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INTRODUCCION

El plan de estudios vigente de la carrera de Ingeniero Quimico
Metaldrgico, fue diseiiado (a saber) para crear profesionistas ca
paces de satisfacer las necesidades de la industria metalirgica
en general; lo cual supone para éste, amplias oportunidades de
empleo. Sin embargo, se observa que otros profesionistas estéan
incursionando con éxito en lo que suponemos es &mbito del IQM.,
lo cual exije un esfuerzo para superar nuestro nivel. Se puede
sUgerir lo siguiente:

a) Revisar y actualizar los programas de cada materia, asi mis-
mo, aprovechar al mdximo posible los recursos audiovisuales
disponibles. Para lograr con ésto que el alumno adquiera una
formacién profesional mis sélida, sin perder la amplitud del
campo de estudio y sin que represente una carga académica ex
cesiva.

b) Elaborar un plan de estudios que contemple al menos dos espe
cializaciones, digamos, un IQM para satisfacer las necesida-
des de la industria minero-metaliirgica y otro abocado a la
industria metal-mecénica.

En ambos casos, los profesores de una materia trabajando bajo
la direccién de los coordinadores del &area, deben elaborar el
programa de ésta (ubicdndola lo mejor posible en el contexto ge-
neral de la carrera), y elaborar apuntes que sirvan como texto
base para dicha materia.

Con los apuntes se puede lograr lo siguiente: Una formacidn
profesional mds homogénea, evitarle al alumno las dificultades y
confusiones inherentes a tener que consultar una gran variedad
de libros, reducir la carga académica, proteger la economia del
estudiante y tal vez la de la Facultad misma, etc.

La presente monografia puede ser de utilidad para la materia
METALURGIA EXTRACTIVA 11, ya que se apega al programa actual de
ésta. Esta podria ser una primera parte (Fundamentos de Hidrome-
talurgia) y en lo futuro desarrollarse otras que contemplen otros

aspectos.



A.- Campo.

Los procesos hidrometaliirgicos se pueden clasificar dentro de dos areas
generales: 1) Lixiviacién de menas (minerales sin concentrar) y 2) Lixi-
viacién de concentrados. Por definicidn, una mena es un depdsito mineral

GENERAL | DADES

natural susceptible de explotarse economicamente. Con base en esta defini-

cién, materiales de ley baja que normalmente se desechan, pueden conside-

rarse menas si logran lixiviarse provechosamente. Las menas se pueden sub-

dividir en: Menas de ley baja, media, y alta.

Las primeras son aquellos materiales de ley tan baja que no es econdmico

someterlos a molienda y concentracidn, aunque si pueden ser cribados. EIl

siguiente diagrama (Fig. 1) ilustra la clasificacidn anterior.

SOLUCION AGOTADA—t+

MENAS DE LEY BAJA
NO CONVIENE BENE-

LIXIVIACION

:

LIXIVIACION DIRECTA

1

|
—* LICOR DE LIXIVIACION

P

MENAS DE LEY ALTA
CONVIENE BENEFI-

* PUEDE SER

|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
PROCESOS DE LIXI- :
|
!
|
|
|
|
CRIBADO |
I

|

|

|

Ej. U, V, Au, Ag, Al,

Ni, Co, Be, Ti.
* PUEDE SER PRETRA-
TADO

Ej. TOSTACION REDUC-
TORA

FICIARLAS * DE LA MENA CIARLAS
3
CONMINUCION l
SEPARACION Y CLASIFICACION PREPARACION DE
e MINERALES
h— % r_'
[ DISOLUCION ]
VIACION TIPO: [ concenTrACION |
"DUMP", "HEAP" Y l
"VAT". SEPARACION

[ DpIsoLucion |
SEPARACION

Eje Zn, Pt CU ST
Ni, Mn, Co, Mo, W

* PUEDE SER PRETRA-
TADO

FIGURA 1. CLASIFICACION GENERAL DE MENAS.




B.- Lixiviacion de menas de ley baja.

Los tipos de lixiviacidn que se practican a las menas de ley baja son:
"DUMP", "HEAP", y "VAT". Estos se ilustran en la Fig.(2).

En la prdctica estas operaciones son de las mas antiguas que se cono-
cen, pero sus principios fisicos y quimicos se han comprendido poco.
Las lixiviaciones "HEAP" y "VAT" requieren de menas oxidadas de ley mas
alta que la necesaria para lixiviacion "DUMP".

LIXIVIACION "DUMP"

TRATAMIENTO DE GRANDES CANTIDADES DE MATERIALES DE LEY BAJA (OXIDOS Y
SULFUROS) EN APILAMIENTOS EN POZOS DE POCA PROFUNDIDAD Y GRAN AREA.
MATERIAL NO TRITURADO
CICLO = ANOS

LIXIVIACION "HEAP"

USUALMENTE PARA MINERALES OXIDADOS Y POROSOS.
MATERIALES TRITURADOS O NO TRITURADOS.
CICLO = MESES

LECHO ESPECIAL-
MENTE PREPARADO

LIXIVIACION "VAT"

MINERALES OXIDADOS Y TRITURADOS DE COBRE.
CICLO = DIAS

SOV S SESSSISIAN

FIGURA 2. TIPOS DE LIXIVIACION (PRACTICA DE LIXIVIACION DE MINERALES
DE COBRE).




Traduccidn de: DUMP.- Desperdicios, lugar donde se amontonan los desperdi-
cios.
HEAP.- Monton, pila.
VAT.- Tonel, cuba.

En la Fig.(3) se muestra un circuito ideal de Tixiviacién "DUMP".

La velocidad de oxidaci6n del idn ferroso a férrico es muy lenta y no
ocurre en recipientes o estanques sin aereacidn, o sin el uso de agentes
catalizadores.

- pH 1.2~ 8.2 T
['oump ACIDO DE REPOSICION
LECHO RECEPTOR EXTRACCION ESTANQUE CON AEREACION
DE LA SOLUCION | DE COBRE T o B
i SALE‘S DE HIERRO
CEMENTACION

cut? + Fe = Cu + Fe*?

EXTRACCION POR SOLVENTE
2RH + Cu'? = R,Cu + 2H'

REMOCION DE HIERRO

2Fe*? + 0, + 24" = 2Fe™ + 1,0 (LENTA)
+3 -2 2 +
6Fe’> + 450;2 + 14H,0 = 3Fe,0,.450;.9H,0 + 10H

SOLUCION EFLUENTE DEL “DUMP"

pH 1.9 - 3.5
+2

Cu 0.2 - 2.0 gpl
Fe'? 0.2 - 3.0 " (VARIA CON EL GRADO DE OXIDACION)
Fe'2  0.01- 3.6 l
a1t TRAZAS - 10
mgt2  TRAZAS -7 "

FIGURA 3. LIXIVIACION "DUMP" DE MENAS DE COBRE.

Ultimamente se esta ensayando lixiviar en el sitio en que se encuentra el
depdsito mineral. A esta operacidn se le 1lama, "DISOLUCION EN MINA".



Dentro de esta se distinguen tres regiones de importancia, cuyas diferen-
cias principales son las caracteristicas fisicas del lugar en que esta el
depdsito. En la (Fig.4) se ilustran estos tres casos.

E1 tipo I corresponde a la lixiviacion de depdsitos minerales fractura-
dos, cercanos a la superficie y arriba del manto acuifero. Los requeri-
mientos fisicos y quimicos son esencialmente los mismos que en el caso de
la lixiviacidn "DUMP".

E1 tipo II se refiere a la lixiviacion de depésitos localizados a poca
profundidad (menos de 1000 ft.), y estan abajo del nivel del manto acui-
fero (se espera 1levar a cabo en 1o futuro). Estos depdsitos se fractu-
rarian y someterfan a ciclos alternados de Tixiviacidn y oxidacidon y la
solucién drenada. En este tipo (II) se requiere un conocimiento completo
de la hidrologia de la regidn.

E1 agua del depdsito que es removida durante el ciclo de oxidacidn, se
debe procesar y regresar bajo condiciones cuidadosamente controladas.

E1 tipo III se refiere a depdsitos profundos (digamos 1000 ft. abajo
del nivel del manto acuifero), los cuales se fragmentarian por métodos
convencionales o por detonaciones nucleares. Este tipo (III) presenta la
peculiaridad, de que con el incremento de la presidn hidrdstatica de la
columna de agua, se incrementa la solubilidad de oxigeno a tal grado, que
se pueden oxidar los minerales sulfurados sin necesidad de drenado.

DISOLUCION EN MINA
IT III

SOCABON

MANTO ACUIFERO

SOLUCION
OXIDANTE

o
non

e

FIGURA 4. TRES TIPOS DE DISOLUCION EN MINA.

e e e e e e



En la Fig.(5) se muestra el incremento de la presidn parcial efectiva pa-
ra varias distancias debajo del nivel del manto.acuifero. Para oxigeno
puro, si la velocidad de disolucidn es proporcional a la presidn parcial
de oxigeno, entonces la velocidad seria 31 veces mas rdpida a 1000 ft.
de profundidad que a una atmdsfera de presidn, y 156 veces mas rdpida a
5000 ft. de profundidad.

200 .
1501
1004 4

PRESION ( ATMOSFE R AS)
ol
o

1 2 3 4 5
DISTANCIA DEBARJO DEL NIVEL DEL MANTO
ACUIFERD.  ( MILES DE ft)

FIGURA 5. PRESION EFECTIVA DEBAJO DEL NIVEL DEL MANTO ACUIFERO.

C.- Separacidn.

En l1a Fig.(6) se ilustran las operaciones de separacién que se efectiian
en los procesos hidrometaliirgicos, describiendo la disolucidn inicial de
los valores metdlicos de 1a mena o del concentrado, seguido por la obten-
cidn de la solucidn impregnada, la cual puede o no requerir de una sepa-
racion s6lido-fluido, dependiendo esto del método a seguir. Por ejemplo,
en lixiviaci6n "DUMP", la soluci6n impregnada arrastra pocos sdlidos y
puede tratarse directamente. Esto se aplica tambien alos procesos "HEAP"
y "VAT".



La solucidn impregnada se procesa para recuperar los valores en metal que
contiene.

La separacién puede efectuarse precipitando el compuesto oxidado del me-
tal, tal como se hace en la produccidn de gibsita sintética A](OH)3 en el
proceso Bayer o°la obtencidn de torta amarilla (Na2U207) en el tratamiento
del uranio. La precipitacién se 1leva a cabo usualmente con control de tem-
peratura y pH, con y sin la adicion de agentes precipitadores especiales.

La precipitacién por reduccién tiene lugar cuando el metal en solucidn
es reducido al estado metdlico (o un estado de oxidacién menor) por reac-
cién con metales menos electronegativos y causan una reaccidn de desplaza-
miento, como en el caso de los jones de cobre en solucidon con el hierro
metdlico (cementacidn).

La extracci6n por solventes es un proceso en el cual el metal valor se
extrae selectivamente por medio de una fase orgdnica, la cual es Tuego
destruida y sometida (por ejemplo) a electrobeneficio para recuperar el
metal valor. E1 intercambio de iones es similar, con la salvedad de que
el medio extractor es un sélido, que puede ser natural o polimero sintéti-
co, capaz de remoyer selectivamente los valores en metal de Ta solucidn.
Seguido esto por 1a recuperacidn de estos valores, por reduccién electro-
1{tica o por precipitacién.

D.~ Menas de ley media y concentrados.

Los fundamentos de lixiyiaci6n y recupéracion de metales, principios fi-
sicoquimicos detallados, asi como prdctica en la planta metaliirgica, fue-
ron presentados por: PETERS, WARREN, y VELTMAN (1972).

En las figuras (7) y (8) se ilustran ejemplos de lixiviacién de minera-
Tes metdlicos oxidados. En este caso, lixiviacion de esfalerita tostada
(Zn0) y bauxita respectivamente. La recuperacidn de cinc y aluminio siguen
rutas distintas. E1 cinc se recupera directamente como metal por electro-
beneficio, mientras que el aluminio se separa primero como gibsita sinté-
tica calcinada (proceso Bayer), y luego se recupera como metal por electro-
beneficio de un bafio de sal fundida.

Un ejemplo de Tixiviaci6n de un sulfuro concentrado, es el proceso de
SHERRITT-GORDON, que consiste en tratar un sulfuro de niquel. E1 diagrama
de flujo se muestra en la figura(9).



SOLUCION LIXIVIANTE

SEPARACION

PRECIPITACION POR MENA O CONCENTRADO

REDUCCION EN

PRECIPITACION POR REDUCCION

CONTACTO
CEMENTACION HIDROGENO
_ ORO Y COBRE. NIQUEL, COBALTO
CORRIENTE| [LICOR COBRE.
DILUIDA CONCENTRADO ;
: REDOX
| 0RO
|
| T1ONICO
[ ORO Y PLATINO
I
EXTRACCION CON SOLVENTES,| ! PRECIPITACION SIN REDUCCION
INTERCAMBIO DE IONES, L
TEMPERATURA * | |
| COMO: SALES, SULFUROS.
URANIO, COBRE I e
* ALUMINIO ! URANIO, HIERRO, COBRE,
v COBALTO, NIQUEL.
[ ELECTROBENEFICIO |

COBRE, CINC.

COMO: HIDROXIDOS.
ALUMINIO, MAGNESIO, BERILIO.

FIGURA 6. METODOS DE SEPARACION.



CONCENTRADO
l SECADOR |

GAS (50,)
[_TOSTADOR RAPIDO |———sf PLANTA fE (H,50,) |
[ ALMACEN DE (zn0) ] (H,50,) AL MERCADO

AGUA DE LAVADO

4
[LIXIVIACION CONTINUApe———————ELECTROLITO AGOTADO
§—AGUA DE LAVADO —————

" FILTROS BURT  |————={ TRATAMIENTO DE RESIDUOS |

CusQ, As,04 RESIDUOS DE LA PLANTA
{ DE (Zn) A FUSION DE (Pb)

POLVO DE (Zn) PURIFICACION Y

FILTRACION | RESIDUOS '| PLANTA DE CADMIO |

| ALMACENAJE INERTE |

(Cd) ELECTROLITICO AL

[ 4 MERCADO
TORRE DE ENFRIA ELECTROLISIS |
MIENTO DE
ELECTROLITO . RESIDUOS DE COBRE A

FUSION DE COBRE

[rAscADO DE cATODO |

ELECTROLITO

GASTADO A ’
LIXIVIACION I——{ HORNOS DE FUSION ALEACION .

ELABORACION DE
POLYO DE CINC

[ coLApA | COLADA

o™

AL MERCAD

FIGURA 7. LIXIVIACION ACIDA DE CALCINADOS DE CINC.



Ca(OH)2

MENA DE BAUXITA

!

TRITURACION Y

MOLIENDA

PREPARACION DE
LA SUSPENSION

Na2C03

y
| ; AUTOCLAVES

SOLUCION
CAUSTICA
EVAPORADORES
RAPIDOS
VAPOR
ESPESADORES DE
LODOS
| EvaPorACTON | [ FiLtros ]

PIEDRA CALIZA

L0DO ROJO—{ FILTRO ] Na,C0, 1
4

[ MOLINO DE BOLAS]

TANQUES ENFRIAS | LAVADOR |
DORES
»| PRECIPITADORES | SINTERIZADO
= TOTAL
PARTICULAS ¥
DE (A1,05) { ESPESADORES | AGUA [ MoLINO DE BOLAS]
AGUAS DE LAVADO FILTROS | LODO __DESPER-
LAVADO HIDRATANTE ROTATORIOS DICIO
[cALCINACION SOLUCION DE ALUMINATO
TOTAL DE SODIO
4
ENFRIADOR
ALUMINA

FIGURA 8. LIXIVIACION ALCALINA DE BAUXITA.



MATA DE NIQUEL

CONCENTRADO DE NIQUEL

TRITURACION Y
MOLIENDA

L o] PREPARACION DE LA 'SALI%b DE GAS

(NiSO4) AMONIA- 4 ) LIXIVIACION CON

CAL 'DE LA
PLANTA DE (Co)

—» SUSPENSION

10

CHATARRA ALEADA

[LIXIVIACION ACIDA]

1 TORRE DE ABSOR-
CION DE(NH,)

SEPARACION

| NH3_ 13 ETAPA
SEPARACTON
LIQUIDO-SOLIDO

LIQUIDO-SOLIDO

RESIDUOS A LOS STOCKS

) PARA RECUPERACION DE
RECIRCULACION AIRE PARCIALMENTE SUBPRODUCTOS
DE LICOR AGOTADO CONSUMIDO ;
AIRE 1 LIXIVIACION CON L_J AGUA AMONIACAL A LA
NH3 | NH3 22 ETAPA 23 ETAPA DE LIXIVIACION

| 'SEPARACION

LIQUIDO-SOLIDO

v
A PRESA DE JALES
SOLUCION DE LIXI-
VIACION FIﬁﬁL

DESTILACION DE NH3
REMOCION DE COBRE

(CuS) COMO SUBPRODUCTO.

HpS ——————{ RASCADO DE COBRE |— SULFURO DE (Cu-N1i)

'

A LA 12 ETAPA DE

LIXIVIACION.
AIRE | OXIDACION T—®SALIDA DE GAS.
HIDROLISIS
HIDROGENO |[REDUCCION DE (Ni)

CATALIZADOR— SEPARACION
LIQUIDO-SOLIDO
LAVADO DE POLVOS

POLYO DE (Ni) Y BRIQU

REDUCCION DE (Ni) EN
LA SOLUCION FINAL.

ETAS

REDUCCION DE (Co) EN LA SOLUCION
FINAL

Hy

¥
S—®PRECIPITACION CON

H2S
[FILTRACION

SOLUCION A‘kECUPERACION
DE SULFATO DE AMONIO

SULFUROS DE (Ni-Co) A
RECUPERACION DE (Co)

FIGURA 9. DIAGRAMA DE FLUJO SIMPLIFICADO DE UNA REFINERIA DE NIQUEL.
(SHERRITT GORDON MINES)



1l
FUNDAMENTOS TERMODINAMICOS

Introduccion.

La termodindmica explica los procesos de mineralizacién geoldgica, co-
rrosién y disolucion de minerales (procesos que son esenciales a la hidro
metaldrgia). Los pardmetros mas importantes que rigen estos procesos son:
E1 potencial (energfa 1ibre), y el pH. Las relaciones entre éstos, se pre
sentan en forma grafica mediante los diagramas pH-potencial (diagramas de
Pourbaix), en ellos se pueden visualizar las condiciones para oxidacion y
reduccidn completa, fases estables o inestables que pueden existir entre
soluciones (sélidas, acuosas y gaseosas). En el diagrama pH-potencial se
representan las condiciones de equilibrio entre la litdsfera, hidrdsfera
y atmésfera, asi mismo describe zonas de pasividad, corrosidn y disolucidn
de minerales. En resumen suministra informacién para conocer la secuencia
de reacciones y fases que tienen influencia en los procesos hidrometalia-
gicos.

A.- Hidrésfera-1itosfera-atmdsfera.

En la Fig.(10) se ilustran las relaciones entre la hidrdsfera, 1itésfera
y atmésfera. Las relaciones que en ellas ocurren pueden ser homogeneas o
heterogeneas, dependiendo de si ocurren dentro de una fase o en T1a inter-
fase de dos fases respectivamente. Las reacciones de tipo I (atmésfera-hi
drésfera) y tipo II (hidrésfera-litésfera), son las de mayor importancia
para la hidrometaldrgia y se trataran con mas detalle.

La hidrésfera se refiere a la porcidn 17quida de la tierra, la litésfera
es la corteza terrestre, y la atmésfera es la envoltura gaseosa que rodea
a la tierra.

La fisicoquimica de la mineralizacidn es una guia Gtil para el metalur-
gista, ya que le proporciona un inventario de reacciones importantes en la
operacidon de sistemas hidrometaldrgicos, Haciendo notar que es necesario
tomar en cuenta factores cinéticos, y que en muchos casos estos son los de
terminantes de que una reaccidn se lleve o no a cabo, o en su defecto que
el tiempo empleado para realizarse dicha reaccidn, sea lo suficientemente
corto para tener importancia comercial.
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HOMOGENEOQ HETEROGENEQ HOMOGENEO
REACCIONES QUIMICAS. DISOCIACION. DISOCIACION ELECTROLI-
DISOCIACION GASEOSA. DISOLUCION GASEOSA. TICA.
DIFUSION. EVAPORACION. FORMACION DE COMPLEJOS
HIDROLIZADOS.
DIFUSION DE IONES SOLU-
BLES.

\\

- =

HETEROGENEOQ
PRECIPITACION

HETEROGENEO

SUBLIMACION M
OXIDACION ol m CORROSION
REDUCCION DISOLUCION
DESHIDRATACION mﬁ” (REACCIONES ELEC-
DESCOMPOSICION | TROQUIMICAS)

HOMOGENEO Y HETEROGENEQ

DIFUSION. NUCLEACION.

FUSION. PRECIPITACION.
REACCIONES REACCIONES

QUIMICAS. ELECTROLITICAS.

FIGURA 10. RELACIONES.ENTRE HIDROSFERA, LITOSFERA Y ATMOSFERA.



En la tabla (1) se enlistan los elementos mas importantes de la litésfera
e hidrésfera (Wells, 1962). Como se puede observar, los metales basicos
(para el hombre) se encuentran en tan pequefias cantidades que pueden con-
siderarse como trazas, pero gracias a los procesos de mineralizacidn se
encuentran concentrados formando vetas y filones.

TABLA - 1
COMPOSICION DE LA LITOSFERA E HIDROSFERA

LITOSFERA HIDROSFERA

ELEMENTO % PESO % VOLUMEN ELEMENTO % PESO
0 46.59 91.77 0 85.89
Si 27.72 © 0.80 H 10.80
Al 8.13 0.76 c1 1.93
Fe 5.01 0.68 Na 1.07
Mg 2.09 0.56 Mg 0.13
Ca 3.63 1.48 s 0.09
Na 2.85 1.60 Ca 0.04
K 2.60 2.14 K 0.04
Ti 0.63 0.22

OTROS < 0.01 %
Como se puede observar en la tabla (1), los elementos metdlicos mas abundan-
dantes son el aluminio y el hierro, y elementos como el sodio, potasio, mag-
nesio y calcio son integrantes prominentes de litdsfera e hidrdsfera.

I.- AGUA (hidrésfera).

(a) Estructura. E1 agua es una substancia Gnica en varios aspectos. Es
17quida a temperaturas ordinarias mientras que otros compuestos formados por
elementos cercanos al hidrégeno y oxigeno en la tabla periddica (v.g. CH4,
NH3, HF, PH3, HZS’ HC1, etc.) son gases. Esto se debe a que 1a molécula del
agua (HZO) esta formada por la unién de dos dtomos de hidrdgeno (positivos)
con un atomo de oxigeno (negativo) con un alineamiento aproximadamente te-
trahedral, dan por resultado una molécula altamente polar (esto es, existe
una atraccién muy grande entre &stas, a consecuencia de su momento dipolo).

13
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Cada molécula se rodea de cuatro vecinas (4.4 en el agua 1iquida) lo cual
da por resultado una densidad relativamente baja (1.0 g/cm3). Las uniones
entre las moléculas de agua se hacen formando puentes de hidrégeno, segin
se ilustra en la Fig.(11). '

Esta estructura facilita el transporte rapido de protones (H+ 0 H30+) y
radicales oxidrilo (OH™), requiriéndose para ésto, solo un pequefio movi-
miento (como se muestra en la Fig.11). Los protones tienen aproximadamen-
te cinco veces la movilidad de un catién hidratado en solucidn.

H M UNION DE MOLECULAS DE AGUA POR PUENTES DE HIDRO

s GENO.

N\ AN

07 0 ol ESTRUCTURA SIMILAR A LA DEL HIELO (TETRAHEDRAL).
H M H PARA EL AGUA LIQUIDA SON APROXIMADAMENTE 4.4 LAS
H “H MOLECULAS VECINAS.

SE REQUIERE UN PEQUENO DESPLAZAMIENTO DEL PROTON.

FIGURA 11. ESTRUCTURA DEL AGUA.



(b) Asociacidn con minerales. E1 agua se encuentra constituyendo la 1i-
tésfera, unida quimicamente con ciertos minerales. Se halla principalmen-
te en dos formas: Como agua de cristalizacion (agua atrapada en la estruc
tura del mineral) como es el caso del yeso (CaSO4.2H20) y el (MgC12.6H20)
o como radical oxidrilo en el reticulo cristalino, que es el caso de la
gibsita ( A1(OH)3 )is

E1 agua de cristalizacidén puede removerse calentando el mineral

CaSO4.2H20 = CaSO4 + 2H20 (1)

para obtener el mineral en su forma anhidra. En el caso del (MgC12.6H20)
la deshidratacion puede 1legar a la formacion de un 6xido, dependiendo
de las condiciones en que se efectie é&sta.

MgCl,.6H,0 = MgO + 2HCT + 5H,0 (2)

En el caso de que el agua esté retenida como radical oxidrilo, la remo-
cion de ésta requiere temperaturas mucho mas altas.

(c) Reacciones que se efectuan dentro de la hidrdsfera. Son de tipo ho-
mogeneo y un ejemplo de éstas, es la disociacion electrolitica del agua

H0 (1) = H" (ac) + OH™ (ac) (3)

La constante de equilibrio (K) es la cte. de Ostwald. Y en este caso,
K = 10'14 a temperatura ambiente, y es igual al producto de las activida-
de sus iones

K= (aH+) (aOH') (4)

La actividad del agua se toma como la unidad. En una solucion ideal Ta ac
tividad es proporcional a la fraccién mol (X) en solucidn y estd relacio-
nada al potencial quimico (u), por la ecuacién

u=u®+RT InX (5)
donde (u®) es el potencial quimico en el estado estandar. En soluciones

no ideales la fraccion mol y la actividad no son identicas, requiriendose
un factor de correccién de la fraccién mol por el coeficiente (¥),6

u=u +RT In¢X=u’+RT Ina (6)

Para soluciones diluidas la fraccidn mol puede sustituirse por la concen-
tracién. Normalmente el estado estandar se toma como actividad uno. La cte.
(K) se relaciona a la energia libre de Gibbs, entalpia y entropia por la

ecuacion

-RT 1n K = 86° = &K° - T as° (7)

15
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donde A4G°, aH° y as° son la energia 1ibre, entalpia y entropia molar estan-
dar de reaccién respectivamente. Aun cuando aH° y 4s° son funciones de la

temperatura, para pequefios cambios de &sta, asumiremos que son ctes. de tal
manera que ac° puede calcularse por la Ec.(7) para una temperatura interme-
dia T (°Kelvin). La energia 1ibre molar es la suma de los potenciales quimi
cos de los productos, menos la suma de Tos potenciales quimicos de los reac

tivos. Por ejemplo para la Ec.(7)

ac° = ua+ + ugH- - ugzo (8)

E1 potencial quimico estandar del H" se toma como cero y es la base para la
escala de hidrdgeno de la serie de fuerza electromotriz. Los potenciales
quimicos de los elementos en el estado puro son tambien cero. Para el HZO(I)
y OH (ac), Uy o = -56,690 cal/mol y ugy- = - 37,595 cal/mol, por lo cual
ac® = + 19,098 cal/mol.

Otro tipo de reaccidn que puede ocurrir dentro de la hidrdsfera es la hi-
drélisis. Por ejemplo el i6n cianuro que reacciona con el agua para formar

dcido cianhidrico sin disociar, segiin la reaccidn
CN™ + Hy0 @ HCN + OH™ | (9)
Los iones férricos se hidrolisan,formando productos de hidrdlisis solubles
seqﬁn las reacciones
e*3 + Hy0 = FeOH'? + H' (10)
2 4 1

F

FeOH" 0 =Fe(0H)’2' tH (11)

2
Un tercer tipo de reaccién homogénea en solucidn acuosa, es la formacidn de
complejos, por ejemplo las aminas de cobre, cobalto y niquel. Para el niquel

+2

5 . +
Ni*2 + Ny = Ni (NHg) +2 (12)

donde (n) toma valores entre uno y seis. Para cobre n =14, yen cada
caso depende de la razdn (NH3/16n metdlico) en solucion.

2.- Reacciones, hidrdsfera-atmosfera.
Estas reacciones son de gran importancia debido a que algunas veces en su
equilibrio, se establece el potencial oxidante o reductor de la fase acuosa.
Como ejemplo esta la disociacion del agua en sus componentes gaseosos H2 y
02 como se indica en la siguiente reaccion

Hy0 (1) 2 H,(g) + 7 0, (9) (13)
La cte. de accién de masas para la Ec.(13) es

pl/2 (14)

K=P
H, 02
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donde PH y P0 son las presiones parciales del H2 y 02 respectivamente.
Los poteﬁcialeé quimicos del H2 y 02 son cero, y por lo tanto 4G = UH 0
— 56,690 cal/mol. De 1a Ec.(7), se obtuvo que K = 4.37 X 107*2. por 16
tanto, el agua en equilibrio con oxigeno a una presidon parcial de 1 Atm.
tendrda en equilibrio una PH =4.37 X 10'42 Atm. Y analogamente, agua en
equilibrio con hidrdgeno a ana PH = 1 Atm. tendra asociada una P0 =(1.91
X 1078%)atm. 2 2

E1 equilibrio entre gases y el agua repreSenta un aspecto importante
de la hidrometa]ﬂrgia, ya que la solubilidad de los gases determina al-
gunas veces las caracteristicas termodindmicas y cinéticas del sistema.
Los gases se disuelven en dos formas. La primera es reaccionando con la
fase acuosa Ej. el CO2 reacciona con el agua dentro de cierto rango de
pH.

- +
€0,(g) + Hy0(1) = HCO5 + H (15)
Los gases que se disuelven en el agua reaccionando con ésta, presentan

una solubilidad mayor que aquellos que no lo hacen, Ej. de estos G1timos
es el caso del 02, H2, N2 etc. los cuales se disuelven sin combinarse
quimicamente con el solvente y permanecen como especies diatdmicas en so
lucidn, de acuerdo con la siguiente reaccidn.

6,(a) = G,(1) (16)

La constante de equilibrio para la Ec.(16) es la constante de Henry (Kh)
y esta dada por.
&
K= (17)
i
2
En la Fig.(12) se ilustra la solubilidad de oxigeno e hidr6geno en agua
a varias temperaturas (Pray, 1952). La solubilidad decrese conforme au-
menta la temperatura hasta aproximadamente el punto de ebullicidn normal
del agua. Y a partir de ahi, la solubilidad se incrementa con el-aumento
de temperatura. Este incremento es importante para la lixiviacion de mi-
nerales en autoclave. E1 proceso de disolucién cambia de exotérmico a en
dotérmico conforme la temperatura se incrementa. A una temperatura dada
la concentracién de gas disuelto se incrementa linealmente de acuerdo
con la ecuacion de Henry, Ec.(17).
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3.- Reacciones hidrésfera - litdsfera.

Entre la hidrésfera y litdsfera ocurren varias reacciones heterogeneas
que son distintivas (reacciones, sélido - solucidn acuosa). Como por
ejemplo, un incremento de las especies solubles a una solucidn saturada
da por resultado 1a precipitacion de compuestos s6lidos. Lo cual se .
ilustra en la ecuacidon siguiente.

Fe(0H),, (s) = Fe'? (ac) + 20H™ (ac) (18)

La constante de equilibrio se denomina (cte. del producto de solubili-

dad, Ksp)’ el KSp para la Ec.(18) esta dada por.

- 2
Ksp =(ape*t2) (apy-) (19)
La concentracién de iones en solucion esta T1imitada a su KSp a la tem-

peratura dada.
Un segundo tipo de reaccidn sdlido-solucién acuosa es la corrosion,



descrita por la siguiente reaccidn
Fe (s) + 21" (ac) = H, (g) + Fe? (ac) (20)

Esta reaccion se 1leva a cabo tan fuertemente en la direccidn indicada qué
en la litdésfera nunca se encuentra el hierro elemental nativo.

Las reacciones de equilibrio en la interfase s61ido-solucidn acuosa se
caracterizan porque en éstas, puede o no ocurrir oxidacién y reduccion. Una
reaccién sin oxidacién y reduccién puede representarse por la ecuacion

ah + cHy0 = bB + mH" (21)
La energia libre estandar esta dada por
0 _ .0 O :
4G = buB + mut (auA + cquo) (22)
o en términos generales
86° = Zv.u? (23)
y de acuerdo con la ecuacion (7)
0
Sv.u.
InK=-—"1— (24)
RT

Usando logaritmos base (10), la ecuacidn (24) se convierte en (a temperatu-
ra ambiente).

b _m
sv.u® a, a,t
Tog K = - ——1—=10 Ba HC (25)
1364 ap aH20

Por definicidn, como se establecid previamente uﬁ+ =0 y ay g = 1. La
2

Ec.(25) puede escribirse en la siguiente forma

i
log K = —— - m pH (26)

a

Siempre y cuando no halla transferencia de electrones, la Ec.(26) es 1a for-
ma mas Gtil para evaluar la termodindmica de la reaccidn.
Si 4G es el cambio de energfa libre para una reaccidn

AG = E:viu,i (27)
Donde us esta definido por la Ec.(6). En el equilibrio

Sv.u, =0 (28)

19



A concentraciones diferentes a las de equilibrio, de las Ecs.(6) y (27)
se obtiene.

AG = Zv.u, + RTZv, In a; (29)

Si existen pares de 6xido reduccién en la reaccidn, hay transferencia
de electrones. Las reacciones electroguimicas (aquellas en las que hay
flujo de electrones del dnodo al cdtodo) se representan por medio de
reacciones de media celda.

oxidacion — (e) produccién de electrones (anédica)
reduccién (e) —» absorcién de electrones (catddica)

La energia libre esta relacionada al potencial de media celda por las

siguientes reacciones
o _ _ o . = Inl
_AG” = nFEo ; AG nFE0 (30)

donde (n) es el nimero de electrones transferidos en la reaccion, F es
1a constante de Faraday (23,060 cal/mol) y Eo y Eg son el potencial es-
tandar de media celda y el potencial de reaccion de media celda respec-
tivamente. En la tabla (2) se enlistan los potenciales de media celda
para varias reacciones de electrodo.

B.- Diagramas de Pourbaix.
Todas las reacciones que presentan equilibrio de soluciones acuosas
se pueden expresar en la siguiente forma. .

ah + cH0 + ne” = bB + mH* (31)

Si n=0, la reaccion es una reaccién quimica como la indicada en Ta Ec.(21)

sin oxidacidn y reduccion. Para n-# 0, A representa los reactivos en el
estado oxidado y B en el estado reducido. Combinando las Ecs.(29) y (30)
da Ta ecuacion de Nernst.

E:_;-ﬂz”hai (32)

donde Zviu? = Ac? , y u? > VY a, se refiere al potencial quimico, coe-
ficiente estequiométrico y actividad del"iesimo" componente. A tempera-
tura ambiente la Ec.(32) aplicada a la Ec.(31) se convierte en.

a
E, = £+ 2 0.0501 pH - 2:099L 144

. (33)
a

> o
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TABLA II
POTENCIALES DE ELECTRODO

cion Potencial en volts

Reac
A+ e = Au 1.68
Mn+3 + e = Mn+2 1.51
Pd*? + 2e = Pd 0.83
At + e = Ag 0.7986
Fetd & & = Fa'? 0.771
cut? + 2e = cu : 0.340
Electrodo de calomel saturado de KCI1,
Hg™2 + 217 = Hg,C1, 0.2415
Cu+2 +e= Cu+ v 6.158
sn*t + 2e = sn*2 0.15
2H:3+ 2e = H, 0.0
Fe*3 + 3e = Fe -0.036
pb*2 + 2e = Pb -0.1263
sn*Z + 2e = sn -0.1364
Nit2 + 2e = Ni -0.23
ot + 2e = Co -0.28
cd*? + 2e = cd -0.4026
Fet? + 2e = Fe -0.409
cr'3 + e = cr'2 -0.41
g g = gt -0.61
crt3 4 3e = cr -0.740
n*? + 2e = In -0.7628
Mn*2 + 2e = Mn -1.029
REFERENCIAS :

" Oxidation potentials,"

Wendell M. Latimer

2nd. Edition, Prentice Hall Inc.
New Jersey, 1952.

21



22

Si los voltajes estdn referidos a los potenciales de media celda de hi-
drdgeno Eo= Eh. E1 diagrama de Pourbaix es una grafica de Eh Vs pH
para componentes s6lidos, gaseosos y disueltos en equilibrio. Aparente~:
mente de las Ecs.(31) y (33) si my n estdn en el mismo lado de la ecua
cién, la razén m/n serd negativa. Si n =0, la Ec.(31) representa una 11
néa vertical en el diagrama pH-potencial, en el cual el voltaje es inde-
pendiente. Sim = 0, la reaccidn es independiente del pH.

Los 1imites de estabilidad del agua (superior e inferior) se represen-
tan por las siguientes ecuaciones:

limite superior,
1/2 0,1g) + 2H"(ac) + 2e” = Hy0(1) (34)

limite inferior,
2H (ac) + 2e” = H,(g) (35)

Las ecuaciones de Nernst correspondientes son:
limite superior,
E,= 1.228 - 0.0591 pH + 0.0147 log P02 (36)
limite inferior,
P 0.0591 pH - 0.0295 log PH2 (37)

Los limites superior e inferior de estabilidad son dependientes de la
presién, y rango de condiciones fuertemente oxidantes a fuertemente re-
ductoras. Es tambien de interes el hecho de que grandes cambios de pre-
sion afectan el voltaje (o limites) ligeramente.

En la Fig.(13) se ilustra la region de estabilidad del agua (area som
breada) entre una presidon de una atmésfera de oxigeno y una presion de
una atmésfera de hidrégeno. Incrementando la presidn hasta 10° Atm. Tos
limites superior e inferior se mueven a la posicién indicada en el dia-
grama. Por 1o que es claro que los limites termodindmicos de estabilidad
del agua son poco influenciados por la presién, aun cuando algunas veces
la presién tiene una gran influencia en la cinética de los procesos.
Virtualmente todas las interacciones de la litdsfera - hidrdsfera puede
esperarse esten comprendidas dentro de la regién sombreada. Tambien se
puede predecir que todos los procesos de disolucién y corrosidn caeran
dentro de &sta. Las capas superficiales estables asi como productos su-
perficiales se pueden en muchos casos predecir.
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Tambien se pueden formar intermediarios inestables, en algunos casos
como transiciones cinéticas. Las 17neas punteadas de la Fig.(13) divi-
den a ésta, en dreas predominantes en las cuales el i6n o molécula in-
dicado esta en mayor concentracion. Las 1ineas seccionadas representan
1ineas de igual concentracidn. Por ejemplo la 1inea seccionada vertical
dentro de la regiﬁn de estabilidad del agua, representa concentraciones
iguales de H y OH™. La 1inea seccionada de 1a parte superior derecha
del diagrama, representa la condicidn H2 2/H 1. Claramente el perdxi
do de h1drégeno, i6n perdxido y i6n hidruro son inestables en condicio-
nes normales. Esto es, se requeririan presiones de (0 2) superiores a

030 Atm. para estabilizar el HZOZ a concentraciones tan bajas como 10
molar. A pesar de ésto, el perdxido de hidrdgeno se forma (algunas veces)
como producto intermedio. En la disolucidn anddica del oro y la plata, en
presencia de cianuro el HZOZ se forma como intermediario en la reduccidn
catédica de oxigeno, de acuerdo con las siguientes reacciones (Boonstra,
1943 y Habashi, 1966)

anddica: Au=Au" + e (38)
Au + 2CN” = Au(CN); (39)
P + =
catdédica: 02 + 2H + 2e = H202 (40)
La descomposicidn continua del Hzo2 a H20,
+
2H + H202 + 2 = 2H20 (41)

es tan lenta que esencialmente las concentraciones estequiométricas del
H202 aparecen en solucidn.

1.- Reacciones, metal-solucion.

En la Fig.(14) se ilustra la superposicién de varias reacciones de elec
trodo metdlico para varias actividades de los jones metdlicos. Aparente-’
mente de la Fig.(14) hay tres métodos para 1la reducci6n de un metal ioni-
zado a metal. Por aplicacidn de un potencial externo mas negativo que su
potencial de media celda, el metal ionizado se reduce depositandose en la
superficie del electrodo metdlico, por electrdlisis. Un segundo método re
sulta cuando un i6n metdlico en solucidn, MIZ , se pone en contacto con
otro metal, 2, cuyo potencial es mas negativo. Esto da por resultado que
el metal M1 se deposita en MZ’ ésto se conoce como cementacion.
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En general, la reduccidén por contacto (cementacidon) se puede representar
por 1a ecuacidn global

%1+ EE—M2 = M+ ;%~M2+22 : (42)
donde Ej,  Epp - Aparentemente de la Fig.(14) cada metal es potencial-
mente capaz de reducir a aquellos cuyos potenciales son mas positivos.
Los sistemas de importancia comercial son el Cu+2/Fe0 . Ag(CN)é/Zno,
cu*?/Ni® y cd*?/zn°.

Un tercer método de reducir metales en solucion se obtiene usando el
hidrogeno como reductor. como se indica en la Fig.(14) el hidrdgeno es
capaz de reducir metales cuyo potencial es mas positivo que el de éste,

y la termodinadmica se favorece a altos valores de pH. A altos valores de
pH la dificultad surge de la formacidon de capas de 6xidos e hidrdoxidos
que pasivan la pieza. Tambien, la cinética es lenta a temperatura ambien
te y baja presion de hidrogeno. Termodinamicamente el i6n cuprico podria
reducirse haciendo burbujear H2 a traves de la solucidon a temperatura
ambiente. La cindtica es muy lenta en condiciones ambientes y la reduc-
cion por hidrégeno se debe 1levar a cabo en autoclaves a presiones y tem-
peraturas elevadas. La reaccidn general es

+z ‘1

1+ 5= Hy = M + 2 W (43)

i 2= H*+

1

Deben de estar presentes en solucién nicleos del metal, los cuales crecen
conforme se deposita éste. Consecuentemente el voltaje disminuye conforme
la actividad del i6n metdlico decrese, Similarmente el pH decrese debido
a la generacidon de iones H' de acuerdo a la Ec.(43). La 1inea seccionada
que se extiende desde el limite Cu+2/Cu°, indica el camino seguido por el
cobre en la reduccién. Cuando su potencial alcanza la linea del Timite in,
ferior de estabilidad del agua, la reaccidn esta en equilibrio y la reduc
cién termina. Esto presenta serios problemas en la reduccidn de Ni+2 y
Co+2 segln puede observarse en la Fig.(14). E1 equilibrio se alcanza rapi
damente y no puede ocurrir una reduccion extensiva. Esto puede 1levarse a

cabo acomplejando las aminas de cobalto y Niquel, To cual da por resulta-:

do un par de reduccidén el cual puede proceder sin desviacion de pH, segiin¢
la reaccion

+2

Ni(NHg)3% + Hy = Ni° + 2NH) (44)

2
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ACTIVIDAD DEL ION METAL
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y &sta es la base para la produccidn comercial de cobalto y niquel ( For-
ward y Halpern, 1956 ). ‘

2.- Reacciones, 6xido metalico-solucién.

La abilidad para disolver un metal o sus o6xidos, se puede representar
graficamente de acuerdo a la definicion de los limites usada. Para un e-
quilibrio de iones metdlicos disueltos o iones metdlicos formando comple-
jos, con sus 6xidos, la concentracién en solucidn se debe especificar.
Pourbaix arbitrariamente establecid 10'6 como la maxima actividad para
las especies disueltas en zonas de pasivacion, o proteccion debida a la
formacion de capas superficiales. Si se desea disolver, por ejemplo en la
extraccion hidrometalirgica de metales valor, 10'3 es un valor mas realis
ta. Las regiones entre estos dos valores representarian condiciones que
darian como resultado corrosidn, por ejemplo, concentraciones a las cua-
les se produciria una excesiva corrosidn metdlica pero que seria insufi-
ciente para una extraccion efectiva por disolucidn. La Fig.(15) es un dia
grama pH-potencial del sistema Cu-O-H20 en el que se describen zonas de
pasivacién y disolucién. Los valores del Togaritmo de la actividad para
las especies solubles estdn indicados en los limites.

3.- Reacciones, sulfuro metalico-solucidn.

La Fig.(16) es un diagrama de Pourbaix, de dreas predominantes del sis-
tema S 0- H 0 para una actividad total de todas las especies sulfuradas
de 10 ( ZS = 107 ) Las dnicas especies sulfuradas estables son el H504,
504, HZS HS™ y el azufre elemental. La formacion de capas de azufre ele-
mental ocurre en soluciones acidas segln se indicé. En solucidn basica, du
rante la oxidacién de los compuestos de azufre producidos, se forman espe-
cies intermediarias metaestables de azufre tales como el tiosulfato, ditio-
nato y politionatos. En condiciones dcidas, durantes durante la disolucion
de minerales sulfurados, algunas veces se forman capas.de azufre elemental,
pero intermediarios metaestables de éste, no han sido observados aun.

Las relaciones de estabilidad y la secuencia de formacién de capas reac-
cionantes superficiales se pueden predecir por medio de un diagrama pH-poten
cial. Se usara el sistema Cu-O-S-HZO para ilustrar ésto. La Fig.(17) co-
rresponde a dicho sistema, para ZS = 10'1. Las regiones estables del Cu25 y
CuS indican que no se pueden formar capas de azufre adyacentes al CUZS de-
bido a la siguiente reaccién
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FIGURA 16. DIAGRAMA DE POURBAIX DEL SISTEMA S-0-H,0 A 3S = 10-1

EN EL QUE SE DESCRIBEN LAS ESPECIES ESTABLES DE AZUFRE
FORMADAS.

29



30
Cu,S + S° = 2Cus (45)

que se favorece termodinamicamente. La secuencia de capas superficiales for
madas en la superficie del CuZS es CUZS/CuS/S. Si el CUZS esta en una solu-
ci6n acuosa de alto potencial de oxidacién (E, alto) reaccionard, abatien-
do (disminuyendo) el potencial debido al agotamiento de oxidante en la su-
perficie, dando por resultado la creacidn de un sobrepotencial de polariza-
cién y la formacion de CuS. La reaccién anddica es

Cu,S = Cus + cu*? + 2¢” (46)

con la formacién de capas superficiales de CuS en el sustrato de Cuzs. Si
el oxidante es oxigeno, la reduccion catédica consumira iones hidrdgeno y
oxigeno (02) en la superficie, de acuerdo con la reaccidn

1

70, + MY+ 2e7 = H,0 (47)
Si el par catddico contiene iones férricos,
2Fe*d + 2¢™ = 2Fe*? (48)

sin consumo de iones hidrégeno.

Si la cinética es lo suficientemente rdpida, como se ha experimentado a
alta concentracién de oxidacién y alta temperatura, puede ocurrir la sufi-
ciente polarizacién superficial para que se forme el CuS y s°. La formacién
de azufre ocurre por la reaccidn

+2

Cus = Cute & 52 70" (49)

resultando de &sto la formacidn de capas superficiales de s° sobre el CuS.
En 1a Fig.(18) se ilustra la formacidn de capas superficiales de CuS y e
La reaccidon (49) ocurre en el limite (I) con la formacion de una capa poro
sa de CuS que permite la difusién de iones Cu+2 hacia afuera y la conduc-
cién de electrones a la superficie del 1imite (II), en donde el oxidante '
( 0, o Fe+3) se reduce de acuerdo a las ecuaciones (47) y (48). E1 poten-
cial se estabiliza por la reaccion en régimen permanente en el limite (I).
Tan pronto como el Cu S a reaccionado, el potencial decrese y se forma una
capa de s% no conductor E1 oxidante ahora tiene que difundir a traves de
la capa de s® 10 que da por resultado una marcada retardacion de la cinéti
ca. La Ec.(49) representa la reaccién en el limite (III), ahora, para un
potencial mas negativo como se indica en la Fig.(17). Para cinéticas muy
rapidas (altas temperaturas y la presencia de iones férricos) ambas etapas
de 1a reaccién pueden ocurrir con la formacidn simultanea de CuS y 50
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DE CHALCOSITA. (CUZS) Y COVELITA (CuS).
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I11.- RAPIDEZ DE LOS PROCESOS HIDROMETALURGICOS

A.- Introduccidn.

En general, el estudio de la rapidez de una reaccidn nos proporciona dos
tipos de informacién. Desde un punto de vista practico se pueden 1levar a
cabo estudios de un sistema reaccionante en particu]ar, tratando de repro-
ducir aproximadamente las condiciones que se encuentran en procesos operan
do comercialmente. Este tipo de informacidn es excepcionalmente valioso
desde el punto de vista de ingenieria y puede obtenerse en tres niveles:

A escala de laboratorio, escala planta piloto, y en operacién a gran esca-
la. Un segundo objetivo de los estudios cinéticos, quiza mas fundamental
que el anterior, es la correcta interpretacidn de la rapidez en término de
1os mecanismos. Si se dispone de suficiente informacidon, el objetivo seria
la comprobacién de la habilidad del modelo para predecir el comportamiento
del sistema bajo ciertas condiciones dadas, asi mismo para entender mejor
los conceptos fundamentales.

La mayoria de los sistemas hidrometalirgicos y pirometaldrgicos son he-
terogéneos, y en consecuencia la etapa mas lenta de una serie de reaccio-
nes puede tambien ser heterogénea, esto es, involucrar interfases s6lido-
liquido, 1iquido-liquido o s61ido-gas. En algunos casos, la etapa lenta
en un sistema heterogéneo puede ser homogénea si la difusion a traves de
una de las fases es la que controla la reacéiﬁn.

Los primeros experimentos efectuados para estudiar la rapidez de una re-
accién, fueron 1levados a cabo por (Wenzel, 1777), en dichos experimentos
se estudid la disolucidn de cobre y cinc en soluciones dcidas. Wilhelmy
(1850), obtuvo ecuaciones para describir la rapidez de inversion de la sa
carosa. E1 concepto de constante de la velocidad de reaccion fue propuesto
por Van't Hoff (1884) y Arrhenius (1889) algunos cuarenta afios despues del
trabajo de Wilhelmy.

En su forma exponencial la ecuacidn de Arrhenius es:
K =4 e-AE/RT (50)

Aparentemente de la Ec.(50) el logaritmo de la rapidez especifica (k) seria
lineal con el reciproco de la temperatura. E1 témino A es el factor de fre
cuencia y AE es la energia de activacidn.

La rapidez de una reaccion se puede expresar mediante ecuaciones diferen-
ciales simples. Y mediante la aplicacién de diferentes técnicas matemdticas
de andlisis es posible interpolar o extrapolar Tos datos de la rapidez de



de reaccidn medidos, a una gran variedad de condiciones de temperatura,
configuracion geométrica y presiones o concentraciones; y de ésta forma
poder resolver el problema de ingenieria.

B.- Métodos experimentales.

E1 método empleado en la medicién de la rapidez de reaccidon depende
en primera instancia de la naturaleza del sistema en cuestion. En sis-
temas gaseosos se dispone de una gran variedad de técnicas experimenta
les. Muy a menudo los cambios de volumen o presién resultantes de éstos,
proveén un método facil para seguir la reacci6n. La ceomatografia de ga
ses, espectrofotometria y espectrometria de masas se usan extensivamente
en el analisis de gases. En sistemas heterogéneos formados por s6lidos
y gases, se puede registrar el cambio de peso del sélido. Este método es
muy Gtil en el estudio de la cinética de oxidacifn de metales o sulfuros
metdlicos, la deshidratacién de minerales, la calcinaci6n de carbonatos
o cualquier sistema en el cual el sdlido cambia de peso. Las variaciones
de peso pueden detectarse con una microbalanza, una balanza de torsidn o
por medio de una espiral de cuarzo.

Las técnicas experimentales aplicables a sistemas hidrometalirgicos
son mas limitadas que en el caso de las reacciones gaseosas O gas-sdlido;
ya que la técnica requiere de la extraccioén periédica de 1iquido para
amalizarse -normalmente-. Los métodos en que se detecta el cambio de pe-
so, aunque posibles, son dificiles debido a las corrientes térmicas y a
efectos de ingravidez. Las alicuotas extraidas se pueden analizar en mu-
chas formas: Conductimetria, polarografia, espectrometria etc. En algus
nos sistemas acuosos es posible analizar continuamente el medio, evitédn
dose de ésta forma el muestreo periédico; sin embargo, el uso de grandes
rangos de presién y temperatura hacen que el método continuo sea muy di-
ficil de aplicar. La medicion de la presién en un sistema reaccionante
formado por un gas o por gases sobre un sistema acuoso con solidos sus-
pendidos, puede usarse para seguir la cinética de la reaccidn de un sis
tema cerrado, pudiéndose ademds instrumentar para mediciones continuas.

E1 éxito de 1a aplicacion de un método experimental a un sistema dado,
depende de un juicio adecuado y de la cuidadosa planeacion de los expe-
rimentos y del control de los mismes. Esto es particularmente importan-
te en lo que respecta a la geometria del sistema y que la forma de ex-
traer periddicamente la muestra no afecte ni la concentraci6n ni el ba-
lance de materiales.

34
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E1 método seleccionado debe ser lo suficientemente rapido para seqguir la
reaccion bajo la condicién estudiada. En muchos sistemas es necesario me-
dir mas de un parametro en el curso de la reaccién si se forman varios

productos.
C.- Procesos fundamentales.

1.- Reacciones homogéneas.

E1 término homogéneo implica que una reaccidn dada se 1leva a cabo den
tro de una fase de un sistema. Muy a menudo, una reaccion aparentemente ho
mogénea puede en realidad ser heterogénea puesto que las paredes del reci-
piente o alguna otra superficie s6lida presente puede actuar como un cata-
lizador. Unas de las primeras cosas que hay que determinar al estudiar re-
acciones supuestamente homogéneas, es si existen o no efectos externos so-
bre la rapidez de la reaccion. En un sistema heterogéneo el paso o etapa
lenta de una serie de reacciones, puede ocurrir en una de las fases y de
hecho la reaccidn ser homogénea. Por ejemplo, la corrosidn de un metal,
1a disolucién de un mineral, o la precipitacién con hidrogeno de un metal
puede involucrar difusion en la solucién. La difusién en la solucidn es la
reaccién homogénea mas comunmente encontrada en procesos hidrometalirgicos.
La difusién es de importancia primaria en sistemas en estado s6lido; y es-
ta involucrada en muchos procesos tales como cambios de fase, oxidacion de
metales, nucleacién etc. Muchos estudios se han 1levado a cabo para estu-
diar la difusién de un metal en otro, o la autodifusién del metal.

Una reaccién homogénea puede involucrar difusidn en la fase o alguna re-
accion molecular dentro de &sta. La cinética de las reacciones homogéneas
en sistemas gaseosos o liquidos pueden expresarse con modelos matemdticos
simples. Las reacciones en fase gaseosa (la mayoria) no son controladas por
difusién, pero presentan una etapa lenta asociada con las especies reaccio-
nantes. En reacciones en solucién, el proceso puede estar controlado por di
fusion o por la reaccidn entre dos o mas de las especies reaccionantes.

Las reacciones en soluciones acuosas siguen una secuencia de pasos, uno o
mas de los cuales controla la rapidez de la reaccidon. Estos son: 1) difu-'
sién de los reactivos, el uno hacia el otro, 2) reaccién quimica, 3) difu-
sién de productos. Los coeficientes de temperatura pueden facilmente sepa-
rar las etapas (1) y (3) de la (2) puesto que la energia de activacion para
la difusion en solucidn,



36

es del orden de 5 kcal o menos. Las reacciones en solucion en las cuales
la etapa dos es operativa, pueden identificarse facilmente por los datos
de temperatura ya que las energias de activacidn involucradas son del oﬁ'
den de 10-25 kcal. En muchos casos la difusion puede eliminarse como eta
pa lenta, incrementando la agitacion de la solucidn o por disminucidon de
la temperatura. Una variacion relativamente pequefia de la rapidez de la
reaccidn con la temperatura en reacciones con difusion, puede dar como
resultado que a temperaturas mayores la reaccion este controlada por di-
fusién. E1 cambio de pendiente en una grafica de Arrhenius (log k Vs.1/T)
en un valor pequefio conforme se incrementa la temperatura es consistente
con un cambio en la etapa lenta, de la etapa (2) a 1a (1) 6 (3).

Debe hacerse notar que en varios tipos de reacciones el paso o etapa 2
podria prevalecer en un sistema dado, debido al equilibrio interdependie
te o reacciones en régimen permanente con reactivos, intermediarios o
productos de reaccidn. En sistemas acuosos, los efectos del pH relaciona
dos a la hidrdlisis de sales de dcidos débiles o sales de bases débiles
pueden ser importantes. Una evaluacidon completa de la cinética del siste
ma requiere el conocimiento de estas reacciones secundarias.

2.- Difusidn en la solucion.

Basicamente la difusion es un proceso que tiende a igualar la concen
tracion dentro de una fase. E1 potencial impulsor es el gradiente de con
centracion dentro de ésta; y la concentracion en un instante dado esta
relacionada a la cordenada de difusidon, al gradiente de concentracidn y
a la influencia de la concentracion y temperatura en el coeficiente de
difusién. (Fick, 1855) descubrié que la difusidon tiene un cierto parale-
1ismo con la transferencia de calor de un cuerpo a otro. La primera ley
de difusidon de Fick es

- .n.oc
4= DS (51)

donde J es la cantidad de material difundiendo por unidad de tiempo a tra
ves de un plano perpendicular(de drea unitaria) a la direccion del movi-
miento, c es la concentracion, x es la cordenada de posicion medida per-
pendicularmente al lugar de referencia, y D es el coeficiente de difusidn.
En unidades c.g.s. las dimensiones de D son (cmz/seg). La cantidad J de-
pende de las unidades en que se mida la concentracidn, ya sea mo]/cm3, 0
mo]écu]as/cm3.
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Alternativamente, la cantidad J puede expresarse en la forma:

_ldn
J = A dt (52)

en la cual n es la cantidad (moléculas o moles), t es el tiempo y A es el

drea del plano de referencia. Combinando las Ecs.(51) y (52) resulta la
expresion general de la primera ley de Fick:

g—2=-DAéL)C( (53)
Elsigno negativo indica una disminucion de n con el tiempo. La integracién
de la Ec.(53) bajo condiciones de régimen permanente (sin cambio de canti-
dad y concentracion en un punto dado con el tiempo), J = constante, da:

ldn _ 5 _ _pAc (54)

En 1a mayoria de los sistemas hidrometaldrgicos se comete un pequefio
error al considerar el coeficiente de difusion como constante e independien
te de la concentracién. En sistemas en los cuales se presenta una disolucidn
0 precipitacion de un s6lido, la difusidn a través de la zona adyacente a la
interfase s61ido-1iquido puede ser el factor 1imitante del proceso. Con agi-
tacidn constante, el espesor de esta zona permanece cte. y pronto se alcanza
la condicién de régimen permanente (régimen continuo) en el cual la cantidad
de materia que entra a la zona estd balanceada con la que sale, esto es, no
hay acumulacidon ni vaciamiento en la zona.

En la Fig.(19) se representa el 1imite de difusién adyacente a la superfi-
cie s6lida con la concentracidon (1inea seccionada o segmentada) a través del
1imite variando linealmente de acuerdo a la Ec.(54). La concentracién real
esta indicada por la 1inea continua (s61ida) la cual ilustra el error cometi
do al hacer la simplificacién mencionada. Si x se mide perpendicularmente y
en direcci6n positiva a la superficie s6lida, la Ec.(54) se vuelve:

h =S¢ J ”

= Ay (difusién hacia la superficie) (55)
donde Ep = concentracidon global, y € = concentracion en la superficie.
Tambien:

b s J

e 45 (difusién de la superficie) (56)

Normalmente, se asume un valor promedio de Ax en condiciones de agitacién
constante.
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Para un flujo constante, Cp debe mantenerse esencialmente Cte. si se usa
una concentracién y volumen de solucién relativamente grande, de tal for
ma que la disminucién de la concentracién debido a la formacidn de los '
productos de reaccién, sea despreciable.

A menudo es posible eliminar 1a agitacién como variable en un estudio
cindtico si ésta es lo suficientemente grande. En la Fig.(20) se muestra
la variacién de la rapidez de reaccién con la velocidad de agitacidn, du
rante la disolucién de s6lidos. Se podria enfatizar sin embargo, que la
eliminacién de la agitacién como variable, no nos garantiza que la difu-
sién como etapa controlante del proceso, haya sido eliminada. A medida
que la agitacion se incrementa, Ax—oixmin, donde Axm.'n es el espesor
minimo de la capa 1imite estacionaria de la solucion adyacente a la su-
perficie sélida. La difusion a través de ésta pelicula, (que no es fuer-
temente influenciada por la agitaci6n) puede aun ser la etapa controlan-
te de 1a velocidad de reaccidén. Bajo éstas condiciones, solo la energia
de activacién determinard si la difusidn a través de la capa limite o la
reaccidn en la interfase, controlan el proceso. Wagner (1910) y Lebrun
(1913) estudiaron la cinética de crecimiento de un cristal, incrementan-
do 1a agitacién hasta que no observaron nimgiin aumento en la rapidez.
Concluyeron que el espesor minimo de la capa 1imite estaba entre 0.002
cm y 0.012 cm. Los valores calculados por medio de las ecuaciones bdsicas
de difusién, usando la ecuaci6n de Stokes-Einstein (Korten y Bockris,
1951) sugieren que el espesor de la capa 1imite de difusi6n en soluciones
no agitadas es aproximadamente 0.05 cm, disminuyendo hasta aproximadamen-
te 0.001 cm, bajo condiciones de agitaci6n violenta.

Usando un valor de 10'3 cm, como espesor de la capa 1imite, Halpern
(1957) demostré que la rapidez mixima obtenible en una reaccidn controla
da por difusi6n, en la interfase s6lido-solucién, es aproximadamente

10'1 mo]/cmz-hr cuando la concentraci6n global de la soluci6n es 1 molar.

Similarmente, a temperaturas y presiones medianas, &sta rapidez disminui-
ria por un factor de 102 y 103 para el caso de gases disueltos en solucio
nes acuosas, debido a las lTimitaciones de solubilidad de éstos.

E1 valor de D varia ligeramente para un gran nimero de 1iquidos (Jost,
1952). En soluciones acuosas D tiene valores que van desde O.3X10'5 hasta
3.5 X 10'5 cmz/seg (aproximadamente) a temperatura ambiente. En sales fun
didas, D varia desde 2x10'5 hasta 5x10'5 cm2/seg. Y en metales fundidos,
de 0.2x10'5 hastalleO'5 cmz/seg . E1 valor de D cambia grandemente para
moléculas complejas,
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decreciendo por un factor de 10 a 102 para grandes poiimeroé en agua.

3.- Orden de reaccion. ‘
Guldeberg y Waage (1867) usaron el concepto de velocidad de reaccidn
en su desarrollo de la ley de accion de masas. De acuerdo con ella una re-
accion quimica puede representarse por la ecuacion:

NG
aA + bB #'cC + dD (57)
Kp
donde kf y kb son las constantes de velocidad de reaccidon de izquierda a
derecha y de derecha a izquierda respectivamente. La rapidez en cada uno
de los casos se puede representar asi: i
re = (M)2(8)° k

= (©)%(0)¢ & (58)

filmw i b
y en condiciones de equilibrio re =Ty dando por resuitado la ecuacidn:

k c d

f__(c)

£ (0_D) (59)
b (A)° (B)

donde K es la constante de equilibrio de la Ec.(57). Considerando solamen
te la reaccidn de jzquierda a derecha, el orden de la reaccidn es la suma
de los exponentes (a + b). Aparentemente, y en consecuencia cualquier ra-

pidez de reaccidn involucra un producto de concentraciones elevadas a al-
guna potencia de acuerdo con la ecuacion:

o,

c

i

1+

= Ik c1."1 (60)
i

donde c es la concentracién de las especies que cambian como resultado de

la reaccidn y las (Ci) y las (Vi) son las concentraciones y exponentes res
pectivamente de las (i) especies. E1 signo positivo en la Ec.(60) implica
que la rapidez esta siendo seguida en témminos de un producto el cual se
esta incrementando en concentracién con el tiempo, y el signo negativo im-
plica un agotamiento de uno de los reactivos con el tiempo. El orden de la

reaccion es:
= + Lo + = :
VEvgE v, v, % Vs (61)

Es muy improbable que (v) sea mayor que tres y aln las reacciones de ter-

cer orden son raras.
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En consecuencia, la reaccidn quimica resultante con una estequiometria com-
pleja debe de involucrar una serie de reacciones mas simples, en las cuales
usualmente una es la oue controla la rapidez. Existen sin embargo ejemplos
de reacciones paralelas y consecutivas en la cual mas de una rapidez esta
involucrada en la cinética observada (Frost y Pearson, 1953).

Molecularidad es un término que algunas veces se aplica a las ecuaciones
cinéticas y se refiere al nimero real de moléculas involucradas en la reac-
cién. Por otra parte, el orden de una reaccion es una cantidad empirica que
puede ser incluso fraccionaria. Ordenes de reaccion altos y fraccionarios
pueden resultar de la asociacidn de régimen continuo o equilibrio de reac-
ciones las cuales controlan las concentraciones de los reactivos. En siste-
mas heterogéneos, una variacion sistematica en el area de la superficie del
s61ido puede dar por resultado pseudo-cinéticas de segundo-tercer orden. El
orden con respecto a cualquier reactivo puede estar dado separadamente; por
ejemplo, una reaccidén de tercer orden que involucre dos moléculas de A y una
de B puede referirse a ésta, como de segundo orden con respecto a A y de el
orden en cuanto a B.

Las ecuaciones cinéticas (Ecs. diferenciales simples) pueden facilmente
integrarse y ordenarse en forma conveniente para el andlisis directo de Tos
datos de rapidez arrojados por la experimentacion. Considerando una reaccion
de orden n con respecto al reactivo C la forma general de la ecuacion dife-
rencial de la cinética es:

d(€) . _y ()" (62)

E1 orden con respecto a C unicamente, serd considerado. Aunque los otros
reactivos puedan contribuir; estos pueden mantenerse esencialmente ctes. por
medio del uso de grandes volimenes de &stos, como resultado de To anterior
las concentraciones de estos reactivos pueden incluirse en la cte. empirica
(k). En la Ec.(62) si n=1 se denomina de 18 orden y al integrarla se obtie-
ne:

/—\

o o) . (63)
"0

donde (Co) es la concentracion inicial cuando t=0. Cuando (v # 1), la Ec.(62)

en su forma integrada puede escribirse asi:

c
mied o1 n (e(v-1)e ke ) (648)
()  (v-1) A
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4 .- Reacciones de primer orden.

Una reaccién unimolecular es de primer orden respecto al reactivo e impli
ca descomposicidén de 1a molécula. Desde un punto de vista tedrico, es dificil
de explicar como una molécula simple adquiere la energia suficiente para reac
cionar. Este problema ha sido tratado por medio de la teoria de colisiones
(Lindemann, 1922) y por la teoria de velocidades de reaccion absolutas ( Glas
stone, 1941).

En soluciones hay una probabilidad mayor de procesos pseudounimoleculares
debido a reacciones entre una molécula y el solvente o con alguna otra especie
cuya concentracidn varia muy ligeramente durante el curso de la reaccidon. En
sistemas heterogéneos la colisidon de una molécula de reactivo y la superficie
s61ida puede parecer como reaccién unimolecular ya que la concentracion de su
perficie efectiva puede mantenerse esencialmente cte.

La forma logaritmica tipica de una reaccion de primer orden integrada es la
Ec.(63) para variaciones de (C) con t. Si x representa la cantidad que reac-
ciond en el tiempo t, y a es la cantidad original, La Ec.(62) se convierte
para n=1 en:

= (a-x)k (65)

En su forma integrada la Ec.(65) es:

A

para las condiciones 1imite x=0 cuando t=0.

5.- Reacciones de segundo orden y mayores.
Las reacciones tipicas de segundo orden se pueden representar por las
siguientes ecuaciones:

A + B = productos (67)
2A = productos (68)

La Ec.(67) es el caso mas general y la rapidez de reaccion esta dada por:

d(A) _ d(B) _
dR) . diB) - _k(a)(B) (69)

Si a y b son las concentraciones jniciales de A y B respectivamente a t=0,
y x es la disminucién en concentracion de A y B en el tiempo t, la Ec.(69)

se vuelve:

= k (a-x)(b-x) (70)

ala
| X



Una solucidn especial de la Ec.(70) es aplicable para el caso de dos molé-
culas similares que reaccionan de acuerdo a la Ec.(68) o para dos moléculas
disimilares las cuales estan presentes inicialmente en concentraciones igua
les (a=b). En ambos casos la Ec.(70) se transforma en:

= = k (a—x)2 (71)

ta cual puede integrarse dando:
e
“k(a-x) ka
Al graficar t contra 1/a-x se obtiene una Tinea recta de pendiente 1/k.
La expresion general para la rapidez de reaccidén ( Ec. 69) para la reaccidn
de A con B cuando (a # b) puede integrarse por el método de las fracciones

(72)

racionales, y resulta:

1 (a-x il b _
'(—a_—b)- In box =+ _(ﬁ)— In a kt (73)
para las condiciones 1imites x=0 cuando t=0, la grafica de t contra
In (a-x/b-x) es una linea recta de pendiente 1/k(a-b), de la cual podrd
evaluarse la constante k .
La ecuacidn diferencial general para las reacciones de tercer orden es:
& = & (a-x) (b-x) (c-x) (74)
donde a , b, y c son las concentraciones iniciales de los reactivos. En las
condiciones limites de x=0 cuando t=0, la Ec.(40) puede integrarse por el
método de las fracciones racionales y da por resultado:

1 i, 1 In b + 1 iy o = kt

(a-b)(a-c)  (a-x)  (b-a)(b-c) (b-x) (b-c)(a-c) (c-x)
(75)
Hay dos casos especiales para las reacciones de tercer orden. E1 primero
corresponde a las condiciones a=b#c y el segundo cuando dos moléculas igua

les estan involucradas en la reaccidn. éste dltimo se representa por la reac

cion:
2A + C = productos (76)

Su correspondiente ecuacidn en funcidn de la rapidez de reaccidn del compo-
nente C es:

= k (a=-2x)%(c=x) (77)

Qo
o+ X

44



ya que reaccionan dos moléculas de "A" por cada molécula de "C". La forma
integrada de la Ec.(77) es:
1 2( 2x(2c-—a) 4+ 1In Cga-Zx) ) = kt (78)
(a-2c) a(a-2x) a(c-x)
E1 segundo caso corresponde a la condicién (a=b=c) y puede representar-

se por la reaccidn:

3A = productos (79)
siendo la ecuacidon de la velocidad de reacciodn:

dite 3

&L = k(ax) (80)
la cual en su forma integrada es: p

51%2:5)_3? = kt (81)

2a“(a-x)

Cinéticas de orden cero: Las reacciones de orden cero se originan cuan-
do las concentraciones de todos los reactivos en una etapa dada de la re-
accibn se mantienen esencialmente constantes. Como ejemplo de éstas, esta
el crecimiento de cristales en soluciones saturadas, y muchas reacciones
heterogéneas (s61ido-gas y s61ido-1iquido). En éste G1timo caso, si antes
de la reaccidn ocurre una gran adsorcién, la cinética puede parecer de or

den cero ya que la superficie puede estar saturada para amplias variacio-
nes de presién o concentracién. En muchos casos, la cinética de reaccidn
para una especie dada puede estar controlada por otras reacciones o efec-
tos. La intensidad de la luz en reacciones fotoquimicas y reacciones cata
1iticas en 1iquidos, s6lido-1iquido, y s61ido-gas.

Las cinéticas de orden cero obedecen 1a ecuacidn:

dx'®.

" k (82)
la cual se vuelve:

X = kt (83)

cuando ha sido integrada para las condiciones 1imite x=0, para t=0.

D.- Reacciones heterogéneas.
1.- Geometria de la muestra.
En sistemas heterogéneos la importancia de la geometria de la mues-
tra no puede subestimarse.
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Esta es particularmente importante en reacciones de oxidacidn, reduccidn,
disolucidn y precipitacion en las cuales la superficie de un sélido se es
ta formando o deshaciendo durante la reaccion. Si la superficie no cambia
de posicidn, como es el caso de un catalizador s6lido, la geometria de la
muestra es de menor importancia ya que el area total no cambia durante la
reaccion. En sistemas heterogéneos la rapidez de las reacciones a menudo
esta relacionada con el area total y el nimero de sitios por unidad de &-
rea disponibles para la reaccion. La concentracion superficial puede medir
se en moléculas o moles por cm2. Mas especificamente, la rapidez misma pue
de determinarse por el ndmero de sitios potencialmente reactivos, los cua-
les serdn ocupados por los reactivos si es que un mecanismo de adsorcion
ocurre, ya sea bajo condiciones de equilibrio en un régimen continuo o en
un estado estacionario. La expresion general de la velocidad de reaccidn
en la cual un drea de superficie esté involucrada es:

dni = 4 V.
9t A1! c; i (84)

donde A es el area superficial del s6lido; y ké contiene la constante espe
cifica de rapidez de reaccidn, la concentracidn total de sitios superficia
les potencialmente reactivos y un factor de conversion para mantener la con
sistencia dimensional de la ecuacidn. La Ec.(84) representa las condiciones
en las cuales la cinética de reaccion esta controlada por una reaccidn en
la superficie y en la cual los productos de reaccion formados no forman una
capa protectora. E1 producto de las concentraciones 1? civi puede compren-
der Ta concentracion superficial de moléculas absorvidas. E1 drea real de
la superficie (A), puede ser desconocida y dificil de medir, especialmente
para no-metales de superficie pequefia. Si el area es grande, existen téc-
nicas estandar de adsorcion de gases para determinarla. Las areas superfi-
ciales de los metales pueden determinarse por medio de mediciones de la ca-
pacitancia en solucion (Wagner, 1950). E1 drea geométrica es aquella que
puede medirse directamente por medio de un micrometro o cualquier otra esca
la conveniente. E1 area real de la superficie esta relacionada al area geo-
métrica por medio de un factor de rugosidad superficial (f). Los datos de
rapidez de reaccidn pueden normalizarse en términos del drea aparente (&rea
geométrica) si f no cambia durante la reaccién. Si A en la Ec.(84) es el
drea geométrica, ké contiene el factor de rugosidad en adicion con los antes
mencionados.

46



47

La geometria de la muestra influencia enormemente la variacidn de drea su-
perficial durante el curso de una reaccion. Las.muestras pequefas de geome-
tria plana (discos y placas delgadas) tienen una variacidn minima del area.
Aquellos especimenes que tienen las tres coordenadas geométricas iguales,
tienen las variaciones mds grandes en drea, suponiendo que la velocidad de
reaccion sea la misma en las tres direcciones. Las variaciones geométricas
asociadas con formas isométricas fueron tratadas por Spencer y Topley (1929).
Eyring (1949) atacd este problema gquemando granos de explosivos en los cuales
el radio del grano del explosivo quemado variaba linealmente con el tiempo.
En Tos ejemplos dados a continuacion se utilizan esferas, pero los resultados
finales son igualmente aplicables a cubos, octahedros o cualquier otra forma
isométrica. La rapidez de reaccion en la superficie de una esfera puede expre

sarse por la ecuacion:

2
Sl e (85)

dt S

donde n representa el nimero de moléculas, r es el radio de la esfera, y s es
el area de la seccidn transversal de una de las moléculas de reactivo. Si n se
expresa como el nimero de moles que permanecen en el corazdn sin reaccionar,

s es el area de la seccion trasversal de N especies reaccionantes en la super
ficie s6lida. La cte. k contiene la fraccidn de sitios superficiales disponi-
bles, otros términos de concentracidon diferentes que la concentracidn superfi
cial, mas la constante especifica de la rapidez teniendo dimensiones de(seg"l).
E1 signo menos es debido a la disminuci6n de n con el tiempo. E1 nimero total
de moléculas (n) en la esfera es:

3
_ Amr
M= (86)

donde v es el volumen de una molécula. Si n se expresa en moles, entoces v re
presenta el volumen molar. La Ec.(86) se puede diferenciar con respecto a}
tiempo e igualarse a la Ec.(85) resultando la expresion:

dr _ v
TR k (87)

La Ec.(87) representa el movimiento a velocidad constante de la interfase o
frente de reaccion. Si ro es el radio inicial de Ta esfera y «es la fraccion
que ha reaccionado, puede obtenerse facilmente la relacion:

3
%=1 - '”—3 (88)
r‘0
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la Ec.(88) diferenciada con respecto al tiempo se vuelve:

2
dat _ 3r- dr
T 3t (89)
0

Combinando las Ecs. (87), (88) y (89) resulta la ecuacidn:
do 3V (g 02/3
s rs (1-e0) k (90)
Para las condiciones &= 0 cuando t = 0 la Ec.(90) integrada da:

-t EN = kit (91)

donde k; = vk/rgs - Una grafica del lado izquierdo de la Ec.(91) contra t
nos da una 1inea recta de pendiente ké. Si la rapidez de la reaccion de un
grano individual cumple con la Ec.(91), entonces la rapidez de un sistema
formado por muchos granos tambien la cumplird, siempre y cuando todos los
granos tengan el mismo diametro. La Ec.(91) no es aplicable a una muestra
que contenga una distribucién amplia de tamafios de particula.

Formas geométricas mas complicadas pueden tratarse graficamente por medio
del cdlculo del cambio en drea con la fraccidn que ha reaccionado. En el ca
so de cilindros, dos casos extremos nos proporcionan una correlacidn similar
entre xy t. Si h0 es el espesor inicial de un cilindro y ro ©s el radio ini
cial, los casos extremos representan discos delgados en los cuales ro puede
considerarse esencialmente constante y unlsegundo caso seria en el que ho
pueda considerarse cte. Para discos muy delgados o placas donde ro¥ h0 se
puede demostrar que:

2vk

o= t (92)
hos
y para discos cilindricos de gran espesor 0 alambres, donde r°<¢h0
(1-(1-) 12 ) = Yo (93)
ros

Las Ecs.(92) y (93) se aplican a aquellas condiciones en las cuales el radio
y el espesor varian linealmente con el tiempo. Los factores geométricos para
1a difusién a través de Tos productos de reaccidn, se tratardn por separado.

La Fig.(21) es una grafica de los resultados obtenidos en la lixiviacidn
de calcopirita (CuFeSz) en un autoclave a 160°C (Yu y colaboradores, 1973)
de acuerdo con la Ec.(91). La reaccién global bajo las condiciones de este
experimento es:

2CuFeS2 + 17/2(02) + H2504 = 2CuSO4 * Fe2(804)3 + H20 (94)
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La variacién de «con t se muetra tambien en Ta Fig.(21). Estos resultados
indican que el punto de reaccidn se estd moviendo a velocidad constante
(cinética Tineal) con una cte. de rapidez de reaccidn de ké(min‘l). Los pro
ductos de la reaccién no limitan a ésta. La cte. lineal de rapidez de reac-
cion esta dada por k] = ké r, tendria como unidades cm/min, si r, se mide
en cm. La constante de rapidez k] es la velocidad lineal de movimiento de 1a
interfase de la reaccién. En la Fig.(22) se muestran varias graficas simila=
res para calcopirita a varias presiones parciales de oxigeno, ilustrando el
hecho de que ké y k] contienen unidades de concentracién, la contribucidn de
las cuales puede determinarse experimentalmente. Claro esta que ké no es la
cte. especifica de rapidez de reaccién y es constante unicamente si la con-
centracidn (o presién parcial) se mantiene cte. Si la concentracion varia de
bido al agotamiento de la solucidn, la cinética no sigue la Ec.(91). Tal con
dicién puede resolverse rigurosamente tomando en cuenta la variacidn de la
concentracion con la fraccion reaccionada a través del proceso total.

No es posible con la pura cinética determinar si k1 contiene la cte. espe-
cifica de la rapidez de una reaccién superficial o incluye difusion a través
de una capa 1imite de solucién de espesor constante adyacente a la superfi-
cie del mineral. E1 efecto de la temperatura en la cinética en observacion,
debe evaluarse antes de que la etapa controlante pueda determinarse. En todo
caso k1 puede relacionarse a ks’ donde kS se refiere a la cantidad reacciona
da por unidad de area por unidad de tiempo. Si k1 estd dada en (cm/seg), kS
es igual a (k]P= g/cmz-seg), donde P es la densidad de la particula mineral
o fragmento de mena.

Si los productos de la reaccidn permanecen sobre 1a superficie del mineral
durante la disolucién de éste, la cinédtica controlante del proceso puede ser
1a difusién a través de los productos de reaccion. Ejemplo de ésto es la di-
fusién a través de las capas de sulfuros y 6xidos que permanecen sobre la
calcopirita durante el proceso de lixiviacién de ésta. Otro ejemplo seria la
difusién de los reactivos a través de la ganga que acompafia a un mineral y
en el cual se desea disolver. En éstos ejemplos, el camino para la difusion
puede crearse por disolucién del medio durante la reaccidn. Puede suponerse
que los productos de reaccion ocupan esencialmente el volumen original de la
particula; esto es, la porosidad se genera dentro de la particula como un re
sultado de la reaccidn, y la interfase se continua moviendo hacia el centro
de ésta, manteniendo aproximadamente su forma original, de una manera topo-
quimica. Valenci (1935, 1936) desarrol1d una ecuacion para este tipo de geo
metria.
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En la Fig.(23) se ilustra un fragmento de mineral reaccionando en un sis-
tema hidrometalirgico, en el cual el 1imite de reaccidn se esta moviendo
desde un radio inicial e hasta un radio r y continua avanzando hacia el
centro. Una solucidn especial de este modelo cinético se obtiene cuando
los productos de reaccidn ocupan aproximadamente el mismo volumen que fue
disuelto durante el proceso de Tixiviacion. Considerando la particula de
mineral esencialmente como una esfera, el flujo total puede representarse
por la ecuacidn:

dn _ 2. dc
FE " 4mr~D I (95)

La Ec.(95) puede integrarse bajo condiciones en que el flujo sea Cte. pa
ra todos los valores de r entre r y e resultando la ecuacidn:

4nDCrr
..o (96)
(rg-r)

donde la concentracién en la interfase es pequefia comparada con C. Combi-
nando las Ecs.(86) y (96) resulta la expresidon general para la velocidad
de movimiento de la interfase de reaccibn en témminos del radio promedio
del corazén sin reaccionar:

vDCr
= a0 (97)

r(ro-r)
La Ec.(97) en combinacién con las Ecs.(88) y (89) nos da una expresién ge
neral para la rapidez, en términos de la fraccion que ha reaccionado:

dw _ 3vDC (1-2)1/3

tord -9l

la cual puede integrarse para las condiciones 1imite ®=0, cuando t=0, re-

ajla
&S

(98)

sultando la expresidn:

1- oo (1-2)%/3 = 20 (99)
o
Pohlman y Olson (1972) usando la técnica del microandlisis (microsonda)
demostraron que la crisocola, CuSiO3.2H20, se lixivia en forma topoquimi-
ca, tal como se muestra en la Fig.(23). La cinética sigue muy aproximada-
mente la Ec.(99). Los iones H+ se difunden hacia el centro a través de
una capa porosa de silice amorfa 1ibre de cobre, y los iones de cobre di-

funden hacia afuera de la interfase de reaccidén en movimiento.
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La cinética fue seguida pesando la muetra directamente (estando sumergida
en una corriente de solucidn) por medio de una microbalanza electronica.
En la Fig.(24) se ilustra una grdfica de (Vs t ) para -100 +200 mallas
de crisocola a 28.5°€C y un pH=0.22 . En la Fig.(25) se ilustra una grafica
de los datos obtenidos de acuerdo con la Ec.(99). La correlacidn entre el
modelo y la informaci6n experimental es buena pero la curva no pasa a tra-
vés del origen para un tiempo cero. Como serd descrito, esto puede atri-
buirse a una mezcla de cinéticas involucradas en la reaccién quimica en
una zona de reaccién moviendose mas el transporte de masa. En la Fig.(24)
puede verse que la rapidez inicial de reaccién no puede justificarse por
la Ec.(99).

2.- Casos especiales.

Varios casos especiales de la aplicacidn de Tos modelos geométricos a
sistemas especificos merecen la pena de considerarse por separado. Uno de
los mds importantes de éstos, ha sido la aplicacidn de las ecuaciones para
control de la rapidez lineal o difusional para una distribucidon de tamafo

Ide particula. Las expresiones generales de la rapidez de reaccidn desarro-
11adas para varias geometrias son aplicables a sistemas acuosos contenien-
do particulas todas del mismo tamafio,ya que la fraccion reaccionada para
una particula individual se aplicard tambien en una distribucién de parti-
culas. Sin embargo si la distribucidn de tamafios cubre un intervalo muy am
plio, es necesario aplicar las ecuaciones para cada tamafio de particula.
Esto se puede hacer facilmente aplicando el cddigo computacional de diferen
cias finitas (Lewis y Braun, 1972).

Para una distribucidn de tamafios de particula, la fraccidn reaccionada _
para la iesima fraccion de tamafio puede calcularse y sumarse en cada incre
mento de la fraccidn en peso. Este método supone que la funcion &; Vs t es

la misma para cada tamafio de particula. De acuerdo a 1o anteridr la.fraccion

total o reaccionada estd dada por la ecuacidn:

o= I W (100)
i

56

donde W, es la fracci6n en peso del iesimo tamafio de particula. Ya que ambas,

Wo y e, estan relacionadas al radio promedio, roi» €N cada fraccion de tama-

1

fio es posible evaluar la sumatoria por medio de integracion, siempre y cuan-

do se conozca la funcidn (wi -r_.). Sinoes asi, la distribucion de tama-

oi

fios puede dividirse en incrementos arbitrarios para su evaluacidn por la ecua

cién (100). La fuente mds grande de error estd en la fraccion de tamafio de
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submalla para la cual el tamafio es desconocido.

Otro caso especial digno de mencionarse, es aquel en que la cantidad re
accionante en una sola etapa o ciclo, es muy pequefia. Ejemplo de ésto son
las multiples etapas de reaccion de las particulas que fluyen de un reac-
tor a otro, o el caso de la lixiviacion "DUMP" en la cual existe un peri-
odo de tiempo prolongado entre un ciclo de oxidacion y otro de disolucidn.
En ambos casos la cantidad disuelta es tan pequefia que el drea de la super
ficie puede considerarse constante. En el caso de que la cinética sea 1i-
neal, la Ec.(85) se vuelve:

.3y . (101)
Si n representa el nimero de moles que reaccionaron dentro del corazdn en
cualquier tiempo t, y n, es el nimero original de moles en el fragmento de
mineral, la Ec.(101) puede integrarse para las condiciones limite n=n,
cuando t=0, resultando la ecuacibn de rapidez una linea recta:

an = A Kt -kt (102)
en la cual An=no-n. La Cte, de rapidez k0 representa la rapidez por unidad
de drea para la superficie de reacci6n y debe incluir términos de concen-
tracién contribuyendo a la rapidez del proceso. Si el tiempo se mide en se
gundos, y el drea en cm2, entonces ko tendrd las siguientes unidades
mo]/cmz—seg. Se pueden citar muchos ejemplos en los cuales un modelo lineal
explica satisfactoriamente la cinética de reaccion. Si la Cte. de la rapi-
dez.es proporcional a la concentracién del reactivo en solucién, la Ec.(101)
seria una ecuaci6n simple de primer orden. Las reacciones de primer orden
se encuentran en la reduccion por contacto o cementacidn de un metal por
otro. E1 cambio de rapidez de concentracidon, se relaciona al cambio del nii-

mero de moles por unidad de tiempo, por la ecuacibn:

dc _1dn
ot " Vat (103)
Combinando las Ecs.(101) y (103) e integrando se obtiene:
log & = —A— k't (108)
0 2.303 V

La Ec.(104) fue desarrollada por (Centnerszwer y Heller, 1932) para expli-
car la cinética de la cementacidén de cobre, durante la disolucidon de cinc.
Este modelo explica satisfactoriamente la cementacion de un metal con otro

mas positivo en varios sistemas, ya que,
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el area puede mantenerse esencialmente cte. debido a la geometria de la
interfase reaccionante. Un ejemplo interesante es la cementacidn de cobre
con polvo de niquel el cual ocurre sin cambio esencial del area, de acuer
do a la reaccion:

Ni® + cut? = Nit2 + (105)

En la Fig.(26) se muestran los resultados para la cementacién de cobre con
polvo de niquel (-30 +50 mallas) a dos distintas velocidades de agitacidn.
Como se ve en la Fig.(26) 1a cinética observada fué de primer orden, lo
cual es algo inesperado ya que se suponia que el drea de la interfase de
reaccion disminuiria durante el curso de la reaccidn. Sin embargo un exa-
men microscopico reveld que el cobre cementado se habia adherido al polvo
de niquel formando una coraza protectora porosa, la cual permitia la difu-
sién de los jones de niquel y el cobre se cementaba catodicamente en la
parte externa de envoltura de cobre cementado, manteniéndose de esta forma
el drea constante. En la Fig.(27) se ilustra la configuraci6n geométrica
de la cementacion de cobre en niquel indicando la naturaleza electroquimica
de 1a reaccidn global.

En sistemas de cementacidn los productos de reaccion usualmente no inhi-
ben la rapidez global de reaccion, a menos que Tos sitios anddicos estén
totalmente aislados de la solucidn. Otro ejemplo en el que el drea cte. da
como resultado una forma cinética especifica, es aquel en que el area se
mantiene esencialmente cte. en el curso de la reacci6n mientras que la di-
fusion a través de los productos de reaccion es la etapa controlante de la
reaccion. Para un area cte. la Ec.(53) puede integrarse dando por resultado:

(c-cg)
- AD ——— (106)
Ax

donde CS es la concentracidn de reactivo en la interfase de reaccidn, y Ax
es el espesor de la capa de producto formada. Esta supone que la concentra
cion global de la solucion C no varia durante la reaccién. Esto es posible

.d.ﬂ_z
dt

en un reactor de flujo continuo y tambien para las condiciones en las que
el volumen de solucidn es muy grande comparada con la cantidad de reactivo
s6lido. Para un fragmento de mineral dado, el espesor de la capa de reac-
cidon puede representarse por la ecuacidn:
s (no—n)M _anM
AP Ae

en la cual n, representa el nimero original de moles en el mineral, y P es

(107)
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la densidad del mineral. En la Ec.(107) se asume que el producto de reac-
cion 1lena el volumen original de la porci6én de mineral reaccionada. La
estructura porosa resultante permite a la solucidn mantener contacto con
la interfase de reaccion al ocurrir la difusion a través de los poros.
Sustituyendo el valor de 8x de la Ec.(107), en la Ec.(106) permite la in
tegracidn para las condiciones 1imite (n = no) cuando t = 0, resultando la
ecuacion:

(AR—)2 = z—ﬂc—”— t =kt (108)
donde k_es la cte. de rapidez parabdlica que tiene por unidades, mo]es2
por cm4 por seg. La integracion de la Ec.(106), que da por resultado la
Ec.(108), asume que la concentracién C en la soluci6n se mantiene constan-
te; esto es, no disminuye durante la reaccién. En la Fig.(28) se ilustran
los resultados obtenidos para la oxidacién de calcopirita (Mishra, 1972),
en los cuales la superficie mojada de 1a calcopirita se expuso al oxigeno
y la cantidad de reaccidon fué lo suficiente para que el drea de la super-
ficie no decresiera apreciablemente. La cinética resultante es parabdlica
como se indica en la Fig.(28), en la cual la (cantidad de oxigeno)2 contra
el tiempo nos da una linea recta.



AGENTES LIXIVIANTES

La seleccidn de un agente quimico para lixiviar un mineral en particular

depende de muchos factores, entre ellos se pueden mencionar:

1) Propiedades fisicas y quimicas del material que va a ser lixiviado.

2) Costo del reactivo.

3) Accién corrosiva del reactivo y consecuentemente los materiales de
concentracion.

4) Selectividad para el constituyente deseado.

5) Facilidad para ser regenerado.

La selectividad del agente lixiviante hacia un mineral en particular de
de una mena depende de:

1) Concentracién del agente lixiviante.- En algunos casos, poco se ga
na(en la lixiviacién de un mineral dado) con el aumento de la con-
centracion del reactivo lixiviante. Por el contrario pueden disol-
verse otros minerales indeseables.

2) Temperatura.- En ocasiones un aumento de la temperatura tiene poco
efecto en la eficiencia de lixiviacion del mineral deseado, pero
tiene una influencia muy marcada en el nivel de impurezas. Mas ain
a veces es necesario enfriar.

3) Tiempo de contacto.- Un contacto prolongado entre el solvente y el
mineral puede traer como consecuencia un aumento en el contenido
de impurezas de la solucidn. Por ejemplo, cuando se lixivian mine-
rales oxidados de cobre con solucidn diluida de acido sulfirico,
lo primero en disolverse es el mineral de cobre y despues cuando
la accidn del acido disgregd feldespatos y sericitas, entoces se
disuelven el hierro y el aluminio. De esta manera, un tiempo mini-
mo de contacto da por resultado una una recuperacidn mdxima de co-

bre con impurezas minimas.
Los siguientes agentes son de uso comin:

AGUA
El agua sola se usa para extraer los calcinados provenientes de
tostaciones sulfatantes o clorantes, tal como en el caso del cinc o el
caso de la lixiviacion del Rezo7 del polvo de chimenea de los tostado-

res de MoSz:

Re207 + H,0 = 2 HReQ,, (&cido perrhenico)



El agua en presencia de aire u oxigeno a presidn y temperaturas de orden

de ISOOC disuelve los sulfuros, convirtiendolos a sulfatos:
NiS + 202(acuoso) = NiSOh(acuoso)

SOLUCIONES ACUOSAS DE SALES

1) Sulfato férrico.- Se usa para lixiviar sulfuros minerales:
CuS + Fez(SOA)3 = CuSOh + ZFeSOA + S
La sal ferrosa producida puede reoxidarse con aire y recircularse.
2) Carbonato de sodio.- Se usa para lixiviar minerales de uranio:
uo, + 3Na2C0

2 3
3) Cloruro de sodio.- Se usa para extraer (lixiviar) PbSO,, :

+ H0+ 1/2 0, = Nah(UOZ(C03)3) + 2NaOH

PbSO, + 2NaCl

L NaZSOI4 + PbClZ

PbCl2 + 2NaCl

Na, (PbC1,)
4) Cianuro de sodio.- Se usa para lixiviar oro y plata de sus minerales:

2Au + LNaCN + 02 * 2H20 = ZNa(Au(CN)Z) + 2NaOH + HZOZ

5) Sulfuro de sodio.- Es usado para lixiviar sulfuros minerales, forman

do polisulfuros solubles

szs3 + 3Na,$ = 2Na3(5b53)

6) Tiosulfato de sodio.- Se le usa para lixiviar cloruro de plata produ

cido en tostacidn salina de minerales:

2AgCl + NaZSZO3 = AgZSZO3 + 2NaCl

= Na, (Ag, (5,0,),)

Agzs 0, + 2NaZSZO 3'3

243 3

AGUA DE CLORO

El agua de cloro se usé en algin tiempo en la lixiviacidén de menas de
oro, pero fue abandonada cuando se descubrié el proceso de cianuracion.

Se suguiere para lixiviacién de menas sulfuradas, por ejemplo:
ZnS + Clz(acuoso) = ZnClz(acuoso) +S
ACIDOS

El acido sulfirico es el agente quimico mds importante usado en lixi-
viacién. A su vez, es el acido mds barato y solo produce problemas meno

res de corrosién. Se puede usar en lugares abiertos. Se usa concentrado,
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diluido y en algunas ocasiones mezclado con &cido fluorhidrico. En muchos
-

casos el 3cido agotado proveniente de procesos electroliticos se ajusta a

la concentracién requerida y se usa. Las menas oxidadas (en general) se

disuelven facilmente en el &cido sulfiirico diluido, por ejemplo:

Cuc03.Cu(0H)2 + znzsoh = 2CuS0, + co, + 3H,0

Zn0 + ”25°u = ZnSOh + HZO
Impurezas como el 6xido de hierro se disuelven en el &cido:

Fe203 + 3H,50, = Fez(Soh)3 + 3H20

pero pueden eliminarse por hidr6lisis si la acidez decrese:

FeZ(SOh) + 6H20 = 2Fe(OH)3 + 3H,50,

3

Los minerales de titanio se disuelven unicamente si la acidez es alta,
: 4 = A . ¢ .

y una vez disueltos se hidrolizan si la acidez decrese. Otros materiales
refractarios tales como: zirconio, niobio, minerales de tantalio y gangas
silicosas no se disuelven. La presencia de carbonatos ocasiona un consumo
innecesario de acido y se forma espuma durante la lixiviacién.

Se ha sugerido la preparacidn del “2S°h por oxidacidén acuosa de SO2 en

. 2+ 2+ 5 < 5

presencia de Fe“ , y Mn" o carbdn activado como catalizador.

Las reacciones son:

502 i H20 = HZSO3

! 1 p :
2FeS0, + H,S0, + > 0, = Fez(SOh)3 + H,0

Fez(soh)3 + sto3 + H,0 = 2FeS0, + 2H,S0,

La reaccidén global es la siguiente:

1 g
S0, + 5 0, + H,0 = H S0,

OTROS ACIDOS

El 4cido clorhidrico y el nitrico se han usado muy limitadamente. Al
icido sulfuroso se le estan encontrando nuevas aplicaciones en la lixi-
viacién de algunas menas, tales como minerales de manganeso de baja ley.
El agua regia se ha usado en la lixiviacién de menas de platino nativo

y en la refinacion de oro y plata.
BASES

El hidréxido de sodio se usa principalmente para lixiviar la bauxita

y tambien la arena mona citica, wolframita y scheelita. El amoniaco para
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extraer aquellos metales que forman aminas solubles.

El
a)

b)

c)

empleo de los dlcalis presenta ciertas ventajas:
Problemas de corrosién menores.

Son adecuados para aquellos minerales que contienen carbonatos como

ganga.

Mas selectividad puesto que los &xidos de hierro no son atacados.

TEORIA DE LAS REACCIONES SOLIDO-LIQUIDO

En resumen los factores que intervienen en la rapidez de lixiviacién

son los siguientes:

1)

2)

3)

L)

5)

6)

La rapidez de lixiviacién aumenta a medida que disminuye el tamafio

de particula, ya que aumenta con ésto la relacién drea/volumen.

Si un proceso de lixiviacién estd controlado por un mecanismo de
difusién, entonces ser3d grandemente influenciado por la velocidad
de agitacidn. Por otra parte si estd controlado quimicamente no

serd influenciado por la agitacién, siempre y cuando la agitacién

sea suficiente para que los sdlidos no se asienten.

La velocidad de lixiviacidon se incrementa con la temperatura. Sin
embargo éste incremento es menos marcado para procesos controlados

por difusién que aquellos procesos controlados quimicamente.

La velocidad de lixiviacién se incrementa con un incremento de la

concentracidon del agente lixiviante.

La velocidad de lixiviacion aumenta con la disminucién de la den-
sidad de la pulpa, esto es., cuando un gran volumen de agente li-

xiviante se adiciona a un pequefio volumen de sélidos.

Si un producto de reaccidén insoluble se forma durante la lixivia-
cidn, entonces la rapidez dependerd de la naturaleza de éste pro-
ducto. Si éste forma una capa no porosa la rapidez disminuird gran
demente. Si éste producto es poroso, la rapidez no serd afectada

en forma apreciable.

LIXIVIACION DE METALES

Los metales se lixivian cuando provienen de una de las siguientes fuen

tes (generalmente):

1)

Cuando se encuentran en la naturaleza en su estado nativo,
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por ejemplo., oro, plata, metales del grupo del platino y cobre.

2)

Cuando se producen como subproducto en un proceso metalirgico, ej.,

oro, plata, metales del grupo del platino y el selenio.

3) Cuando se producen por reduccidén de un 6xido mineral, ej., cobre y
niquel. ;
4) Para recuperarlos de alguna escoria.
ORO Y PLATA
CIANURAC ION

Existen varias teorias para explicar el mecanismo de la disolucidn del

oro y la plata en una solucion de cianuro:

1)

2)

3)

Elsner (1846).- Fue el primero en reconocer que el oxigeno era esen

cial para la disolucién del oro en una solucién de cianuro:

4Au + 8NaCN + o2 + 2H20 = hNaAu(CN)2 + 4NaOH

La disolucién de plata puede representarse por una Ec. similar.

Bodlander (1896).- Suguirié que la disolucién procedia en dos pasos,

de acuerdo con las siguientes ecuaciones:

2Au + 4NaCN + 0, + 2H,0 = 2NaAu(CN)2 + 2NaOH + Hzo2

H202 + 2Au + LNaCN = 2NaAu(CN)2 + 2NaOH

el perdxido de hidrégeno se forma como un producto intermedio, lo
cual se confirmé al detectarlo en la solucién. La ecuacidn global

de éstos dos pasos es la ecuacion de Elsner.

Boonstra (1943) .- Fue el primero en reconocer que la disolucién de
oro en una solucién de cianuro es similar al proceso de corrosidn
en el cual, el oxigeno disuelto en la solucién es reducido a per-
6xido de hidrégeno y i6n oxidrilo. El sefialé ademds que la ecuacidn

de Bodlander podria dividirse en los siguientes pasos:

0, + 2H,0 + 2e” = H_ 0, + 20H

2 2 2 2
HZOZ + 2e = 20H
+

Au = Au" + e
+ -
Au + CN = AuCN

AuCN + CN™ = Au(CN);
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Lo cual fue demostrado experimentalmente por Thompson (1947).

4) Habashi (1966-67).- Demostrd que el proceso de disolucién es de natu-

raleza electroquimica y sigue la ecuacion global:

2Au + L4NaCN + 0, + 2H.0 = 2NaAu(CN)2 + 2NaOH + H,0

2 272
Una esacién similar se puede escribir para la disolucién de la plata.

Esta conclusién estd basada en los siguientes hechos:
a) Por cada dos equivalentes de metal disuelto se consume un mol de 02.
b) Por cada equivalente de metal disuelto se consumen dos moles de CN™.

c) Se forma peréxido de hidrégeno durante la disolucién de oro o plata,
y para cada dos equivalentes de metal disuelto se produce una mol de
Hato )

d) Los experimentos demostraron que la disolucién de oro y plata en NaCN
+ H.0. en ausencia de oxigeno es un proceso lento (tabla 1). 0 sea que

272
batreasclon, = ony % Nach + Hy0, = 2NaAu(CN), + 2NaOH
se lleva a cabo en menor grado. De hecho, la disolucién de oro o plata
se inhibe si se encuentran presentes grandes cantidades de perdéxido de
hidrégeno, debido a la oxidacidn de ién cianuro a ién cianato, el cual

no tiene accién disolvente sobre el metal:

CN + Hzo2 = CNO + H20

TABLA # 1 DISOLUCION DE ORO Y PLATA EN
SOLUCIONES DE CIANURO.

Peso Tiempo requerido en minutos
disuelto, Investigador
mg CN™ + 0, CN™ + H,0,
Oro 10 5-10 30-90 Boonstra (1943)
Plata 5 15 180 Lund (1951)

Efecto de la concentracidn de cianuro.

La velocidad de disolucién de oro y plata aumenta linealmente con el au
mento en la concentracién de cianuro hasta llegar a un mdximo, mas alla
del cual un incremento de ésta concentracidén no aumenta la velocidad de

disolucidén de éstos metales, mas bien tiene un efecto retardante, segin



se muestra en la figura 1.
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FIGURA 1. EFECTO DE LA CONCENTRACION DE CIANURO.

La disminucién en la velocidad a altas concentraciones de cianuro se de-
be al incremento en el pH de la solucién. El i6n cianuro sufre una hidré-

lisis, segiin la siguiente ecuacidn:

CN™ + H,0 = HCN + OH
En la tabla 2 se enlistan los valores de pH para distintas concentracio-

nes de la solucidn de cianuro.

TABLA 2. pH de las soluciones de cianuro de potasio

% KCN pH
0.01 10.16
0.02 10.31
0.05 10.40
0.10 10.51
0.15 10.66
0.20 10.81

Efecto de la concentracidn de iones hidrégeno.
El agua saturada con HCN gaseoso y oxigeno ataca al oro, formando AuCN

(el cual es insoluble) y peréxido de hidrégeno:
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2Au + 2HCN + 02 = 2AuCN + HZOZ

Es esencial que la solucidn de cianuro se mantenga alcalina, por las

siguientes razones:
1) Para prevenir la hidrélisis del ién cianuro.

CN™ + H,0 = HCN + OH™

2) Para prevenir la descomposicién del cianuro por el CO2 atmosférico:

CN™ + H = + HCO,
2C03 HCN HCO3

En ambos casos se libera HCN el cual no disuelve al oro.

Sin embargo, una alcalinidad alta disminuye la rapidez de disolucién,
segin se ilustra en la figura 2, la disminucidén en la rapidez es lineal
en el rango de pH de 11-13. Cuando no se adiciona alcali, la solucidn
de cianuro es alcalina debido a la hidrélisis. La alcalinidad de la so-
lucidén debe ser cuidadosamente controlada para alcanzar altas veloci-
dades de disolucién de oro y la plata. En la practica el rango de pH

va desde 11-12 (usuaimente).
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FIGURA 2. EFECTO DEL pH EN LA RAPIDEZ DE DISOLUCION DEL Au Y Ag EN KCN.

Efecto de la temperatura.

Al incrementar la temperatura es de esperarse que aumente la rapidez
de disolucidn. Por otra parte, el contenido de oxigeno de la solucién
disminuye con el incremento de ésta. Por lo tanto debe de existir una
temperatura GOptima para que la velocidad de disolucidn sea maxima. Ex-
perimentalmente se ha encontrado que es alrededor de 85°C, tal como se

muestra en la figura 3.
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FIGURA 3. EFECTO DE LA TEMPERATURA EN LA VELOCIDAD DE DISOLUCION DEL
ORO EN KCN AL 0.25%.

La energfa de activacidn para la disoluciéon del oro, plata y cobre va
desde 2-5 Kcal/mol, lo cual es tipico de los procesos controlados por di
fusiodn.

Efecto de la concentracién de oxigeno.

Cuando la concentracién de cianuro es baja, la rapidez de disolucién
depende unicamente de la concentracidn de cianuro segiin se muestra en la
figura 4, mientras que a altas concentraciones la velocidad es indepen-
diente de la concentracién de cianuro, y depende solamente de la presidn

de oxigeno.
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FIGURA 4. RAPIDEZ DE DISOLUCION DE PLATA A DIFERENTES PRESIONES DE

O2 Y A DIFERENTES CONCENTRACIONES DE NaCN A 24°C.
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Mecanismo.
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Las curvas que se muestran en la figura 4 son tipicas de una reaccidn

s6lido-17quido, en la cual
la figura 5 se muestra una

caso,

Au = Au+ +e

Aut + 2087

una disolucién electroquimica tiene lugar (en

representacidn esquemitica de ésto). En este

la reaccién anddica es:

Au(CN);

Mientras que la reaccidn catdédica es:

02 + ZHZO + 2e = HZO2 + 20H
De acuerdo con la ley de Fick,
il ( (0,) - (0)i )
= A 0 - (0,)i
i % 1 2 2
_gi__(_C_N:_)_= &N_- Al ( (CN-)-(CN-)i )
dt 3 2
donde
d(CN") d(OZ) Son las velocidades de difusién del ién
at dt CN™ y del 02 en mol/seg respectivamente.
D..,~ y D Son los coeficientes de difusién del CN~
CN 0
2 - > 2 -1
y del oxigeno disuelto, en cm .seg 5
(cN") y (02) Son la concentracidn (global) de CN™ y
02 en la interfase, en mol/ml.
Ay y A2 Areas superficiales en las cuales se lle

van a cabo las reacciones catédica y and

2
ca, en cm .

Es el espesor de la capa limite, en cm.

Asumiendo que las reacciones quimicas en la interfase metal-solucidn

son muy rapidas comparadas
los iones CN” y el oxigeno
mird que éstos se consumen
tal, esto es,

(OZ)i =0 y

Por lo tanto

con las velocidades a las cuales se difunden
a través de la solucidn, por lo tanto se asu-

tan pronto como alcanzan la superficie del me

(r:N')i =0
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d(o,) Py

BT iy S
T A (02)
- D.. .-
d(CN ) _ "CN -
90 = Ay (CN )

Ya que la rapidez de disolucién del metal es dos veces la rapidez de

consumo de oxigeno y la mitad de la velocidad de consumo de cianuro, se

tiene que: D
d(0,) 0,
Rapidez de disolucién = 2 e 2 S AI(OZ)
_lde) 1 PN, o
7~ dt 2T e 2
Bajo condiciones estacionarias,
%o Don-

2 1 Py z
2 5 A(0,)) = 5 —g— A, (CN)

Pero, ya que A, el area total de la superficie del metal en contacto con

la fase acuosa = A1 ok AZ’ por lo tanto

2A Dpy- DO2 (cN )(02)

Rapidez =

( DCN-(CN )+ 4Dy (02) )
2 -

De esta ecuacidén se deduce que a baja concentracibn de cianuro, el pri-

mer término en el denominador puede despreciarse en comparacién con el

segundo, de tal manera que la ecuacién se simplifica a:

A M ey

2 %

kl(cn’)

(cNT)

Rapidez

Esto coincide con los hechos experimentales (Fig.4) que a baja concen-
tracién de cianuro la velocidad de disolucién depende unicamente de
ésta concentracidn.

De la misma manera, se concluye de la misma ecuacién que a alta con-
centracién de cianuro, el segundo término en el denominador puede des-

preciarse en comparacién con el primero, y la ecuacién se simplifica a:
AD
0

2
§

Rapidez = 2 (02) = kz(Oz)
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Esto coincide tambien con los hechos experimentales (Fig.4) que, a alta
concentracidn de cianuro la velocidad de disolucién depende unicamente
de la concentracidn de oxigeno.

De la misma ecuacién puede deducirse que cuando:

DCN-(CN') =4 DOZ(O )

2
ésto es, cuando

D
o) _, %2

(0,) D

CN”
la velocidad de difusién alcanza su valor limite. Y los coeficientes de

difusidén son los siguientes:

D0 =2.76 x 10-5 c:m2 seg-I

- 5 9

Dyen = 1.83 x 10 © cm™ seg

esto es, la razdén promedio D0 /DCN- = 1.5. Por lo tanto la rapidez limi-
2

te se alcanza cuando,

)
(0,)

Realmente, los valores experimentales (tabla 3) van desde 4.6 - 7.4,
lo cual puede considerarse como una concordancia buena. A temperatura
ambiente y presidén atmosférica se disuelven en un litro de agua 8.2 mg
de 02, 3
la rapidez de disolucién limite ocurrird a concentraciones de KCN igua
les a 6 X 0.27 x 1073 mol/litro & 0.01%.

Desde el punto de vista técnico, ni la concentracién de oxigeno di-

lo cual corresponde a 0.27 x 10" ° mol/litro. De acuerdo con éstc

suelto ni la concentracién de cianuro por si solas son de importanci

practica, sino la razén de éstas.
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COBRE Y NIQUEL

La solubilidad del cobre metdlico en solucién acuosa de amoniaco, se co-
noce desde 1858. La solucién azul que se obtiene de esta reaccién se usd
extensivamente para disolver la celulosa en la manufactura del rayén cupro
amoniacal. La reaccidn de disolucidn del cobre se puede formular de la si-
guiente manera:

1 - 2 =
Cu + loNH3 + 5-02 + H20 = (Cu(NH3)h) + 20H

&sta reaccidn no se lleva a cabo en ausencia de aire.
Se conocen numerosas aminas complejas de cobre; la existencia de una ami
na en particular depende de la concentracién de amoniaco libre en solucién,

segiin puede verse en la figura 6

2+ 2+ 2+
(CuNHB) (Cu(NHB)Z) (Cu(NH3)3)
100 — —
75T (Cu(NH,) JA%
s 5o [ cu®t ! 3k
= 2+
ke 25 o (Cu(NHB)S)
1 1 A (e
168 18° 16%19° 16%18" 1 10

NH3, M/L

FIGURA 6. COM;LEJOS CUPRO-AMONIACALES COMO UNA FUNCION DE LA CONCENTRA-
CION DE AMONIACO.

La rapidez de disolucién del cobre depende de la presién parcial de oxi
geno cuando la concentracién de amoniaco es baja, y es funcién de la con-
centracidn de amoniaco cuando la presidn parcial de oxigeno es alta, se-
giin se muestra en laFig. (7)

E1 i6n amonio solo no disuelve el cobre, pero cuando es adicionado a
una solucién de hidréxido de amonio incrementa la rapidez de disolucidn
seglin se muestra en la figura 8. Es por esta razon que se prefiere usar
una mezcla de hidréxido de amonio y carbonato de amonio.

El niquel tambien es soluble en una solucién acuosa de amonico. La In-
ternational Nickel Company, ha desarrollado un proceso para recuperar pe-
queias cantidades de niquel de un concentrado de pirrotita con el andlisis
dado en la tabla 8.



, 300 : .
_6or 1.00 S
£50 | S
~ o 200 .
Suo 2
> bl
E 30 F o ©
- ® £
L N 100 &
N 20 0 E f
9 0.26 mol/1 s 9
— 10 } o o
a NH ®w E
2 3 C
1 i A . 1 1
0 : 2 “d g (A8 : 0 0.05 0.10
residén de tm.
2 (NH)) M/L
F1G. (7). EFECTO DE LA CONCENTRA  FIGURA 8. EFECTO DE LA CONCENTRACION

CION DE NH3 Y PRESION DE ION AMONIO EN LA DISOLU
DE 02 EN LA RAPIDEZ DE CION DE COBRE, EN SOLUCIO-
DISOLUCION DEL COBRE. NES CONTENIENDO 0.5 M DE
0
NH3 A25CY P02 6.8 Atm.

TABLA 3. Concentrado de pirrotita conteniendo niquel y lixi-

viado con amoniaco (andlisis).

%
Fe 57
S 37
Ni 0.7-0.9
Cu 0.04-0.07

SiO2 1-3

7



Los concentrados se tuestan en tostadores de lecho fluidizado a baja tem-
peratura (800-900°¢) para prevenir la formacion de ferritas de niquel, las
cuales son dificiles de lixiviar. El calcinado aun caliente se introduce
en un horno rotatorio en el cual se mantiene una atmosfera reductora. Los
6xidos de niquel, cobalto y cobre, asi como pequefias cantidades de &xido
de hierro, son reducidos al metal respectivo. Los calcinados reducidos son
lixiviados con una solucién acuosa conteniendo 6% NH3 y 3% COZ' En cada e-
tapa de lixiviacién se permite la aereacién de la solucién, ya que no ocu-
rre disolucién en ausencia de aire. La lixiviacion se lleva a cabo a pre-
sién atmosférica, pero los tanques estan cerrados para evitar la pérdida
de amoniaco.

El hierro producido durante la reduccidn, se disuelve y precipita como
Fe(OH)3, mientras que el cobre permanece en solucidén y se elimina precipi-
tandolo con sulfuro de sodio. El niquel se recupera de la solucibén concen-
trada como carbonato badsico de niquel, hirviendo la solucidén. El amoniaco
y el CO2 que se desprenden durante la ebullicidén se absorben y se recircu-
lan.

El residuo contiene principalmente niquel-magnetita libre y se seca lue-
go se sinteriza transformandose en hematita. El diagrama de flujo del pro-

ceso se ilustra en la figura 9.

Mecanismo.

El mecanismo de disolucién del cobre y niquel con solucién acuosa de amo
niaco es el mismo para los dos. En el caso del cobre se debe considerar
que éste tiene dos estados de valencia, Cu+ y Cu2+. La mayorfa de los estu
dios cinéticos fueron hechos en el cobre. Los dos mecanismos sugeridos pa-

ra explicar esta reaccidn son:

1) Mecanismo autocatalfitico.- Se asumié que la disolucién se lleva a ca-

bo en tres etapas:
a) Formacién del complejo cuproso-amoniacal,

1 + -
2Cu + uNH3 ki 0, ¢ H 0= Z(Cu(NH3)2) + 20H

b) Oxidacién con oxigeno del complejo cuproso-amoniacal a cilprico-amonia

cal:

+ 1 _ 2+ -
(Cu(NHB)Z) + 2NH3 +50, + H20 = (Cu(NH3)h) + 20H

c) La reduccién del complejo clprico-amoniacal a cuproso por el cobre:

)2+

(CulNty) ) 5" + cu = 2(Cu(NH3)2)+
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Aparentemente el equilibrio cuproso-ciprico desempeiia el papel de un ca-
talizador.

2) Mecanismo de la pelicula de 6xido de cobre.- En este mecanismo se cree
sigue los siguientes pasos:
a) Adsorcién del oxigeno disuelto sobre la superficie del cobre,

Cu + %-02 xopida . o

b) Reaccién de una molécula de NH3 con el complejo cobre-oxigeno,

lenta 2+
Cu...0 + NH, ———— Cu” — NH +HOH 2+ -
3 023 TEpide (CQ(NHz)) + 20H
2+ = 2+
(C"(NHB) )7+ INH, = (Cu(NH3)h)

Este mecanismo no es muy probable que se lleve a cabo, puesto que serfa
de esperarse que el 6xido clprico se disolviera mas rdpido que el cobre
lo cual no es el caso. Si el cobre se cubriera por alguna forma de 6xido
u oxigeno adsorbido, la disolucién se inhibirfa.

Ahora se cree que la disolucién es de naturaleza electroquimica y puede

representarse por las siguientes reacciones (Habashi 1963):
a) Reduccidn catédica del oxigeno en la superficie del cobre:

1 = =
E—OZ + HZO + 2e = 20H

b) Disolucidn anddica del cobre en presencia del agente complejante:

Cu + UNHy = (Cu(NHB)h)2+ + 2¢”

No hay duda, que al sobrepasar estas reacciones, es el equilibrio cupro

so-ciiprico lo que ocasiona que se disuelva mds y mis cobre:

Cu + (Cul) ) %" = 2(culnny))*

(Cu(NH3)2)+ + 2NH, = (Cu(NHB)h)2+ +e

3
Aparentemente estas dos Gltimas reacciones son de importancia solamente

a alta concentracién de i6n ciprico.
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CONCENTRADO DE
PIRROTITA

l [ 590,

[ tostacion |

[AAhEDUCCION J
NH

AIRE B & 4
[ Lixiviacion |

:
r_—_____—{FILTIACION I

[ secaoo | [ puriFicacion |

OH + (NH,),C0,

1

[ sinterizano] [ FiLtracion |

Fe,0

2%3 [ esuiicion | Assorcion ———

[ Fitracion  |—
CARBONATO BASICO DE NIQUEL

[ caccinacion |

NiO

FIGURA 9. PROCESO PARA LIXIVIAR NIQUEL CON AMONIACO.
SELENIO

El selenio es un subproducto de la refinacién electrolitica de cobre. Du
rante la tostacidn-lixiviacion de los lodos anddicos del cobre con stoh’
algo de selenio se volatiliza y colectada en los precipitadores de polvos
Cottrell como selenio crudo, con 92-99% de Se y 0.1-0.8% de Te. Cuando el
Se contiene mds de 1.5% de Te, se purifica lixividndolo con sulfito de so
dio. El Se se disuelve como selenosulfito de sodio, y el telurio no se di-
suelve:

Se + Na2503 = NazSeSO3
El Se se precipita de la solucién por acidificacidon con HZSOM:

Na25e50 h HZSOH = Se + NaZSOH + 502 + H,0

3 2



SUGERENCIAS

Esta monografia no se pretende sea un curso completo sobre
Hidrometalurgia, sino mds bien una primera parte que podria-
mos denominar FUNDAMENTOS, la posibilidad queda abierta para
desarrollar una segunda parte que se podria llamar OPERACIO-
NES UNITARIAS APLICADAS A LA HIDROMETALURGIA, y asi sucesiva
mente. Ademds a éste trabajo se le puede adicionar una colec
cién mayor de procesos de lixiviacidén, un apendi;e con dia-
gramas de Pourbaix, y eventualmente se podria hacer un texto
que trate no solo los aspectos quimicos sino tambien los in-

genieriles.
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