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Apresentam-se as equações termodinâmicas que servem de base

ao estudo do equilíbrio num sistema com duas fases, uma líquida

e outra vapor. Faz-se uma revisão dos métodos que permitem

correlacionar e prever os dados sobre o equilíbrio líquido-vapor

de sistemas binários e ternários, com referência aos casos em que

os sistemas são parcialmente miscíveis e a fase vapor se não com-

porta como uma mistura gasosa perfeita.

1 — INTRODUÇÃO

O projecto de uma coluna de destilação baseia-se em
geral no conhecimento das composições de cada uma
das fases líquida e vapor que coexistem em equilibrio
a uma determinada temperatura, ou seja, no conheci-
mento do equilíbrio líquido-vapor. O desenvolvimento
da destilação extractiva e azeotrópica como processos
importantes de separação da indústria química tem
estimulado o estudo do equilibrio líquido-vapor de sis-
temas não ideais. No entanto, particularmente em siste-
temas ternários e de n componentes, os erros experi-
mentais podem ser muito grandes, e por isso tem
interesse desenvolver métodos que permitam analisar
os dados experimentais e corrigir os afastamentos que
possivelmente se observem. Para este fim foram pro-
postas muitas equações baseadas na equação de Gibbs-
-Duhem, algumas das quais se apresentam a seguir.
Convém, no entanto, notar que muitas destas equações,
como as de van Laar, Margules e Scatchard e
Hamer, são apenas aproximadas e, por isso, ao fazer
uso delas, pode dar-se o caso de os desvios observados
serem resultantes não de erros experimentais, mas da
insuficiente validade das equações. Além disto, a obe-
diência dos dados experimentais a estas equações não
é uma condição suficiente para que estes dados estejam
correctos. Com efeito, os dados podem ser incorrectos
e verificarem ocasionalmente as equações. Por outro
lado, se não verificarem a relação de Gibbs-Duhem, não
podem representar correctamente o equilibrio.
Encontram-se na literatura muitos exemplos de apli-
cação destas equações. Para cada caso particular haverá
uma equação que dará os melhores resultados. Nos
casos em que se pretende maior precisão é conveniente
usar as equações rigorosas de Ibl e Dodge e de van
Ness e aplicar a correcção para a densidade do liquido
e para os desvios do vapor em relação à lei dos gases
perfeitos.
Na ausência de dados experimentais sobre as compo-
sições de equilíbrio e nos casos em que a sua deter-
minação é muito laboriosa, como para os sistemas ter-
nários, tem interesse desenvolver métodos que permitam
a previsão do equilibrio líquido-vapor. Estes métodos
baseiam-se na equação Gibbs-Duhem e, para sistemas
binários, podem utilizar dados relativos às pressões totais
ou pontos de ebulição dos sistemas em função da com-
posição, referentes à mistura azeotrópica e a solubili-
dades. Para sistemas ternários os métodos com maior
interesse na previsão do equilíbrio líquido-vapor são
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os que utilizam o conhecimento do equilíbrio dos 3 sis-

temas binários que se podem formar com os 3 cons-

tituintes do sistema ternário.

O objectivo deste trabalho é apresentar as equações

termodinâmicas que estão na base dos processos de

correlação das composições de equilíbrio e uma revisão

dos métodos que permitem verificar a consistência dos

dados experimentais relativos ao equilíbrio líquido-vapor

de misturas binárias e ternárias não ideais. Apresenta-se

ainda uma revisão dos processos que permitem prever

o equilíbrio líquido-vapor destes mesmos sistemas no

caso de ausência de resultados experimentais.

2 — SISTEMAS BINÁRIOS

2.1 — A EQUAÇÃO DE GIBBS-DUHEM

As variações simultâneas da temperatura, da pressão

e dos potenciais químicos de um sistema monofásico

com vários componentes estão relacionadas pela equação

de Gibbs-Duhem [ver, por exemplo, DENBIGH (14)]:

— S dT -}- V dP — E ni dµ= 0	 (I)

em que S e V são a entropia e o volume totais da fase.

Nos estudos de equilíbrio-vapor esta equação aplica-se

geralmente à fase líquida e, assim, para um sistema de

dois componentes, pode transformar-se em (14), (30):

( d lnfi ) 	dln f2 )
± x2 	= 0 (2)

d Xl	 T,p	 d xl 	T,p

Introduzindo a noção de actividade definida por LEWIS

e RANDALL (30):

aI	 iÌi e a2 =.fig

a equação 2 pode escrever-se ainda

•
	x 	din al	

+x	
d lna2	

0 (4)

	

I	 d x1 ) T p	
2	

d x1 ) T p

Esta equação aplica-se apenas para temperatura e pressão

constantes. No entanto, isto não constitui uma restrição

importante à sua utilidade nos problemas de destilação,

porque, embora os dados sobre equilíbrio líquido-vapor

sejam em geral obtidos apenas a pressão constante, as

actividades, definidas pelas equações 3, não variam

apreciàvelmente com a temperatura e podem tomar-se

como constantes, sobretudo se os componentes não têm

pontos de ebulição nitidamente afastados. Mais adiante

apresentaremos as formas da equação de Gibbs-Duhem

aplicáveis a temperatura constante ou a pressão cons-

tante.

Consideremos agora um sistema binário constituído por

um líquido em equilíbrio com o respectivo vapor, a

temperatura constante. Se esta temperatura for tal que

a fase vapor se comporte como uma mistura gasosa

perfeita e a pressão total P for bastante inferior à pressão

crítica, a equação 1 aplicada à fase líquida pode es-

crever-se com boa aproximação (14):

xl d ln p l + x.,dln p2 = 0	 (5)

Esta relação torna-se, no entanto, exacta se, por um

lado, substituirmos as pressões parciais por fugacidades

e, por outro lado, mantivermos a pressão total P cons-

tante por adição à fase gasosa de um outro componente

que seja insolúvel na fase líquida. Tornando explícito

o facto de as variações das pressões parciais serem

devidas à variação de composição a temperatura cons-

tante, a equação 5 pode escrever-se finalmente (14):

Pi 	d x1 )T

xi (  PI 	

P2

 (51)2

 d x2 /T

x2 	 \/1 (6)

Esta equação, conhecida por equação de Duhem-Mar-

gules, implica a existência de uma relação entre os

gradiantes das curvas representativas da tensão de vapor

em função da fracção molar. Por isso, elas podem ser

usadas para verificar a validade de dados experimentais.

ADAM e GUGGENHEIM (1) e BEATTY e CALINGAERT (3)

dão-nos aplicações deste método.

Os desvios a esta equação resultantes de não ser válida

a lei das misturas gasosas perfeitas não excedem em

geral uma pequena percentagem, excepto para pressões

superiores à atmosférica ou quando há associação na

fase vapor, como ocorre nos casos dos ácidos fórmico

e acético. SCATCHARD e RAYMOND (47) descrevem um

processo para aplicar a equação de Duhem-Margules

tendo em conta os desvios à lei dos gases perfeitos.

Se tanto a fase líquida como a fase vapor se comportam

idealmente, a aplicação das leis de Raoult e de Dalton,

juntamente com o conhecimento da variação das pres-

sões de vapor dos componentes puros com a tempe-

ratura, permite-nos construir o diagrama de equilíbrio

x-y-t a pressão constante (19).

.x1

(3)
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No entanto, as soluções líquidas ideais representam
uma hipótese limite que apenas se verifica num número
bastante restrito de casos (62). Por isso, no caso mais
geral em que a solução não é ideal, introduz-se o con-
ceito de coeficiente de actividade, y, definido por:

y
ai

— 	 o
xi	 f xt

(7)

Se o vapor se comportar como um gás perfeito, o que
acontece a baixas pressões, f = p i = yi P, e, além
disto, f , embora não seja igual a  p 10, pode, sem grande
erro, ser, em geral, substituído por f,° (1 )
Então

2.2 — DEPENDÊNCIA ENTRE OS COEFICIENTES DE

ACTIVIDADE E A COMPOSIÇÃO

2.2.1 — Entalpia livre de uma solução não ideal

As equações que exprimem a dependência entre os
coeficientes de actividade e a composição da solução,
em particular as equações de VAN LAAR (54), de MAR-

GULES (33) e de SCATCHARD e HAMER (46), podem
ser estabelecidas a partir de uma expressão que rela-
cione a diferença, 0 GE, entre a entalpia livre da so-
lução e a entalpia livre de uma solução ideal com a
mesma composição e à temperatura e pressão da mis-
tura.
Ora a entalpia livre total, G, de uma mistura homo-
génea é

Pi 	Pyi
yi	 o 	o

pi xi	 pi xi
(8) 	G = En i G° +R T E n i In xi +RTEn i lnyi, (10)

A equação de Gibbs-Duhem sob a forma da equação 2
pode agora com maior conveniência ser expressa em
termos dos coeficientes de actividade. Notando que
fi e /2° são constantes se a temperatura e a pressão
não variarem, obtém-se

T P

x1 / Ã 1 n Yl 1	
-f- x^ 

( aln Y2 \) 
I\	 Xl J T,P 	C) xl 	— O (9)d 

equação que mostra que os coeficientes de actividade
não são independentes.

Se se conhecerem as pressões de vapor dos líquidos
puros em função da temperatura, os pontos de ebu-
lição das soluções e as composições da fase vapor,
podemos construir as curvas representativas da depen-
dência entre os coeficientes de actividade e a compo-
sição da fase líquida. Estas curvas têm o aspecto das
da fig. 1. A partir delas a equação de Gibbs-Duhem
sob a forma diferencial 9 permite verificar a validade
dos dados experimentais, dentro das mesmas restrições
já feitas ao uso da equação 4 pelo facto de ela ser
válida para temperatura e pressão constantes. Como,
no entanto, esta verificação é bastante trabalhosa,
usam-se na prática expressões matemáticas empíricas
ou semiempíricas, relacionando o coeficiente de acti-
vidade com a composição do líquido, que sejam solu-
ções da equação de Gibbs-Duhem. As expressões deste
tipo que maior utilidade têm mostrado são as equações
de van Laar, de Margules e de Scatchard e Hamer.

em que G° é a entalpia livre de uma molécula-grama
do componente i puro à temperatura e pressão da
mistura. Se a solução fosse ideal, o último termo seria
zero, e por isso

0 G E = R T E ni 1n y i 	(11)

A temperatura e pressão constantes, a equação de
Gibbs-Duhem permite-nos escrever (14):

C a () ni E) T, P, ni
 = R T lnyi 	(12)

Como se vê, se uma determinada teoria molecular das
soluções permitir exprimir 0 G E em função da com-
posição, os coeficientes de actividade podem ser obtidos

( 1) fi é a fugacidade do liquido puro à temperatura e pressão

do sistema, que é pràticamente igual à fugacidade do líquido

puro à temperatura do sistema e sob a sua própria pressão de

vapor a esta temperatura. Isto resulta de a variação da fugaci-

dade com a pressão ser dada por

(dlnhl 	= vi
,

p1 P J T,ni,ni	 RT

e do volume molar e volume parcial molar V i de um compo-

nente líquido serem pequenos comparados com RT/P a baixas

pressões. Deste modo, a influencia da pressão sobre a fugaci-

dade dos líquidos é muito pequena. Além disto, se aquela

pressão de vapor não é muito elevada, ela é igual à fugacidade

do líquido puro J.:.
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C1+
	l
Axl /

sendo

(14)
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por diferenciação de A G E em relação aos números
de moles. As relações que se obtêm por este processo,
que foi uti lizado a primeira vez por SCATCHARD (45),
satisfazem automaticamente à equação de Gibbs-Duhem.

2.2.2. — Equações de vau Laar

Uma das soluções da equação de Gibbs-Duhem que
maior utilidade têm mostrado foi proposta por VAN

LAAR (54) como resultado de uma teoria baseada na
equação de estado de van der Waals. Mais tarde,
CARLSON e COLBURN (8) apresentaram esta solução sob
uma forma simétrica mais conveniente:

tando-se aos dois primeiros termos e utilizando as
constantes de uma das séries para a determinação das
constantes da outra série por intermédio da equação 9.
CARLSON e COLBURN (8) apresentaram a solução sobre
a seguinte forma mais conveniente:

log yi = (2B — A) x2 + 2 (A — B) x2	 (17)

log 12 = (2A — B) xi + 2 (B — A) xi	 (18)

sendo

	(x 2 —	 x1)	 2 log y2
	2 	 log y i + 	
	X 2 	x1

e

(19)

log
A

yl 	 2

C 1 + 

A x 11
Bx2 /I

(13)	 B — 
(xl 

x2)2 	log y2
 .+ 2 log yl

X	1 	x2
(20)

Estas equações são semelhantes em muitos aspectos às
equações de van Laar e, com efeito, tornam-se idên-
ticas quando em ambas A = B. No entanto, à medida
que os sistemas se tornam assimétricos as equações
começam a representar curvas diferentes.

A = log y i
 C

1 +

B = log

x2 log Y2 y

x1 log yl

x1 log yl 2

x2 log 12

(15)

(16)

A representação de log y em função de x tem a van-
tagem de nos permitir tirar algumas conclusões sobre
validade dos dados experimentais. Se para uma deter-
minada composição o coeficiente angular da curva para
um dos componentes é zero, correspondendo a um
máximo do coeficiente de actividade, o coeficiente an-
gular da curva para o outro componente deve ser
zero para a mesma composição. A equação de Gibbs-
-Duhem indica-nos, além disto, que os coeficientes
angulares das duas curvas devem ter sinais contrários
para uma dada composição x.

Na sua forma original (17), (22), as equações de van
Laar apresentam explicitamente a temperatura como
variável, o que pode ter vantagem para descrever sis-
temas cujos constituintes tenham pontos de ebulição
nitidamente afastados.

2.2.3 — Equações de Margules

Exprimindo log y sob a forma de uma série, MAR-

GULES (33) integrou a equação de Gibbs-Duhem, limi-

log Y 1 —

,	 ^	 i	 I 	 i
0 , 4

x1

Fig. I —Dependência entre os coeficientes

de atividade e a composição da fase liquida

As equações de van Laar não são apropriadas para
descrever sistemas cujos constituintes apresentam coefi-
cientes de actividade que possam passar por um máximo

log y l

0,2 0,6	 0,8
	

1 0
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Reordenando:

A_
 Z2 — Z1 

]O	 ^ V
1 2 log 12

2	 g yl
Z2	 V2 	Z1

(28)a12 =
íl Pi

12 P2
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ou mínimo, ou mudar de sinal, para uma determinada
composição. No entanto, há casos, como o do sistema
clorofórmio-álcool etílico, em que isto acontece (8),
(47). Supõe-se que estes máximos e mínimos ocorrem
quando existe grande dissimetria, isto é, quando A/B

é muito diferente da unidade. Os sistemas deste tipo
podem, contudo, ser descritos pelas equações de Mar-
gules. Por outro lado, as equações de van Laar cons-
tituem uma solução melhor para os casos normais em
que A/B tem um valor da ordem de 2 (60).

2.2.4 — Equações de Scatchard e Hamer

Empregando um método semelhante ao de VAN LAAR,

SCATCHARD e HAMER (46) obtiveram equações expri-
mindo a dependência entre os coeficientes de actividade
e a composição, que mais tarde CARLSON e COLBURN (8)
apresentaram sob a forma:

os valores de log y situam-se entre os dados pelas
equações de van Laar e Margules.

A introdução de uma nova constante, V1/V2, torna a
equação de Scatchard e Hamer mais flexível e apli-
cável aos casos de existência de máximos e mínimos
do coeficiente de actividade. Embora, a maior parte
das vezes, as equações de van Laar sejam suficiente-
mente precisas para correlacionar os resultados expe-
rimentais, WolL (60) apresenta outras equações com
maior número de constantes, vantajosas para certos
casos particulares.

2.2.5 — Equações de Redlich e Kister

A partir da definição geral de SCATCHARD de entalpia
livre de uma solução não ideal, REDLICH e KISTER (44)
estabeleceram a equação

C2
 By 	Vl 	\	 C	 —B Vl 1log 	= A	 1 J z2- 2 A	 1/Í z2

3 (21)
A V2 	A V2

IS 1
Y

log 1 dx= 0
12

(25)

	B- Z1 —2 Z2 log y } V2 2 log y1

	z l 	Vl	 z2

Esta equação fornece-nos um meio de analisar os dados
experimentais, pois, representando log yl / y2 em função
de x, as áreas acima e abaixo da linha log yi / y2 = 0
devem ser iguais. AMICc et al. (2) derivaram a mesma
equação a partir de equações de Gibbs-Duhem sob
a forma da expressão 9.

2	 REDLICH E KISTER propuseram também uma expressão
para representar A G E em função da composição, a
partir da qual obtiveram para um sistema binário

(23) log Yl = B (1 — 2x) + C [6x(1 — x) — 1 ] +
12

- f- D (I — 2x) [1 — 8x(1 — x) ] + ...	 (26)

¡2 A V2

B	
) 

2 	¡	 — 1 s (22)log Y2 = B (\	 1 z l — 2 B
A V2

1\ 	1l zlVl 	B V1

em que

z1, z2 = volumes relativos dos componentes 1 e 2

V1, V2 = volumes molares dos componentes 1 e

(24)

Como z1 = V1 x1 / (V1 x1 + V2 x2), é fácil notar que:

(i) Quando os volumes molares são iguais, as equa-
ções 21 e 22 reduzem-se às equações de Mar-
gules 17 e 18, e as equações 23 e 24 às
equações 19 e 20.

(ii) Quando a razão A / B é igual a V1 / V2, as equações
21 e 22 reduzem-se às equações de van Laar
13 e 14.

Quando A V2 / BV1 está compreendido entre A/B e 1,

em que B, C e D são constantes.
Para obter as composições de equilíbrio a partir do
quociente dos coeficientes de actividade, introduz-se
a volatilidade relativa

yl x2
ae l ., _

X1 .y2
(27)

Com efeito, combinando esta equação com a equa-
ção 8, tem-se
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l (34)
b1 	0,5

k12

(T log y) -0 ' 5 =
b2 (±1_)°,5 X2

— +
b1	 k12	 xí

)0,5 b2 xí +

b2	 k12	 x2

b2 )0.5

k.,12

(33)(T log y í0 5 =

2
a12 

T b i b!
A =
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Este método pode ser estendido a sistemas de n com-
ponentes. Mais adiante apresentam-se as equações que
se obtêm para sistemas ternários.

2.2.6 — As equações de Benedict, White e Li - Coull

BENEDICT et al. (4) exprimiram também A GE em termos
das fracções molares sob a forma de uma série, donde
obtiveram equações estabelecendo a dependência entre
os coeficientes de actividade e a composição das so-
luções. Para sistemas ternários estas equações envolvem
constantes que podem ser determinadas a partir do
conhecimento do equilíbrio líquido-vapor de cada um
dos 3 sistemas binários respectivos, permitindo, nos
casos mais simples, a previsão completa do equilíbrio
ternário. Quando se pretende maior rigor, é necessário
considerar nestas equações outras constantes que têm
de ser calculadas a partir de algumas determinações
experimentais referentes ao equilíbrio ternário.
Modificando o processo pelo qual VAN LAAR obteve
originalmente as suas equações, WHITE (59) derivou
equações relacionando o coeficiente de actividade e a
composição da solução, susceptíveis de uma represen-
tação linear. Para sistemas binários têm a forma:

(T log yí ) -0,5

(T log y2) -0 '5

1,5
_ b l 	xí

	

/ 

a21	 x2

— C b21'5

  / 

x2

	 Ja12	 x 1

+

+

b115	 b2 )

C a21 	b1

C ó2
15\ '

jl b
 1

a1 2	 b2

(29)

(30)

em que a12 , a21, b 1 e b2 são constantes. Como estas
constantes estão ligadas pelas relações

a21	 a12;
	C  a21 _ ¡  a12 	b2 1,5

13 1 1 '5 	 1\ b^
1,5 bl

(31)

há apenas duas constantes independentes, que podem
determinar-se representando os valores de  (T log y .) -

0 '5

em função da razão das fracções molares (x,/ xi).

SMITH e BONNER (48) empregaram as equações de van

Laar 17 e 54 sob forma análoga às equações de
White 29 e 30 para correlacionar os dados sobre
o equilíbrio líquido-vapor do sistema n -butanol — água.

É fácil ver, por comparação, que entre as constantes
de van Laar e White existem as relações:

2

B —	 a^2 	(32)
T bï b2

WHITE propôs também equações semelhantes para sis-
temas ternários, em que todas as constantes podem ser
determinadas a partir dos equilíbrios binários. No en-
tanto, estas equações apresentam uma certa ambigui-
dade (60).
Seguindo também um processo análogo ao de VAN

LAAR, Li e Coma. (31) obtiveram relações semelhantes
às de WHITE. Para sistemas binários têm a forma:

em que b í e b2 são os volumes parciais molares dos
componentes 1 e 2, e k í , uma constante. Como há
apenas duas constantes independentes, elas podem deter-
minar-se a partir da representação gráfica de (T log y i) -0,5

em função de (x i / x.). Convém notar que estas equações
não se podem utilizar quando o vapor se desvia apre-
ciàvelmente do caso ideal, como no caso do sistema
ácido acético-água, em que as moléculas do ácido estão
associadas.

Li e CouLL generalizaram o seu processo aplicando-o
a sistemas ternários. As equações que obtiveram são
apresentadas mais adiante.
As equações de Li e Coull, tal como as de White,
têm explicitamente em conta o efeito de variação de
temperatura, o que pode ter vantagens, sobretudo na
caracterização do equilíbrio líquido-vapor de sistemas
não ideais cujos componentes têm pontos de ebulição
nitidamente afastados. Outras equações que também
pertencem a este grupo são as equações de Yu e
COULL (61).

Para completar, devemos mencionar ainda as equações
de NORRISH e TWIGG (36), as equações de NORD (35)
e a modificação das equações de van Laar apresentada
por BLACK (6) e aplicável à correlação do equilíbrio
líquido-vapor nos casos em que há associação de
moléculas.

2.3 — REPRESENTAÇÃO DIRECTA DA DEPENDÊNCIA

ENTRE AS COMPOSIÇÕES DE EQUILÍBRIO DO

VAPOR E DO LÍQUIDO

CLARK (10), (11) propôs um método empírico para
prever e representar o equilíbrio liquido-vapor de sis-

i
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temas binários utilizando as equações:

Y =a X -} b

Y'=a'X' -I- b'

em que

Y= 1 /Y' =.YII.Yz e X= 1 / X' _= x1 / xz (37)

estando as constantes a, b, a' e b' relacionadas pela

equação

(a.a')°'5	 (b.b')°.5 = 1	 (38)

A equação 35 aplica-se para valores elevados de x 1

a equação 36 para valores pequenos de x 1 .

De uma maneira geral, estas equações representam bem

o comportamento dos sistemas binários e têm a van-

tagem de ser simples e de não necessitarem o conhe-

cimento das pressões de vapor dos constituintes puros.

No entanto, não nos caracterizam completamente o

equilíbrio, pois não nos dão informação sobre as va-

riações da temperatura e da pressão com a composição.

Para exprimir a dependência entre as composições de

equilíbrio, PRAHL (43) propôs a seguinte equação em-

pírica :

minando directamente os coeficientes de actividade a

partir das volatilidades relativas, sem necessidade de

conhecer a variação da pressão total a temperatura

constante (ou dos pontos de ebulição a pressão cons-

tante) com a composição.

EDWARDS et al. (15) tentaram estender este método

a sistemas ternários e de n componentes, partindo da

hipótese de que para a caracterização destes sistemas

era suficiente o conhecimento dos equilíbrios binários.

Este método nem sempre conduziu a resultados satis-

fatórios.

OTHMER, RICCIARDI e THAKAR (40) propuseram um

método termodinâmico para correlacionar, por meio

de uma representação logarítmica, os dados sobre equi-

líbrio líquido-vapor a pressão constante de sistemas

binários e ternários. Este método, que pode também

ser usado para a previsão de equilíbrios binários, requer

dados sobre as pressões de vapor, pontos de ebulição

e calores latentes de vaporização. O método de Othmer

(37) permite obter de uma maneira simples as pressões de

vapor e os calores latentes de vaporização das misturas.

Dentro deste grupo de equações podem colocar-se ainda

as propostas por OTHMER e GILMONT (38), (39). HE-

RINGTON (20), REDLICH e KISTER (44) e THIJSSEN (53)

apresentaram também métodos para correlacionar dados

sobre equilíbrio líquido-vapor.

(35)

(36)

C x (A — x)
Y	

Cx(A - x)+ (1—x) (B± x)
(39)

2.4 — CASO DE SISTEMAS PARCIALMENTE MISCÍVEIS

em que A, B e C são constantes que se determinam

a partir da representação de x — x 1 / a -- a l em função

de x. a é a volatilidade relativa e x1, Yi e a l são os

valores de x, y e a num determinado ponto pelo qual

passa a curva de equilíbrio.

Do mesmo tipo das equações de Clark, existem ainda

as equações propostas por KRETSCHMER e WIEBE (28),

SPINNER, Lu e GRAYDON (49), MAYO e LEWIS (34),

e WALL (57). HALA et al. (19) mostraram que todas

estas equações podem ser derivadas de uma relação

mais geral.

HIRATA (23), (24) apresentou um método empírico para

integrar a equação de Gibbs-Duhem, bastante seme-

lhante ao de CLARK (10), (11), e mostrou que para

muitos sistemas binários a relação entre os valores

de X = x1 / xz e Y = y1 /y2 pode ser representada em

papel logarítmico por três linhas rectas.

GILMONT et al. (18) apresentam um método para corre-

lacionar os dados sobre equilíbrio líquido-vapor, deter-

HERINGTON (21) mostrou que as equações 9 e 11

são aplicáveis aos casos em que existe mais de urna

fase líquida, desde que o coeficiente de actividade de

um determinado componente seja calculado com base

na fracção molar total desse componente. Isto indica

que não há descontinuidade na representação de log y

em função da fracção molar total de um dos com-

ponentes nas fases líquidas.

Quando coexistem duas fases líquidas, a temperatura

e a composição dos vapores são fixas e correspondem

à do ponto azeotrópico, o que implica que a pressão

de vapor de cada componente seja constante. Por isso,

o coeficiente de actividade do componente 1, baseado

nas composições totais do líquido e do condensado,

é dado por

P .YI 	Ki
YI — o	 =

P1 xi 	xl

em que K1 é urna constante que depende da composição

da mistura azeotrópica, da pressão de vapor do com-

(40)
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(44)
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0
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(41)
A V dP

d xl 	RT d xl

dlny l 	d lny2
xl 	  -I x2

d xl

A 	 OH
dP--- 	 dT= Exd lny 	 (45)

R T	 R T"

OH dT

RT2 d xl
(42)
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ponente puro à temperatura de ebulição desta mis-
tura e da pressão total.

Para correlacionar os dados experimentais sobre o
equilíbrio líquido-vapor nas regiões em que existe apenas
uma fase líquida, a experiência mostra que não é su-
ficiente utilizar um único par de equações de van
Laar, sendo conveniente empregar um par de equações
para cada uma das regiões miscíveis (16), (41). Obtêm-se
ainda melhores resultados utilizando para esta corre-
lação equações mais complexas, como as propost as

por WOHL (60).

2.5 — EFEITO DA TEMPERATURA E DA PRESSÃO SOBRE

O COEFICIENTE DE ACTIVIDADE

Como já se fez notar, a equação de Gibbs-Duhem sob
a forma das expressões 2, 4 e 9 é apenas aplicável
quando a temperatura e a pressão são constantes. No
entanto, um sistema binário com uma fase líquida e
uma fase vapor não pode existir a temperatura e pressão
constantes e composição variável.

IBL e DODGE (26) derivaram as formas exactas da
equação de Gibbs-Duhem em termos das fugacidades
e dos coeficientes de actividade para sistemas binários
em equilíbrio a (a) temperatura constante e (b) pressão
constante.

Em termos dos coeficientes de actividade e a tempe-
ratura constante a equação tem a forma

coeficiente de actividade do componente i em solução,
com a pressão e a temperatura (19):

e

d lna i 1	 _ ^ d lny2 ^

d T	 P,x	 d P	 P,x

Na prática pode usar-se a equação 9 para correla-
cionar os dados sobre o equilíbrio líquido-vapor a
temperatura constante, porque A V é a maior parte
das vezes muito pequeno. A pressão constante o erro
que resulta da utilização da equação 9 pode ser im-
portante, sobretudo se o calor de mistura da solução
for apreciável e os constituintes tiverem pontos de
ebulição muito afastados. CHAo (9) apresentou uma
modificação da equação de Redlich e Kister (equa-
ção 26) aplicável a este caso.
VAN NESS (55) generalizou a equação de Gibbs-Duhem
de modo a aplicá-la a uma fase líquida ou a uma fase
de vapor em equilibrio ou não com outra fase, e sem
qualquer restrição quanto ao número de componentes
e constância da temperatura ou pressão. Como caso
particular, VAN NESS (55) obteve a seguinte equação
relacionando a pressão, a temperatura e os coeficientes
de actividade para uma fase liquida ou para uma fase
vapor:

em que OV é a variação de volume que acompanha
a formação de uma molécula-grama de mistura.

A pressão constante tem-se

dln y l 	d ln y2
x1 

d xl
	  ^ x2 

d xl

em que OH é o calor molar de mistura.

Estas equações mostram que o calor de mistura e a
variação de volume que acompanha a formação da
mistura são em parte responsáveis pelo efeito da tem-
peratura e da pressão sobre os coeficientes de actividade.
Isto pode ver-se mais claramente pelas equações se-
guintes, que estabelecem a variação da actividade e do

Deve notar-se que nesta equação os valores de A V,

AH e y; são tomados em relação aos componentes
puros à temperatura, pressão e estado físico da so-
lução (tomados aqui como estados de referência).
No caso do equilíbrio líquido-vapor a equação 45
é escrita, em geral, para a fase líquida. Como as pro-
priedades dos líquidos são muito pouco afectadas por
variações de pressão, podem usar-se nesta equação sem
introduzir erro apreciável, às pressões de equilíbrio
respectivas, valores de A V e OH medidos a pressões
suficientemente altas para que todos os componentes
se encontrem no estado líquido.
Com base na equação 45, VAN NESS (56) estabeleceu
métodos termodinâmicamente exactos para analisar os
dados experimentais sobre equilíbrio líquido-vapor de
sistemas binários, para pressão constante e para tem-
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peratura constante. Estes métodos partem da represen-
tação de AG E / RT ou de AG E / xlx2 RT a tempe-
ratura constante ou a pressão constante em função
de x1 .

2.6 — PREVISÃO DO EQUILÍBRIO LÍQUIDO-VAPOR DE

SISTEMAS BINÁRIOS

A partir dos pontos de ebulição e das pressões totais.
CARLSON e COLBURN (8) propuseram um método para
calcular as constantes A e B baseado no facto de o
coeficiente de actividade de um constituinte tender para
a unidade quando a sua fracção molar se aproxima de
1,0. Pela equação 8 e de acordo com a lei de Dalton

P 
— Y214 x2

PI

P — YI Pi xl

e Y2	 (47)—	 o
P2 x2O método de OTHMER, RICCIARDI e THAKAR (40) per-

mite a previsão de equilíbrios binários a partir do
conhecimento das pressões de vapor e dos calores la-
tentes de vaporização. TAO (52) desenvolveu um método
numérico baseado em considerações termodinâmicas,
para determinar as composições de equilíbrio em sis-
temas binários, a partir do conhecimento das actividades
da fase vapor e de AH ou A V. LJUNGLIN e VAN NESS
(32) apresentaram um método baseado em equações
termodinâmicamente rigorosas para calcular o equilíbrio
líquido-vapor de sistemas binários a partir do conhe-
cimento da pressão total exercida pela fase líquida.
Recentemente, SWEENEY e ROSE (51), em continuação
do trabalho de PIEROTTI et al. (42), investigaram a pre-
visão do equilíbrio líquido-vapor de alguns sistemas
binários baseando-se numa teoria das soluções.

Existem outros métodos para prever o equilíbrio líquido-
-vapor, sem necessidade de determinar experimental-
mente as composições de equilíbrio, nos casos em que
se presume serem válidas as equações de van Laar

4  ou Margules. Estes métodos têm por fim o cálculo
das constantes A e B e partem do conhecimento dos
dados da mistura azeotrópica, dos pontos de ebulição
e de solubilidades.

A partir dos dados da mistura azeotrópica. Se se conhe-
cerem o ponto de ebulição e a composição da mistura
azeotrópica a uma determinada pressão, a equação 8
permite-nos escrever

Yl= P /pl e 12 = P /P2 (46)

pois no ponto azeotrópico as composições do líquido
do vapor são idênticas. Por intermédio das equações

15 e 16, ou 19 e 20, podemos determinar as cons-
tantes das equações de van Laar ou de Margules
e calcular a seguir qualquer valor do coeficiente de
actividade e, consequentemente, a curva x-y. Este mé-
todo é mais preciso quando a mistura azeotrópica se
situa num ponto médio do intervalo de concentrações
(0,25 < x < 0,75) (1).

Supondo que y2 = 1,0, podemos calcular um coeficiente
de actividade aproximado para o componente 1 e, anà-
logamente, para o componente 2. Representando estes
coeficientes de actividade aparentes em papel semilo-
garítmico, podemos, por extrapolação, determinar os
valores limites dos coeficientes de actividade, cujos
logaritmos são as constantes das equações de van Laar
ou Margules.
Para a utilização deste método, que se baseia na hi-
pótese de que os coeficientes de actividade não variam
com a temperatura, pode partir-se do conhecimento da
variação da pressão total com a composição a tempe-
ratura constante, ou de conhecimento da dependência
entre o ponto de ebulição da mistura e a composição
a pressão constante.
HALA et al. (19), baseados no trabalho de REDLICH
e KISTER (44), mostraram que é possível calcular os
valores limites da volatilidade relativa para x = 1 e
x = O (que estão relacionados com as constantes A
e B) a partir da curva isobárica t-x e da dependência
entre a pressão de vapor dos componentes puros e a
temperatura. Eles mostraram ainda que é possível usar
um processo semelhante para o cálculo das constantes
A e B a partir da curva isotérmica P-x. Este pro-
cesso é essencialmente igual ao que foi proposto por
ZAWIDSKI (62) e empregado por LEVY (29).
A partir do conhecimento de solubilidades. SCATCHARD
e HAMER (46) mostraram que se uma mistura líquida
binária forma duas fases em equilíbrio e os coeficientes
de actividade podem ser expressos por equações com
duas constantes, estas constantes podem ser determi-
nadas a partir do conhecimento das solubilidades mú-
tuas dos componentes. Isto resulta de a actividade de

(1) Uma compilação bastante extensa de dados sobre misturas

azeotrópicas foi apresentada por LECAT, M., Tables Azéotropi-

ques, t. ler, Azéotropes Binaires Orthobares, 2e ed. chez l'auteur,

Uccle-Bruxelles (1949), e por HORSLEY, L. H., Ind. Eng. Chem.,

Anal. Ed., 19, 508 (1947); 21, 831 (1949).

Y1 —	 o

Rev. Port. Quint., 7, 17, (1965)	 25



Y l 	xl
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Y1	 xl

Y2	 x,
e 	_ —

Y2	 x2
(48)

A xl 1 2	 (50)

B x2 1

1

(1
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cada componente ser a mesma em ambas as fases

líquidas; então:

em que x 1 , x1 e x2 , x2 são, respectivamente, as fracções

molares dos componentes 1 e 2 em cada uma das fases.

CARLSON e COLBURN (8) apresentaram as soluções nos

casos em que os coeficientes de actividade obedecem

às equações de Scatchard e Hamer e de van l.aar.

Para este último caso as soluções são as seguintes:

log (x' 1 / x1) )	 2

log (x'2 / x2)

B	 xt	 x'1	 2 x1 x1 log (x' 1 / xl)

x2 + x'2 	x2 x'2 log (x'2 / x2)

log (x' 1 / x1)

1

A x 1 ^
1 +--

B xZ ,

COLBURN e SCHOENBORN (13) apresentaram uma so-

lução gráfica destas equações que simplifica considerà-

velmente o trabalho de determinação das constantes

A e B.

Este método tem o inconveniente de utilizar geralmente

dados sobre solubilidades a baixas temperaturas, en-

quanto as composições de equilíbrio líquido-vapor se

referem a temperaturas muito mais elevadas. No en-

tanto, como A / B é relativamente independente da

temperatura, o erro que se comete não é, em geral,

apreciável.

Convém observar que a determinação das composições

do líquido e do vapor a partir do conhecimento dos

coeficientes de actividade requer, evidentemente, a exis-

tência de dados precisos sobre os pontos de ebulição

das misturas e sobre as pressões de vapor dos compo-

nentes puros. Deve notar-se, no entanto, que, para

que os valores previstos sejam consistentes, eles devem

obedecer à relação

2.7 — CASO EM QUE A FASE VAPOR SE NÃO COM-

PORTA COMO UMA MISTURA GASOSA PERFEITA

Os coeficientes de actividade expressos pela equação 8

representam uma primeira aproximação para baixas

pressões, e a equação 9 é válida a temperatura e

pressão constantes. Por isso, estas equações podem apli-

car-se directamente, quando não se deseja uma pre-

cisão elevada, a pressões inferiores à pressão atmos-

férica e dentro dum pequeno intervalo de temperaturas.

No entanto, a verificação rigorosa dos dados sobre

equilíbrio líquido-vapor requer uma correcção para a

densidade do líquido e para os desvios do vapor em

relação à lei dos gases perfeitos. Esta correcção é apre-

ciável quando os componentes têm pontos de ebulição

nitidamente diferentes. BENEDICT et al. (4) exprimiram

esta correcção por meio de um coeficiente Zi a aplicar

ao coeficiente de actividade, do seguinte modo:

Zi P .Yi
Yi =	 o

Pi xi

Admitamos que a mistura isotérmica dos componentes

líquidos e gasosos se dá sem variação de volume e

que a equação de estado dos componentes gasosos é da

forma

V: = RT / P + pi 	(53)

em que Vi" é o volume molar do componente i puro

na fase gasosa e (3 i o segundo coeficiente virial do

componente i. Nestas condições o factor correctivo Zi

é dado por

((X — P) (  Vi — )

Z, = e	 RT

onde VZ é o volume molar do componente i na fase

líquida.

Na ausência de valores experimentais para o segundo

coeficiente virial, este pode calcular-se pela equação de

KEYES et al. (27):

3 ` = 11,5
P

T^	 Tr X jQ 
0,1930( T'r

24,78

(xi + x1

A	 x2	 x'2 (49)

A=
(52)

(54)

(55)

i

P 11 X1 P1 + 12 x2 P2 (51)	 ou pela equação de Berthelot (44):

o que vem complicar a previsão do equilíbrio líquido-

-vapor.

9 R
	c
	o

128 P^ 
[1 — 6 (T, / T) - ]	 (56)
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4

i

Os volumes molares podem ser determinados a qualquer

temperatura por aplicação do método de WATSON (58).

BLACK (5) apresentou uma revisão dos métodos para

descrever os desvios à lei dos gases perfeitos e propôs,

para o mesmo fim, uma nova equação semiempírica.

3 — SISTEMAS TERNÁRIOS

3.1 — DEPENDÊNCIA ENTRE OS COEFICIENTES DE

ACTIVIDADE E A COMPOSIÇÃO

Como para os sistemas ternários a determinação expe-

rimental das composições de equilíbrio do vapor e do

líquido é difícil e muito trabalhosa, tem bastante inte-

resse estabelecer para estes sistemas equações que per-

mitam calcular os coeficientes de actividade em função

dos valores das constantes A e B dos três sistemas bi-

nários correspondentes.

WorL (60) apresentou um grande número de equações

cuja escolha depende do grau de afastamento do sis-

tema em relação ao caso ideal.

No entanto, na maior parte dos casos em que existe

apenas uma única fase líquida, a generalização das

equações de Margules e de van Laar aplicáveis a

sistemas ternários são suficientemente apropriadas para

correlacionar os dados experimentais. Para o compo-

nente 1 as equações de Margules dão:

log yl	 [Al2 + 2 xl (A 21 — A l2)] + 4 [A 1 3 +

± 2 x l (A 31 — A13)] + x2 x3 [A21 + A 13 — A32 +

+2 x1(A31 —A13)+ 2x3 (A 32 —A 23) — C (1-- 2x1)]

Por permutação cíclica dos índices obtêm-se as equa-

ções para os componentes 2 e 3.

O grande interesse destas equações reside no facto de

A l2 e A 21 serem, respectivamente, as constantes A e B

do sistema binário 1-2, etc. A constante C determina-se

a partir de dados ternários. Se não se dispuser destes

dados esta constante pode calcular-se pela relação

1
C = 

2 
(A2 1 — Al2 + A 31 — A 13 + A32 — A23) (58)

proposta por COLBURN e WOHL (12).

Como já fizemos notar, o método de REDLICH e KISTER

(44) pode ser aplicado à correlação do equilíbrio

nário, obtendo-se:

ter-

C12 [3 (xl
log (y2/yl) = B12 (X1 x2)+ 

	 Z^ – (x1 T x2)2] +

+ D12 (x1 -- x2) [(Xi. — x2) 2 — 4 x l x2] + x3 (B23 —

— B31) + C23 (2 x2 — x3) + C31 (2 xl — x3) +

+ D23 (3 x^ -4 x2 x3 + x3) —D31 (3 xi- 4 xl x3 +

+ 4) + C (xl — x2) + D l (— x3 x1 + 2 x l x2 +

+ x2 x3 -- 4) + D:, (x3 x1 -1- 2 xl xn — x2 x3 —

-- zl) + . ..

As constantes Bi i , C e D1  determinam-se a partir de

dados binários e as constantes C, D 1 e D2 a partir

de dados ternários. Na prática o cálculo de log (y., / yi)

é simples, pois os últimos termos são sempre pequenos

e muitas vezes desprezáveis. Por permutação cíclica

dos índices obtêm-se as expressões de log (y 3/y2) e de

log (y1/y3).
As equações de Li e COULL (31) aplicáveis a sistemas

ternários têm a forma:

/

(

612) \bl/	 (b;)„ ^ bl/ x3
T log y l =	 +

1/	
b 	'

CYl+ ^ b l / x2 + ^ bl ^ x3^

C rl + \ bl/ x2+ \ 61/ x3J

(k io)
62

 ( b1

)62  x1 + ^ b2/ ^ 62) x3
T log y2 =	 +

/	 \	 z

C.Y2 ^ 
) 

xl + 

C-
3 

X3_1
 .

62 	 b2

C\ 6 / \ 6 / + ( 623)
^ 6 /

(
b2

)1
xl x3

+ 	 (61 )

[x2 + 
( b1 )

 62  xl + \ b2 / x3J 2

(59)

( 57 )

	 [(k )() 

 +( 6 13/ 

7

bl^ — (6 13^J x2x3
+ (60)

2
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i	
(1 //(1c 1 ,

 b3 )  b3  x
l + I b3 J I b3 ^ x^

T log y3 =	 \ 	` 	+

[X3^
(^3\ xI+ (b3 ) x 01 

b3 /

	(1(23

b3/ (

	/k 12\1
 xi x2

63 / — 63 / J 

(62)

¡	

\ 9
[x3 + 1 bI 1 xI + (=--)  X] .-

\	 b3 / 	 b3

Supondo que k12
, k13 e k23 têm valores idênticos tanto

num sistema binário como num sistema ternário, todas

as constantes destas equações podem ser determinadas

a partir dos dados sobre o equilíbrio líquido-vapor

dos sistemas binários.

Para prever o equilíbrio ternário a pressão constante

parte-se da relação

P - Pl xi Yl + P2 x2 Y2 + P3 X3 Y3 (63)

juntamente com as equações 60, 61 e 62, utilizando

um processo de aproximações sucessivas.

STEINHAUSER e WHITE (50) propuseram um método para

correlacionar os dados sobre equilíbrio líquido-vapor

de sistemas ternários com base na equação de Gibbs-
-Duhem.

HIRATA (25) apresentou um método para determinar
a composição dos vapores de um sistema ternário a

partir de dados relacionando o ponto de ebulição com

a composição do sistema. Este método é uma extensão

do que foi proposto por OTHMER, RICCIARDI e THAKAR

(40) e pode ser também usado para correlacionar dados

experimentais sobre sistemas ternários.

As equações de SPINTER, Lu e GRAYDON (49) para

correlacionar os dados sobre sistemas binários podem

também ser usadas para a previsão do equilíbrio lí-

quido-vapor em sistemas ternários.

BLACK (6) apresentou uma modificação das equações

de van Laar, que mais tarde utilizou para o cálculo

do equilíbrio líquido-vapor de sistemas ternários e de
outros sistemas de n componentes, partindo apenas de
dados sobre os componentes puros e as misturas bi-
nárias respectivas (7).

3.2 — SISTEMAS PARCIALMENTE MISCÍVEIS

Se o sistema ternário for parcialmente miscível, os me-
lhores resultados na previsão do equilíbrio líquido-vapor
obtêm-se por meio das equações que correlacionem
satisfatòriamente o equilíbrio dos sistemas binários par-
cialmente miscívei3, ou seja, as que melhor se apro-
ximem da curva y = K/ x válida para a região em que
o sistema apresenta duas fases líquidas. Para calcular
os valores numéricos das constantes destas equações
parte-se de dados sobre o equilíbrio líquido-vapor e os
pontos de ebulição referentes às regiões em que os
componentes dos sistemas binários respectivos e do
sistema ternário sejam completamente miscíveis.

SIMBOLOGIA

constante das equações de van Laar, Margules, Scatchard

e Hamer, e Prahl.

actividade.

constante das equações de White e Li-Coull.

constantes da equação de Clark.

constante das equações de van Laar, Margules, Scatchard

e Hamer, Redlich e Kister, e Prahl.

constante das equações de White e Li-Coull.

constantes da equação de Clark.

constante as equações de Redlich e Kister, Prahl

e Margules.

constante da equação de Redlich e Kister.

fugacidade do componente i.
fugacidade do componente i puro à pressão e tempe-

ratura do sistema.

entalpia livre.

diferença entre a entalpia livre da solução e a entalpia

livre de uma solução ideal com a mesma composição

e à mesma temperatura e pressão.

entalpia parcial molar do componente i em solução.

entalpia molar do componente i puro no estado de

referência.

calor molar de mistura.

constante.

constante das equações de White e Li-Coull.

A

a

a+i
a,a .

B

bi

b,b'

C

D

fi
Í;

G
AG E

HL

H°

AH

K

k+i
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I n	 logaritmo natural.
log	 logaritmo decimal.
n < 	número de moles do componente i.

P pressão total sobre o sistema.
• pressão crítica.
p	 pressão parcial.
p°	 pressão de vapor do componente i puro à tempera-

tura e pressão total do sistema.
R	 constante dos gases perfeitos, 1,987 cal.mol -1 (°K)-1 .
S entropia de uma fase ou sistema.
T	 temperatura absoluta.
T^	 temperatura critica.
T,	 temperatura reduzida.

temperatura centígrada.
✓ volume de uma fase ou sistema.
✓ volume molar.
V;	 volume parcial molar do componente i em solução.
Vi° 	volume molar do componente i puro no estado de

referência.
O V	 variação de volume que acompanha a formação de

unta molécula-grama de mistura.
• variáveis da equação de CLARK.

xi	 fracção molar do componente i na fase líquida.
Y,Y'	 variáveis da equação de CLARK.

yi	 fracção molar do componente i na fase vapor.
Zi 	factor correctivo do coeficiente de actividade que tem

em conta a densidade do líquido e os desvios à lei
dos gases perfeitos.

zi	 volume relativo do componente i.

a	 volatilidade relativa.
segundo coeficiente virial.

Yi	 coeficiente de actividade do componente i.

lai	 potencial químico do componente i.

i,{	 designação dos constituintes.
', " 	designação das fases.
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