), (5.27) y (5.28) [ver apéndice]. En la 
tabla VI se reproducen los valores de los coeficientes calculados pa­
ra la interacción soluto-H20 a varias teiiperaturas.

c) Ccnparación de ambas teorías

Los valores obtenidos con los dos tratamientos (PY y PCh) para 
son muy similares, especialmente en la zona de tenperatura ba­

ja (donde sin duda existe mayor estructura). La figura 31 muestra los 
valores calculados con ambos tratamientos de en función del
tamaño del soluto, junto con el que se obtiene arpleeindo el trata­
miento de SPT, el que, camo ya se comentó, stibestima el trabajo nece­
sario para crear la cavidad. El origen de esta similitud queda claro 
en la figura 32, en la que se representan la función de distribución 
de dos partículas, en función de la distancia intemuclear, calcula­
das según ambas teorías. De la misma puede observarse que la semejan­
za entre los A y ^  reflejo de la similitud de los g(r) calcu­
lados, similitud que podría resultar sorprendente si se considera que 
en el cálculo según el tratamiento de PQi se tuvo en cuenta la fun­
ción de distribución del agua líquida pura, con toda la información 
sobre estructura que en ella está implícita mientras que PY es una 
teoría de ED. De la coiparación entre los resiiLtados obtenidos con 
las teorías de PY y PCh puede concluirse que el potencial químico de

-162-



O)
I—I

u

fd
I
<ü

-H
u

g

o
do
Ü
rt)
tfl

"O
en
Q)

I
-H
U

•HH-í

CN
H

OJI—I 

?  
M

“ o
ro w  II

C

M
CNrH

U

ro
U

(O

CM
U

(t)

Xí

U

OCJ
ÍÜ

r-* * <  Ti

b¿
CN

co"
CTv
CN

LD
CN

LO
I

O\D
iT)

I

C»
.Hin
co

CM
Oin
co

00

<N
I

\o0 
00

CN
1

in
co
CN

CN

r~
I—I

I

cr>
CN

00 I—1
I

r~
oa
cr>

vo

a\a\
es

I

m
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Vü

Figura 31
Contribución del término de referencia (cavidad) en función del tama­
ño del soluto calculadas peora soluciones acuosas a tres teirperaturas. 
En todos los casos el diámetro equivalente del solvente fue 2,70

---- -Teoría de Carnáhan-Starling.
Teoría de Pratt-Chandler.

- - - Teoría de la partícula escalada (SPT).
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q(r)

I
EO (Sd^*0,70)

x/A^

Figura 32
Función de distribución de dos partículas en función de la distancia 
internuclear r.

o experimental para agua líquida.
----calculada para un fluido de ED (d = 2,70 A y Pd^ = 0,70).

calculada para una ED {d̂  = 2,70 A) disuelta en agua por 
el método de Pratt-Chandler.

Las flechas señalan la ubicación del primer mínimo de g(r), valor ne­
cesario para el cálculo del número de primeros vecinos (dado en cada 
caso por el número debajo de la curva respectiva).
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una Eü disuelta en agua es prácticamente el laismo que el calculado a 
través de un£i ecuación que considera eü. solvente también como una ED, 
sieiipre que se utilice e] valor exfjerimental de la densidad del agxaa 
líquida. Con esta conclusión queda en principio respondido el punto 
concerniente al papel de la estructura en el cálculo de las propieda­
des del sistema de referencia.

5.4.2 Término Perturbacional (atractivo)

Cono ya fue mencionado, la c3ificultad de elección de un potencial 
realista de interacción para el agua impide el cálculo del
término atractivo a partir de primeros principios, al ser inposible 
evaluar la contribuciór» que incluye la variación de el efec­
to de agregado de una partícula de soluto. Además, este tratamiento 
complfíto sólo tiene validez, en cuánto a la anulación de términos de 
órdenes su[x?riores se refiere, si se reaJ.izan los cálculos de los d̂. 
según exige la teoría. El cálculo de d̂  ̂no puede efectuarse por el 
niisnio motivo de incapacidad de representación de Siguiendo un
procedimiento más adecuado para la complejidad del sistema considera­
do, la contribución atractiva al potencial químico del soluto, a di­
lución infinita de 2 en 1, puede expresarse según:

dorrie es la perturbación al potencial de referencia y
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la función de correlación de referencia (ED) soluto-solvente. Los 
tratamientos de SPT, PY y PCh utilizan esta expresión para calcular 
la contribución atractiva, siendo la diferencia entre ellos la manera 
de evaluar Piê ôtti (SPT) tona el limite de densidad nula,
esto es, cero para ^  ̂para todo r>dĵ 2* lernas, él considera
la interacción inductiva, también en su límite de densidad cero, lo 
que como fue mencionado no sería válido a las densidades del líquido. 
La primera consideración lo lleva a subestimar la contribución dis­
persiva mientras que la segiJnda aumenta aunque no excesivamente la 
contribución atractiva. Pero el origen principal de los pequefios va­
lores absolutos de que obtiene Pierotti está en el valor uti­
lizado para el pozo del potencial de LJ en la interacción agua-agua, 
e^/k = 79,3 K, couparativamente pequeño. En el tratamiento de EY, 

función de distribución de ED soluto-solvente [resolu­
ción de Lebcwitz (1964) para un sistema binario], mientreis que el

enpleado en el tratamiento de PCh surge de la ecuación (5.26) 
y es la funcicai de distribución de esferas duras (soluto) disueltas 
en agua.

Para el cálculo según el tratamiento de PY y dado que la eva­
luación de (5.29) se efectúa en realidad a través de la transformada 
de Laplace de rg(r) y la ant i transformada de Laplace de ru(r), el po­
tencial definido según el formalismo de Barker y Hender- 
son [parte negativa del potencial total de interacción u^2(^)3-En el 
tratamiento de PCh, en cambio, se definió u'ĵ 2 (̂ ) según la separación 
de Weeks-ChaMler-Andersen (VKA), con el objeto de seguir el trata­
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miento original de los autores. Dado que, ccaio se explicará más ade­
lante, los d^ fueron ajustados empíricamente, ccai valores práctica­
mente iguales para ambos tratamientos (PY y PQi), la diferente defi­
nición de se traduce en valores de sensiblemente distintos, 
debiendo ser el correspondiente al tratamiento de PY mayor que el 
otro de modo de coitĵ ensar la región entre o y , en la cucil, en 
valor absoluto, ^

5.5 Elección de parámetros de interacción y método de cálculo

Para ambos tratamientos, el procedimiento de elección de paráme­
tros fue equivalente.

El valor de dĵ fue determinado por su vinculación con el valor de 
ccmpresibilidad isotérmica que, según la aproximación de PY, tiene 
la siguiente expresión:

Esta ecuación surge de (5.3) y de la condición de clausura men­
cionada. Su aplicabilidad se basa en que la ccsnpresibilidad es una de 
las propiedades que, además de no exigir el cunplimiento de aditivi- 
dad de los potenciales de a pares, está básicamente determinada por 
las interacciones repulsivas [ver que en su definición, ecuación 
(5.3), aparece únicamente el g(r) y no el potencial de interacción
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como ociorre en (5.2) y (5.4), y recxDrdar que la estructiara de un lí­
quido, esto es su g(r), está fundamentalmente definida por el poten­
cial repulsivo].

Con el valor de a la tenperatura del punto triple fue calcula­
do \m dĵ igual a 2,70 A. Según lo visto anteriormente, los d^ varían 
con la teirperatura. En el tratamiento semieirpírico reeilizado, la mo­
dificación del tamaño se calcula por ajuste con los datos experimen­
tales. Para evitar un grado de litiertad más, se decidió fijcir este 
valor de d^ para todas las tenperaturas, incorporando todo el efecto 
de bleuidura de potencial (1-2) en el ajuste de dj.

Con los valores de d2 y £2 obtenidos de tablas [Hirschfeider et 
al. (1954)] y los datos experimentales de Ar, Kr, Xe y CH^ en H2O a 
298,15 K se determinó el brindaba un mejor ajuste, resioltcindo
para el tratamiento de PY un e ̂ /k = 217 K y para PCh, e = 157 K 
[Fernández Prini et al. (1985b)]. La diferencia puede adjudicarse 
sólo parcialmente al hecho de haber fijado en ambos tratamientos el 
mismo valor de diámetro d^ para cada soluto pese a considerar dos 
representaciones diferentes para el potencial de referencia (Hi peira 
el caso del método de PY y WCA para PCh), ya que, repetido el cálculo 
de PY usando el evaluado usando el método numérico de Perram
(1975) [ver apéndice] y con la división de WCA para el potencial to­
tal, ele ̂ /k según PY se redujo a 192 K.

Con el valor correspondiente de para cada tratamiento, se cal- 
culciron los diámetros equivalentes de ED del soluto, d̂ , en función 
de la teaiperatura de modo de r^roducir los datos experimentales. La
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tabla VII reproduce los para los sistemas estudiados. Los valores 
de d^ en función de se muestran en la figvura 30.

Cono predicen las diferentes teorías, los diámetros eqciivalentes 
de ED disminuyen al aumentar T. El valor aproximado de la derivada 
( ad^/ 3T) fue -2 lO"^ Vk, en concordancia con lo que se podría espe­
rar ccroo resultado de un tratamiento como el dado por las ecuaciones 
(5.16) a (5.18).

En el cálculo de la solubilidad de gases en D^O se enplearon 
exactamente los mismos parámetros para el solvente que en el caso de 
^2 -̂ Los determinados experimentalmente (Narten, oomunicacicjn
privada) para ambos líquidos son coincidentes dentro del error de 
medición.

5.6 Cálculo de otras propiedades termodinámicas

5.6.1 Capacidad calorífica de disolución a presión constante

De las ecuaciones (5.23), (5.21), (5.24) y (5.29) puede, por 
derivación, calcularse dado que:

[3(3Ay2“ )/93]p =AH2~ (5.31)

[9 2(3Ay “ )/369T]p = ACp2“ (5.32)
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TABLA VII
Diámetros equivalentes de esfera dura de los solutos (djA) 

empleados en los tratandentos de PY y PC3i.

T/K
soluto 298,2 323,2 348,2 373,2 423,2 473,2

Ne
(PY)
(PCh)

2,898
2,993

2,866

2,961
2,828
2,951

2,799
2,938

2,736
2,899

2,688

2,858

Ar
(PY)
(PCh)

3,411
3,448

3,360
3,407

3,306
3,399

3,254
3,378

3,151
3,311

3,060
3,238

Kr
(PY)
(PCh)

3,708
3,697

3,625
3,636

3,549
3,619

3,478
3,588

3,360
3,519

3,278
3,469

Xe
(PY)
(PCh)

4,052
3,972

3,934
3,903

3,824
3,871

3,725
3,816

3,560
3,715

3,449
3,620

CH4
(PY)
(PCh)

3,687
3,702

3,606
3,640

3,531
3,618

3,459
3,582

3,330
3,499

3,225
3,421

^2«6
(PY) 4,380 4,247 4,126 4,032 3,828 3,609
(PCh) 4,283 4,222 4,192 4,135 4,025 3,771
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Para ello, debe considerarse la dependencia del diámetro equiva­
lente de esfera dura del soluto (d̂ ) con la tenperatura hallado 
experimentalmente.

00Los valores de ^^^2 de los datos experimentales de so­
lubilidad adolecen de un error considerable, especialmente a las ma­
yores teirperaturas, por la manera en que la incerteza de las medidais 
se propaga al efectuar las derivadas sucesivas (ver seccicai 4.4). Por
otra parte, Biggerstaff et al. (1985) han realizado medidas directas

00 ^  de > eirpleando un calorímetro de flujo, para el sistema Ar-H20

en un ámbito aitplio de temperatura. La posibilidad de corparar los 
resultados de Biggerstaff con los calculados por la teoría de PY re­
sulta muy interesante, ya que cono fuera mencionado en la introduc-

00ción (sección 1.2), AC es una propiedad que refleja las modifica-pz
ciones en la estructura del solvente (o las fluctuaciones de entropía 
del sistema) por efecto de la presencia del soluto [dado que el cál­
culo para el tratamiento de PCh es numérico y no analítico, y que la 
información sobre el factor de estructura del agua se restringe a 
algunas teirperaturas y a la presión de satiaración del agua, mientras 
que las determinaciones calorimétricas fueron realizadas en forma 
isobárica a una presión (17,2 MPa) mayor en todos los casos que la de 
saturación, el cálculo por esta vía no fue realizado]. Contar con una 
fuente independiente de datos para un sistema acuoso refuerza la va­
lidez de las conclusiones que puedan obtenerse de la aplicación de un 
tratamiento teórico.
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5.6.2 Volumen parcial molar del soluto a dilución infinita

Para el tratamiento de PY, V fue calculado según:

(9Au2“/8P)t = V2” (5.33)

Ccrao en el caso de estudios previos existentes en la literatura 
[Lee (1983)], sólo se consideraron las contribuciones repulsiva (de 
referencia) e ideal al volumen parcial molar. La dependencia de 

y de ^^2^̂  ^  presión está dada por la densidad, a través 
de En los cálculos efectuados, al igvial que se consideró la den­
sidad experimental, la carpresibilidad isotérmica eni>leada fue la re­
al del agua líquida.

En el caso del cálculo considerando el tratamiento de SPT, si se 
procede en forma análoga despreciando la contribucicai atractiva se 
obtienen en general volúmenes parciales molares menores que los cal­
culados por PY, cano consecuencia de la diferencia en la interpreta­
ción de los trabajos de presión-volumen en uno y otro caso. Pierotti 
inclvî e la contribución atractiva al , reduciendo con este término 
aún más el valor calculado.

En el tratamiento de PCh, el calculo de V2 se efectxx) a partir 
de la teoría de Kirkwood-Buff (1951), según la cual:
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donde ^ transformadas de Fourier de las funcio­
nes de cxjrrelación toteil solvoite-solvente y soluto-solvente, respec­
tivamente, a dilución infinita del soluto en la solución. Consideran- 
do la ecuación de OZ y el vinculo entre Y ^  ccanpresibilidad
[ecuación (5.4)] se deduce que:

Nuevamente el valor de eirpleado fue el experimental a todas 
las teirperaturas. El calculado por este método es el de una ED 
di suelta en Ĥ O, mientras que el obtenido mediante el tratamiento de 
PY representa el de una ED disuelta en un solvente de ED.
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Capitulo 6 

DISCUSION

En la sección 1.2 se planteó la posibilidad de interpretar las 
propiedades termodinámicas de las solticiones acuosas de solutos no 
polares por medio de dos enfoques esencialmente diferentes: el "es­
tructural" que asigna los altos valores de y hecho de 
verse acentuada la correlación orientacional entre moléculas de agua 
vecinas como consecuencia de la interacción con el soluto, y el "no 
estructurcil" según el cual las propiedades de las soluciones acuosas 
son un reflejo fiel de la particular estructura del agua, sin necesi­
dad de postular una modificación estructural por la presencia del so­
luto no polar, es decir, sin tener que agregar otra hipótesis adicio- 
ncil.

Dentro de este último esquema, en el capítulo precedente fueron 
presentados dos tratamientos mecánico-estadísticos semienpíricos (por 
tomar información experimental, como por ejeitplo la densidad del sol­
vente puro, en lugar de calcularla mediante una ecuación de estado 
acorde) para la interpretación de la propiedades de disolución de 
gases en líquidos, en particiiLcir aplicados al solvente agua. Ambos 
métodos se basan en el tratamiento perturbacional de la interacción 
soluto-solvente, temando cano potencial de referencia de esa interac­
ción el de esferas duras, mientras que las atracciones son tenidas en 
cuenta cono una perturbación a ese potencial de referencia. Uno de
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los tratamientos (PY) considera al solvente como vm fluido coopuesto 
por esferas duras de densidad igual a la experimental del agua líqui­
da. Las propiedades estructurales de este sistema se calculan por me­
dio de la resolución de la ecuación integral de Ornstein-Zemike con 
la corx3ición de clausura dada por Percus-Yevick. El otro tratamiento 
(PCh) representa cil solvente a través de la función de correlación 
0-0 experimental del agua liquida, que es mty diferente a la de un 
sistema de esferas duras de igual densidad, incluyendo asi explícita­
mente en el cálculo las características estructurales del solvente 
acuoso.

Ccaro se destacó en la sección 5.4.1 c), los potenciales químicos 
de referencia del soluto en una y otra representación no difieren 
significativamente (fig. 31). Ello es un reflejo de la semejanza de 
los 9°22 calculados por ambos métodos (nuevamente, a pesar de ser los 
ĝ ĵ  de los dos tratamientos decididamente diferentes). Este hecho 
constituye parte de la respuesta a la pregunta sc±>re la influencia de 
la fuerte correlación orientacional del agua en las propiedades ter­
modinámicas y estructurales del soluto en solución acuosa a dilución 
infinita: si bien una representación del potencial de interacción 
agua-agua tan alejada de la realidad como lo es el de esferais dioreis 
no reprodxKje adecuadamente las prcpiedades del solvente puro, parece­
ría ser que la interacción soluto-solvente estuviera determinada, en 
lo que hace al aspecto estructural, fundamentelamente por las repul­
siones y por lo tanto dependiese fuertemente de la densidad y del ta­
maño de las partículas de solvente y no del detalle de las interac­
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ciones atractivas y orientacionalirente específicas que presenta el 
agua.

Dado que el tratamiento para el cálculo del potencial químico del 
soluto en la solución fue llevado a cabo por un método semierrpirico 
(ajustando los diámetros equivalentes de ED del soluto, con la 
ten̂ jeratura de modo de reproducir la solv±>ilidad determinada experi­
mentalmente) será la capacidad de predicción por parte de la teoría 
de ciertas propiedades, consideradas características de las solucio­
nes acuosas y relacionadas sienpre a la estrvictura peculiar del agua, 
la que servirá de prueba para evaluar la validez del modelo empleado. 
Dentro de estas propiedades serán analizadas la transferencia de un 
soluto de agua liviana a agua pesada, el efecto hidrofóbico y la ca­
pacidad calorífica parcial molar a presión constante del soluto en la 
solución.

^  00En el caso de la aproximación de PCh, los pueden ser calcula­
dos únicamente a las tenperaturas a las que existen datos experimen­
tales de la función de correlación del agua (277, 298, 323, 348, 373, 
423 y 473 K). La evaluación de las propiedades termodinámicas de in­
terés, obtenibles por derivada del potencial químico respecto de la 
tenperatura, no puede realizarse exactamente con este tratamiento ya 
que la misma debe reeitplazarse por un cociente increnental. Por este 
motivo, y considerando los resultados no discrepantes entre las a- 
proximaciones de PY y PQi, se decidió realizar el análisis de las 
propiedades mencionadas únicamente a través de la primera aproxima­
ción (PY), cuya expresión analítica resulta fácilmente derivable.
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6.1 Predí(x:ión de algvmas propiedades termodinámicas

6.1.1 Transferencia del soluto de agua liviana a agua pesada

En la introducción fue mencionado el hecho generalmente aceptado 
de ser el D^O un solvente más estructurado que el H2O. Si el argumen­
to para explicar la baja solubilidad de un gas en H^O es el alto gra­
do de correlación orientacional que presentan moléculas vecinas en el 
solvente puro coitparado con el característico de líquidos no polares, 
el mismo razonamiento indicaría que los gases son menos solubles aún 
en D̂ O. Sin eitibcirgo todas las evidencias experimentales demuestran lo 
contrario: el ^^2°° mayor en H^O (la solubilidad es menor) que en 
D̂ O. A teirperaturas cercanas a la ambiente existen datos de diferen­
tes autores que señalan este coirportamiento. Esto significa que la 
variación de potencial químico del soluto correspondiente al proceso 
de transferencia;

soluto (Ĥ O) ^ soluto (D̂ O)

y cuya expresión es:

00 00

A ^̂ *2̂  ^̂ 2®̂  “ ^^2° ̂ 2̂®̂H^O
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= InC k^“ (D20)/Kh“ (H2 O) ]

tona valores negativos a temperatura ambiente.
Las determinaciones experimentales realizadas en este trabajo 

permiten obtener informacicai sobre el potencial químico de transfe­
rencia en un ámbito más aitplio de temperatura con lo que se podría 
tratcir de buscar una explicación a la diferencia de ccsoportamiento 
del gas en los dos solventes acuosos.

Considerando que fuese el grado de estructura de los líquidos el 
factor determinante de la vauriación de potencial químico al transfe­
rir el soluto de H2O a D2O, resultaría interesante conparar:

-las predicciones del modelo con los datos experimentales 
especialmente en la 2»na en la que el grado de correlación orienta- 
cional en ambos solventes es iirportante, es decir a baja tenperatura, 
de modo de verificar la capacidad de la teoría en la zona más "anóma­
la" del agua.

-los valores de la variación de potencial químico de trans­
ferencia experimentales y calculados a temperatura ambiente con los 
correspondientes a alta tenperatura, con el objeto de establecer la 
dependencia del de transferencia de H^O a D2O con las modificacio­
nes estructurales del solvente.

Para ello, los datos obtenidos en este estudio fueron combinados 
con algunos valores para Ar y CH^ coirpilados por Víilhelm et al.
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(1977) en la zona entre los 278 y 298 K, indicados por puntos en la 
figura 33. La curva que se muestra en la figura cano de trazo lleno 
representa nuestros datos para estos sistemas entre 278 y 520 K. Para 
Kr y Xe, en ausencia de datos precisos a baja temperatura, se repre­
senta en la figura sólo la parte de la curva correspondiente a la re­
gión de alta teirperatura. La misma figura muestra también los valores 
del potencial químico de transferencia determinados experimentalmente 
por Cosgrove y Walkley (1981) y por Ben-Naim [Ben-Naim (1971), 
Ben-Naim et al. (1973), Yaacóbi y Ben-Naim (1974)3.

Para analizar los resultados del modelo «tpleado en el cálculo de 
los potenciales químicos del soluto a dilución infinita se utilizaron 
los mismos parámetros intermoleculares Y ^ 2̂*̂

cuerda que es el valor del pozo de potencial de interacción agua- 
agua que resulta de descontar la contribución por unión hidrógeno). 
En el roodelo la diferencia entre ambos solventes está dada únicamente 
por la diferencia de las densidades numéricas respectiveis en función 
de la tenperatura. Los parámetros moleculares del soluto fueron ob­
viamente los mismos en ambos solventes (aquéllos determinados eirpíri- 
camente en H2O).

El valor del potencial químico de transferencia calculado para 
Ar se representa también en la figura 33 coro curva discontinioa. 
Análogamente a lo observado a partir de los resultados experimen­
tales, el - de transferencia calculado pasa por un mínimo suave 
alrededor de 400 K, aumentando nuevamente con la tenperatura. Como 
puede verse en la parte superior de la figura 33, este inesperado
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Figura 33
Potencial quiitdco de transferencia del soluto de H^O a D^O en fianción 
de la temperatura. Las lineas continuas muestrein los valores determi­
nados experimentalirente mientras que la curva de trazo grueso discon­
tinuo los calculadps para Ar cx)n el tratamiento de Percus-Yevick. La 
zona rayada da una idea de la nuagnitud del error experimental ccmeti- 
do. Se incluyen adenás algunos valores temados de la literatura:
■C>Ar LCosgrove y Wa LKley (1981)J LCosgrove y Walkley (1981)]
D Kr LCosgrove y Walkley (1981)] ' 5 ' [Cosgrove y Walkley (1981)] 
• a-1̂  [Ben-Naini et al. (1973), Yaacobi y Ben-Naim (1974)]
^^2^6 iLlien-Naijn et al. (1973), Yaacobi y Ben-Naim (1974)]

fin la parte superior de la curva se representa la relación entre las 
densidades numéricas de los solventes en función de la teirperatura.
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caroportamiento es un reflejo de la relación entre las densidades nu­
méricas de uno y otro solvente. El acuerdo con los resultados experi­
mentales es bueno si bien en la zona de alta tenperatura la incerteza 
en la determinación de la constante de Henry (región rayada en la 
fig. 33) es relativamente alta coirparada con la diferencia de solubi­
lidades entre H2O y 1̂2 *̂ Aunque para darle más peso a los resultados 
teóricos se requieran datos más precisos en la zona de teirperaturas 
superiores a 500 K, puede decirse que la tendencia encontrada experi­
mentalmente está bien descripta por el modelo eitpleado, en el que no 
se introduce ninguna información adicional scbre la diferencia entre 
H2O y D2O.

En relación con el proceso de transferencia, Ben-Naim (1980) pro­
puso un cálculo aproxiniado para estimar el cambio estructural sufrido 
por el solvente por el agregado del soluto. Ben-Naim consideró el po­
tencial de interacción entre dos moléculas de agua cano la suma de 
los siguientes términos:

Ujl(r) = u^j(r) +

donde u^^ considera las contribuciones repulsivas y dispersivas, u^^ 
las debidas a interacciones entre multipolos y el último término in­
cluye las uniones hidrógeno. En él, e es un parámetro que mide la

Url

energía potencial máxima debido a UH y x(£) un factor gecaonétrico que 
tiene el valor máximo de 1 en el caso de tener dos partículas de sol­
vente con la orientación y la distancia óptimas para la unión hidró­
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geno. Obvianente la fxanción X (r) está vinculada cün el g ya que de-K
terminará la correlación angulcir que exista entre las moléculas de 
solvente.

De la definición de potencial químico del soluto a dilución infi­
nita se obtiene:

^2^®® = A(T,V,N^,N2=1) - A(T,V,Nĵ ,N2=0) (6.2)

donde A es la energía libre de Helitiholtz residual, por lo que según 
la ecuación (5.9):

= -CT % , N 2=0>í <6-3)

Descarponiendo el potencial total de interacción del sistema corrpues- 
to por partículas de solvente y 1 partícula de soluto tal que:

de modo que ^^ '̂^2 incluidas las diferencias en interacciones
debidas a la introdiKrción de una partículas de soluto, Widcm arribó 
a una expresión para el potencial químico residual LWidom (1963)]:
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donde < exp(~Bip2) simboliza el promedio de exp(-̂ \p2) sobre todas

las configuraciones posibles de las moléculas de solvente.

A partir de esta expresión y suponiendo que es pequeña de modo
que:

r.1= E $U2 + 3ê jHL<x(r)> -<x(r)> ] (6.6) 
v=l

donde < >̂  y < >^ simbolizan el valor promedio de la función para 
todas las configuraciones posibles en la solución a dilucicffi infini­
ta (con una partícula de soluto) y en el solvente puro respectivamen­
te, Ben-Naim escribe una expresión aproximada para el AVI2 de transfe­
rencia, suponieiKJo que el potencial de interacción entre dos partícu­
las es igual en H^O que en D2O salvo por el término que involucra la 
energía de Utl:

Ah2o(̂ VI2) - í ûIÎ D20) - <:uíi(H20) ](< X>g <X >q) (6.7)

La diferencia de energías de unión hidrógeno que aparece en la 
ecuación (6.7) ha sido estimada por Némethy y Scheraga (1964) en 
aproximadamente -1,0 kJ/mol (ver sección 1.2.3). Usando sus resulta­
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dos experimentales para tenperatviras entre 278 y 298 K y para Ar, CH^ 
y Ben-Naim calculó la modificación en el promedio del grado de
formación de unión hidrógeno obteniendo resultados que indicaban un 
aumento de la correlación por la presencia del soluto, aumento que se 
hacía cada vez más pequefío a medida que aumentaba la teirperatiora. 
Este hecho resulta coherente, considerando la importancia del grado 
de estructuración en leis propiedades del solvente, que disminuye con 
la tenperatura. Sin embargo, si se consideran los resultados experi­
mentales de este trabajo, en la zona de alta teirperatura volvería a 
obtenerse un aumento en la correlación orientacional adicional debida 
al soluto. Encontrar una explicación a este fenómeno desde una óptica 
estructural resulta pues sumamente difícil y si bien Ben-Naim consi­
dera el tratamiento sólo cualitativo debido a las aproximaciones rea­
lizadas, el cornportamiento a altas teirperaturas contradice evidente­
mente los argumentos por él esgrimidos.

En resumen, el tratamiento propuesto en este trabajo (PY) predice 
exitosamente las propiedades termodinámicas del proceso de treinsfe- 
rencia de un soluto no polar de H^O a D2O, ya que:

-considera correctamente la mayor solubilidad de los gases
en D2O respecto de H2O.

-describe correctamente, dentro del error experimental, el 
coiportamiento a eilta teirperatura, hecho que dentro de una concepción 
estructural resulta difícil de interpretar.
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Vale recalcar que este resultado surge en el tratamiento prepues­
to cono sinple reflejo de la diferencia en las densidades numéri­
cas (número de partículas por unidad de volumen) entre ambos solven­
tes. Resulta destacable que una teoría sencilla pueda r^resentar una 
propiedad que típicamente se vincula a un efecto estructural sin ne­
cesidad de consideraciones estructurales del solvente, salvo las que 
están implícitamente contenidas en la densidad del líquido.

6.1.2 Efecto hidrofóbico

El término "interacción hidrofóbica" (o unión hidrofóbica, cono 
fue denominado en un principio) cano una descripción de la interac­
ción entre grupos alquilo en solución acuosa, tiene sus orígenes en 
un trabajo de Kauzmann (1959) sobre la estabilidad de proteínas glo­
bulares. El primer tratamiento mecánico-estadístico del efecto hidro­
fóbico aplicado a esos sistemas fue realizado por Némethy y Scheraga 
(1962c) para interpretar cuantitativamente el fencaneno. Posterior­
mente, Ben-Naim (1980) aplicó el concepto a sistemas más sinples, 
ccaipuestos por soluciones de solutos pequeños no polares a dilución 
infinita. El tratamiento seguido por este autor parte de dividir la 
energía de interacción entre dos moléculas de soluto en la solución 
[«22/ denoninado potencial de fuerza media, Onsager (1933)] en dos 
contribuciones;
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-la "directa" (̂ 2̂2 '̂ ^ ^  interacción entre las mis­
mas en el vacío, que es función de las coordenadas relativas de las 
partículas.

-la contribución del solvente a la que Ben-Naim
llamó interacción solvofóbica o hidrofóbica para el caso de solixiio- 
nes acuosas, y que depende de las propiedades del solvente y de la 
distcincia de separación entre partículas de soluto.

La relación entre la interacción hidrofóbica y las propiedades 
termodinámicas determinables experimentalmente queda definida en 
base al proceso esqueniatÍ2:ado en la figura 34. Considerando que el 
potencial de interacción entre dos partículas de soluto infinita­
mente separadas, tanto en solución cano en fase gaseosa, es cero, la 
variación de energía libre que acoirpaña al proceso de acercarlas en 
solución hasta una separación , del orden de magnitud del diámetro 
del soluto, puede ser calculada siguiendo el camino indirecto repre­
sentado en esta figura;

AG(“*̂ a ) = -2 Ay2^ + ̂ 22^°^ (6.9)

R p *donie representa la variación de potencial químico relacionada
con la transferencia de la entidad formada por la asociación de dos 
partículas de soluto (hipotético dímero) desde la fase gaseosa a la
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Figura 34
Representación esqueniática del prcxzediraLento descripto por la ecua­
ción (6.9). La variación de energía libre asociada al proceso de acer­
car dos partículas de soluto desde separación infinita hasta una dis­
tancia a en la solución esAG(«>->0 ). Una ruta alternativa es la de 
transferir primero airibos solutos desde la fase liquida a la gaseosa, 
acercarlos ahí hasta una distancia a y finalmente introducir el díme- 
ro nuevamente en la solución.
Referencia: Ben-Naim (1980).
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fase líquida, manteniendo la densidad del soluto (número de partícu­
las por unidad de volumen) constante, y ̂ 2 2 °̂̂  ^  energía de interac- 
cicai entre moncmeros en fase gaseosa a la distancia .

Ya que esta variación de energía libre relacionada con el proceso 
de acerccimiento de las dos partículas en la solución es igual cil po­
tencial de fuerza media , descontándole la contribución directa 
(debida a las partículas en el vacío) el término resialtante incluye 
exclusivcunente la interacción solvofóbica. Aysolv

Debido a que el potencial químico de disolución del "dímero" no 
es una magnitud experimentalmente medible, Ben-Naim aproximó el cál­
culo considerando el proceso para dos moléculas de metano que se 
convierten en una molécula de etano y evaluando la interacción solvo- 
fóbica a una distancia determinada: 1,53 Á, distancia C-C en la molé­
cula de etano.

Aygoiv^l'^3 Á) = Ayĵ íCjHg) - 2Ay2̂ (CH4) (6.11)

Teniendo en cuenta que el proceso de disoltición considerado invo­
lucra una transferencia del soluto desde la fase gaseosa a la fase 
líquida a densidad de partículas de soluto constante, la relación en­
tre el potencicil químico de este proceso (Aŷ  ) y el definido ante-
riormente (Ap̂  ) para la transferencia de soluto desde la fase ga­
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seosa a 0,1 MPa a la fase líquida a x = 1) es:

= Ap2 “ - ClnÍPĵ  kT) - ln(Zĵ 2̂“ ^̂

donde 2̂  es el factor de cxanpresibilidad de la fase gaseosa real (Zĵ 
_ 00= PV^/RT) y ̂ 2  el coeficiente de fugacidad del soluto en ella. Por 

lo tanto, considerando la ecuacicn (3.17), la igualdad (6.12) puede 
expresarse:

APsolv^^'^^ A) = - 2hV2^CR^) + RT ln(RT/Vj^) +

Si se consideran las soluciones acuosas, el término incluido en­
tre corchetes es muy pequeño y puede despreciarse a todas las tenpe-
raturas estudiadas. La expresicai resultante para el Ay , , dereanina-solv
do Ay hidrofóbico en el caso de leis soliniottes acuosas, es entonces:

^ ^ h id r = ^'^2 ^^2*%^ -  2^^ 2 ^  ln(RT/Vj^) (6.14)

De las presentes determinaciones de solubilidad de metano y etano
en agua es posible calcular los valores de  ̂ en función de lanidr
temperatura hasta 473 K, los que se reproducen, junto con las prc^ie- 
dades termodinámicas relacionadas, en la tabla VIII. En la misma se 
brindcin además los valores considerados típicos para solventes no
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acuosos.

CorrD puede verse también en la figura 35, el efecto hidrofóbioo 
aumenta con la tennperatura por lo menos hasta 473 K. Este hecho re­
sulta paradojal consideraindo que la hidrofóbicidad ha sido relacio­
nada con la estructura peculiar del agua: como se mencionó, el grado 
de correlación orientacional existente entre las moléculas en este 
líquido (es decir, la estructura) disminuye al aianentar la teirperatu- 
ra y con ello el agua pierde paulatinamente sus características anó­
malas.

En la figura 35 se han representado también las funciones 
y con el formalismo de PY, usando valores de d2

(diámetro equivalente de esfera dura del soluto) independientes de 
la tenperatura tanto para metano como para etano. Como puede obser­
varse, la teoría reproduce satisfactoriamente los resultados experi­
mentales. Esto es especialmente interesante para ya que en 
el cálculo no se realizó ningún ajuste de d^ con T, lo que significa 
que la modificación del efecto hidrofóbico con la temperatura está 
satisfactoriamente conteirplado en la teoría, sin necesidad de intro­
ducir ninguna información adicional scbre el sistema.

Como fue ya discutido por Pratt y Chandler (1977), la interpreta­
ción del definido según la ecuación (6.14), cano indicador de 
la asociación de carácter físico entre dos moléculas de metano resul­
ta dudosa, siendo usualmente una mala aproximación a la descripción 
directa del proceso de formación de agregados de moléculas de soluto
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Figura 35

^^hidr y ̂ ®hidr función de la tenperatura. Las líneas continuas 
representan los valores experimentales (las barras verticales indican
el error experimental). Las curvas rayadas muestran los resultados
obtenidos con tratamiento de Percus-Yevick considerarxio los diámetros
equivalentes de los solutos independientes de la temperatura.

-194-



ya que la configuración de éstos difieren de la estudiada por el es­
quema prcpaesto.

Finalitente, como se mencionó en la introducción (sección 1.2.4), 
Pratt y Chandler también estudiaron el efecto de la estructura del 
solvente en la atracción mutua entre dos partículas de soluto, anali­
zando el cdiportamiento de la función de distribución de cavidades 
(definida como y(r) = g(r) exp[3u(r)] ) para la interacción soluto- 
soluto. La conclusión obtenida fue que para r cercanos a los valores 
de contacto no existe ninguna diferencia entre los valores obtenidos 
en un solvente conpuesto por esfera duras de igual tamaño que el agua 
y en el agua misma, si bien el potencial de fuerza media es más a- 
tractivo en la solución acuosa para r cc3nprendidos entre l»2d2 y 2d2* 
Esto significa que, al no existir ninguna interacción especifica en­
tre partículasde soluto en contacto mutuo debida al solvente, la de­
finición cuantitativa de interacción hidrofóbica dada por Ben-Naim 
probablemente carezca de sentido.

6.1.3 Capacidad calorífica de disolución a presión constante

Debido a los altos valores que tcsna AC ” para los gases no pola-p¿
res en solución acuosa en carparación con los correspondientes a 
soluciones en líquidos no asociados, esta propiedad también ha sido 
relacionada a fenómenos estructurales.

Como se detalló en la sección 4.4, la incerteza en los valores
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de aC determinados a partir de la dependencia de la solubilidad p2
cx>n la tenperatura es grande, por el error intrínseco originado en la 
doble derivada y por la diferencia que surge entre los candnos orto- 
bárico e isctoárico. Afortunadamente, Biggerstaff et al. (1985) han 
medido recientemente la capacidad parcial molar aparente de argón en 
H^O a través de una determinación calorinétrica directa para solucio­
nes muy diluidas del gas. En estas condiciones, esta magnitud puede 
prácticamente igualarse a la capacidad parcial molar del soluto en la 
solución a diliKiión infinita, definida según:

donde C es la contribución de gas ideal al C . p2  ̂ p
Según Biggerstaff et eil., la concordancia entre sus resultados 

experimentales y los provenientes de este trabajo es buena, ocnside- 
rando el error experimental de ambas fuentes.

Para tratar de coirprender el origen de los valores particulares 
de la capacidcid parcial molar en todo el ámbito de teirperatura cu­
bierto por las mediciones calorimétricas (300 a 580 K), ésta se cal­
culó con el formalismo de PY según fue analizado en la sección 5.6.1. 
Para ello se utilizaron los valores de densidad experimental del 
agua en función de la tenperatura dados por Schmidt (1981) y la 
misma dependencia de d^ con T encontrada adecuada para el ajuste de 
los datos de solubilidad. En la derivada del término atractivo, se 
despreció la contribución de la variación de ĝ »̂ función de corre­
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lación soluto-solvente, con la tenperatura.
Los resxíLtados calculados con este tratandento para presiones 

totales de 10 y 17,2 MPa, junto con los determinados experimental- 
mente por Biggerstaff et al. para P = 17,2 MPa, se reproducen en la 
figura 36. La ooncordeincia entre anibos es excelente, tanto a baja 
cano a alta temperaturas [la barra de error indica la incerteza e}̂ )e- 
rimental que es 20 J ( m D l  K) ]̂.

00El corportamiento que presenta sorprendente; a medida
que aumenta T, la capacidad parcicil molar pasa por un mínimo con un
brusco aumento a una tenperatura relativamente baja, conparada con
la predicha por Wheeler (1972) para la manifestación de la anoneilias
críticas del solvente en las propiedades de la solución.

Considerando que la modificación en la estructura del solvente
entre 300 y 600 K es importante y viendo el acuerdo existente entre
los valores experimentales y calculados, resulta sumamente difícil a-

00tribuir los valores de C a efectos de reorientación de las molécu-p2
las de agua por la presencia del soluto. En efecto, si el tratamiento 
mecánico-estadístico seguido es capaz de reproducir el coirportamiento 
en una zona tan anplia de tenperatura a pesar de los cambios estruc­
turales que en ella sufre el solvente, parece poco probable que el
origen de los altos valores de C “ deba buscarse en efectos de for-p2
mación de estructura.

Por el otro lado, desde un punto de vista estructural no existe
00un modelo cuantitativo adecuado para interpretcir los valores de Ac „p2

experimentales. El modelo de mezcla presentado por Ben-Naim (1974),
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Figura 36
Capacidad parcial molar (̂ 2̂°°) de Ar en H2O en función de la tenpera- 
tura. Los puntos señalein los valores experimentales determinados a
17,2 MPa por Biggerstaff et al. (1985). Las curvas muestran los re­
sultados obtenidos por medio de la teoría de Percus-Yevick, conside- 
rcindo la misma dependencia del diámetro equivalente del soluto con la 
tenperatura que la obtenida de los datos de solubilidad.

---  P = 10,0 MPa.
— —  P = 17,2 MPa.
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que considera dos especies distinguibles (T34: Two-Structure Mcdel), 
no es capaz de predecir el signo de ^ue éste depende de las
cantidades relativas de estas dos especies. La única justificación a 
los altos valores de se basa en una visión "pictórica" del fenó­
meno.

6.1.4 Volumen parcial itolar del soluto a dilución infinita

Si bien esta propiedad no está normalmente tan vinculada a efec­
tos estructurales del solvente ceno otras, indudablemente los de 
los gases en solución acuosa teman valores particulares cuando se los 
conpara con los correspondientes a soluciones en líquidos no polares.

Aunque en este trabajo experimental no fueron determinados los 
volúmenes parciales molares de los gases en solución acuosa, vale la 
pena ccitparar los VcLLores calculados a partir del tratamiento de 
Percus-Yevick con los medidos por Wood (datos preliminares, comunica­
ción privada), de modo de reforzar el conocimiento sctore el origen de 
las propiedades peculiares de estos sistemas.

El cálciiLo fue detallado ya en la sección 5.6.2. Para realizarlo 
se enpleeiron los valores experinentales de la densidad y la compresi­
bilidad isotérmica (k̂ ) del agua pura [Scihmidt (1981)], junto cxsn. la 
misma dependencia de d^ con la tenperatura hallada para reproducir 
los valores de solubilidad. Los resultados para el sistema Ar-H^O se 
representan en la figura 37 en el ámbito de tenperatura entre 300 y

-199-



Figura 37
Volumen parcicil molar a dilución infinita de Ar en H^O en función de 
T. Los círciiLos señalan los valores de v" experimentales (Wood, comu­
nicación privada), las curvas los calculados por medio de las teorías 
de Percus-Yevick (PY) y de la partícula escalada (SPT) y los triángu­
los los obtenidos por medio de la teoría de Pratt-Chandler. La depen­
dencia de d^ con T fue la misma que la encontrada adecuada para re­
producir los valores de solubilidad determinados en este trabajo.

O  experimental (P=20,0MPa). «experimental (P=30,0MPa).
----py (P=20,0 MPa). ----  PY (P= 30,0 MPa).
.... SPT (P=20,0 MPa). ---- SPT (P=30,0 MPa).

Los calculados con la teoría de PCJ\ corresponden a P=0,1 MPa salvo 
el punto a 473 K, evaluado a la presión de saturación del agua pura.
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't
580 K para las isóbaras correspondientes a 20 y 30 MPa. Nuevamente, 
la cx>naordancia entre lo predicho por la teoría y los datos experi­
mentales resulta destacable en todo el ámbito estudiado, aión en la 
región correspondiente a altas teaarperaturas en la que cxatdenza a
crecer fuertemente (ver sección 3.5.1).

Cato fue cementado en la introducción, desde una óptica estructu­
ral resulta difícil explicar los bajos valores de en solución 
acuosa: si el efecto de introducir una partícula de soluto fuera el 
de reorientar a las moléculas de agua para formar una estructura más 
abierta, el volumen parcial molar del soluto en solución acruosa debe­
ría ser mayor que en soluciones de líquidos considerados normales. El 
efecto observado experimentalmente es justamente el contrario.
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Capítulo 7 

CONOUSIOJES

Cono resultado de este traloajo han sido determinadas las funcio­
nes termodinámicas de disolucicai de gases no polares en agua y agua 
pesada en un ámbito anplio de tenperatura. Los valores de estas pro­
piedades fueron interpretados por medio de una teoría pertiorbacional 
(py) y de un tratamiento que enplea ecuaciones integrales combinadas 
con una resolución perturbacional de la interacción soluto-solvente 
(PCh). El acuerdo obtenido entre los datos experimentales y los cal- 
cxiLados por ambas vías pueden ser considerados plenamente satisfacto­
rios.

En base a este hecho cabe reformularse la pregunta planteada en 
la introducción de este trabajo sobre el origen de los valores anó­
malos de las propiedades termodinámicas de disolución de los gases 
en agua. Según fue presentado en el capítulo 6, no existen suficien­
tes evidencias que indiquen la necesidad de postular un fenómeno 
adicional cono la reorientación de las moléctilas de agua alrededor 
del soluto, según lo exigen los modelos estructurales: todas las 
propiedades vinculadas originalmente a efectos de estructura (trans­
ferencia de un soluto de agua liviana a agua pesada, efecto hidrofó- 
bico, capacidad calorífica parcial molar) pueden ser sencillamente 
predichas por modelos en los que no se postula ningún efecto orien­
tador de la partícula de soluto y en cambio son difícilmente inter­
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pretables cuantitativamente c»n la idea del soluto pronotor de es- 
truc±ura. Si el origen de estos efectos estuviera realmente en una 
reorientación de las moléculas de agua, una teoría sencilla cono la 
presentada acá no podría dar cuenta de los mismos.

A nuestro entender, los estudios teóricos de simulación realiza­
dos hasta el presente no alCcinzcin a indicar la existencia de una in­
teracción particular entre las partículas de soluto debida al solven­
te, más allá de las que aparecerían en cucilquier líquido "normal" 
con la densidad y el tamafk) de las moléculas de agua. En cuanto a la 
hidratación hidrofóbica, en ninguna de las simulaciones efectuadas se 
estudió la variación del grado de uniones hidrógeno de las moléculas 
de solvente coono para hablar de una reorientacicai y de un refuerzo de 
dichas uniones.

Según los modelos analizados en este trabajo, el origen de los 
valores ancmalos de AS^ a temperatura ambiente deben buscarse en el 
proceso de formación de las cavidades en el agua, caracterizado por:

-un trabajo grande para la creación de dichas cavidades, aún 
cuando la fracción de volumen ocupada por las moléculas de agua en el 
líquido sea pequeña, como consecuencia de la relación entre los tama- 
ríos de las partículas de soluto y solvente (figura 38).

-una entalpia parcial molar de las cavidades en agua peque­
ña, originada en los valores cercanos a cero del coeficiente isóbári- 
co de dilatación térmica (a ).

La ccMiibinación de ambos efectos, sumados al hecho que la contri-
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Figura 38
Trabajo necesario para crear una cavidad en un fluido de esferas du­
ras de en5>aquetainiento similar al del agua liquida a 298 K (y=0,343) 
y en uno cuya fracción de eirpaquetamiento se asemeja a la de la mayo­
ría de los líquidos "normales" a 298 K (y=0,50) en función de la re­
lación entre los tamaños de la cavidad y del solvente, calculados por 
medio de la teoría de Percus-Yevick. Las flechas señalan los valores 
de para Ar en cada solvente. Aunque el agua posee una estructu­
ra abierta, el tamaño relativo de la cavidad determina que el trabajo 
necesario para crearla sea mayor en agua que en solventes no acuosos.
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0 00 bucion atractiva al AS2 es pequeña, conducen a los valores fuerte­
mente negativos de esta propiedad en agua.

La visión que se pretende dar con este enfoque es que los valo­
res negativos de la entropía parcial molar de disolución no constitu­
yen el origen de la baja solubilidad de los gases en agxja sino que
resultarían ser más vale una consecuencia de los valores de y

00 0 AH^ que presenta el sistema, debido a las características particu­
lares del agua líquida en cuanto a los vedores de sus propiedades 
termodinámicas.
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APENDICE

FTLE: PRRM FORTRAN B C N E A 2 -7 /ó a -V M / ,y p -C M i ’ -Rfc:L3. i - P L C 8 4 0 Í  t -.VL3G^

Ci
C
CCc
cc

t . f  + . f  +  . j . 4,

r-'ROCRAMA DE CALCULO DE LA FUNCION DE Dli-rRIHUClON TOTAL <H12 £D 
DE PARTICULAS DE LA ESPECIE 1 ALREDEDOR DE UNA ARBITRARIA DE LA 
ESPECIE 2, PARA UNA HEZCLA DE ESFERAS DURAS (EL COMPONENTE 2 
INFINITAMENTE DILUIDO), SEGUN EL ALGORITMO DE PERRAH.

C + + + + + + -(• + + + +̂• + + + ++■♦■■̂ + ̂■ + ■♦■+(+ + H
I  ii PI.. I C 1T R E A L. «■ 8  ( A -- H , O ■ Z )
DIMENSION QU (50G) , THETA k 500) , H ( 5'OG ) , R < 50G) , F (5GG )C

CC
c

cc
c

ccc

cc

ENTRADA DE DATOS: DENSIDAD Y PESO MOLECULAR DEL SOLVENTE, DIAME 
EQUIVALENTE DE £» DEL SOLUTO Y SOLVENTE.

IVEAD('MO) D,PM 
1G F0RHAT(3F10. )̂

READ(5.20) D2,D1 
2G F0RMAT(2F1G.4)

READ(í>,30) N,M 
20 F0RMATÍ2I-Í)

D12=(D1+D2)/2.
URITE<Ó,4G) D,PM,D1,D2, Dí2 ,N,M 

40 FORMAT(/////‘D==' ,F5.3,2X, ' Prí== ' ,Fó.2,2X,
1 ,FÓ.4,2X, ’D12:=' ,FA.4,2X, 'N=',I3,2X, ' '

'D1=',F6.4,2X,'D2  ̂
13//)

C
C('
C
C

N ES EL NUMERO DE INTERVALOS EN QUE .S'E SUBDIVIDE EL ESPACIO EN 
ENTRE O V Di 2 <0 SEA DELTA--=M/N) . M ES EL NUMERO OUE FIJA EL 
MAXIMO VALOR DE R PARA EL CUAL SE CALCULA 1112 (H/N=--RMAX/D12)

PI==3.141592ó 
DENNUM=D«-. 6G22/PM 
E T A=PI H D E: N N U M «■ D1 )> » 3 /  ó .
ADi=Di/D12,
DELTA==1 ./N 
NK==N)íAD1+1'
WRXTE< f'., 60 ) ETA , AD1 , DELTA , Nl<

60 FORMAT ( ' ETA== ' , F1 0. 4 , 3X , ' ' , F í G . 4 , 3X , ' DELTA= ' . F1 O „ 4 , 3X , ' NK 
D1 - < 1 . -t-2META )/<■!. -ETA ) « »2 
D2"-1 .5»EThwAD i /(1 . -ETA)«it2 
URITE(Ó, 70) l'il , ÍI2 

70 F OfiMA r ( ' B1 = ' , F1 O . 4 , 4X , ' i:¡2~ ' , F 10.4)
UO ES EL VALOR DE LA FUNCION QUíR) EN R==0

O 0 == - n i 1 /  2 . X A S1 »■ X 2 + B 2 A D1 )
N1--̂ N̂-1 
H2--̂ N+l

CALCULO I'-E OUÍR) PARA 0<R<D1

DO 1G0 K -M , ill>
DX=(k'-1 ;«DEI.,TA 

100 QU(IO-=úXtfFi2iDÍ/2i^DA»t*2tQ0
COMLEiC'.A FL CALCULO DE 1112 PARA R > DI 2 ( VALuRE.S' DE R E5TAN

■rr ++++PRRGG010  
PRR0002G  

) PRRGG03G
PRRGG040 
PRRGG050 
PRRGGOÓO 
PRRG0G7G 

f+ +  ++F’RR0GG80  
PRRGGG9G 
PRROGiOG 
PRRGG110  

TRO PRRGG12G 
PRR0G13G  
P R R 0 0 1 4 0  
PRRGG150  
PRR0G1Ó0  
PRR0017G  
PRRGG180  
P RR G G Í90  
PRR0G2GG 
P RR 002-Í0  
PRR0022G  
P R R 0 0 2 3 0  
P RR 0G 240  
PRR0025G  

R PRRGG2ÓG 
P R R 0 0 2 7 0  
P RR 0028G  
PRRG029G  
PRR003GG  
PRR0G31G  
P R R 0 0 3 2 0  
PRRG033G  
PRRGG340 
PRRGG35G 
PRRG036G  

= ' , I 3 / >  PRR0G37G  
P R R 0 0 3 8 0  
P RR 0039G  
PRRG040Q  
PRR 0041G  

, PRRG042G  
PRRGG43G  
PRRG044G  
PRR0G45G  
P RR0046G  
PRR0G470  
PRRGG48G 
PRRG049G  
PRROG5GO 
PRRGGL'IO 
PRR0052G  
P R R 0 0 5 3 0  
PRR0G54O  
PRROO;>SG
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F IL E :  FRRM FORTRAN B C N E H 2 - 7 / * 8 - V n / S P - C h .? - R E L I Í . 1 -PLCS401 + -S L 3 G 3

C
C

di-:termin»U)0'í F'OR kl contador j )
DO 300 J=1,H 
IF(J-N2) 160,105,170

1 60 THfn A < J > = - < J -1 > *DELTA r,n TO 2B0 
1<̂S TIIFn'A<J)==B1 ■̂B2-1 .

GO Tf) :!S0 
170 NJ>=(NK-2)/2 

DO 200 K=2,NI<
JK-~J-K 
Y = JI<
HJK = DAE<S<Y)+1 

20G F ( K ) =QU i K ) « H ( M J K ) h J K «DELTA

LA .VUBRUTINA QA61AD DE LA iUBLIOTECA liARWELL INTFGRA i.A FUNCION F

1‘00330

320
25G

209
30<)

500

t̂ :̂ QAG1 AD (F , 2 , 2 , N I , DELTA )
THGTA< ,n == ( 1 2«Qí':E:TA-i F< 2 > »í)ELTA)(6»íE ' W(J)==TKETA(J)/< (J-1 )«I)ELTA)
IF(J-1)320,330,320 
H(J>=-1.

R( J)=0. 
tO TO 300
Ir<..)-N2>2a9,250,289
Z=THETA<J)
TRETA(J)=(Z-1)/2 
CONTINUE
R(J)=<J-1)«delta 
H(J)==THETA(J)/( (J-1 )«DEI..TA) 
CONTINUE
H(N2>=--Z/(N)(DFLTA)
WRI TE < ó , '->00 ) (H< J) , J=N2 , M ) 
F0RMAT(8F10.A)
.S'TOP
END

A) /  < A ,V i it >:■ 3 - • E T A »:• D E L T A >■ 6 «• Q 1,1(1))

PRR005Ó0 
PRR00570 
PRR00580 
PRR00590 
PRR00600 PRROOÓiO 
PRR00620 
PRR00630 
PRF-;00640 
PRR00A50 
PRROOÓÓO 
PRR0067G 
PRR00680 
PRR00690 
PRR00700 
PRRG0710 
PRR00720 PRR0G73G 
PRR0G74G 
PRR0G75G 
PRR007Ó0 
PRRG077<) 
PRR00780 
PRR00790 
PRR00800 
PRRG0810 
PRR00820 
PRR0083G 
PRR0084v> 
PRR0083G 
PRR0G8Ó0 
PRR0087G 
PRR <50880 
PRR0OB90 
PRRG0900 
PRR0091G
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F IL E :  PCH FORTRAN CNEA2 -7 / í , f ! -V M /¿ 'P -C ;M i’ -R E L 3  . i -P LC B 401  + -S ’L 3 0 3

PRO&RhMA de calculo del P0T[:NC1AL QUIMICO DE 0I5OLÜC. DE UNA ESF-ERA 
DURA EN AGUA, .ÍTEGUN EL FÜRMALIi’MO DE PCH, EN F-UNCION DEL TAMAi^O DE 
LA ED. LOS DIS'TINTÜS .>;OLUTOS i’E IDENTIFICAN A TRAVEi’ DE LA VARIABLE 
NOM<J).

«PCH0OO2O
«PCH00030
♦tPCH00040
«PCH00050
K-PCH0006G
<tPCH00070

c  » » » «  W l(*  i* •» X-H «• X-■)<• M # ií #■»*««• i t - ) í  )t I t» Ifíí X X - j ( - ***•»)(■ K i f»  •)(« X-» H •)(■)(•*«» K «■ p  c  H O O O 8  O

11

19

10

IHPLICIT REALx8<A-H,0-Z)
DIMENSION HH(300),F(4:50),F0(250),HAWTR(300),CAWTR(3G0) ,FCAU(300) 

1 CAW < 5'>G) , D (f>, 2f>0) , FF (300) , FE (5 , S ) , tO.' (1 O) , C (5 ), A < 5 , 5) , CAWO (1 5G) ,
1 W (60) . BB < 5 , 5 , 250), ce (5, 5) , NOM <5) , EP.S’ lOî  < 5 )
EA==-1 .

EB==-1 .
LP==Ó
C0Í1MÜN/MA22ED/EA , EB , LP 
READ(!>,11) D,T 
F0RMAT(F10.3,F10.5)
URITECÓ,1V) D,T
FORMAT < 7X , ' DENSIDAD= ' , F i 0.8, 'íX , ’ TEMPERATURA= ' , F1 O . 5)
DENNUM=̂ D«-. ¿,022/1 O .01 í>
PI=3.141592
READ(5,10)(HM(J), J=1 ,201 )
F0RMAT(3F10.-n
READ
READ

C5, » )  
(5, »)

f'tAX<NOM(J) J = 1 ,MAX)
C
CC
CCc
C
c
c

CALCULO DEL POTENCIAL QUIMICO DE E.VFERA RIGIDA
A) CALCULO DE LO.V COEFICIENTE.̂  DEL DESARROLLO DE CAU SEGUN CHANDLER 
C A l'J ( X > C O -1- C1 w X -t C 21(- X X « 2 C 3 > X » x 3 , D O N11E X < R ~ DIA í i E T Fí O A W) /  DIA M EI R O 
EN ESTE CASO LA TRANSFORMADA DE FOURIER DE CAW (CAWTR) SERA: 
CAWTR(K)=:i::p(K))H;Oíl!l (l())oC1 Hi2 ( K ) •«Cr' t líS < K ) *C3
N==1 40
DO 5 5 5  L I 0 := 1 , N  
D I = - ^ . 0 2 ) « ( Í J - L I 0 ) / 2 + l

1 22

DO 122 K = 1 ,2 G 0  
AD”  . OGítK x-n i'
A 1 • ( D S I  rí ( i'i í ) ) -  A h « D (; ü S ( D ) ) A T<« «■ 2
A 2 =•: ( 2 II- A D >• O S I  i U  A D ) - ( A D • iv 2 -  :■) *  D C O S ( I ■, D ) ■ 2 ) /  A I>» *  3
A 3 - < ( 3 * A D r': li- 2 -  ¿y') !< D S IN  ( A D ) -  ( A D *  w "i -  6 >: t'i O ) *I/C O S ( A P' > > A D <t *
|-| •) -■= ( D C O S < D ) * f 3 A D K *  ;> -  ó ) -  i'i I'i '< ■() t- D S IN  ( A1)) X A x ( A D x i. 3 - 6 x A D ) + 2 4 ) /  

i AD»
r¡ (1 , lO  -=̂A 1 
D ( 2 , !< ) - - A 2 - A ' i  
H ( 3 ,K : i = A 3--2 i' A 2 *A t  
n ( 4 , l<) .=A4-3x A3 I 3 X A 2 -A  !
RO^=('>xDT/PI 
DU 12¿ I K A - 1 , 4  
DO 12¿ K I A - 1  , 'I

PCF̂ 00G90 
PCHOGiOG 
PCHG0110 
PCH0G12G 
PCHG0130 
PCH0G140 
PCH0015G 
PCHOGiAO 
PCH0O170 
PCHG0180 
PCM0019G 
PCH002GG 
PCH002Í0 
PCHGG220 
PCHG0230 
PCHGG240 
PCH0025G 
PCHG02Ó0 
PCFIGG270 
PCHG02a0 
PCHOG290 
PCHG0300 
PCH00310 
PCM0032G 

A U . PCHG033G 
PCH00340 
PCFIGG350 
PCH003Ó0 
PCF)G037G 
PCH0G3aG 
PCH0039G 
PCH004GG 
PCH0041G 
PCI 100420 
PC FÍGO 4 30 
PCHG0440 
PCHG0450 
PCFF0G4¿G 
PCFI00470 
PCH004H0 
PCHG0490 
PCFI00500 
PCFU')Or>U> 
PCI 100520 
PCH0G530 
PCH005 40 
PCHG0550
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FILE: F-CH FORTRAN B CNEA2-7/6í)'VM/.VP-CMS:-REl.3.1 -PLCQ401 +-SL303

D O  1 2 7  K = i . 2 0 0  K1=K+1
127 FF( IO=Ei< IKA,K) »E i<KIA, l< ) «HM<l<1 ) 

Q=QA01A1)(FF,1 , 5 , 4 0 ,  ,08)
1 2 6  F E < Í K A , K I A > = = Q * R O  BI(1)=-1 .

D O  4 0  I N = 2 , V  
I N 1 = I N - 1

4 0  H K I N ) = - 1  . « B K 1 N 1  ) * I N 1 / < I N 1  <-3) 
D O  4 2  I N = 1 , 4  

4 2  C ( I N ) = = B K I N )
D O  4 4  I N = 1 , 4  
D O  4 4  J N = 1 , 4  
I J = I N + J N - 1  

4 4  A ( I N ,  J N ) = F E < I N ,  J N ) ~ B K I J )
I E = 1  IA=--:5 
N A = 4  
E = 1  .

CC
C
C

LA S'UBRUTINA MA22AD 
ECUACIONE.V LINEALE^:

DEDE LA BJIBLIOT. 
4X4.

HARUELL RES’DELVE EL .'j IS'TEMA DE

48

C A L L  M A 2 2 A D  ( A ,  l A  , N A ,  r j , W ,  E  >
W R I T E < Ó , 4 8 )  ( C ( I > , I = 1 , 4 )
F 0 R M A T ( / 7 X , ' C ( G ) = ' , E 1 G . 4 , 3 X , ’ C < 1 ) = ' , E 1 0 . 4 , 3 X ,  

1 3 X ,  , E 1 0 . 4 )

,MAX

C<2)= ■ , El 0 . 4 ,

DO 721 J0=1 
NN--=NOM< JO) 
1 F ( L I 0 - N N > 9 , 8 , 9

8 DO 333 I.R--=1,4 
DO 332 K-" 1 ,2 00

332 B B < J Ü , I R , K ) = B ( I R , K )
333 CC:< JO, I R ) = C ( 1 R )
9 CONTINUE 
721 CONTINUE

Cc
c
c
c

B) CALCULO DEL POTENCIAL QUIMICO DE ESTERA RIGIDA 
CON.K'IDERANDO QUE EL VALOR DE CAU EN LA SUPERFICIE 
DADO POR EL COEFICIENTE CO DEL DE.VARROLLO DE CAU

80535

223

12

G A U O ( L I O ) = - C (1 ) *• DI *; 2
UR111: (á,aO>  L I O , D I , C AUO < L IO  )
FORMÑT (7X,  ' 1E=^’ , I 5 , / 7 X ,  'CAUO( ' , F 5 . 2 ,  • ) = 
CONTIHUi: . 
hO--=GhWO ( N )
DO 222 f10^=1,N
(;aw& ((10) Awo < mo ) -(:,awo ( n >
DO 223 I3---̂ 1 41 , 150 
(;a u o ( [ 3 )  = o .
U R IT F 'Ó ,  i 2 )  (GAWO(l . IÜ )  , LIÔ ^ Î , IIIÍO) 
FOFÍHAT < // /5 ( 4X , F r . i . 6 ) )
DO 747 JO- 1 , MAX 
NM==NOtt( JO )

, F10.4)

PCH00560 
PCH0057G 
PCH00580 
PCH00590 
PCHOO60O 
PCH00A10 
PCH00620 
PCH00630 
PCH00Ó40 
PCH00Ó50 
PCH00Á60 
PCH00670 
PCH00680 
PCH00Ó90 
PCH00700 
PCH00710 
PCH00720 
PCH00730 
PCH00740 
PCHG0750 
PCH00760 
PCH0077G 
PCH00780 
PCH0079G 
PCH00800 
PCH00810 
PCH0G82G 
PCH00830 
PCH00840 
PCH0085G 
PCH008ÓO 
PCHG0870 
PCH00880 
PCH00890 
PCHG0900 
PCHGG910 
PCHG092G 
PCH00930

S'EGUN EG). CHANDLERPCH00940 
DE CONTACTO ES'TA PCH0G950 

PCH00960 
PCH00970 
PCH0O93G 
PCH0099G 
PCH01000 
PCH01010 
PCH01020 
PCH01030 
PCH01040 
PCH01050 
PCMGÍOÓO 
PCH010V0 
PCH01GUO 
PCH01090 
PCH01100
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FILE-. F'CH FORTRAN El C N E A 2 -V /ó f! -V M /X P -C M .!> -R E L 3 .1 -PLCÍ3401 + -S L J G 3

AREA=A0)í(N-NN)».0:?
W R ITE (Ó ,9 9 9 )  JO,AREA 

999 F0RMAT<///7X, T.AS M  1 , 5 X , ' ARE:a == ' , F 1 0 . 4 )  
Q==QA01AI) ( f ,AW0,NN,2,71 , . 0 2 )
URITE(6,8ó(r.) Q 

B66 F0RMAT(//4GX,'Q=',F12.6)
DMUHi'== ( Q+AREA) )H)ENNUM-DLOG (1 -4wP.i:«DENNUH«1 .35« x-3/:})
URITE<(í>,33 5I)l-a)HS 

33 F0RMAT(7X, 'DELTA MU MARI) 5PHERE/I<T== ',F12-4)

C
C
c

CALCULO DE LA PERTURBACION 
.VIJPONCO INTERACCION TIPO

DE ORDEN 1 DEL POT. QCO, 
LENNARD-JONES' EN LA EXPRESION DE U(1 )

1 11

300

DI==1 ,35+.02«<N-NN)/2 
DO 111 K=1,2GG Al< ==!<«. 08 l<1=KM
CAWTR( I< )=4»PH( í) I » « 2 / A K k (CC(  JO, 1 JO, 1 ,K ) + C C (  J 0 , 2 )

1 ( JO, 2 , K ) +CC ( JO , 3 )  ( JO, 3 , K ) +CC ( JO , 4 ) «BB < JO , 4 , K ) ) 
HAUTR < l ( ) ==CAUTR < l< ) »  ( HH ( l< 1)  i-1 . )
I»I=^DI/.G2t-. 5
URITEÍA, !jC-0) IOI,DI
F0RHAT(7X,’ I D I - ' , IA,5X, 'DI-' ,F5.2>

3GG

G8*I </<2 «P IK >2 )G£l/<2wPI)(0í2)

DO 115 M=1 
JL=M+IDI -1  
R-JLK.G2  
1)0 113 l<̂ -1 ,200  
FO (1 ) ==0 .
FCAUd  ) = 0 .Ki==KM
FCAW ( K 1 ) = C:AUTR ( l< > X-D51i-i ( K w . G8 >(R ) »

113 FO < K 1 ) =I IAUTR ( l<) «D.VIN ( K«-. 0 3 « R ) )H< «
(3 = QAG 1 AI) ( FO, 1 , 3 , ^tO, . GB )
HAW1=Q/R
(J=QAOi AD<FCriW, 1 , 5 , 4 0 ,  . 0 0 )
HAU2==(J/R
r,AU ( M ) AW 1 -HAU2 1 .
I F < n - ó O )  13,13,1-1 
WRTTE( A , H  7 )  R , CAU( « ) , HAU1 , HAW2 

FORMAT ( 4X , ' r.AW ( ' , F'1. 2 , ' ) = ' , F 7 .
CONTINUE
HIHlH0'^^50xl ) l>2. » )^(  1/6.  > + .5  
IF ( J L - M I N I ¡ 1 0 ) ' 1 ,  1 .5  
F (H )=-( . ;A U ( í í :i v<R«#2 
CO TO ó
F (M )  «  G A W(M) «■’< ( DI / R ) X-« 1 2 -  < » I  / l'í) « 6)* A « R u «■ 2 
CONTINUE 
CONTINUE 
Q=QA01AI ) (F,  1 , 2 ,  i 50 ,  . 0 2 )
UR IT E<Ó,333 ' ) )  MIMIHO.Q 

333' )  FORHAK/VX,  ' R HINIhO = : ' , I 3  
DriU'i =='I>.P I *DENNUrti' Ci/T 
U K ' tT E ( ó ,8 2 )  DI.DMUí 

82 FnRHAT(7X,  '1)1^=' , F ; í . 2 , / 9 X ,

13 
117 

1 4

L>
6
1 15

■)X,F10.4 ,  4 X , F 1 0 , 4 )

4X, ,F10.'1)

'MU>. i )•=' , F i 2 .  '»)

PCH01110 
PCH01120 
F-CH01 130 
PCH0114G 
PCH01150 
PCH011ÓG 
PCH01170 
PCH01180 
P C H 0H9G  
PCHO12G0 
PCH01210 
PCH0Í22G 
PCH0123G 
PCH01240 
PCH01250 
PCH012Ó0 
PCH01270 
PCH01230 
PCHG1290 
PCH0130G 
PCH01310 
PCHG132G 
PCH01330 
PCH01340 
PCH01350 
PCH0136G 
PCH01370 
PCH01380 
PCH01390 
PCH014G0 
PCH01410 
PCH01420 
PCH01430 
PCH01440 
PCH01450 
PCH014á0 
PCH01470 
PCH01480 
PCH01490 
PCHOiSOO 
PCH01510 
PCH01520 
PCH01530 
PCH01540 
PCMG1550 
PCH01560 
PCH01570 
PCHO1500 
PCH0159Ú 
P'CHG 1 600 
PCH01¿10 
PCH01Ó20 
PCH01Ó3O 
PCHO1640 
PCH01650
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c PCH016Ó0
C MU=MUHS' + MUI + MU IDEAL DONDE MU IDEAL=-: RT LNÍRT/VÍ) PCH01Ó70
C F'CHOláQO

DMU=DMUHS+DMl.M-<DL0G<T*82.05«I)/1 8.015) PCH01 A90
URITE<6,7) T.DMÜ PCH01700

7 F0RMAT</7X,'POTENCIAL QUIMICO <’ ,Fó. 2 , ' K)=■,F1O.5) PCH01710
747 CONTINUE PCH0Í720

ÍTOP PCH01730
END PCH01740
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IMPRESO EN CNEA


