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Obtención de parámetros de interacción entre
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Resumen
El objetivo principal de este trabajo fue explorar la posibilidad de obtener los parámetros de
interacción requeridos por el modelo UNIQUAC para el cálculo de coeficientes de actividad en
soluciones electrolı́ticas sin necesidad de recurrir a datos experimentales de equilibrios de fase.
Para esto se usó el método de primeros principios (ab initio) Hartree-Fock restringido (RHF).
Una breve revisión de la teorı́a Hartree-Fock se presenta en el Apéndice A.

En la primera parte de este trabajo (Capı́tulos 1 y 2) se describen los modelos de coeficien-
tes de actividad más comunes en el cálculo de equilibrios de fase, principalmente lı́quido-vapor
en sistemas tanto no electrolı́ticos como electrolı́ticos. Para probar el desempeño de los mode-
los UNIQUAC extendido, LIQUAC, y LIFAC, se calcularon algunos equilibrios utilizando los
parámetros disponibles en la literatura (obtenidos por ajuste de datos). Los resultados reproduje-
ron correctamente los datos experimentales y se encontró que el modelo LIQUAC tuvo la mejor
exactitud en general, exceptuando el sistema etanol(1)-agua(2)-CaCl2 en el cual fue mejor el
LIFAC. Como prueba adicional, se decidió calcular las constantes de Henry de algunos com-
puestos orgánicos volátiles (COVs). Sin embargo, no hay suficientes parámetros reportados en
la literatura y sólo se pudieron conseguir para algunos sistemas, principalmente para el modelo
LIFAC. Los resultados no fueron muy buenos ya que se presentaron desviaciones significativas
de los datos experimentales. Entonces, para ilustrar la estimación de parámetros mediante ajuste
de datos experimentales se ajustó un subconjunto de parámetros para el modelo LIFAC a partir
de datos de la constante de Henry. Los resultados usando este nuevo subconjunto de parámetros
fueron buenos y el trabajo se publicó en la revista Fluid Phase Equilibria (Ortiz-Corrales, J. A.
& Carrero-Mantilla, J. I. Calculation of Henry’s law constants for some volatile organic com-
pounds dissolved in aqueous Na2SO4 and NaCl solutions using the LIFAC activity coefficient
model, Vol. 376, p. 96-104).

En la segunda parte (Capı́tulo 3) se obtuvieron las energı́as de interacción para sistemas metanol-
agua y etanol-agua sin recurrir al ajuste de datos usando el método ab initio RHF. Los equilibrios
calculados para estos dos sistemas con el modelo UNIQUAC y los parámetros calculados a partir
de las energı́as de interacción reprodujeron de forma aceptable los datos experimentales. Tam-
bién se utilizó el método RHF para obtener los parámetros de interacción en sistemas con iones
disueltos en la fase lı́quida. Sin embargo, los valores de estos parámetros de interacción fueron
muy grandes en comparación con los parámetros de sistemas no electrolı́ticos. Se calcularon
los equilibrios lı́quido-vapor usando los modelos UNIQUAC y NRTL con estos parámetros de
interacción y añadiendo un término de Debye-Hückel para tener en cuenta las interacciones de
largo alcance. Los resultados de los equilibrios no tuvieron sentido fı́sico debido a los altos va-
lores de los parámetros de interacción solvente-ión. Se intentó también ajustar el parámetro α12
del modelo NRTL para los sistemas agua-NaCl, metanol-agua-NaCl y etanol-agua-NaCl de los
cuales se contó con datos experimentales. Aunque los resultados fueron buenos para el sistema
agua-NaCl, no ocurrió lo mismo para los sistemas metanol-agua-NaCl y etanol-agua-NaCl. Fi-
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nalmente se concluye que cuando se usan parámetros de interacción obtenidos usando el método
RHF para sistemas con electrolitos disueltos, los modelos UNIQUAC y NRTL no logran predecir
los equilibrios lı́quido-vapor.

Palabras clave: Modelos de coeficientes de actividad, soluciones electrolı́ticas, equilibrio lı́quido-
vapor, constante de Henry, energı́a de interacción, primeros principios (ab initio), RHF.
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Abstract
The main objective of this work was to obtain the interaction parameters required for the calcula-
tion of activity coefficients in electrolyte solutions using the UNIQUAC model without resorting
to experimental phase equilibria data. The first principles (ab initio) Restricted Hartree-Fock
(RHF) method was used to this end. A brief review of the Hartree-Fock theory is presented in
Appendix A.

In the first part of this work (Chapters 1 and 2) the most common activity coefficient models
applied in the calculation of phase equilibria, mainly liquid-vapor in both electrolyte and non-
electrolyte solutions, are described. The performance of the extended UNIQUAC, LIQUAC, and
LIFAC models was tested calculating some equilibria using parameters available in the litera-
ture, obtained by data fitting. The results reproduced correctly the experimental data and it was
found that the LIQUAC model had the best accuracy, except for the system ethanol-water-CaCl2
in which LIFAC was better. As an additional test, Henry’s constants for some organic volatile
compounds (VOCs) dissolved in saline solutions were calculated. However, there are not enough
parameters reported in the literature, and it was only possible to find parameters for some of the
systems, and mainly for the LIFAC model. The results were not good as there were significant
deviations from experimental data. In order to illustrate the parameter estimation from experi-
mental data, a specific subset of LIFAC parameters was fitted from Henry’s constant data. The
results from this new parameter subset were good and this fitting work was published in the jour-
nal Fluid Phase Equilibria (Ortiz-Corrales, J. A. & Carrero-Mantilla, J. I. Calculation of Henry’s
law constants for some volatile organic compounds dissolved in aqueous Na2SO4 and NaCl so-
lutions using the LIFAC activity coefficient model, Vol. 376, p. 96-104).

In the second part (Chapter 3) interaction energies not based on data fitting for methanol-water
and ethanol-water were obtained using the ab initio RHF method. Equilibria calculated for these
two systems with the UNIQUAC model and parameters calculated from the interaction energies
reproduced well the experimental data. The RHF method was also applied to obtain the inter-
action parameters in systems with dissolved ions in the liquid phase. However, the values of
the interaction parameters were much bigger than the parameters for non-electrolyte systems.
Liquid-vapor equilibria were calculated using UNIQUAC and NRTL using these interaction pa-
rameters and adding a Debye-Hückel term to include long range interactions. The results had no
physical sense due to the high values of the solvent-ion interaction parameters. It was also tried
to fit the α12 parameter in the NRTL model for the systems water-NaCl, methanol-water-NaCl
and ethanol-water-NaCl (experimental data was available for them). The results for the system
water-NaCl were good, but it was not the case for methanol-water-NaCl and ethanol-water-NaCl.
In the end it was concluded that when interaction parameters obtained from the ab initio RHF
method are used, the UNIQUAC and NRTL models are not able to predict the liquid-vapor equi-
librium in electrolyte systems.
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Keywords: Activity coefficient models, electrolyte solutions, vapour-liquid equilibrium, Henry’s
constant, interaction energy, first principles (ab initio), RHF.
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2.1. Simulación del equilibrio lı́quido-vapor . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 16
2.2. Constantes de la ley de Henry a partir del modelo LIFAC . . . . . . . . . . . . . 20
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d Densidad molar (kmol/m3)
E Energı́a del sistema

∆E Energı́a de interacción (igual a ui j)
e Carga del electrón
F Matriz de Fock
fi Fugacidad de i (bar)
f̄i Fugacidad parcial de i en la mezcla (bar)
G Energı́a libre de Gibbs (J/mol)

Hi j Constante de la ley de Henry del soluto i en el solvente j (bar)
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3.5. Geometrı́as óptimas para cluster con aniones. Nivel de teorı́a RHF/6-31+G(d,p). . 46
3.6. Equilibrio lı́quido-vapor agua-NaCl. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 49
3.7. Equilibrio lı́quido-vapor methanol(1)-agua(2)-NaCl. . . . . . . . . . . . . . . . . 49
3.8. Equilibrio lı́quido-vapor etanol(1)-agua(2)-NaCl. . . . . . . . . . . . . . . . . . 50

A.1. Diagrama de flujo del procedimiento RHF SCF. . . . . . . . . . . . . . . . . . . 62





Lista de Tablas

2.1. Promedio de diferencias relativas entre los valores experimentales del ELV y los
valores calculados usando modelos basados en UNIQUAC para diferentes sistemas 19
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1. Termodinámica de soluciones
electroĺıticas

Los procesos industriales que involucran soluciones electrolı́ticas incluyen, entre otros, desali-
nización de agua, control de contaminación de agua, precipitación y cristalización de sales en
sistemas de energı́a geotérmica, extracción y destilación basadas en efectos de desplazamiento y
solubilización salinas, producción de alimentos, y producción de fertilizantes [1]. El diseño y si-
mulación de estos procesos depende de la cuantificación de los efectos de los iones disueltos que
modifican considerablemente el comportamiento de los equilibrios de fase. Estos efectos se cuan-
tifican usando coeficientes de actividad. En este capı́tulo se presenta el concepto de coeficiente
de actividad, y se muestran los modelos más utilizados para el cálculo de estos en soluciones no
electrolı́ticas. También se presentan algunos modelos para el cálculo de los coeficientes de acti-
vidad en sistemas con electrolitos disueltos, que van desde la ley lı́mite de Debye-Hückel (válida
a bajas concentraciones) a modelos más refinados basados en UNIQUAC, tales como LIQUAC
y LIFAC, en los cuales se toma a los iones como una especie más.

1.1. Coeficiente de actividad

Una solución electrolı́tica es aquella en la que un soluto disuelto (por ejemplo ácidos, bases,
o sales) se disocia para formar iones que se mueven libremente en la solución. Se les llama
electrolitos débiles a aquellas sustancias que se disocian parcialmente mientras que las sustancias
que se disocian por completo son llamados electrolitos fuertes. La reacción de disociación de un
electrolito fuerte se escribe como

Mν+Xν− → ν+M+ν−X (1.1)

donde ν+ y ν− son los coeficientes estequiométricos del catión y el anión respectivamente. Debi-
do a sus cargas eléctricas, la presencia de estos iones hace que se produzcan grandes desviaciones
del comportamiento ideal incluso a bajas concentraciones de electrolito. Estas desviaciones se
cuantifican por medio del coeficiente de actividad (γi) definido en principio para no electrolitos
como

γi =
f̄i

xi f o
i

(1.2)

donde f o
i es la fugacidad del componente i en un estado de referencia a la misma temperatura

(T ) y presión (P) del equilibrio. Según la regla de Lewis-Randall el estado de referencia es el
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componente lı́quido puro, de forma que f o
i = fi. γi se calcula a partir de la energı́a libre de Gibbs

en exceso

RT lnγi(T,P,x) = Ḡex
i =

(
∂NGex

i
∂Ni

)
T,P,N j 6=i

. (1.3)

Sin embargo, los electrolitos no existen como lı́quidos a las condiciones de la mezcla y por lo
tanto, el estado de referencia serı́a hipotético. Además, debido a que estos se disocian en iones
se emplea un “coeficiente de actividad iónico medio” que incluye las contribuciones de cationes
y aniones, definido como

γ± = γ
ν+
+ γ

ν−
− (1.4)

y que depende de la concentración de los iones, que se cuantifica con la fuerza iónica I

I = 0.5∑
i

miz2
i (1.5)

donde mi es la molalidad (moles de soluto / kg de solvente) del ión i. Los modelos de coeficientes
de actividad basados en Lewis-Randall se pueden adaptar para incluir iones. A continuación se
presentan algunos de los modelos de coeficientes de actividad (MCA). Para los lectores intere-
sados en una descripción más profunda de los los coeficientes de actividad iónicos medios y las
sutilezas de los estados de referencia se recomiendan las referencias [1-3].

1.2. UNIQUAC/UNIFAC

El modelo UNIQUAC (UNIversal QUAsi Chemical) [4] fue concebido originalmente para cal-
cular coeficientes de actividad en soluciones no electrolı́ticas, utilizando un análisis generalizado
del enfoque quasi-quı́mico de Guggenheim [5]. UNIQUAC incluye los conceptos de retı́culo,
composición local y energı́as de interacción usados en modelos anteriores para el cálculo de γ .
Por lo tanto, al aplicar simplificaciones especı́ficas, UNIQUAC se puede reducir a los conocidos
modelos de Margules, van Laar, Wilson y NRTL [6, 7].

La energı́a libre de Gibbs en exceso (Gex) se calcula como la suma de dos términos, uno combi-
natorio o entrópico en el que se toman en cuenta las diferencias entre el tamaño y la forma de las
moléculas, y uno residual o entálpico en el que se toman en cuenta las interacciones moleculares.
De esta forma

Gex

RT
=

Gex(Comb)
RT

+
Gex(Res)

RT
(1.6)

donde

Gex(Comb)
RT

= ∑
i

xi ln
φ

xi
+

z
2 ∑

i
xiqi ln

θi

φi
(1.7)
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y

Gex(Res)
RT

=−∑
i

qixi ln

(
∑

j
θ jτ ji

)
. (1.8)

El término combinatorio depende de parámetros de volumen (ri) y área superficial (qi) de la
especie i. Estos forman

φi =
xiri

∑ j r jx j
(1.9)

θi =
xiqi

∑ j q jx j
(1.10)

y el término residual depende de las interacciones entre moléculas

τi j = exp
(
−ui j−u j j

RT

)
= exp

(−∆ui j

RT

)
= exp

(−ai j

T

)
(1.11)

donde ui j son energı́as de interacción entre pares de moléculas i y j. Debido a la forma en la
que está definido el parámetro de interacción ∆ui j en la Ec. (1.11), este es diferente a ∆u ji. Los
coeficientes de actividad se obtienen de la Ec. (1.3), esto produce un componente combinatorio
y otro residual para lnγi

lnγ
C
i = ln

φi

xi
+

z
2

qi ln
θi

φi
+ li−

φi

xi
∑

j
x jl j (1.12)

lnγ
R
i = qi

[
1− ln

(
∑

j
θ jτ ji

)
−∑

j

θ jτi j

∑k θkτk j

]
(1.13)

donde

li =
z
2
(ri−qi)− (ri−1) (1.14)

y z = 10 es el número de coordinación. Finalmente el coeficiente de actividad de la especie i se
escribe

lnγi = lnγ
C
i + lnγ

R
i . (1.15)

El modelo UNIFAC (UNIQUAC Functional-group Activity Coefficients) combina el concepto
de grupos funcionales con el modelo UNIQUAC [8]. Ası́, una solución se puede considerar
una mezcla de grupos, en lugar de una mezcla de moléculas. Por ejemplo, el sistema agua-
etanol no se considera una mezcla de moleculas H2O y CH3−CH2−OH sino una mezcla de
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los grupos funcionales H2O, CH3−, −CH2− y −OH. Al igual que en el modelo UNIQUAC,
en UNIFAC el coeficiente de actividad se toma como la suma de dos términos (Ec. (1.15)). La
contribución combinatoria al coeficiente de actividad es igual a la de UNIQUAC (Ec.(1.12))
pero los parámetros ri y qi se calculan como la suma de los parámetros de volumen y área de los
grupos funcionales, Rk y Qk

ri = ∑
k

ν
(i)
k Rk y qi = ∑

k
ν
(i)
k Qk (1.16)

donde ν
(i)
k , es el número de grupos del tipo k en la molécula i. Los parámetros de grupo Rk y

QK se obtienen a partir de los volúmenes y áreas de van der Waals de cada grupo, Vwk y Awk
reportados por Bondi [9]

Rk =
Vwk

15.17
(1.17)

y

Qk =
Awk

2.5×109 . (1.18)

La contribución residual al coeficiente de actividad se calcula utilizando el concepto de solución
de grupos

lnγ
R
i = ∑

k
ν
(i)
k

[
lnΓk− lnΓ

(i)
k

]
(1.19)

donde Γk es el coeficiente de actividad residual del grupo k, y Γ
(i)
k es el coeficiente de actividad

residual del grupo k en una solución de referencia que sólo contendrı́a moléculas del tipo i. El
término lnΓ

(i)
k se usa como factor de normalización, es decir, para lograr que γi → 1 cuando

xi→ 1. El coeficiente de actividad del grupo k, Γk, se obtiene de una expresión similar a la usada
en el modelo UNIQUAC (Ec. 1.13)

lnΓk = Qk

[
1− ln

(
∑
m

ΘmΨmk

)
−∑

m

ΘmΨkm

∑n ΘnΨnm

]
(1.20)

La Ec. (1.20) también se usa para lnΓ
(i)
k . Θm es la fracción de área del grupo m, que se calcula de

manera similar al modelo UNIQUAC, y la sumatoria se hace sobre todos los grupos diferentes.

Θm =
QmXm

∑n QnXn
(1.21)

donde Xm es la fracción molar del grupo m en la mezcla. El parámetro Ψmn está dado por

Ψmn = exp
(−amn

T

)
. (1.22)
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1.3. Modelos para el cálculo de coeficientes de actividad
en sistemas electroĺıticos

Debye y Hückel fueron los primeros en proponer una teorı́a para calcular el coeficiente de ac-
tividad iónico medio. Su teorı́a de atracción iónica se basa en las fuerzas coulombicas de largo
alcance entre los iones [10]. Usando un modelo mecánico estadı́stico para obtener la distribución
promedio de iones alrededor de otros iones en solución dedujeron una ecuación que relaciona el
γ± con la concentración del electrolito,

γ± =−A|z+z−|
√

I. (1.23)

Sin embargo, la Ec. (1.23) sólo es aplicable a concentraciones muy bajas (fuerzas iónicas me-
nores a 0.01 molal) debido a que no se tienen en cuenta fuerzas tan importantes como las de
solvatación.

La teorı́a de hidratación iónica de Robinson y Stokes permitió calcular γ± en soluciones acuo-
sas mucho más concentradas, incluso hasta I = 5 m añadiendo dos parámetros ajustables a un
término Debye-Hückel [11]. Desarrollos posteriores permitieron calcular el coeficiente de ac-
tividad del agua en soluciones electrolı́ticas concentradas y extender su uso a mezclas de dos
solventes [12-15]. Sin embargo, los modelos de este tipo no permiten hacer cálculos en mezclas
de electrolitos.

Posteriormente Pitzer desarrolló un modelo para el cálculo de propiedades termodinámicas que
puede ser usado en mezclas de electrolitos [16-28]. Este modelo también toma como base la
teorı́a de Debye-Hückel pero le añade una serie virial en la concentración del electrolito para
incluir la dependencia de las fuerzas de interacción de corto alcance con la fuerza iónica. La
expresión para calcular γ± en una solución con un sólo electrolito con seis coeficientes viriales
es

γ± = |z+z−| f +
2(ν+ν−)

ν
mB+

2(ν+ν−)3/2

ν
m2C+

2(ν+ν−)2

ν
m3D

+
2(ν+ν−)5/2

ν
m4E +

2(ν+ν−)3

ν
m5F (1.24)

donde |z+z−| f es el término de Debye-Hüchel y los coeficientes se obtienen de la fuerza iónica
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en la forma

B = 2β
(0)+β

(1) [g(χB1)+ exp(−χB1)]+β
(2) [g(χB2)

+exp(−χB2)] (1.25)

C = 3C(0)+C(1) [g(χC1)+2exp(−χC1)]+C(2) [g(χC2)

+2exp(−χC2)] (1.26)

D = 4D(0)+D(1) [g(χD1)+3exp(−χD1)]+D(2) [g(χD2)

+3exp(−χD2)] (1.27)

E = 5C(0)+E(1) [g(χE1)+4exp(−χE1)]+E(2) [g(χE2)

+4exp(−χE2)] (1.28)

F = 6F(0)+F(1) [g(χF1)+5exp(−χF1)]+F(2) [g(χF2)

+5exp(−χF2)] (1.29)

con χA1 = αA1I5/2 y g(χ) = 2 [1− (1+χ)exp(−χ)]/χ2. El modelo de Pitzer es ampliamente
utilizado, pero requiere el uso de muchos parámetros, además, a altas concentraciones puede
producir grandes desviaciones con respecto a los datos experimentales.

También es posible incluir términos relacionados con interacciones electrostáticas en modelos
que originalmente fueron concebidos para no electrolitos. Por ejemplo, el modelo de Chen es
una adaptación del modelo NRTL de composición local que usa la teorı́a de Debye-Hückel para
representar las interacciones de largo alcance [29]. La ventaja de este modelo es que solo requiere
parámetros de interacción binarios, disponibles para una gran variedad de mezclas de solventes.
Sin embargo, los parámetros son dependientes de la temperatura, lo que restringe su aplicación.

La inclusión de términos electrostáticos también se ha propuesto para UNIQUAC/UNIFAC. El
modelo UNIQUAC extendido combina una ecuación modificada del método UNIQUAC con un
término del tipo Debye-Hückel [30]. Desafortunadamente, en la mayorı́a de los casos el modelo
genera resultados muy pobres para los coeficientes osmóticos y los coeficientes de actividad ióni-
cos medios. LIQUAC, otra adaptación del modelo UNIQUAC, permite calcular el coeficiente de
actividad iónico medio y el coeficiente osmótico de sistemas electrolı́ticos de uno o más solventes
con buena precisión incluso a altas concentraciones [31]. Finalmente, el modelo LIFAC es simi-
lar al modelo LIQUAC excepto que usa el modelo UNIFAC para representar las interacciones
de corto alcance agregando el concepto de contribuciones de grupo para soluciones electrolı́ticas
[32]. En otras palabras, LIFAC es a UNIFAC como LIQUAC es a UNIQUAC.

1.4. Modelo UNIQUAC extendido

En principio el modelo UNIQUAC extendido fue propuesto para describir equilibrios de fase y
propiedades térmicas de soluciones acuosas de iones [30], pero ha sido extendido a mezclas tales
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como agua-metanol-sal, y similares con otros alcoholes [33, 34].

Al igual que en UNIQUAC la energı́a libre de Gibbs en exceso se calcula como la suma de dos
contribuciones, una de largo alcance (LR) y otra de corto alcance (SR):

Gex = Gex
LR +Gex

SR. (1.30)

El término de corto alcance Gex
SR representa la contribución de las interacciones molécula-molécu-

la y se calcula usando el modelo UNIQUAC tal como se describe en la Sección 1.2, pero el
parámetro de interacción ai j de la Ec. (1.11) se define como

ai j = u◦i j +uT
i j (T −298.15) (1.31)

donde u◦i j y uT
i j son parámetros ajustables. El término Gex

LR representa la contribución de largo al-
cance causadas por las fuerzas electrostáticas de Coulomb, y describe principalmente los efectos
directos de las interacciones entre cargas. Está basado en la teorı́a de Debye-Hückel y depende
de la fuerza iónica en la forma

Gex
LR

RT
=−xwMw

4A
b3

[
ln(1+b

√
I)−b

√
I +

b2I
2

]
(1.32)

ası́, para el agua

lnγ
LR
w =

2AMw

b3

[
1+b

√
I− 1

(1+b
√

I)
−2ln(1+b

√
I)
]

(1.33)

y para los solutos

lnγ
LR
j =−

z2
jA
√

I

(1+b
√

I)
(1.34)

donde b = 1.5 (kg/mol)1/2 y el parámetro A se calcula como función empı́rica de la temperatura
[35]:

A = [1.131+1.335×10−3(T −273.15)+1.164×10−5(T −273.15)2] (kg/mol)1/2 (1.35)

con 273.15 K≤ T ≤ 383.15 K. Dado que en este modelo todas las sustancias diferentes al agua
son tomadas como solutos, los demás solventes tienen términos de largo alcance iguales a cero
ya que no tienen carga. Sin embargo, el hecho de considerar el agua como único solvente no
limita el modelo a soluciones acuosas ya que la fracción molar de esta puede ser 0.
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1.5. Modelo LIQUAC

Al igual que en el modelo UNIQUAC extendido, el modelo LIQUAC tiene contribuciones de
corto y largo alcance a Gex pero además suma un término de mediano alcance (MR) que repre-
senta los efectos indirectos de las interacciones carga-dipolo y carga-dipolo inducido, de esta
forma [31]

Gex = Gex
LR +Gex

MR +Gex
SR. (1.36)

La expresión para el coeficiente de actividad del ión j se calcula con la Ec. (1.34) y para el
solvente s se utiliza una expresión similar a la Ec. (1.33)

lnγ
LR
s =

2AMsd
b3ds

[
1+b

√
I− 1

(1+b
√

I)
−2ln(1+b

√
I)
]

(1.37)

donde Ms (kg/mol) y ds (kmol/m3) son el peso molecular y la densidad molar del solvente puro.
La densidad molar de la mezcla de solventes se calcula con la siguiente fórmula empı́rica:

d = ∑
sol

ϕ
′
soldsol (1.38)

donde ϕ ′sol es la fracción de volumen del solvente sol en la fase lı́quida y se define como:

ϕ
′
sol =

x′sVs

∑sol x′solVsol
(1.39)

I es la fuerza iónica (Ec. 1.5) y A y b son los parámetros de Debye-Hückel calculados como

A =
1.327757×105d0.5

(DT )1.5 (1.40)

b =
6.359696d0.5

(DT )0.5 . (1.41)

Para una mezcla binaria la constante dieléctrica de la mezcla de solventes (D) puede ser calculada
usando la regla de mezclado de Oster [36]

D = DH2O +

[
(D2−1)(2D2 +1)

2D2
− (DH2O−1)

]
ϕ
′
2 (1.42)

y para una mezcla multicomponente con

D = ∑
sol

ϕ
′
solDsol (1.43)
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donde Dsol es la constante dieléctrica del solvente puro sol. La Ec. (1.42) sólo es válida para
una mezcla binaria en la que uno de los dos componentes sea agua y debido a que la Ec. (1.43)
produce resultados similares, se ha sugerido el uso de esta última [37]. Gex

MR se obtiene de las
interacciones intermoleculares según la siguiente ecuación:

Gex
MR

RT
= (nkg)

−1
∑
k

∑
l

Bklnknl (1.44)

donde nkg es la masa de solvente, en kg, n j la cantidad molar de la especie j (ión o molécula) y
Bkl es el coeficiente de interacción entre las especies k y l. Bkl representa los efectos indirectos
causados por las cargas, y se calcula en forma distinta según k y l sean iones o solventes

Bion,ion = bion,ion + cion,ion exp
(
−
√

I +0.13I
)

(1.45)

Bsolvente,ion = bsolvente,ion + csolvente,ion exp
(
−1.2

√
I +0.13I

)
. (1.46)

La Ec. (1.44) se simplifica considerando que las interacciones de mediano alcance entre iones de
la misma carga pueden ser ignoradas a concentraciones moderadas y que no existen interacciones
de mediano alcance entre solventes, de esta forma

Gex
MR

RT
= (nkg)

−1

[
∑
sol

∑
ion

Bsol,ion(I)nsolnion +∑
c

∑
a

Bc,a(I)ncna

]
(1.47)

donde el ı́ndice c cubre todos los cationes y el ı́ndice a todos los aniones. Derivando la Ec. (1.47)
con respecto a los números de moles de solvente y de iones, se obtienen los aportes MR a los
coeficientes de actividad (Ec. (1.3))

lnγ
MR
s = ∑

ion
Bs,ion(I)mion−

Ms

Mmix
∑
sol

∑
ion

[
Bsol,ion(I)+ IB′sol,ion(I)

]
x′solmion

−Ms ∑
c

∑
a

[
Bc,a(I)+ IB′c,a(I)

]
mcma (1.48)

lnγ
MR
j =

1
Mmix

∑
sol

B j,sol(I)x′sol +
z2

j

2Mmix
∑
sol

∑
ion

B′sol,ion(I)x
′
solmion

+∑
a

B j,a(I)ma +
z2

j

2 ∑
c

∑
a

B′c,a(I)mcma−
B j,s(I)

Ms
(1.49)

donde x′sol es la fracción molar de solvente sol en base libre sal, B′(I) es la derivada dB(I)/dI, y
Mmix es el peso molecular medio de la mezcla de solventes (kg/mol), que se calcula como

Mmix = ∑x′solMsol. (1.50)
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Al igual que en el modelo UNIQUAC extendido, el término de corto alcance se calcula con el
modelo UNIQUAC. La relación para el coeficiente de actividad del ión j normalizado al estado
de referencia de dilución infinita es

lnγ
SR
j = lnγ

C
j − lnγ

C∞
j + lnγ

R
j − lnγ

R∞
j (1.51)

donde los términos lnγC
j y γR

j se calculan de las Ecs. (1.12) y (1.13). γC∞
j y γR∞

j se calculan a
partir de las siguientes ecuaciones.

lnγ
C
j (B) = 1− r j

rs
+ ln

r j

rs
−5q j

[
1− r jqs

rsq j
+ ln

r jqs

rsq j

]
(1.52)

lnγ
R
j (B) = q j(1− lnΨs, j−Ψs, j) (1.53)

La ecuación completa para el cálculo del coeficiente de actividad del solvente s es

lnγs = lnγ
LR
s + lnγ

MR
s + lnγ

SR
s (1.54)

y para el coeficiente de actividad del ión j es:

lnγ j = (lnγ
LR
j + lnγ

MR
j + lnγ

SR
j )− ln(

Ms

Mmix
+Ms ∑

ion
mion) (1.55)

donde el último término corrige el estado de referencia.

1.6. Modelo LIFAC

El modelo LIFAC es en esencia el modelo LIQUAC modificado para introducir el concepto
de contribuciones de grupo [32]. En el término de corto alcance la ecuación de UNIQUAC es
reemplazada por la de UNIFAC y el término de mediano alcance se calcula de manera análoga
a la del modelo LIQUAC, pero la sumatoria se hace sobre todos los grupos funcionales. En
este modelo, los iones son tratados como un grupo funcional más. La contribución de mediano
alcance a la energı́a libre de Gibbs para una solución que contiene nk moles de grupo solvente k
y n j moles de ión j es

Gex
MR

RT
= (nkg)

−1

[
∑
k

∑
ion

Bk,ion(I)nknion +∑
c

∑
a

Bc,a(I)ncna

]
(1.56)

donde

Bion,ion = bion,ion + cion,ion exp(−
√

I +0.13I) (1.57)
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y

Bk,ion = bk,ion + ck,ion exp(−1.2
√

I +0.13I). (1.58)

Derivando la Ec. (1.56) con respecto al número de moles de los grupos de solventes y de los
iones se obtienen las expresiones para los coeficientes de actividad

lnγ
MR
k = ∑

ion
Bk,ion(I)mion−

Mk ∑k ∑i ν
(
k i)x′i

Mm ∑
k

∑
ion

[
Bk,ion(I)+ IB′k,ion(I)

]
x′kmion−

Mk ∑
c

∑
a

[
Bc,a(I)+ IB′c,a(I)

]
mcma (1.59)

lnγ
MR
j =

1
Mm ∑

k
B j,k(I)x′k +

z2
j

2Mm ∑
k

∑
ion

B′k,ion(I)x
′
kmion

+∑
c

B j,c(I)mc +
z2

j

2 ∑
c

∑
a

B′c,a(I)mcma−
B j,s(I)

Ms
(1.60)

donde x′k es la fracción molar libre de sal del grupo de solvente k, Mk es la masa molecular
del grupo de solvente k, Mmix es la masa molecular de la mezcla de solventes. El coeficiente de
actividad γMR

s del solvente S se obtiene a partir de la suma ponderada de los valores de los grupos
funcionales (ponderada con los números de grupos en la molécula)

lnγ
MR
s = ∑

k
ν

s
k lnγ

MR
k . (1.61)

La contribución de corto alcance al término lnγ en estos modelos depende de parámetros de
volumen y área (q, r) y parámetros de interacción (∆ui j). Para las especies o grupos funcionales
no iónicos, q y r son los mismos usados en UNIQUAC y UNIFAC, pero para los iones se han
usado diferentes conjuntos de parámetros r y q. En los modelos UNIQUAC extendido y LIFAC
fueron tomados como parámetros ajustables, mientras que en LIQUAC se fijaron igual 1.0, valor
tı́pico de moléculas pequeñas. En revisiones posteriores de LIQUAC/LIFAC, se han propuesto
que sean calculados a partir del radio iónico [37, 38].

En el modelo UNIQUAC extendido los valores de los parámetros ai j entre iones fueron en su
mayorı́a fijados en 0.0 para reducir el número de parámetros ajustables. mientras que los ai j
entre solventes se ajustaron o se tomaron directamente de las referencias [39, 40]. En el mode-
lo LIQUAC todos los parámetros ai j solvente-solvente, ión-ión, solvente-ión se tomaron como
parámetros ajustables. En el modelo LIFAC los ai j solvente-solvente son los mismos que en el
modelo UNIFAC y los ai j solvente-ión e ión-ión se fijaron iguales a 0.0 para reducir el número
de parámetros ajustables. Sin embargo, en revisiones posteriores de LIQUAC/LIFAC, se propuso
tomar todos los ai j como parámetros ajustables [37, 38].
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La contribución de mediano alcance a lnγ en los modelos LIQUAC/LIFAC depende de los
parámetros de interacción bi j y ci j que se tomaron como parámetros ajustables. No obstante,
se considera que no hay interacciones de mediano alcance entre moléculas de solvente y que
las interacciones entre iones de la misma carga pueden ser ignoradas, dejando sólo interacciones
solvente-ión y catión-anión. Las constantes a1 y a2 que se utilizan en las Ecs. (1.45) y (1.46) se
han ido modificando en las diferentes versiones de los modelos LIQUAC/LIFAC. Originalmente
se tomaron como a1 =−1.2 y a2 = 0.13 para pares solvente-ión y a1 =−1 y a2 = 0.13 para pa-
res ión-ion [31, 32]. En versiones revisadas de estos métodos se ha propuesto el uso de diferentes
valores de a2 para sales de litio, a2 = 0.125 para pares ión-ión y a2 = 0.250 para solvente-ión, o
a2,i, j = 0.25/|zi− z j| (|zi− z j| 6= 0) [37, 38].



2. Equilibrio de fases en sistemas
electroĺıticos

Los modelos de coeficientes de actividad basados en UNIQUAC para el cálculo de γ en siste-
mas electrolı́ticos (UNIQUAC extendido, LIQUAC y LIFAC) han demostrado ser bastante útiles
porque pueden usarse a altas concentraciones de electrolitos (algunas veces incluso hasta satura-
ción), pueden aplicarse a mezclas de electrolitos y solventes, y además sólo requieren parámetros
de interacción binarios. Estos modelos son ampliamente utilizados y existe una gran variedad
de parámetros disponibles en la literatura. Por ejemplo, LIQUAC se basa en un ajuste de 164
parámetros de interacción que incluyen 10 solventes, 18 cationes y 10 aniones, y el modelo LI-
FAC en un ajuste de 234 parámetros en los que se incluyen 7 grupos de solventes, 13 cationes
y 7 aniones. Sin embargo, hay innumerables combinaciones posibles de solventes e iones, y en
muchos casos no se pueden encontrar parámetros para el sistema deseado. A continuación se
muestra como ejemplo la aplicación de estos modelos al cálculo de equilibrios lı́quido-vapor y
constantes de la ley de Henry. Debido a la falta de parámetros para algunos sistemas y a la pobre
representación de la constantes de Henry con los parámetros disponibles, se muestra también el
proceso de obtención de estos a partir del ajuste de un conjunto de datos experimentales rela-
cionados con la solubilidad de componentes orgánicos volátiles en soluciones salinas. Aunque
estos cálculos se alejan un poco del propósito central de este trabajo hay que resaltar que repetir
el ajuste con datos de equilibrio lı́quido-vapor y coeficientes osmóticos no tiene sentido prácti-
co debido a que los conjuntos de parámetros disponibles en la literatura fueron obtenidos de
esa forma. Además, un reajuste mejorado adicionando datos de constantes de Henry a los datos
equilibrio lı́quido-vapor y coeficientes osmóticos en los que se basan los parámetros disponibles
requerirı́a compilar de nuevo la enorme cantidad de datos experimentales que fueron la base de
esos ajustes, algo muy difı́cil de conseguir. Los resultados obtenidos con este nuevo conjunto
de parámetros representaron bien los datos experimentales y el trabajo se publicó en la revista
Fluid Phase Equilibria (Ortiz-Corrales, J. A. & Carrero-Mantilla, J. I. Calculation of Henry’s law
constants for some volatile organic compounds dissolved in aqueous Na2SO4 and NaCl solutions
using the LIFAC activity coefficient model, Vol. 376, p. 96-104)
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2.1. Simulación del equilibrio ĺıquido-vapor

Cuando dos fases se encuentran en equilibrio las fugacidades parciales de cada componente
deben ser iguales en cada una de las fases. Por ejemplo, para el equilibrio lı́quido-vapor

f̄ L
i = f̄V

i . (2.1)

Siguiendo la regla de Lewis-Randall, la Ec. (2.1) se puede reescribir como

xiγi f L
i = yiϕ̄iP (2.2)

y la fugacidad del lı́quido puro se calcula como

f L
i = Pvap

i ϕ
sat
i exp

[
1

RT

∫ P

Psat
i

V idP
]

(2.3)

donde exp [...] es el factor de corrección de Poynting, que es aproximadamente igual a 1 a menos
que la presión sea muy alta, y ϕi es el coeficiente de fugacidad, igual a 1 para gases ideales. Por
lo tanto a baja presión, la Ec. (2.2) se simplifica

xiγiP
vap
i = yiP. (2.4)

En una solución electrolı́tica la igualdad de fugacidades tal como se describe en la Ec. (2.4)
aplica sólo al (los) solvente(s), debido a que las sales disueltas no son volátiles y por lo tanto,
no están presentes en la fase de vapor. El cálculo se realiza a una presión y una molalidad de sal
determinadas, para una mezcla de dos solventes a baja presión, se tiene

x1γ1Pvap
1 = y1P (2.5)

(1− x1)γ2Pvap
2 = (1− y1)P (2.6)

y se debe fijar la fracción molar en la fase lı́quida libre de sal x′. Las fracciones molares de los
iones x j se calculan a partir de m j de la siguiente forma:

x j =
m j

∑
ion

mion +

(
1
/

∑
sol

x′solMsol

) (2.7)

y las fracciones molares de los solventes xs se calculan de x′s

xs = x′s

(
1−∑

ion
xion

)
(2.8)

La presión de vapor, Pvap
i , es función únicamente de la temperatura, y γi, es función de la tempe-

ratura y la composición de la fase lı́quida, de modo que las únicas incógnitas son T y y1. Se tiene
entonces un sistema de 2 ecuaciones y 2 incógnitas, Ecs. (2.5), (2.6). En cada caso el sistema
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se resolvió usando el método de Newton-Raphson multivariable. Las presiones de vapor, Pvap
i y

las densidades de solvente, ds, se calcularon usando ajustes empı́ricos reportados en la literatura
[41]. Las constantes dieléctricas, Ds, fueron tomadas de la Ref. [42].

Encontrar ejemplos de sistemas cuyos parámetros estén disponibles para los modelos UNIQUAC
extendido, LIQUAC Y LIFAC simultaneamente es difı́cil, aun más si se requieren datos experi-
mentales publicados que permitan una comparación. De hecho, sólo se encontró un sistema que
cumpla con estos requisitos, etanol(1)+agua(2)+NaCl, y otros tres sistemas más con parámetros
solo disponibles para LIQUAC y LIFAC: etanol(1)-agua(2)-Ca(NO3)2, etanol(1)-agua(2)-CaCl2,
y 2-propanol(1)-agua(2)-LiBr.

Los modelos LIQUAC y LIFAC predicen bastante bien los equilibrios de los sistemas etanol(1)-
agua(2)-NaCl, etanol(1)-agua(2)-Ca(NO3)2 y etanol(1)-agua(2)-CaCl2 (ver Figs. 2.1, 2.2 y 2.3),
sin embargo, el LIFAC tiene dificultades al predecir el equilibrio del sistema 2-propanol(1)-
agua(2)-LiBr (ver Fig. 2.4). Los promedios de diferencias relativas se muestran la Tabla 2.1, en
general, el desempeño de todos los modelos es bueno.

Resultados para etanol-agua-NaCl
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Figura 2.1.: Equilibrio lı́quido-vapor del sistema etanol(1)-agua(2)-NaCl a 0.1991 bar. Mola-
lidad de la sal: 0.122 mol / kg. �, ×, datos experimentales [43]; , modelo
LIFAC; −−−, modelo LIQUAC; · · · · · · , Modelo UNIQUAC extendido.
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Figura 2.2.: Equilibrio lı́quido-vapor del sistema etanol(1)-agua(2)-Ca(NO3)2 a 0.5066 bar. Mo-
lalidad de la sal: 2.049 mol / kg. �, ×, datos experimentales [44]; , modelo
LIFAC; −−−, modelo LIQUAC.

Resultados para etanol-agua-CaCl2
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Figura 2.3.: Equilibrio lı́quido-vapor del sistema etanol(1)-agua(2)-CaCl2 a 0.1231 bar. Molali-
dad de la sal: 0.974 mol / kg. �,×, datos experimentales [43]; , modelo LIFAC;
−−−, modelo LIQUAC.
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Resultados para 2-propanol-agua-LiBr
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Figura 2.4.: Equilibrio lı́quido-vapor del sistema 2-propanol(1)-agua(2)-LiBr a 1.01325 bar.
Molalidad de la sal: 0.6 mol / kg. �, ×, datos experimentales [45] citado por [31];

, modelo LIFAC; −−−, modelo LIQUAC.

Tabla 2.1.: Promedio de diferencias relativas entre los valores experimentales de T e y y los
valores calculados usando modelos basados en UNIQUAC para diferentes sistemas,
|exp− calc|/exp×100.

Sistema UNIQUAC-e LIQUAC LIFAC
T y T y T y

EtOH-H2O-NaCl 0.11 6.38 0.06 3.01 0.13 7.51
EtOH-H2O-Ca(NO3)2 - - 0.29 7.9 0.19 2.1

2-PrOH-H2O-LiBr - - 0.05 1.75 0.61 5.9
EtOH-H2O-CaCl2 - - 0.12 5.5 0.21 10.31



20 2 Equilibrio de fases en sistemas electrolı́ticos

2.2. Constantes de la ley de Henry a partir del modelo
LIFAC

La ley de Henry en su forma original enuncia que a temperatura constante, la solubilidad de un
gas en un lı́quido es directamente proporcional a la presión parcial que el gas ejerce sobre este
[1], matematicamente se expresa como

Pi = xiHi j (2.9)

donde Hi j es la constante de Henry del gas i disuelto en el lı́quido j. Sin embargo, la Ec. (2.9)
es un simplificación válida sólo a bajas presiones y la ley puede expresarse de una forma más
rigurosa como

f̄i = xiHi j. (2.10)

Se ha observado experimentalmente que la ley de Henry es válida sólo a concentraciones muy
bajas del soluto i, por lo tanto, Hi j se define a partir del lı́mite

Hi j = lı́m
xi→0

f̄i

xi
. (2.11)

La constante de Henry es de gran importancia ambiental pues es ampliamente usada para estimar
la solubilidad de contaminantes en agua. Además también es importante en procesos industria-
les, en áreas tales como la separación gas-lı́quido

La ley de Henry permite el uso de estados de referencia distintos para la fugacidad parcial de
soluto y solvente. Por lo que es posible aplicar la regla de Lewis-Randall y reescribir la Ec.
(2.11) como

Hi j = lı́m
xi→0

xiγi f L
i

xi
= lı́m

xi→0
γi f L

i (2.12)

a bajas presiones f L
i ≈ Pvap

i , por lo tanto

Hi j = γ
∞
i Pvap

i (2.13)

donde γ∞
i es el coeficiente de actividad a dilución infinita del soluto i, que puede calcularse si se

dispone de un modelo de coeficientes de actividad válido. Por ejemplo, el modelo UNIFAC ha
sido usado para estimar la solubilidad de gases en lı́quidos y también ha sido modificado para
mejorar la predicción de constantes de Henry [46-48]. También se ha usado el modelo PSRK,
basado en la ecuación de estado Soave-Redlich-Kwong combinada con el modelo UNIFAC para
calcular solubilidades de gases en lı́quido a altas presiones a partir de parámetros de interacción
ajustados especı́ficamente para gases [49], luego fue usada especı́ficamente para calcular Hi j [50,
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51].

La emisión de compuestos orgánicos volátiles (COVs1) a la atmósfera tiene efectos adversos en
la salud de los seres humanos y el medio ambiente. Los COVs contribuyen a la degradación de
la capa de ozono y además pueden producir ozono a nivel del suelo que genera problemas respi-
ratorios. Por esta razón, es necesario controlar dichas emisiones. Una forma común de medir el
coeficiente de reparto de un COV entre el agua y el aire es mediante el uso de la Ley de Henry.

La presencia de sales disueltas puede aumentar (salting-in) o disminuir (salting-out) notablemen-
te la solubilidad de un COV. A pesar de la importancia de cuantificar estos efectos, los valores
experimentales de Hi j para sistemas COV-agua-sal son escasos en la literatura y gran parte están
reportados a una temperatura y molalidad especı́fica [52]. Hi j ha sido correlacionada con la con-
centración de sal y la temperatura usando correlaciones semi-empı́ricas [53-55]. Sin embargo,
estas expresiones necesitan parámetros especı́ficos para cada sistema.

Los modelos de emisión de especies orgánicas al aire implementados en softwares tales como
INTERCEPTOR, TOXCHEM y WATER9 usan la ley de Henry para estimar las emisiones de
contaminantes. Si no hay datos experimentales disponibles, estos softwares usan estimaciones
de Hi j. Sin embargo las emisiones calculadas pueden diferir significativamente de los valores
medidos [56]. El uso de Hi j calculadas con modelos de coeficientes de actividad en lugar de
estimaciones deberı́an mejorar el cálculo de emisiones. Sin embargo este tipo de cálculos esta
limitado a extrapolaciones de datos de equilibrio lı́quido-vapor [57].

Para superar estas limitaciones, se propone en este trabajo calcular las constantes de Henry en sis-
temas de interés ambiental, más especı́ficamente 1-alcoholes(1)-agua(2)-Na2SO4, 2-cetonas(1)-
agua(2)-Na2SO4 y 2-cetonas(1)-agua(2)-NaCl de los cuales se cuenta con valores experimen-
tales. También se obtienen los parámetros de interacción del modelo LIFAC a partir de datos
experimentales de Hi j, con el propósito de ilustrar el proceso de ajuste de estos parámetros. Se
eligió este tipo de sistemas (es decir de datos) porque tienen más aplicación práctica que repetir
el ajuste con datos de ELV o coeficientes osmóticos.

Hi j se obtiene de la Ec.(2.13) usando modelos basados en UNIQUAC para calcular γ∞. Pero los
parámetros de interacción necesarios para calcular Hi j utilizando los modelos basados en UNI-
QUAC están dispersos en diferentes referencias[32-35, 58-68]. Para los sistemas de interés en
este trabajo sólo se encontraron parámetros UNIQUAC extendido para etanol y 1-propanol en
soluciones acuosas de Na2SO4 [34, 62]. No se encontró ningún conjunto completo de parámetros
para el modelo LIQUAC. Se encontraron disponibles parámetros para todos los sistemas para el
modelo LIFAC, pero dispersos en varias fuentes [32, 63] (ver Tabla 2.2).

Las presiones de vapor (Tabla 2.3) y las densidades de lı́quido de los componentes puros se

1También conocidos como VOCs por sus siglas en inglés
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obtuvieron de correlaciones reportadas en [41]. Las constantes dieléctricas se calcularon como
función de la temperatura [42].

Tabla 2.2.: Fuentes de parámetros de interacción para 1-alcoholes en solución acuosa con NaCl
y 2-cetonas en solución acuosa con Na2SO4.

VOC UNIQUAC extendido LIQUAC LIFAC
Etanol [34, 62] - [63]
1-Propanol [34, 62] - [63]
1-Butanol - - [63]
1-Pentanol - - [63]
1-Hexanol - - [63]
2-Propanona - - [32]
2-Butanona - - [32]
2-Pentanona - - [32]
2-Hexanona - - [32]
2-Heptanona - - [32]

Tabla 2.3.: Presión de vapor de lı́quidos orgánicos e inorgánicos[41], lnP =C1+
C2

T
+C3 lnT +

C4TC5 , T en K y P en Pa.
Compuesto C1 C2 C3 C4 C5 Tmin, K Tmax, K
Agua 73.649 −7258.2 −7.3037 4.1653E−06 2 273.16 647.096
Etanol 73.304 −7122.3 −7.1424 2.8853E−06 2 159.05 514
1-Propanol 84.6642 −8307.2 −8.5767 7.5091E−18 6 146.95 536.8
1-Butanol 106.295 −9866.4 −11.655 1.0832E−17 6 183.85 563.1
1-pentanol 114.748 −10643 −12.858 1.2491E−17 6 195.56 588.1
1-Hexanol 135.421 −12288 −15.732 1.2701E−17 6 228.55 611.3
Acetona 69.006 −5599.6 −7.0985 6.2237E−06 2 178.45 508.2
2-Butanona 72.698 −6143.6 −7.5779 5.6476E−06 2 186.48 535.5
2-Pentanona 84.635 −7078.4 −9.3 6.2702E−06 2 196.29 561.08
2-Hexanona 107.44 −8528.6 −12.679 8.4606E−06 2 217.35 587.61
2-Heptanona 75.494 −7896.5 −7.5047 8.9130E−18 6 238.15 611.4

Las constantes de Henry fueron calculadas a temperaturas entre 313 K y 363 K y concentracio-
nes de sal entre 0 y 1.2 molal usando los parámetros disponibles. Primero se calcularon para los
sistemas de interés sin sales disueltas (m = 0) con el modelo UNIFAC. Los resultados reprodu-
jeron la tendencia de aumentar con la temperatura, pero se presentaron diferencias apreciables
con los datos experimentales (ver Fig. 2.5). Lo mismo ocurrió con el modelo UNIQUAC exten-
dido, los resultados presentaron desviaciones considerables para etanol y 1-propanol en solución
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acuosa de Na2SO4 (ver Fig. 2.6). Los resultados obtenidos con el modelo LIFAC reproducen la
tendencia de Hi j de aumentar con la temperatura y con la molalidad (salting-out), pero las dife-
rencias entre los valores calculados y los valores experimentales fueron significativas. Como se
puede ver la Fig. 2.7 para los alcoholes en todos los casos el orden de magnitud entre los valores
experimentales y los calculados fue diferente, con errores de más del 100% como se muestra en
la Tabla 2.4. Para las cetonas (Fig. 2.8) se obtuvieron mejores resultados. No obstante, las des-
viaciones promedio de los datos experimentales fueron en los mejores casos de 23.7% para la
2-propanona y de 10.7% para la 2-butanona. Aunque estos resultados son mejores comparados
con los alcoholes, se han reportado desviaciones absolutas promedio entre valores calculados y
experimentales de 0.8% con un error máximo de 5.3% usando una expresión semi-empı́rica para
ajustar los datos [55].

Utilizando los parámetros disponibles actualmente para modelos basados en UNIQUAC sólo
se podrı́an obtener, en los mejores casos, aproximaciones a Hi j para los sistemas estudiados en
este trabajo. Esto sugiere que los parámetros disponibles no son adecuados para predicciones
de la constante de Henry. Probablemente esto se debe a que estos parámetros son generalmente
ajustados a partir de datos de equilibrio lı́quido-vapor, coeficientes osmóticos y coeficientes de
actividad iónicos medios [30-32]. Sin embargo, hay conjuntos de parámetros que han sido ajus-
tados especı́ficamente para otros tipos de equilibrio, tales como sólido-lı́quido, y gas-lı́quido [34,
58, 62, 63]. Esto indica que un nuevo conjunto de parámetros es necesario para calcular Hi j para
los COVs en los sistemas de interés en este trabajo.

Tabla 2.4.: Desviación promedio con respecto a los datos experimentales de Hi j y los calculados
con el modelo LIFAC para 1-alcohol-agua-Na2SO4 y 2-cetona-agua-NaCl.

Alcohol Desviación máxima (%) Cetona Desviación máxima (%)
etanol >100 2-propanona 23.7
1-propanol >100 2-butanona 10.7
1-butanol >100 2-pentanona 55.5
1-pentanol >100 2-hexanona 47.8
1-hexanol >100 2-heptanona 63.3



24 2 Equilibrio de fases en sistemas electrolı́ticos
Results with original UNIFAC parameters without dissolved salts

320 340 360
0

2000

4000

T (K)

H
(k

Pa
)

Alcoholes

320 330 340 350 360
0

5000

10000

15000

20000

T (K)

H
(k

Pa
)

Cetonas

1

Figura 2.5.: Constantes de la ley de Henry para 1-alcoholes y 2-cetonas disueltas en agua.
Sı́mbolos para los alcoholes: × etanol, + 1-propanol, ◦ 1-butanol, ? 1-pentanol,
� 1-hexanol. Sı́mbolos para cetonas:× 2-propanona, + 1-butanona, ◦ 1-pentanona,
? 2-hexanona, � 2-heptanona. , modelo UNIFAC en el mismo orden en el que
se muestran los sı́mbolos.Results with extended UNIQUAC
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Figura 2.6.: Constantes de la ley de Henry para etanol y 1-propanol en solución acuosa de
Na2SO4. ◦, +, ×, datos experimentales a 0, 0.6 y 1.2 molal respectivamente [52];

, modelo UNIQUAC extendido.
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Alcohols dissolved in Na2SO4 LIFAC parameters
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Figura 2.7.: Constantes de la ley de Henry para 1-alcoholes en solución acuosa de Na2SO4.
Los sı́mbolos representan los datos experimentales[52]; , modelo LIFAC con
parámetros de reportados en [63].
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Ketones dissolved in NaCl aqueous solutions LIFAC parameters
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Figura 2.8.: Constantes de la ley de Henry para 2-cetonas en solución acuosa con NaCl. Los
sı́mbolos representan los datos experimentales [52]; , modelo LIFAC con
parámetros de reportados en [32].
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2.3. Ajuste de parámetros del modelo LIFAC a partir de
datos de Hi j

Debido a la falta de parámetros en la literatura para muchos de los sistemas de interés, y a la
mala predicción de Hi j con los parámetros disponibles se decidió ajustar un conjunto especı́fico
de parámetros a partir de datos de constantes de Henry. El modelo LIFAC se seleccionó para el
ajuste ya que al estar basado en contribuciones de grupo, permite representar todos los sistemas
con el menor número de parámetros. Aunque el LIFAC se ha usado junto con ecuaciones de es-
tado en modelos como PSRK y VTPR para el cálculo de solubilidades y constantes de Henry de
gases en sistemas con electrolitos disueltos [60, 61, 68], estos no se consideraron en este trabajo
ya que no hay altas presiones involucradas.

Los parámetros ai j, bi j, y ci j del modelo LIFAC para 2-cetonas y 1-alcoholes disueltos en solu-
ciones acuosas de NaSO4 o NaCl se ajustaron a valores experimentales de Hi j [54]. En el LIFAC
original los parámetros de interacción de corto alcance ai j para pares que involucren iones fue-
ron fijados en 0.0 para reducir el número de parámetros a ajustar. Sin embargo, una publicación
reciente sugiere que estos parámetros deben ser tomados en cuenta en el ajuste para garantizar
una adecuada dependencia a la temperatura del coeficiente de actividad [37]. Esto se debe a que
el término de mediano alcance no muestra dependencia a la temperatura. El par Cl−-SO2−

4 fue
tratado como un caso especial y sólo se ajustó el parámetro a ya que las interacciones de mediano
alcance entre iones de la misma carga pueden ser ignoradas. Los parámetros de área y volumen
para grupos solventes (no iones) son los mismos usados en UNIFAC y LIFAC, pero para los io-
nes se usaron los valores más recientes, calculados a partir del radio iónico [37]. La modificación
a2,i, j = 0.25/|zi−z j| no produjo diferencias considerables en los resultados por lo que se decidió
utilizar los valores originales de a1 y a2 [31, 32]. En lugar de las constantes dieléctricas del LI-
FAC original [42] se decidió usar valores más actualizados [69]. Los valores de Ds se muestran
en la Tabla 2.5.

Los parámetros del modelo se determinaron usando el método simplex de Nelder-Mead [70] tal
como está implementado en el software Matlab. Se minimizó una función objetivo definida como

Sr = ∑
j

[
Hexp

i j −Hcalc
i j

σHi j

]2

j

, (2.14)

donde el superı́ndice exp identifica el valor experimental de la constante de Henry, y calc el re-
sultado obtenido de la Ec. (2.13). El factor 1/σ asigna a cada observación un peso inversamente
proporcional a la incertidumbre σ . Esto hace que los valores con menor incertidumbre sean más
importantes para la función objetivo. Dado que los equilibrios incluyen grupos funcionales co-
munes en todos los sistemas (por ejemplo CH4, H2O, iones) la sumatoria ∑ j cubre las medidas
de Hi j de todos los sistemas para producir un único conjunto de parámetros. Los estimados ini-
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Tabla 2.5.: Constantes dieléctricas de los compuestos de interés, D = a+bT + cT 2 +dT 3, T en
Kelvin.

Compuesto a b c d Tmin, K Tmax, K
Agua 0.24921E+03 -0.79069 0.72997E-03 0 273 372
Etanol 0.15145E+03 -0.87020 0.19570E-02 -0.15512E-05 163 523
1-propanol 0.98045E+02 -0.36860 0.36422E-03 0 193 493
1-butanol 0.10578E+03 -0.50587 0.84733E-03 -0.48841E-06 193 553
1-pentanol 0.73397E+02 -0.28165 0.28427E-03 0 213 513
1-hexanol 0.62744E+02 -0.24214 0.24704E-03 0 233 513
2-propanona 0.88157E+02 -0.34300 0.38925E-03 0 273 323
2-butanona 0.15457E+02 0.090152 -0.27100E-03 0 293 333
2-pentanona 0.40893E+02 -0.10423 0.60557E-04 0 204 353
2-hexanona 0.70378E+02 -0.29385 0.35289E-03 0 243 293
2-heptanona 0.38348E+02 -0.12531 0.12005E-03 0 253 413

ciales de los parámetros fueron tomados de valores publicados para pares similares.

En la Tabla 2.6 se presentan los parámetros obtenidos. Este nuevo conjunto de parámetros me-
jora de forma significativa los resultados de Hi j como se puede observar en las Figs 2.9-2.12.
Los promedios de las diferencias relativas entre los datos experimentales y calculados para cada
sistema (Ver Tabla 2.7) muestran un buen ajuste para las todos los sistemas. Si bien los resulta-
dos son aceptables para los 1-alcoholes, no son tan buenos como para las 2-cetonas. Esto puede
atribuirse a que los datos experimentales incluyen más valores de 2-cetonas que de 1-alcoholes.
Aunque los parámetros obtenidos son válidos para ambos tipos de COVs, la minimización estuvo
más influenciada por las cetonas, generando un mejor ajuste para estas. Estos son muy diferentes
a los ya publicados, pero es algo esperado, dado que fueron ajustados a partir de un conjunto
de datos experimentales de constantes de Henry en lugar de datos de equilibrios lı́quido-vapor
o coeficientes osmóticos. También se han encontrado diferencias similares en otros trabajos en
donde se han reajustado parámetros LIFAC [63].

Los parámetros obtenidos en este trabajo están destinados a cálculos de la constante Henry para
COVs en los sistemas de interés. No se espera que su aplicación a otros tipo de cálculos produzca
resultados aceptables. Por ejemplo, los parámetros fueron probados para cálculos de equilibrios
lı́quido-vapor en sistemas agua-alcohol y coeficientes osmóticos en sistemas sal-agua, pero no
hubo concordancia entre los valores experimentales y calculados. En el mismo sentido en que los
parámetros LIFAC publicados anteriormente no son apropiados para el cálculo de Hi j, el nuevo
conjunto de parámetros no produce buenos resultados cuando se aplican a otro tipo de cálculos.
Sin embargo, el método usado en este trabajo se basa en el cálculo de coeficientes de actividad a
dilución infinita (ver Ec. 2.13) y por lo tanto, los parámetros son adecuados para el cálculo de γ∞

al menos en algunos casos. Por ejemplo, los resultados de γ∞ para etanol, acetona, 2-butanona, y
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Tabla 2.6.: Parámetros de interacción para el LIFAC calculados en este trabajo. ai j, a ji, tienen
unidades de Kelvin, bi j y ci j tiene unidades de kg/mol. La notación E±n significa
×10±n.

i j ai j a ji bi j ci j

CHn OH 1.4230E+3 -2.7246E+2
CHn H2O 1.2351E+4 4.3232E+2
CHn CH3CO 1.3731E+2 1.3579E+2
CH3CO H2O 3.3723E+3 -4.3715E+2
H2O OH -8.2226E+2 6.7838E+3
CHn Cl− -1.8954E-2 5.8763E-2 2.7477E-1 -1.5896
CHn Na+ 1.0024E-2 2.6507E-2 -6.4446E-1 9.5261E-1
CHn SO2−

4 -4.4189E-2 -3.3636E-1 1.0429 -4.0183
CH3CO Cl− -7.1407E-2 4.1456E-2 1.9535 7.2930E-1
CH3CO Na+ -5.1717E-3 -8.0412E-2 -3.4796 -1.5607
CH3CO SO2−

4 -4.5831E-2 1.6590E-1 6.3713 -3.9908
H2O Cl− 1.4636E-1 1.1494E-1 -1.1297E-1 -1.9540E-1
H2O Na+ 1.3580E-2 -2.2021E-1 -7.6623E-1 -7.3605E-3
H2O SO2−

4 5.1755E-2 -2.7847E-1 4.8661E-1 -2.9162
Na+ Cl− 3.3978E-1 7.9040E-3 4.4554 -2.1898E-1
Na+ SO2−

4 -8.5632E-2 -1.8098E-1 4.5526 5.8076
OH Na+ 3.5040E-1 8.9189E-3 -4.1642E-1 -4.3173
OH SO2−

4 2.1319E-2 -5.3827E-3 8.2653E-1 5.2846
Cl− SO2−

4 -8.7285E-2 2.3305E-2

Tabla 2.7.: Promedio de diferencias relativas entre los valores experimentales de Hi j y los valores
calculados LIFAC con los parámetros ajustados en este trabajo, |exp− calc|/exp×
100.

Sal
COV Na2SO4 NaCl NaCl+Na2SO4
etanol 8.20
1-propanol 7.89
1-butanol 13.52
1-pentanol 16.30
1-hexanol 12.57
2-propanona 1.76 4.94 5.19
2-butanona 2.68 3.89 4.49
2-pentanona 2.39 5.67 4.31
2-hexanona 4.62 3.86 2.94
2-heptanona 4.93 9.18 5.09
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Alcohols dissolved in Na2SO4 our parameters
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Figura 2.9.: Constantes de la ley de Henry para 1-alcoholes en solución acuosa de Na2SO4. Los
sı́mbolos representan los datos experimentales [52] y , modelo LIFAC con
parámetros ajustados en este trabajo.
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Ketones dissolved in NaCl aqueous solutions
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Figura 2.10.: Constantes de la ley de Henry para 2-cetonas en solución acuosa de NaCl. Los
sı́mbolos representan los datos experimentales[52] y , modelo LIFAC con
parámetros ajustados en este trabajo.
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Ketones dissolved in Na2SO4 aqueous solutions
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Figura 2.11.: Constantes de la ley de Henry para 2-cetonas en solución acuosa de Na2SO4. Los
sı́mbolos representan los datos experimentales [52] y , modelo LIFAC con
parámetros ajustados en este trabajo.
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Ketones dissolved in NaCl + Na2SO4 aqueous solutions
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Figura 2.12.: Constantes de la ley de Henry para 2-cetonas en solución acuosa de una mezcla de
NaCl : Na2SO4. Los sı́mbolos representan los datos experimentales [52] y ,
modelo LIFAC con parámetros ajustados en este trabajo.
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2-pentanona disueltas en agua estuvieron en concordancia con medidas experimentales [71].

En resumen, se encontró que el cálculo de Hi j para COVs disueltos en soluciones acuosas sali-
nas usando LIFAC con los parámetros disponibles, produce resultados inexactos. Por lo tanto,
un nuevo conjunto de parámetros LIFAC se ajustó para estos sistemas. Los resultados usando el
nuevo conjunto están en concordancia con los valores experimentales y estos pueden incorpo-
rarse a softwares de simulación que incluyen el modelo LIFAC, mejorando ası́ la estimación de
emisiones de COVs de aguas residuales, especialmente de molinos de pulpa y papel.

El cálculo de Hi j no es el propósito principal de esta tesis. No obstante, sirve para ilustrar el
ajuste de parámetros a partir de datos experimentales y los inconvenientes que resultan de este
proceso. Uno de estos problemas radica en la complejidad y alta no linealidad de los modelos
de coeficientes de actividad. Los parámetros obtenidos sólo son válidos para los sistemas y el
tipo de datos usados en el ajuste. Por ejemplo, si se ajustaran parámetros a partir de coeficientes
osmóticos, estos sólo serán aplicables para el cálculo de coeficientes osmóticos (como se explicó
en el párrafo anterior). Además, el uso de distintos juegos de datos producirá distintos parámetros
incluso para el mismo sistema (o sistemas). No hay una forma establecida de generar estimados
iniciales, y los parámetros que se obtienen dependen de ellos. En nuestro caso, por ejemplo, se
partió de valores de parámetros ajustados anteriormente para otras propiedades. Debido a todo
esto, es recomendable buscar un método que permita obtener parámetros de interacción en una
forma independiente de observaciones experimentales.



3. Obtención de parámetros de
interacción con métodos ab initio

Los coeficientes de actividad (γ) juegan un papel central en el cálculo de equilibrios de fase,
coeficientes osmóticos, constantes de Henry, entre otros, que son a su vez fundamentales pa-
ra el diseño de diversos procesos industriales. En sistemas no electrolı́ticos, los modelos UNI-
QUAC/UNIFAC son ampliamente usados para el cálculo de γ , sin embargo, su uso está limitado a
la disponibilidad de parámetros que han sido ajustados a partir de grandes grupos de datos experi-
mentales. La matriz de parámetros del modelo UNIFAC se ha ampliado considerablemente desde
su aparición [72-77]. No obstante, muchas veces es necesario predecir coeficientes de actividad
de sistemas complejos de los que pueden no haber datos experimentales disponibles. Además,
la matriz de parámetros UNIQUAC es más pequeña. Dado que los parámetros de interacción
usados en estos modelos se definen a partir de las energı́as de interacción, Sum y Sandler pro-
pusieron obtenerlas a partir de cálculos cuánticos de primeros principios para evitar ası́ recurrir
a datos experimentales. Estas energı́as se calcularon usando el método Hartree-Fock restringido
(RHF por sus siglas en inglés) para varios sistemas binarios incluyendo metanol-agua, etanol-
agua, acetona-agua, acetaldehı́do-agua, y acetonitrilo-agua, entre otros [78, 79]. En general, las
predicciones de los equilibrio lı́quido-vapor fueron buenas, y en el caso de algunos sistemas
como acetaldehı́do-agua y acetonitrilo-agua los resultados fueron incluso mejores que los obte-
nidos con el modelo UNIFAC con parámetros disponibles por ajuste de datos [78, 79]. Después,
Raabe y Koehler obtuvieron los parámetros de interacción del sistema no polar nitrógeno-etano
utilizando 2 métodos post-Hartree-Fock para tener en cuenta la correlación electrónica, la teorı́a
de perturbación de Møller-Plesset (MPn) y método de interacción de configuraciones cuadrático
(QCI por sus siglas en inglés). Luego calcularon el equilibrio lı́quido-vapor con los parámetros
obtenidos usando los modelos UNIQUAC y NRTL [80]. Los resultados no fueron muy buenos
con el modelo UNIQUAC, pero estos mejoraron con el NRTL [80]. Con base en estos anteceden-
tes, se decidió aplicar el método RHF a sistemas que incluyen electrolitos. Los valores absolutos
de los parámetros de interacción fueron muy altos y los ELV calculados a partir de estos presen-
taron grandes desviaciones de los datos experimentales.
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3.1. Cálculo de parámetros de interacción para modelos
basados en UNIQUAC

Los parámetros de interacción ∆ui j usados por los modelos de coeficientes de actividad como
UNIQUAC/UNIFAC dependen de las energı́as de interacción entre pares de moléculas, ui j, como
se describe en la Sección 1.2 (ver Ecs. 1.11 y 1.22). Aunque estos parámetros han sido tratados
originalmente como parámetros ajustables a partir de datos experimentales también pueden ob-
tenerse, en teorı́a, a partir de cálculos de primeros principios. La energı́a de interacción ui j puede
calcularse con el enfoque de supermolécula, en el cual, la energı́a de interacción (∆E = ui j) entre
un par de moléculas A y B se calcula como la diferencia entre la energı́a de las moléculas juntas
(AB) y las energı́as de cada molécula (A o B) por separado de la siguiente forma [81]

∆E = Eab(AB)−Ea(A)−Eb(B) (3.1)

donde a y b representan las funciones base asociadas a las moléculas A y B respectivamente (el
concepto de funciones base se explica en la Sección A.5 del Apéndice A). Esta es una forma
sencilla y directa de calcular la energı́a de interacción. Sin embargo, cuando se aplica a sistemas
con interacciones moleculares débiles implica la sustracción de energı́as que son mayores, en
varios órdenes de magnitud, a la energı́a de interacción. Esto hace que en la mayorı́a de los casos
sea imposible obtener E(AB), E(A), y E(B) con un error menor a ∆E. Por lo tanto, las molécu-
las individuales (A o B) y los pares de moléculas (AB) deben ser tratados con el mismo nivel
de teorı́a, eligiendo un método extensivo y consistente con el tamaño [82, 83]. Además, en este
enfoque de supermolécula la energı́a obtenida no se puede descomponer en sus contribuciones
individuales, aunque eso no significa un problema si la cantidad de interés es la energı́a total.

Para el cálculo de ∆E con el enfoque de supermolécula, se debe tener en cuenta que usar con-
juntos base finitos genera problemas de consistencia numérica. Esto se debe a que en el cálculo
de la energı́a del conjunto de moléculas AB, las moléculas pueden usar el conjunto base de su
compañera para mejorar su propia función de onda. Como consecuencia, esto produce una esta-
bilización adicional que lleva a una reducción en las energı́as de las moléculas. A este fenómeno
se le llama extensión de conjunto base (BSE por sus siglas en inglés). Esto hace que se empleen
más funciones base en el cálculo de la energı́a del par de moléculas (E(AB)) que en cualquiera
de las moléculas individuales (E(A) y/o E(B)). Por lo tanto, cuando se aplica la Ec. (3.1) se
producen energı́as de interacción más negativas de lo que son en realidad debido a un error de
consistencia numérica denominado error de superposición de conjuntos base (BSSE por sus si-
glas en inglés) [81, 84].

Se han propuesto dos enfoques generales para tratar con el BSSE en cálculos de energı́as de
interacción. En el enfoque del hamiltoniano quı́mico [85] se le da un tratamiento a priori al BSSE
impidiendo que las moléculas mejoren su función de onda al tomar las funciones base de su
compañera evitando ası́ que el error se produzca [84]. En el enfoque counterpoise (CP) en lugar
de evitar el BSSE, este se corrige usando el conjunto base completo del par de moléculas para
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calcular las energı́as de las moléculas individuales [86]. De esta forma, la energı́a de interacción
se calcula como

∆E = Eab(AB)−Eab(A)−Eab(B). (3.2)

El conjunto base b en el cálculo de Eab(A) y el conjunto base a en Eab(B) reciben el nombre de
conjuntos base fantasma. En este método no es necesario calcular una cantidad llamada BSSE
pues la energı́a de interacción ya está libre del error. Sin embargo, en caso de que la energı́a sea
calculada de la Ec. (3.1), es posible evaluar el tamaño del error mediante la siguiente ecuación

BSSE = Eab(A)+Eab(B)−Ea(A)−Eb(B). (3.3)

Sum y Sandler propusieron una metodologı́a para el cálculo de estas energı́as en sistemas no
electrolı́ticos utilizando el enfoque de supermolécula y corrigiendo el BSSE con el método coun-
terpoise [78, 79]. La metodologı́a se basa en estos pasos:

1. Construir un “cluster” de ocho moléculas, cuatro de cada especie. Este tamaño del cluster
se sugirió buscando una conciliación entre el costo computacional y una representación
razonable del espacio de fases de un fluido denso.

2. Minimizar la energı́a del cluster usando el método semiempı́rico PM3 (ver Sección A.7).
Esta minimización inicial de la energı́a no es muy costosa computacionalmente y permite
obtener una geometrı́a de partida para el siguiente paso.

3. Minimizar la energı́a del cluster que se ha obtenido del paso anterior usando el método
Hartree-Fock restringido (RHF) con el conjunto base 6-31G(d,p) (ver Secciones A.5 y
A.6). De forma alternativa, este paso se puede realizar usando primero el conjunto base
6-31G(d) y después el conjunto base 6-31G(d,p) para lograr una convergencia más rápida
en la minimización.

4. Seleccionar del cluster ya optimizado pares de moléculas que interaccionen directamente,
es decir, pares de moléculas iguales o diferentes que se encuentren en cercanı́a, y registrar
sus distancias de separación y orientaciones relativas. Los pares que interactúan directa-
mente usualmente comparten enlaces de hidrógeno o están muy cerca e interactúan a través
de fuerzas de van der Waals.

5. Calcular las energı́as de interacción (ui j = ∆E) de cada par usando el método RHF con el
conjunto base 6-31++G(3d,2p) y la separación y orientación obtenidos en el paso anterior.
La energı́a de interacción entre los pares se calcula de la Ec. (3.2)

6. Obtener un promedio lineal de las energı́as calculadas para los mismos pares moleculares
(en el cluster habrá varios pares moleculares iguales, por ejemplo, agua-agua). La energı́a
promediada es la energı́a de interacción y los parámetros de interacción se calculan de
estas, de la forma:

∆ui j = ui j−u j j (3.4)
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Tabla 3.1.: Energı́as y parámetros de interacción calculadas de primeros principios para los sis-
temas metanol-agua y etanol-agua (Sum y Sandler [79]).

Sistema u11(kJ/mol) u22(kJ/mol) u12(kJ/mol) ∆u12(J/mol) ∆u21(J/mol)
metanol(1)-agua(2) -12.300 -11.852 -12.247 -395.05 52.97
etanol(1)-agua(2) -12.426 -11.294 -11.332 -37.36 1093.91

Siguiendo esta metodologı́a, Sum y Sandler obtuvieron parámetros de interacción para varias
mezclas binarias de solventes polares en las que se incluyen dos de interés en este trabajo,
metanol-agua y etanol-agua, que se muestran en la Tabla 3.1. Aunque esta metodologı́a pro-
porciona buenos resultados, es importante considerar algunos detalles resaltados por los autores
[78, 79]. Dado que los sistemas de interés son considerablemente complejos para este tipo de
cálculos, pueden existir muchos mı́nimos locales (ver la Sección A.6). Por lo tanto, no se puede
asegurar que la geometrı́a final obtenida corresponde a la configuración de mı́nima energı́a abso-
luta. La teorı́a de Hartree-Fock no tiene en cuenta la correlación electrónica y por consiguiente
no puede representar fuerzas débiles de van der Waals. Sin embargo, dado que en los sistemas
de interés en este trabajo (mezclas alcohol-agua) las fuerzas intermoleculares predominantes son
puentes de hidrógeno e interacciones coulómbicas, la contribución de la correlación electrónica
puede considerarse despreciable. Además, se asume que el efecto de la correlación electrónica
se canceları́a debido a que la cantidad final de interés es una diferencia de energı́as de interac-
ción. También, se evita el uso de métodos más sofisticados que tienen en cuenta la correlación
electrónica como por ejemplo la teorı́a de perturbación de Moller-Plesset (MPn) porque incre-
menta notablemente el costo computacional a cambio de sólo una ligera mejora en la geometrı́a
optimizada.

En la metodologı́a de Sum y Sandler se debe optimizar un cluster por sistema a partir del cual
se obtiene un conjunto de energı́as de interacción para ese sistema [78, 79]. Por ejemplo, para el
sistema metanol-agua se optimiza un cluster de 4 moléculas de metanol y 4 moléculas de agua
(ver Fig. 3.1(d)), y a partir de este se calculan las energı́as de interacción para todos los pares
(metanol-metanol, agua-agua, metanol-agua). Esto lleva a que un mismo par de moléculas posea
diferentes energı́as de interacción para diferentes sistemas. Lo anterior se puede constatar en la
Tabla 3.1 donde la energı́a de interacción obtenida por Sum y Sanlder para el par agua-agua es
diferente en los sistemas metanol-agua y etanol-agua. Para evitar esto, en este trabajo se recal-
cularon los parámetros de interacción para los sistemas metanol-agua y etanol-agua siguiendo la
metodologı́a de Sum y Sandler, pero con un pequeño cambio para garantizar que las energı́as de
interacción tengan un valor único independiente del sistema. Por ejemplo, las energı́as de inter-
acción necesarias para el sistema metanol-agua se obtuvieron a partir de 3 clusters: un cluster
con sólo moléculas de agua (ver 3.1(a)) para calcular la energı́a de interacción agua-agua, un
cluster con sólo moléculas de metanol (ver Fig. 3.1(b)) para calcular la energı́a de interacción
metanol-metanol y un cluster con moléculas de metanol y agua (ver Fig. 3.1(d)) del que sólo se
calcula la energı́a de interacción entre las moléculas metanol-agua. De esta forma, la energı́a de
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interacción agua-agua puede ser utilizada también para obtener los parámetros de interacción del
sistema etanol-agua. Los cálculos fueron realizados con el programa GAMESS versión 2012 [87,
88]. Las geometrı́as optimizadas se muestran en la Fig. 3.1, las energı́as de interacción obtenidas
a partir de estas en la Tabla 3.2 y los parámetros de interacción en la Tabla 3.3.

Tabla 3.2.: Energı́as de interacción (kJ/mol) calculadas en este trabajo a partir de cálculos de
primeros principios, Ec. (3.2).

i j ui j i j ui j
agua agua -12.025 metanol Cl− -50.800
agua metanol -12.905 etanol etanol -14.788
agua etanol -12.643 etanol Na+ -109.893
agua Na+ -73.054 etanol K+ -71.032
agua K+ -51.918 etanol Cl− -51.365
agua Cl− -42.770 Na+ Na+ 0
metanol metanol -13.558 Na+ Cl− 0
metanol etanol -13.810 K+ K+ 0
metanol Na+ -99.602 K+ Cl− 0
metanol K+ -62.007 Cl− Cl− 0

Tabla 3.3.: Parámetros de interacción (kJ/mol) a partir de cálculos de primeros principios. ∆ui j =
ui j−u j j. Los valores se muestran redondeados a 2 cifras decimales.

i j ∆ui j ∆u ji
agua metanol 0.65 -0.88
agua etanol 2.14 -0.62
metanol etanol 0.98 -0.25
agua Na+ -73.05 -61.03
agua K+ -51.92 -39.89
agua Cl− -42.77 -30.74
metanol Na+ -99.60 -86.04
metanol K+ -62.01 -48.45
metanol Cl− -50.80 -37.24
etanol Na+ -109.89 -95.10
etanol K+ -71.03 -56.24
etanol Cl− -51.37 -36.58
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(a) (b)

(c) (d)

(e) (f)

Figura 3.1.: Geometrı́as óptimas para cluster sin iones. Nivel de teorı́a RHF/6-31G(d,p) (a) agua-
agua. (b) metanol-metanol. (c) etanol-etanol. (d) metanol-agua. (e) etanol-agua. (f)
etanol-metanol.
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En general, las energı́as de interacción y los parámetros obtenidos en este trabajo son ligeramen-
te diferentes de aquellos reportados por Sum y Sandler. Esto puede deberse al pequeño cambio
en la metodologı́a que se describe en el párrafo anterior. También hay que tener en cuenta que
las energı́as de interacción son dependientes de la geometrı́a, por lo cual, es probable que las
geometrı́as óptimas obtenidas por Sum y Sandler y las obtenidas en este trabajo sean un poco
diferentes debido a la elección del estimado inicial.

Para sistemas con fuerzas de atracción similares como en el caso de solventes polares (dipolo-
dipolo, puentes de hidrógeno, entre otras), las energı́as de interacción calculadas de primeros
principios tienen un valor numérico similar, lo cual hace que la diferencia (∆ui j) sea pequeña.
Por ejemplo, la energı́a de interacción del par agua-agua es de -12.025 kJ/mol, la del par metanol-
metanol es de -13.558 kJ/mol y la del par agua-metanol es de -12.905. Los parámetros de interac-
ción del sistema metanol(1)-agua(2) se calculan como ∆u12 = u12−u22 =−12.905+12.025 =
−0.880 y ∆u21 = 0.653.

Los equilibrios lı́quido-vapor calculados con el modelo UNIQUAC utilizando los parámetros de
interacción obtenidos a partir de primeros principios se muestran en las Figs. 3.2 y 3.3. Cabe re-
saltar que, a pesar de la diferencia entre los parámetros calculados en este trabajo y los reportados
por Sum y Sandler, los resultados del equilibrio lı́quido-vapor fueron similares, esto demuestra
que hay reproducibilidad en el cálculo del equilibrio. Los resultados para el sistema metanol(1)-
agua(2) usando los parámetros obtenidos en este trabajo y aquellos calculados por Sum y Sandler
son similares. No obstante, usando los parámetros de Sum y Sandler, el promedio de porcentajes
de desviación para y1 es de 5.64 y de 0.499 para T , mientras que con los parámetros obtenidos
en este trabajo son de 5.56 y 0.475 para y1 y T respectivamente. Esto implica una ligera mejora,
aunque en esencia son los mismos resultados. Con respecto al sistema etanol(1)-agua(2) la me-
jora es más notoria pues con los parámetros de Sum y Sandler los promedios de porcentajes de
desviación para y1 y T son 2.3 y 0.16, mientras que con los parámetros obtenidos en este trabajo
son 1.37 y 0.06 para y1 y T .

Si bien los resultados no dan un ajuste exacto de los valores experimentales, son muy prome-
tedores pues fueron calculados sin usar ningún dato experimental de equilibrio lı́quido-vapor.
Por esto, en este trabajo se estudia la posibilidad de extender esta metodologı́a para el cálculo
de equilibrios lı́quido-vapor para sistemas con electrolitos disueltos. Dado que el propósito de
este trabajo es hacer una exploración inicial de la aplicación de métodos ab initio en el caso de
electrolitos disueltos, los sistemas estudiados se limitaron a solventes con un tamaño molecular
relativamente pequeño tales como agua, metanol y etanol, y sales que se disocien con una rela-
ción 1:1 tales como NaCl y KCl.

Debido a que las fuerzas de interacción en sistemas electrolı́ticos son diferentes, es necesario
comprobar la efectividad del método RHF (Restricted Hartree Fock) para este tipo de sistemas.
De hecho, en la literatura se encontró que se han empleados métodos ab initio en estudios pre-
vios para sistemas con iones. Por ejemplo, se han optimizado clusters con iones de litio usando
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Figura 3.2.: Equilibrio lı́quido vapor del sistema metanol(1)-agua(2) a 1.013 bar con parámetros
de interacción obtenidos de primeros principios. �, ×, datos experimentales [89];

, modelo UNIQUAC con parámetros obtenidos en este trabajo;−−−, modelo
UNIQUAC con parámetros obtenidos por Sum y Sandler [78, 79].

Resultados de Sandler para etanol-agua
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Figura 3.3.: Equilibrio lı́quido vapor del sistema etanol(1)-agua(2) a 1.013 bar con parámetros
de interacción obtenidos de primeros principios. �, ×, datos experimentales [89];

, modelo UNIQUAC con parámetros obtenidos en este trabajo;−−−, modelo
UNIQUAC con parámetros obtenidos por Sum y Sandler [78, 79].
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RHF con conjuntos base pequeños, 6-31G(d), con el objetivo de explorar la estructura local de
los iones solvatados por moléculas de carbonato de etileno o metil etil carbonato y estimar la
relación de la función de partición reducida [90, 91]. En otros estudios se ha mostrado que en el
cálculo de energı́as para aniones es fundamental la adición de funciones difusas sp a átomos pe-
sados, pues mejora dramáticamente los resultados [92, 93]. No obstante, las geometrı́as óptimas
usualmente no muestran cambios considerables cuando se añaden funciones difusas. También se
ha encontrado que las optimizaciones de geometrı́a son menos sensibles a los conjuntos base que
los cálculos de energı́a [94-96].

De otro lado, al menos tres métodos ab initio se han usado para estudiar la hidratación de iones:
el modelo de “effective fragment potential” (EFP por sus siglas en inglés), el método RHF y el
método de perturbación de segundo orden de Møller-Plesset (MP2) [97, 98]. En estos estudios se
descubrió que los resultados obtenidos con los métodos RHF y MP2 presentan pocas diferencias
entre ellos al momento de describir la primera capa de solvatación. Sin embargo, se presentan
mayores diferencias para la segunda capa de solvatación donde la correlación electrónica es más
relevante por las interacciones solvente-solvente. Los autores señalan que las estructuras RHF/6-
31+G(d) y MP2/6-31+G(d) son esencialmente idénticas. Además, las entalpı́as de hidratación
diferenciales calculadas con RHF/6-31+G(d) y MP2/6-31+G(d) presentan una buena concordan-
cia con los datos experimentales.

Los estudios citados en los dos párrafos anteriores sugieren que el método RHF es aplicable al
cálculo de energı́as de interacción en sistemas con iones. Con base en ellos, se decidió optimi-
zar las geometrı́as para los pares solvente-catión con el nivel de teorı́a RHF/6-31G(d,p) y para
los pares solvente-anión con RHF/6-31G+(d,p). No obstante, los cálculos para nuestros sistemas
de interés tienen un gran costo computacional, por lo tanto, las optimizaciones se efectuaron
en varias etapas. La geometrı́a obtenida de los editores de molécula es un mal estimado de la
geometrı́a óptima, debido a que el usuario ubica las moléculas de forma arbitraria. Por lo tanto
se realiza una optimización inicial usando el método semiempı́rico PM3 con el fin de obtener
una mejor geometrı́a de partida para los cálculos Hartree-Fock. Con esta geometrı́a se realiza
el cálculo RHF/6-31G(d), y la geometrı́a obtenida de este se usa como estimado inicial para el
cálculo RHF/6-31G(d,p). En el caso de los sistemas solvente-anión, la geometrı́a es finalmente
optimizada con el conjunto base 6-31G+(d,p). Las energı́as de interacción se calcularon a partir
de la geometrı́a óptima usando RHF/6-311++G(3d,2p) para cada par de moléculas que inter-
actúan directamente.

Para construir el cluster se eligió un tamaño de 8 moléculas como una conciliación entre el costo
computacional y una representación razonable del espacio de fases de un fluido denso, tal como
fue sugerido por Sum y Sandler [78, 79]. Al calcular las energı́as de interacción ión-solvente,
el cluster consistió en un ión rodeado de 7 moléculas de solvente. Los cluster fueron construi-
dos con el editor de moléculas Avogadro version 1.1.1 [99]. Se decidió tomar las energı́as de
interacción entre pares ión-ión iguales a cero considerando que al disolver un electrolito en un
solvente polar los iones son inmediatamente solvatados por moléculas de solvente, evitando que
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estos interactúen entre sı́. La solución resultante consiste generalmente sólo de iones solvatados
y moléculas de solvente [100]. También se consideró que en los modelos de coeficientes de acti-
vidad para sistemas electrolı́ticos no se explica la naturaleza de las interacciones de corto alcance
ión-ión. Por ejemplo, en el modelo LIQUAC no se ajustan las energı́as de interacción, sino que
se ajusta directamente el parámetro ai j entre iones (ver Ec. 1.11 y 1.22), pero en cambio en el
modelo LIFAC se toman todos los ai j que involucren iones iguales a 0 con el fin de reducir el
número de parámetros ajustables.

Los cluster obtenidos para los iones (Na+, K+, Cl−) rodeados por moléculas de solvente se
muestran en las Figs. 3.4 y 3.5. Las energı́as de interacción se presentan en la Tabla 3.2 y los
parámetros de interacción en la Tabla 3.3. En sistemas con iones disueltos existen fuerzas de
atracción muy fuertes debido a efectos electrostáticos producidos por las cargas. Por lo tanto, las
energı́as de interacción para pares solvente-ión son mayores que las de solvente-solvente. Debido
a que los parámetros de interacción ∆ui j se calculan como una diferencia de energı́as de inter-
acción (Ec. 3.4), para pares solvente-ión estos son demasiado grandes debido a la considerable
diferencia entre las energı́as solvente-ión y solvente-solvente. Por ejemplo, la energı́a de inter-
acción del par agua-Na+ es -73.054, los parámetros de interacción agua(1)-Na+(2) se calculan
como ∆u12 =−73.054−0 =−73.054 y ∆u21 =−73.054+12.025 =−61.029.

El equilibrio lı́quido-vapor del sistema agua-sal se calculó con el fin de probar los parámetros
obtenidos comparando los resultados con datos experimentales. Se incluyó el término de Debye-
Hückel tal como está implementado en el modelo LIQUAC para tener en cuenta las interacciones
de largo alcance (Ec. 1.37) y el modelo UNIQUAC con los ∆ui j encontrados en este trabajo para
las interacciones de corto alcance (Ec. 1.15). Por desgracia, el alto valor de los parámetros de
interacción entre solvente-ión hace que el término exponencial de la Ec. (1.11) alcance valores
del orden de 1×1010 lo que al final produce valores de γ muy bajos, del orden de 1×10−9. Estos
resultados sugieren que el modelo UNIQUAC no es aplicable a sistemas electrolı́ticos cuando los
parámetros de interacción se obtienen de energı́as de interacción calculadas de primeros princi-
pios.

Aunque el modelo UNIQUAC ha tenido un gran éxito empı́rico, su base teórica ha sido cues-
tionada. Por ejemplo, hay estudios de dinámica molecular que sugieren que el modelo corrige
excesivamente las desviaciones de la situación de mezcla al azar. Es decir, la hipótesis de no
aleatoriedad es demasiado estricta, los argumentos de los factores de Boltzmann son demasia-
do grandes [1]. Fischer probó diferentes ecuaciones de composición local comparándolas con
resultados obtenidos de la teorı́a de perturbación y encontró que los resultados obtenidos con
UNIQUAC fueron incluso peores que los obtenidos de la teorı́a de solución regular de Guggen-
heim y concluyó que la base fı́sica de todas las ecuaciones basadas en el concepto de composición
local parecen dudosas [101]. No obstante, resalta que estos modelos pueden utilizarse para co-
rrelacionar datos experimentales, aunque quizás no tiene sentido darle significado fı́sico a los
parámetros ajustados. De otro lado, Phillips y Brennecke compararon resultados de composición
local en mezclas binarias de solventes usando el modelo NRTL con resultados experimenta-
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(a) (b)

(c) (d)

(e) (f)

Figura 3.4.: Geometrı́as óptimas para cluster con cationes. Nivel de teorı́a RHF/6-31G(d,p).
(a) agua-Na+. (b) agua-K+. (c) metanol-Na+. (d) metanol-K+. (e) etanol-Na+. (f)
etanol-K+.
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(a) (b)

(c)

Figura 3.5.: Geometrı́as óptimas para cluster con aniones. Nivel de teorı́a RHF/6-31+G(d,p). (a)
agua-Cl−. (b) metanol-Cl−. (c) etanol-Cl−.
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les obtenidos de espectroscopia UV-vis y concluyeron que las predicciones del modelo NRTL
son bastante buenas, y este sólo falla en sistemas en los que se forman complejos quı́micos [102].

La teorı́a de composición local, mencionada en el párrafo anterior, fue utilizada para el cálculo
de coeficientes de actividad por primera vez en el modelo de Wilson [6] y desde ahı́ fue aplicada
también en los modelos de coeficientres de actividad NRTL [7] y UNIQUAC [4]. En esta teorı́a,
la fracción molar local de un componente alrededor de otro es diferente a la fracción global,
y se relaciona con la energı́a de interacción entre los dos componentes mediante un factor de
Boltzmann (ver Ec. 1.11 y 1.22)

x12 = x1 exp(−∆u12/RT ), (3.5)

por lo tanto, entre mayor sea el valor absoluto de ∆u12 (si su signo es -), mayor será la probabi-
lidad de encontrar una molécula de tipo 2 alrededor de una molécula de tipo 1. Los resultados
obtenidos son consistentes en este sentido, los valores de las energı́as de interacción ión-solvente
son muy grandes, lo cual implica una gran fuerza de atracción. Esto significa que es muy proba-
ble encontrar una molécula de solvente alrededor de un ión lo cual concuerda con la solvatación
de los iones por parte de las moléculas de solvente. Sin embargo, los parámetros de interacción
son tan grandes que los resultados difieren de los datos experimentales por varios órdenes de
magnitud. Por ejemplo, el parámetro de interacción reportado en el modelo LIQUAC (obtenido
por ajuste de datos experimentales) para el par agua-Na+ equivale a 1.8 kJ/mol, mientras que en
este trabajo se calculó un valor de -73.05 kJ/mol.

Debido a que el modelo NRTL ha sido utilizado con éxito en el cálculo de composiciones locales
[102], y que al menos en el sistema nitrógeno-etano su predicción del equilibrio lı́quido-vapor
basada en parámetros obtenidos via ab initio ha sido mejor que la de UNIQUAC [80], se decidió
usarlo para calcular el equilibrio lı́quido-vapor del sistema agua-sal. La forma multicomponente
del modelo es la siguiente,
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∑
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donde los parámetros dependen de las energı́as de interacción en las expresiones

τi j =
ui j−u j j

RT
(3.7)

y

Gi j = exp
(
−αi jτi j

)
. (3.8)

En el caso de un sistema binario αi j es simplemente α12, y por simplicidad se usa esta notación
en el texto.
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En el modelo NRTL además de los parámetros de interacción, se necesita para cada sistema
binario un parámetro de no aleatoriedad α12 que es (teóricamente) proporcional al inverso del
número de coordinación, por eso, como parámetro ajustable se considera que su valor debe os-
cilar entre 0.1 y 0.3. No obstante, en muchos casos supera 0.3. Este modelo se usó para calcular
las interacciones de corto alcance usando un valor de α12 de 0.2 (un valor común) y se añadió
un término de Debye-Hückel para las de largo alcance. Los resultados fueron similares a los ob-
tenidos de UNIQUAC (con la implementación descrita en este trabajo) con diferencias entre los
datos calculados y los experimentales de varios órdenes de magnitud.

Tratando de remediar la falta de ajuste de datos experimentales en sistemas con electrolitos di-
sueltos, se decidió ajustar el parámetro α12 para los sistemas agua-NaCl, metanol(1)-agua(2)-
NaCl y etanol(1)-agua(2)-NaCl de los cuales se cuenta con datos experimentales de equilibrio
lı́quido-vapor usando la función objetivo,

Sr = ∑
np

∑
nt

(
Qexp−Qcal

Qexp

)2

(3.9)

donde Q representa y, T , o P; y np, nt son el número de datos y el tipo de datos respectiva-
mente. Para el sistema agua-NaCl se usaron los parámetros de interacción obtenidos de primeros
principios y datos de presión de saturación en función de la temperatura a una molalidad de sal
de 0.901 mol/kg [103]. El ajuste se realizó de forma similar a la descrita en el Capı́tulo 2 y se
obtuvo un α12 óptimo de -0.515. Los resultados del ELV se muestran en la Fig. 3.6 en don-
de se puede ver que estos son bastante acertados. A pesar de que el valor obtenido está fuera
del rango recomendado 0.1 - 0.3 hay que tener en cuenta que se trata de un ajuste basado en un
conjunto limitado de datos, y que hay antecedentes de α12 fuera de ese rango. De hecho, se ha re-
portado que en algunas ocasiones un α12 de -1 mejora la descripción de equilibrios de fase [104].

El mismo procedimiento se llevó a cabo para el sistema metanol(1)-agua(2)-NaCl pero utilizando
datos experimentales de composición en la fase de vapor y presiones de saturación medidas con
molalidades de sal que van desde 0.016 mol/kg a 6 mol/kg [105]. Se obtuvo un α12 óptimo de
-14.01 y el equilibrio lı́quido-vapor se muestra en la Fig. 3.7. Los resultados para este sistema
no son muy buenos pues se observan diferencias apreciables en el equilibrio. Además el valor
de α12 es muy distinto a los que aparecen usualmente en la literatura. Para el sistema etanol(1)-
agua(2)-NaCl se ajustó el α12 a partir de datos de composición en la fase de vapor y temperaturas
de saturación a una molalidad de sal de 0.122 mol/kg [43]. El valor obtenido fue de -104.3, lo
cual es bastante desproporcionado. Los resultados del equilibrio lı́quido vapor para este sistema
fueron muy pobres como se puede ver en la Fig. 3.8.
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Figura 3.6.: Equilibrio lı́quido-vapor para el sistema agua-NaCl a una molalidad m = 0.901.4,
datos experimentales [103]; , modelo NRTL con parámetros obtenidos en este
trabajo, α12 =−0.515; −−−, modelo LIQUAC.

Resultados de ab initio para metanol-agua-NaCl
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Figura 3.7.: Equilibrio lı́quido-vapor para el sistema methanol(1)-agua(2)-NaCl(3) a 318.25 K.
Molalidades desde m = 0.016 hasta m = 6; ×, datos experimentales [105]; ◦, mo-
delo NRTL con parámetros obtenidos en este trabajo, α12 = −14.01; �, modelo
LIQUAC. Para facilitar la lectura de la gráfica, los resultados de los cálculos se
representan puntualmente con sı́mbolos y no con lı́neas.
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Resultados de ab initio para etanol-agua-NaCl
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Figura 3.8.: Equilibrio lı́quido-vapor para el sistema ethanol(1)-agua(2)-NaCl a 0.1991 bar. Mo-
lalidad de la sal: 0.122 mol/kg; �, datos experimentales [43]; , modelo NRTL
con parámetros obtenidos en este trabajo, α12 =−104.3; −−−, modelo LIQUAC.



4. Conclusiones y perspectivas

4.1. Conclusiones

Los resultados obtenidos en este trabajo sugieren que no es seguro aplicar los modelos UNI-
QUAC extendido y LIFAC para equilibrios de fase distintos a aquellos con los que se ajustaron
sus parámetros. Los resultados obtenidos con estos modelos para los sistemas estudiados en
este trabajo (alcoholes y cetonas disueltos en soluciones acuosas de NaCl y Na2SO4) utilizan-
do los parámetros disponibles en la literatura (obtenidos por ajuste de datos experimentales de
equilibrio lı́quido-vapor, coeficientes de actividad iónicos medios y coeficientes osmóticos) no
representaron de forma adecuada los datos experimentales de constantes de Henry.

Aunque el nuevo subconjunto de parámetros LIFAC que se obtuvo en este trabajo representa
muy bien los datos experimentales de constantes de Henry, este falla en el cálculo de coeficien-
tes osmóticos y equilibrios lı́quido-vapor. Esto demuestra que los conjuntos de parámetros no
se pueden extrapolar a cálculos distintos a aquellos de los cuales fueron ajustados. En el mismo
sentido en que los parámetros LIFAC publicados anteriormente no son apropiados para el cálculo
de Hi j, el nuevo conjunto de parámetros no produce buenos resultados cuando se aplican a otro
tipo de cálculos.

El resultado del ajuste de datos experimentales está influenciado no solo por la elección del tipo
(o tipos) de equilibrio de fase, sino también por la proporción de tipos de sustancia en los datos.
Los resultados de las constantes de Henry usando el nuevo conjunto de parámetros, obtenidos por
ajuste de datos experimentales, son ligeramente mejores para las 2-cetonas, lo cual puede atri-
buirse a que el conjunto de datos experimentales que se utilizó incluye más valores de 2-cetonas
que de 1-alcoholes, y por lo tanto, la minimización estuvo más influenciada por estas.

Obtener los parámetros de interacción requeridos por el modelo UNIQUAC a partir de tres clus-
ters de moléculas por cada sistema binario en lugar de uno, como se explica en el Capı́tulo 3,
permitió obtener una mejor representación del equilibrio lı́quido-vapor para el sistema etanol-
agua. Con este cambio en la metodologı́a de Sum y Sandler también se garantiza que la energı́a
de interacción entre un par de moléculas (por ejemplo, H2O-H2O) tenga el mismo valor en todos
los sistemas. Además, a pesar de que las energı́as de interacción calculadas en este trabajo fue-
ron ligeramente diferentes a las reportados por Sum y Sandler, los resultados de los equilibrios
fueron similares lo que demuestra reproducibilidad
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Interpretar a los iones como una molécula más en los modelos de tipo UNIQUAC es errado. Los
valores absolutos de las energı́as y los parámetros de interacción entre pares solvente-ión son
muy altos, lo cual es consistente con las grandes fuerzas de atracción entre ellos. Sin embargo,
cuando se usan con los modelos UNIQUAC y NRTL, se producen grandes desviaciones de los
datos experimentales de equilibrio lı́quido-vapor (resultados sin sentido fı́sico). No obstante, co-
mo esto no ocurre con los no electrolitos, el problema parece ser que la teorı́a de composición
local no aplica para electrolitos, al menos en la forma en que está implementada en los modelos
de coeficientes de actividad que se estudiaron.

El ajuste empı́rico del parámetro α12 del modelo NRTL a partir de datos experimentales man-
teniendo los parámetros de interacción obtenidos por ab initio no es una solución para las in-
congruencias encontradas en este trabajo. En general, cuando se usan parámetros de interacción
obtenidos vı́a ab initio usando el método RHF para sistemas con iones disueltos, los modelos
UNIQUAC y NRTL fallan en el cálculo de los equilibrios lı́quido-vapor.

4.2. Perspectivas

A pesar de que el resultado de la tesis fue “negativo”, en el sentido de que en los modelos tipo
UNIQUAC es errado tratar a los iones como una molécula más, eso no impide explorar otras
ideas relacionadas con la estimación de energı́as de interacción por medio de métodos ab initio
para sistemas no electrolı́ticos, que de hecho sólo se han calculado para algunas mezclas binarias
polares que contienen agua y para el sistema no polar nitrógeno-etano. Un aspecto a examinar es
el uso de clusters con más moléculas. Aunque en este trabajo se escogió un cluster de 8 molécu-
las como conciliación entre el costo computacional y una buena representación del fluido, hay
que considerar que entre mayor sea el tamaño del cluster, más representativa será la energı́a de
interacción calculada. Además, la geometrı́a óptima será menos dependiente de la distribución
inicial de las moléculas a medida que se incremente el tamaño del cluster. Otro aspecto que se
podrı́a mejorar es el nivel de teorı́a, utilizando un método post Hartree-Fock, por ejemplo la
teorı́a de perturbación de Møller-Plesset (MPn) que tiene en cuenta la correlación electrónica.
Sin embargo, se debe tener en cuenta que aumentar el tamaño del cluster y usar métodos post
Hatree-Fock incrementa considerablemente el tiempo de cálculo y requiere una gran cantidad de
memoria RAM.



A. Métodos de primeros principios

A.1. La ecuación de Schrödinger independiente del
tiempo

En los métodos de primeros principios se calcula la energı́a asociada a un sistema (molécula
o conjunto de moléculas) sin recurrir a parámetros de ajuste empı́ricos o semiempı́ricos. En
lugar de eso se utiliza la teorı́a cuántica para resolver la ecuación de Schrödinger. En pocas
palabras, si se tiene una función de onda Ψ que describe un sistema, las propiedades fı́sicas
observables pueden ser calculadas aplicándole el operador adecuado [106]. Ası́, en la ecuación
de Schrödinger,

ĤΨn = EnΨn (A.1)

el operador hamiltoniano, Ĥ, produce la energı́a del sistema sumando las energı́as cinéticas de
los electrones y los núcleos, la atracción de los electrones hacia el núcleo, y las repulsiones
interelectrónicas e internucleares

Ĥ =−∑
i

h̄
2me

∇
2
i −∑

k

h̄
2mk

∇
2
k−∑

i
∑
k

e2Zk

rik
+∑

i< j

e2

ri j
+∑

k<l

e2ZkZl

rkl
. (A.2)

Los subı́ndices i y j cubren todos los electrones, k y l todos los núcleos, h̄ = h/2π es la constante
de Planck reducida, me y mk son las masas de los electrones y los núcleos respectivamente, ∇2

es el operador Laplaciano, e es la carga del electrón, Z es el número atómico y rab es la distancia
entre las partı́culas a y b. La ecuación de Schrödinger tiene un conjunto completo de soluciones
(Ψ1,Ψ2,Ψ3...), con energı́as asociadas E (E1,E2,E3...). Este conjunto de funciones de onda es
ortonormal1, las funciones cumplen entre ellas∫

ΨiΨ jdr = δi j (A.3)

donde δi j es el delta de Kronecker definido como

δi j =

{
1 si i = j
0 si i 6= j

1La ortonormalidad implica que el conjunto de funciones de onda es ortogonal y a su vez, la norma de cada función
es igual a 1
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Si se toma la Ec. (A.1) para un Ψi especı́fico, se multiplica a la izquierda por Ψ j y se integra, se
obtiene∫

Ψ jĤΨidr =
∫

Ψ jEiΨidr. (A.4)

Ya que la energı́a es un valor escalar, se puede sacar de la integral y usar la Ec. (A.3) para escribir

∫
Ψ jĤΨidr = Eiδi j. (A.5)

Esta ecuación es muy útil para calcular la energı́a de un sistema, pues sólo se debe construir y
resolver la integral de la izquierda.

A.2. La aproximación de Born-Oppenheimer

Encontrar la función de onda exacta que describe un sistema poliatómico es extremadamente
difı́cil debido a que ninguna partı́cula se mueve de forma independiente a las demás (el movi-
miento está correlacionado por las interacciones electrostáticas). Sin embargo, la masa de los
núcleos es mucho mayor que la de los electrones porque los protones y neutrones tienen aproxi-
madamente 1800 veces más masa que los electrones. Esto hace que los núcleos se muevan mucho
más lentamente que los electrones, y en consecuencia es posible calcular las energı́as electrónicas
con las posiciones de los núcleos “fijas”. Esto quiere decir que la correlación nuclear-electrónica
es eliminada porque la energı́a cinética de los núcleos se toma como independiente de los elec-
trones. Además, la energı́a potencial entre los electrones y los núcleos se desprecia y la energı́a
potencial de repulsión entre núcleos se vuelve constante para una geometrı́a dada [107]. El Ha-
miltoniano se convierte en

Ĥel =−∑
i
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2me

∇
2
i −∑

i
∑
k

e2Zk

rik
+∑

i< j

e2

ri j
(A.6)

y la ecuación de Schrödinger electrónica queda en la forma

(Ĥel +VN)Ψel(qi;qk) = EelΨel(qi;qk) (A.7)

donde VN es la energı́a repulsiva entre núcleos, las coordenadas electrónicas qi son variables
independientes pero las coordenadas nucleares qk son parámetros. Las funciones de onda no
varı́an con la presencia de términos constantes en el Hamiltoniano, por lo que en la mayorı́a
de los casos la Ec. (A.7) se resuelve sin incluir VN y el valor propio asociado es la “energı́a
electrónica pura” a la que se le suma VN para obtener Eel .
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A.3. Construcción de la función de onda

La función de onda (Ψ) contiene toda la información que es posible conocer sobre un sistema y
depende de las coordenadas de las partı́culas (r). Ψ(r) debe ser una función continua y unı́voca,
y en la interpretación estadı́stica de Born la cantidad2 |Ψ(r)|2dr da la probabilidad de encontrar
el sistema entre r y r+dr [108]. Este postulado genera algunas restricciones sobre la función de
onda, ya que la integral de |Ψ(r)|2dr sobre todo el espacio debe ser 1.

Cómo se mencionó anteriormente, encontrar la función de onda que describe un sistema poli-
atómico es difı́cil debido a la correlación del movimiento entre electrones y núcleos. Aunque
la aproximación de Born-Oppenheimer elimina la correlación nuclear-electrónica, la correla-
ción entre electrones es aún más problemática. Si se considera que el sistema contiene sólo un
electrón, la función de onda electrónica depende entonces sólo de las coordenadas cartesianas del
electrón con respecto a la posición de los núcleos. Si el sistema además de tener un solo electrón,
tiene también un solo núcleo, la Ec. (A.7) puede ser resuelta de forma exacta y sus funciones
propias serı́an los conocidos orbitales atómicos hidrogenoides 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, etcétera.
Estos orbitales atómicos pueden ser útiles como funciones para la construcción de orbitales mo-
leculares más complicados. Una función de onda de prueba para un sistema de un sólo electrón
puede ser construida entonces a partir de una combinación lineal de funciones de onda atómicas

φ =
N

∑
i=1

ciψi (A.8)

donde ψi es la función de onda de un sólo electrón que tiene asociada un coeficiente ci y el
conjunto de N funciones ψi es llamado el “conjunto base”.

A.4. La teoŕıa Hartree-Fock

En la teorı́a de Hartree la función de onda multielectrónica se aproxima como un producto de
orbitales atómicos hidrogenoides (de un sólo electrón) conocido como el producto de Hartree
[109-111]

ΨHP = ψ1ψ2ψ3...ψN (A.9)

y el Hamiltoniano multielectrónico se construye a partir de los hamiltonianos de un sólo electrón,
ĥ, de la forma

Ĥ =
N

∑
i=1

ĥi (A.10)

2La función de onda es en principio compleja, por lo tanto, |Ψ|2 = |Ψ∗Ψ|, sin embargo, dado que las funciones de
onda tratadas aquı́ serán exclusivamente reales, se omite el sı́mbolo ∗
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donde N es el número de electrones. En la ecuación anterior ĥi depende de la energı́a cinética
del electrón, la energı́a de atracción de este a los núcleos y del potencial de interacción con los
demás electrones

ĥi =−
1
2

∇
2
i −

M

∑
k=1

Zk

rik
+Vi{ j}. (A.11)

En el término de potencial de interacción

Vi{ j}= ∑
j 6=i

∫
ρ j

ri j
dr, (A.12)

el electrón i “percibe” a los demás como una nube de carga donde ρ j es la densidad de carga aso-
ciada con el electrón j. Debido a que la carga está distribuida en el espacio en el que es posible
encontrar el electrón, ρ j = |ψ j|2.

Es de notar que el Hamiltoniano multielectrónico calculado a partir de la Ec. (A.10) no es una
buena aproximación del Hamiltoniano verdadero por dos razones: primero, cada electrón “ve”
a los demás como un campo de potencial constante por lo que se dice que Ĥ corresponde a un
sistema de electrones no interaccionante; segundo, debido a que cada ĥi incluye la interacción del
electrón i con los demás electrones, la repulsión electrón-electrón se cuenta dos veces. Además,
Fock señalo que la función de onda propuesta por Hartree era inválida puesto que esta no satis-
face el principio de exclusión de Pauli [112, 113], el cual enuncia que dos fermiones3 no pueden
ocupar el mismo estado cuántico al mismo tiempo, es decir, no pueden tener el mismo conjunto
de números cuánticos. Dicho principio se deriva de una caracterı́stica de la teorı́a cuántica de
campos relativista en la que una función de onda debe ser antisimétrica con respecto al intercam-
bio en las coordenadas de dos fermiones. La función de onda de un sistema de 2 electrones (es
decir fermiones) con igual espı́n se podrı́a escribir usando el producto de Hartree

3
Ψ = ψa(1)α(1)ψb(2)α(2) (A.13)

donde el superı́ndice 3 indica un estado de triplete4 electrónico y ψa y ψb son diferente entre sı́
y ortonormales. Aunque la Ec. (A.13) no satisface el principio de exclusión de Pauli, el producto
de Hartree puede hacerse antisimétrico agregando y restando todas las permutaciones posibles
del producto, resultando

3
Ψ =

1√
2
[ψa(1)α(1)ψb(2)α(2)−ψa(2)α(2)ψb(1)α(1)] (A.14)

donde el factor 1/
√

2 es necesario para la normalización. Slater demostró que la Ec. (A.14) era
el determinante de una matriz [114, 115]

3
ΨSD =

1√
2

∣∣∣∣ ψa(1)α(1) ψb(1)α(1)
ψa(2)α(2) ψb(2)α(2)

∣∣∣∣ (A.15)

3 Los fermiones son partı́culas de espı́n semi-entero que se comportan de acuerdo con las estadı́sticas de Fermi-
Dirac.

4En quı́mica cuántica se denomina triplete a un sistema con tres posibles valores de espı́n.
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y se puede escribir en forma más general como

ΨSD =
1√
N!

∣∣∣∣∣∣∣∣∣
χ1(1) χ2(1) . . . χN(1)
χ1(2) χ2(2) . . . χN(2)

...
... . . . ...

χ1(N) χ2(N) . . . χN(N)

∣∣∣∣∣∣∣∣∣ (A.16)

donde N es el número total de electrones y χ es una función espı́n-orbital (χi(i) = ψi(i)α(i)).
La notación matricial de Slater (SD) resulta ser bastante útil ya que permite expresar la función
de onda de un sistema multielectrónico de una manera compacta. Además, es adecuada para re-
presentar funciones de onda antisimétricas debido a que el signo de un determinante se invierte
cuando se intercambian dos filas o dos columnas.

Fock propuso la extensión del método de campo auto-consistente de Hartree a las funciones
de onda de tipo determinante de Slater incluyendo un efecto de intercambio en la repulsión de
Coulomb en la interacción de cada electrón con el campo estático de todos los otros electrones.
Sin embargo, las ecuaciones integro-diferenciales resultantes son bastante difı́ciles de resolver.

La ecuación de Schrödinger se puede convertir en una ecuación matricial usando el principio
variacional5. En este enfoque la función de onda se aproxima con una combinación lineal de
orbitales atómicos. La ecuación resultante es comúnmente llamada la ecuación secular [116,
117] ∣∣∣∣∣∣∣∣∣

F11−ES11 F12−ES12 . . . F1N−ES1N
F21−ES21 F22−ES22 . . . F2N−ES2N

...
... . . . ...

FN1−ESN1 FN2−ESN2 . . . FNN−ESNN

∣∣∣∣∣∣∣∣∣= 0 (A.17)

donde F es la matriz de Fock que representa el efecto promedio del campo estático de todos
los electrones en cada orbital. Para un sistema en el que todos los orbitales moleculares están
ocupados por dos electrones de espı́n opuesto (capa cerrada), sus elementos son
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2
(µλ |νσ)

]
(A.18)

donde las letras griegas representan funciones base y las romanas orbitales moleculares. La no-
tación 〈µ |g|ν〉 implica una integral de un solo electrón

〈µ |g|ν〉=
∫

φµ(gφν)dr (A.19)

5La energı́a obtenida a partir de una función de onda de prueba sólo puede ser mayor o igual que la energı́a del

estado fundamental de un sistema,
∫

ΦĤΦdr∫
Φ2dr

≥ Egs
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donde g es un operador que toma la función base φν como argumento. La notación (µν |λσ)
también implica una integración

(µν |λσ) =
∫ ∫

φµ(1)φν(1)
1
rk

φλ (2)φσ (2)dr(1)dr(2) (A.20)

P es la matriz de densidad, definida como

Pλσ = 2
ocupado

∑
i=1

cλ icσ i (A.21)

donde el factor 2 viene del hecho de que cada orbital contiene dos electrones. Los coeficientes
cζ i especifican la contribución de la función base ζ al OM i. Esta matriz describe en cierta forma
el grado en que las funciones base individuales contribuyen a la función de onda multielectrónica
y por lo tanto, que tan importante serán las integrales de uno y dos electrones. La matriz S es la
matriz de solapamiento que indica el traslape entre orbitales, cada elemento se define como

Si j =
∫

φiφ j (A.22)

A.5. Conjuntos base

Un conjunto base es un conjunto de funciones matemáticas usadas para describir la forma de los
orbitales moleculares. Como se explicó anteriormente, estos orbitales se construyen a partir de
una combinación lineal de funciones base usando la Ec. (A.8). Aunque las funciones base pueden
ser en principio cualquier tipo de función matemática, generalmente se emplean orbitales atómi-
cos pues se anticipa que serán adecuados para representar orbitales moleculares. En moléculas
diatómicas, por ejemplo, se usan usualmente orbitales de tipo Slater (STO) algunos centrados
en un átomo y otros centrados en el otro átomo [118, 119]. La representación matemática de un
STO normalizado, en coordenadas polares y centrado en un átomo es

φSTO =

(
(2ζ )n+1/2

(2n)!1/2

)
rn−1e(−ζ r)Y m

l (θ ,φ) (A.23)

donde ζ es un exponente relacionado con la carga efectiva del núcleo y puede estimarse usando
las reglas de Slater [120], n es el número cuántico principal del orbital de valencia y Y m

l (θ ,φ) es
el armónico esférico que depende de los números cuánticos l y m y se obtiene de la solución de la
ecuación de Schrödinger para el átomo de hidrógeno. Sin embargo, para moléculas poliatómicas
las integrales de repulsión de dos electrones (Ec. A.20) no pueden ser resueltas de forma analı́ti-
ca. Si se usan N funciones base, se deben resolver numéricamente N4/8 integrales de repulsión.
Por ejemplo, en un cálculo HF de campo-autoconsistente (SCF por sus siglas en inglés) para
moléculas pequeñas-medianas se usan entre 20 y 400 funciones base, y se deben resolver entre
2×104 y 3×109 integrales de repulsión de forma numérica lo que implica un alto costo compu-
tacional [106]. Para sobrepasar esta limitante, Boys propuso el uso de orbitales atómicos de tipo
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Gaussiano (GTO) para construir los obtitales moleculares [121]. De esta forma, las integrales de
repulsión de dos electrones pueden ser resueltas de forma analı́tica. La forma matemática de un
GTO normalizado y centrado en un átomo en coordenadas cartesianas es

φGTO =

(
2α

π

)3/4((8α)i+ j+ki! j!k!
(2i)!(2 j)!(2k)!

)1/2

xiy jzke−α(x2+y2+z2) (A.24)

donde α es un exponente que controla el ancho del orbital, x, y, y z son las coordenadas cartesia-
nas e i, j y k son enteros positivos que determinan el tipo de orbital. Por ejemplo, si i+ j+k = 0
entonces φGTO es un orbital Gaussiano de tipo s, pero si i+ j+k = 1 entonces φGTO es un orbital
Gaussiano de tipo p. Cabe anotar que hay 3 formas posibles de formar orbitales Gaussianos de
tipo p a partir de las diferentes combinaciones posibles que producen i+ j + k = 1 (ver Tabla
A.1). Aunque usando la Ec. (A.24) se producen 6 orbitales d, en realidad sólo se requieren 5
para abarcar todo el espacio, dxy, dyz, dxz, dz2 y dx2−y2 , siendo el último una combinación lineal
de orbitales d.

Tabla A.1.: Tipos de orbitales Gaussianos.
i j k GTO
0 0 0 s
1 0 0 px
0 1 0 Py
0 0 1 pz
1 1 0 dxy
0 1 1 dyz
1 0 1 dxz
2 0 0 dx2

0 2 0 dy2

0 0 2 dz2

Si bien los GTOs mejoran la eficiencia computacional de los cálculos, también tienen proble-
mas para representar la forma de la porción radial del orbital. Además, todos los OAs tienen
un decaimiento exponencial en r mientras los GTO decaen de forma exponencial en r2 lo que
resulta en una disminución muy rápida de la amplitud con la distancia [122]. Por lo tanto para
lograr una representación adecuada de un OA se debe usar una combinación lineal de GTOs que
se aproxime al comportamiento de un STO. Esto quiere decir que un cálculo HF usando GTOs
requerirá la solución de muchas más integrales de dos electrones de las que necesitarı́a usando
STOs debido a que, como se mencionó antes, el número de integrales de este tipo es proporcional
a N4. No obstante, dichas integrales son más fáciles de calcular. Hehre et al. obtuvieron represen-
taciones de STOs usando combinaciones de 2 a 6 GTOs, determinando los α y los coeficientes
de combinación óptimos y denominaron este tipo de conjuntos base como STO−nG donde n es
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el número de GTOs usados para aproximar el STO. También descubrieron que n = 3 proporciona
la mejor relación precisión/costo computacional [123].

Los conjuntos base STO-nG son conocidos como conjuntos base de una ζ o base mı́nima debido
a que sólo usan un STO para representar cada OA en la capa interna y en la capa de valencia
de cada átomo. Ası́, para el H y el He se necesita un sólo STO (1s). Para los elementos entre
Li-Ne necesitan cinco STOs (1s, 2s, 2px, 2py, 2pz) y para los elementos entre Na-Ar se agre-
gan cuatro STOs más (3s, 3px, 3py, 3pz ) para un total de nueve STOs. Por ejemplo, para una
molécula de metanol se necesitan un STO por cada átomo de hidrógeno y cinco STOs por cada
átomo de carbono y oxı́geno por lo que se necesitan un total de catorce STOs. El conjunto base
MINI, es otro tipo de base mı́nima [124]. Este tipo de conjuntos base están muy lejos del lı́mite
de Hartree-Fock y usualmente sólo se usan para obtener resultados cualitativos.

Las bases doble ζ son otro tipo de conjunto base que a diferencia de las de una ζ , usan dos fun-
ciones base (STO, GTO) para representar cada OA. Por lo tanto, para una molécula de metanol
se requieren veintiocho funciones base. Los conjuntos base que usan 3 funciones base por cada
OA se denominan de triple-ζ . Los conjuntos base de valencia dividida usan dos o más funciones
base para representar cada OA en la capa de valencia, pero usan sólo una función base para ca-
da OA en las capas internas. Entre los conjuntos base de valencia dividida más usados están de
Pople [125]. Un ejemplo de este tipo de conjuntos base es el 3−21G. En esta nomenclatura, el
número antes del guión indica que los OAs en la capa interna se representan usando una función
base obtenida de una combinación lineal de tres primitivas Gassianas, mientras que los números
después del guión indican que los OAs en la capa de valencia se representan mediante dos fun-
ciones base, una que es una combinación lineal de dos primitivas Gaussianas y la otra consta de
una sola primitiva Gaussiana. Otros ejemplos de este tipo de conjuntos base incluyen, 4−21G,
4−31G, 6−31G, 6−311G. Si después del guión hay dos números, el conjunto base es de doble
ζ , y si hay tres, el conjunto es de triple ζ .

En algunas ocasiones las funciones s y p centradas en los átomos no poseen la flexibilidad ma-
temática suficiente para describir adecuadamente la función de onda de sistemas poliatómicos.
Para mejorar la flexibilidad matemática usualmente se agregan funciones base cuyos números
cuánticos son mayores que el l máximo de la capa de valencia del átomo. De este modo, para los
elementos entre Li-Ne se añade un conjunto de GTOs d para polarizar las funciones p y para los
átomos H y He, un conjunto de GTOs p para polarizar las funciones s. En aniones, la densidad
electrónica tiende a estar lejos del núcleo y para poder representar correctamente la distribución
espacial en este tipo de sistemas, se agregan funciones difusas. Una función difusa es una con un
exponente orbital pequeño. En los conjuntos base de Pople, la presencia de funciones difusas se
indica mediante un “+” en el nombre del conjunto base. La presencia de un “+” indica el uso de
funciones difusas sp en átomos pesados, la presencia de una segundo “+” indica que además se
usan funciones difusas s en H.
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A.6. Método SCF Hartree-Fock

En el método de campo autoconsistente de Hartree-Fock se calculan los coeficientes de com-
binación lineal de las funciones base cζ i y las energı́as de cada orbital resolviendo la ecuación
secular. Sin embargo, los cζ i son necesarios para construir la matriz de densidad P que a su vez se
necesita para formar los elementos de la matriz F. Por lo tanto, el problema se resuelve mediante
un procedimiento de campo autoconsistente en el que primero se deben suponer los coeficientes
cζ i y después se debe iterar hasta convergencia.

A continuación se explica el procedimiento de cálculo del método Hartree-Fock restringido
(RHF), que aplica para sistemas en los que todos los orbitales moleculares están ocupados por
dos electrones de espı́n opuesto (todos los electrones están apareados). Los cálculos del método
RHF para una geometrı́a dada empiezan con la elección de un conjunto base a partir del cual se
calculan las integrales de solapamiento y las integrales de uno y dos electrones (Ecs. A.19, A.20
y A.22). Se estima la matriz de densidad P y con esta se construye y se resuelve la ecuación se-
cular HF (Ecs. A.21 y A.17 ). A continuación se construye una nueva matriz de densidad con los
coeficientes encontrados. Si la matriz P nueva es lo suficiente parecida a la P anterior, el cálculo
termina. Si no, la nueva P se toma como nuevo estimado y el proceso se repite. Si la geometrı́a
no cumple con el criterio de optimización, se escoge una nueva geometrı́a en base a un algoritmo
de optimización. En la Fig. (A.1) se presenta un diagrama de flujo del procedimiento.

A.7. Métodos semiemṕıricos

En los métodos semiempı́ricos, la teorı́a HF se simplifica mediante la inclusión de parámetros
ajustables, lo cual reduce notablemente el costo computacional. Como se mencionó anteriormen-
te, la evaluación de las integrales de dos electrones es la etapa más demandante en términos de
recursos computacionales. Por lo tanto, en los métodos semiempı́ricos se ha centrado el esfuerzo
en acelerar este cálculo. En todos los modelos semiempı́ricos, los electrones en las capas internas
son ignorados, por lo que el Hamiltoniano se construye teniendo en cuenta sólo los electrones de
valencia.

Existen diferentes métodos semiempı́ricos como el de Hückel extendido [126], los métodos CN-
DO (Complete Neglect of Differential Overlap) [127, 128], el modelo Parisen-Parr-Pople(PPP)
[129-131] o el método INDO (Intermediate Neglect of Diffential Overlap) [132]. Sin embargo, la
parametrización de los métodos anteriores se realizó para problemas quı́micos especı́ficos por lo
que su utilidad es reducida. Dewar desarrolló una serie de modelos con el objetivo de que puedan
ser utilizados en un amplio rango de sistemas y aplicaciones. Algunos de los modelos resultantes
son el MINDO/3 (third generation Modified INDO) [133, 134] y el NDDO (Neglect of Diatomic
Differential Overlap), de los que se derivan el MNDO (Modified Neglect of Differential Over-
lap) [135] y el AM1, que se ha implementado en muchos paquetes de modelamiento molecular
debido a que los cálculo con este modelo son muy rápidos y produce resultados razonablemen-
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Figura A.1.: Diagrama de flujo del procedimiento RHF SCF. Tomado de la referencia [122].

te buenos en diferentes aplicaciones. El modelo PM3 (Parameterized Model 3) tiene la misma
forma funcional de AM1 pero los parámetros fueron optimizados con una base de datos más
grandes y se utilizó un algoritmo que permitió una búsqueda más eficiente de estos. Se considera
que el conjunto de parámetros pueden ser el mı́nimo global de los modelos basados en NDDO
[136-138].



Bibliograf́ıa

[1] J. M. Prausnitz, R. N. Lichtenthaler y E. G. de Azevedo, Molecular Thermodynamics of
Fluid-Phase Equilibria, 3rd Ed., Prentice Hall, 1998.

[2] S. I. Sandler, Chemical, Biochemical, and Engineering Thermodynamics, 4th Ed., Wiley,
2006.

[3] J. M. Smith, H. V. Ness y M. Abbott, Introduction to Chemical Engineering Thermody-
namics, 7th Ed., McGraw-Hill, 2004.

[4] D. S. Abrams y J. M. Prausnitz, “Statistical thermodynamics of liquid mixtures: a new
expression for the excess Gibbs energy of partly or completely miscible systems”, en:
AIChE J. 21(1), 1975, páginas 116-128.
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[20] K. S. Pitzer, “Thermodynamics of electrolytes. V. effects of higher-order electrostatic
terms”, en: J. Solution Chem. 4(3), 1975, páginas 249-265.
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[47] B. Sander, S. Skjold-Jørgensen y P. Rasmussen, “Gas solubility calculations. I. UNI-
FAC”, en: Fluid Phase Equilib. 11(2), 1983, páginas 105-126.
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[92] T. Clark, J. Chandrasekhar, G. W. Spitznagel y P. von Ragué Schleyer, “Efficient diffuse
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[115] J. C. Slater, “Cohesion in monovalent metals”, en: Phys. Rev. 35(5), 1930, páginas 509-529.
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[135] M. J. S. Dewar y W. Thiel, “Ground states of molecules. 38. The MNDO method. Ap-
proximations and parameters”, en: J. Am. Chem. Soc. 99(15), 1977, páginas 4899-4907.
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