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Resumen

En el presente artículo se propone un modelo teórico para el cálculo del equilibrio químico de fases entre gases no-polares y agua. Este 
modelo es aplicable completamente a sistemas acuosos puros o con sales disueltas. En ambos casos el modelo proporciona predicciones válidas 
hasta 647 K, presiones de hasta 2 kilo-bares, y concentraciones de sales disueltas iguales a la saturación del sólido mineral. El modelo ter-
modinámico hace uso de una ecuación de estado para reproducir datos experimentales en todas las fases excepto en la fase líquida del agua. Para 
esta última se utiliza la constante de Henry. En el caso de la presencia de sales, el potencial químico del soluto gas en la fase líquida del agua 
está relacionada al potencial químico del soluto en la salmuera a través del coeficiente de Setschenov. Estos coeficientes se pueden derivar de 
datos experimentales de solubilidad. Con el modelo se pueden reproducir todos los fenómenos de solubilidad cruciales, incluyendo el equilibrio 
entre tres fases. Sin embargo con las ecuaciones propuestas no se pueden reproducir los fenómenos gas-gas que ocurren en la vecindad del punto 
crítico del agua ni el equilibrio sólido-liquido que ocurre en los hidratos.
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Abstract

We propose a thermodynamic model for the equilibrium of non-polar gases, water and aqueous sodium chloride solutions valid to high 
pressures, high temperatures, and to high ionic strength solutions. The model couples Henry’s Law and an equation of state to reproduce ex-
perimental data in the aqueous phase and the gas-rich fluid phases. The standard state chemical potential of the solute in brines is related to 
the standard state chemical potential of the solute in pure water through a salting-out or Setschenov coefficient.  The salting-out coefficients are 
obtained from experimental data. The model reproduces all crucial phenomena, including three phase equilibrium, at temperatures below the 
critical temperature of water. The modeling approach cannot account for gas-gas equilibrium phenomena that occur in the vicinity of the water 
critical point, nor for the hydrate-vapor-liquid equilibrium near the melting point of water.

Key words: Gases, brines, solubility, thermodynamics, water.
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1. Introduction

El entendimiento del equilibrio termodinámico de siste-
mas que contienen salmueras y gases es muy útil tanto desde 
una perspectiva teórica como desde una perspectiva práctica. 
Desde el punto de vista teórico, conocer la solubilidad de los 
gases en el agua y en soluciones electrolíticas facilita la in-

vestigación de las propiedades del solvente y de las interac-
ciones entre los electrolitos disueltos y los gases (Wilhem et 
al., 1977; Smith y Kennedy, 1983). Adicionalmente, modelos 
termodinámicos de equilibrio vapor-liquido, tales como los 
que se presentan en este trabajo, permiten realizar estimacio-
nes indirectas de las propiedades calorimétricas y volumétri-
cas de soluciones que contienen pequeñas concentraciones 
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de gases no-polares, las cuales son muy difíciles de medir 
experimentalmente (Dohanyosonova et al., 2004). Desde el 
punto de vista práctico, la geoquímica aplicada utiliza datos 
de equilibrio de fases liquido-vapor para predecir el transporte 
y destino de los gases que en ocasiones actúan como agentes 
contaminantes del ambiente. Para la geoquímica del petróleo 
es importante conocer la distribución de gases entre las fases 
acuosas y orgánicas para reducir al mínimo su presencia en 
afluentes acuosos sobre de yacimientos someros de petróleo 
y, de la misma manera, para predecir el grado de interacción 
roca/fluido en el subsuelo. Otro problema práctico importante 
en todos los estudios geoquímicos de los fluidos en el sub-
suelo es la valoración del pH in situ y de la presión parcial 
o fugacidad de los gases en solución. Sin una comprensión 
matemática/termodinámica sólida de la distribución de todos 
los componentes gaseosos (incluyendo los gases no-reactivos) 
entre las fases del vapor y el líquido, los cálculos de las ca-
racterísticas de la salmuera estarían incompletos.

Aparte de la presencia de gases en campos petrolíferos y 
geotermales (Katz et al., 1959; Cody y Hutcheon, 1994; Hunt, 
1996), hay evidencia de gases disueltos en descargas naturales 
de aceite a lo largo de la costa de California (Hunt, 1996) y 
en depósitos de carbón (Kotarba y Rice, 2001; Huang et al., 
2004) Los gases son componentes importantes en los esque-
mas termoquímicos de procesos de reducción del sulfato que 
ocurren en la presencia de electrólitos en la corteza terrestre 
(Yang et al., 2001). También se han reportado gases y están 
normalmente presentes en las inclusiones fluidas atrapadas 
en los minerales autigénicos (Burrus, 2003), y han sido re-
portados en los fluidos y vapores de fumarolas que emanan de 
pozos geotermales (Chiodini y Marini, 1998). Dada la impor-
tancia de los gases en la naturaleza, y que experimentalmente 
se ha determinado que la introducción de electrolitos dentro 
de mezclas gases-agua afecta el equilibrio de fases (Morrison 
y Billett, 1952), hay una necesidad imperante de construir mo-
delos termodinámicos internamente consistentes, capaces de 
reproducir valores de solubilidad y del equilibrio composicio-
nal en sistemas multifásicos, con o sin electrolitos disueltos, 
sobre un rango amplio de presión y temperatura.

2. Rango P-T-X del modelo propuesto

Las predicciones y el funcionamiento del modelo de la so-
lubilidad de gases presentado en este trabajo son óptimos para 
rangos de presión entre 1 y 2000 bares, temperaturas entre 273 
y 600 K, y concentraciones de cloruro de sodio acuoso entre 0 
y 6 molal. En el sistema NaCl-agua, la concentración del NaCl 
es igual a la fuerza iónica de la solución (Anderson y Crerar, 
1993), de modo que el modelo presentado es también válido 
para soluciones con fuerza iónica de hasta 6 molal. 

Por otro lado, las presiones y las temperaturas en las cu-
ales los algunos gases forman hidratos son bien conocidas 
(Sloan, 1998). La figura 1 presenta la línea de equilibrio sólido 
(hidrato)-líquido-vapor para el sistema metano-agua. Existen 
curvas similares para los sistemas etano-agua, propano-agua, 
H2S-agua, NH3-agua, butano-agua, y algunos otros gases. Esta 
curva de equilibrio se desplazan en dirección de la flecha (fi-
gura 1) y cambia su pendiente con la adición de cloruro de so-

dio u otras sales disueltas en agua (Sloan, 1998). No obstante, 
para cualquier lugar geométrico en el plano dado, el espacio 
de presión y temperatura presente en la región superior izqui-
erda de la línea de la figura 1 involucra la presencia una fase 
sólida. Así, las predicciones de la solubilidad vapor-liquido 
de nuestro modelo en esa área del gráfico se referirán a fases 
meta-estables. Por el contrario, las predicciones en el espacio 
presente en la parte inferior derecha de la curva de equilibrio 
corresponderán a fases estables o a las fases con la energía 
libre de Gibbs más baja (Carroll, 1992). Los detalles de las 
técnicas para calcular la estabilidad de las fases para un cálcu-
lo dado se presentan más adelante en el texto.

La única limitación de nuestro modelo es que el fenómeno 
de equilibrio gas-gas que ocurre cerca y más allá de la tem-
peratura crítica del solvente, 647 K en caso del agua, es inac-
cesible. El comportamiento crítico de mezclas de gases-NaCl-
agua, y en un grado inferior, de gases-CaCl-agua, a 800 K y 
2500 bares pueden ser encontrados en otros estudios (Krader 
y Frank, 1985) y en la serie de datos de solubilidad compila-
dos por la IUPAC (International Union of Pure and Applied 
Chemistry)  en los volúmenes 9, 10, y 24, 

3. Condiciones termodinámicas estándares  y unidades 

Las mezclas de gases-agua-sales por debajo del punto 
crítico y por encima del punto de congelación del agua pue-
den presentarse hasta en tres fases en equilibrio: (1) una fase 
rica en agua líquida, (2) una fase rica en la molécula volátil  en 
estado líquido (distinta de la primera), y (3) una fase de vapor. 
Así, los estados de referencia y las constantes de equilibrio de-
ben definirse entre todas las fases anteriormente mencionadas. 
En este trabajo, el estado de referencia para los gases disueltos 
en la fase líquida acuosa es la solución ideal hipotética disuel-
ta infinitamente a temperatura T, presión total P, y con fracción 
molar igual a 1. Con este estado de referencia, el coeficiente 
de actividad de todos los componentes debe acercarse a un 
valor unitario cuando las fracciones molares sean iguales a 
cero. Esta estrategia es atribuida al modelo asimétrico de coe-
ficientes de actividad. El cloruro de sodio se considera estar 
presente solamente en la salmuera en estado líquido y no entra 
en las otras dos fases. 

Para la mezcla de gases y agua en la fase de vapor y la 
fase rica en la molécula volátil en estado líquido, el estado de 
referencia es el gas ideal puro a la temperatura del sistema y 
presión de referencia P0, que convenientemente se tomará a 1 
bar. La unidad seleccionada en la fase de vapor es también la 
fracción molar.

Sabemos bien que el estado de referencia alternativo para 
la fase líquida acuosa o salmuera conocido en la literatura 
geoquímica es la solución ideal hipotética a 1 molal (Drum-
mond, 1981, Drummond y Ohmoto, 1985; Shock et al., 1989; 
Johnson et al., 1992). Sin embargo, los dos potenciales quími-
cos de referencia están relacionados entre sí a través de la 
siguiente ecuación:
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��
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En esta ecuación el exponente * se refiere a la solución 
ideal hipotética a 1 molal, el exponente 0 se refiere a la solu-
ción ideal en dilución infinita con una fracción molar igual 
a 1 (Wolery, 1990; Anderson y Crerar, 1993). MW se refiere 
al peso molecular del solvente (en este case, del H2O, que es 
igual a 18.01528 gramos por mol). El estado estándar adop-
tado en este trabajo es típico en estudios de equilibrio líquido-
vapor en la literatura de ingeniería química y química pura 
(Kobayashi y Katz, 1953; Danneil et al., 1967; Blount y Price, 
1982; Crovetto et al., 1984; Li y Nghiem, 1986; Fernandez-
Prini y Crovetto, 1989; Fernandez-Prini, 1992; Søreide y 
Whitson, 1992; Carroll et al., 1997; Carroll y Mather, 1997; 
Bakker, 1999, 2003; Fernandez-Prini et al., 2003; Chapoy, 
2004), aunque no es muy común en la literatura geoquímica.

4. Modelo termodinámico

4.1 Reacciones, constantes de equilibrio y el potencial químico
 

En este trabajo explicaremos el equilibrio en términos de 
potenciales químicos. Por definición, en condiciones de equi-
librio,  el potencial químico (m) de cualquier sustancia i (agua, 
gas o sal) presente en cualquier una fase j (vapor o líquido) 
debe tener el mismo valor, cumpliéndose así la siguiente ley: 

                                 
�

i
j

� �
i
j  

(2)

Dentro del rango presión y temperatura de interés geológi-
co podrían potencialmente haber, sin incluir las fases sólidas 
o supercríticas, más de tres fases diferentes. En las próximas 

secciones definiremos, por tanto, los tres estados de equilibrio 
fundamentales de este tratado:

1) el equilibrio entre la fase de gas líquido y la fase de vapor,
2) el equilibrio entre la fase acuosa líquida y la fase de vapor 

y, por último,
3) el equilibrio entre la fase líquida de una molécula volátil y 

la fase acuosa líquida.  

Adicionalmente, presentaremos constantes de equilibrio 
K, derivadas de diferencias de potenciales químicos para la 
cada componente en todas las fases. La fase de gas líquido se 
denotara con el subscrito l-gas, la fase del vapor por n, y la 
fase líquida acuosa por l-agua.

4.2 Equilibrio entre los componentes en la fase de gas líquido  
y la fase de vapor.

El primer componente que estudiaremos será el agua. 
Consideremos el equilibrio liquido-vapor como una ‘reacción’ 
o series de ‘reacciones’ en donde el H2O que se transfiere está 
presente y en equilibrio entre la fase de vapor v y la fase de 
gas líquida de una molécula volátil, tal como esta descrito en 
la siguiente ecuación:

H
2
O

v
� H

2
O

( l � gas)                                  
(3)

Similarmente, considérese la reacción de transferencia y el 
estado de equilibrio del gas i entre  la fase de vapor y la fase de 
gas líquido, descrita por la siguiente reacción

Figura 1. Línea de equilibrio líquido-vapor-hidrato para el sistema metano-agua. La figura muestra la región de estabilidad del equilibrio líquido-vapor.
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gas

v
� gas

( l � gas)
                             (3)

Como el estado de referencia de la fase de vapor es el gas 
ideal puro a la temperatura del sistema y presión de referencia 
Po, los potenciales químicos de ambas  especies H2O y gas i en 
la fase de vapor v es igual a:

�
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P
o

�

�
�

�

�
�

                        

(4)

Donde f es la fugacidad, i se refiere tanto al gas como al 
H2O. Otra vez, mo

i(g)
 es el potencial químico de referencia del 

gas ideal y R es la constante universal de los gases. Simi-
larmente, para la fase liquida de gas i el valor del potencial 
químico m del H2O y del gas i es igual a:
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(5)

El estado de referencia de los componentes H2O y gas es el 
mismo en las dos fases (fase liquida del gas y fase de vapor). 
Por tanto el potencial químico de referencia mo

i(g)
 del gas ideal 

está presente en las ecuaciones (4) y (5). Por consiguiente, el 
logaritmo natural de la constante de equilibrio de la reacción 
está representado por:
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 (6)

La ecuación (6) no es más que la fugacidad del producto 
sobre la fugacidad del reactante. Sin embargo, K1, también se 
deriva del principio de igual potencial químico, de manera 
que:

ln

f
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f
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(7)

Por lo tanto, K1 es igual a 1. Por esta razón el concepto 
del equilibrio de fases como una serie de reacciones en las 
fases de gas no será de mucha utilidad en este estudio. Ahora 
bien, el caso es diferente para el equilibrio líquido-vapor entre 
los componentes presentes en la fase vapor y la fase líquida 
acuosa que puede o no contener sales disueltas, en cuyo caso 
será llamada ‘salmuera’ y será descrita con el subíndice b.

4.3 Equilibrio entre la fase de vapor y la fase líquida acuosa 
o salmuera.

4.3.1 Componente Gaseoso.- Este equilibrio puede ser al-
canzado si se considera esta reacción:

gas
v
� gas

( l� agua)

                                       
 (8)

Como vimos anteriormente, el potencial químico de gas en 
la fase vapor n (lado derecho de la reacción anterior) es: 
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(9)

Donde i se refiere al componente gas, el exponente 0 y (g) 
se refieren al estado del gas ideal a una P de referencia, y f es 
la fugacidad. R y T mantienen sus significados anteriores. De 
este modo, la fugacidad del gas en el vapor es:

ln f
i
v

� ln

�
i
v

y
i
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�
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(10)

Donde y es la fracción molar del componente i en la fase 
de vapor n, y f es el coeficiente de fugacidad en la mezcla, 
que también depende de y. Re escribiendo las ecuaciones (9) 
y (10) se obtiene:
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(11)

El cálculo de fi
v
 puede realizarse usando cualquier ecua-

ción de estado, siguiendo procedimientos estándares que serán 
discutidos más adelante. Ahora que hemos visto como derivar 
los potenciales químicos de los componentes en las fases, es-
tudiaremos la salmuera. Similarmente, el potencial químico 
del soluto i en agua, denotado por w es: 
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  (12)

Donde cada símbolo tiene el significado ya definido con 
anterioridad. Ahora introduciremos dos correcciones al poten-
cial químico. La primera corrección es la dependencia explici-
ta que tiene f0i

w
 con respecto a la presión dada por:
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(13)

Donde V
i
w

�  es el volumen molar parcial del soluto i en agua 
a dilución infinita. Si la ecuación (13) es integrada desde la 
presión de saturación Psat y hasta la presión total del sistema 
P, el potencial químico de referencia sería:
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Dejando a la ecuación (12) con la siguiente forma:
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(15)

La segunda corrección que se introduce en la ecuación 
(12) relaciona al potencial químico del soluto en la salmuera 
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mi
b con el potencial químico del soluto en el agua pura mi

w
, y es 

el coeficiente de Setschenov S (Setschenov, 1889). Sabemos 
por medio de l literatura geoquímica que S ha sido tradicional-
mente asociada al coeficiente de actividad a través de la fuerza 
iónica cuando NaCl es la sal primordial (Anderson y Crerar, 
1993). Sin embargo, como se declaró en el documento original 
S, no es más que una relación empírica (Setschenov, 1889), o 
una “observación fenomenológica” (Fernandez-Prini, 1992). 
Debido a su naturaleza, estudios teóricos modernos (Praus-
nitz et al., 1999) declaran que la diferencia entre el cambio de 
energía libre de Gibbs de solución de un soluto dentro de un 
solvente con sal y de un solvente sin sal es: 

�
i
b

� �
i
w

� � RT (S
i k

m
k
)

  
+ Términos superiores     (16)

Donde el coeficiente S, es específico para el gas i disuelto 
en una solución con m moles por kilogramo de sal k. En el pre-
sente estudio, seguimos este planteamiento. De esta manera, 
una expansión truncada de primer orden del potencial químico 
de la salmuera a presión de saturación sería: 
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De esta manera, la ecuación (15) se convierte en:
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(18)

En la ecuación (19) los límites de la integral varían por la 
presencia de la sal, ya que la presión de saturación de la salm-
uera varía con el contenido en sal. Por esto hemos sustituido 
Pw

sat por Pb
sat, V i

w

� por V i
b

� , y fiw por fib. La ventaja de este pro-
cedimiento reside en la flexibilidad y capacidad de sustituir 
la tasa de fugacidades de la ecuación (19) por un modelo de 
actividad, de manera que: 
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x
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(19)

Finalmente, substituyendo la ecuación (19) dentro de la 
ecuación (18) resulta: 
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Siguiendo nuestro desarrollo, con el estado de referencia 
escogido, el coeficiente de actividad g debe acercase a 1 cuan-
do la fracción molar del soluto (o sal) dentro de la salmuera es 
cero. Finalmente, igualando (11) con (20) se obtiene:
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Como el lado izquierdo de la ecuación (21) es cero en 
equilibrio, se convierte en:
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Es necesario expresar la diferencia de potencial químico 
(�

i
w

P
w

sat

� �
i
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0 )  en el lado derecho de la ecuación (22) en términos 
de cantidades cuantificables. Esta diferencia puede ser eva-
luada como:
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Donde x es la fracción molar del componente i en el agua 
w, Hiw es la constante de Henry para el gas i en el agua w 
sin sal, de acuerdo a una de las definiciones típicas. En este 
experimento teórico, se entiende que la presión alcanza la 
presión de vapor del agua. La ecuación de equilibrio puede ser 
finalmente reescrita en una manera conveniente para compu-
tación al insertar la constante de Henry. La expresión queda 
como:
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La integración del término de corrección de presión puede 
hacerse asumiendo que el volumen molar parcial a dilución 
infinita es independiente de la presión, implicando que la fu-
gacidad del hidrocarburo en la salmuera es:
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Debe recordarse que la presión de referencia P0 es 1 bar y 
que, por definición, fi=fi,yiP. El lado derecho de la ecuación 
(24) constituye la constante de equilibrio K2 para la reacción 
representada por la ecuación (8) que depende de presión, tem-
peratura y composición. 

4.3.2 Componente acuoso.- Ahora consideraremos la reacción 
representada por la ecuación (26) en donde el agua, presente 
en la salmuera, de disocia entre la fase líquida acuosa y la fase 
de vapor: 

H 2Ol �agua
� H2Ov                           (26)

El potencial químico del agua en la salmuera está dado 
por:
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El exponente 0 implica un estado de referencia del agua 
w en la salmuera b al mezclarse, a temperatura y presión con 
solutos no volátiles.  Con este estado de referencia, la fracción 
molar xwb se calcula en una base ‘libre de sal’ y el coeficien-
te de actividad es igual a 1 cuando esta fracción molar es 1. 
El potencial químico de referencia puede relacionarse con su 
valor cuando la presión total es igual a la presión de saturación 
de la salmuera a una temperatura dada sin gases disueltos. A 
la presión de saturación, el potencial químico del agua en la 
salmuera (sin volátiles) es igual al potencial químico del agua 
en el vapor. Por tanto, sustituyendo: 
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En la ecuación (27) resulta en:
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donde m0w(g) es el potencial químico de referencia del gas ideal 
a temperatura y presión de referencia P0, Pb

sat es la presión 
de saturación de la salmuera a la temperatura del, j*

w es el 
coeficiente de fugacidad de vapor de agua a la temperatura 
del sistema evaluado al valor de la presión de saturación de la 
salmuera Pb

sat, y V
w

b

 es el volumen molar parcial del agua en 
la salmuera. Para enfatizar, la fracción molar en esta expresión 
es calculada en una base libre de sal y tendrá un valor de 1 cu-
an-do no haya solutos volátiles en la salmuera. La integral en 
la ecuación (29) ha sido evaluada asumiendo un volumen mo-
lar parcial del agua en la salmuera independiente de la presión. 
Por otro lado, el potencial químico del agua en el vapor es: 
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Igualando (29) y (30), reorganizando los términos y re-
solviendo para la diferencia de potencial químico, se obtiene: 
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En la ecuación (31) la diferencia (mwb-mwv) y la diferencia 
(m0w(g)-m0w(g)) son cero. De este modo, la constante de equi-
librio K3, que esta definida como la división de la fugacidad 
del agua en el vapor entre la fugacidad del agua en la salmuera 
se expresa como:
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4.4 Equilibrio entre la fase rica en molécula volátil líquida y la 
fase líquida acuosa o salmuera.

Este equilibrio líquido-líquido puede ser alcanzado al con-
siderar las reacciones representadas por: 
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(33)
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Puede que tal equilibrio sólo esté presente en un rango 
pequeño de presiones y temperaturas. Usando las definicio-
nes empleadas anteriormente, podemos definir el potencial 
químico de ambos componentes en la fase rica en molécula 
volátil líquida como:
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Donde z es la fracción molar de los componentes en la fase 
rica de molécula volátil líquida l-gas. Nótese que el coefici-
ente de fugacidad fiv es diferente al coeficiente de fugacidad 
(es decir, fiv ≠fiv) usado anteriormente porque son calculados 
en fases diferentes. Siguiendo el procedimiento descrito an-
teriormente, las constantes de equilibrio para las reacciones 
mencionadas son: 
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Nótese que las ecuaciones (36) y (37) son equivalentes a 
las ecuaciones (32) y (24). Las únicas diferencias entre ellas 
se encuentran en las fracciones molares y los coeficientes de 
fugacidad, que se calculan para las mezclas en la fase rica de 
molécula volátil líquida en vez de la fase de vapor. 

5. Comparación de este modelo teórico de solubilidad con 
otros modelos alternativos

Existen varios modelos para estudiar la termodinámica 
de la solubilidad de gases en salmueras. En esta sección in-
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tentaremos realizar una comparación de nuestra teoría con 
las alternativas existentes en la literatura, y al mismo tiempo 
compararemos cálculos de solubilidades obtenidos a través 
del cómputo de nuestras ecuaciones, con cálculos obtenidos a 
través de los otros modelos.

5.1 Comparación con un modelo de Teoría Escalada de 
Partícula (SPT).

Esta teoría se basa en la ocurrencia de una cavidad del 
tamaño de una molécula en una fase líquida. La cavidad se 
produce debido a fluctuaciones de densidad en el líquido (a 
nivel molecular) en equilibrio con un gas (Grazziano, 2006).  
Al aplicar el modelo SPT para estudiar el equilibrio líquido-
vapor en un líquido real como el agua con sales disueltas, se 
considera que el líquido esta compuesto por moléculas esféri-
cas rígidas y se asume que las interacciones atractivas entre 
las moléculas determinan el volumen ocupado por el líquido, 
mientras que el tamaño de las moléculas determina las carac-
terísticas del ensamblaje (Grazziano, 2006). En este respecto, 
el trabajo más cercano al nuestro es el de Li y Nghiem (1986) 
quienes utilizaron una ecuación de estado cúbica para fases no 
acuosas en equilibrio con salmueras, y SPT para proporcionar 
una estructura matemática el efecto de las sales disueltas. Los 
parámetros en este modelo se correlacionan primero con data 
de solubilidad en agua libre de sal y luego con datos de solu-
bilidades en salmueras. (Li y Nghiem (1986) reportan una alta 
sensibilidad en los parámetros del modelo.

Por otro lado, la definición de la  constante de Henry que 
emplean se basa en su extrapolación a una presión igual a cero 
bares, en contraste con la presión de vapor del solvente como 
en el presente trabajo. La complejidad del modelo SPT es alta 
tanto en su marco teórico como en sus cómputos. Sin embar-
go, no da resultados más exactos que el modelo propuesto 
en este articulo. Por ejemplo, veamos la figura 2. En ésta se 
comparan datos experimentales de solubilidad del metano a 

diversas temperaturas y molalidades (O’Sullivan y Smith, 
1970). Los cálculos que usan los resultados de este estudio se 
demuestran en línea recta. Por otra parte, la línea discontinua 
representa los cálculos realizados usando un modelo SPT (Li 
y Nghiem, 1986). De las dos isotermas calculadas a 4 NaCl 
m (Figuras 2 y 3) es claro que las desviaciones del modelo 
SPT son constantemente más elevadas que las desviaciones 
del modelo presentado. Además, las desviaciones del modelo 
SPT aumentan con la presión y la concentración del soluto. El 
error al usar el modelo SPT  aumenta desde 3% a 100 bares 
hasta un 20% a 600 bares, mientras que las desviaciones de los 
resultados de nuestro modelo no superan el 7% a lo largo de 
todo el rango de presión.

5.2 Comparación con un Modelo de Interacción Iónica Espe-
cífica (IIE).

Una segunda alternativa al modelo presentado en este artí-
culo es el modelo de interacción iónica especifica (Barta y 
Bradley, 1985; Duan et al., 1992). En este modelo (IIE), la 
actividad de los solutos se calcula a partir de una expansión 
virial de la energía libre de Gibbs en exceso. Los términos 
cruzados de energía son incluidos para el catión del soluto, el 
anión del soluto, y las interacciones anión-catión. Los coefi-
cientes se obtienen de manera empírica y deben ser evalua-
dos correlacionándo los datos experimentales. En general, la 
reproducción de la composición de la fase líquida acuosa es 
muy buena, con errores inferiores al 3% (Duan et al., 1992). 
Sin embargo, el “costo” asociado para tener buenas predic-
ciones en la fase acuosa líquida es alto por cuatro razones im-
portantes: 

1. Una alta cantidad de constantes deben ajustarse a los da-
tos experimentales. Por ejemplo, el modelo de Barta y de 
Bradley (1985) para el sistema de CH4-H2O-NaCl ajusta un 
total de 23 coeficientes. Duan et al. (1992) ajustaron más 
de 15 parámetros modelados para el mismo sistema. 

2. Las regiones líquido-líquido, y las regiones de la fase rica 
en líquido de molécula volátil no se pueden investigar 

Figura 2. Los símbolos representan datos experimentales de la solubilidad 
del metano a 324 K en una solución acuosa 4 NaCl molal. La línea contínua 
representa resultados de la modelación utilizando las ecuaciones presentadas 
en este estudio mientras que la línea punteada se refiere a cálculos hechos con 
Teoría de Partícula Escalada por Li y Nghiem (1980).

Figura 3. Datos experimentales datos experimentales y resultados de modela-
do de la solubilidad del metano a 375 K en una solución acuosa 4 NaCl molal.
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usando este modelo, porque no se dispone de ecuaciones 
que lo describan. Adicionalmente, el modelo no produce 
información sobre el potencial químico del agua en la solu-
ción salina.

3. En todos los casos revisados no se consideran las no-ideali-
dades en la fase vapor. Los coeficientes de fugacidad se cal-
culan para los componentes puros y se dejan independientes 
de la composición. 

4. Los errores procedentes de aplicar esta simplificación son 
pequeños a temperaturas inferiores a 400 K, pero aumentan 
drásticamente a altas presiones y temperaturas.

Consideramos que la poca exactitud de las predicciones en 
la fase vapor son la desventaja principal del modelo de Interac-
ción Iónica Especifica. Este punto fue demostrado al comparar 
datos de la fase líquida rica en molécula volátil con dos resul-
tados obtenidos a través del IIE, uno para el sistema CH4-H2O-
NaCl  (Barta y Bradley, 1985; Duan et al., 1992) y otro para el 
sistema C2H6-H2O-NaCl (Mao et al., 2005). Los resultados se 
ilustran en las Figuras 4 y 5. Según lo mencionado, ambas figu-
ras representan la composición de la fase del vapor del metano-
agua y del etano-agua a 477 y 510 K, y presiones totales de 700 
bares. Las líneas discontinuas demuestran la consideración de 
idealidad de la fase vapor usada en el modelo IIE (Duan et al., 
1992; Mao et al., 2005). 

La línea recta muestra los resultados del modelo desarrolla-
do en el presente trabajo, que calcula todas las no-idealidades. 
Claramente, en ambos sistemas la consideración de una fase de 
gas ideal es deficiente, incluso considerando presiones bajas. 
Semejantemente a las predicciones de Mao et al. (2005), a 300 
bares y 510 K, el error en el modelo de Duan et al. (1992) es 
superior a 10%, mientras que los resultados del presente estu-
dio dan errores menores a 2%.

5.3 Comparación con Ecuaciones de Estado. 

También se han desarrollado ecuaciones de estado para el 
modelado del equilibrio de la fase sal-agua-gas. Estas ecuacio-
nes incluyen la molalidad de la sal como variable dentro del 
parámetro de interacción binaria para la fase acuosa (Søreide y 
Whitson, 1992). La molalidad de la sal aparece solamente en el 
parámetro de interacción, lo cual conduce a inconsistencias ter-
modinámicas. Por ejemplo, el desarrollo de los coeficientes de 
fugacidad, los balances de masa, y los cálculos del equilibrio 
ignoran el contenido de sal. A pesar de estas inconsistencias, 
este método ha sido ámpliamente utilizado, especialmente para 
reproducir experimentos de solubilidad de hidrocarburos y sal-
mueras. Por ejemplo, se ha ampliado para reproducir la solu-
bilidad del n-butano e i-butano en agua con NaCl (Battistelli 
et al., 2003). En efecto, este método utiliza dos ecuaciones de 
estado diferentes para las fases acuosa y no acuosa y no es, en 
principio, muy diferente del modelo empleado en el presente 
trabajo. La Figura 6 compara los cálculos de solubilidad a pre-
sión baja para el etano y el propano en una solución acuosa de 
1 m NaCl.

En la figura 6 se aprecia claramente que, a temperaturas 
inferiores a 345 K, nuestro modelo ofrece resultados óptimos 
pero a temperaturas mayores ambas simulaciones convergen 
a una tendencia común y no presentan virtualmente diferen-
cia alguna. En resumen, el modelo que proponemos parece ser 
más exacto a temperaturas por debajo de 310 K. Más allá de 
esta temperatura, produce virtualmente los mismos resultados 
que la ecuación de estado (Søreide y Whitson, 1992). Así, la 
ventaja de usar el modelo propuesto en el presente trabajo se 
basa en su consistencia termodinámica con el tratamiento de 
las sales del soluto y en los cálculos de las características ter-
modinámicas derivadas.

Figura 4. Datos experimentales datos experimentales de la fracción molar del metano en el vapor. La línea contínua representa los resultados de este estudio. La 
línea discontínua representa los resultados utilizando el modelo de interacción iónica específica de Duan et al. (1992).
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Figura 5. Datos experimentales datos experimentales de la fracción del vapor de agua en una mezcla de agua-etano. La línea contínua representa los resultados de 
este estudio. La línea discontínua representa los resultados utilizando el modelo de interacción iónica específica de Mao et al. (2005).

5.4 Comparación con el modelo de Ecuación de Estado exten-
dida BH.

La ecuación de estado de BH se refiere a la ecuación de 
Bower y Helgeson (1983). En resumen, es otra ecuación de 
estado cúbica que agrega el efecto de la sal a las reglas de mez-
clado y se aplica a los sistemas de CO2-H2O-NaCl. A diferencia 
de los métodos previamente explicados (Søreide y Whitson, 
1992) las expresiones de los coeficientes de fugacidad en el 
modelo BH se derivan de una manera completamente consis-
tente y el NaCl aparece en todas las fases en equilibrio. Este 
modelo fue extendido para incluir el comportamiento volu-
métrico en sistemas con CH4 y N2 a temperaturas por encima 
de la temperatura crítica del agua (Bakker, 1999). Los datos 
volumétricos a altas presiones y temperaturas en el sistema 
de CH4-NaCl-H2O están solamente disponibles para el límite 
del campo de in-miscibilidad (Krader y Frank, 1985) pero la 
ecuación estado no era capaz de calcular este límite y aparecen 
desviaciones muy grandes cerca de las condiciones críticas. 
Las desviaciones pueden llegar a ser hasta 19% en las den-
sidades calculadas para los líquidos ricos en H2O, pero dis-
minuyen y mejoran para los líquidos ricos en CH4 concluyó 
Bakker (1999), que la ecuación de estado no era conveniente 
para condiciones de presión y temperaturas altas en el sistema 
líquido de CH4-NaCl-H2O.

Reprodujimos la extensión de Bakker (1999) del modelo 
BH y realizamos cálculos de flash bifásico sobre el sistema 
CH4-NaCl-H2O para temperaturas entre 300 y 600 K, y presio-
nes a 1000 bares. En general, los resultados de nuestro estudio 
sugieren que la composición de la fase vapor se puede repro-
ducir exactamente con la ecuación BH, con una desviación 
menor a 14%. Sin embargo, los mismos cálculos sugirieron que 

la fase líquida en el sistema de CH4-NaCl-H2O no puede ser 
reproducida. Los resultados en estas predicciones (utilizando 
el modelo BH en la fase líquida) son un orden de la magnitud 
más bajos que los valores experimentales, particularmente en 
las temperaturas inferiores a 500 K. Después de estos cálculos 
preliminares no se realizaron otras pruebas.

5.5 Comparación con la Ecuación de Estado SPC.

El acrónimo SPC se refiere a la ecuación de estado de 
Sørensen-Pedersen-Christensen (Sørensen et al., 2002). Este 
modelo de equilibrio líquido-vapor utilizó la ecuación de es-
tado SRK (Soave, 1972) para las salmueras y para las fases del 
hidrocarburo, aplicando el llamado ‘cambio de volumen’ para 
mejorar la predicción de la presión de vapor (Peneloux et al., 
1982) en dicho modelo las sales fueron eficazmente eliminadas 
de las fases de hidrocarburo durante los cálculos. El modelo 
utiliza una regla de mezcla de la energía libre de Gibbs basada 
en un coeficiente de actividad modificado llamado NRTL  para 
las mezclas de sal, del agua y de los gases en la fase líquida ac-
uosa (Huron y Vidal, 1979). Las siglas NRTL (en inglés, “Non-
Random-Two-Liquids) pueden traducirse como “Teoría de dos 
líquidos no azarosos”.

La regla de mezclado utilizando la ecuación SPC permite el 
uso de hasta tres parámetros por par binario en los datos de cor-
relación de la mezcla. Las reglas de mezclado son incómodas 
y difíciles de desarrollar y, en general, la exactitud del modelo 
es baja. La figura 7 compara datos experimentales de la solu-
bilidad a 298.15 y 303.15 K y 1 atmósfera (1.01325 bares) en 
función de la concentración de NaCl. Los cálculos realizados 
con el modelo de Sørensen et al. (2002) son representados por 
una línea discontínua en la figura 7, mientras que los cálculos 
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ca estadística y teoría de Monte Carlo (Vorholz et al., 2004), 
cálculos “ab initio” (Gelb, 2006), e incluso dinámica molecular  
(Cui y Harris, 1995). Hasta ahora, hemos hecho un esfuerzo 
considerable en la evaluación de diversos modelos y acerca-
mientos al problema del equilibrio de fases, pero está más allá 
de alcance de este artículo la comparación de los resultados de 
este estudio con todos los modelos disponibles en la literatura. 
Por lo tanto, en las próximas secciones mencionaremos otros 
modelos relevantes que tratan con equilibrios de fases y sal-
mueras, pero no más allá de la comprensión del método.

Clark y Bishnoi (2004) desarrollaron un modelo mecánico 
estadístico para realizar los cálculos de equilibrio líquido-va-
por. El modelo considera los efectos de cargar los iones, y las 
interacciones ión-ión de largo alcance. Los parámetros para la 
solvatacion del ión se agregan a la energía libre de Helmholtz 
de una mezcla gas-solvente, que es descrita por una ecuación 
estado cúbica como las perturbaciones a un estado de referen-
cia (Clarke y Bishnoi, 2004). La atención principal del modelo 
está en la actividad de agua, puesto que el uso principal de la 
ecuación de estado es modelar el estado de equilibrio de los hi-
dratos. El modelo es útil básicamente para predicciones a altas 
presiones y bajas temperaturas, y fue diseñado específicamente 
para la predicción de la estabilidad de los hidratos o clatratos.

Duan y Sun (2003) reportan una ecuación estado para 
NaCl-H2O-CH4 que amplía una propuesta anterior (Anderko 
y Pitzer, 1991) para NaCl-H2O. Los efectos del electrolito se 
incluyen en la energía libre de Helmholtz y en la presión, como 
perturbaciones a un modelo riguroso para las esferas rígidas. 
La perturbación se manifiesta como una expansión virial, que 
introduce un número de parámetros de componentes puros y 
parámetros binarios de interacción, que deben ser ajustados a 
datos experimentales (Duan y Sun, 2003). A diferencia de este 
estudio, el modelo mencionado es bueno para temperaturas ne-
tamente superiores a la temperatura crítica del agua.

Zhiping y otros (2005) desarrollaron una ecuación de es-
tado de dos parámetros para las soluciones electrolíticas. El 
modelo constituye una teoría llamada Aproximación a la Es-
férica Primitiva Promedio (MSA)” (Prausnitz et al., 1999). 
La constante dieléctrica en esta teoría (que es dependiente de 
la concentración) fue intrínsecamente incluida en el modelo, 
y aspectos de la Teoría Estadística de Asociación de Fluidos 
(SAFT) fueron introducidos para representar las interacciones 
de asociación, incluyendo el solvente-solvente y el ión-solven-
te. Los modelos de MSA y de SAFT contienen un número de 
parámetros moleculares que se deben ajustar a los datos experi-
mentales (Zhiping et al., 2005). Este modelo se basa básica-
mente en la teoría mecánica estadística pero no es comparable 
a este estudio.

6. Propiedades termodinámicas molares estándares

Hasta ahora hemos demostrado que el modelo termo-
dinámico derivado en este trabajo posee una estructura teórica 
internamente consistente y predice valores de solubilidades 
con más exactitud que otros modelos encontrados en la litera-
tura. Sin embargo, todavía queda por establecer una relación 
directa entre las ecuaciones nuestro modelo y valores de re-
ferencia de la energía libre de Gibbs parcial molar estándar, así 

Figura 6. Comparación entre cálculos y datos experimentales de la solubili-
dad de (a) etano, y (b) propano en una solución acuosa con una concentración 
salina de 1 NaCl molal a una presión total igual a 1 bar. Los experimentos 
fueron realizados por Morrison y Billet (1952). La línea contínua representa 
los resultados de este estudio. La línea discontínua representa cálculos hechos 
con la ecuación de estado de Søreide y Whitson (1992).

que usan el modelo presentado en este estudio se ilustran con 
una línea continua. A partir de la figura 7 queda claro que el uso 
de reglas de mezclado avanzadas y sofisticadas no conduce a 
resultados más exactos. La desviación al usar el modelo SPC 
llega hasta un 11% y aumenta con la concentración de NaCl, 
mientras que el modelo desarrollado en el presente artículo 
predice datos experimentales desviándose menos de 2%.

5.6 Otros métodos distantes para modelar mezclas de NaCl-
H2O-gases.

La lista de los modelos que predicen solubilidad del gas en 
soluciones electrolíticas es extensa. Aparte de los modelos ya 
mencionados, la solubilidad del gas en salmueras se ha mo-
delado usando redes neurales (Schmitz et al., 2006), mecáni-
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como la entalpía, entropía, y capacidad calórica parcial molar 
estándar asociada con las reacciones anteriormente descritas. 
En esta sección demostraremos que derivando parcialmente 
las constantes de equilibrio encontraremos las propiedades ter-
modinámicas más comunes, de las cuales podrían obtenerse 
valores internacionalmente aceptados a condiciones ambien-
tales de presión y temperatura. Sólo por claridad hacia el lector 
repetiremos algunos conceptos anteriormente descritos.

Primeramente, en las mezclas de agua-gas-sal considera-
mos las siguientes reacciones:

          
H 2Ov

� H2Ol � gas                                  
 (38)

gas
v
� gas

l � gas                                   
(39)

gas
l� agua

� gas
v                                  

(40)

H 2Ol �agua
� H2Ov                                

(41)

gas
l �agua

� gas
l � gas                               

(42)

H2Ol �agua
� H 2Ol �gas                             

(43)

Seguidamente, derivamos las constantes de equilibrio para 
cada una de las reacciones. La constante de equilibrio para las 
primeras dos reacciones [ecuaciones (38) y (39)] es igual a 1, 
ya que arribamos a la solución 1nK1,2= 0. También demostra-
mos que la constante de equilibrio para la tercera y quinta reac-
ción [ecuaciones (40) y (42)] es:

ln K
3,5

� ln H
i

w
� �� (S

i k
m

k
) �

V i
b

�

RT
P

b

sat

P

� dP

                     
(44)

Mientras que la constante de equilibrio para la cuarta y 
sexta reacción [ecuaciones (41) y (43)] esta representada por:

                

ln K
4,6

� RT
�

w

*
P

b

sat

P
0

�

�
�

�

�
� � V w

b
P

b

sat

P

� dp

                  
(45)

En las ecuaciones (44) y (45) todos los símbolos retienen su 
significado original. Los subíndices 3 a 6 se refieren a la reac-
ción inmediata anterior. 

Finalmente, a través de la constante de equilibrio y apli-
cando relaciones termodinámicas comunes podemos calcular 
la energía libre de Gibbs parcial molar estándar, definida por:

�G
r

o � �RT ln K

                                
(46)

Mediante simple observación de la ecuación (46) se puede 
deducir lo siguiente:

1. �
�G

r

o

RT
 para la primera y segunda reacción es igual a cero. 

Este resultado es consistente porque las substancias son 
transferidas de una fase a otra, pero dentro del mismo es-
tado de referencia.

2. Para todas las reacciones restantes el valor de �
�G

r

o

RT
 se 

reduce a las constantes de equilibrio mostradas en las ecua-
ciones (44) y (45).

3. El DG°
r para la tercera y sexta reacción es función de la 

presión, temperatura, y contenido de sal.
4. A una presión igual a la presión saturada y con un con-

tenido de sal igual a 0 molal, la ecuación (44) se reduce a la 
constante de Henry, que sólo es función de la temperatura.

Similarmente, la entalpía, entropía, y capacidad calórica 
para las reacciones descritas pueden ser calculadas mediante 
las siguientes relaciones:

�H
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2 �
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�G
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�
�
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�
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�
�
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�
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P

dT

                                

(47)

Figura 7. Comparación entre cálculos y datos experimentales de la solubilidad 
de metano a (a) 283.15 K, y (b) 303.15 K como función de la concentración de 
NaCl molal a una presión total igual a 1 atm. La línea contínua representa los 
resultados de este estudio. La línea discontínua representa cálculos hechos con 
la ecuación de estado de Sørensen et al. (2002).
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De nuevo, por medio de una simple observación se puede 
deducir lo siguiente:

5. El valor de DH°
r, DS°

r y DCp°
r para la primera y segunda 

reacción es cero
6. Los valores de DH°

r, DS°
r y DCp°

r para la tercera y sexta 
reacción son funciones de presión, temperatura, y salinidad

7. A una presión igual a la presión saturada, temperatura igual 
298.15, y una salinidad igual a 0 molal, las ecuaciones de 
DH°

r, DS°
r y DCp°

r para la tercera y sexta reacción se pro-
ducirían los valores internacionalmente aceptados, depen-
diendo de la constante de Henry que se adopte.

7. Conclusiones

En le presente trabajo hemos derivado, por medio de 
relaciones fundamentales, un modelo termodinámico inter-
namente consistente y útil para describir, reproducir, e in-
terpretar fenómenos cruciales relacionados con la mezcla de 
gases, agua, y sales disueltas. El modelo acopla la constante 
de Henry y cualquier ecuación de estado para reproducir da-
tos de solubilidad en las fases líquidas y de vapor. El modelo 
puede ser utilizado para estudiar tanto sistemas binarios como 
sistemas de multicomponentes. El modelo es también útil 
para rea-lizar balances de masas, encontrar propiedades ter-
modinámicas molares estándares relacionadas con las trans-
ferencias de moléculas hacia diferentes fases. Basándonos en 
una revisión extensa de la literatura, concluimos que nuestro 
modelo esta entre los más simples de programar, y requiere 
la menor cantidad de parámetros ajustables. Basado en las 
simulaciones podemos limitar el modelo a temperaturas por 
debajo del punto crítico del agua, y presiones por debajo de 
2000 bares. Este rango de presión y temperatura es suficiente-
mente amplio para aplicar el modelo y entender procesos que 
ocurren en condiciones geológicas geotermales.
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