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CAPITULO I: INTRODUCCION

1.1 Obijetivo del trabajo

Desde el punto de vista fisico, el estudio termodinamico de sistemas multicomponentes en
estado liquido es fundamental, debido a que por el hecho de juntar dos 0 mas componentes puros pueden
aparecer interacciones intermoleculares que no existian cuando los liquidos estaban separados; e,
igualmente, las interacciones intramoleculares que puedan existir cuando los liquidos se encuentren
puros pueden debilitarse e incluso desaparecer al mezclarse. Ademas de que las interacciones inter e
intramoleculares puedan formarse y/o destruirse, pueden también aparecer efectos estructurales debido
al tamario y forma de las moléculas que forman la mezcla. EI conocer estas interacciones y los posibles
efectos estructurales que se producen cuando se forma una mezcla es primordial para poder desarrollar
modelos mecanico-estadisticos que sean capaces de predecir el comportamiento de las moléculas en
estado liquido. Igualmente, desde el punto de vista industrial, con el conocimiento de las interacciones
existentes y con los datos termodinamicos experimentales aportados, se podran resolver muchas de las
cuestiones que se plantean habitualmente en la industria, asi como disefiar nuevas plantas de produccion
maés eficaces.

En este trabajo, nos hemos centrado en el estudio de sistemas donde alguno de los componentes
gue forma la mezcla es un compuesto aromatico polar. Estos compuestos despiertan un gran interés
debido a los efectos de proximidad existentes entre el anillo aromatico (grupo CsHs—) y el grupo polar
X del compuesto aromatico. Estos efectos intramoleculares conducen a la existencia de interacciones
entre el anillo bencénico y el grupo X del compuesto aromético, efectos muy diferentes a los que se
presentan entre los mismos grupos, grupo Ce¢Hs— y grupo polar X, cuando éstos forman parte de
moléculas diferentes.®

Con este proposito, el Grupo Especializado en Termodindmica de los Equilibrios entre Fases
(GETEF), ha estudiado y caracterizado sistemas que contienen aminas aromaticas®® (anilinas, 2-
amino-1-metilbenceno, 1-fenilmetanamina (bencilamina), 1H-pirrol, quinolina & imidazoles),
aldehidos, cetonas y ésteres aromaticos, 1% nitrilos aromaticos,*® 2-phenoxyethanol,®¥ y alcoholes

aromaticos (phenol, fenilmetanol, feniletanol).>17)

Continuando con este estudio, en este trabajo se ha determinado experimentalmente el
equilibrio liquido-liquido (ELL) de sistemas binarios formados por 3-fenil-1-propanol (3PhPrOH) + n-
octano, n-decano, n-dodecano, n-tetradecano 6 n-hexadecano.

El 3-fenil-1-propanol es un liquido viscoso incoloro con un dulce aroma a flores y, una vez
diluido, con sabor a fruta fresca. Se puede encontrar en fresas, té, balsamo de Per(, aceite de hoja de
cassai, crema de benjui, aceite de canela, etc. Es ampliamente utilizado en perfumeria como
componente de fragancia en composiciones de flores frescas como lila, jacinto y lirio de valle. También
se utiliza ampliamente como conservante en cosmética combinado con heliotropina o piperonal al ser
este alcohol aromaético una fragancia natural con propiedades antimicrobianas contra bacterias y mohos.
Como medicamento se suele aplicar en colecistitis, colangitis, colelitiasis, sindrome postoperatorio
biliar, hipercolesterolemia, etc.

1.2 Introduccién general

La necesidad de caracterizar el comportamiento termodindmico de mezclas binarias en fases
condensadas viene dada por dos aspectos fundamentales:

a) El tedrico: que pretende profundizar en el comportamiento de la estructura de la materia,
para avanzar en la bisqueda de una teoria generalizada del estado liquido.

b) El industrial: que constantemente demanda nuevos datos termodinamicos para resolver
cuestiones en ingenieria de materiales e ingenieria quimica.



El alto grado de complejidad originado por la no idealidad de las fases en equilibrio, o la
presencia de mezclas multicomponentes en el campo industrial, obliga a sustituir la informacion
experimental, inexistente 0 muy costosa, por predicciones basadas en calculos teoricos.

En las ultimas décadas, este campo de la Termodinamica de los equilibrios entre fases ha
experimentado un gran avance por multiples causas. Algunas de ellas son: el desarrollo vy
perfeccionamiento de diferentes modelos fisicos que son capaces de reproducir con bastante exactitud
los procesos termodinamicos experimentados por dichas fases condensadas en equilibrio, en particular
para los liquidos orgénicos no-electrolitos. La llegada de los ordenadores a este campo, permitio tanto
el control de procesos industriales como el desarrollo de modelos matematicos que sean capaces de
ajustar los datos experimentales proporcionados por los investigadores y de esta forma predecir otros
muchos dificiles de determinar de forma experimental.

Ademas, el estudio de mezclas liquidas organicas de no-electrolitos es una fuente de
informacidon sobre las interacciones moleculares que tienen lugar en la mezcla. Dichas interacciones
dependen tanto de factores estructurales, como son la forma o el tamafio, como de factores energéticos
consecuencia de las fuerzas de interaccion intra e intermoleculares.

Todo proceso de mezcla va siempre acompafiado de dos hechos simultaneos: la ruptura y la
formacion de enlaces (en el sentido mas amplio). El conocimiento termodindmico de estos procesos
concretos, y del proceso global, suministra informacién sobre la naturaleza e intensidad de tales enlaces
(el balance entrépico-energético del proceso) y, por tanto, de las diferentes fuerzas que se encuentran
presentes en el seno de las mezclas liquidas. Un resumen del tratamiento termodinamico habitual puede
verse en el Capitulo 11 de este trabajo.

En lo que respecta al balance de interacciones a considerar podemos dividirlas en tres grupos
fundamentales que ejercen el control cuando no se producen reacciones quimicas verdaderas; es
decir, cuando no se produce una profunda alteracion de los grados de libertad intramoleculares
consecuencia de la formacién de nuevas moléculas, lo que simplifica mucho el tratamiento teérico.
Salvo en el caso de los enlaces por puente de hidrogeno (mezclas asociadas) siempre se considera que
el proceso de mezcla no reaccionante deja inalterados todos los grados de libertad intramoleculares;
quedando condicionado por los tipos de interacciones siguientes: 822

a) Interacciones electrostaticas: originadas por la reordenacion local producida por las fuerzas
electrostaticas ejercidas por moléculas vecinas (fuerzas culombianas del tipo dipolo-dipolo o
dipolo-dipolo inducido). Su caracteristica principal es su naturaleza “direccional”, que origina
campos de fuerza no esféricamente simétricos, y mezclas no al azar.

b) Interacciones dispersivas: debidas a las fuerzas de dispersion tipo London que se producen
por las interacciones entre orbitales electronicos de moléculas proximas, y que provienen de las
fluctuaciones instantaneas de los momentos dipolares de las moléculas. Evidentemente son
fuerzas centrales que generan mezcla al azar. Son siempre atractivas.

¢) Interacciones especificas: debidas principalmente a la presencia de puentes de hidrégeno
inter e intramoleculares que conducen, por asociacion o solvatacion, a la formacion de
agregados polimoleculares, y generan una alteracién significativa de los grados internos de
libertad de las moléculas presentes en la mezcla. No hay que olvidar tampoco otro tipo de
interaccion especifica producto de la formacion de “complejos de transferencia de carga” entre
moléculas que pueden ceder o aceptar electrones. Un claro ejemplo son las sustancias en las
que participan compuestos aromaticos.

Una mezcla liquida es tanto més compleja cuanto mayor sea el nimero de interacciones que se
originan entre los distintos “grupos activos” (grupos funcionales): partes significativas que constituyen
los eslabones caracteristicos de la cadena de cada tipo de moléculas. Uno de los tipos de mezclas de
mayor interés es el de sustancias que presentan enlaces por puente de hidrégeno. En el caso de los
sistemas alcohol aromético + n-alcano, objeto de este trabajo, se producen interacciones
fundamentalmente intramoleculares, entre los grupos activos de la misma molécula, e interacciones
intermoleculares, entre varias de esas moléculas, 1o que va a condicionar de manera decisiva las
propiedades termodindmicas de tales sistemas. Ello hace que este estudio sea especialmente interesante.



Por supuesto, la utilidad de estas mezclas no es s6lo tedrica ya que también son mdltiples las
aplicaciones industriales donde estos tipos de compuestos estan presentes.

Una forma de abordar el estudio de las interacciones moleculares existentes en el seno de un
sistema formado por varios liquidos es mediante la determinacion experimental del equilibrio liquido-
liquido de dicho sistema; y, a partir de esos datos experimentales, tratar de predecir a nivel microscépico
que tipo de interaccion o interacciones estan presentes en el seno de la mezcla.

Las técnicas experimentales que se emplean hoy en dia para medir el equilibrio liquido-liquido
son complejas desde el punto de vista de la instrumentacion, debido al avance de la técnica, con el
objeto de aumentar la precision de las medidas. Sin embargo, conceptualmente son bastante simples.
En el capitulo 111 se presenta una breve introduccion a las técnicas experimentales de medida del
equilibrio liquido-liquido, haciendo hincapié en el material y el método experimental usado en este
trabajo (método turbidimétrico).

Los métodos experimentales requieren una metodologia y una verificacion de la bondad de los
datos obtenidos mediante el contraste de tales datos con los que se encuentran en la literatura, para lo
cual se utiliza un sistema tipo test que esté ampliamente estudiado. De esto tratamos en el capitulo 1V.

En el capitulo V se presentan los resultados experimentales de las medidas de las curvas de
coexistencia del equilibrio liquido-liquido para mezclas binarias a presion atmosférica. Los sistemas
gue se han medido en este trabajo son los siguientes:

3-fenil-1-propanol + n-octano, n-decano, n-dodecano, n-tetradecano o n-hexadecano

En el Capitulo VI se discuten cualitativamente los resultados obtenidos en el capitulo anterior y
se exponen las conclusiones obtenidas mas importantes.
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CAPITULO II: PRINCIPIOS BASICOS

1.1 Introduccion

Puesto que este trabajo se enmarca en el contexto de estudios sobre Termodinamica de mezclas
liquidas de no-electrolitos, es primordial hacer una exposicién sobre los aspectos Termodindmicos que
inciden en este tipo de sistemas.

La ausencia de una ecuacién térmica de estado para liquidos, que impide integrar la ecuacion
de Gibbs—Duhem para los procesos isotermos, nos obliga a obtener la informacion termodinamica de
liquidos y de sus mezclas a través de otros medios. Para realizar dicho estudio hay que introducir nuevas
definiciones y nuevos conceptos, la primera de ellas es la definicion de mezcla ideal.

En un proceso de mezcla, las propiedades termodindmicas de la mezcla no son, en general, una
suma de las propiedades termodinamicas de los componentes que la forman. Cuando si lo son, lamezcla
se dice que es ideal. Como consecuencia del proceso de mezcla, se modifican las propiedades
termodinamicas de los componentes debido a las interacciones que se producen entre las diferentes
moléculas de los mismos. Ello conduce a la introduccion de las propiedades molares parciales.

El conocimiento de las diferencias entre las propiedades termodindmicas de la mezcla respecto
a la situacion de idealidad es fundamental para conocer qué ocurre realmente en el proceso de mezcla.
Para llevar a cabo este estudio se introducen las propiedades termodinamicas de exceso.

11.2 Propiedades Molares Parciales

Cuando se pretende realizar un estudio termodinamico de sistemas cuyas propiedades dependen
de su composicién (donde el nimero y tipo de individualidades que forman el sistema es variable), es
necesario definir magnitudes que den cuenta de este hecho. En primer lugar, es necesario introducir
entre las variables termodindmicas de estado las que reflejen la composicion del sistema (cantidad de
sustancia de cada componente, fraccion molar, ...), ya que las propiedades termodindmicas van a
depender de estas variables. Seguidamente, hay que definir magnitudes que expresen como varian las
propiedades termodinamicas con la composicion. Este es el caso de las propiedades termodinamicas de
mezcla, donde es necesario considerar en el conjunto de variables de estado la composicién y deducir
cémo varian las mencionadas propiedades con ella.

Definicion
Los potenciales termodindmico son funciones de estado del sistema y pueden escribirse en
funcidn de sus variables naturales independientes.

Obviamente, se emplean aquellos méas convenientes para nuestros propositos, que se definen
de acuerdo con las variables termodinamicas naturales medibles. Por lo dicho anteriormente, entre las
variables de estado se utilizaran aquellas que definan la composicién del sistema, por ejemplo, el la
cantidad de substancia de cada uno de los componentes, junto con la presion y la temperatura, por ser
variables intensivas susceptibles de ser controladas y medidas con relativa facilidad.

Si el sistema contiene r componentes,
Z=7Z(T,P,ny..,n) (2.2)

Donde Z puede ser cualquier funcion termodindmica extensiva de estado como la U (energia interna),
S (entropia), G (Potencial de Gibbs), H (entalpia), V (volumen), A (potencial de Helmholtz).

La expresidn anterior puede ser escrita en forma diferencial:
YA 0z 0z
dZ = (E)P,nidT + (E)T,nidp + Z?:l(a_ni)T,P,TLj¢idni (22)

Se denomina propiedad molar parcial del componente i, Z,, a la derivada:



7 = (j—f) (2.33)

T,P,Tliij

Para el potencial de Gibbs, se identifica el potencial quimico del componente i en la mezcla con la
funcion molar parcial de Gibbs de dicho componente:

= aG
i =G, = (Tm)r,p,n,-ﬂ (2.3b)
Haciendo uso de la definicion anterior, la expresion (2.2) puede reescribirse como
= (Z o L\ Zdn,
dz = (aT)p’ni dT + (aP)T,ni dpP + Zl=1 Zldnl (243.)

Para el potencial de Gibbs, la expresion anterior se escribe como:
Propiedades

Las magnitudes molares parciales tienen caracter de propiedades intensivas (funciones
homogéneas de grado cero respecto a las variables extensivas utilizadas para describir el sistema), en
contraste con las magnitudes de las que procede, que son extensivas (funciones homogeéneas de grado
uno respecto de las mismas variables extensivas independientes utilizadas para describir el sistema).

A partir de la definicion de propiedad molar parcial se deduce que, para un componente puro,
la propiedad molar parcial coincide con la propiedad molar, esto es, Z; = Z,,

Las propiedades molares parciales de los componentes de una mezcla se pueden relacionar con
la propiedad de mezcla de varias formas. Por ejemplo, a travées del teorema de Euler, dando lugar a la
ecuacion

Zny) =X Z, (2.52)
Y dividiendo esta expresion por la cantidad total de substancia, n, se obtiene
Zm (X;) = Xio1 X Z, (2.69)

Donde el subindice “m” hace referencia a una propiedad molar.

La magnitud molar parcial representa la contribucion del componente i al valor total de la
magnitud del sistema, cuando aquel se afiade de modo que la presion, la temperatura y el nimero de
moles de los demés componentes permanecen constantes.

Es interesante para este estudio particularizar las expresiones (2.5a) y (2.6a) al potencial de
Gibbs:

G =i i (2.5b)
Gm = Xi=1%i Hi (2.6b)

Para una mezcla binaria donde X1 y X2 son, respectivamente, las fracciones molares de los
componentes de la mezcla, se pueden deducir® los potenciales quimicos de sus dos componentes a
partir de las ecuaciones (2.5b) y (2.6b):

M = Gy — X2 (ZZTZ) (2.7)
Hz = Gy + x4 (ZGTT:) (2.8)

Las expresiones anteriores tienen un gran interés por cuanto permiten una interpretacion gréafica
muy intuitiva del equilibrio entre dos fases dentro de una mezcla binaria como se ve en la Figura 2-1.
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Figura 2-1: Ejemplo de representacion de la funcion de Gibbs.

11.3 Mezcla Ideal

Para el estudio de cualquier sistema fisico es conveniente disponer de un modelo de sistema
ideal, donde las leyes que lo rijan sean sencillas y se pueda comparar con el sistema real.

Si se considera un mol de gas ideal, un cambio en el potencial quimico a temperatura constante
conduce a la expresion:

dG = du = VdP = RTdInP (2.92)

Lewis introdujo el concepto de fugacidad para tener en cuenta la no linealidad del gas de modo
gue para un mol de gas real se cumple que:

du = RT dinf (2.10a)

La fugacidad no es una propiedad de medida directa, pero simplifica matemaética y
conceptualmente el estudio del equilibrio entre fases.

A muy bajas presiones, cuando todos los gases se comportan de forma ideal, la fugacidad debe
coincidir con la presion. Asi, la definicién de fugacidad viene dada por la condicion

f _
})1_r>r(1)P })1_r>r(1)¢ 1 (2.11)

Donde ¢ = g Es el coeficiente de fugacidad.

Integrando las expresiones (2.9a) y (2.10a) entre un estado estandar que consideraremos igual
a la unidad y otro genérico, se tiene:

i — 1 (T) = RT Inp; (2.9b)
Ui — 1 (T)=RTInf; (2.10b)

Si suponemos ahora una mezcla binaria ideal de gases a una presion P (para una mezcla liquida
es formalmente idéntico). Por el hecho de ser ideal, el Unico efecto de la accion de mezcla sobre las
sustancias es reducir su presion desde P hasta p; = x; P , donde x; es la fraccion molar del componente
i.
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Se obtiene el potencial quimico de cada uno de los componentes de una mezcla a presion P
utilizando la ecuacion (2.9b):

u; = pi(T) + RT Inx; (2.12)
Donde ; (T) es el potencial quimico del liquido puro i a la presion P y temperatura T.

La ecuacion anterior deja de ser valida para mezclas que se apartan del comportamiento ideal.
Aun asi, seria muy conveniente poder mantener la forma de dicha ecuacién para sistemas reales; para
ello se introduce el concepto de actividad

u; = u;(T,P) + RT Ina; (2.13)

La actividad esté relacionada con la concentracion a través del coeficiente de actividad, y, que
caracteriza la no idealidad de la mezcla liquida

a; =X (2.14)
donde y; = y;(T, P, x;) es el coeficiente de actividad.

La ecuacion (2.14) puede sustituirse en la expresion (2.13) quedando estd en funcion del
coeficiente de actividad:

u; —u;(T,P) =RTInx;y; = RTInx; + RT Iny; (2.15)

Puesto que yi nos da una idea del comportamiento no ideal de la mezcla liquida, el término RTIn
vi€s un término de correccion al comportamiento de una mezcla ideal, luego se puede definir una mezcla
ideal como aquella que cumple la ecuacién

ui — 1 (T,P) = RT Inx; (2.16)

Se puede definir muchos estados estandar que cumplan que el coeficiente de actividad sea la
unidad, existiendo, pues, otras tantas posibles definiciones de mezcla ideal. Los dos estados estandar
mas utilizados son:

a) Estado de referencia simétrico.

Por lo general, se asume como estado estandar el del componente puro a la temperatura y
presion de la mezcla, pero también se puede considerar a la presion de vapor del componente puro o a
la presion de 1 atm. Esta definicion es valida tanto para el soluto como para el disolvente, de modo que
conduce a las expresiones siguientes:

u;(T,P) = liml(ui — RTInx;) (2.17)
Xi—
. ai . =
LR O (219

b) Estado de referencia asimétrico.

Como podria intuirse, en este estado de referencia se distingue entre disolvente y soluto, de
modo que el estado de estandar para el soluto es aquel en el que se encuentre infinitamente diluido
mientras que para el disolvente se mantiene el expuesto en el apartado anterior, cumpliéndose para este
las ecuaciones (2.17) y (2.18). Para el soluto se verifican las ecuaciones:

uNT, P) = lin%)(ui —RT Inx;) (2.19)
Xi—
. ai _ . =
e = A=t (2:20)

En este documento se hard referencia al estado de referencia simétrico cuando se haga
referencia al estado estandar.
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11.4 Funciones de Mezcla

Definicion

Se define la funcion molar de mezcla correspondiente a una magnitud termodinamica extensiva molar
Zn mediante la expresion:

AZy = Zy(T,P,ny, ...,ny) — Xi_q X Zpy (T, P) (2.21)
donde Z;, ;(T, P) representa el valor de la magnitud molar para un componente i puro que se encuentra
a la temperatura y presion iguales a las de la mezcla, es decir:

Zyi = Zm(xi = L,x; = 0/Vj #1i) (2.22)

siendo r el nimero de componentes de lamezclay Zn (T, P, X1, ..., X) el valor de la magnitud molar de
la mezcla.

De forma general, se tiene:
Dy = Zm — Xiey XiZpm i (2.23)
Si en la expresion anterior se sustituye la ecuacion (2.6a) se obtiene
ANy = N1 2% — Xy XiZm; = i Xi(Zy = Zn 1) (2.24)

Se puede decir entonces, que cuando se mezclan los componentes puros, a presion y temperatura
constantes, la funcion molar de mezcla nos da la variacion que experimenta la propiedad molar Zn.

Funciones de mezcla ideal

Veremos ahora las expresiones que adoptan las distintas funciones termodinamicas de mezcla para
el caso de mezcla ideal, definida por la ecuacion (2.16)

Para la funcion de Gibbs, la expresion (2.24) toma la forma

AGH = Xioq x4y — 1) (2.25)
Teniendo en cuenta la expresion (2.16) se obtiene que
AGH = RTY!_x;Inx; <0 (2.26)

A partir de esta expresion y haciendo uso de las relaciones termodinamicas se pueden obtener
el resto de las funciones termodinamicas de mezcla ideal.

Volumen molar de mezcla ideal:

id _ (9AGH _
At = (22 )T,n,. =0 (2.27)
Entropia molar de mezcla ideal:
id _ _ aAG,‘;‘E _ T ) )
asig = — (5 )p,n,. =—RY_,x;Inx; >0 (2.28)
Entalpia molar de mezcla ideal:
. 9 (AGm
AHid = —T2< = )> — 0 (2.29)
Pn

mj
Energia interna molar de mezcla ideal:
AUE = AH!E — PAVIE = 0 (2.30)
Funcion de Helmholtz molar de mezcla ideal:
AAY = AU — TAS = RTY!_, x;Inx; <0 (2.31)
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Se deduce de las anteriores expresiones que:

1.- En una mezcla ideal, todas las funciones termodindmicas de mezcla son nulas excepto las
que estan directamente relacionadas con la entropia.

2.- Unamezclaideal se forma espontdneamente, sin liberacion ni absorcion de energia en forma
de calor y sin variacion de volumen.

3.- Para una mezcla ideal, la funcion de Gibbs molar de mezcla es negativa y la entropia es positiva
para cualquier valor de la composicién.

Funciones de mezcla real

Las disoluciones reales se comportan de manera diferente a las ideales debido a las interacciones
moleculares, de modo que los componentes de la disolucion se comportan como si esta tuviese una
concentracién mayor o menor que la que tendria si fuese una mezcla ideal.

Para dar cuenta de este comportamiento, ya se introdujo el concepto de actividad, de forma analoga
a la fugacidad en el caso de los gases. La actividad representa la concentracion para la cual la mezcla
se comporta como si fuese ideal.

Se puede demostrar que se verifica la siguiente ecuacion:®
u; = u;(T,P) + RT Ina; (2.32)

A partir de la expresidn anterior, se pueden calcular las expresiones de las funciones de mezcla
real de forma anadloga a como se hizo para el caso ideal.

DG = Xieq % (1 — 1) (2.33)
Sustituyendo en la ecuacién anterior la ecuacion (2.32) se obtiene
AG,, = RT Yi_;x;lna; = RT Y[_; x; Iny;x; (2.34)

A partir de esta Ultima expresion se obtienen el resto de funciones molares de mezcla real.

Volumen molar de mezcla real:

AV, = (a%)mj = RT YT, x; (%)mj (2.35)
Entropia molar de mezcla real:
AS,, = — (%)P,TLJ’ =—-RYI_;x;lna; — RT Y-, x; (%)P'xj (2.36)
Entalpia molar de mezcla real:
i == (S5 = -rarn (352, e
p Xj

Energia interna molar de mezcla real:

_ _ — _pT2N\T (9lny; _ T (9lny;
AUy, = Ay, — PV = =RT2 S, x; (553 )P,xj PRT 31, x; (=] )T,xj (2.38)

Funcion de Helmholtz molar de mezcla real:

AA,, = AU, — TAS,, = RT ¥7—, x;Ina; — PRT Y7, x; ("’g‘P“)Tx' (2.39)
Xj

1.5 Funciones de Exceso

Las funciones de mezcla relacionan la propiedad de la mezcla con la propiedad de los componentes
puros gue la forman. Sin embargo, para este estudio, es mas interesante comparar las propiedades de la
mezcla real con las propiedades de la mezcla si fuese ideal. Para este propdsito se introducen las
funciones de exceso, que se definen como la diferencia entre el valor de la funcion termodinamica de
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la mezcla real y el valor de la funcion termodinamica de la mezcla ideal en las mismas condiciones de
composicion, temperatura y presion total.

AZE = AZ,, — AZI4 (2.40)
Haciendo uso de la expresidn (2.23), la ecuacidn anterior se puede escribir como:
AZE =7, — 714 (2.41)

Teniendo en cuenta que todas las propiedades de mezcla ideal son cero excepto las que tienen
que ver con la entropia, tendremos que las propiedades de exceso seran igual a las propiedades de la
mezcla real excepto las relacionadas con la entropia.

Volumen molar de exceso:

dlny;
AVE = AV, = RT S, x; (52 )T,x,. (2.42)
Entalpia molar de exceso:
E _ — 2\r . dlny;
AHF = AH,, = —RT2 Z1_ x; (553 )p,x,- (2.43)
Energia interna molar de exceso:
E _ _ 2T ] dlny; . T . dlny;
AUF = AUy, = —RT? 37 x; (5 )p,x,- PRT Z1_ x; (553 )T’x]_ (2.44)
Funcion de Gibbs molar de exceso:
AGE = AG,, — AGH4 = RTY!_, x;Iny; (2.45)
Entropia molar de exceso:
ASE = AS,, — ASi4 = —RYT_ x;Iny; — RTYT_, x; (‘”%)Px (2.46)
"

Funcion de Helmholtz molar de exceso:

DAF = Ay, — DA = RT ¥7_; x;Iny; — PRT Sy x; ;‘Pyl)”' (2.47)
]
Las mismas relaciones termodinamicas que existen entre las distintas funciones termodinamicas
también existen entre las funciones de exceso, por ejemplo, para la capacidad calorifica de exceso
tenemos:

dAHE
aT

ACE = (25) = —2RTSL,x (B~ RT2Nx (SR (2.48)
Px; Px; Px;

Dado que obtener las propiedades molares de exceso a partir de las relaciones termodinamicas es
dificil y ademas da lugar a resultados imprecisos, estas se obtienen experimentalmente. El valor de la
funcion de Gibbs de exceso se suele obtener mediante estudios de los equilibrios de fase, generalmente,
por sencillez, se opta por el equilibrio liquido-vapor; la entalpia molar de exceso, al igual que la
capacidad calorifica de exceso, se obtiene a partir de datos calorimétricos, mientras que el volumen de
exceso se obtiene mediante la medida de densidades o mediante métodos dilatométricos.

A partir del valor de las funciones obtenidas experimentalmente y de las relaciones termodinamicas
necesarias se obtiene el resto de las propiedades molares de exceso.

Las funciones de exceso, al reflejar el comportamiento no ideal de las mezclas, son una gran fuente
de informacion para los investigadores. Estas son un auténtico test para las teorias moleculares
referentes a liquidos y permiten establecer relaciones termodinamicas consistentes para mezclas
multicomponentes a partir de las representaciones de datos de mezclas binarias. Para finalizar y como
aplicacion directa, se tiene que las entalpias molares de exceso y los volimenes molares de exceso se
utilizan en los criterios de evaluacion de la consistencia termodindmica de los datos de los equilibrios
ELV, ELL, ESL isobéricos o isotérmicos, con la ayuda de la ecuacién de Gibbs-Duhem.
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11.6 Equilibrio Liquido-Liquido
a) Introduccion

A menudo, las mezclas liquidas no son homogéneas, sino que coexisten en equilibrio varias fases
liquidas, dando lugar a mezclas heterogéneas. Este fendmeno es importante en muchos procesos de
separacion como la extraccion y la destilacion extractiva. La miscibilidad parcial es una manifestacion
de la no idealidad en el comportamiento de los liquidos y su prediccion es un test para las teorias de las
disoluciones.

Para entender mejor estos fendmenos veremos en primer lugar las condiciones de inestabilidad
termodinamica de las mezclas binarias y su posible determinacion tedrica. Después se estudiard de
forma somera el comportamiento de estos sistemas.

b) Estabilidad termodinamica de mezclas liguidas

Como ya se ha indicado, las magnitudes de exceso reflejan las consecuencias del comportamiento
no ideal de las mezclas, como indica la ecuacion (2,41), y permiten contrastar las distintas teorias con
la realidad.

Para el caso de mezclas liquidas, que es el caso que nos interesa, las funciones de exceso permiten
estudiar la miscibilidad parcial de dos liquidos mediante el uso de la condicidn general de estabilidad
termodinamica, que establece que la funcion de Gibbs del sistema debe presentar un minimo.®

Supongase, para facilitar la exposicion, que se tiene una representacion de la funcion de Gibbs de
mezcla en funcién de la composicion a una temperatura y presion dadas, que tipicamente posee una
forma como la que se indica en la figura 2-1.

Un estado de equilibrio se caracteriza por presentar la funcion de Gibbs de mezcla un minimo a una
temperatura, presion y composicion dadas; por eso, en la figura, el punto d es menos estable que el f.
La curva a trazos G2kG; representa estados inestables de dos liquidos completamente inmiscibles, cuyos
estados de equilibrio estan a lo largo de la linea recta GomGs, éste seria el caso en el que la funcion de
mezcla AG,,, fuera positiva; por otro lado, la curva G.nG; se corresponde con estados en el que la mezcla
es completamente miscible.

Para este trabajo, el caso que nos interesa es el que representa la curva G.adhGs; en ella la
contribucion siempre negativa de AGL¢ y una adecuada AG* se pueden combinar para dar una Gn, de la
mezcla que para ciertas fracciones molares sea mas estable separada en dos fases con adecuada
composicién que en una Unica fase con los dos liquidos mezclados. Los estados de la region cdg cuyos
puntos en la grafica cumplen la condicion matematica de convexidad:

0x2

(Fe),, <0 249)

son totalmente inestables, e imposibles de obtener experimentalmente.

.y %G . .,
Los valores de la composicion para los cuales (ax;") =0 son puntos de inflexion y se
P,T

corresponden con los puntos ¢ y g de la figura; los tramos ac y gh que corresponden, en principio, con
estados inestables, son, en realidad, estados metaestables que si pueden ser alcanzados
experimentalmente. Se denomina curva ESPINODAL a la que se obtiene de representar para diferentes
temperaturas la condicion matematica anterior a presion constante. Los puntos b, d y j son extremos
locales que se determinan haciendo la primera derivada igual a cero.

Como se puede ver por las expresiones (2.7) y (2.8), las composiciones de las fases en equilibrio
corresponden con los puntos de tangencia del segmento afh con la curva, cuando las dos fases liquidas
presentan estas composiciones, cada sustancia tiene el mismo potencial quimico en ambas fases; la
interseccion de la prolongacion de dicho segmento con x1=0 y x,=1, permite obtener este potencial.

Se denomina curva BINODAL a la que representa esta pareja de puntos a presion constante para
diferentes temperaturas, y es lo que se tratara de determinar de manera experimental en este trabajo
para diferentes sistemas.
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Para una mezcla binaria ideal, La funcion de Gibbs de la mezcla es:
Gl = RT[x; Inx; + x5 Inx,] + pfxg + psx, (2.50)
y la funcion de Gibbs para una mezcla real
G = AGE + G1¢ = RT[x; Inx; + x5 Inx,] + pix; + uix, + AGE  (2.51)
La condicion de inestabilidad (2.49) conduce a:

32AGE
(5.5) +RT[=+=] <0 (2.52)
dxq X, Xy
Para una disolucion ideal, AGE = 0, y la condicion anterior no se puede dar para ningn valor de x;
Y Xz, concluyendo que las mezclas ideales no pueden dar lugar a una separacion de fases.

Si en virtud de un aumento de temperatura la zona comprendida entre los dos puntos de tangencia
degenera en un punto, tendremos lo que denominamos punto de solucion critica; a la fraccion y
temperatura correspondiente los denominaremos, respectivamente, fraccion criticay temperatura critica
del sistema. En términos del potencial quimico supondria que esa region en la que anteriormente era
constante degenera en un punto de inflexion. Matematicamente: @

(32),,= (), =0 253)

Teniendo en cuenta la relacion existente entre uy Gm, las relaciones anteriores nos conducen a las
expresiones siguientes expresiones:®

392G _ (9%Gn _
(6x12 )P,T - (6x13)P,T =0 (2.54)
A partir de estas ecuaciones se puede determinar la solubilidad mutua de dos liquidos mediante una
representacion del potencial de Gibbs de mezcla en funcidn de x: encontrando los puntos de doble

tangencia. Sin embargo, esto es factible s6lo para mezclas binarias, mientras que la aplicacion del
principio de igualdad de las actividades es completamente general.

Teniendo en cuenta la ecuacién (2.52) para mezclas binarias, se podria calcular la temperatura y la
composicion a las cuales tiene lugar la separacion de fases si se utiliza una expresion paramétrica
empirica para representar AGE. Es necesario que los parametros de los que depende AGE sean funcion
de la temperatura para que sea posible reproducir la separacion de fases en un amplio rango de
temperaturas. Inversamente, si se obtienen valores experimentales de la temperatura y composicién del
punto critico (inestabilidad incipiente), se pueden determinar los parametros que aparecen en la
expresion paramétrica empirica de la funcién de Gibbs de exceso, Utiles para resolver posteriormente
el equilibrio de fases de sistemas multicomponentes.

Al trabajar con la segunda derivada de la funcion de Gibbs de exceso se necesitan datos
experimentales muy precisos haciendo que este procedimiento no sea muy exacto.

En la literatura, es posible encontrar una gran cantidad de relaciones empiricas para la funcion de
Gibbs de exceso, pero algunas de ellas no son aplicables al estudio del equilibrio liquido-liquido. En
general, la mayoria de ecuaciones disponibles para AGE se utilizan para representar el equilibrio
liquido-vapor, cuyas caracteristicas son distintas al equilibrio liquido-liquido. Por ejemplo, la ecuacién
de Wilson®, cuyos parametros son independientes de la temperatura, no reproduce la separacion de
fases, siendo necesario introducir parametros dependientes de la temperatura para poder aplicarla al
estudio del equilibrio liquido-liquido.

¢) Curvas de coexistencia

De acuerdo con la ley de las fases de Gibbs, para un sistema binario con dos fases, de las tres
variables (presion, temperatura y composicion), solamente dos de ellas son independientes, es decir, el
sistema posee dos grados de libertad. La separacion entre las fases esté delimitada (o el equilibrio entre
las fases esta representado) por una superficie en un sistema tridimensional. Para simplificar el
diagrama, se mantiene una variable constante. En nuestro caso, esta variable ha sido la presion. De esta
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forma, el sistema pasa a tener un solo grado de libertad y la separacion entre las fases vendra
representada por una curva en un plano, llamada curva binodal. La figura 2-2a representa la curva
binodal méas comin. Menos frecuentes son las formas encontradas en las figuras 2-2b y 2-2d.

G2

—
>

|
ot Xy 21 Xy Xy X
aQ b ¢ d

Figura 2-2: Clasificacion de los equilibrios liquido-liquido segin la forma de la curva de
coexistencia

La figura 2-2a representa un sistema con una temperatura critica superior o temperatura
consoluta superior (UCST). En este caso, la solubilidad o miscibilidad mutua aumenta al aumentar la
temperatura. La temperatura critica a una presion dada, es una temperatura a la cual las propiedades de
ambas fases liquidas son idénticas. La mezcla es homogénea para temperaturas tal que t>tx y
composicion X" Si la temperatura tx se alcanza por enfriamiento, a esta temperatura aparece la primera
cantidad infinitesimal de una segunda fase liquida. Si se sigue disminuyendo la temperatura la mezcla
se enturbia. A la temperatura ty se la denomina temperatura de la solucion y es la temperatura donde la
mezcla homogénea de composicién x' empieza a separarse en dos fases. A temperatura t; el sistema
esta formado por dos fases de composiciones x; y x; respectivamente.

En la figura 2-2b, esta representado un ejemplo de sistemas que presentan una temperatura
critica inferior o temperatura consoluta inferior (LCST). En este caso la solubilidad mutua disminuye
al aumentar la temperatura. Este comportamiento se da en algunas mezclas de aminas con agua (gj:
trietilamina + agua).

En la figura 2-2¢ se muestran sistemas con una curva de miscibilidad cerrada, esta es frecuente
en mezclas formadas por una sustancia polar con agua. Un tipico ejemplo que aparece en la literatura®
6 es el sistema nicotina + agua y dentro de los hidroxiéteres (celosolvas) el sistema 2-butoxietanol +
agua®, También hay tres sistemas formados por glicerina con aminas que presentan el mismo
comportamiento (ej: glicerina + benciletilamina).®%

En la figura 2-2d se muestra el ejemplo de sistemas que presentan un punto critico superior y
uno inferior, pero a diferencia de la figura 2-2c, se forman dos curvas separadas (abiertas). Este
comportamiento se ha observado en mezclas de azufre con hidrocarburos aromaticos."

El Equilibro Liquido-Liquido (ELL) algunas veces es sensible, en cierto grado, al cambio en la
estructura de la sustancia. Como se muestra en las figuras 2-3a y 2-3b, este cambio se ve reflejado en
las curvas de equilibrio del dietil-éter y tetrahidrofurano con agua.*?
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Figura 2-3: Curvas de equilibrio L-L de dietil-éter (a) e hidrofurano (b) con agua.

La baja solubilidad del dietil-éter comparada con la del tetrahidrofurano puede ser debida al
hecho de que la parte hidrocarbonada (etil) del dietil-éter puede rotar libremente y romper con esta
rotacion los clusters que forman las moléculas de agua, conduciendo a un incremento efectivo de la
polaridad del agua comparada con la del dietil-éter.

Si se considera la figura 2-2a, donde ni moles del componente 1 se mezclan con n, moles del
componente 2, en la mezcla (formada por una tnica fase), la fraccion molar del componente 1 es x; =

% =nnﬁ. Para x; € (x1,x7), a la temperatura t;, existen dos fases de composiciones x; y x;
1TN2 e .
respectivamente y mediante un balance de masas se obtiene que 7 =n 2_; yn= n% donde

1~ 41 1—41

n,nyn son el ndmero total de moles, y el nimero de moles de la primera y segunda fase
respectivamente.

En laregion heterogénea, es decir, en el intervalo de concentracion x; € (&7, x;), las funciones
termodinamicas del sistema Y=V, H, S, A, G, C, , ... vienen dadas por la relacion Y = nY,, + ﬁﬁ,
donde Y,, e Y,,, son las funciones molares de la primera y segunda fase con composicién x7 y X3 ,
respectivamente.

Aunque la temperatura critica es la mdxima o minima temperatura de la curva de solubilidad,
la composicion critica no tiene que ser idéntica necesariamente a la correspondiente a la temperatura
méxima o minima debido a los errores experimentales, al considerarse el aplanamiento de la curva de
solubilidad y a la aparicién de una fuerte opalescencia en las proximidades del punto critico. La
composicién del punto critico puede encontrarse mejor de forma indirecta a partir de la interseccion de

la curva obtenida uniendo las composiciones medias (diametro) de la coexistencia de fases (x'IT”_l) a
cada temperatura con la curva de solubilidad (ley de Cailletet-Mathias).*®

Cuando la composicién se expresa en términos de fraccion molar, las curvas de solubilidad son
la mayoria simétricas alrededor de x; = 0.5 para sistemas cuyos componentes tienen pesos moleculares
similares o para sistemas no acuosos. Sin embargo, en sistemas acuosos, el agua hace que la mayoria
de las curvas de solubilidad sean asimétricas. Sin embargo, si se utilizan fracciones en masa o en
volumen para expresar la concentracion de éstos sistemas, las curvas son mas simétricas que cuando se
expresan en funcidn de las fracciones molares.

Se ha observado que el efecto de la presion a temperatura constante es parecido al efecto de la
temperatura a presion constante. Las curvas de equilibrio son parecidas a las de la Figura 2-2, excepto
que la presion se expresa en ordenadas.™®

En este trabajo no se trata en detalle el efecto de la presion. Para mas informacion me remito al
articulo y libro de Schneider.**® Es suficiente mencionar aqui, que el efecto notable de la presion en
el equilibrio puede alcanzarse a presiones alrededor de 10 a 100 MPa. En términos relativos, se observa
un efecto mayor de la presién en sistemas con curvas de miscibilidad cerradas, donde un cambio de la
temperatura de 1 K puede ser compensado por un cambio en la presién de 0.5 a 1 MPa.
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CAPITULO II1I: DISPOSITIVO EXPERIMENTAL

I111.1 Introduccién

La medida del equilibrio liquido-liquido consiste, cuando se mantiene la presion constante, en
la determinacion de las composiciones de cada una de las fases a la temperatura a la cual se produce la
mezcla o la separacion de las fases.

En la determinacion experimental influyen factores como los efectos de la gravedad en la
mezcla o las impurezas, en particular el agua. Estos factores generan un gradiente de densidad dentro
de la mezcla que modifica el equilibrio.? Algunos autores le restan importancia debido a la baja
difusién y a los largos tiempos de equilibrio en relacion con los tiempos a escala experimental.

Obviamente, la precision de los datos obtenidos depende tanto del método de medida, asi como
de los aparatos que controlan el dispositivo experimental.

111.2 Métodos de medida del Equilibrio Liquido-Liquido

El problema de la determinacion del equilibrio liquido-liquido se encuentra en el analisis de las
fases de equilibrio, especialmente, a bajas solubilidades.

Existen varios métodos para la determinacion del equilibrio liquido-liquido. A continuacién, se
exponen los més relevantes:

a) Método analitico directo

En este método, la mezcla heterogénea se agita intensamente durante un largo periodo de tiempo
(al menos dos horas) que depende, esencialmente, de la tension superficial y la densidad de las fases,
para después dejar que ambas fases se separen. Posteriormente se analizan ambas fases por separado.
La figura 3-1 refleja un recipiente termostatado que permite la toma de muestras de las fases en
equilibrio usando una jeringa o una llave de paso.G

El anélisis se puede realizar en términos de propiedades fisicas o quimicas, por ejemplo, el
indice de refraccion® o mediante un analisis cromatografico directo. Hay que tener en cuenta que
cuando se hace uso de estas propiedades para determinar la concentracion de las fases en equilibrio hay
que hacer un calibrado previo.

Normalmente, la calibracion no puede realizarse muy cerca del limite de miscibilidad, por lo
que la determinacion de la concentracion se lleva a cabo o bien a una temperatura diferente, o bien
después de una dilucion de uno de los componentes hasta que la mezcla analizada se encuentre en la
region homogénea.

)

N>

Figura 3.1: Esquema de un recipiente utilizado en el método analitico directo

Este método se suele aplicar a sistemas con bajas solubilidades mutuas donde otros procedimientos
son menos apropiados y requiere el uso de un método analitico adecuado.
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b) Método volumétrico

El método volumétrico consiste en hacer un minimo de dos medidas del volumen de ambas fases
en equilibrio para varias concentraciones de los componentes. Las medidas se realizan en ampollas
calibradas colocadas en un bafio termostatico. Para conseguir que las muestras estén bien mezcladas se
utiliza un agitador magnético, o en el caso de que la ampolla contenga bolas de cristal se la hace rotar.

Un balance de masas para dos conjuntos de medidas basado en las masas de los componentes
individuales y en la determinacion de los volimenes de fase lleva a las siguientes expresiones para la
fraccion en masa de un componente en ambas fases.®

1 181(1)+182(1)
= [mlﬂ/}?) - ml,IIVI(Z)] X [V}EZ)(WLI + mZ,I) - V}(Z)(ml,u + mz,u]_1 (3.1)
ﬂ)iz) = [ml,nVI(l) - m1,1VI(1)] X [V}(l) (M +my ) = VI§1) (my,; + mz,n]_l (3:2)

donde V,(k) es el volumen de la fase k en la primera serie de medidas, Vlﬁk) es el volumen de la fase k
en la segunda serie de medidas, m; ; es la masa del componente i en la primera serie de medidas, m; ;;
es la masa del componente i en la segunda serie de medidas y ﬁl(k) es la concentracion especifica
m;/V® del componente i en la fase k.

Este método no es practico para componentes con bajas solubilidades mutuas, siendo usado para

sistemas formados por sustancias con gran solubilidad mutua (varios tantos por cierto en masa). Este
método requiere una gran cantidad relativa de componentes.

¢) Método turbidimétrico

El método turbidimétrico se basa en la observacion de una turbidez (opalescencia) cuando se
produce una transicion de fase originada por un cambio en la temperatura (o presion) a una composicion
y presion (o temperatura) constantes, o por la adicién afiadir uno de los componentes del sistema a
temperatura y presién constantes.

En la determinacion de la temperatura a la cual las dos fases se separan a una concentracion dada,
se transfiere a una ampolla provista de agitacién, una cantidad conocida de un componente dado o una
cantidad dada de una mezcla homogénea. La formacion o desaparicion de dos fases (formacion o
desaparicion de turbidez) se consigue bajo agitacién cuando la temperatura varia. Para ello, la ampolla
es introducida en un bafio con control de temperatura. Dependiendo de las temperaturas que se quieran
alcanzar se usara un compuesto adecuado para el bafio (agua, glicerina...)

La medida se puede llevarse a cabo directamente en el instrumento usado en el método analitico
directo de determinacion del ELL.®

El método puede ser automatizado midiendo la intensidad de luz dispersada o la disminucion de la
intensidad de un rayo de luz primario (por ejemplo, un laser) mediante un sensor de luz (fotodiodo, ...).
La parametrizacién del dispositivo es complicada, ya que el grado de turbidez es muy poco reproducible
de un sistema a otro, ademas, aparecen diversos efectos externos de muy dificil control (movimiento
del frasco, variacion de la transparencia del agua debido a la formacién de burbuijas, ...).

Se puede demostrar® que cuanto mas diferentes son los indices de refraccion de los liquidos
mezclados mayor serd la intensidad de la opalescencia.

d) Método calorimétrico

El método propuesto por J. Arnauts et al.?”) usa el cambio de entalpia que se produce en el cambio
de fases. Este cambio puede detectarse con un calorimetro si el salto de entalpia producido es lo
suficientemente grande.
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111.3 Dispositivo Experimental usado

El sistema experimental empleado en este trabajo se basa en la medida de la temperatura cuando
una mezcla homogénea (en una fase) se separa en dos. La transicion de fase viene determinada por la
aparicion de una turbidez u opalescencia que es detectada visualmente (método turbidimétrico) y
actualmente gracias a la caida brusca de la intensidad que detecta un fotodiodo. Antes de instalar un
laser y un fotodiodo, una de las mayores dificultades del método turbidemétrico era determinar el
criterio para garantizar la reproductibilidad de las medidas para los distintos sistemas, ya que,
dependiendo del sistema, la opalescencia aparece bruscamente o de forma muy progresiva (tal efecto
se debe a la relacidn entre los indices de refraccion). El criterio de turbidez, era, por tanto, subjetivo y
requiere de un proceso largo de observacion de las mezclas.

El dispositivo experimental (ver Figura 3.3) esta compuesto de un recipiente termostatado de
cristal con una camara externa que permite hacer el vacio. De esta forma, se evita la perdida de calor
por conveccion o radiacion para conseguir un mejor control de la temperatura. Se utiliza un bafio de
agua (modelo GRANT LTC6-40RS) para el barrido de temperatura, haciendo posible trabajar con agua
en un intervalo entre 5°C y 90 °C (el rango se puede ampliar si se sustituye el agua por otros liquidos).

El bafio y el recipiente estan conectados mediante unos tubos de goma recubiertos de un aislante
con objeto de minimizar las pérdidas de energia en forma de calor. Se introduce la mezcla en una celda
de cristal de pequefias dimensiones (0.04 m de alto por 0.009 m de diametro) para evitar la evaporacion
y los efectos de la gravedad. La celda se cierra con un tapén de rosca (cubierta con teflén para impedir
fugas y la entrada de agua) que lleva unido una varilla de metal que permite colocarla en la posicién
adecuada (a la misma altura y lo mas cerca posible a la sonda de temperatura). Para conseguir la
agitacion se introducen unos pequefios agitadores magnéticos cilindricos en el interior que giran cuando
lo hace un agitador magnético (modelo P-SELECTA AGIMATIC-S). lgualmente, un agitador
magnético cilindrico mas grande en el fondo de la vasija, favorece mas, si cabe, la homogeneidad de la
temperatura del agua que circula en la celda donde se introduce la de medida.

Para conseguir un mayor hermetismo de la celda, se refuerza recubriendo de Parafilm® el
exterior de la misma, esta a su vez con cinta aislante y un anillo de goma que se encaja en la celda para
prevenir su descomposicién a altas temperaturas, asi como evitar que la cinta se pueda despegar.

Para medir la temperatura se utiliza una resistencia de platino (Pt-1000) unida a un multimetro
de alta precision modelo Philips PM2534 (6 digitos y medio). Este termdmetro se calibré previamente
en base a la escala de temperatura ITS-90, tomando como puntos fijos, el punto triple del agua y el
punto de fusion del Galio.

Las siguientes figuras muestran un esquema del dispositivo experimental y el dispositivo real.

Colda
Senda e
PTIL30 medda

g
FEd
':‘

Figura 3.2 Esquema del dispositivo de medida (vista frontal)
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Figura 3.3: Montaje utilizado para la medida del equilibrio liquido-liquido

Cuando la temperatura de trabajo es del orden o inferior a la temperatura ambiente, se necesita
un sistema refrigerante que permita alcanzar tales temperaturas. El bafio utilizado cuenta con un
compresor que permite enfriar el liqguido empleado para alcanzar temperaturas por debajo de la
temperatura ambiente. Cambiando el liquido del bafio, se puede ampliar el rango de trabajo.

Tanto el multimetro que mide la resistencia de platino como el que determina la intensidad
luminosa que incide en la fotocélula (Agilent 34410A), estan conectadas mediante GPUB (IEEE-488)
a un ordenador. Asi mismo el bafio est& conectado por puerto COM al mismo ordenador. De este modo,
se ha realizado mediante la aplicacion VEE de Agilent un programa para la adquisicién de datos
totalmente automatizada.

111.4 Calibrado del termdémetro

De acuerdo con la ITS-90®9), la temperatura ente el puto triple del hidrégeno (13,8033 K) y el
punto de congelacion de la plata (961.78 K) viene definida en términos de un termémetro de resistencia
de platino calibrado en un conjunto de subrangos definidos por diferentes putos fijos. En nuestro caso,
nos hemos centrado en el subrango de temperaturas definido entre el punto triple del agua y el punto de
fusion del galio. Dichas temperaturas estan fijadas en 273.16K (0.01°C) y 302.9146K (29.7646°C)
respectivamente.

En cualquier caso, las temperaturas estan determinadas en términos del cociente W (Tg) entre
la resistencia R (Tgo) a la temperatura Tgo Y la resistencia a 273.16 K, a la temperatura del punto triple
del agua:

W(T9o) =R (T90) /R (T90) (3-3)

El valor de la resistencia en el punto de fusion del galio la obtenemos realizando la media en la
zona plana y dio como resultado:
1115,533 £ 0,001 0
Anéalogamente se midio la resistencia del termémetro de platino para el punto triple del agua. En
este caso el resultado fue
1000,143 £+ 0,001 2
Con el valor de la resistencia de la sonda Pt-1000 en los dos puntos fijos y utilizando las
ecuaciones de la ITS-90@9 obtenemos el valor de la contante necesaria para transformar la resistencia
medida en temperatura.
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Todas las ecuaciones estan implementadas en un programa de ordenador de forma que la
resistencia media por el multimetro es leia por el ordenador y transformada directamente en
temperatura.

I11.5 Método de Medida
a) Preparacion de la mezcla.

Para la preparacion de las mezclas se utilizan celdas de vidrio en las que se introducen los
componentes de la mezcla y se utiliza un vaso de precipitado como soporte para poder realizar las
medidas. Los componentes se introducen mediante jeringas de cristal con volumen de 1 cm?® de
capacidad. Para este trabajo se utiliz una balanza Sartorius NSU125p, que tiene una precision en la
medida de 10 Kg. Para la conversion de las masas a fracciones molares se utiliza la tabla de pesos
atomicos relativos de 2015 publicada por la IUPAC®"?. EI método de pesada proporciona un error en la
fraccion molar del orden de 0.0001, aunque debido a la posible volatilidad, se estima que este es de
0.0005.

La correccion de pesada debido al empuje del aire para este trabajo es irrelevante. Un calculo elemental
para la fraccion molar con esta correccion nos da como resultado

ma

e
Xy = mfl Pl)Mlmz (3.9)

_P_a) '( _P_a)
(1 P1 My {1 P2 Mz

donde m; son las masas medidas por la balanza, M; son sus masas moleculares y pi las densidades de
los liquidos y el aire.

Para evitar que los liquidos puros cojan humedad se ha usado como desecante tamiz molecular
(molecular sieve union carbide type 4 A).

Las pesadas se realizan por diferencia, es decir, primero se pesa el soporte junto a la celda vacia,
después se pesa con el primero de los componentes y finalmente con los dos. Para elegir que
componente se introduce en primer lugar se recurre a la volatilidad relativa, de manera que se introduce
primero el que tiene una presion de vapor menor. A continuacion, se sella la celda con Parafilm® y
teflon.

Una vez tomadas las medidas se procede a la limpieza del material utilizado. Primero se limpia con
alcohol y después con acetona, finalmente se introducen en un horno para su secado.

b) Determinacidn de la Temperatura de Transicion.

Primero la celda con la mezcla se introduce en el recipiente termostatado con agitacion magnética
y en caso de ser necesario se calienta hasta tener la mezcla en fase homogénea. A continuacion, se
disminuye la temperatura hasta que la mezcla se separa en dos fases para tener una temperatura
aproximada a la que se produce la transicion. La mezcla se vuelve a calentar hasta tener de nuevo una
Unica fase y finalmente se enfria la mezcla lentamente (enfriamiento no superior a 1.2 K/h) hasta la
aparicion de la segunda fase. Durante todo el proceso el sistema se somete a agitacion mediante un
agitador magnético antes mencionado. La agitacion es necesaria para evitar confusion con:

1. Estados metaestables comprendidos entre las curvas binodal y espinodal. Esto puede dar lugar
a estados de aparente miscibilidad y transparencia pero que en realidad estarian por debajo de
la curva de equilibrio de modo que si no se agita de manera adecuada se podria dar una
temperatura inferior a la correcta.

2. En torno a las moléculas de agua (que se intenta que sean las menores posibles, pero es
imposible llegar al 0%) se pueden producir microfases o micelas que producen una
opalescencia que no se corresponde con un verdadero cambio de fase. La agitacion destruye
las micelas y microfases permitiendo obtener la temperatura correcta de transicion.
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Es importante sefialar que la turbidez observada es mucho més pronunciada en el entorno del punto
critico. Por este motivo, las temperaturas obtenidas en esta region son més reproducibles (= 0.02 K).

c) Medidas Precisas Cerca del Punto Critico.

Es necesario hacer medidas muy precisas en las inmediaciones de la zona critica de la curva de
coexistencia para asi determinar las coordenadas criticas.

Se puede encontrar la temperatura critica con gran precisién si se cubre la region critica con
abundantes puntos experimentales. Sin embargo, dada la dependencia suave de la composicion critica
con la concentracién es més dificil determinar la composicién critica.

Para determinar la composicion critica cuando varia la temperatura, un procedimiento, es seguir la
posicién de formacidn del menisco y su movimiento vertical para mezclas con varias composiciones.
El menisco esta en la mitad de la columna, a la composicion critica, y su posicién no varia cuando se
incrementa la temperatura con relacién a la temperatura critica. La medida de la posicion del limite de
las fases para mezclas de composicidn entorno a la composicién critica permite la determinacion de
esta.

También es posible determinar la composicion critica a través de la regla de Cailletet-Mathias que
da la dependencia lineal del didmetro de la curva de coexistencia con la temperatura reducida t:

x'+x!!

=x.(1+ A447) (3.9)

Otro criterio para poder determinar la composicién critica es la coincidencia de la densidad
media de las fases conjugadas con la densidad de la mezcla en la fase homogénea.
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CAPITULO IV: SISTEMA TEST

IV.1 Medida del Sistema Test

Para gque sea posible comparar las diferentes técnicas de medida es necesario un sistema que sea
ampliamente conocido y que haya sido medido con suficiente exactitud. Uno de esos sistemas es el
formado por metanol + n-heptano, que ha sido determinado por gran cantidad de autores. Entre los

datos existentes en la literatura se ha elegido los datos obtenidos por Hradetzky y Brittrich,-? y Mozo,
1.®

Metanol n-Heptano
Este trabajo procedencia Fluka(>99.5%) Fluka(>99.5%)
Hradetzky et al.*? | procedencia VEB(>99.9%) Alfa(99.86%)
Mozo, 1.8 procedencia Fluka(>99.5%) Fluka(>99.5%)

Tabla 4-1: Procedencia de las sustancias empleadas en este trabajo y en la literatura.

sistema test Xc T. /K
Este trabajo Literatura Este trabajo Literatura
metanol+n-heptano | 0.605 0.601¢ 324.22 324,579
0.6112 324.06112)

Tabla 4-2: Comparacion coordenadas del punto critico en este trabajo y en la literatura.

x-MeOH T/K
0.4875 324.26
0.4365 323.06
0.3877 321.55

0.363 320.96
0.7766  322.04
0.7044  323.98
0.6023 324.28
0.5077 324.04
0.6807 324.09

0.802 320.02
0.2395 309.27

Tabla 4-3: Datos experimentales del sistema test de este trabajo.

a) Las incertidumbres estimadas, u, son: u(x)=+0.0005; u(T)=+0.05 K; u(P)=+0.01 kPa;
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Figura 4-1: Datos experimentales del sistema test y curva de ajuste.
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Comparacian datos experimentales
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Figura 4-3: Comparacion del sistema test de este trabajo con los datos de la literatura.
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CAPITULO V: RESULTADOS EXPERIMENTALES

V.1 Introduccién.

Como se ha indicado al comienzo de este trabajo, el objetivo de este trabajo de fin de grado es
la determinacion de las curvas de coexistencia del equilibrio liquido-liquido para los sistemas binarios
3-fenil-1-propanol + n-alcanos, continuando un trabajo que el grupo GETEF viene realizando desde los
afios 80 en el Departamento de Fisica Aplicada. El propdsito es alcanzar un mayor conocimiento de las
interacciones moleculares que se producen en las mezclas liquidas de no electrolitos.

La determinacion de las curvas de equilibrio liquido-liquido ayuda en la comprension de estas
interacciones y como éstas se ven afectadas por la geometria y el grupo o los grupos funcionales de los
compuestos que integran la mezcla.

V.2 Resultados Experimentales

La procedencia, contenido en agua, densidad, fraccién molar inicial en % y el nimero de
identificacion CAS de los compuestos utilizados se exponen en la tabla 5-1. La densidad de los
compuestos puros ademas de darnos informacion acerca de la pureza de los mismos, nos permite
conocer el volumen aproximado de cada uno de los liquidos que tenemos que tomar para preparar una
fraccion molar proxima a la deseada. Aunque la fraccion molar se calcula como es evidente por pesada.

Tabla 5-1:
Propiedades de los compuestos puros empleados a 298.15 K y presidn atmosférica.
Fraccion 3 3 .

p lkgm p/kgm Contenido

Compuesto CAS Fuente m'ol'ar Exp. Lit en agua®
Inicial
3-fenil 1- . . W
122-97-4 | Sigma-Aldrich >99% 997.780 1033 57 ppm

propanol

n-Octano 111-65-9 | Sigma-Aldrich >99% 698.682 | 698.62 | 38 ppm

n-Decano 24-18-5 Fluka >99% 726.347 | 726.28® | 20 ppm
n-Dodecano 112-40-3 Fluka >98% 745.508 | 745.31@ | 25 ppm
n-Tetradecano | 629-59-4 Fluka >99% 759.275 | 759.29@ | 25 ppm
n-Hexadecano | 544-76-3 Fluka >99% 770.221 | 770.06@ | 33 ppm

Incertidumbre en la medida de la densidad 4(p) = +0.02kgm=3; A(T) = +0.01K; A(P) = +0.01kPa

V.3 Correlacion y Ajuste de los Datos Experimentales
Normalmente,®" para ajustar los datos experimentales de las curvas de coexistencia Liquido-
Liquido se hace por minimos cuadrados empleando un algoritmo Marquardt,® dando a todos los puntos

el mismo peso estadistico, a la ecuacion
2i
_ \n-2 xl/xf—xz/xg . _ . _ AC
Tcal = Lij=0 i [x1/x§+xz/x§ y Qo = Tc: an = X1 (5-1)
Donde n es el numero de coeficientes ajustados, ai y N el nimero de puntos experimentales.

La desviacion estandar o(T) del ajuste se define mediante la ecuacion
1/2
s -rey’]”
N—-n
Se ha demostrado® que el resultado del ajuste para las sustancias empleadas en este estudio no es tan
bueno como el que se obtiene normalmente al ajustar los datos del LLE, probablemente se debe a que

o(T)/K = (5.2)
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las zonas planas de las curvas de coexistencia son muy planas en la zona cercana al punto critico,
haciendo que la ecuacién (5.1) no sea capaz de ajustar con precision los datos experimentales. Por este
motivo, los datos experimentales se ajustaron usando el mismo algoritmo Marquardt® a la ecuacion:

T/K =T./K + kly — y.|™ (5.3)
Donde

_ YX1
Y= (e =0) (5.4)
Vo= (5.5)

{1+x,.(y—-1}
En las ecuaciones (5.3) a (5.5), m, k, y, Tc y X1c son los coeficientes a determinar mediante el ajuste de
los datos experimentales. En particular T, y Xic son la temperatura y composicion critica
respectivamente. Esta ecuacion se ha utilizado con excelentes resultados al aplicarla a sistemas de
metanol con alcanos.%%)
Cuando y=1, la ecuacién (5.3) se asemeja a la ecuacion: 214
Ax; = Bt# (5.6)
Donde Ax; = X7 — X; es el parametro de orden, el cual puede ser una diferencia de densidad o fraccion
molar en fases conjugadas, 1 es la temperatura reducida, dada por la ecuacion (Te-T)/Te; B es el
exponente critico correspondiente al pardmetro de orden y B la amplitud.
El valor de B depende de la teoria aplicada para su determinacion, > pero generalmente su valor es
préximo a 1/3.
Para las magnitudes que al expresarse en términos de ley de potencias divergen a infinito (ej: capacidad
calorifica a presion constante, C,, coeficiente de expansion térmico, a, ...) 0 convergen a cero (tension
superficial) en el punto critico,*>*¥ es comin la ecuacion (5.6). Esto se debe a que las funciones
termodinamicas no son analiticas en las cercanias del punto critico y no se pueden desarrollar en serie
de Taylor en dicha region (no se comportan clasicamente).
Cuando v se desvia de la unidad, en la ecuacion (5.3), desplaza la curva de coexistencia, pero cerca del
punto critico (y-yc) se reduce a (X-Xc).
V.4 Tablas y Figuras

Tabla 5-2: Datos experimentales? del equilibrio liquido-liquido 3-fenil-1-propanol (1) + n-alcanos (2)

3-fenil-1-propanol (1) + n-octano (2) 3-fenil-1-propanol (1) + n-decano (2)

X1 T(K) X1 T(K) X1 T(K) X1 T(K)

0.0908 276.84 0.4604 297.66 0.1821 295.52 0.5395 306.44
0.1469 286.62 0.4894 297.56 0.2128 298.72 0.5609 306.26
0.1586 288.26 0.5123 297.41 0.2339 300.47 0.5841 306.19
0.1823 290.95 0.5444 296.92 0.2688 302.61 0.6144 305.47
0.2054 292.89 0.5769 296.01 0.2910 303.56 0.6460 304.12
0.2438 295.16 0.6102 294.69 0.3262 304.93 0.6801 302.48
0.2766 296.29 0.6389 293.31 0.3500 305.57 0.7062 300.87
0.3052 296.97 0.6720 291.01 0.3851 306.21 0.7349 298.93
0.3402 297.41 0.6990 288.96 0.4141 306.23 0.7607 296.39
0.3862 297.63 0.7347 285.76 0.4406 306.57 0.7893 293.31
0.3901 297.62 0.7604 282.95 0.4647 306.47 0.8219 288.87
0.4292 297.79 0.7888 279.55 0.5025 306.50 0.5395 306.44

3 Las incertidumbres estimadas, u, son: u(x)=+0.0005; u(T)=+0.05 K; u(P)=+0.01 kPa;
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Tabla 5-2: (continuacion) Datos experimentales® del equilibrio liquido-liquido 3-fenil-1-propanol (1)
+ n-alcanos (2)

3-fenil-1-propanol (1) + n-dodecano (2)

3-fenil-1-propanol (1) + n-tetradecano (2)

X1 T(K) X1 T(K) X1 T(K) X1 T(K)
0.1516 296.08 0.5283 31591 0.1917 308.22 0.5632 325.82
0.1792 300.34 0.5637 315.97 0.2133 310.63 0.5911 325.98
0.2147 304.40 0.5845 316.00 0.2416 313.03 0.6208 325.99
0.2411 307.12 0.6300 315.75 0.2694 315.50 0.6514 325.70
0.2628 309.09 0.6540 315.70 0.2974 317.86 0.6816 325.53
0.2916 310.70 0.6848 315.13 0.3335 320.37 0.7105 325.23
0.3262 312.78 0.7121 314.49 0.3574 321.52 0.7435 324,51
0.3610 313.88 0.7311 313.86 0.3832 322.71 0.7711 323.21
0.3822 314.43 0.7618 312.36 0.4147 323.95 0.8020 321.05
0.4116 315.09 0.7951 309.66 0.4453 324.55 0.8148 319.66
0.4420 315.54 0.8199 306.24 0.4751 325.14 0.8562 312.94
0.4761 315.79 0.8404 302.18 0.5141 325.81 0.8844 305.93
0.5046 315.90 0.8632 296.94 0.5374 325.72 0.9168 294.16

b)  Las incertidumbres estimadas, u, son: u(x)=+0.0005; u(T)=+0.05 K; u(P)=+0.01 kPa;

3-fenil-1-propanol (1) + N-hexadecano (2)

X1

T(K)

X1

T(K)

0.2228
0.2437
0.2752
0.3040
0.3306
0.3579
0.3825
0.4176
0.4427
0.4748
0.5058
0.5392
0.5651

316.79
318.38
321.38
323.85
325.84
327.49
328.98
330.57
331.52
332.53
333.24
333.77
333.96

0.5934
0.6251
0.6501
0.6861
0.7097
0.7385
0.7673
0.7992
0.8296
0.8576
0.8854
0.9152

334.04
334.21
334.25
334.19
333.89
333.71
333.23
331.81
329.55
325.88
319.78
311.08
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Figura 5-1: Curvas ELL de los sistemas 3-fenil-1propanol (1) + n-alcanos (2)

Tabla 5-3: Coeficientes en la ecuacion (1) para el ajuste de los pares (xi, T) de la Tabla 2 de los
sistemas 3-fenil-1-propanol(1) + n-alcano(2);

N m K a Te(K) X1c a(T) (K)
3-fenil-1-propanol (1) +Octano (2)
24 3.028 -439 1.341 297.70 0.4113 0.08
3-fenil-1-propanol (1) + decano (2)
26 2.870 -369 1.010 306.55 0.4747 0.11
3-fenil-1-propanol (1) + Dodecano (2)
26 3.761 -991 0.661 315.80 0.5610 0.11
3-fenil-1-propanol (1) + tetradecano (2)
26 3.357 -660 0.522 325.83 0.6078 0.09
3-fenil-1-propanol (1) + Hexadecano (2)
26 3.307 -605 0.455 334.15 0.650 0.10
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CAPITULO VI: DISCUSION DE LOS RESULTADOS
EXPERIMENTALES. CONCLUSIONES.

V1.1 Discusion de los Datos Experimentales

Los sistemas estudiados en este trabajo se eligieron de manera que ademéas de profundizar en el
conocimiento termodindmico del comportamiento de los sistemas en estado liquido, complementasen
el trabajo realizado por el grupo de investigacion GETEF. Para realizar una discusién de este trabajo
experimental y obtener conclusiones, tengo que relacionar los datos experimentales obtenidos con los
estudios ya realizados por el grupo de investigacion GETEF sobre alcoholes aromaticos ya publicados
en la literatura.®®

Como se puede observar de la Figura 6-1, la temperatura critica para los sistemas 3-fenil-1-propanol +
n-alcano, aumenta de forma préacticamente lineal al aumentar del nimero de atomos carbonos del n-
alcano.

Como puede observarse hay un aumento de 4,6 K en la temperatura critica por cada atomo de carbono
gue aumenta el n-alcano.

Temperatura critica en funcion del numero de atomos de
carbonos del n-alcano en sistemas con 3-fenil-1-propanol
340
335
y = 4.609x + 260.7
330
325 .'
320 .
315 .

310

Temperatura critica /K

305
300

295
7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17

Numero de atomos de carbonos

Figura 6-1: Representacion de la temperatura critica para los sistemas 3-fenil-1-propanol + n-
octano, n-decano, n-dodecano, n-tetradecano y n-hexadecano.

Ademaés, como se ha mencionado, es necesario hacer una comparacion entre los resultados obtenidos
en este trabajo con los obtenidos para sistemas similares®® donde también estén presentes en la misma
molécula los mismos grupos funcional. En la Tabla 6-1 puede compararse la temperatura critica para

los sistemas fenol, fenilmetanol, 2-feniletanol 3-fenil-1-propanol + n-decano.
n2 de atomos de carbono de la cadena
Compuesto T/K XOH alifatica unida al anillo aromatico
Fenol 347 0.610 0
Fenilmetanol 335 0.647 1
2-feniletanol 316 0.543 2
3-fenil-1-propanol 306 0.474 3

Tabla 6-1: Temperaturas criticas de los sistemas y concentracion critica
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Los sistemas estudiados estdn formados por dos liquidos donde uno de ellos es un alcohol aromético
formado por un anillo bencénico unido a un grupo OH a través de una cadena alifatica formada por
diferente nimero de 4tomos de carbono, el otro componente que forma el sistema es un alcano lineal
(desde el punto de vista termodinamico los alcanos son moléculas practicamente inertes).

Como puede observarse en la Figura 6-2, al aumentar un &tomo de carbono la cadena alifatica unida al
anillo bencénico, la temperatura critica, cuando se mezclan con un mismo n-alcano, disminuye 14,2 K.

Comparacion carbonos en la cadena
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Figura 6-2: Representacion de la T, de los sistemas fenol, fenilmetanol, 2-feniletanol y 3-fenil-
1-propanol + n-alcano.

Concentracion critica en funcion del numero de
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Figura 6-3: Representacion te la X de los sistemas fenol, fenilmetanol, 2-feniletanol y 3-fenil-
1-propanol + n-alcano.
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Anilina

Tc
n-pentano 343.1
n-octano 345.1

Tabla 6-3: Temperaturas criticas de los sistemas formados por anilia+ n-heptano, +n-octano

Comparacién temperaturas criticas de diferentes sistemas +

n-alcanos
380
370 —
.......... Y
60 | e
350 TR
L R S
340 | et e
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------- g o
320 | e & et e
- e PR
310 | e e
....... 2
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290
4 6 8 10 12 14 16
® fenol ® fenilmetanol 2-feniletanol
® 3-fenil-1-propanol ~ eeeeeeees Lineal (fenol) ~ eceeeeene Lineal (fenilmetanol)
Lineal (2-feniletanol) ~ ceeeeeeee Lineal (3-fenil-1-propanol)

Figura 6-4: Representacion de las T de los sistemas sistemas fenol, fenilmetanol, 2-
feniletanol y 3-fenil-1-propanol con diferentes n-alcanos.

La variacion de la temperatura critica superior en funcién del n-alcano para sistemas CsHs-(CH2)y-1-X
+ alcano, depende fuertemente del grupo funcional en consideracion. Por ejemplo si X=NH,, T,=345.1
K (anilina + n-octano)®.

En mezclas formadas por un alcano determinado y un alcohol aromatico del tipo Ce¢Hs-(CH2)y.1 — OH,
la temperatura critica disminuye cuando u aumenta (Figura 6.4). Por ejmplo en sistemas con octano,
Tc/K =329.5 (u=1)® > 326.8 (u=2)® >308.4 (u=3)® >297.7 (u = 4) (este trabajo). Esta variacion
indica que las interacciones alcohol-alcohol se hacen mas débiles cuando el tamafio del alcohol
aumenta. Hay que resefiar que la variacion de Tc con la separacién entre el grupo polar y el anillo
aromatico en los sistemas CsHs-(CH)u.1-X + n-alcano depende del grupo polar que se considere. Por
ejemplo, si X = NH2, Tc/K = 345.1 (anilina + octan0);® y 280.1 (benzylamina + decano).” En
cambio, si X = CN, en mezclas con heptano tenemos Tc/K = 281.1 (u =1)®? < 350.1 (u =2)® > 353.2
u=3).0®

Hay que hacer notar que los sistemas, CHsz-(CH2),1-OH (u = 5,6,7,8) (alcoholes lineales primarios) +
heptano son completamente miscibles a 298.15 K. A composicion equimolar, las entalpias molares de

E
exceso son 1m/Jmol-1= 527 (hexan-1-ol); ™V 487 (heptan-1-ol);? 462 (octan-1-ol);*® 445
(nonan-1-ol);®® 421 (decan-1-0l).“® Las correspondientes mezclas con alcoholes aromaticos con el
mismo numero de atomos de C presentan lagunas de inmiscibilidad. Esto quiere decir que el efecto de
aromaticidad (es decir la presencia de un anillo aromatico en el alcohol) da lugar a interacciones
dipolares mas intensas entre las moléculas de alcohol. Esta tendencia se observa en otras mezclas
como las que contienen cetonas lineales o aromaticas, o nitrilos lineales o0 arométicos



37

V1.2 Conclusiones

- Calibrado de la sonda PT1000 de acuerdo a la norma ITS90

- Medida del sistema test metanol + n-heptano para la comprobacion de la fiabilidad del método.

- Se ha determinado el ELL de los sistemas 3-fenil-1-propanol + n-alcanos (n-octano, n-decano,
n-docdecano, n-tetradecano y n-hexadecano)

- Lascurvas de coexistencia del ELL de todos los sistemas estudiados presentan una temperatura
critica superior. Los valores de esta magnitud son elevados, lo que indica que las interacciones
intramoleculares entre el anillo aromatico y el grupo -OH son fuertes.

- Para sistemas con 3-fenil-1-propanol la T, aumenta con la longitud de la cadena del n-alcano
de manera practicamente lineal.

- Para sistemas con un mismo n-alcano, la T disminuye de manera practicamente lineal al
aumentar la longitud de la cadena del alcohol unido al anillo aromético (C¢Hs-(CH2)u-1-OH, la
T. disminuye al aumentar u). Esto indica que las interacciones intramoleculares existentes entre
el anillo aromético y el grupo funcional —OH se debilitan al aumentar la distancia entre el anillo
aromatico y el grupo OH.

- En los sistemas (CeHs-(CH2)u1i-X) + n-alcano, con (X=OH, NH;) predominan las
interacciones dipolares entre las moléculas de alcohol o de amina sobre las
interacciones intermoleculares debidas a la formacién puentes de hidrégeno.
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