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Resumen

Esta Tesis de Maestria en Ingenieria Quimica se enfoca de forma especial en el desarrollo de
herramientas para el disefio de un proceso intensificado, de cristalizacién reactiva, para la
produccién simultdnea de acido clorhidrico y sulfato de potasio. Para tal fin se abordan
diferentes alternativas para el calculo de diferentes equilibrios de fases involucrados en ese
sistema electrolitico reactivo. Se desarrollaron herramientas de calculo en el software
MatLab® para la predicciéon de equilibrios soélido-liquido, vapor-liquido, y soélido-liquido-
vapor en condiciones que involucran mezclas de iones y/o de solventes. Se implementaron
los modelos UNIQUAC extendido y LIQUAC. Para mejorar el desempeiio de esos modelos, se
formulan dos propuestas en esta Tesis denominadas HIQUAC y LIQUAC modificado. Los
nuevos modelos presentan menores porcentajes promedio de error en el calculo de las
solubilidades del KCI y del K>SO, en mezclas etanol-agua. Adicionalmente, el modelo LIQUAC
modificado presenta una capacidad destacada para la prediccién de las solubilidades de sales
en medios acidos. Con las nuevas propuestas también fue posible calcular equilibrios liquido-
vapor de H(Cl-agua y HCl-etanol-agua utilizando datos experimentales propios y reportados
en la literatura.

Palabras clave: Equilibrio de fases con solventes, electrolitos, modelos de actividad, 4cido
clorhidrico, sulfato de potasio.
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Abstract

This M. Sc. thesis in Chemical Engineering is focused specifically in the development of tools
for the design of an intensified process, of reactive crystallization, for the simultaneous
production of hydrochloric acid and potassium sulfate. Thus, several possibilities for the
phase equilibrium calculation for electrolyte reactive systems where analyzed. They were
implemented in the MatLab® software. They include the prediction of solid-liquid,
vapor-liquid and Solid-Liquid-Vapor equilibrium in mixtures of ions and/or solvents.
The UNIQUAC extended and the LIQUAC models were the base models. In order to improve
their performances, two new methods were proposed in this Thesis: the HIQUAC and the
modified LIQUAC methods. These new methods improve the prediction of the solubility of
KCI and K>S0, in the ethanol-water mixture. The vapor-liquid equilibrium for the water-HCI
and HCl-ethanol-water systems were determined vis a vis its importance for the studied
process. For that, original experimental data and reported data are used for the calculation of
the HCl-water-ethanol system.

Keywords: Phase equilibrium with solvents, electrolyte, activity model, hydrochloric acid,
potassium sulfate.
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Resumen

En este capitulo se describe la importancia de la termodinamica de electrolitos y de sus
equilibrios de fases en diferentes campos de la Ingenieria Quimica. Se analizan las
interacciones involucradas en el modelamiento de los sistemas electroliticos y las distintas
propuestas de modelos reportadas en la literatura. Finalmente, se definen los objetivos,
alcances y contenido de la tesis.
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1.1 Introduccion: ;Por qué es necesario predecir el
comportamiento de sistemas electroliticos?

Un requisito importante para el diseflo y optimizacion de unidades de operacién o
plantas industriales en el drea quimica, farmacéutica, petroquimica, ambiental, de alimentos
y produccion de energia es el conocimiento adecuado de las propiedades termofisicas para
los componentes puros y de sus mezclas (Gmehling, 2009). De estas ultimas, las mezclas
conformadas por sales inorganicas y/u organicas en diversos solventes han ocupado un lugar
importante en aplicaciones de la industria quimica. Entre ellos, es posible citar varios casos
de especial interés:

= Un primer caso corresponde a la produccién de fertilizantes quimicos cuya
produccién entre 2002 y 2007 alcanz6 un promedio de 165.3 millones de toneladas
de nutrientes como nitrégeno, fésforo, y potasio (IFADATA, 2009). Su procesamiento
incluye etapas de cristalizacidn fraccional en las que se aprovechan las diferencias en
las solubilidades de las sales con la temperatura y relaciones de solventes para
obtener productos de gran pureza. Estos métodos de sintesis usan varios tipos de
equilibrios solido-liquido y su disefio se puede hacer teniendo en cuenta diagramas
de fases como lo propusieron por ejemplo Fitch (1970) y Dey & Ng (1995).

» Otro caso esta relacionado con los métodos de disefio de cristalizacién por
‘drowning-out’ usados en productos farmacéuticos que utilizan equilibrios so6lido-
liquido y liquido-liquido (Berry et al., 1997).

* En los procesos quimicos industriales se necesita establecer las condiciones
adecuadas para que, en el transcurso de la operaciéon de un equipo al que entran
sustancias i6nicas, no exista formacion de fases. Por ejemplo, se busca saber en qué
condiciones no se tienen precipitaciones ni cristalizaciones, para evitar capas de sal
recubriendo las superficies de rehervidores, intercambiadores de calor, tuberias de
transporte de petréleo o unidades de 6smosis inversa (Thomsen, 1997) y generen
posteriormente problemas de desempefio.

= El tratamiento de aguas residuales y efluentes gaseosos en ciertos casos involucran
procesos con mezclas electroliticas. En corrientes con fosfatos, metales pesados, y
otros contaminantes ionicos se debe determinar las condiciones en las cuales estas
sustancias precipitan. Para remover didxido de azufre de algin efluente gaseoso con
la produccion de gypsum se necesita predecir el comportamiento de algunas mezclas
electroliticas (Thomsen, 1997).

» Modelos termodinamicos para electrolitos se utilizan incluso dentro de labores de
control de temperatura y humedad en edificaciones residenciales o comerciales a
través de las sales de Litio. En la actualidad estas sales se presentan como una gran
alternativa de absorbentes regenerables en enfriamientos evaporativos y sistemas de
secado. Con este objetivo se estudian principalmente los equilibrios liquido-vapor de
sistemas binarios y ternarios conteniendo LiCl y ZnCI; (Kolar et al., 2005).

» Los equilibrios de fases en sistemas electroliticos también se utilizan como soporte
para disefo y simulaciones de cristalizaciones reactivas, destilaciones azeotrédpicas o
extractivas, y extracciones liquido-liquido (Pinho & Macedo, 1996). La destilacion
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extractiva mediante el uso de una sal disuelta como agente de separacion, en lugar de
un liquido disolvente, es una operaciéon unitaria relativamente poco estudiada
(Llano-Restrepo & Aguilar-Arias 2003). Este tipo de efecto se puede aplicar a ciertos
sistemas (e.g, CaCly, etanol y agua) con un alto impacto. En algunos casos, una
concentracion relativamente pequefia de sal es capaz de aumentar
considerablemente la volatilidad relativa de la sustancia mas volatil a destilar. La
destilacién extractiva, se utiliza industrialmente para la produccién de etanol
anhidrido a través del proceso HIAG (proceso de destilacion extractiva que utiliza una
mezcla de acetatos de potasio y sodio como agente de separacién (Vasquez et al,,
2006)) cuyas bases fueron patentadas por Adolf Gorhan en el periodo de 1932-1934.

Los ejemplos citados son solo algunos de los motivos que justifican el estudio de la
termodinamica de los sistemas electroliticos.

A continuaciéon se presentan y analizan los principales modelos disponibles en la
literatura para predecir el comportamiento termodindmico de equilibrio para sistemas
electroliticos.

1.2 Modelos termodinamicos para electrolitos

Los modelos tedricos e ingenieriles para el calculo de las propiedades termodinamicas
de soluciones electroliticas han avanzado significativamente desde 1985. A comienzos del
siglo XX las predicciones solo se podian extender a soluciones diluidas y con un solo solvente.
En la actualidad se pueden calcular propiedades de un solo electrolito o una mezcla en
solucién sobre un amplio rango de temperaturas y composiciones. Se pueden incluir ademas
los efectos de varias sustancias no electroliticas, solventes y componentes supercriticos como
se han hecho en estudios de sistemas geologicos, plantas de energia y en tecnologias de
reacciones supercriticas (Anderko et al., 2002)

Los modelos mas adecuados para los calculos ingenieriles, son generalmente, los que
utilizan solo un nimero limitado de datos experimentales para calcular equilibrios de fases
de sistemas multicomponentes. Las mediciones experimentales del equilibrio de fases, tanto
para sustancias electroliticas y no electroliticas, en funcién de la temperatura, presién y
composicion, tardan un gran tiempo para mezclas multicomponentes, por lo que el ajuste del
modelo se limita generalmente a escasos datos experimentales dentro de las posibles
condiciones. Por ejemplo, para determinar el equilibrio liquido vapor en un sistema de diez
componentes con variaciones de 10% molar a presién atmosférica, se podria requerir 37
afios (Novak & Matous, 1987). Otros requerimientos deseables para un modelo de soluciones
electroliticas (Osorio & Giraldo, 2007) son:

1) Representar adecuadamente la energia libre en exceso de la mezcla, esto es, permitir
un calculo preciso de los coeficientes de actividad de todas y cada una de las especies
presentes en la solucion;

2) Ser lo suficientemente robusto como para ser empleado en la mayor regién posible del
campo concentracional de la mezcla, sin pérdida significativa de precision;

3) Estar de acuerdo con los comportamientos asintdticos de la solucion matematica
previamente establecidos, asi como con los comportamientos limites del sistema fisico;

4) Ser autoconsistente y contener en la medida de lo posible y de lo practico, tanto un
soporte tedrico riguroso como un sentido fisico realista en la modelacidon conceptual;
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5) Ser computacionalmente facil de resolver;

6) Mostrarse adecuado para simular fenémenos fisicoquimicos susceptibles de ocurrir en
el sistema a las condiciones externas (T y P) como equilibrios de fase y reacciones
quimicas.

Una caracteristica fundamental que deben cumplir los modelos termodindmicos de
sustancias electroliticas, a diferencia de los modelos para sustancias no electroliticas, radica
en la restriccion de electroneutralidad de la solucién. La concentracion, por ejemplo, para un
sistema compuesto por dos iones en agua no puede ser escogida independientemente, solo se
especifica una composicién de las tres para establecer su estado a una temperatura y presion
determinada (Thomsen, 2009).

A continuacién se describen los diferentes tipos de interacciones para sustancias
electroliticas y los modelos termodindmicos disponibles en la literatura que cuantifican esas
interacciones. Una apropiada seleccién del modelo (Modelo ge, ecuacion de estado, reglas de
mezclado, etc.) y la buena aproximacion de los parametros, permitira predecir correctamente
los equilibrios de fases de los sistemas electroliticos (Kiepe et al., 2006).

La revision de los modelos se realiza para encontrar la herramienta adecuada que permita
calcular equilibrios de distinto tipo (Liquido-Vapor, Sélido-Liquido, Sélido-Liquido-Vapor)
relacionados con la produccién simultdnea de sulfato de potasio y acido clorhidrico. El
proceso es de interés industrial en Colombia como lo describe Lopez (2010) y dentro de sus
calculos estan implicados diversos equilibrios de fases con el sistema electrolitico: KCI, K2SOa.
HCI, H2S04, H20 y un solvente organico. La produccion de sulfato de potasio como fertilizante
libre de cloruros, se realiza convencionalmente a través del proceso Mannheim o Glaserite.
En ellos se utiliza cloruro de potasio reaccionando directamente a altas temperaturas con
acido sulftrico (temperaturas mayores de 500 °C) generando altos consumos energéticos. A
través del proceso intensificado de cristalizacidon reactiva propuesto por Lépez (2010), la
reacciéon se puede realizar a condiciones moderadas de temperatura por la presencia de un
cosolvente (o denominado en la literatura como antisolvente, Pina et al, 2001). Diversos
equilibrios Sélido-Liquido y el sistema Liquido-Vapor HCl-etanol-agua relacionados con el
proceso intensificado se ajustardn para generar un modelo termodindmico pertinente de
disefio.

1.3 Tipos de interacciones en las soluciones electroliticas

La energia potencial generada por las interacciones electrostaticas entre par de iones
es inversamente proporcional a la distancia que los separa segin la forma: 1/r. Las
interacciones electrostaticas tienen efecto sobre una relativa larga distancia de separacion
entre particulas y por eso son llamadas “interacciones de largo rango”. A su vez, la energia
potencial generada entre las interacciones molécula-molécula es proporcional al inverso de
la distancia entre ellas elevada a la seis, 1/r¢. Esta es la razon por la cual dichas interacciones
son llamadas ‘interacciones de corto rango’. Por otro lado, se ha estimado que las
interacciones ion-dipolo son proporcionales al inverso de la distancia que los separa de la
forma 1/r? y que las interacciones dipolo-dipolo son proporcionales a 1/r3. Por eso, este par
de interacciones son llamadas generalmente “interacciones de medio rango” (Thomsen,
2009). A continuacién se explican las ideas utilizadas para representar cada tipo de
interaccion.
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1.3.1 Interacciones de corto rango

Los primeros conceptos investigados para conocer los equilibrios en soluciones idnicas
tienen que ver con las interacciones electrostaticas y la relaciéon carga-solvente. Debye y
Hiickel, en 1923, fueron de los primeros autores en describir las interacciones de corto rango
cuando propusieron su teoria de fuerzas interidnicas. Crearon el concepto de longitud de
apantallamiento o longitud de Debye-Hiickel, con el cual se pretendi6é tener en cuenta la
influencia de una atmosfera cargada por otros iones en la fuerza ejercida de un ion contra su
ion de carga contraria. Debye y Hiickel, a partir de conceptos de electrostatica clasica,
llegaron a expresar una funcién de Helmholtz en exceso, A, para una soluciéon cuya no
idealidad esta dada solo por las interacciones de las particulas cargadas eléctricamente.

El conjunto riguroso de ecuaciones al que llegaron (se pueden encontrar en Prausnitz
et al,, 2000) generalmente no se utiliza, pero sus multiples simplificaciones dan las bases de
las interacciones de corto rango en la mayoria de modelos de actividad propuestos a partir
de ese momento y aun hoy. Los mismos autores, Debye y Hiickel, restringieron su ecuaciéon
inicial y establecieron la llamada ley de Debye-Hiickel extendida, de donde se puede calcular
el coeficiente de actividad de cada ion en la mezcla.

La ley de Debye-Hiickel naci6 como una idea basica para tratar de explicar el
comportamiento de las sustancias electroliticas, sin tener en cuenta varias premisas;
por ejemplo, no tuvo en cuenta las interacciones solvente-iones y el solvente se tratd6 como
un medio continuo, cuyo efecto en el comportamiento de la solucién estd unicamente
relacionado con su constante dieléctrica y su densidad. El modelo de Debye-Hiickel por sus
restricciones no puede considerarse como un modelo termodinamico completo para las
soluciones de electrolitos, ya que so6lo involucra las interacciones -electrostaticas
(Thomsen, 2009). Si se pretende predecir el comportamiento de una sustancia electrolitica
unicamente con el término de Debye-Hiickel, su aplicacidn se limita a concentraciones muy
bajas (fuerzas idnicas hasta 0.01 mol/kg) donde los otros tipos de interacciones (corto y
medio rango) se pueden despreciar. A concentraciones muy diluidas se puede considerar que
las repulsiones entre ion-dipolo, dipolo-dipolo y molécula-molécula son pequefias.

Se han propuesto teorias distintas a la de Debye-Hiickel para expresar las fuerzas
electrostaticas, como la teoria de MSA (Mean Spherical Aproximation), y el modelo de
“hidratacién quimica” propuesto por Stokes y Robinson (Robinson & Stokes, 2002).
El término resultante de la teoria MSA es mas complejo que el obtenido en la ley de Debye-
Hiickel extendida, pero los resultados numéricos son similares (Thomsen, 2009). Stokes y
Robinson en 1948, idearon el concepto de hidratacion iénica, proponiendo una ecuacién con
dos parametros para soluciones que contienen un solo electrolito. Afos después fue
generalizado por Zerres & Prausnitz (1994) para dos solventes, pero su uso se limito, por su
teoria de solvatacién de los iones, a un Unico electrolito en solucién. Su aplicacién logra
extenderse a concentraciones mas altas que la ley extendida de Debye-Hiickel mientras que
la teoria MSA es ampliamente utilizada para la deduccion de ecuaciones de estado para
electrolitos.

1.3.2 Interacciones de corto y medio rango

Este grupo de interacciones, aunque disminuyen considerablemente con la distancia,
desempefian un papel importante a concentraciones altas de electrolitos, cuando el espacio
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entre molécula-ion y molécula-molécula se reduce. De alli que en la literatura se reporten
varias formas de calcularlas.

Empiricamente, Hiickel en 1925, traté de representar estas interacciones adicionando
un parametro extra a la ley de Debye- Hiickel. Esto permitié el calculo de coeficientes de
actividad a mas altas concentraciones (hasta fuerzas idénicas de 1 mol/kg) que la ley original
con buena exactitud.

Pitzer (1973), para formular su modelo termodindamico, también utiliz6 la ley de
Debye-Hiickel extendida y adicion6 una serie virial en la concentracién del electrolito para
representar las interacciones de corto y mediano rango. El modelo ha alcanzado alta
aceptacion y se ha aplicado con éxito a diversos sistemas geoquimicos, como por ejemplo
equilibrio de salmueras multicomponentes con fases so6lidas o solubilidades de los gases
atmosféricos en el agua del mar (Prausnitz et al., 2000). El modelo se aplica a un intervalo de
altas concentraciones (hasta 4 o 6 mol/kg de solvente). Las grandes desventajas estan en el
gran numero de parametros necesarios para mezclas con multiples electrolitos y el
tratamiento del solvente, una vez mas, como un medio continuo que complica la extension
del modelo a mezclas de solventes.

Para el calculo de las interacciones de corto y mediano rango también se reportan dos
grandes grupos de modelos en la literatura: Modelos basados en funciones de Energia Libre
de Gibbs en exceso y Modelos basados en ecuaciones de Energia de Helmholtz residual (Jint
& Donohue, 1991). Los modelos de coeficientes de actividad son de gran uso en la simulacién
de procesos por su simplicidad; sin embargo, no es posible aun hacer ciertos calculos como la
densidad de soluciones y coeficientes de actividad a altas presiones. Con el enfoque de una
ecuacion de Energia de Helmholtz residual se pueden calcular estas propiedades pero no con
la versatilidad y precision requerida para permitir simulaciones de procesos (Thomsen,
2009).

1.3.2.1.  Modelos de Energia libre de Gibbs en exceso

Para predecir actividades de electrolitos en un solvente o una mezcla, los modelos de
Energia libre de Gibbs en exceso incluyen la suma de un término de Debye-Hiickel y un
término de interacciones de corto/medio rango. Para el calculo de las interacciones de corto
rango se emplean modelos de composicion local tipicos de no electrolitos como Wilson,
NRF-Wilson (Non-Random Factor, NRF), NRTL (Non-Random-Two-Liquids), NRTL-NRF,
UNIQUAC y UNIFAC. Las propuestas se han denominado E-Wilson (Zhao et al., 2000),
E-NRF-Wilson (Sadeghi, 2005), E-NRTL (Chen & Evans, 1986), E-NRTL-NRF (Haghtalab &
Vera, 1988), UNIQUAC extendido (Thomsen et al., 1996; Iliuta et al., 2000; Thomsen et al,,
2004) o LIQUAC (Li et al, 1994; Lin et al, 2005; Li et al, 2011) y LIFAC
(Kiepe et al., 2006) respectivamente. La gran desventaja de los modelos E-Wilson, E-NRF-
Wilson, E-NRTL y E-NRTL-NRF es que estan formulados para sales especificas por lo que los
sistemas predichos son limitados, a diferencia de los modelos UNIQUAC ext., LIQUAC y LIFAC
que logran ser predictivos. Los parametros reportados para estos tres ultimos modelos
agrupan interacciones de un importante nimero de iones y permiten establecer el
comportamiento de un numeroso grupo de sales, ademas son extensibles a sistemas con
mezclas de varios componentes organicos o electroliticos.
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El modelo LIQUAC fue propuesto originalmente por Li et al. (1994). El modelo toma en
cuenta el término de Debye-Hiickel y las interacciones de corto rango calculadas utilizando
una modificaciéon del UNIQUAC. Incluye también un tercer término de interacciones de medio
rango, para representar el efecto indirecto de las cargas, como las interacciones carga-dipolo
y carga-dipolo inducido. Este modelo puede predecir equilibrios liquido-vapor, coeficientes
osmoticos y coeficientes de actividad medio de iones para un solo solvente o una mezcla en
sistemas con multiples electrolitos. El modelo LIFAC es similar al modelo LIQUAC con la
unica diferencia del modelo usado para las interacciones de corto y medio rango (Modelo
UNIFAC).

A medida que el tiempo transcurre los modelos evolucionan para mejorar sus
predicciones en condiciones de alta no idealidad. Como ejemplo, en la Figura 1-1 se
presentan los calculos de coeficiente de actividad i6nico medio de KOH a 25°C por algunos de
los modelos mencionados (implementados en este trabajo usando el software MatLab®) en
comparacion con datos experimentales (Zemaitis et al., 1986). Se muestra en la Figura 1-1 la
precision de los modelos: desde la ley pionera propuesta por Debye-Hiickel y una de sus
modificaciones (Hiickel), cuya aplicacién mejora a la anterior dentro del rango de
concentraciones diluidas, siguiendo luego con el modelo de Pitzer con aplicaciones a
concentraciones mas altas (pero menores a 7 mol de KOH/ kg de agua), hasta incluir un
modelo que tiene en cuenta las interacciones de corto, medio y largo rango como el modelo
LIQUAC. Este ultimo demuestra, para el caso analizado de KOH a 25 °C, excelente congruencia
en todo el intervalo de concentraciones con los datos experimentales. El porcentaje de error
relativo respecto a los datos experimentales a altas concentraciones de KOH, donde todas las
interacciones cobran una importancia clara por la cercania entre particulas (iones-moléculas,
moléculas-moléculas, iones-iones) es menor al 3% con el modelo LIQUAC (concentraciones
mayores a 5 molal) mientras que despreciando las interacciones de corto rango como se hace
en el modelo de Pitzer el error alcanza un valor de 33%.

10 F L T T T
O  Zemaitis etal. (1986)
8 | o+ Debye-Hiickel (1923) !
~--=e=:= Hiickel (1925) J/
6l. | =====Pitzer (1973) SR
LIQUAC (1994) <

Coeficiente de actividad medio y;

Molalidad de KOH [mol/kg]

Figura 1-1: Evolucidn en el tiempo de los modelos de electrolitos. Comparacion de los
coeficientes de actividad media del KOH a 25°C calculados por diversos modelos
electroliticos con los datos experimentales reportados por Zemaitis et al. (1986)

Li et al. (2005) usaron los modelos LIQUAC y LIFAC para el calculo de la solubilidad de
gases en soluciones electroliticas acuosas junto con la ecuacion de estado SRK
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(Soave-Redlich-Kwong) para la fase gaseosa. Kiepe et al. (2006) introdujeron luego un estado
de referencia explicito y fijo para los dos modelos (LIQUAC y LIFAC). De esta forma
calcularon equilibrios liquido-liquido y s6lido-liquido en mezcla de solventes para sistemas
con electrolitos. Adicionalmente, ajustaron parametros para una importante cantidad de
iones y propusieron una modificacién al modelo LIQUAC, despreciando las interacciones de
corto rango entre solventes-iones e iones-iones y teniendo en cuenta Unicamente las
interacciones de medio rango.

El modelo UNIQUAC ext. fue formulado primero por Thomsen et al. (1996) para
describir el comportamiento de fases de soluciones acuosas conteniendo varios tipos de
iones; su método también tomo6 en cuenta el término de Debye-Hiickel y las interacciones de
corto rango calculadas utilizando el modelo UNIQUAC. Sus ideas sirvieron de fundamento
para que Iliuta et al. (2000) propusieran un modelo general que puede describir un
Equilibrio Sélido-Liquido-vapor (ESLV) de sistemas electrolitos acuosos o con mezclas de
solventes. El modelo solo necesita parametros de interacciéon binaria dependientes de la
temperatura. Iliuta et al. (2000) corroboraron la capacidad de su modelo para predecir el
comportamiento de fases en sistemas conformados por metanol-agua y tres sales. En un
trabajo posterior, Thomsen et al. (2004) aplicaron el modelo para representar el ESLV en
sistemas acuosos que contenian sustancias no-electroliticas (etanol, 1-propanol, 2-propanol,
1-butanol, 2-butanol, 2-metil-1-propanol, 2-metil-2-propanol) y varios iones (Na*, K*, NHy4*,
Cl-, NOs-, S0472, SO3-2, HSO3-, CO3-2y HCO3-). En todos sus trabajos el agua se considera como
solvente y el cosolvente (la sustancia no-electrolitica diferente al agua) es tratado como otro
soluto mas.

1.3.2.2.  Modelos basados en la energia libre de Helmholtz: Ecuaciones de estado

A través de una ecuacién de estado se puede encontrar el efecto de la presion sobre los
coeficientes de actividad. La ecuacion de estado debe poseer la capacidad de representar
adecuadamente el comportamiento de un liquido. La influencia de la presiéon sobre un
coeficiente de actividad es qtil en la precipitacion de sales gracias a cambios simultaneos de
temperatura y presion.

Las ecuaciones de estado para electrolitos solo han sido consideradas por el momento en
trabajos de interés académico (Thomsen, 2009). Haghtalab & Mazloumi (2009) calcularon
coeficientes de actividad medios y coeficientes osmdticos para electrolitos fuertes en un
rango de temperaturas de 0 a 100°C. Ellos consideran la parte electrostatica compuesta por
un término MSA; luego, suponen un estado hipotético donde el ion existe sin carga utilizando
un término relacionado con la teoria de Born y en esta condicién le suman un término
relacionado con las interacciones de corto y mediano rango a través de la ecuacion cubica
SWEOS (Cubic Square-Well Equation of State). Masoudi et al. (2003) modificaron la ecuacion
de estado de Valderrama-Patel-Teja e introdujeron una regla de mezclado denominada NDD
(Non-Density Dependent) para no incluir explicitamente términos de largo alcance dentro
sus calculos. También existen ecuaciones para mezclas de solventes y célculos de equilibrio
liquido-vapor como la propuesta por Vu et al. (2002) para agua, metano y sal. En la mayoria
de los casos, los calculos realizados con ecuaciones de estado son menos exactos que los
realizados a partir de modelos de actividad de electrolitos semiempiricos; sin embargo, los
modelos basados en la energia libre de Helmholtz permiten en ciertos casos conocer la
densidad de la solucién electrolitica (Thomsen, 2009).
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1.4 Conclusiones

Los modelos de coeficientes de actividad son los mas aplicados para calculos
ingenieriles de sistemas electroliticos. A pesar de no relacionar el efecto de la presiéon sobre
el comportamiento de los sistemas electrolitos, aiin no han podido ser reemplazados por
opciones como las ecuaciones de estado. Entre los modelos de actividad, y pese al tiempo
transcurrido, el modelo de Debye-Hiickel sigue vigente primordialmente para calcular las
interacciones electrostaticas dentro de modelos que tiene en cuenta otro tipo de
interacciones adicionales como términos de medio y corto alcance. Las interacciones de corto
y medio rango (molécula-ion, dipolo-ion), en la literatura son representadas por los diversos
modelos para sustancias no electroliticas. Entre ellos se destacan los que ajustan parametros
de interaccion binaria entre ion-ion e ion-solvente debido a su aplicacién para multiples
sistemas con mezclas de sales y solventes (LIQUAC, LIFAC, UNIQUAC ext.).

1.5 Objetivos, alcances, y contenido de esta tesis

El objetivo principal de esta tesis de Maestria en Ingenieria Quimica es implementar
herramientas computacionales para establecer los equilibrios de fases necesarios para el
disefio del proceso de produccién simultdnea de sulfato de potasio y acido clorhidrico en
presencia de varios solventes. Para ello se utilizaran principalmente dos modelos de
actividad: El modelo LIQUAC y el modelo UNIQUAC extendido. A lo largo de este trabajo se
analizan las ventajas de cada uno para la simulaciéon de equilibrios sélido-liquido y liquido-
vapor de las sustancias implicadas en el proceso bajo estudio (sistemas con KCI, K250, HCl y
H;504 en soluciones acuosas o en una mezcla de alcohol-agua). El conocimiento de esos
modelos permite proponer modificaciones para el calculo de las solubilidades del sulfato de
potasio y cloruro de potasio a diferentes condiciones de temperatura, relaciéon de cosolvente
y/o presencia de iones.

Este trabajo incluye cuatro capitulos. En el segundo capitulo se especifican conceptos
importantes para la formulacion de los equilibrios de fases relacionados con los potenciales
quimicos en sustancias electroliticas. También se describen en detalle los modelos base
elegidos para el calculo de equilibrios de fase (LIQUAC, UNIQUAC extendido). Se presenta la
versatilidad de los modelos prediciendo actividades, coeficientes osméticos, presiones de
vapor, temperaturas de ebullicién y descenso en el punto de congelamiento para diversos
sistemas electroliticos acuosos. En el tercer capitulo, se describe la formulacién de equilibrios
sélido-liquido, inicialmente para sistemas acuosos. Luego se hace referencia a equilibrios
solido-liquido de electrolitos en una mezcla de solventes. Se realizan calculos para
solubilidades de varias sales en mezclas alcohol-agua utilizando los modelos UNIQUAC ext. y
LIQUAC. Los resultados obtenidos evidencian ciertas falencias de los modelos a
concentraciones altas del solvente organico para el UNIQUAC ext.e intermedias para el
modelo LIQUAC. Para superar tales limitaciones, se plantean algunas modificaciones y
nuevos ajustes de parametros en los que estan implicadas las sales de cloruro de potasio y
sulfato de potasio. Se consideran para estas sales, adicionalmente, los equilibrios sélido-
liquido con la presencia de su acido de ion comun. Las modificaciones a los modelos se
denominan HIQUAC y LIQUAC mod, cada una con sus alcances y limitaciones como se
muestra explicitamente en este capitulo. Diferentes tipos de equilibrios liquido-vapor son
estudiados en el capitulo cuarto. En una primera parte se describen los equilibrios de tres
fases: Sélido-Liquido-Vapor para sistemas electroliticos. En una segunda parte se analizan
electrolitos volatiles y el equilibrio Liquido-Vapor que pueden formar. Los sistemas tratados
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en esta parte del capitulo son las mezclas acido clorhidrico-agua y acido clorhidrico-agua-
etanol, por su relevancia en la producciéon simultinea de acido clorhidrico y sulfato de
potasio. Finalmente, un corto capitulo resume las conclusiones mas importantes de esta Tesis
junto a las perspectivas generadas.
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Resumen

En este capitulo se revisan conceptos importantes para la formulacién de equilibrios como
potencial quimico i6nico y coeficientes de actividad iénico medio. También se describen
los modelos base seleccionados para los calculos de equilibrio, estos modelos son el LIQUAC
y el UNIQUAC extendido (Ext.). Se calculan diferentes propiedades de sistemas electroliticos
como coeficientes de actividad idnicos medios u osmoticos, presion de vapor, temperaturas
de ebullicién, descenso en el punto de congelamiento a varias concentraciones a través de los
modelos descritos. Se comparan estos resultados con datos experimentales.



MODELOS DE ACTIVIDAD DE SISTEMAS ELECTROLITICOS

2.1 Introduccion

Para entender la termodindamica de los sistemas electroliticos es necesario revisar
algunos conceptos de uso comun: potencial quimico, actividad, coeficientes de actividad y
coeficientes de actividad idnico medio. Su definicién se basa en las ideas utilizadas para
sistemas no electroliticos. A partir del conocimiento de lo conceptos mencionados se pueden
formular diferentes tipos de equilibrios y entender ciertos conceptos utilizados en la
construccion de los modelos termodinamicos de coeficientes de actividad LIQUAC (Li et al,,
1994), LIQUAC modificado (Kiepe et al., 2006) y UNIQUAC extendido (UNIQUAC ext.,
Thomsen et al,, 1996). En este capitulo se hara referencia a equilibrios simples formulados
para un dnico solvente (agua), junto a las predicciones de los modelos de actividad con el fin
de mostrar parcialmente el potencial de cada uno de ellos y corroborar su eleccion frente a
comparaciones con datos experimentales.

2.2 Potencial quimico y coeficientes de actividad para
sistemas electroliticos

Al igual que para sustancias no electroliticas, para el equilibrio de sistemas idnicos se
deben conocer los potenciales de las sustancias implicadas en el equilibrio, de alli la
importancia de definiciones como potencial quimico iénico o coeficiente de actividad idnico
medio. Su cdlculo, como se vera luego, se utiliza reiteradamente en equilibrios como sélido-
liquido y liquido-vapor de sustancias electroliticas

2.2.1 Potencial quimico idnico

El potencial quimico de una sustancia i cualquiera se calcula como la derivada parcial
de la energia libre de Gibbs, G, respecto a las moles de i,N;, a temperatura, presién, y moles

distintas a i constantes (Thomsen, 1997):

_| %6
M = n. . (2.1)

Para iones, la derivada planteada en la ecuacion (2.1) es imposible de evaluar debido
a que al adicionar un ion en una solucién, manteniendo el nimero de los otros iones
constante, la solucién no se puede mantener eléctricamente neutra. Por esta razdn, no es
posible medir las propiedades de un solo ion independientemente de su contra-aniéon. Los
datos reportados en la literatura para iones (p.e.: Barin, 1989) miden en realidad la suma de
las propiedades de un anién y un catiéon, tomando un valor fijo de uno de ellos como
referencia para calcular la propiedad hipotética del otro.

Para los iones, la expresion del potencial quimico se define como (Thomsen, 1997):

t (T,P.x)=°(T,P)+RT Inxy, (2.2)
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donde z° (T,P ), el estado estandar del potencial quimico para un ion, es un estado

hipotético donde el ion existe puro a T y P del sistema. Sin embargo, para no usar este estado
hipotético estandar, el coeficiente de actividad de los iones generalmente es normalizado a

dilucién infinita, formulando asi lo que se conoce como la convencién asimétrica (y, = hi

0
i

donde y;” es el coeficiente de actividad del ion 7 a dilucién infinita). De esta forma la ecuacién
(2.2) se expresa como:

(TP, X) = (T,P)+RTIn(x777")

— 4 (TP )+ RTIn(7)+ RTIn(x;) (23)

para obtener:

4 (T.P.X)=g +RTIn(x) (2.4)

con ,ui*:luio(T,P)+ RT In(}/iw) y la ventaja de que éste si puede ser medido

experimentalmente (Thomsen, 2009). Para tales mediciones, se toma el potencial quimico a
25°Cy 1 atm de los iones H* como referencia. ,ui* se puede definir entonces como el potencial

quimico estandar de referencia a dilucion infinita. El término X;»; se conoce como actividad

de la especie i (&,). La ecuacién (2.4), se utiliza generalmente en base molal, puesto que las

concentraciones de sales se dan con mayor frecuencia en molalidad. Para ello se remplaza la
fraccién molar del ion por su molalidad utilizando la expresion:

n

n
= i =m M sol
i i sol i sol “*sol
Z r]i + Iqsol Z r]i + r]sol

iones iones

donde M es la masa molecular y el subindice s se refiere al solvente. Luego, la ecuacién
(2.4) se escribe finalmente como:

# (T,P,x)= 1’ +RTIn(Mm°)+RT Inﬂgxsolyi* =1 +RT Inlj)yi‘7 (2.6)
m m

=X,y M°=1 mol/kg, que es utlizado para

v o] 00 a0 v
cong = +RT In(Mso|7i m )»7/i
adimensionalizar los términos y generalmente no se escribe (se da por entendida. En
adelante en este trabajo tampoco se escribira). ,uiv se puede interpretar como el potencial

quimico de una solucion ideal de concentracion 1 molal del ion i. A estos datos se tiene acceso
en la literatura en referencias como NIST (1990) y Li et al. (2005).
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2.2.2 Coeficiente de actividad ionico medio

El potencial quimico total de una solucion iénica se puede calcular a través de la suma
de las contribuciones de la energia libre del solvente y de los iones de la solucién asi
(Thomsen, 2009):

G= r]sollusol + zni:ui (2_7)

ions
Sila sal S se disocia en el solvente (sol) seglin la expresidn:
nS—<—nyv.C+nyv,A

dondeV, y V, son los factores estequiométricos de disociacion de la sal. Entonces, la energia
libre de Gibbs total del sistema electrolitico es:

G = nsoI lusol + nsvc:uc + nsVA:uA (2'8)

El potencial quimico de la sal S es la derivada del potencial quimico total respecto a
las moles de sal disociada S, a presidn, temperatura, y moles distintas a las de S constantes:

2 —[ﬁj (2.9)
) ans P.T ,n#s .

Por tanto, es necesario derivar la ecuacion (2.8) para encontrar el potencial quimico
de la sal:

U, = (S—EJPT =n,, aaLr::'+vcyc +n,v, Zﬁ: F VL, + NV, (Zﬁj (2.10)
T.nzs
De la ecuacidn de Gibbs-Duhem a temperatura y presioén constante:
Ng,du, +nyv.du +nyv,du, =0 (2.11)
La ecuacidn (2.10) se puede simplificar en:
M, =V i, VL, (2.12)
Reemplazando la ecuacién (2.6) en la ecuacién (2.12) se obtiene:
p, =(vops! +vauy )+RT |n(mc“° my (77) (7X )VA) (213)

Definiendo el coeficiente de actividad molal medio y la molalidad media como:
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2= ) 211
Uy
m, =(mmy) (2.15)

se plantea en forma abreviada el potencial quimico de la sal como:

U, =u +vRT In(mij/f) (2.16)

— _ 0 0
donde ¥V =Va Ve y H =V +Vally,

El coeficiente de actividad molal medio es ampliamente empleado en la literatura
cuando se analizan sistemas binarios de electrolitos (sal o acido y agua) y existen varias
formas para medirlo experimentalmente (Robinson & Stokes, 2002). Los métodos que
determinan directamente la actividad de los iones se basan principalmente en reacciones
electroquimicas desarrolladas en celdas (Thomsen, 2009). A continuacién se presentan los
modelos escogidos en este trabajo para calcular el coeficiente de actividad de cada sustancia
(i6n o solvente).

2.3 Modelos termodinamicos para el calculo de
coeficientes de actividad. Descripcion.

Después de la revision bibliografica de los modelos de actividad para sistemas
electroliticos (capitulo 1) y con el fin de predecir equilibrios sélido-liquido y liquido- vapor
en mezclas de electrolitos y solventes, se seleccionaron para su implementacién en MatLab®
los siguientes tres modelos: LIQUAC, LIQUAC modificado, y UNIQUAC extendido (UNIQUAC
ext.). Ellos reportan predicciones adecuadas para sistemas que incluyen las sustancias
implicadas en la produccién simultanea de acido clorhidrico y sulfato de potasio, base de este
trabajo de investigacion. Mas adelante se mostraran las consideraciones, v.g. ventajas y
desventajas, que justifican tal seleccion.

2.3.1 Modelos LIQUAC y LIQUAC modificado

Los modelos LIQUAC tienen en cuenta las interacciones entre todas las especies en el
sistema electrolitico: tanto los solutos como los solventes. El modelo LIQUAC original (Li et
al,, 1994) ajust6 164 parametros de interaccién binaria en los que se incluyen diez solventes,
dieciocho cationes y diez aniones para predecir actividades medias, coeficientes osmoticos
hasta altas concentraciones, equilibrios liquido-vapor y solubilidades de un amplio nimero
de sustancias con muy buena exactitud. El modelo LIQUAC modificado se present6 junto al
modelo LIFAC modificado y propuso un nuevo estado de referencia para las interacciones de
medio rango (Kiepe et al. 2006). De esta forma extendié los calculos a equilibrios liquido-
liquido. El modelo LIQUAC modificado para sistemas acuosos tiene la misma forma y los
mismos parametros que el modelo LIFAC modificado. El LIQUAC modificado ajusta 94
interacciones solvente-ion y 84 ion-ion para siete solventes, catorce cationes y quince
aniones. Su uso también incluye predicciones liquido-vapor, coeficientes osmoticos,
actividades medias y solubilidades de electrolitos fuertes.
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Los coeficientes de actividad para los modelos LIQUAC son calculados a partir de
términos de interaccién de largo, medio y corto rango (LR, MR y SR, respectivamente). Las
interacciones del modelo LIQUAC se pueden representar asi (Li et al., 1994):

Iny, =|n7/tLR +In ;/tMR +In ytSR (2.17)

donde t incluye todos los solventes e iones. Basandose en fracciones molares, el término de
largo rango para el solvente (sol) se calcula como se muestra a continuacion.

In " =[%j{1+ b1 —(1+byT )_1 ~2In(1+bJ1 )} (2.18)

sol

Paralos iones:

*LR __ Z?A\jl_
j _1+b\/l_

donde z es la carga idnica e | es lo que se conoce como fuerza iénica (molal) de la solucién
(Prausnitz et al., 2000). La fuerza i6nica se calcula asi:

Iny (2.19)

! =%Zmi25 (2:20)

Los parametros de Debye-Hiickel estan dados por (Li et al., 1994):

1.327757.10°d°°

6.359696d°°

El superindice "especifica que el término de Debye-Hiickel o de largo rango esta

formulado siguiendo el formalismo de McMillan-Mayer o convencién simétrica (esto es que el
coeficiente de actividad tiende a uno cuando el soluto esta infinitamente diluido).

El término de medio rango para el solvente es:

In ]/:(/:F = z Bsol,ion (I )mion _ZZ[Bsol,ion ( I )+ IB 'sol,ion ( I ):IX lion mion

ion sol ion

—Msmz;[%('ﬁ 1B, (I)]mm,

(2.23)
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Para los iones el término de medio rango esta dado por:

. ~ , 72 , ‘
In ijR = (Msol) 12 Bj,sol(l)xsol +(2MJ JZZBsoI,ion (I )Xsolmion

sol sol / sol ion

, =) (2.24)
Z. . .
=N S A4
2 ZZ . (Hmm, M.,
donde:
Bion,ion (I ) = bllgn,ion + Cit)n,ion eXp(—I v +0125| ) (225)
Bsol,ion (I ) = bslz)l,ion +CsLoI,i0n eXp(—l.2| vz + 0125| ) (226)
a8 (I , dB (I
o (I) — ( ion,ion ( )) B . I — ( sol ,ion ( )) (227)
ion,ion d I sol ion d I

El término de corto rango, de forma similar al modelo UNIQUAC para no electrolitos,
tiene en cuenta dos contribuciones, una combinatorial y otra residual, asi (Li et al.,, 1994) :

SR

Inyg =|n7/sco| +|n7/§)| (2.28)

El término combinatorial esta dado por:

V. V.
InyS, =1-V,, +InV,, —5q, {1—Fi"+ln(ﬂﬂ (2.29)

sol sol

y el término residual para el solvente:

Z Yo A Xi¥ o1,

ZQiXi _Z ;qukvlk,i

Iny& =q,11-In (2.30)

Las interacciones de corto rango para los iones se calculan de forma similar a las del
solvente. Sin embargo, se normalizan a dilucién infinita para que puedan ser sumadas al
término de corto rango o de Debye-Hiickel y adoptar el formalismo de McMillan-Mayer
(Prausnitz et al,, 2000). La normalizacién se hace restando el limite del término residual y
combinatorial cuando la concentraciéon del ion tiende a cero. Este término se

simbolizara con “:
In y;SR =In j/jc —In }/jc°°+|n ;/jR —In ]/jR“’ (2.31)

c V. V.
Iny; =1-V, +InV, -5q, 1—E‘+In EJ (2.32)

] i
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J J zqixi i quxk‘//k,i .
i k
donde:
X. = nj X . = I’]sol (2 34)
i sol .
J zsol n5°| +Zion niO” ZSO| n5°| +Zion niO“
I, q
Vo =t— F =%
Y ax (2.35)
_ait
Wik =EXp B (2.36)

Los términos combinatorial y residual a dilucién infinita son, respectivamente:

r. r. r. r.
Iny;” =1__J+|n[_lj_5qj 1 3% | [0 (2.37)
rsoI rsol rsol q j IFsol q j
Inyi” =q (1—'//j,so| —|”Wso|,,-) (2.38)
Para expresar los coeficientes de actividad en funcion de la molalidad de los iones, se
resta el logaritmo natural de la fraccién del solvente, x = — ; :
1+ M VM,
Iny/ =(ny;" +Iny™ +Iny ) -In (1+ M., ZmionJ (2.39)
ion

L L L
i 85,0y

capitulo se utilizan los valores del articulo original (Li et al., 1994). Para ajustar un menor
numero de parametros el modelo LIQUAC modificado fija en cero las interacciones binarias
a;y a;.En el modelo LIQUAC los volumenes y areas superficiales (r;yq;) para los iones se

Los parametros del modelo son a CijL y para las simulaciones del presente

fijan en 1. Aunque se pudieron calcular del radio idnico, sus valores terminaban siendo bajos
(oscilaban entre 0.1 y 0.5) y reducia la flexibilidad del término de corto rango (Li et al., 1994).
El modelo LIQUAC modificado calcula los volimenes y areas especificas de los iones a partir
de los radios idnicos reportados por Shannon (1976). Los volimenes y areas superficiales de
los solventes en ambos modelos fueron tomados directamente de Gmehling et al. (1982).

2.3.2 Modelo UNIQUAC extendido

El modelo UNIQUAC extendido (UNIQUAC ext.) inicialmente se usé para calcular
equilibrios liquido-vapor, solubilidades y propiedades térmicas como entalpias de dilucién y
capacidades calorificas para soluciones acuosas que contienen los iones: Na*, K*, H*, CI, 5047,
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OH-, CO32, HCOs (Thomsen et al., 1996). Luego, el modelo se ampli6é a mezclas de solventes y
permitié el calculo de equilibrios liquido-vapor y sélido-liquido en mezclas ternarias y
cuaternarias (Iliuta et al., 2000; Thomsen et al, 2004). En el modelo UNIQUAC ext. el
coeficiente de actividad se calcula a partir de dos términos relacionados con las interacciones
de corto y largo rango. A través del modelo Debye-Hiickel se calculan las interacciones de
largo rango y se utiliza un modelo de composicién local como el UNIQUAC para calcular las
interacciones de corto rango (Thomsen et al., 1996):

Iny, =Ny +1Iny™= =1InyP" +In yNOUAC (2.40)

El término Iny""'°*¢ se expresa con las contribuciones combinatoriales y residuales

tipicas del modelo UNIQUAC. Los coeficientes de actividad dados por UNIQUAC son los
presentados anteriormente en las ecuaciones (2.32) y (2.33), con el agua como solvente (w en
lugar de sl ). La diferencia con el modelo LIQUAC para este término radica en la definicién de

¥, - La definicion utilizada para el modelo UNIQUAC ext. es:

ukl _ull
V= exp(_Tj (2.41)
donde:
Uy =Ug +Ug (T —298.15)

El término de corto rango también se normaliza, como se muestra en la ecuacion
(2.31), para poder ser sumado al término de Debye- Hiickel. El término Debye-Hiickel para el

agua es:
2
Iny2" ==M_AI*¥?c(bl"? 2.42
7t =3 MUA o (b17) (2.42)
donde:
a(y)=£{1+x—i—2m(l+x)} (2.43)
NG 1+X

El parametro A de Debye-Hiickel puede calcularse utilizando la ecuacién (2.21); sin
embargo, correlacionando la densidad y la constante dieléctrica en funcion de la
temperatura, Thomsen et al. (1996) proponen el pardmetro A de Debye-Hiickel como:

A=[1.131+1.335.10*3 (T —273.15)+1.164-10°° (T—273.15)2] (kg/mol)™  (2.44)

b para este modelo se asume constante con la temperatura y toma un valor de
1.5 (kg/mol)1/2 (no esta dado por la ecuacion (2.22)).

Para una sustancia distinta al agua, el término de Debye-Hiickel se calcula a partir de
la ecuacién (2.19). Esto quiere decir que para un solvente distinto al agua el término de
Debye-Hiickel con este modelo es igual a cero.

En resumen, normalizando y sumando todas las contribuciones, el coeficiente de
actividad para el ion, formulado en convencidn asimétrica, es:
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o

C
Tt iny ™ =iy —nye iyt —In g +ny™ (245

= +In

Iny, =In

El coeficiente de actividad molal de la especie i seria:
=X (2.46)

Para el agua, cuyo coeficiente de actividad tiende a uno cuando su fraccién molar se
acerca a uno, el coeficiente de actividad se calcula como:

Iny, =InyS +Inyf +Iny" (2.47)

Los parametros que los autores del método UNIQUAC ext. ajustaron fueron U, Uy,

junto a los volumenes y areas superficiales de iones y moléculas: I; y Q;, a excepcion del agua

cuyos valores son los de volumen y area superficial del modelo UNIQUAC original para
sustancias no electroliticas.

2.4 Resultados

Utilizando los dos modelos descritos anteriormente se calcularon, para diversos
sistemas de soluciones acuosas en un amplio rango de concentraciones, los coeficientes de
actividad medios, actividad del solvente, coeficientes osmoéticos, equilibrios liquido-vapor y
sélido-liquido, representando las presiones, temperaturas de saturacién y descensos en el
punto de congelacion. La formulacién de cada uno de estos equilibrios se explica en el anexo
A, junto a las definiciones de presién osmotica y con base en ella el de coeficiente osmotico. El
numero de sistemas que permite describir el modelo LIQUAC es mucho mas amplio que el
modelo UNIQUAC ext.; sin embargo, no todos los sistemas que predice el modelo UNIQUAC
ext. estan cubiertos por el modelo LIQUAC (v.g., este ultimo modelo no considera los sistemas
acidos). La capacidad de los modelos para predecir los datos experimentales se presentan de
forma comparativa. Los resultados se presentan en las Figuras 2-1 a 2-4.

Para el acido sulfurico, el modelo UNIQUAC ext. posé altas desviaciones en todo el
rango de concentraciones (Figura 2-1). Para el coeficiente de actividad medio esto es, en
promedio, un 62% de error relativo (error definido como el promedio absoluto entre las
diferencias de los datos experimentales menos los calculados, dividido por los datos
experimentales) a diluciones menores de 1 molal y de 55% a concentraciones mayores de 1y
hasta 16 molal. Respecto a la actividad estos valores varian considerablemente: a
concentraciones menores de 1 molal no superan un error relativo del 1% y a concentraciones
altas el error aumenta desde 0.5 % a 1 molal y supera el 100% a 16 molal. Sin embargo, el
coeficiente de actividad del acido clorhidrico a 25°C se predice con buena exactitud en el
rango presentado, en promedio el error relativo es de 3.6% desde condiciones altamente
diluidas hasta 5 molal. El modelo LIQUAC predice la actividad del Zn(NO3): con un porcentaje
de error medio de 0.6% desde condiciones diluidas hasta su saturaciéon en medio acuoso a
25°C. El modelo UNIQUAC ext. para el Na:CO;3 calcula su actividad con un porcentaje de error
medio del 1% también desde soluciones diluidas hasta condiciones saturadas a 25°C.
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Figura 2-1: Coeficientes de actividad medios para dcidos y actividad del agua para sales y
acidos a 298.15 K en agua. Predicciones de los modelos: LIQUAC: linea continua, UNIQUAC
ext.: linea discontinua. Datos experimentales: HCI: Thomsen (1997); H.S04: Staples, (1981);
Na;CO3: Goldberg (1981b); Zn(NO3)2: Goldberg (1981a)

En la Figura 2-2 se calcula el coeficiente de actividad y el coeficiente osmético de
cuatro sales: dos de ellas con el modelo UNIQUAC ext. y las restantes con el modelo LIQUAC.
En la Figuras 2-1 y 2-2 se incluyen sales como Zn(NO3)2, Na,CO3, MgBr, y CaCl; que no hacen
parte de la produccién simultanea de acido clorhidrico y sulfato de sodio, pero permiten
mostrar la aplicabilidad de los modelos a varios sistemas.
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Figura 2-2: Coeficientes de actividad medios y coeficientes osmoticos de diversas sales a
298.15 K en agua. Predicciones de los modelos: LIQUAC: linea continua, UNIQUAC ext.:
linea discontinua. Datos experimentales: Na,CO3: Goldberg (1981a);

Zn(NO3)z: Goldberg (1981b); CaCl;: Staples et al. (1977); MgBr2: Goldberg & Nuttall (1978)

El comportamiento del cloruro de calcio puede ser predicho, por el modelo LIQUAC,
pero para el carbonato de sodio no puede usarse, pues no ajusta interacciones para los iones
carbonatos. El coeficiente de actividad iénico medio del NaCOs3 se calculé con los dos
modelos de actividad hasta condiciones cercanas a las saturacién y en ambos casos las
desviaciones son bajas (de 1.8% para el modelo UNIQUAC ext. y 3.5% para el modelo
LIQUAG, en la Figura 2-2 las curvas se sobreponen). Para el Zn(NO3): el porcentaje de error
relativo medio fue de 4.7% y para el MgBr; del 15% en los coeficientes de actividad medios
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calculados con el modelo LIQUAC. El porcentaje de desviacion medio de CaCl; para el
coeficiente de actividad medio es de 4.3 % calculado con el modelo UNIQUAC ext. De otro
lado, los coeficientes osmoticos presentan las siguientes desviaciones relativas medias: 6.6%
y 5.6% para Na:CO3 y CaCl; con el modelo UNIQUAC ext., 6.6 % y 2.9 % para MgBr; y
Zn(NOs3); respectivamente, con el modelo LIQUAC. En estos casos el modelo LIQUAC predice
con un porcentaje de error menor los coeficientes osmoticos que los coeficientes de actividad
medios, mientras que con el modelo UNIQUAC ext. los porcentajes de error fueron menores
para los coeficientes de actividad medio. Sin embargo, los calculos presentan porcentajes
bajos para ambos modelos a excepcién del coeficiente de actividad medio de MgBr: que
permite mostrar la versatilidad de los modelos para distintos iones de distintas cargas y
tamanos.

En la Figura 2-3 y Figura 2-4 se muestra como la presencia de un soluto modifica las
condiciones de un equilibrio liquido-vapor y liquido-liquido. Las nuevas temperaturas y
presiones de saturacion para el agua debidas a la presencia del electrolito se predicen con el
modelo UNIQUAC (Figura 2-3). El cambio en la temperatura no es grande (cerca de 3° a una
concentracion del soluto de 3 molal) de alli que medir las temperaturas de saturacién sea un
método poco practico para medir la actividad del solvente. Los cambios en las presiones con
la concentracion del electrolito, en cambio, si son evidentes (cerca de 1 Kpa a una
concentracion de 1 molal), fisicamente el cambio se puede apreciar con mayor intensidad.
Ese el motivo por el cual en la literatura se reportan una mayor cantidad de métodos de
medicién para encontrar la actividad del solvente a través de la presiéon de sus vapores
(Harrison & Perman, 1927; Staples et al.,, 1977).
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Figura 2-3: Presiones y temperaturas de saturacion para los sistemas NaCl-H;0 yKCI-H;0 en
funcion de la molalidad a 60°C y 1 atm respectivamente. Predicciones realizadas por el
modelo UNIQUAC ext. Datos experimentales: Harrison & Perman (1927); Tanaka et al. (2000)

La influencia del electrolito en el punto de congelamiento del agua es grande, la
diferencia es de mas de 30°C a concentraciones del soluto mayores de 3 molal en los sistemas
seleccionados (Figura 2-4). Para las predicciones del descenso en el punto de congelamiento
se utilizaron los tres modelos seleccionados. Debido a la gran desviacién del modelo LIQUAC
original en el calculo del punto de congelamiento (a 1.3 molal es de 30% y a 2 molal de CaCl;
sube a 47% de error relativo) se utilizé el modelo LIQUAC modificado (para los sistemas
acuosos es el mismo modelo LIFAC modificado propuesto por Kiepe et al, 2006), sus
predicciones fueron mucho mejores en el rango de concentraciones presentados en la Figura
2-4, pues no excede al 6 % en porcentaje de error. El descenso del punto de congelamiento
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para el acido sulftrico se pudo calcular con una apreciable exactitud. Su porcentaje de error
medio en el rango presentado en la Figura 2-4 es de 18 %. El porcentaje de error bajo en el
descenso del punto de congelamiento de una solucién de acido sulfirico es consecuencia de
las buenas predicciones de la actividad del solvente como se present6 en la Figura 2-1 a
concentraciones bajas e intermedias (a altas concentraciones, como se menciond, el error
puede llegar al 100%). Para ampliar la aplicaciéon del modelo UNIQUAC ext. o lograr que el
modelo LIQUAC también prediga el comportamiento de los acidos, valdria la pena modificar
algn pardmetro de interacciéon (o proponerlos para el caso LIQUAC) justificado en la
disposicién de datos experimentales, en especial para el acido sulftrico.
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Figura 2-4: Descenso en el punto de congelacion del agua con la variacion de la
concentracion del electrolito. Datos experimentales: Staples, (1981); Staples & Nuttall,
(1977)

2.5 Conclusiones

En este capitulo se explicaron conceptos importantes de la termodinamica de
electrolitos y se presentaron los modelos LIQUAC, LIQUAC modificado y UNIQUAC ext.
Se enfatiz6 en cada uno de los términos que utilizan los modelos y se aplicaron en el calculo
de diversas propiedades. Como se pudo observar hay varias condiciones en las que los
modelos de actividad LIQUAC, LIQUAC modificado y UNIQUAC ext. tienen una adecuada
exactitud para los sistemas mostrados, pero presentan algunas falencias en ciertas
circunstancias para el acido sulfdrico (parametros de interacciéon no existentes o
predicciones alejadas de los datos experimentales a concentraciones altas de ). Los modelos
pueden cubrir amplios rangos de aplicacién en equilibrios liquido-vapor y liquido-sélido.
Mientras el modelo LIQUAC puede aplicar para varios sistemas electroliticos, no tiene en
cuenta las interacciones de los acidos en sus parametros binarios, esto se convierte en un
inconveniente para poder formular los equilibrios quimicos implicados en la produccién
simultanea de acido sulfurico y sulfato de sodio.
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Resumen

n este capitulo se presentan los resultados obtenidos para los equilibrios sélido-liquido

de sistemas electrolitos calculados, con los modelos LIQUAC y UNIQUAC originales.
Se analizan las solubilidades, en sistemas acuosos, para una sal o dos sales (sistemas
ternarios) con la subsecuente posibilidad de obtener un precipitado con una de las dos sales
0 ambas simultaneamente (punto peritéctico). Se presentan los resultados de los calculos de
solubilidades en sistemas con mezclas de solventes, evidenciando las falencias de los
modelos a concentraciones intermedias y altas de cosolventes. Para enfrentar las desventajas
se proponen en esta tesis dos modificaciones a los modelos bajo los nombres de HIQUAC y
LIQUAC mod. Se ajustan 22 parametros de interacciones para cada uno y se logra calcular
equilibrios solido-liquido acuosos o en mezclas etanol-agua. Adicionalmente, se ajustan
solubilidades de KCl y K2S04 en medios acidos con un ion comun y el equilibrio ternario entre
estas sales. Los porcentajes promedio de error de los modelos propuestos respecto a los
modelos originales son mas bajos en las predicciones de solubilidades de KCl y K»SO4 en
mezclas etanol-agua. Finalmente, se muestra la capacidad destacada del modelo LIQUAC mod
para predecir solubilidades de sales en medios acidos.
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3.1 Introduccion

De acuerdo a la regla de las fases de Gibbs, para sistemas en equilibrio sélido-liquido
(ESL) de una sal en solucién acuosa se necesitan fijar dos variables termodindmicas y su
estado queda completamente especificado. A presiones moderadas, como en las que
generalmente se dan los procesos de cristalizacién, la solubilidad no se ve afectada por la
presion y basta con fijar solo una coordenada termodindmica para poder determinar las
condiciones de equilibrio. Por ejemplo, fijando la temperatura de una solucién salina acuosa
se puede determinar a qué concentracion se inicia el proceso de precipitacidn. El efecto de las
presiones se tienen en cuenta para cristalizaciones en algunos procesos geotérmicos, tal
como lo afirman Prausnitz et al. (2000).

En la formulacién del ESL de sistemas de electrolitos se necesita que los modelos sean
capaces de predecir adecuadamente las actividades a altas concentraciones. Las actividades
también deben ser predichas para la sal en una mezcla de solventes, de tal forma que
conduzcan a conocer las condiciones en las que se dan fendmenos de gran importancia
industrial como el efecto denominado “drowning-out”. Este efecto describe el fenémeno por
el cual se logra precipitar una sal agregando un solvente especifico. También es necesario
predecir el efecto de “desalting-out”, que hace alusioén a agregar sal a una mezcla electrolitica
para lograr precipitar una sal diferente.

Para determinar los ESL se necesita conocer propiedades de los iones y de las sales,
tales como sus energias Libres de Gibbs de formacién estandar, las entalpias de formacion
estandar, y sus capacidades calorificas. En sistemas donde el solvente no es solo agua, los
calculos se pueden volver complejos y en la literatura se presentan dos enfoques para
realizarlos, de acuerdo al estado de referencia que se utilice (Li et al., 2005; Huang et al,,
2009 y Iliuta et al., 2000), como se presentara luego. Si la solucién no es acuosa sino que esta
formada por dos solventes a presiones moderadas, la regla de fases de Gibbs establece que se
necesita conocer una variable termodinamica adicional. Esta propiedad puede ser la fraccién
en la que los componentes estadn presentes en el sistema.

En este capitulo se calculan las solubilidades en medio acuoso y en mezclas de iones y
solventes, empleando el modelo UNIQUAC ext. y el modelo LIQUAC. Con el fin de mejorar las
predicciones y extender su aplicacién se proponen algunas modificaciones a esos modelos.
Se estudian en especifico las sales KCl y K2SO; por ser las sales implicadas en el proceso de
produccién simultanea de acido clorhidrico y sulfato de potasio. Las modificaciones
presentan varias ventajas principalmente en la exactitud de los calculos de solubilidades en
etanol-agua.

3.2 ESL en sistemas acuosos

3.2.1 Procedimiento de calculo

Si existe un equilibrio entre la sal sélida M, X, .nH,0(s) y sus V, cationes M, V._

aniones X y N moléculas de agua hidratadas disueltas en medio acuoso, el sistema se puede
describir por la reaccion:
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M, X, .nH,0(s)<v,M (ag)+v_X (ag)+nH,0(l) (3.1)

El criterio de ESL en esta ecuaciéon se formula por la igualdad entre el potencial
quimico de la sal (asumiéndose como un cristal puro, s) y 1a suma de los potenciales quimicos
de las partes constitutivas de esa sal en solucién (Li et al, 2005):

Vit aqy TV_Hx aqy TV = Hu, X, ak0(5) (3.2)

Pinho y Macedo (1996) utilizan la definicién simétrica (esto es, que su coeficiente de
actividad tiende a uno cuando su composicién también tiende a uno, ver Capitulo 2) tanto en
los solventes como en los iones para el calculo de solubilidades. La mayoria de autores
utilizan la convencién asimétrica (el coeficiente de actividad de los iones tiende a uno cuando
tienden a una dilucién infinita, ver Capitulo 2) con base molal de los iones en los calculos de
ESL acuosos (Li et al., 1994; Lee et al., 1996; Wang et al., 2002; Huang et al., 2009). De esta
manera, la formulacion del equilibrio presentado en la ecuacién (3.1), a T y P, se expresa
como:

_AG, (M)

—r =V IN(Myy oy 7t ) V- I (M -7 )+ 1IN (X,,7,) (3.3)

donde: AGO (T) =V, £y (aq) +V-H (aq) +n,uv°v—,uM X, nH0(s) Y U, es el potencial quimico del

agua pura a T y P del sistema. AG (T ) se puede calcular a partir de la ecuacién de Gibbs-

Helmholtz segun la siguiente expresidn:

.
] j ACS ) (T)AT

AG;, AG? AHa 1) 1
(M) _AGLT,) AHLM)(1 1) 1 R G
RT RT, R T T.) R{ T
Tr es generalmente 298.15K y:
AGO (T) V A GM(aq)(T)+V A GX(aq)(T)—i_nA G (T) A Gl(\)/l Xy (s)(T) (35)
AHaq(T) VA HM(aq)(T)+VA HX(aq (T)-AHy, WX, (s)(T) (3.6)
ACq ey (T1) =V, Comacay (T +V_C % ay () =, x, 0 (T1) (3.7)
donde A GIon () Dt H;n(aq) y Cg:’ikon(aq) son la energia libre de Gibbs de formacion, la entalpia de

formacién y la capacidad calorifica de iones y sal en el estado estdndar de referencia
(solucion acuosa ideal de concentracién 1 molal), respectivamente. A G, A Hj

son las propiedades de la sal, asumiendo para estos casos que es un sdlido

My X, () My X, (5)
0
Com,.x, (s)

cristalino. Si en la ecuacién (3.4) los Ac? ySe asumen constantes respecto a la temperatura,

p(aq
esta ecuacion se simplifica en:
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AG? AG? AH_ (T, Ac?
aq(T)= aq(Tr)+ aq( r) 1_1 _ p(aq)(Tr) Inl-i-L—l (38)
RT RT, R T T R T T
Sustituyendo la ecuacién (3.8) en la ecuacién (3.3) se obtiene:
AG‘e?q(Tr)_|_AH{E1)q(-I—r) l_i _Acg(aq)(Tr) Inl+T—r—1
RT, R T T, R . T (3.9)

= —[v+ IN (My ey Pty )+ V- 10 (M (o) P oy )+ 1IN (xw.yw)]

con M =V.M, vy mx(aq) =V_Mm,. De esta forma, segtn la regla de las fases de Gibbs, con

M (aq) sal *

dos fases y dos sustancias quimicas se necesita especificar la temperatura para conocer la
molalidad de saturacién de la solucién con la sal, M, .Para resolver la ecuacién (3.9) se

requiere un método iterativo, puesto que los coeficientes de actividad de los iones dependen
de la molalidad de la sal. En este trabajo se implement6 con el software MatLab® un método
del tipo Newton-Raphson para encontrar la solubilidad de la sal a la temperatura
correspondiente. Los coeficientes de actividad molales se calcularon utilizando tanto el
modelo LIQUAC con los pardmetros propuestos originalmente por Li et al. (1994) como el
método UNIQUAC ext. de Thomsen et al. (1996) (ver Capitulo 2). Las propiedades
termodinamicas en el estado estandar fueron tomadas de Li et al. (2005) y Huang et al.
(2009) para el LIQUAC. Estas se enlistan en la Tabla 3-1 y 3-2. Las capacidades calorificas se
asumieron constantes y se calcularon a la temperatura promedio de integracién. La
interpolacion a la temperatura promedio se realiz6 si existian datos reportados a mas de una
temperatura, por ejemplo para las sales. En los casos en que no se disponia de esta
informacién se tomé la capacidad calorifica a 25°C. Otras propiedades, como la densidad y
constante dieléctrica (d y D) fueron tomadas de las tablas DIPPR (1984), como lo sugieren Li
et al. (1994) (la fuente de estas propiedades es importante, debido a que los calculos
dependen considerablemente de sus valores). Las propiedades termodindmicas estandar
para el modelo UNIQUAC ext. fueron tomadas de las tablas de la NIST (1990) como lo
sugieren sus autores.

Tabla 3-1: Propiedades termodindmicas estandar de formacién para iones
en solucién acuosa ideal a 1 molal (Li et al., 2005)

ion [1mol /kg,,] C3° [J/mol.K] A,G®“[kj/mol] A H*[kj/mol]

Na* (aq) 176.7 -261.905 -240.12
K* (aq) 2138 -283.27 -252.38
NH.*(aq) 79.9 -79.31 -132.51
Cl-(aq) -136.4 -131.228 -167.159
Br-(aq) -141.8 -103.96 -121.55

S042(aq) -293 -744.53 -909.27
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Tabla 3-2: Propiedades termodinamicas estandar de formacién de distintas sales (Li et

al, 2005)
25°C
Sal G, [ /mol K] A,G®C[ki/mol]  A,H®C[kj/mol]
25°C 27°C 127°C
H-0 75.288 -237.141 -285.83
NacCl 50.503 50.544 52.374 -384.024 -411.12
KCl 51.713 51.71 52.483 -409.34 -431.3
KBr 52.306 52.361 54.103 -380.47 -393.798
K2S04 131.193 131.584 147.904 -1321.3 -1431.8
NH.Cl 84.1 -203.6 -314
Na;S0,4 128.151 128.487 145.101 -1269.848 -1387.816
Na2S04.10H20 -246.6 -3646.85 -4327.26

Siguiendo el procedimiento descrito se calcularon las solubilidades del NaCl, KBr y
NHCl en agua a diferentes temperaturas. Los resultados se muestran en la Figura 3-1.
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Figura 3-1: Solubilidades de varias sales a distintas temperaturas. Linea continua:
UNIQUAC ext.; linea discontinua: LIQUAC (Para el KBr se utilizé solo el modelo LIQUAC
debido a que el UNIQUAC ext. no ajusta interacciones para el Br-). Datos experimentales:
cuadrados: Perry (1994), circulos: Zhang et al. (1998)

En la Figura 3-1, la solubilidad de NaCl, KBr y NH4Cl en agua es alta y aumenta con la
temperatura, comportamiento tipico de la mayoria de sales. Sin importar la existencia de
iones comunes, el efecto de la temperatura es distinto para cada una de ellas. Por ejemplo,
para el NH,Cl la solubilidad aumenta cerca de 1 mol/kg cada 20°C mientras que para el NaCl
varia en menos de 0.5 mol/kg. Las predicciones a temperaturas inferiores a 30°C tienen
mayor exactitud con el modelo UNIQUAC ext. que con el modelo LIQUAC (un porcentaje de
desviacién de 1.1 % para el NH4Cl y 1.8% para el NaCl del UNIQUAC ext. frente al 4.9% para el
NH4Cly 2.9% para el NaCl del LIQUAC). Los porcentajes de error a temperaturas entre 40°C y
100°C para el modelo LIQUAC son de 1.9% y 2% mientras que para el UNIQUAC ext. son de
4.8 % y 3.3% para el NH,Cl y Na(l, respectivamente. Para el KBr con el modelo LIQUAC el
porcentaje de error promedio es del 2.5% en el rango de temperaturas presentado en la
Figura 3-1. Las desviaciones de todos los calculos en promedio no superan un porcentaje de
error de 5%. Cabe anotar que los autores del modelo LIQUAC modificaron algunos valores de
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las propiedades estandar reportadas en Dortmund Data Bank (DDBST, 2008) para mejorar
el desempefio del modelo, utilizando finalmente las presentadas en las Tablas 3-1 y 3-2.

3.2.2 ESL ternario

En la ecuacion (3.1) se describi6 en general el equilibrio de una sal incluso hidratada
(con n hidratos distintos a cero). El comportamiento de estos hidratos es similar a las sales
analizadas anteriormente. En la Figura 3-2 se ejemplifica el caso del sulfato de sodio
decahidratado.

4 i T T T T T T T T
UNIQUAC ext. P,
350 — P oy
------ LIQUAC TS
3H cm——— 1]

2.5

Solubilidad [mol /kg]
N

0 r r r r r r r r r
0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100
Temperatura [°C]

Figura 3-2: Solubilidad del Na;S0.10H;0y del Na;S0, en agua a diferentes temperaturas.
Linea azul: precipitado de Na.S0.10H:0, linea verde: precipitado de Na:S04. P, y P, puntos
peritécticos calculados por el modelo UNIQUAC ext. y LIQUAC, respectivamente. Datos
experimentales tomados de Perry (1994)

En la Figura 3-2 se observa que la solubilidad de Na:S0.10H-0 es baja a temperaturas
menores a 10°C pero se incrementa rapidamente con la temperatura y en mayor magnitud
que las sales analizadas en la Figura 3-1. Tomando como referencia el modelo UNIQUAC ext.,
si a una solucidn insaturada (concentraciones ubicadas debajo de las curvas predichas por el
modelo) se le agrega mas sulfato de potasio, a una temperatura menor a la marcada por el
punto Py, se formara sulfato de potasio decahidratado. De otro lado, si a una solucién
insaturada se agrega sulfato de potasio a una temperatura mayor a la marcada por el punto
Py, el precipitado que se forma sera la sal no hidratada. El caso especial en que se forma un
precipitado a la temperatura dada en P, se llama punto peritéctico. En este punto se tienen en
equilibrio dos fases sélidas (Na:SOs; y Na:S0.10H:0) con su solucién. Para el modelo
UNIQUAC ext. este punto se genera a 49.33°C y a una molalidad de la solucién de
3.5123mol/kg. El punto Py, hace alusién al punto peritéctico calculado con el modelo LIQUAC,
sus coordenadas son 47.03°C y 3.4973 mol/kg. Segun la regla de las fases este punto esta fijo
para cada sal y su hidrato.

El calculo del punto peritéctico se hizo asumiendo que no se forma una solucion
sélida (mezcla homogénea de sélidos) si no dos tipos de cristales puros (Thomsen, 2009).
Por esto, se formulan dos equilibrios: uno para el hidrato (con n=10 y las propiedades de
Na;S0410H;0 reportadas en la ultima columna de la Tabla 3-2) y otro para el sulfato de
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potasio no hidratado pero a la misma concentracion de la sal en solucién y temperatura. Asi
se consigue un sistema de dos ecuaciones y dos incognitas que debe resolverse

iterativamente.

Respecto a la comparacion de los modelos frente a los datos experimentales se puede
decir que su comportamiento es similar para la predicciéon de la solubilidad del hidrato,
ambos tiene una error relativo promedio alto (hasta del 80% para el LIQUAC y el UNIQUAC
ext.). Sin embargo, el modelo LIQUAC se acerca mas a las solubilidades experimentales del
sulfato de sodio no hidratado con un 1.7% de promedio de error relativo frente a un 3.4 %
del modelo UNIQUAC ext. La solubilidad de este hidrato como muestra los datos
experimentales y los modelos, a diferencia de los otros casos mencionados, disminuye con la

temperatura.

Se puede generar varios tipos de equilibrios ternarios. Si en la solucién existe otro
electrolito sin iones en comun, los coeficientes de actividad se verdn modificados
dependiendo de la interaccién que exista entre los iones. Si el electrolito adicional comparte
un ion en comun, el equilibrio se ve modificado tanto en sus coeficientes de actividad como
en la molalidad (la molalidad del ion comtin aumenta en la ecuacién (3.3) y en la mayoria de
los casos la solubilidad disminuye). Ese es el caso ejemplificado en la Figura 3-3 para KCl y
K>S04 en soluciones acuosas. Dependiendo de la zona donde el sistema alcance la saturacion
precipita una u otra sal. Los cdlculos se realizan con los modelos LIQUAC y UNIQUAC ext. Las
predicciones con el modelo LIQUAC amplian las zona donde el precipitado es KCl
principalmente a 50°C.

6

solventes]

Molalidad KCI [mol/kg

Molalidad K,S0, [mol/kg

Figura 3-3: Solubilidad de K>SO, y KCI en soluciones acuosas con iones comunes.
Calculos realizados con el modelo UNIQUAC ext (Linea continua) y el modelo LIQUAC original
(Linea discontinua). Datos experimentales tomados de Silcock (1979).

En la primera parte da las curvas el precipitado formado son cristales de KCly
en el segundo tramo el precipitado es K>S0,

solventes]

A una temperatura fija, en una solucién insaturada de sulfato de potasio (region
inferior en las curvas de la Figura 3-3) se puede generar un precipitado agregando cloruro de
potasio a través de un proceso de “desalting-out”. Como se menciond, la sal que se forma en el
precipitado dependera de la regién en la que se alcance la saturacion. Por ejemplo, si a una
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solucion de K250, cuya concentracién es inferior a 0.0858 mol/kg a 25 °C, se le agrega KCI
hasta que alcance la saturacion, el precipitado final esta formado de KCI. De otro lado, si la
solucion insaturada tiene una concentracién de K;SO, mayor a 0.0858 mol/kg y se le agrega
KCl hasta alcanzar su nivel de saturacion, el precipitado formado sera de K>S0, La molalidad
de 0.0858 mol/kg es la concentracion peritéctica de K>SO, a 25°C predicha por el modelo
UNIQUAC ext. Si se tiene wuna solucion insaturada de K>SO, con concentracidn igual a
0.0858mol/kg y se le agrega KCI hasta alcanzar el punto de saturacién, habra la formacién de
las dos sales. La concentracidn de KCI para alcanzar estd saturacion es de 4.7426 mol/kg. Esta
es la concentracién peritéctica de KCI predicha por el modelo UNIQUAC a 25°C.
La regla de las fases corrobora el hecho que si se fija la temperatura, el punto peritéctico
estard ya establecido, pues se tendran tres fases en equilibrio formado por tres especies
distintas y se desprecia el efecto de la presién en el sistema.

En la Tabla 3-3 se presentan los valores de las concentraciones de K>SO, y KCI en el
punto peritéctico calculados por el modelo UNIQUAC ext. y el modelo LIQUAC a las
temperaturas de la Figura 3-3. El calculo de los puntos peritécticos reportados en la
Tabla 3-3 se realiza de forma similar al calculo del punto peritéctico formado entre el hidrato
y su sal no hidratada: se formulan dos ecuaciones de equilibrio y a una temperatura fija se
tienen dos incognitas, en este caso son las concentraciones de cada sal las que se resuelven
iterativamente. En la literatura se encuentran reportados datos experimentales para estos
puntos. Como se puede ver en la Tabla 3-3, las predicciones del peritéctico a 25°C estan
acordes con los datos experimentales. A 50°C, el calculo de la molalidad de K>S0, en la cual
se forma el peritéctico se desvia considerablemente para el modelo LIQUAC (cerca del 80%
superior). De la misma forma, como se mostrd en la Figura 3-3, el modelo genera que la zona
de KCI como precipitado se amplie. El modelo UNIQUAC ext. se acerca mas a los datos
experimentales en todas la molalidades a excepcion de la molalidad de K>S0O; a 25 °C.

Tabla 3-3: Puntos peritécticos para el sistema acuoso KCI-K2S0, calculados por el modelo
UNIQUAC ext. a 25°C y 50°C. Datos experimentales tomados de Seidell (1940)

LIQUAC original UNIQUAC ext. Experimental
Temp. MKzs04 Mkcl MKzs04 MKl MK2s04 MKkcl
(mol/kg) (mol/kg) (mol/kg) (mol/kg) (mol/kg) (mol/kg)
25°C 0.0961 4.7922 0.0858 4.7426 0.0832 4.7887
50°C 0.1879 5.8587 0.1031 5.6636 0.1044 5.5399

3.3 ESL en una mezcla de solventes

3.3.1 El problema y su solucion

Como se present6 en el Capitulo 1, los modelos predictivos estan compuestos por
términos que siguen dos formalismos distintos: i. El formalismo de McMillan-Mayer,
representado en el término de Debye-Hiickel o de largo rango, que en sus fundamentos
asume al solvente solo como un medio y no como otro componente, y ii. El formalismo
habitual de Lewis y Randall, utilizado para los términos que representan las interacciones de
corto y mediano rango (interacciones de las carga al dipolo, de la carga a dipolo inducido y
las restantes interacciones no electrostaticas). El hecho de sumar tales términos sin tener en
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cuenta los distintos formalismos en los que fueron formulados puede dar lugar a
inconsistencias termodinamicas. De M. Cardoso & O'Conell (1987) discutieron este problema
proponiendo una expresién rigurosa para los coeficientes de actividad cuando la energia
Libre de Gibbs se escribe como la suma de una expresién electrostatica y un modelo tal como
NRTL o UNIQUAC.

En los modelos utilizados en este capitulo (UNIQUAC ext. y LIQUAC) el problema se
aborda normalizando los términos de corto/mediano rango a dilucién infinita. Sin embargo,
el enfoque de esos dos modelos es diferente para la dilucion infinita. Mientras que para el
modelo UNIQUAC ext. la normalizacién se hace a dilucidn infinita del ion, inicamente en agua
aunque exista otro solvente; en el modelo LIQUAC se realiza a dilucién infinita del ion en el
(los) solvente(s) involucrado(s). A partir de esa ultima idea, el modelo UNIQUAC ext. toma a
un solvente distinto al agua como otro soluto y adopta el formalismo de McMillan- Mayer
para esa sustancia. La ventaja de este enfoque es que las propiedades del estado de
referencia de los iones, en una solucién ideal de 1 molal acuosa, se reportan ampliamente en
la literatura (como en la Tabla 3-1). Por lo tanto, para calcular la solubilidad de una sal en una
mezcla de solventes por el modelo UNIQUAC ext. basta resolver iterativamente la ecuacién
(3.3) con la relacidn de solventes establecida y a una determinada temperatura. No obstante,
la molalidad tiene que seguir expresandose en moles de ion por moles de agua. Este hecho
genera inconvenientes al modelo cuando el sistema esta libre de agua pues la molalidad
tiende a infinito.

Para el modelo LIQUAC la ecuacién (3.3) se tiene que reformular y aplicar en moles
del ion por kg de la mezcla de solvente, y no en moles del ion por kg de agua como es para el
modelo UNIQUAC ext. Las propiedades estandar también cambian: ya no son a 1 molal de
una solucion ideal acuosa sino que son a 1 molal en una solucién ideal a la composicién de la
mezcla de solventes en el sistema. Asi, reformulando la ecuacién (3.3) con el objetivo de
predecir la solubilidad de una sal en una mezcla de solventes se obtiene:

AG (g 0r) (T)
( ) _ v v
_ agflig_ =v, In(mM(aqmrg).yM(aqmg))+v_ In(mx(aqmrg).yx(awrg))+ nin(X,7) (3.10)

Este calculo es complicado de realizar pues la informaciéon requerida de las
propiedades estandar a la fraccién de los solventes esta limitada en la literatura y es poco
practica. Lin et al. (2005) propusieron un camino termodindmico para calcular estas
propiedades a partir de las propiedades estdndar en medio acuoso y de un modelo de
actividad. El procedimiento se explica a continuacidn.

En la Figura 3-4 se presentan tres sistemas electroliticos en equilibrio con su fase
s6lida a la misma temperatura y presion (T1 y P1) pero distinta composicion de los solventes.
En el primer sistema el solvente es agua; en el segundo sistema se tiene una mezcla organico-
acuosa como solventes; y en el tercero tinicamente un solvente organico.
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p‘sélido

p‘sélido

Figura 3-4: Esquema de equilibrio entre sistemas electroliticos y el sélido precipitado en
diferentes tipos de solventes a iguales Ty P

A una determinada temperatura y presion (el efecto de las presiones moderadas se
puede despreciar) el equilibrio en el primer sistema se formula igualando el potencial
quimico de los iones en agua con el del solido. De forma similar para el segundo sistema: en
el equilibrio, el potencial quimico del sélido es igual al potencial quimico de los iones en una
mezcla de solventes. Por lo tanto, se puede igualar el potencial quimico de los iones en agua
con un sistema compuesto por una mezcla de solventes para encontrar la relaciéon entre los
estados de referencia a través del potencial del sé6lido puro, esto se puede representar para el
caso de sales no hidratadas de la siguiente forma:

Para el primer sistema:

Vot ) TV-Hx @g) = H, x,, (s) (3.11)

y para el segundo sistema:
V. H (agrorg) TV-Hx (agrorg) = H, x, (s) (3.12)
Igualando la ecuacién (3.11) con la ecuacion (3.12) se obtiene:
V. £ (aq) TV-_Hx (aq) = Vi M (agrorg) TV-Hx (agrorg) (3.13)

o utilizando la ecuacién que define los potenciales quimicos de los iones en base molal
(ecuacidn (2.6)) se puede obtener también:

My oo My "
AG{y.om) (T) = AGg (T) +RT In ( RLICHTC J [ X(e0)7 X oo J (3.14)
)

v " v
mX (aq+org)7/>( (ag+org) mX (aq+org)7/x (ag+org

Utilizando la definicién de potencial quimico de cada ion, descrita en la ecuacion (2.3)
(desde el estado hipotético del ion puro a T y P, denominado estado superenfriado del soluto
por Li etal. (2011)), en la ecuacion (3.13) se obtiene:
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v+luMo (T’ P )+V7/uxo (T’ P )+ RT In ((7M aq) aq)}/M(aq)) (}/;(aq)x;((aq)]/:((aq) )Vﬁ )
; . N " ] X . (3.15)
= +:uM (T, P )+V—1u>< (T, P )+ RT In ((}/M(aqwrg)XM (aq+org)}/M(aq+org)) (7)((aq+org)x><(aq+org)7><(aq+0rg)) )

Se cancelan por lo tanto los potenciales de los iones puros. Cuando se igualan los
potenciales de los iones de cada sistema, las concentraciones en las que se genera su

equilibrio, como es presumible, no son iguales. Por eso se incluyen los simbolos y parala

composicién en equilibrio en la fase acuosa y acuosa-organica, respectivamente.
Reorganizando, la ecuacién (3.15) se obtiene que:

. * A v_ - A - v_
Xt () ”x 7 Y
RT In _ "M (aq) 'lfl(aq) i X(aq) X (aq) =RTIn M(jqwrg) X(iqwrg) (3.16)
XM(aq+0rg)7/M(aq+org) Xx(aq+0rg)yx(aq+org) 7M (aq) 7/X (aq)

Reemplazando la fracciéon molar de los iones por su molalidad la ecuacién (3.16) se
expresa como:

. A . V.
RT In My (aq)7’M (a0) My (o)X (2
m (aq+org)7X(aq+org) mX(aq+org)7x(aq+org)
(3.17)
[e'e) Vi 0 M )
=RT In 7M (ag+org) yX(aq+org) (aq+org)

0 00 v

M (aq) 7x (20) M.

Con la ecuacién (3.17) en la ecuacion (3.14) finalmente se obtiene la ecuacién
denominada por Li et al. (2010) como la ecuaciéon de transferencia entre los estados de
estandar acuoso y acuoso-organico:

0 0 0 Ve o v
AG(anrorg)(r) AG (T) In }/M(aqmrg) 7/X (ag+org) M(aq+0rg) 3 18
RT RT " % M, (3.18)
VM (aq) X (aq) aq
donde M(aqmg) es la masa molecular media de la mezcla de solventes, Maq es la masa

molecular del agua, y V=V, +V_. Definiendo la relacion de coeficientes de actividad a

dilucién infinita de los iones en la mezcla como:

* M
I 7|(aq+0rg) (ag-+org) (319)

@y Ry
Yiag)aq

i((ag+org)/aq) =

y reemplazando en la ecuacién (3.18) se obtiene que:

AG?
(aq+org)(T) (T) +V o

RT RT +7“M ((ag+org)/aq) +V—a)x ((ag+org)/aq)

(3.20)
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La ecuacién (3.20) junto con la ecuacién (3.10) se utilizan para calcular la solubilidad
de una sal en sistemas compuestos por dos solventes a partir de un modelo que prediga los
coeficientes de actividad de los iones siguiendo el formalismo de Lewis y Randall para el
cosolvente.

De manera similar es posible obtener la ecuacién de transferencia de estados para el
tercer sistema de la Figura 3-4 compuesto Uinicamente por un solvente organico:

AGh,) (T) _ AGL(T)

aq
RT RT +V, Oy (org)rag) 1 V-Dx ((org)/aa) (3.21)

Para calcular @ q;0rgyaq) ¥ @iorg)iaq) S€ NECesita un modelo de actividad que prediga
la actividad del ion i a dilucién infinita con la fraccién de la mezcla de solventes y el

coeficiente de actividad a dilucién infinita acuoso (como muestra la ecuacion (3.19)). Para el
modelo LIQUAC, & ,q:0rq)aq) PUede calcularse obteniendo el limite de los términos corto,
mediano, y largo rango cuando la molalidad del ion tiende a cero. El limite del término de
largo rango, por el formalismo con el que fue formulado, no contribuye al calculo de
@, (ag+org)/ag) - El término de medio rango contribuye con los valores dados por la modificaciéon
del estado de referencia realizada por Kiepe et al. (2006) al modelo original (modificacion
cuyo proposito fue inicialmente mejorar los ajustes de datos de equilibrios liquido-vapor en
mezcla de solventes). El término de corto rango aporta sus contribuciones combinatorial y

residual del modelo UNIQUAC en el limite cuando la fraccién molar del ion tiende a cero.
Todo esto finalmente se expresa en los siguientes términos:

— Bi,a\q(I :O) _ Bi,aq+org (I :0) +r|[ 1 _i]_'_ln[raqmrg ]4‘5[} [qﬂ_ qaq+org J

a)i(aq/aqwrg) M

aq M ag-+org raq+org r.aq raq raq I’au:prorg
v (3.22)
ra qa +0r W mix.i al
+50; In[uj+q{ln[ﬂ]+ Vimix —Via }Hn[ 2 j
r-aq+org('1aq l//aq,i ( q) Maq+org
donde
B (1 =0)=b, +Ciy (3.23)
! L ' L " AL ! L
Bi,aq+org (I = O) = Xaqbl,aq + Xorgbl,aq + Xani,aq + Xorgbl,org (324)
raq+org = Xaq raq + Xorg r-org (3'25)
Gagorg. = XaqGlag T Xorgorg (3.26)
Z qsxlsl//s,j
S
mix,i N - 3.27
l// ’ z qs XS ( )
S
v = < quIIJ//j,k
ER (3.28)

q, Xlll//| X
=)
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Para encontrar la solubilidad de una sal en una mezcla de solventes con el modelo
LIQUAC, a una temperatura definida, se tienen que resolver las ecuaciones (3.10) con n = 0,
(3.20) y (3.22). El célculo se hace iterativamente. En la Figura 3-5 se comparan datos
experimentales con los resultados obtenidos por los modelos para solubilidades salinas en
una mezcla compuesta por metanol y agua a dos temperaturas distintas (en los calculos del
modelo LIQUAC se trabaj6 con los parametros de interacciones reportados por Huang et al.

(2009)).
7 . . R . 7 - - .
o b) NaCl | ===== LIQUAC (Huang et al.2009)
6 T=50°C UNIQUAC ext. 1
— — O  Pinho & Macedo (1996)
) 5 §
< <
) o)
£ E4f ]
= o
S S 3. ]
£ 2, !
A 3
1+ i
0 : : - . 0 : : : : !
0 0.2 0.4 0.6 0.8 1 0 0.2 0.4 0.6 0.8 1
W ctanol libre de sal W, etanol libre de sal
5 c . 6:
d) KCL | —mmmem LIQUAC (Huang et al. 2009)
5 % 50°C UNIQUAC ext. -
— — \ O  Pinho & Macedo(1996)
) B '\
= <4\ ]
) S
g g \
= = \
E g3 AN ’
= = \
= = AN
z 2 2 ]
& 3 RN
1+ \~\ N
- 0 c r I3 ~--~-l?'_"ﬂ‘-
0 0.2 0.4 0.6 0.8 1 0 0.2 0.4 0.6 0.8 1
w libre de sal w libre de sal

metanol metanol

Figura 3-5: Solubilidades de NaCl y KCI en una mezcla de metanol-agua. Linea continua
modelo UNIQUAC, linea discontinua modelo LIQUAC con modificaciones realizadas por
Huang et al. (2009)

Como se hizo referencia previamente, la solubilidad del NaCl cambia poco con la
temperatura, de alli que la Figura 3-5a) y b) sean bastante similares. En un proceso de
‘drowning-out’ se agrega un solvente distinto para precipitar una sal. Este hecho se puede
aplicar para precipitar NaCl o KCI, pues la solubilidad decae drasticamente con la presencia
de metanol en el sistema. El KCI a altas concentraciones de metanol es muy poco soluble,
mucho menos que el NaCl. El modelo UNIQUAC ext. predice mucho mejor la solubilidad de las
dos sales en fracciones masicas de metanol bajas e intermedias. Su porcentaje de desviacion
no supera el 5% en la solubilidad de NaCl para fracciones de metanol-agua inferiores o
iguales a 0.8 y es menor del 10% en la solubilidad de KCI para fracciones masicas de metanol-
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agua entre 0 y 0.5. Para el modelo LIQUAC el porcentaje de error supera el 40% en
composiciones intermedias de metanol. A concentraciones altas de metanol (mayores a 0.8)
el porcentaje de error para el modelo LIQUAC en la solubilidad de KCI no supera el 30%
mientras que el valor predicho por el modelo UNIQUAC ext. puede superar en mas de tres
veces el valor experimental. Alli es donde mas se manifiesta la inconveniencia de utilizar un
estado de referencia acuoso para el modelo UNIQUAC ext.

3.4 Propuesta de este trabajo: Modelo HIQUAC y LIQUAC
mod.

Frente a las limitaciones mostradas por el modelo UNIQUAC ext. y LIQUAC, se
proponen en este trabajo ciertas modificaciones a estos modelos para mejorar sus
predicciones principalmente en mezcla de solventes. Para el modelo UNIQUAC ext. las
modificaciones consisten en cambiar su estado de referencia. Se asume en la propuesta que
los iones siguen el formalismo de McMillan-Mayer pero a la fraccién de solventes a la que se
esta calculando el coeficiente de actividad y no en medio acuoso para todo los casos. Ademas
los parametros que se ajustan son las interacciones de corto rango a;;, asumiendo que a;;es
diferente a;;y cambiando la funcién del modelo UNIQUAC ext.:

Ui —Uj
y/ijzexp(— = J (3.29)

por la funcién del modelo tipico UNIQUAC para soluciones no electroliticas:
_ &
W =€exp T (3.30)

Esta propuesta se la denominara en el transcurso de este trabajo como HIQUAC. Para

este modelo el término @;(,4/aq40rg) S€ €SCribe como:

I
( 1 _i]_‘rln{ aq+org]+5ri [qﬂ_qaqwrg ]
r.aq+org raq raq raq raQ+0r9
r o M
+5qi In m +0, In M +(Wi.mix _Wi.aq) +In &
raq+org qaq l//aq,i M ag+org

Para el modelo LIQUAC mod., se decidié analizar otra modificacién: la propuesta por
Kiepe et al. (2006) para ajustar un menor numero de pardmetros. Estos autores asumen las
interacciones a;j, entre iones-solvente e ion-ion, iguales a cero. En ambas propuestas los
volimenes y dareas superficiales para los iones serdn tomadas de Kiepe et al. (2006).
Las interacciones a;; y a;; para solvente-solvente se tomaran del modelo UNIQUAC original
para no electrolitos. Las propiedades termodinamicas estandar utilizadas en el ajuste son las
reportadas en la Tabla3-1 y en la Tabla 3-2.

HIQUAC —-r
i(ag/ag+org) — i

(3.31)

La funcién objetivo definida para el ajuste de parametros del modelo HIQUAC fue:
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F(ai,waj,i):Zp:ZWq {@] — min(F) (3.32)
n nt exp

donde Q representa los distintos tipos de ESL ajustados. En este trabajo se consideraron ESL

de KCl y K250+ en solucion acuosa, en mezclas de etanol (EtOH)-agua y en mezclas con acido
clorhidrico y acido sulfiirico para cada una de estas sales con ion comin y en un sistema
ternario con las dos sales en soluciones acuosas. Los datos experimentales fueron tomados
de varias referencias como se muestra en la Tabla 3-4, principalmente de la recopilaciéon de
datos experimentales realizada por Seidell (1940).

Tabla 3-4: Numero de datos, rango de temperaturas y referencias de los datos tomados
para el ajuste de ESL.

Tipo de Equilibrio d#:lS:s Tf::ﬁ?(?g) Referencias

S-L KCI-Hz0 42 0-100 Seidell (1940), Perry(1994), Zhang
etal. (1998)
S-L K:S04-H20 30 0-100 Seidell (1940), Perry(1994)
S-L KCI-HCI-H;0 35 0-25 Seidell(1940)
S-L K:S04-H>504-H>0 15 0-75 Seidell(1940)
S-L K>S04-KCI-Hz0 26 0-75 Seidell(1940), Silcock (1979)
S-L KCI-K>504-H:0 8 0-75 Seidell(1940), Silcock (1979)
Peritécticos K:S04-KCl 13 0-100 Seidell(1940)
S-L KCl-etOH-H;0 35 15-35 Seidell(1940), Mydlarz & Jones
(1990)

S-L K>SO4-etOH-H:0 65 0-100 Seidell(1940), Gmehling (1985)

En la ecuacion (3.32) W,es el factor de peso para cada Q, este factor de peso

depende del nimero de datos para cada equilibrio,nt es el numero de datos, npes el
numero de tipo de equilibrios, exp hace referencia a los datos experimentales, y calc a las

predicciones hechas por el modelo HIQUAC. Para el modelo LIQUAC mod., de forma similar,
la funcién objetivo a minimizar fue:

F(b.cj)=D>w, {Qg#} —min(F) (3.33)

Los parametros finales resultantes de la minimizacién de la respectiva funcién
objetivo se presenta en la Tabla 3-5.Para la minimizacién se utilizaron las herramientas de
minimizacion del software MatLab® (como la funcién fminsearch y su funcién de minimos
cuadrados para sistemas no lineales: Isqnonlin). Los estimados iniciales fueron los de los
modelos originales si las interacciones se reportan. De las no reportadas, se tomaron como
estimados iniciales las interacciones de particulas que tengan similares caracteristica (como
carga, tamafio, peso molecular, tipo de molécula). Se variaron en algunos casos los estimados
iniciales manteniendo el orden de magnitud establecido para garantizar la convergencia del
método a un minimo. Si con los nuevos estimados iniciales se llegaba a un nuevo valor de
parametros se evaluaba el AARD, el valor mas bajo de AARD que se encontré finalmente es el
que se reportd ante la dificultad numérica de garantizar un minimo global.
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Tabla 3-5: Grupo de pardmetros de interacciéon ion-solvente e ion-ion
ajustados para cada modelo

. . Modelo HIQUAC Modelo LIQUAC mod.
I J a;j aj;; bij Cij

H:0 K+ 22.1297 23567.8631 0.3747 -0.0086

Hz0 Cl -272.4807 106.1206 0.0372 0.0181

H:0 S042 -200.8849 -20.0832 0.5499 0.0104
H;0 H* -217323.3236  32776.6749  -324932.8785  -0.0343
EtOH K+ 1041.1642 322.7981 1.3506 -0.9856
EtOH (I -388.4410 5611.2758 -0.0590 1.4023
EtOH SO42 -269.6857 1273.5227 1.9584 2.0167
K+ Cl -276.4606 -22.6888 -0.0765 1.2255
K+ 5042 -308.1726 -34.5232 0.4646 -1.6010
Cl H* 2809.9937 -1090.8994 0.6773 -3.6609
S042  H+ -1011.9227 -11772.6393 -0.2333 -0.1199

Con estos parametros se realizaron las Figuras 3-6 a 3-11. La desviacion relativa
absoluta promedio (The Average Absolute Relative Deviation, AARD) respecto a los datos
experimentales, expresada en porcentaje, se calculé segin la expresion:

Qexp _ Qcalc
i i

13
AARD = — %" o

np-=

(3.34)

Para todos los sistemas estudiados, los valores de AARD se resumen en la Tabla 3-6.
También se ilustra el valor de la funcion objetivo final (Fmin) y sus valores parciales para cada
tipo de equilibrio dividido por el nimero de datos al cuadrado.

De la Figura 3-6 y de la Tabla 3-6 se evidencia que la modificacién propuesta con el
modelo HIQUAC predice mejor las solubilidades de KCl y K>SO, en sistemas acuosos que el
modelo LIQUAC mod, hecho que se demuestra también en la suma de cuadrados inferior para
el HIQUAC. No obstante, ambos valores son comparablemente bajos. La mayor desviacién de
los modelos se dan a temperaturas superiores a 85°C para el K>SO4: sus valores de porcentaje
de desviaciéon son de 12.7y 10.9 % a 100°C para los modelo HIQUAC y LIQUAC mod.,
respectivamente. Para el caso del KCl, los mayores errores con el modelo HIQUAC se
presentan a temperaturas menores de 25°C, el mayor error del modelo es igual a 5.3% y se
presenta a 0°C. De otro lado para el modelo LIQUAC los mayores errores siguen estando a
altas temperaturas, para la solubilidad de KCI los porcentajes alcanzan un valor de 8.7% a
100°C. De la Tabla 3-6 también se deduce que las desviaciones de los modelos originales en
sistemas acuosos para las sales analizadas tampoco son grandes, incluso el modelo UNIQUAC
ext. se aproxima mas a los resultados experimentales que cualquiera de los otros modelos.
Esto muestra las bondades del modelo UNIQUAC ext. puesto que, aunque en esta parte se
compara con dos sales, el nimero de sistemas que puede predecir sin tener que modificar los
parametros es mucho mayor. De hecho, Thomsen (1997) afirma que tomé en total 8691
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datos experimentales binarios y ternarios, de 403 diferentes fuentes para el ajuste del
modelo UNIQUAC ext.

Tabla 3-6: AARD de los modelos para cada grupo de Equilibrios ajustados
Suma de Cuadrados®

Tipo de
Equilibrio
S-L KCI-H>0
S-L K>S04-H;0

S-L KCI-HCI-
H:0

S-L K,S0,-
H:S04-H;0

S-L KCI-K,S0,-
H:0

S-L K>S04-KCI-
H:0
PeristKCI-
KzSO4.’ mKCcCl
PeristKCI-
K:S04:
mK;S0,

S-L KCl-etOH-
H,0%*

S-L K>S04-
etOH-H.0

AARD (%)

LIQUAC HIQUAC
mod.

2.51 2.10
5.20 3.29
5.98 9.23
3.95 15.01
0.98 1.88
8.27 4.18
3.28 2.53
9.26 10.29
11.10 10.05
6.90 6.59

LIQUAC

2.45
6.27

n.a
n.a
1.67
15.23
3.25

81.09

32.31

26.45

UNIQUAC
ext.

0.95
1.47

na
n.a
0.71
4.09
1.25

4.29

442.27
n.a

F min:

LIQUAC
mod.

2.4423E-05
1.0861E-04
2.0132E-04

1.0846E-04
3.2313E-04
2.6877E-04
1.1972E-04

9.5535E-04

3.2325E-04
2.0395E-04

2.6370E-03

HIQUAC

1.65E-05
7,5040E-05
4.6194E-04

1.2826E-03
1.4010E-04
3.4629E-04
7.3208E-05

1.3119E-03

2.6926E-04
1.9507E-04

4.1719E-03

*Suma de las Desviaciones relativas de los modelos respecto a los datos experimentales normalizada
por el nimero de datos de cada equilibrio al cuadrado

** LIQUAC utilizando las modificaciones de parametros realizadas por Lin etal. (2005).
n.a: No ajustado para este tipo de sistemas.

8 1.4 ‘ :
LIQUAC mod. LIQUAC mod. a
- e HIQuAc BT || HIQUAC O e
71 O Perry(1994) L2H 0 Perry (1994) -
¥  Zhangetal(1998) .
Seidell (1940) Seidell(1940)
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Figura 3-6: Solubilidad de KCl y K250, en soluciones acuosas a diferentes temperaturas.
Datos experimentales tomados de Seidell (1940), Zhang et al. (1998) y Perry (1994)
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Figura 3-7: Variacion de la solubilidad de K>SO. en una mezcla etanol-agua a tres diferentes
temperaturas. Linea continua modelo HIQUAC; linea discontinua: modelo LIQUAC mod. Datos
experimentales tomados de Seidell (1940) y Gmehling (1985)

En la Figura 3-7 se presentan las solubilidades de K250, y KCI en una mezcla etanol-
agua. Para el K>5S0, se evidencia que a medida que aumenta su concentracion las desviaciones
aumentan. Si la temperatura es distinta a la del estado de referencia, las desviaciones para
ambos modelos también aumentan. Este hecho se manifiesta en porcentajes de desviacion
menores al 3% y al 5% en fracciones masicas bajas de etanol (menores a 0.15) a una
temperatura de 25°C para el modelo HIQUAC y LIQUAC mod. respectivamente, y
desviaciones menores al 10% y al 15% a una temperatura distinta a esa, respectivamente. A
fracciones entre 0.2 y 0.3 de etanol los errores aumentaron a 4.5% y a 5.6% a 25°Cya8.8%y
a 13% a 15°C. De todos los modelos que se presentan en este trabajo el que tiene el mejor
desempefio para este sistema es el modelo HIQUAC (Tabla 3-6) con un porcentaje de
desviacién promedio de 6.6%, seguido por el modelo LIQUAC mod. cuyo porcentaje alcanza
el 6.9%. El modelo UNIQUAC ext. presenta mayores AARD que los anteriores con el 26.45% y
teniendo en cuenta que el promedio se ve altamente afectado por los errores de las
predicciones a altas concentraciones de etanol, las que incluso pueden llegar a ser tres veces
superiores al valor experimental. El modelo LIQUAC original no reporta interacciones entre
el ion sulfato y etanol por lo que los calculos a través de este modelo no se pueden realizar.

En la Figura 3-8 se comparan los resultados experimentales y calculados de la
solubilidad de KCI en una mezcla de etanol-agua a diferentes temperaturas con los dos
modelos ajustados. En los ajustes se incluyeron dos puntos cuya fracciéon de etanol es 1 a
16°C (curva no presentada) y a 25°C. En estos puntos se obtuvieron las mayores desviaciones
de todos los ESL. Para los modelos HIQUAC, LIQUAC mod., UNIQUAC ext. y LIQUAC estas
fueron respectivamente: a 16°C: 20.52%, 21.94%, >1000% y 74.59%; a 25°C: 11.54%,
26.27%, >1000% y 69.9%. El error en las predicciones del modelo UNIQUAC ext. es en varios
ordenes de magnitud mayor, poniendo de manifiesto el problema de la molalidad infinita.
A fracciones altas de etanol (entre 0.6 y 1) el mejor modelo fue el modelo HIQUAC con un
promedio de desviaciéon de 13.9%, mientras que el modelo LIQUAC mod. present6 un
promedio de 17.6%. Respecto a la temperatura, el promedio de desviacion relativa no cambia
significativamente. En la mayoria de las condiciones presentadas, el modelo con mejor
desempefio fue el modelo HIQUAC (Tabla 3-6) a excepciéon de altas temperaturas con
cantidades de cosolvente diluidas.
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Figura 3-8: Variacidén de la solubilidad de KCI en una mezcla de etanol-agua a cuatro
diferentes temperaturas. Linea continua: Modelo HIQUAC, linea discontinua: Modelo LIQUAC
mod. Datos experimentales tomados de Seidell (1940) y Mydlarz & Jones (1985)

En la Figura 3-9 se presenta el equilibrio ternario KCI-K;SOs-agua a dos de las tres
temperaturas disponibles en los datos recopilados. Las predicciones cuando el precipitado es
K.SO4 en el equilibrio presentan mayores desviaciones en todos los modelos. Incluso en la
evaluacion de los puntos peritécticos. El modelo UNIQUAC ext. demuestra la mayor
versatilidad para estos tipos de equilibrio al calcular las solubilidades de ambas sales y los
puntos peritécticos con el mas bajo AARD (Tabla 3-6). Las modificaciones en comparacién
con los otros modelos, no tienen el mejor desempefio cuando en el equilibrio la sal
precipitada es KCI o con las molalidades de KCI en los puntos peritécticos. No obstante, los
errores relativos absolutos no superan el 8% para ambos casos y sus promedios son
inferiores al 4% (Tabla 3-6). El modelo UNIQUAC ext. tiene un mayor nimero de parametros
requeridos para cada equilibrio pues no considera que las interacciones entre iones con la
misma carga se pueden despreciar como lo hacen los restantes modelos. Respecto a las
temperaturas de los puntos peritécticos (11 temperaturas de 0 a 100°C) las molalidades de
K>504 de los puntos peritécticos se calculan con mayor error a temperaturas bajas para el
modelo HIQUAC y UNIQUAC ext. Para ambos casos los valores maximos del error relativo se
alcanzan a 0°C, estos son de 26.80% en el modelo HIQUAC y de 16.98% en el UNIQUAC ext.
El modelo LIQUAC mod. tiene sus mayores desviaciones para la molalidad de K>SO, en los
extremos del rango de temperaturas ajustadas. A 0°C el error absoluto es 18.81% y a 100°C
es de 19.03%. El modelo LIQUAC original presenta las mayores desviaciones en comparaciéon
con los otros tres modelos para la concentracion de K;SO4 en los puntos peritécticos. Alli, con
el incremento de la temperatura, aumenta también su error. A 100°C, su error relativo
absoluto es el maximo en el rango de los datos experimentales y alcanza un valor de
167.95%.
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Figura 3-9: Solubilidad para el sistema K>S0, -KCI en medio acuoso.
Linea continua: Modelo HIQUAC, Linea discontinua: Modelo LIQUAC mod.
Datos experimentales tomados de Seidell (1940)

Se analizan en las Figuras 3-10 y 3-11 la influencia de los acidos con ion comun en la
solubilidad de cada una de las dos sales en estudio.

En Figura 3-10 se representa la disminucién de la solubilidad de KCI con el acido de
ion comuin HCl. La disminucién de la solubilidad es un comportamiento tipico cuando se
incrementa la concentracion de uno de los iones en el equilibrio. En la Figura 3-11 ocurre un
fenomeno inusual, el aumento de la solubilidad con el incremento en la cantidad del ion
comun proveniente del 4cido sulftrico. Los modelos originales no ajustaron sus parametros
para estos dos tipos de equilibrios (en la Tabla 3-6 se designa como n.a). En las
modificaciones se ajustaron estos equilibrios y se observa en la Figura 3-10 que los modelos
pueden predecir la solubilidad de KCl en HCl hasta concentraciones cercanas a las
azeotroépicas con desviaciones bajas (en la Tabla 3-6 se tiene un AARD de 5.98 y 9.23 para el
modelo LIQUAC mod. y HIQUAC respectivamente). Para el sistema presentado en la
Figura 3-11 el modelo HIQUAC tiene grandes inconvenientes al momento de predecir el
incremento de las solubilidades. El modelo logra predecir un incremento de la solubilidad
con el aumento de acido sulfurico, pero no en las proporciones que lo hacen los datos
experimentales. La dificultad del modelo para representar el fenémeno se observa en el
AARD y en la suma de los cuadrados normalizada, cuyo valor es el segundo mas alto de todos
los tipos de equilibrios ajustados. La suma de los cuadrados supera en un orden de magnitud
ala del LIQUAC mod. por lo tanto, su utilizacién para este sistema no es adecuada.
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Figura 3-10: Cambio de la solubilidad de KCI en presencia de 4cido clorhidrico (HCI).
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Figura 3-11: Cambio de la solubilidad de K250, en presencia de acido sulftrico (HzS04).
Linea continua: Modelo HIQUAC, Linea discontinua: Modelo LIQUAC mod. Datos
experimentales tomados de Seidell (1940)

Tanto en las Figuras 3-10 y 3-11 como en la Tabla 3-6 se puede corroborar la
versatilidad del modelo LIQUAC mod. para los &cidos con ion comun de la sal precipitada.
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3.5 Conclusiones

Los modelos originales demostraron capacidades aceptables para el calculo de
solubilidades en sistemas acuosos a altas temperaturas, especialmente el modelo UNIQUAC
ext. Para condiciones diluidas, los modelos originales también presentan buenos resultados.
La aplicacién del modelo UNIQUAC ext. se puede realizar hasta fracciones masicas de
cosolvente inferiores a 0.9. Mas alla de esta fraccién, las solubilidades por el modelo
UNIQUAC ext pueden estimarse en varios érdenes de magnitud por encima a las reales
debido a los altos valores de molalidad (expresada en kg de agua).

Las predicciones de solubilidades en mezcla etanol-agua con las dos propuestas
mejoraron los resultados obtenidos por los modelos originales. Las propuestas se basaron en
proponer nuevos parametros y para el caso del UNIQUAC ext. modificar el estado de
referencia a dilucion infinita en la mezcla de solventes. El propésito del nuevo estado de
referencia permite que la correccién por no idealidad sea de los iones en una mezcla
establecida. A partir de esta idea también se evitan los valores de molalidad infinitos. Con el
numero de parametros escogido se consiguié el objetivo principal del capitulo: la prediccidon
con bajos porcentajes de error de ESL para los electrolitos relacionados con el proceso de
produccién simultanea de 4cido clorhidrico y sulfato de potasio.

Los resultados obtenidos en este capitulo permitieron definir las condiciones de mejor
desempefio para los modelos. Asi, para los equilibrios ternariosKCI-K>SOs-Agua, el modelo
UNIQUAC ext. es el mas adecuado. Con el nimero de parametros propuesto, las diferencias
con los otros modelos son equiparables y dentro de porcentajes de error permisibles para
calculos de diseiio.

Despreciando las interacciones de cargas iguales se calcularon con bajos porcentajes
de error, respecto a datos experimentales, las solubilidades de KCI en una solucién de HCI a
distintas composiciones y de K;SO; en H>SO; con el modelo LIQUAC mod. Con el modelo
HIQUAC también se calcularon estas solubilidades pero los resultados lo descartan para el
sistema K>S04-H:S04+-Agua, mientras que la solubilidad de KCI en acido clorhidrico se predice
con un buen desempefio. El sistema K>S04-H,SO4-Agua presenta un comportamiento atipico
del aumento de la solubilidad de K>SO; con el incremento en la concentraciéon de acido
sulftirico. Esta alta no idealidad de la solucién, como se menciond, fue predicha por el modelo
LIQUAC mod. Su verificacién experimental se considerara a futuro en el Grupo de
Investigacion en presencia de un cosolvente. El modelo HIQUAC, por otra parte, presentd en
la mayoria de las condiciones estudiadas (a excepcién de altas temperaturas con cantidades
de cosolvente diluidas) los calculos mas exactos de solubilidades de KCl y K:SO. en una
mezcla etanol-agua.
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Resumen

e examina en la primera parte de este capitulo, la formulacién de los Equilibrios Liquido-

Vapor para sistemas electroliticos en el caso especial cuando la solucién esta saturada por
una sal. Para este caso se tienen tres fases en equilibrio y se forma el denominado Equilibrio
Sélido-Liquido-Vapor (ESLV). El ESLV se compara con los resultados de Equilibrios Liquido-
Vapor (ELV) para los solventes libres de sal. En la segunda parte de este capitulo se aborda el
ELV con electrolitos volatiles, se analiza su formulacion y la capacidad de los modelos en las
predicciones del sistema HCl-agua. Se ajustan pardmetros para el modelo UNIQUAC ext. y para
los modelos propuestos en esta tesis: HIQUAC y LIQUAC mod. Luego se compara su
desempefio en funcién del porcentaje de desviaciéon relativa. Finalmente, con datos
experimentales propios, se ajustan los parametros relativos a la interaccién etanol y los iones
H*. Estos resultados permiten calcular las curvas de residuo del sistema HCl-etanol-agua,
estableciendo los niveles de recuperacion del co-solvente en el proceso de produccion
simultinea de acido clorhidrico y sulfato de potasio. Los resultados obtenidos para el
equilibrio HCI-etanol-agua pasan la prueba de consistencia topolégica.
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4.1 Introduccion

En este capitulo se describen varios tipos de equilibrios liquido vapor en los que se
encuentran implicadas sustancias electroliticas. En la primera parte se estudian ESLV para
analizar el impacto que causa una sal en una mezcla binaria de alcohol-agua.

Algunos electrolitos se pueden volatilizar bajo ciertas condiciones. En la segunda parte
del capitulo se presentan los conceptos importantes para describir estos casos. El tipo de
equilibrio formado se denomina en el trabajo ELV con electrolitos volatiles, se revisa su
formulacidén y la capacidad de los modelos en las predicciones del sistema HCIl-agua. Como se
verd, la mezcla HCl-agua es una mezcla altamente no ideal con presencia de un azed6tropo y
ninguno de los modelos originales (LIQUAC o UNIQUAC ext.) dispone de interacciones
binarias para predecir este equilibrio. Por lo tanto, se van a ajustar parametros para esos dos
modelos (en el caso del modelo LIQUAC con el modelo LIQUAC mod.) y para el modelo
propuesto HIQUAC. A la complejidad de este sistema se le agrega el etanol para conformar un
sistema ternario con dos azedtropos binarios. Los modelos que presentan los mejores
desempefios para la mezcla binaria HCl-agua se seleccionan para tratar de representar
termodinadmicamente la mezcla ternaria con datos recopilados en el laboratorio a través de
pruebas liquido-vapor. El equilibrio ternario es fundamental en el desarrollo del proceso de
produccion de acido clorhidrico propuesto por Lopez (2010).

4.2 Equilibrio Sélido-Liquido-Vapor (ESLV) en sistemas con
electrolitos no volatiles

En los equilibrios sélido- liquido-vapor (ESLV) bajo consideracién, la solucién liquida
esta saturada con el electrolito (cristales de sal en equilibrio con los iones en solucién) como

se esquematiza en la Figura 4-1.
")

Agua +0rganico v
Agua
Organico
Sal
. L
sal
5

Figura 4-1: Esquema del equilibrio sélido-liquido-vapor para sistemas electroliticos

Existe un ELV entre los solventes, teniendo en cuenta que el electrolito no esta presente
en la fase vapor (electrolitos no volatiles). Aplicando la regla de las fases de Gibbs a este
sistema, se tienen dos grados de libertad: tres componentes (o cuatro si se toma cada ion de la
sal, pero se sumaria una ecuacién adicional a la regla de las fases que viene dada por el
principio de electroneutralidad de la solucién), en ausencia de reacciones quimicas como
ocurre en este caso, y tres fases; luego especificando dos variables: como por ejemplo la
temperatura (denominada en el esquema T1) y la presion (P1), se fija el estado termodinamico
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del sistema y se pueden encontrar las composiciones junto a las propiedades restantes en
cada fase.

El sistema se representa formulando el ESL como se mostré en el capitulo 3 (ecuacién
(3.3) para el modelo UNIQUAC ext., ecuacion (3.10) para el modelo LIQUAC junto a la ecuacion
de transferencia de estado de referencia: ecuacion (3.20)) y el equilibrio liquido vapor (ELV).
Utilizando para el ELV la ley de Raoult modificada, en la cual se asume la fase vapor como
ideal, (como se procedera en todo este capitulo segiin lo planteado por varios autores: Lee et
al,, 1996; Wang et al,, 2002; Huang et al., 2009) el ELV se puede plantear como se muestra en
la ecuacién (4.1):

Xsolysol Psat = ysol P (41)

sol

donde P;, es la presion de vapor del solvente puro (s ). Para el modelo UNIQUAC ext. se

debe tener en cuenta que un solvente distinto al agua sigue la convencién asimétrica (Capitulo
2), por lo que el coeficiente de actividad del cosolvente debe cambiar de convencién para
aplicar la ecuacion (4.1) de la siguiente manera:

Ir’”/sol =In }/:ol +|n]/:;| (42)

donde y,, es el coeficiente de actividad del cosolvente expresado siguiendo el formalismo de
Lewis y Randall (Iliuta et al., 2000), 7/:0I es el coeficiente de actividad del cosolvente, definido a

partir del formalismo de McMillan- Mayer, calculado por el modelo UNIQUAC ext. (Capitulo 2,
ecuacion (2.83)), y y., representa el coeficiente de actividad del cosolvente cuando su

dilucién es infinita (calculado utilizando las ecuaciones del Capitulo 2: ecuaciones (2.71) y
(2.72)). De esta forma se obtiene un sistema de ecuaciones para el sistema SLV representado
en la Figura 4-1 por dos ecuaciones de ELV y una de ESL. Conociendo la presiéon (P1) y la
fraccion de cosolvente organico, se resuelven simultdneamente las tres ecuaciones
mencionadas para encontrar la fraccion molar de cosolvente organico en la fase vapor, la
molalidad de sal en solucién y la temperatura del sistema. Estas ecuaciones se resolvieron
utilizando un método del tipo Newton-Raphson multivariable implementado en el software
MatLab®. En las Figuras 4-2 y 4-3 se comparan algunos datos experimentales con los
resultados obtenidos para los ESLV de los sistemas NaCl-etanol-agua, KCI-etanol-agua y K250+
etanol-agua (el primero a 0.93326 bar y los dos ultimos a 1.0056 bar).

En la Figura 4-2.a. se comparan los datos experimentales con los resultados de
simulacién obtenidos, con los dos modelos: UNIQUAC ext. y LIQUAC mod., para el sistema KCI-
etanol-agua. En la parte superior de esa figura se representa las fracciones tanto del vapor
como del liquido en equilibrio, se grafican en base libre de sal (KCI o NaCl). En cada punto la
solucion esta saturada con una concentracion igual a la presentada en la parte inferior de la
Figura 4-2.a a una temperatura determinada que se puede encontrar en la Figura 4-2.a.
intermedia. Por ejemplo, si el esquema de la Figura 4-1 contiene KCl, etanol, y agua a una P; de
0.93326 bar y a una T1 de 80°C, la composicion del liquido es de 0.07 y la de vapor de etanol
de 0.63. La molalidad que se tendria en ese esquema seria de 4.71 moles de KCi/kg de
solventes como se puede observar en la Figura inferior izquierda. La semejanza de las dos
figuras es grande porque la solubilidad de KCI y NaCl es similar en etanol-agua. El efecto para
modificar las concentraciones de equilibrio solo se influencia por la sal disuelta.
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Figura 4-2: a. ESLV del sistema KCl-etanol-agua a 0.93326 bar. (Parte superior: fracciones
molares en equilibrio, parte media: temperaturas de saturacién de la mezcla, parte inferior:
concentracion de sal en la solucién saturada, todas las figuras en fracciones molares libres de
sal) Linea continua: modelo LIQUAC con parametros propuestos por Lin et al. (2005);
Linea discontinua: modelo UNIQUAC ext. Datos experimentales tomados de Gmehling (1985).
b. ESLV del sistema NaCl-etanol-agua a 1.0056 bar. Linea continua: UNIQUAC ext.
Datos experimentales tomados de Johnson & Furter (1960). El modelo LIQUAC no ajusta

parametros de interaccion Na*-etanol para este tipo de equilibrios
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Respecto a la comparacion de los modelos con los datos experimentales, no se pueden
establecer comparaciones con las molalidades de saturacién para la solucién, debido a que las
referencias bibliograficas poco hablan de esta parte del equilibrio y se limitan a dar el rango
de molalidad obtenida. Para el sistema NaCl-etanol-agua los valores reportados en la
literatura muestran un intervalo de 0.7 a 6.3 mol/kg de solvente, mientras UNIQUAC
extendido predice valores desde 0.12 a 6.3 mol/kg de solvente (Figura 4-2.b., parte inferior).
Para el sistema KCl-etanol-agua no se dispone de ninglin tipo de datos reportados.
Comparando las fracciones en equilibrio con datos experimentales, especificamente del
equilibrio SLV para el sistema KCl-etanol-agua, el modelo UNIQUAC ext. tiene menores
desviaciones que el modelo LIQUAC modificado (c.a. 5.2 % vs 7.3%, respectivamente) a pesar
que dichas modificacién se hayan realizado precisamente para mejorar las predicciones de
solubilidad y el ESLV. Es importante recalcar que los modelos utilizados permiten calcular la
influencia que tienen las sales estudiadas en el equilibrio de un sistema binario libre de sal. La
Figura 4-2.a. muestra la diferencia entre un equilibrio libre de sal (a través del modelo
UNIQUAC) y uno con soluciones saturadas. El efecto de la sal en el liquido podria servir para
disefiar procesos de separacion con menor nimero de etapas que los convencionales pues a
mayores concentraciones de KCI o Na(l, las curvas de equilibrio de fraccién de liquido contra
fracciéon de vapor se alejan de una linea de 45°. Este nuevo disefio debe enfrentarse a
problemas como los de corrosion y la recirculacion de la sal. En la Figura 4-2.a. se representa
el caso maximo de la mejoria que puede tener un disefio de separacion por destilacion, pues
para alcanzar una operacion en estas condiciones, en cada plato se debe tener la solucion
saturada, hecho complicado de conseguir en realidad.

En la Figura 4-3 se muestran los resultados del célculo del ESLV para el sistema
K>SO4-etanol-agua, a la misma presion del sistema KCl-etanol-agua de la Figura 4-2, pero
utilizando el modelo UNIQUAC ext. (para el modelo LIQUAC no se dispone de los valores para
los parametros de interaccién entre el ion sulfato y el etanol).
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Figura 4-3: ESLV del sistema K>504-etanol-agua a 0.93326 bar

No se cuenta con datos experimentales del ESLV para K>SO;-etanol-agua que permitan
establecer comparaciones con el modelo UNIQUAC ext.. Como se puede observar en la parte
derecha de la Figura 4-3, la solubilidad de esta sal es considerablemente mds baja que la del
KCI (Figura 4-2 a). Esto genera que el ELV de un sistema binario libre de sal no se modifique
de una manera tan importante como ocurre en el caso del KCI. Por ello, las composiciones de
vapor y liquido son muy similares a las del ELV etanol-agua libre de sal. Puede verse un
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pequefio efecto a concentraciones altas de agua donde el sulfato de potasio alcanza a
disolverse con una concentracién mayor a 1 molal.

Se considera cualitativamente que las sales como KCl y K>SO, pueden causar un efecto
positivo en el sistema de separacion para una mezcla con etanol en el proceso de produccion
simultidnea de acido clorhidrico y sulfato de potasio debido a que seguin lo visto, estas sales
aumentan la volatilidad relativa del alcohol. Sin embargo, se debe analizar las interacciones
de estas sales con el 4cido clorhidrico y comprobar que la separacién para la recirculacién de
la sal al proceso no implique mayores gastos econémicos o que la presencia de iones potasio
permita alcanzar la pureza requerida por el mercado.

4.3 Equilibrio Liquido-Vapor (ELV) en sistemas con
electrolitos volatiles

En esta seccidon se analiza el enfoque de analisis del ELV que involucra sustancias
electroliticas volatiles (por ejemplo, el 4cido clorhidrico). Se discutira en este trabajo el caso
especifico del 4cido clorhidrico, inicialmente en una mezcla acuosa y luego se extendera a la
mezcla etanol-agua.

4.3.1 Descripcion matematica del ELV para mezclas con electrolitos
volatiles

La formulacion del ELV para sistemas con electrolitos volatiles es diferente de la forma
convencional como se calculan ELV de una sustancia no electrolitica usando la ley de Raoult
modificada. El ELV de sistemas con electrolitos volatiles se puede formular siguiendo la idea
propuesta por Prausnitz et al. (2000), quienes consideraron dos tipos de equilibrios: uno
representado en la fase liquida por la disociacién de un electrolito y el otro generado por el
electrolito no disociado con su fase vapor. Estos diferentes equilibrios se muestran horizontal
y verticalmente en la Figura 4-4, respectivamente. El solvente o el grupo de solventes también
estan en equilibrio con su fase vapor.

. s (molecular) ©v.M(ag)+v_X (ag)

1 " I
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Figura 4-4: Representacidén esquematica propuesta por Prausnitz et al. (2000)
del equilibrio liquido vapor para sistemas volatiles
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El equilibrio vertical del electrolito no disuelto y de los solventes esta dado por la
igualdad de fugacidades:

fiv = fiL (4.3)

Para los solventes, se utiliza la ley de Raoult modificada, la ecuacién (4.3) se convierte
en la ecuacién (4.1). Mientras que para el electrolito no disociado, a partir del formalismo de
McMillan- Mayer y la ley de Henry modificada, el equilibrio se puede escribir como:

P=»" m H
yM X - 7/Mv+ X - M X - (44)

v

donde ;/V y m son respectivamente, el coeficiente de actividad molal en el
M+ X - My Xy_

formalismo de McMillan-Mayer y las moles del electrolito sin disociarse o moles del electrolito

molecular, tal como lo denominan Prausnitz et al. (2000); H es la constante de Henry que

depende de la presién y la temperatura. A presiones bajas el efecto de la presion se puede

despreciar.

El equilibrio de disociacién se puede representar por la ecuacion (4.5):

m
My Xy_ yMwXV, (4-5)

A partir de las definiciones de molalidad media y coeficientes de actividad idnico medio
(analizadas en el Capitulo 2):

_ v, V]Jv
m, = (my;my; )

=) )

se pueden calcular la constante de equilibrio de disociacién a cualquier temperatura con
ayuda de la ecuacion de Gibbs-Helmholtz. Por lo tanto, de la ecuacion (4.5) y del coeficiente de
actividad medio idnico, calculado con un modelo de actividad adecuado, se encuentra el
coeficiente de actividad del electrolito molecular y con ello se puede resolver el ELV vertical
presentado en la Figura 4-4.

Para sistemas donde la disociaciéon del electrolito es muy alta, Brandani et al. (1994)
propusieron formular el ELV para electrolitos volatiles a través de la ley de Henry modificada
con la actividad i6nica media del electrolito disuelto directamente:

Yu,x, P=(m.) () H (4.6)

Este concepto se utilizara en este trabajo para calcular los ELV del sistema HCl-agua y
HCl-agua-etanol. Varios parametros de interaccion de los modelos UNIQUAC ext. , LIQUAC
mod. o HIQUAC se cambiaran para calcular el ELV del HCI en agua asi como el area y volumen
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especifico de los iones (H* y CI'). La decision de ajustar estos parametros se realizé con base
en la influencia de cada uno de ellos en el porcentaje de error relativo final del equilibrio (se
consideraron varios grupos de parametros hasta elegir el presentado en este trabajo). El
grupo de pardmetros ajustado se analiza a continuaciéon. Considerando las mismas
interacciones ajustadas para el ELV de HCl y agua, se busco luego las interacciones del etanol
con los iones H* de cada modelo para predecir el ELV HCl-etanol-agua. La constante de Henry
(H) se calculara de acuerdo a la expresion propuesta por Brandani et al. (1994). Los
parametros de esta ecuacidén también seran ajustados en el equilibrio HCl-agua:

InH:hl+%+h3T+h4lnT (4.7)

4.3.2 ELV de la mezcla binaria HCI-agua

El acido clorhidrico es de gran interés en los procesos quimicos y geotérmicos
(Brandani et al., 1994). En la industria quimica se utiliza para la produccién de hidrocarburos
clorados, en la produccién de cauchos y polimeros clorados (PVC, por ejemplo). Se utiliza
ademas, en el tratamiento de aguas y en procesos de limpieza o desinfeccion. Por su aplicacién
el sistema HCl-agua ha sido bastante estudiado. Perry (1994) hace una recopilaciéon de las
presiones de vapor para este sistema desde 0 a 110 °C para soluciones de HCI acuosas con
concentraciones del 2% hasta 46% en peso.

Para la prediccion del equilibrio de fases de este sistema se han formulado varios
modelos. Engels & Bosen (1986) propusieron un modelo de composiciéon local pero con
inconvenientes al enfrentarse a los limites de dilucidon. Brandani et al. (1994) utilizaron el
modelo de Pitzer con los parametros de Holmes et al. (1987) validos para el intervalo de
temperatura de 0 a 250°C y composiciones de 0 a 16 molal. Estos ultimos autores utilizaron la
ley de Henry para definir el estado de referencia del acido clorhidrico, por lo que no
extrapolan las presiones de vapor del HCI mas alla de su temperatura critica. Engels y Bosen
(1986) extrapolan la presion de vapor de HCI formulando el equilibrio a través del formalismo
de Lewis y Randall, tanto para el agua como para el acido clorhidrico.

Como se vera en el transcurso de la seccion, en este trabajo el estado de referencia es
definido a través de la ley de Henry. Los modelos utilizados son los de UNIQUAC ext., LIQUAC
mod. y HIQUAC. A partir de los datos experimentales disponibles, se ajustaron todos los
parametros de interaccion del ion H+ de tal forma que se logre predecir el ELV entre el HCl y el
agua. Para las interacciones que no incluyen al H* en el modelo UNIQUAC ext. se emplean las
de su formulacién original (Thomsen et al., 1996); los modelos LIQUAC mod. y HIQUAC
utilizan las interacciones ajustadas en el Capitulo 3.

4.3.2.1.  Resultados para el sistema HCl-agua

Con los 155 datos de presiones de H,0'y 205 de HCI en el intervalo de temperaturas de
20 a 110°Cy de fracciones masicas entre 0.02 a 0.32 de HCI en solucidn del ELV entre el HCl y
el agua, recopilados por Perry (1994), se ajustaron las interacciones H*-Cl-, H*-H;0 (dos por
cada una); las areas superficiales y volimenes (r y q) del H* y del CI para los modelos
mencionados. La funcién objetivo utilizada fue:
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2 Pexp_Pcalc 2
F= Z Z{ I |:>_e><pI } (4.8)

VLEdat i

Se usaron métodos convencionales de minimizacion disponibles en el software MatLab®
(funcién fminsearch, por ejemplo). En la Tabla 4-1, se muestran las interacciones ajustadas
para cada modelo que hacen minima la ecuaciéon (4.8). Los parametros de la constante de
Henry se ajustaron dnicamente en el modelo UNIQUAC ext. Los resultados finales se
presentan en la Tabla 4-2. Utilizando estos parametros de la constante de Henry se ajustaron
lo modelos HIQUAC y LIQUAC mod. La desviacién relativa absoluta promedio, AARD, para
cada modelo se presentan en la Tabla 4-3. La media del error relativo del modelo UNIQUAC
ext. es similar a la del modelo HIQUAC tanto para las presiones de agua como para las
presiones parciales de acido clorhidrico. El modelo LIQUAC mod. tiene un alto AARD para el
acido clorhidrico y la funcién minimizada se ubica en un valor minimo que excede en mas de
25 veces el valor de la funcion minimizada por los otros dos modelos.

Tabla 4-1: Grupo de parametros ajustados para cada modelo del ELV HCl-agua
LIQUAC mod. HIQUAC UNIQUAC ext.

bjj Cij ajj aji u;® u;”
H,O-H+ -9,2856 2,149E-03 -54239,4714 -698,1389 -478,6944 0,4072
Cl--H+ 6,346E-03 1,6595 -52093,3227 1785,8481 5172,4151 394,7281

r q r q r q
Cl- 2,4108 13,1327 11,4844 7,7000 11,7613 6,8785
H+ 11,9288 0,2168 0,02503 1,0410 6,587E-06 2,1711

Tabla 4-2: Parametros ajustados para la constante de Henry
h1 hz h3 h4

379304 -15491,33 -0,03512 1,8686

Tabla 4-3: Porcentajes promedio de error relativo para cada
modelo del ELV HCl-agua

% AARD H:0 % AARD HCI F
LIQUAC mod. 13,4302 57,2308 89,2102
HIQUAC 5,6539 8,6694 3,1860
UNIQUAC ext. 5,7591 8,8518 3,3176

Con los parametros ajustados se construy6 la Figura 4-5, utilizando los tres modelos
para predecir las presiones de equilibrio de HCl-agua a distintas temperaturas.
A temperaturas altas las desviaciones con los datos experimentales aumentan principalmente
en el modelo LIQUAC mod. Como se puede observar los modelos predicen las composiciones
azeotrdpicas con valores inferiores de su presion de saturacién respecto a los que se
presentan experimentalmente.
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Figura 4-5: Presiones en ELV del sistema HCI-agua a diferentes temperaturas.
a) modelo UNIQUAC ext. b) Modelo HIQUAC c) Modelo LIQUAC mod.
Datos experimentales tomados de Perry (1994)

4.3.3 ELV de la mezcla ternaria HCIl-agua-etanol

A diferencia del sistema binario HCIl-agua, no se dispone de datos para el equilibrio
HCl-agua-etanol en la literatura. La mezcla es importante porque en la ultima parte de la
produccién simultanea de acido sulftrico y sulfato de potasio se tiene disuelto el HCI en una
mezcla de este tipo. El mercado y la reutilizacion del etanol en el proceso exigen la separacién
del acido clorhidrico y el agua del etanol. Inicialmente, en esta seccidn se presenta el método
utilizado para la determinacién del ELV de HCl-agua-etanol. Asi mismo se utilizan datos
experimentales para el ajuste de las nuevas interacciones H*-etanol para el modelo UNIQUAC
ext. y HIQUAC, los cuales presentaron mejores desempefios para el sistema binario HCl-agua.
Finalmente, se traza un mapa de curvas de residuo para la mezcla y se realiza un analisis
topoldgico para comprobar la consistencia termodinamica de cada modelo.
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4.3.3.1.  Materiales y métodos

En la Figura 4-6 se presenta un esquema del montaje utilizado para las mediciones del
ELV ternario HCl-agua-etanol. El montaje experimental consistié en una destilacion a reflujo
total a una presion de 585 mm de Hg. Al montaje se alimentd un volumen de 150 ml de mezcla,
con concentraciones conocidas de etanol, agua, y 4cido clorhidrico. La mezcla se calent6 hasta
ebullicidn, a presion atmosférica (Estado de Equilibrio). Los vapores generados se retornaron,
a manera de reflujo total, a la parte inferior del montaje después de ser condensados. Cuando
la temperatura permaneci6é constante, se abridé la llave ubicada en la parte superior de la
tubuladura que comunica el balén y los condensadores. De esta forma se recogié una muestra
condensada de menos de 3 ml para la fase el vapor y, de forma simultanea, se tomé una
muestra del liquido del fondo del balén. Con esto se logré a una determinada temperatura,
obtener las composiciones de liquido y vapor en equilibrio (fondos y cabeza). La mezcla
restante se deja desplazar hasta otro punto del equilibrio LV. El procedimiento se repite al
alimentar nuevos voliumenes a diferentes concentraciones de HCI-etanol-agua para obtener
las curvas descritas en la Tabla 4-4 como A, By C.

Agua de refrigeracion

Producto de cima: Y; =

Producto de fondos: X;

Figura 4-6: Esquema del montaje experimental para el estudio del equilibrio liquido vapor
del sistema H(CI-agua-etanol

Las muestras de cabeza y fondos fueron analizadas mediante cromatografia liquida
utilizando un HPLC HITACHI® Elite Lacrome, dotado con una columna de poliestireno divinil
benceno y con fase mdvil de agua acidulada (para determinar la concentraciéon de alcohol) y
titulaciones con hidréxido de sodio usando un titulador automatico METROHM®, dotado con
un electrodo combinado de vidrio (referencia METROHM®,: 6.0203.100), que determina con 3
cifras significativas el punto de viraje, y que posee un método auto programable que
interpreta el valor del volumen de NaOH utilizado para medir la concentracién de HCL
La estandarizacion del titulante, se hace usando aproximadamente 300g de ftalato acido de
potasio, previamente secado a 110°C. Se utiliza de nuevo un método auto programable del
titulador automaético, que tiene en cuenta la masa exacta de la sustancia estdndar para
determinar la concentracidon exacta de la soda. Las medidas para el titulo de la solucion se
realizan tres veces, se promedian, y se almacenan en el equipo titulador.
La fraccion de agua es calculada por diferencia de peso con los anteriores resultados y el peso
total de la muestra.



EQUILIBRIO DE FASES PARA SISTEMAS ELECTROLITICOS CON MEZCLAS DE SOLVENTES E IONES

Tabla 4-4: Datos experimentales del ELV HCl-agua-etanol para
tres distintos alimentos a 585 mm de Hg.
Curva A

YEtanol YHa VAgua XEtanol XHcl Xagua T (°C)
0.4746 0.0035 0.5219 0.1032 0.062 0.8348 77.2
0.4289 0.0048 0.5662 0.0708 0.0609 0.8683 79.6
0.2584 0.0035 0.7381 0.0113 0.0691 0.9196 89.5
0.0209 0.008 09712 0.0027 0.0809 0.9165 96.6
0.0035 0.0642 0.9323 0.0023 0.1073 0.8905 99.7
0.0031 0.1283 0.8686 0.0024 0.1248 0.8728 101.6
Curva B
YEtanol YHC Yagua XEtanol XHcl Xagua T (°C)
0.6535 0.0086 0.3379 0.2557 0.0972 0.647 80.1
0.5825 0.0123 0.4052 0.1695 0.1302 0.7004 84.9
0.4952 0.0273 0.4775 0.0907 0.1322 0.777 89.9
0.243 0.1153 0.6417 0.0204 0.1367 0.8429 96.9
0.028 0.1404 0.8316 0.0046 0.1355 0.8598 99.1
Curva C
VEtanol Yl Yagua XEtanol XHcl Xagua T (°C)
0.7946 0.0131 0.1922 0.7151 0.0724 0.2125 74.1
0.7254 0.0093 0.2653 0.7759 0.1023 0.1218 75.6
0.8529 0.0144 0.1327 0.8164 0.1228 0.0608 76.6
0.8443 0.0186 0.137 0.5086 0.1323 0.3591 77.6
0.5006 0.044 0.4554 04625 0.1635 0.3739 80.5

4.3.3.2.  Ajuste de parametros para el sistema HCIl-agua-etanol

Con los datos experimentales obtenidos para el ELV del sistema ternario
HCl-agua-etanol y sin modificar las interacciones del ELV binario HCl-agua, ni las constantes
de Henry, se ajustaron las interacciones faltantes. Esas interacciones, no incluidas en ningin
ajuste anterior, fueron las de etanol con los iones H* para el UNIQUAC ext. y el HIQUAC. Con
las fracciones molares de vapor experimentales (o producto de cima en pruebas) se
calcularon las fracciones de liquido (o producto de fondos en las pruebas experimentales) y su
temperatura de rocio a unos valores de interacciones binarias determinados hasta que las
desviaciones con las fracciones experimentales del liquido fueran minimas, segin las
funciones objetivo:

) exp calc
abs(T*® —T=")
o T _ exp _ ,calc
F (uH*,EtOH ’uH*,EtOH )UNIQUACext. _VLEZdatZ[abS(Xi % )]+ z [ T

i VLEdat

} (4.9)

ex calc
et -] 3 | 0T
i VLEdat T (4.10)

(aH*,EtOH ’aEtOH,H* )H|QUAC a Z
VLEdat
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En la tabla 4-5 se presentan los parametros finales de interaccién etanol-H* y el valor
del AARD para el modelo UNIQUAC ext. y el HIQUAC. Respecto a los datos experimentales
medidos, el modelo UNIQUAC ext. consigue acercarse mas. En la literatura no hay disponible
datos de las interacciones de ningin alcohol con los iones H* para el modelo UNIQUAC ext.
Para el modelo HIQUAC, como todos los otros parametros, se calculan por primera vez. Si se
comparan con las interacciones de H* y agua reajustadas en la seccién anterior, se podra
observar que son totalmente diferentes en cuanto a su orden de magnitud como en su signo.

Todo el grupo de interacciones resultantes del ajuste binario HCl-agua y de este sistema
se prueban con la prediccidon de su azeétropo y el calculo de curvas de residuo de la mezcla
ternaria a la presion de los experimentos (585 mm de Hg). También se calcula el azeétropo
etanol-agua, aunque en ningln caso se ajustaron parametros entre estas dos sustancias y se
tomaron de los modelos originales (UNIQUAC ext. y UNIQUAC para no electrolitos). La
comparacion de los azeodtropos se realiza con UNIQUAC para etanol-agua y para el equilibrio
HCl-agua con el modelo NRTL electrolitico con Redlich Kwong como ecuacién de estado para
la fase gaseosa. Los calculos se realizan utilizando el programa Aspen Properties®. Los
parametros de interaccién de cada modelo son ajustados por el programa utilizando las bases
de datos con que cuenta para estos equilibrios. Sin embargo, no se cuentan con datos
experimentales de los aze6tropos a la presion referida y no se pude establecer comparaciones
para conocer el mejor modelo en estas condiciones. Las temperaturas del azedtropo HCl-agua
se predicen con 1 o 2° de diferencia mientras que el aze6tropo agua-etanol con menos de 0.3 °
de diferencia. Las composiciones predichas para el primer sistema son cercanas de un modelo
a otro.

Tabla 4-5: Interacciones etanol-H* para los modelos UNIQUAC ext. y
HIQUAC y sus porcentajes de error relativo con los datos experimentales

Parametros de interaccion AARD (%)
HIQUAC
AptoH,H* Ay+ EtoH XH,0 XHcl Trocio
-217,4717 1,0076 18,319 3,637 3,637
UNIQUAC ext
Ukcon,u*° Ugtonu*T XH,0 XHcl Trocio
165,2700 -0,58954 9,533 1,526 3,301

Tabla 4-6: Temperaturas de ebullicion de etanol y agua a 585 mm de Hg.
Azeotropos predichos por los modelos propuestos y por modelos especiales
para cada sistema

Etanol Agua
T ebull. (585 mm Hg) 71.76 °C 92.82 °C
Azeotropo predicho
Modelo Etanol-agua HCl-agua
T(°C) Xnz0 T(°C) Xnuzo

HIQUAC 71,41 0,1379 101,75 0,8695
UNIQUAC ext. 71,70 0,06792 100,10 0,8846
UNIQUAC no Elect. 71,66 0,0994 - -

NRTLE. - - 102,13 0,8855
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4.3.4 Mapa de curvas de residuo para HCl-etanol-agua y analisis
topologico

Con el fin de determinar las fronteras de separaciéon por destilacion de la mezcla
HCl-etanol-agua, se determiné el comportamiento de las curvas de residuo de la mezcla con el
grupo de parametros ajustado. El calculo de las curvas de residuo se realiza resolviendo las
ecuaciones diferenciales implicadas en el balance de materia para una destilacién simple. Se
adimensionalizan y se obtienen las ecuaciones de Rayleigh (Doherty & Malone, 2001):

P _ X —Y; (4.11)
dg

Para la mezcla ternaria, se deben resolver dos balances por componente como el de la
ecuacion (4.11). La composicion del tercer componente se obtiene de la condicion que la suma
de las composiciones es igual a 1. Para encontrar el valor de la fracciéon de vapor se debe
resolver en cada punto el equilibrio dado por las ecuaciones:

Vi =X 7P /P (4.12)
2 2
Yha :(miHCI) (7ZHC|) H/P (4.13)
2
(miHCI )2 (7ZHC| )2 H /I:)WLZXi*in:)isat 1P=1 (4.14)
i=1

La ecuacion (4.13) se obtiene de la ecuacion (4.6) para el HCI. La ecuacion (4.14) es la
sumatoria de las ecuaciones (4.12) y (4.13) con la sumatoria de las fracciones molares en la
fase vapor igual a 1. En las anteriores ecuaciones, se debe tener en cuenta que x~ es la

fraccion para etanol o agua junto a los iones H* y CI (no para HCI como una sola sustancia).
El sistema de ecuaciones diferenciales y las ecuaciones algebraicas conforman un sistema de
siete ecuaciones y nueve variables. Por lo tanto, si se fija la presidn (para este caso, 585 mm de
Hg) las restantes variables pueden calcularse en funcién de & a partir de una condicidn inicial.

La integracidn se puede realizar para crear la curva de residuo hasta determinados limites en
el sentido creciente o decreciente de la variable temporal &. De esta forma, a partir de la

resolucion de las ecuaciones (4.11) a (4.14), se construyeron los mapas de curvas de residuo
con los modelos UNIQUAC ext. y HIQUAC para determinar los coeficientes de actividad. Los
resultados se muestran en la Figura 4-7 comparativamente con los datos experimentales. Los
puntos experimentales no representan rigurosamente curvas de residuo experimentales pues
las pruebas se realizaron con el montaje descrito pasando de un estado de equilibrio a otro
pero sin la garantia que en todo instante se haya mantenido un pseudoequilibrio. El mapa de
curvas residuales no se construy6 completo para no extrapolar en mas del 10% las fracciones
molares en las que se realizaron los experimentos. Por esta razon, la concentracion de HCI en
ningin momento supera 0.2 molar y ninguna curva de residuo comienza en etanol puro. En la
Figura 4-7 se observa que si en una mezcla etanol-agua existe una minima cantidad de HCl y
se destila, por fondos se pueden obtener una mezcla libre de etanol a la composicion
azeotrdpica. Es decir, segtiin los dos modelos, es posible obtener un producto de HCIl acuoso
libre de alcohol por medio de destilaciéon en el proceso de produccion simultanea de acido
clorhidrico y sulfato de potasio. El cosolvente también puede ser recirculado libre de HCI
utilizando esta operacion.
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Figura 4-7: Curvas de residuo y aze6tropos predichos por el modelo UNIQUAC ext (Parte

superior) y por el modelo HIQUAC (Parte media). con las interacciones Etanol-H* ajustadas a
los datos experimentales del equilibrio ternario .Datos experimentales propios (cuadros) para
distintas cargas al montaje :Curva A en color negro, Curva B, Azul y Curva C, Rojo. Parte
inferior: Esbozo conceptual del mapa termodindmicamente consistente

Las predicciones de los modelos, para ser termodindmicamente consistentes, deben
cumplir ciertos requerimientos topoldgicos. Para sistemas liquido-vapor ternarios, los puntos
fijos del simplex deben satisfacer la ecuacion definida por Gurikov (1958):

2N, +N, +N,; =25, +S,+2 (4.11)
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donde N, es el nimero de nodos estables o inestables de los k componentes y S, es el

ndmero de puntos silla de k componentes. En el caso bajo estudio, el aze6tropo binario etanol-
agua debe ser un punto silla, el azeétropo HCIl-agua debe ser un nodo estable, el HCI puro se
debe comportar como un nodo inestable, el nodo de etanol puro como un punto estable y el
nodo de agua pura debe ser un punto silla. Segin estas consideraciones, asumiendo que no
existe la presencia de ningin otro azeétropo, el modelo HIQUAC tiene similar
comportamiento al esbozo conceptual del mapa termodinamicamente consistente, por lo que
se recomendaria en una labor de disefio utilizar este modelo preferiblemente para el sistema
HCl-etanol-agua.

4.4 Conclusiones

Mediante calculos de ESLV se pudo observar los cambios que ocasiona en un ELV libre
de electrolitos la presencia de una sal. De hecho, la volatilidad relativa del alcohol aumenta.
Por lo tanto, la influencia del KCI en el disefio de torres de separacion debe ser considerada en
el esquema de produccién simultanea de sulfato de potasio y acido clorhidrico propuesta por
Lopez (2010).

En este capitulo también se calcul6 el ELV de HCl-agua. Los modelos con mejores
resultados, en comparacion con los datos experimentales, fueron los modelos UNIQUAC ext.y
HIQUAC, con porcentajes de error medio similares e inferiores al 10%. Con los dos modelos se
calcularon los azeétropos para la mezcla HCl-agua y etanol-agua.

Finalmente, se ajustaron los pardmetros de interaccién entre el etanol y el ion H*,
haciendo uso de datos experimentales propios. Los resultados se utilizaron para trazar un
mapa de curvas de residuo. De las curvas de residuo con los dos modelos se permite deducir
que el alcohol se puede separar totalmente del acido clorhidrico para una posterior
recirculacion en el proceso estudiado. También se puede concluir que es posible obtener HCl y
agua libre de alcohol. Los calculos del disefio de un esquema de separaciéon por destilacion se
pueden realizar preferiblemente a través del modelo HIQUAC debajo de las composiciones
azeotropicas por su consistencia termodinamica.






5.Conclusiones generales y
Perspectivas

Se destaco la utilizacién de los modelos de energia libre de Gibbs en exceso como una
alternativa que brinda versatilidad y exactitud para el calculo de equilibrios iénicos. De estos
modelos, se eligieron los modelos que calculan las interacciones de corto rango con el modelo
UNIQUAC por su facilidad de implementacién computacional. Los modelos finalmente
utilizados fueron los modelos LIQUAC y UNIQUAC ext. Los resultados de los modelos
originales LIQUAC y UNIQUAC ext. reflejan buenas predicciones para ESL en medios acuosos
pero tienen problemas con soluciones con mezclas de solventes. Por esta razon, se
plantearon modificaciones a esos modelos y de alli surgieron los modelos LIQUAC mod. y
HIQUAC (las modificaciones incluyeron para este modelo la definiciéon del punto de
referencia).

Cada uno de los modelos propuestos genera una herramienta de disefio capaz de
determinar diversos tipos de ESL y LV en una mezcla de electrolitos y solventes. Esta
herramienta se condujo hacia las predicciones de equilibrios determinantes del proceso de
produccién simultanea de sulfato de potasio y acido clorhidrico

Relacionados con el proceso base de estudio, se predijo en sistemas acuosos equilibrios
SL de KCl y K>SO4, en una mezcla de solventes con las dos sales, calculando los puntos
peritécticos del sistema ternario, las solubilidades de cloruro de potasio en acido clorhidrico
y las solubilidades en acido sulfdrico para el sulfato de potasio. Este tltimo sistema tiene un
comportamiento complejo que solo el modelo LIQUAC mod. pudo predecir correctamente. En
la mezcla de etanol-agua los dos modelos propuestos presentaron buenos ajustes pero se
destacé el modelo HIQUAC para concentraciones altas e intermedias de etanol.

Los modelos se utilizaron para la prediccién de equilibrios liquido vapor con un
electrolito volatil. La mezcla considerada en principio fue HCl-agua y sus presiones de vapor,
ajustando cuatro interacciones y cuatro parametros de tamafio (r y q) para Cl y H*. Con este
ajuste se concluyé que el modelo LIQUAC mod. no era pertinente para este tipo de
equilibrios. Se utilizaron los modelos HIQUAC y UNIQUAC ext. para trazar curvas de residuo
en el sistema HCl-agua-etanol. La principal conclusiéon obtenida del mapa refleja que es
posible producir acido clorhidrico libre de etanol y recircular el etanol para generar el efecto
de “drowning-out”. Se propone como alternativa que el cloruro de potasio entre al sistema de
separacién, debido a que aumenta la volatilidad relativa del etanol como se demostré en
sistemas agua-etanol-sal.

En este trabajo, solo se ajustaron unos pocos sistemas debido a la poca disponibilidad
de datos experimentales. Pese a ello, los modelos reflejaron buenas capacidades predictivas
de aplicacion. En perspectiva, se puede considerar muchas mas sales y ajustar mas
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interacciones para construir un modelo general acorde a condiciones de mayor complejidad,
como sistemas cuaternarios de iones en una mezcla de solventes. La implementacién de los
modelos propuestos al sistema de interés industrial estudiado, como se demostro, es viable.
Con la disponibilidad de datos experimentales se podrian verificar muchas de las condiciones

predichas por los modelos para la cristalizacién reactiva del proceso propuestos por Ldépez
(2010).



Anexo A: ;Como calcular diferentes
equilibrios de fases para sistemas
electroliticos acuosos?

En términos generales la formulacion del equilibrio del solvente (agua) en solucion
con su fase vapor o su fase so6lida se puede escribir como:

lugol (T’ P)+ RT In(XsolysoI ) = luvap (T’ P’ ysol "'yifl) (A'l)
lu;)olv (T’ P) + RT In (Xsolvj/solv) = luHieIo (T’ P) (A'Z)

A partir de la ecuacion (A.1) se puede calcular las variaciones de la presion de vapor
con un soluto electrolitico no volatil y con la ecuacion (A.2) se puede encontrar el descenso
en el punto de congelacion de una solucién electrolitica.

A.1.Presion de vapor

Experimentalmente, las mediciones de los equilibrios que puede formar el solvente
con una fase vapor se agrupan en tres categorias: métodos estaticos, dindmicos, e
isopiésticos. Robinson & Stokes (2002) revisan estos diferentes métodos de medicion de
presiones de vapor en electrolitos.

Si la fase vapor solo esta conformada por el solvente evaporado, entonces la ecuacion
(A.1) se expresa como:

vap

Hap (T’ P, X "'Xi—l) = Mol (T’ P) = le?ﬂ (T,P)+RTIn fST?I (A.3)

donde Q'sil (T,P) es la energia libre de Gibbs del solvente como gas ideal a T y P, fs\(ﬁlp esla
fugacidad del solvente en fase vapor. La fugacidad en fase vapor para una sustancia pura se
calcula como: f'® =P®, donde® es el coeficiente de fugacidad y puede aproximarse a 1

cuando el vapor o gas se comporta como un gas ideal.

El potencial quimico estandar del solvente liquido a T y P se puede calcular como:
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lig

po, (T,P)=G2 (T,P)+RT Infs—P0I (A4)

~sol

.
donde fs(;? es la fugacidad del agua en fase liquida. Esta se calcula rigurosamente como:

P L
fo (T.P) =P (T) % (T)exp | \%P (A5)

Psat

P L
V-(T,P
El término ex Mdp, denominado factor Poynting, tiende a un valor de
p y g

Psat

1 a presiones moderadas. De igual forma su coeficiente de fugacidad de saturacion @:2} (T)

a la temperatura del sistema. Reemplazando en la ecuacion (A.1) las ecuaciones (A.3) y (A.4),
luego de simplificar, el equilibrio entre la solucion y la fase vapor pura del solvente se puede
formular como:

P=P3X_ 7w (A.6)

sol

Con la ecuacién (A.6) se puede encontrar la presidon o temperatura de saturacién de
una soluciéon a determinadas concentraciones del soluto (con el modelo UNIQUAC ext. o
LIQUAC se puede calcular los coeficientes de actividad del solvente).

A.2. Descenso en el punto de congelamiento

Cuando un solvente contiene un sustancia electrolitica su punto de congelacion
desciende. Medir la actividad del solvente con la exactitud necesaria no es un hecho sencillo.
El error permisible decrece proporcionalmente con la molalidad de la solucion. Scatchard &
Prentiss (1933) midieron el descenso en el punto de congelamiento en un orden de
milésimas de grado a una concentracién de 0.001 molal. Este descenso puede ser calculado a
partir de la igualdad de potenciales quimicos de la fase liquida y la fase s6lida como se
presenta en la ecuacién (A.2). La diferencia de los potenciales quimicos estandar del agua
liquida y el hielo, que es igual a la energia libre de Gibbs de fusién:

/ul(-)lielo (T’ P)_/uv(\)/ (T' P) - AGO

fus

(T.P)
Se remplaza en la ecuacién (A.2) para obtener:

AG?

fus

(T,P)=RTInx,7, =RTIna, (A7)

De acuerdo a la ecuaciéon de Gibbs- Helmholtz:

TEQEN o
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Ahora, la actividad del agua se puede relacionar con la entalpia de fusién como:

fus
d L”Taw - ARHTWZ dT (A9)

y el cambio de la entalpia de fusién con la temperatura se puede aproximar a:

AH ™ = AH ™ +AC|;“S (T —wa“s) (A.10)

fus
w, T,

donde AC ;US es la diferencia entre la capacidad calorifica del solvente liquido y la capacidad

calorifica de su fase s()lida:AC;us :C:Oiq —CZOI. Integrando la ecuacién (A.9) desde las

condiciones de solvente puro donde su temperatura es igual a -I-qus (0°C para el agua a
presién atmosférica) y su actividad es igual a 1, hasta una nueva temperatura de
congelamiento T , para la cual la actividad del solvente es igual a d,, se obtiene la relacién
que se necesita entre el punto de congelacion y la actividad:

T fus T AH fus AC fUST fus T fus
AH us AC
e e L (A11)
Tv‘fus RT -I—qus RT Tqus RT
AH fusf 1 1 AC fus T fus 9 0
= Wl p w fus fus
Inaw - R -I-fus _-I—fus > + R In Tfus +Tfus iy (A.12)
w w fus w w fus
‘9fus se define como el descenso en el punto de congelacién: qus = waus -T.

A través de los modelos de actividad UNIQUAC ext. y LIQUAC se puede predecir el
descenso en el punto de congelamiento para distintos sistemas, resolviendo la ecuaciéon
(A.12) por un método iterativo, pues el descenso del punto de congelamiento no se puede
expresar explicitamente.

A.3. Presion osmotica

En la Figura A-1 se presentan tres casos distintos del fenémeno osmético. Cada caso
tiene dos subsistemas sometidos a la misma temperatura T. El izquierdo denominado I tiene
una sustancia electrolitica disuelta. El sistema derecho (sistema II) contiene el solvente puro.
Los separa una membrana semipermeable ideal que permite Unicamente el paso del
solvente.
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Figura A-1: Esquema representativo del fen6meno osmético. a) Sistema con flujo osmético,
b) Sistema en equilibrio, c) Sistema sometido a un proceso de 6smosis inversa

Para el caso a) donde los dos sistemas estan expuestos a la misma presion, la
presencia del electrolito en el sistema II hace que la actividad del solvente sea mayor que la
actividad del solvente puro. Esa diferencia genera un flujo espontdneo (sin necesidad de
ninguna fuerza externa) de solvente entre el sistema I hacia el II. Para evitar este flujo se
puede ejercer una presion sobre el sistema II, como se muestra en el caso b) con la presiéon

P", generando que el sistema entre en un equilibrio termodinamico. Este equilibrio esta
dado por la igualdad de actividades entre cada subsistema:

| 1
asoI - asol (A'13)

Para un caso mas general donde se tienen una mezcla de electrolitos en cada uno de
los sistemas, el equilibrio de las soluciones se puede expresar como:

fS(l)I Xslol v slol = fsgl Xs|<|3| Y sI(I)I (A.14)

Especificamente para el caso esquematizado la actividad del solvente en el sistema I
es:

| (| | |
asol = fsol Xsolysol = fsol (A.15)

A partir de las simplificaciones hechas en la ecuacion (A.5) se obtiene que:

| sat
fsol ~ Ps,ol y para el sistema Il la actividad se simplifica en:

I _ 1, I __ psatyll ]
asol - fsol Xsolysol ~ Vsol Xsolj/sol (A.16)

Utilizando la relacién termodinamica:

dG=-SdT +V_,dP (A.17)

sol

y la definicién de actividad:

dG,, =RTdIna, (A18)
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se integra para encontrar la relacion de las presiones en cada sistema con la actividad:

2 " \isol asI(IJI \isol l I
_[dlnaso,:f = |dP=In| == :—(P —P) (A.19)
3 URT al | RT

donde \isolv es el volumen molar del solvente. La diferencia entre las presiones del sistema I

y el sistema Il cuando no existe flujo de solvente entre ellos (sistema en equilibrio) se
denomina presién osmética, I1. Despejando la presién osmética de la ecuacién (A.19) se
obtiene:

RT , (a
M=(P"-P')=——In| = (A20)
X sol asol
Reemplazando las simplificaciones en la ecuacién (A.20) se encuentra la presion

osmotica en funcidn de la actividad del solvente del sistema II:

RT RT
M=——-In(x'»" )=——Ina
( sol 7/sol) V sol (A-Zl)

X sol =sol

En la Figura A-1 también se representa un proceso de ésmosis inversa (RO) para el
caso c). En este caso, el solvente fluye desde el sistema II al sistema [ en un proceso no

7 . . .z 1 . e .
espontaneo debido a que se ejerce una presion externa mayora P que termina el equilibrio
alcanzado antes. A través de este proceso se pueden purificar solventes y se utiliza
ampliamente para la desalinizacién de agua de mar.

Las mediciones por presién osmdtica estdn limitadas por la dificultad en la
preparacién de membranas que permitan el paso totalmente selectivo del solvente y no de
iones teniendo en cuenta que el tamafio de los iones puede ser similar al de la molécula de
agua. Una solucién al problema la propone Williamson (1948) utilizando como barrera que
impida el flujo de iones el vapor de solvente. El principio se aplicd al osmémetro de disco
poroso pero su aplicacién se redujo a presiones osmoéticas pequeiias debido a que el proceso
se limita por la tensidn superficial del solvente. Las mediciones a condiciones muy diluidas
fueron realizadas con gran exactitud por el gran cambio que repercute una cantidad pequefia
en la presion osmadtica, esto se puede ver en propiedades como la presion de vapor, ella a 25
°C puede disminuir en 0.0004 mm de Hg para concentraciones de electrolitos de 0.001 molal
mientras que la presién osmética puede ser del orden de 1 mm de Hg para la misma
molalidad (Robinson & Stokes, 2002).

En torno al concepto de presiéon osmética se propuso el término de coeficiente
osmotico relacionando la presién osmética real respecto a una presién osmotica ideal, este

. Jor P . P m
coeficiente osmotico se denomind ‘practico’ y su simbolo fue ¢ :
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I(real) Ina,, (real)
(ideal )

m

~T(ideal) Ina

(A.22)

sol

El logaritmo natural de la actividad de un solvente ideal se encuentra cuando la
concentracion del soluto tiende a cero. En estas condiciones y_, ~se aproxima a 1y debido a

1

que x =
|
o 14 M,vm,

el logaritmo natural de la actividad se puede expresar como:

Ina, =Inx_y,, z—ln(1+ MSO,vms)z—Mso,vms (A.23)

cuando el término 14+ M_, vm, tiende a uno. Remplazando en la ecuacion (A.21) la

solv
simplificacion realizada en la ecuacion (A.23), el coeficiente osmético practico se calcula
como:

¢m _ _Inasol _ —In Xso1 Y sol
M solvms M solvms

(A.24)

En la literatura abierta se reportan con mayor frecuencia datos de coeficiente osmotico
practico que de presion osmdtica. A concentraciones diluidas es usual también utilizar el
coeficiente osmotico preferiblemente a la actividad del solvente pues la actividad del
solvente requiere un mayor numero de cifras significativas para mostrar la variacién con la
concentracion de la sal. Por ejemplo, teniendo en cuenta que el coeficiente de actividad y el
osmotico tienden a uno cuando el solvente es practicamente puro, para el acido sulftirico 1
molal a 25 °C el coeficiente de actividad es 1.014 mientras que el coeficiente osmético molar
es 0.721 (Prausnitz et al., 2000) .
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