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INTRODUCCTION

La obtencién de polvos met&licos por via hidrg
metallrgica ha estado en operacibén comercial desde hace
més de 20 afios. Numeraosos estudios han sido realizados
por diferentes investigadores de varios paises; muchos -
de ellos sefialan que el proceso de reduccibén se debe ini
ciar necesariamente mediante un mecanismo de nucleacidn.
S5in embargo, dado que los metales son précticamente insg
lubles los conceptos b&sicos de la teoria clésica de 1la
nucleacibn tales como grado de sobre saturacidn y AT -
max. de sobre saturacidn parecen ser inaplicables. Ante
tal situacién resulta poco préctico el estudio experimen
tal de esta primera etapa de la recci6n de reduccibn.

En el caso de la obtencidén de polvo de niguel
la mayoria de los investigadores concuerdan en gue el mg
canismo de la reaccidn es heterogénea y consecuentemente
se requiere que el mismo niquel cbtenido por alglin otro
medio o bien trazas de alglin otro metal actlen como semi
1la. Este hecho demuestra gue la nucleacifn juega un pa—
pel decisivo en el inicio de la reaccitn.

El objetivo de esta tesis fue el estudiar la -
reaccidn de reduccibn de niquel con hidrbgeno usando un
método conductimétrico simulténeamente con el an&lisis -
guimico de la solucibn. La conductancia de una solucidn
depende de la concentraci6n y de la temperatura y conse—
cuentemente cualquier disminucién de niguel en la solu—
cibén guedaria registrado por un cambio brusco en la con—
ductancia del sistema.



1 Bis.

Particular atencién fue prestada a la morfolo-—
gia del polvo de niguel formado. Los resultados obteni—
dos se discuten en funcitén de la termodinémica y cinéti-
ca de las reacciones heterogéneas.



1. ASPECTOS TERMODINAMICOS

EQUILIBRIO EN SOLUCIONES
1. INTRODUCCION Y ACTIVIDADES IONICAS
1.1. INTRODUCCION

L.l
Jie.d,
L.k

Los iones y las moléculas no disociadas que
comporen una solucibn interaccionan reciprocamente de va
rias maneras. La intensidad con la cual lo hacen y los
cambios gque resultan en su comportamiento son de mucha
importancia en el estudio de soluciones quimicas. En ge
neral, la asociacifn ocurre entre iornes de signo opuesto
y las dos teorias que describen dicho comportamiento =
son:

a) La teoria de Debye-Hlckel lo cual se aplica
a soluciones muy diluidas y relaciona cuantitativamente
el grado de la atraccibn interibdnica con un cambio en =
los coeficientes de actividad de los iones. b) La segun
da teoria trata la interaccibn como un equilibrioc qui-
mico y describe la intensidad con la cual esto ocurre ——
por medio de la constante de equilibrio. En este caso -
el producto de la asociacidn entre las dos clases de io-—
nes se denomina especie compleja.

La diferencia principal entre los dos trata— -
mientos es gque en la teoria de Debye-Hlckel se calcula -
el grado de interaccidn entre los iones cargados opuesta
mente en términos de las fuerzas electrostéiticas, sin te
ner en cuenta la naturaleza quimica de los diones. Para
expresar la formacibn del complejo se requieren medicio-
nes de las constantes de egquilibrio y con estas se pue——



den calcular las actividades de las especies comple jas,
las concentraciones de las sustancias gque interaccionan
considerando todas las formas en las cuales existen en -
la solucién en equilibrio, y los coeficientes de activi-
dad de las especies complejas y simples presentes en -——
equilibrio,

En el tratamiento de Debye-Hlckel se considera
que no hay interaccién entre los electrones de los iornes
cargados opuestamente cuando se aproximan uno a otro su-—
ficientemente para poder interaccionar y el grado de asg
ciacibn entre ellos puede predecirse. E1 tratamiento de
la formacién del complejo es meramente una exposicidn —
formal de nGmeros, y es por esa raz6n gque se puede tra—
tar la asociacidn entre iones y moléculas descargadas. —
La magnitud de las constantes de equilibrioc puede ser —
discutida en términos de calor y cambios de entropia al
asociarse y estas interpretadas en términos de interac——
ciones electrbnicas, polarizacién y cualguier otro feng
meno. E1 procedimiento inverso, es decir la prediccidbn
de las constantes de equilibrio a partir de dichas teo——
rias raramente se hace.

La descripcién de un sistema en términos de ——
las constantes de equilibrio también regquiere un conoci-
miento de los coeficientes de actividad y la manera como
éstas varian va de acuerdo con el cambio en las condicig
nes del sistema. Esto tiene gue ver, més bien con la —
teoria de soluciocres diluidas de electrolitos fuertes.



1.1.1.2. TEORIA DE DEBYE-HUCKEL.

Las consideraciones més o menos simples de la
teoria de atraccidn interiénica se encuentran en la ma—
yor parte de los libros de texto que tratan con lafisicg
guimica o electroguimica general. Tales tratamientos —--
son generalmente satisfactorios para el caso de equili——
brio, con el cual estamos interesados, pero no asi nece-
sariamente para situaciones en las cuales fuerzas exter—
nas son aplicadas, por ejemplo el movimiento de los io——
nes en un campo eléctrico. También, a menos gque el sim—
bolismo sea especifico algunas de las consideraciores =-—
tebricas més importantes involucradas, las cuales limi—
tan el campo de validez de las ecuaciones resultantes no
son f&ciles de visualizar.

Las consideraciones hechas al postular la teg

ria han sido ‘j1,15’13i1"ic:an:1as,/I

sentaréa en este trabajo un resumen general de las bases

sin embargo, solamente se pre

de la teoria y resultados obtenidos satisfactoriamente -
ya gue sale de los objetivos de esta tesis.

El postulado b&sico de la teoria establece gue
cada ion puede ser considerado como rodeado por una at——
mAsfera i16nica de signo opuesto. Considerando un ion po-—
sitivo aislado en una solucibdn diluida de un electrolito
binario, éste estar& rodeado por iones cargados positiva
y negativamente, pero a causa de la repulsién y atrac- -
cibn electrostéatica habré, en base a un tiempo promedio,
més iones negativos cerca del ion central positivo que -
otros ionec posi'ivos. Este desbalance de cargas alredeg
dor del ion central es la atmsfera iénica, la cual ejer



ce una fuerza atractiva sobre el ion central.

Puesto que la solucifn total contiene una can—
tidad igual de cargas positivas y negativas la carga to-
tal de la atmbsfera ib6nica rodeando al ion central se ——
considera igual en magnitud y opuesta en signo a la car—
ga del ion central. Se ha encontrado gue el efecto de la
atmbsfera ibnica sobre el ion es eguivalente a la de un
punto de carga simple de la misma magnitud que en el ion
colocado a una distancia 1/k de éste, estando k dada por
la eduacibn siguignte:

éwZ 1/2
A &7 2
k= D kT e (1.2)

* ¢ es la carga en un electrén, D la constante
dieléctrica de liquido, k la constante de Boltzmann, T la
temperatura absoluta, n; y 23 el ndmero por c c. y.la va
lencia de iones de la especie i. 851 la concentracién de
estos iones es cy g ion por litro, entonces se tiene la
expresidn

n, = c,N/l,DDO
i i

donde N es el nimero de Avogadro. Si se considera D co-
mo 76.8, es decir, el valor correspondiente para el agua
y T igual a 298°; entonces se tiene la expresibn siguien
te
5 2 1/2
1/k = 4.31 x 10 / (gi c; zi) cm. (1.2)
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Esta distancia es el espesor de la atmfsfera —
i6Gnica y depende de la concentracién de todas las clases
de iones presentes en la solucifn y de sus valencias. =
La definicién de "fuerza i6nica" de una solucibn, I, es:

2

5 ) Zi B, 3 (1.3)

La concentracién de cada especie de iones pre-—
sentes estl multiplicada por su valencia elevada al cua—
drado, el resultado de sumar y dividir el total en dos.
Produce la expresibn siguiente:

T = B w30 /\/(21) (1.4)

La atmbsfera ibnica es la causa de gue exista
un potencial\+/i en el punto del espacio ocupado por el
ion central al cual rodea. Si la carga ejercida sobre —
este ion es 2z, , entonces el potencial esté& dado por —
la ecuacibn siéuiente:

\‘f/i = —Zi tk/D

Ahora bien, el ion central posee una cierta -—
cantidad de ernergia debida al trabajo gastado en elevar—
lo hasta este potencial, y dicha energia sera igual a la
mitad del producto de su carga y el potencial. Para un
g. ion de esta clase de ion considerado como centro de =
atmbsfera ibnica,existirén n individuos cargados, de tal
manera gue la energia gquede expresada como:

g 3
D
E - Nz - &/2

. L (1.5)



Este exceso de energia poseida por los iores,
debida a que estén rodeados por atmbsferas ibnicas, se -
cree que es la causa de las desviaciones de las solucig
nes salinas del comportamiento ideal.

1.1.1.3. ACTIVIDADES IONICAS

E1l potencial quimico de un ion i en una solu——
cidn ideal es:

(6]

'Fi :'Hi + RT 1n ><:_L

donde R es la constante de los gases y x; es la fraccibn
mol del soluto en la soluci6n. Para una solucibn no - -

ideal.
[s]

o
+ RT = + RT + RT 1
in Hi 1n ai '}H. 1n xi nf~i

donde a; es la actividad del ion j B8 el coeficiente =
de actividad.

La diferencia entre las dos ecuaciones, RT 1n
ij» es la diferencia en el cambio de energia libre ——
gue acompafa la adicibn o eliminacibn de 1 g. ion de la
especie dada desde un gran volumen de una solucidn ideal
y una real.
Esta es igualada con E;. Asi

> 2
1n)ti = Nz, "2 K/2RTD (1.6)

Sustituyendo k, usando concentraciones de io—
nes por litro y transformadc a 10910,

da2 >
_ 1Dgf i [ NE ’CZ\/LTr/l,ooo :l =y \/( 1%5%; )

2. 303 R3/2 (DT)S/Z



El término del paréntesis cuadrado consta de -
constantes universales y podemos reemplazarlo por A®, ——
Usando la definicibn de fuerza i6nica

-3/2_ 2
- 1 = A"°(DT I
og]Li (01)™%2, % /1

donde A"" = A]v/é —3/2
a 25°C con D = 76.8, en agua, A = A°°(DT) = 0.509

1.1.2. COEFICIENTES DE ACTIVIDAD

Las actividades individuales de los iones, asi
como los coeficientes de actividad individual no pueden
ser medidos. Pueden sin embargo ser referidas a la acti-
“vidad intermedia de los iones la cual es susceptible de
medirse.

51 una molécula de un electrolito binario se -

disocia en \)iones, de las cuales ])+ son cationes y ——

— aniones,, entonces el coeficiente de actividad media

de los iones T + es relacionado con el coeficiente de -
actividad ifnica individual por

* = y( ff 87:) (1.8)
]

log ﬁ_)/( W, F V_)

5i las valencias de los iones son z + Yz

log ‘gi=(1)+109 NERARY

log & = (z_log &++z+logf'_)/(z+ + z_) (1.9)

+



y de esta manera

-109& - A + 2z /I (1.10)

+ z =

Las ecuaciones (1.7) y (1.10) representan la —
ley limitante de Debye-Hlckel, aplicable a soluciones di
luidas. Esto expresa gue el alcance de la desviacién de
un ion del comportamiento ideal en un solvente dado esté
gobernado por la fuerza iénica de la solucibn y por las
valencias de los iones presentes, independientemente de
la naturaleza guimica de los iones.

Es posible calcular el coeficiente de activi—
dad medio i6nico por la ecuacibn (1.10) en el intervalo
de concentraciones de la sal para el cual la ley limitan
te tierne validez. Este intervalo varia marcadamente, de-—
pendiendo de las valencias de los iones presentes, y aln
en el caso de un electrolito univalente los resultados —
pueden llggar a ser inesactos en concentraciores superig
res a 10 ~ m. En tales soluciores diluidas no hay esen—
cialmente diferencia entre el coeficiente de actividad -
basado en la fraccifn mol de los constituyentes de la sg
lucidn y basado en concentraciones molares.

1.1,3. CONSTANTES DE EQUILIBRIO Y FORMACION DE COMPLEJOS

Considérese un metal M de valencia z + en una
solucibn que contiene un anitn L de valencia z_. Cuando
la solucibn es muy diluida el grado de asociacibn entre
M y L puede ser expresadc con una depresitn del coefi-— -
ciente de actividad de cada ion y calculada por la ecua—
cién (l.lD). 5in embargo a causa de las consideracio——
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nes hechas en la derivacidén de la ecuacibn, esto es jus—
tificado solamente si no ocurre interaccién electrotnica
entre las dos clases de ion. En muchos casos tal inter-
accién ocurre hasta cierto punto y una serie de iones ——
comple jos pueden ser formados. Puede también ocurrir in
teraccidn electronica entre los iones meté&licos y molécu
las neutras presentes en la solucibn, conduciendo nueva-—
mente la formaci6n del complejo. EN el caso gerneral L
es conocido como un ligando y los complejos son formados
por este paso.

Cada paso puede expresarse por una constante de equili—
brio:

1
ML(Z—1)+ % L == ML(Z_2)+ )
o () O ()



11

El némero maximo de iones de L los cuales pue-
den ser complejados con MZ+ es n, ynes el nimero de —-
coordinacibn de IVIZ . Una constante de egquilibrioc del ——
compuesto estd definida como sigue:

- _ . (z=2)
M+ 2 L ML, %
2
+ 2
/ - + -
2 {ML(22)3/{MZ?{L )
7 = K. K
ik — 1 5
En general

- =K. K_ K vw S
/gm 1 > m

3

51 el ligando es una molécula descargada, amo-
niaco, por ejemplo, el equilibrioc se va por el mismo ca—

mino, pero la carga de cada ion complejo es z%.

Los factores gue controlan las cantidades absg
lutas y relativas de cada especie que contierne el metal,
y las cantidades deligandos libres, presentes en la solu
cién son; (i) los valores de todas las constantes de e—
guilibrio; (ii) la concentracidn total del metal M(tﬂ
presentes en todas las formas (iii) la concentracién to-
tal del ligando [L(tﬂ ; (iv) la relaciébn de estas dos -
concentraciones; (v) el coeficiente de actividad de cada
especie que toma parte en el equilibrio. Con una concen—
tracién total constante de metal en solucibn conforme la



{
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concentracidén total de ligando es incrementada desde ce-—
ro, se forma primero el complejo ML. Esta concentracitn
se eleva y entonces ML2 es producido, si se sigue incre-
mentando la concentracién se van produciendo complejos -
més altos.

El grado de formaci6n de un complejo MLm es de
finido como

N MLm = [MLmJ /[M(tﬂ

pero si estén presentes comple jos polinucleares, es de—--
cir complejos gue contienen méas de un &tomo de metal en
cada ion o molécula, la concentracitn de cada uno debe -
ser multiplicada por el nidmero de &tomos de metal conte-
nidos en éste.

El ndmero promedio de ligandos nL se define cog
mo

nL= (L, 1= (Ly1)/m
REORELE M(e)]

Esta es la concentracion de ligandos combina——
dos en complejos divididos por 1 a concentracién total -

del metal, y es de particular importancia en la medicibn
de las constantes de equilibrio.

Cuandc se escriben las reacciones guimicas que
representan el equilibrio oo conveniente ignorar la sol-
vatacidén de las especies gue teman parte. En soluciones
acuosas los iones metalicou con {fuertemente hidratados y
el ligando puede en muchos cnios cer visto como reempla-—
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zando una molécula de agua en una posicién de coordina-—
cién alrededor del &tomo met&lico. For ejemplo el ion -
Cu(NH, )2
las cuatro esquinas de un cuadrado con el atomo de cobre

+ tiene los cuatro grupos amoniaco acomedados en

en el centro, siendo la molécula plana el grupo amoniaco
puede ser acomodado sucesivamente reemplazando moléculas
de agua en las mismas posiciones.

Algunas clases de ligandos pueden ocupar dos -
posiciones de coordinacidén semejantes, y son conocidos -
como ligandos bidentados. Como por ejemplo la dietilen——
diamina, HZN'CHZ'CHZ'NHE y los iores carbonato y sulfa—
to. Los dos (Oltimos aniones pueden también tomar un ion
hidrégeno en uno de los dos centros reactivos, lleagendo
a ser iones bicarbonato y bisulfato, los cuales son mong
dentados.

1.1.4. MAGNITUD DE LAS CONSTANTES DE EQUILIERIO

Recientemente se han hecho considerables pro-
gresos en la medicidn, sistematizacion e interpretacion
y explicacitn de los valores de las constantes de equili
brioc para la formacidén de complejos en solucibn., 2=7. ——
Los metales pueden ser clasificados en dos grupos princi
pales, el primero dando los complejos mas estables con -
elementos tales como el oxigeno, nitrdgeno o fluor y el
segundo dando los complejos mé&s estables con elementos -
tales como fosforo, arsénico, azufre, cloro, etc. Esta -
divisidén y las regularidades en el mane jo encontradas en
cada grupo son causadas por la clase de electrones y or-
bitales que estén disponibles en el ion meté&lico y el 131
gando para formar la ligadura guimica lo cual da una iz
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vacidén en la estabilidad del complejo. Un factor adicio-
nal importante, es sin embargo, el nimero de posiciones
de coordinacibn ocupadas por el ligando. La estabili—
dad de un complejo formado por un ligando bidentado es -
considerablemente méas grande que la que seria esperada —
de un complejo equivalente formado por un ligando mono—
dentado quimicamente similar.

lLa constante de equilibrio esté relacionada al
cambio de la energia libre estandar de la reaccién, [&GO,
por la isocora de Van't Hoff

Ago = -8T 1n K

y a su vez ésta depende de los cambios de entalpia y en—
tropia estandar, Ano y Ase respectivamente,

Ags =L — 17HAE°

El cambio de entalpia estandar es una medida -
del cambio en el contenido de calor de los reactivos y -
productos cuando el complejo es formado, y &ste; esté dg
terminado por la clase de unién guimica formada entre el
ion metal y el ligando. En el caso de un ligando mono——
dentado simplemente cargado, el valor de A e varia en——
tre +5 y =5 kcal./mol por cada paso, pero para icnes co-—
valentes fuertes esta puede ser tan grande como -20 - -
keal./mol.

El cambioc de entropia estandar en la formacibn
del complejo, a diferencia del cambio de entalpia es sen
sible a la estructura del medio ambiente del complejo. -
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En soluciones acuosas de electrolitos Z&SG es normalmen—
te positiva. Este hecho es mas bien inesperado debido a
la desorganizacibn de la estructura del agua rodeando el
complejo. E1 cambio de entropia positivo que resulta de
esta desorganizacibn es usualmente mucho mds grande que
gl cambio de entropia negativo debido a la conversién de
la entropia translacional del ion meté&lico separado y el
ligando a la contribucibén de la entropia vibracional y -
rotacional del ligando del complejo. 5i el ligando esté
cargado negativamente la neutralizacibn de carga en la -
formacidén del complejo reduce el nimero de iones en el -
sistema, el cual afecta el cambio de entropia, asi como

también la reduccibn rneta en el ndmero de moléculas de —
agua coordinadas. Estos resultados en el cambio de en——
tropia positiva dan un complejo més estable.

La asociacibn de uni6n met&lico con un ligando
monodentado descargado no reduce el nimero de los iones
presentes en el sistema, y hay poca reorientacién de las
moléculas de agua. En este caso ocurre un cambio de en—
tropia relativamente pequefio, o de la misma marnera un —
cambio de entropia negativo cuando se forma el complejo.

El valor de As® es generalmente el factor més
importante que controla la estabilidad de los complejos.
Algunos valores de entropias estandar de asociacibn en—
tre iones met&licos y aniones a 25°C. se dan en la tabla
No. 1.
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TABLA No. 1

VALORES DE ENTROPIAS ESTANDAR DE ASOCIACION ENTRE IONES
METALICOS Y ANIONES A

2550,
Comple jo Entropia de Asociacibn e.u. BReferencia
+ +
CdC1 +12, 2 " 0.8 8
CdBrt + 8.8 : 0.4 8
cart +4.37 1.1 8
Puc1” +11.6 = 0.6 8
PhBrt + 9.4 : 0.5 8
PHIT +7.87 0.4 3
MnS0,4 +22.6 T 1.0 9
CoSo4 +16.6 : a.5 9
NiS0g #21.7 7 0.7 9
ZnSQ4 +24..4 = 1.8 g

Tales datos indican gue las entropias estandar
de formaci6n de catiores en solucidn acuosa tienden a ha
cerse mas positivos a temperaturas mayores en tanto gue
la de los aniones llegan a ser més negativos. En gene——
ral, se ve gue al aumentar la temperatura, mientras més
positivo sea el cambio de entropia de formacibn del com—
plejo més estable ser& el mismo.

1.1.5. DEPENDENCIA DE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO CON
LA TEMPERATURA.

A temperaturas diferentes a 25°C el cambio de

entalpia estandar en la reaccidn, Z&H? gsta dado por
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% § Ay’
AH; - Ay +{ (T

298

dT (1.11)
P
298

Similarmente, el cambio de entropia estandar se puede es
cribir como

As't - As 4 [ ‘g—A—S— dT (1.12)

298 P

E1l cAlculo de ZX(EO a temperaturas elevadas requiere el -
conocimiento del camino por el cual se lleva a cabo el -
cambioc de entalpia y entropia asi como la variacibn de
éstas con la temperatura, si se supone que la presidn es
constante, para valores diferentes de 1 atm. el efecto
de la presif6n en los valores de Z&H; y ZXS? también debe
ser considerado.

El cambio de entalpia en la reaccidn depende —
de las entalpias de las sustancias que toman parte. E1 -
valor del contenido de calor, o entalpia es definido co-—
mo

H = E + PV

donde E es la energia interna total, P la presit6n y V el
volumen del sistema. Para elevar la temperatura una difg
rencial dT a volumen constante, la cantidad de calor re-—
querido dgv es
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dgv = dE = CudT

puesto que
Cv = (3 E/gT)V

A presién constante
dgp = dH = CpdT

puesto gue

Cp = (SH/ST)p

De estas definiciones de capacidades calorifi-
cas se puede relacionar el cambio en la capacidad calori
fica total en una reaccibn y la variacibén del calor de -
la reaccib6n con la temperatura. Si el estado inicial -
del sistema es I y el estado final es II y escribimos

il Cv

i

(cv) ;- (o),

AE = EII—EI

AH

Hry — Hg

entonces sustrayendo las ecuaciones correspondientes a -
los estados final e inicial,

Aoy = (AR 1), (1.13)
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Alpn = (SAH/gr)p (1.14)

Estas son la ley de Kirchhoff. La capacidad -
calorifica de 1 g del sistema es el calor especifico, pe
ro para prop6sitos tedricos la capacidad calorifica de 1
molécula g es reguerida y CD y Gy, denotan estas capacida
des calorificas molares. La Gltima estd relacionada can
el cambio de entropia del proceso como sigue: :

donde g es la cantidad de calor absorbida. A presién —
constante esta cantidad de calor es igual a H, asi gue

As = AH/T
Entonces, de (1.14)

3G s A § As
<Cp 7 _ - (228
T dT_(TéT)D dT_(sT )pdr

Ahora es posible sustituir Z&CD en las ecuacig
nes (1.11) y (1.12) refiriendgse a la reaccién guimica -
considerada. Los valores Z&HT y [XS$ a cualguier tempe

ratura son:
T

(a]

AC dT (1.15)
298

(o] s]

= H +
T A 298

>
T
I

[0} (=}

c

As_ As +} A (1.16)
208
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Sustituyendo en la ecuaciodn,

(a] o [s]
Az = AH -~ TASB
da
-
) AHO + AC dT TASD
B - .
A Gy 298 po 298
98
T AC__
—T/ —== gr (1.17)
298

La expresibn
1 . T AC o
1 AcC dT - —LE g7
T /2 P Tr

o
la cual es conocida como energia libre de Gibbs, A fef

T’
la cual puede escribirse
T (T 5
0 o ; A 0 o
A fef = -y I Ac ot - | =R ar -As
T J298 P J298 258
(1.18)
sustituyendo en (1.17) da
AG. = AH. A fef. )
G. = AH + T 1.1
T 298 ety (1.19
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o
AH A tef?

log KT = - 298 _ T (1.20)
2.303 AT 2.303 R

La constante de equilibrio puede ser obtenida
de (1.20) para cualguier temperatura con tal gque la fun-
cién de energia libre de Gibbs estandar de la reaccibn -
sea conocida; es decir con tal que el cambio estandar —

Z&Cpo en la capacidad calorifica de reaccidn a presién
constante sea conocido.

Aungue las funciones de energia libre estéan -
disponibles para muchas reacciones, la mayor parte de ——
ellas no son conocidas para equilibrio en solucidn acuo-—
sa. Siendo asi, es necesario hacer suposiciones aproximag
das de log Ky para tales reacciornes, las cuales son de -
importancia en sistemas hidrometallrgicos.

1.1.5.1. ISOCORA DE VAN'T HOFF

La ecuacidén de Gibbe-Helmholtz puede ser escri
ta

o (e]
As = An=1[§AB ]} T,
y la variacién de la constante de equilibrio con la tem—
peratura puede ser obtenida sustituyendo —RTInk por'ZXGO.
Esto d&a la isocora de Van't Hoff

§ In k/8 T = AH/RT (1.21)

la cual en su forma integrada es

log kp = - 2H _ [1_1| . log Kogg (1.22)
2.303 R |T 298
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Esta ecuacifn solamente puede ser usada si AH
es tomada como constante entre la temperatura T y 298°,
puesto que si la variacidn de AH con 1a temperatura es
conocida, [&Co puede ser calculada de (1.15). La suposi
cibn de gue p[&H puede ser reemplazada por 1314298 a tg
das las temperaturas es equivalente a suponer que ZXCD°
tiende a cero.

Los valores de [&H°, [&So, Z&Cpo son obtenidos
por el camino usual. Es ausencia de datos suficientes -
de capacidad calorifica es mejor asumir gue 13(3p° en —
una constante que asumir gue esté en cero. La ecuacidn
(1.18) entonces llega a ser

o Z&{bo T T
AfeFT = e / dT — Acp® / Q—I——As"
2

-
98 298 e
(1.23)
y la integracion
= o -Z&SD
AFBf"T = %E- (T-298) - Acp®(In T - In 298) 298
(1.24)

Combinando esta ecuacifin con la (1.20) da

AH298
log Kp = = ——— ¥ P +ACDO 1 288 .1
2.303 R T 298 R 2.303 T
+ log K (1.25)

298
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o]
Esto es equivalente a asumir gue AH para la
reaccidn varia linealmente con la temperatura.

Claramente, los errores en los valores de e
log KT introducidos por la suposici6n gue ZXCDD = 0y ==
usando la isocora de Van't Hoff dependen de los tamafios
relativos de la entalpia y la capacidad calorifica en la
ecuacitn (1.25). Si An° es grande el error es pequg
fio, pero fue sefalado anteriormente gue el cambio de en—
talpia en muchos complejos en el equilibrio es pequefo.
Los cambios de la capacidad calorifica en tales reaccio—
nes son generalmente del orden de +50 a =50 cal./mol gra
do a 25°C y el valor de Z&Hgge es del orden de 2 kcal.
el error introducido en el valor de log Ky puede ser 1 6
2 unidades a temperaturas elevadas.

Hay poca informaci6n actualmente en lo concer
niente a valores de ZXCDO, Z&HO, As® para reacciones —
comple jas, en unos cuantos casos los valores de las cons
tantes de equilibrio son conocidos en pequefios interva——
los de temperatura y esto significa gue ZﬁCpo puede ser
calculado considerando que [&HD es una funcidn lineal de
la temperatura. Los valores obtenidos son, sin embargo,
muy sensibles a peguefios errores en las constantes de ——
equilibrioc. Asi, en relacifn con el examen termodin&mi-
co de procesos hidrometallrgicos a temperaturas muy por
encima de 25°C es la mayor parte de los casos insatisfag
toria. En efecto, los cé&lculos se llevan a cabo usual-
mente en datos v&lidos a 25°C y los resultados se apli-—-
can a temperaturas entre 210° & 250°C.
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1.1.6. DEPENDENCIA DE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO Y DE
LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD CON LA PRESION.

La variacién de la constante de equilibrio pa-
ra una reacci6n a temperatura constante esté& dada por

(§ 1nk/$ Pl =~ AV’ /aT (1.26)

donde ZXVD es el cambio de volumen molal parcial para la
reaccidn. E1 valor de este y también el cambio en los -
vollimenes de los iones disueltos y moléculas pasando del
estado estandar de la solucibn dada a la solucibn de mas
alta presibtn es pegueno. Asi, el efecto de la presidn en
las constantes de equilibrio en soluciones acuosas es pg
gueno debajo de la presi6n critica.

La ecuacifn para la dependencia de la presidn
del coeficiente de actividad de una especie i, y 5 es

(§ In Yi/é P); = [y, - V;)/miRT

donde }). es el volumen molal parcial de i en solucidn,
Lﬁ gl volumen molal parcial de i en el estado estandar,
y m el nimero de moles de i en un mol de soluto., E1 —
efecto de la presién de los goeficientes de actividad de
substancias disueltas también serd pequefic por consi- -
guiente.

En los procesos hidrometallirgicos las presio-—-—
nes usadas nunca son mayores de 100 atm.; y estas conclu

siones son justificadas. A muy altas presiones, por su-



25

puesto, éste no es el caso.

1.1.7. VALORES DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD FUERA -
DEL TINTERVALO DE VALIDEZ DE LA TECRIA DE DEBYE-HU
CKEL,

La teoria de Debye-Hiickel es v&lida para solu-
cicnes muy diluidas solamente, lD.BM o mas diluidas, y -
en el intervalo de temperatura hasta 100°C. Ng hay nin-
guna teoria similar gue permita la prediccién adecuada -
de los coeficientes de actividad de especies if6nicas en
soluciones méas concentradas. Los valores en tales solu—
ciones, sin embargo, son necesarios porgue las concentra
ciones en los procesos hidrometallrgicos son usualmente
més grandes gue lD—SM, y también debido a las condicioc—
nes experimentales gue son usualmente empleadas para de—
terminar los valores de las constantes de eguilibrioc de
reacciones comple jas.

1.1.7.1. SOLUCIONES USADAS EN LA MEDIDA DE LAS CONST AN——
TES DE EQUILIBRIO.

Cuando se tratd con las bases tebricas de las
constantes de equilibrio, se usaron las actividades de -
las sustancias gue toman parte. Definiendo el grado de
formaciétn de un complejo y el nimero de ligandos prome——
dio, fueron empleadas las concentraciones. Los métodos
de medida de las constantes de eguilibrio usualmente in-—
volucran variaciones de la relacidn de concentracidn del
ligando al ion metal, con la Gltima constante obtenida y
midiendo la cantidad de ligando complejadoc o la cantidad
de ion metal complejado a cada relacibn. Los experimen—
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tos son repetidos a un ndmero de concentraciones totales
de ion metal. Asi, durante cada serie de mediciones la
fuerza iénica total de la soluci6n variar& y ésto lleva-
r& a cambios en los coeficientes de actividad de todos -
los iones presentes en solucién. Las constantes de equi
librio cambiarén por consiguiente en una manera muy difi
cil de tener en cuenta.

Para evitar esta variacifn es usual tener pre-
sente en la solucidn una concentraci6n relativamente al-
ta de otra sal, comunmente 0.2 -2 M, tal que los cambios
de la fuerza ibnica total durante los experimentos son -
despresiablemente pequefios. Si las constantes de equili=-
brio son medidas a distintas fuerzas ib6nicas totales es
posible extrapolar los valores para obterer datos para —
valores de la fuerza ibnica total igual a cero; es decir
para todos los coeficientes de actividad iguales a la -—
unidad. La seleccidén del método para ser usado por la -
extrapolacién esta aln en discucibn; sin embargo el eleg
trolito soporte debe ser inerte,es decir,estos ionesrode
ben tomar parte en cualquier reaccidn la cual competa ——
con el equilibrio que esté& siendo estudiado. Los perclo
ratos alcali — metal o nitratos son generalmente emplea-—
dos, puesto que ninguno de estos aniones forma comple jos
con la mayor parte de los metales. Este puede no ser ——
siempre el caso, sin embargo, y es necesario tener en —-—
cuenta que fue usado un electrolito soporte cuando se re
guieren cé&lculos exactos de las constantes de equilibrio.
Por ejemplo, si complejos de tiocianato de hierro ferri-
co estén siendo usados para solvente de experimentos de
extraccibn se puede asumir que el valor de Kl se refiere
a la reaccién
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Feot + son”

Fe(son)Z

implicando el ion férrico hidratado simple. Sin embargo,
si el valor fue obtenido usando una solucib6n fuerte de -
nitrato el equilibrio puede en efecto ser

)2+ =

Fem998—+8m( == Fre(sCN + NO,

si el complejo de nitrato de hierroc tierne apreciable es—
tabilidad con respecto al hierro hidratado simple los —
dos valores de Ky diferiran significativamente.

1.1.7.2. CACULO DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDAD

En la obtencitn de la ecuacidn de Debye-Htckel
(1.10) se supuso gue los iones eran simples puntos cargag
dos, los cuales no ocupaban volumen alguno en la solu— -
ci6n, pero si la concentracidn de soluto es apreciable,
entonces debe suponerse gue los iones se acercan unos a
otros frecuentemente, hasta una distancia "a®". La ecug
cibn se transforma en:

-log ﬁ'i = Az + z - \/g//kl + Ba° \/é) (1.27)

en la cual B es otra constante. Sin embargo, si la solu-
cibn contiene mezclas de electrolitos la ecuacién es ter
modin&micamente inconsistente para usarse en el célculo

de los coeficientes de actividad.8 Ademas la distancia -
entre los iores no se conoce, y aungue a® es algunas ve-
ces referido como el parémetro del tamafo del ion, esta

no es la suma de los dos radios iénicos tal como se de——
terminé por cualguier otro método.
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Con el fin de eliminar tales paré&metros pseudo
—fundamentales, se ha sugerido usar ecuaciones del tipo

-log fi = A 22 \/& -/4 I (1.28)

en donde z' = z , y /3 es una constante empirica para el

sistema en particulér, escogida convenientemente a par—
tir de la linea recta que se ajuste a los datos experi——
mentales disponibles. Para ecuaciones con parémetros no
susceptibles de ajustarse Guntelberg 9 sugirid la ecua——

-logfi = Az '\/I/(l +\/I) (1.29)

y aungue no es muy exacta se puede usar para soluciones

cién:

gue contienen varios electrolitos., Una aplicacibn de -

!

—logj[i = AZ° —\/I——O.ZI (1.31)
1+\/

la cual concuerda con los valores determinados de los —

coeficientes de actividad medios, teniendo una desvia— -

esta es:

cibn promedio cercana al 2% en soluciones 0.1M y menor -
en soluciones més diluidas. 10. La ecuacién (1.31) glim =
rresponde a la (1.27) con a°® 4.2 - 4.4 A° sobre I = 0.1.
S5e ha sugerido 11, gue la constante 0.2 en la ecuacién -
(1.31

)
¥ < z-

sea reemplazada por 2.0 para electrolitos con -——
= 2.

Aunque tales ecuaciones han sido ampliamente -
usadas en estudios de asociacibén de iones en soluciones,
la relacidn mas usada es una extensién de la ecuacidn —
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de Debye-Huckel, la cual es la (1.27), la cual contiere
un término lineal adicional, (1.28).

—logj-+ o i F 2 i:;é
1+ B a° 1L

Esta tiere dos parametros arbitrarios, a° y c, la Gltima
depende del tipo de carga y coeficiente de interaccidn -

¥id (1.32)

para el electrolito. Por esta raztn la ecuacién puede —
ajustarse a una linea recta en un intervalo amplioc de ==
concentraciones, y de este modo se puede usar con certe-—
za para extrapolaciones relativamente grandes. Es ne-—
cesario, sin embargo, disponer de suficiente informacitn
experimental en un intervalo amplio de concentraciornes =
para permitir que C y a® sean estimadas con exactitud.

1.1.7.3. CORBRECCION DE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO POR
GCONCENTRACION

La ecuacién (1.32) puede usarse para calcular
la variacidn de las constantes de equilibrio con la fuer
za ib6nica total de la solucibn. La correcci6n debe ha—-—
cerse teniendo en cuenta la variacidn de los coeficien—-—
tes de actividad de cada una de las especies gue toman -
parte en el equilibrio con respecto a la fuerza ibdnica -
total. Considerando K escrita como

1o Ll e L5

el término coeficiente de actividad es ML// " .&L‘ Pe~
ro ya gue las ecuaciones para calcular los coeficientes
de actividad dan el mismo resultado para todos los iones
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gue tienen la misma carga y valores similares de a°, el
término del coeficiente de actividad dependeré& de un va-—
lor Az definido en términos generales (Kn) como

AZZ“Z2 —7_2> —'22
- MLn MLn-1 L

El parametro C en (1,32) diferiré& para cada ——

ion producido por la formacién del complejo, y Ac estél
definida como:

A = G

= -
ML n ML n-1 DL

El valor de K a dilucibn infinita, esté dado
n

A Z&zz \/;

(o]
log K = log K _ - - T (1.33)

i 1+ 8B aDV/I

1.2, ENERGIA LIBRE ESTANDAR DE LAS REACCIONES Y GENERALI
DADES
1.2.1. BREACCIONES EN LAS QUE INTERVIENEN ESPECIES DI- —
SUELTAS

entonces por

. / . . . . £
Considerese el siguiente ejemplo: el 6xido fé-
rrico cuando esta en contacto con agua pura se disolveré
hasta cierto punto,

3+

F + 3 H = F + B0H )
e, 05 + 3 H,O = e, 6 (1.34)

La constante de equilibric para la reacci6n esté dada -
por
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3+ 2 - )6 : 3
K = {F } {OH }///&' {H
e 9203 20
pero puesto que; las actividades del 6xido férrico puro
y el agua liquida pura son la unidad entonces.

3+)2 -6
k ~ [ f= o)
Como el s6lido es muy poco soluble, los coeficientes de
actividad de ambas clases de ion son unitarias y la consg
tante de equilibrio estequiométrica K se puede relacio——
nar con el producto de solubilidad K__, el suscritoc O in

dicando que ambos iones férrico e hidroxido noc forman —-—
comple jos en la soluci6bn.

La energia libre estandar de la reaccitn es

s]

A

8] 3+ e (0] (8]
B B oH — AG F a\G
2 A 2~ + 6 B A a0, A o0

(2 x =2.53) + (6x = 37.6) - (-177.1) - (3x -56.69)

116.51 K cal.

Esta, esté& relacionada con la constante de equilibrio -
por la ecuacibn:

o]
g =BT Ln k&

donde R es la constante de los gases = 1.987 cal./grado
y T es la temperatura absoluta. Asi a 25°C.

3 3
116.51 x 10 = -1.98 7 x 298.16 x 2.303 log K
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i 3F 4 2 -y 6
log K = — 85.4 = log 3 Fe | [ on 3
\ P

3+ — %8
El producto de solubilidad KSO = {Fe } lDH } asi gue
i K = — 42,7
" Pan

Este valor referido a los iones férrico e hi-——
droxido en equilibrio con la fase s6lida hematita, F8203
pero si las determinaciones experimentales del producto
de solubilidad se llevan a cabo condensando la especie
mas soluble Fe(OH)_ en equilibrio con la solucidn, eriton
ces la energia libre estandar de formacitn de Fe(DH)3 es
- 166.0 kcal., dando

log K - 37.15

so ~

Esto est& de acuerdo con los valores corregidos publica-
dos a dilusifn infinita.

1.2.2. EFECTO DEL pH

Del producto de solubilidad del F8203 se ve -
gue
3+ -
i {Fe } = = 42,% - 3 I6g { OH }
= - 0.7 - 3pH (1.3s)

Puesto gue

+ —
log{H} +10ggOH¥=—1a
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pH = - log & H j

La solubilidad de la hematita en agua es por —
consiguiente dependiente del pH, y la ecuacidn (l.Bd) re
presenta la reaccibn:

Fe 0 + 6HY = oF o + 3H 0
€573 - ere o

1.2.3, EFECTO DEL POTENCIAL DE OXIDACION

Existen dos clases de reacciones, las cuales —
implicar potenciales de electrodo de un ion aislado debi
dao a un equilibrio tal como se representa en la siguien—
te epcuacidn:

2+
Fe + 2e =2= Fe

y la otra un equilibrio "redox" entre dos iones en solu-
cidn tal como

S 2+

——

Fe + B T Fo
En esta se ha usado la convenci6n Europea de signo; la -
reaccitn se escribe con el estado oxidado a la izguierda

y 21 estado reducido a la derecha.

El valor del potencial E est& dado por la ecua

2 EC . RT 1H iEStadO Reducido} (1.36)
zF {Estado oxidado
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Para un electrodo de un ion aislado la actividad del me-—
tal es unitaria, asi que en el caso de un metal M de va—
lencia z

= Eoz+ + 4] 1n &g z+
TMT M 2F M [1.37)

M M

donde a, . z+ es la actividad de los iores met&licos en so—
lucién, E° es el potencial de electrodo estandar, co- -
rrespondiente al valor de H cuando aMZ+ es la unidad. En
el caso de un anion el elemento libre con actividad uni-
taria es el material oxidado, asi que consecuentemente:

E_=E_ =Bl _1ng - (1.38)
z F A
Una reaccidén redox implica dos iones, y ningu—
no necesariamente debe tener actividad unitaria. E1 va—
lor de E depende entonces de la relacién de las actividag
des de los iores, y E° corresponde al valor cuanda sus —
actividades son iguales.

El valor de E depende del de cambio de erergia
libre gue ocurra durante la reaccién de acuerdo con las
gcuaciones siguientes:

- AG = zEF
- AGo = zE°F = AT 1n K
donde K es la constante de equilibrioc para la reaccitn.

Asi E° puede ser calculada a partir del cambioc de la — -

v
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energia libre estandar.

En la reaccibtn

2+
Fe + 2e —— Fe

o (s} 8] o
he =As. Ag_ 2t -ple e
Fe Fe
(6]
51 suponemos Ac e = 0, entonces
o)
AG =0~ (- 20.30) - 0 = 20.30 Keal,

Como la reaccidn implica dos electrones, z = 2, y F, el
Fadaray, es 23.06 kcal. por volt- eguivalente gramo. asi
s}

E = - 20.30/46.12 = - D0.441 v

En la convencidn Americana del signo la ecua—-
ci6n quimica se debe escribir

2+
Fe — Fe + Ze

8] ) o
A A8 2+ AsB = —=20.30 kcal.
Fe - Fe

(]

E =+ 0.441 v

1.2.4, ESCALA DE HIDROGENO

Los métodos bosguejados anteriormente permiten
relacionar los potenciales de electrodo con los cambios
de energia libre que ocurren durante la reaccibn. No es
posible medir el potencial de un electrodo aislado, sino



36

gue el potencial de una celda esté& constituido por dos
o mas electrodos., De esta manera, solo es posible medir
diferencias entre potenciales de electrodo; siendo enton
ces necesario tomar un potencial de referencia el cual =
puede ser arbitrariamente cero. Normalmente se toma el
electrodo de hidrdgeno normal como un electrodo perfecta
mente reversible y siendo la fugacidad del hidrd@enp ga-
seoso igual a 1 atm. en una solucibn de iones hidrd@eno
con actividad unitaria. Desde el punto de vista précti-
co esto se puede lograr con un electrodo de platino pla—
tinisado, al cual se le hace burbujear gas hidrb6geno a -
760 mm. de presibn, sumergido en una solucibn en la cual
los iornes hidrégeno tieren actividad unitaria, y la cual
no contiene ninguna otra substancia gue pueda afectar =
el potencial del electodo de platino. E1 potencial en—
tre el electrodo y la solucibn se considera igual a cera
en todas las temperaturas. La reaccidn en el electrodo
de hidrégeno seréa

2H + 2e —/———- H2

Q o

Pero puesto que E H+, 1/2H2 = 0, As = o0. Adicionalmen
te el estado estandar del hidroégenoc habia sido tomado cg
mo gas H, a 1 atm. de presibn, y consecuentemente por dg
finicibn [&G°H+ = 0; ¥ ZXSDH+ = 0 para todas las tempera
turas,

(8]
El valor de E Fe2+, = — 0.441 v, seré por -
e
lo tanto el potencial estandar referido a la escala del
hidr6geno y a la reaccidn.
2+

F + H
© 2

+
Fe + 2H (1.39)




cuando el hidrégeno gaseoso esté a fugacidad unitaria o
bien, cuando la presifn parcial del hidrogeno es una = =
atm,

Puesto que cada reaccidn redox esté formada —-
por un electrodo oxidante con un electrodo reductor y -——
ademas la reaccibdn quimica est& balanceada de tal forma
gque el nbmero de electrores tomados es igual al nlmero -
de electrones liberados en las reacciones de los daos - —
electrodos, entonces la energia libre de formacibn de -——
los electrones no apareseré& en los célculos del cambio =
de la energia libre estandar de la reaccibn, de esta ma-
nera puede tomarse como cero, tal como se supuso ante-
riormente.

1.3. REPRESENTACION GRAFICA DEL EQUILIBRIO
1.3.1, EQUILIBRIO ENTRE SOLIDOS
1.3.1.1. EL SISTEMA HIERRO -~ OXIDO DE HIERRO

Fe—Fel. Las regiornes de estabilidad del hierro,
6xido ferroso (ustita), magnetita (FBBDA)’ y hematita -
(Fe_0_) ser&n considerados. Estos stlidos tienen estruc—
turas cristalinas bien definidas. La oxidacitn del hie—
rro a FelO puede representarse paor

2Fell == 2Fg + 02

Puesto que se considera que la reaccidn tienre
lugar en agua, se debe cambiar esta ecuacién con la gue
representa el equilibrio del agua

+
+ + e 2
aH 02 Qo =09 — 2 20
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para dar

+
FeO + 2H + 2e—Fe + H,O (1.40)

Esto muestra la dependencia del pH de la reaccién de Fe

para formar 6xido.

El cambio de la energia libre estandar de esta
reaccibn es

Ac’ - AcT + A AT -2 Z&GDH+

Fe Hzo FBD

0—56.69 + 68.4 — 0 =+ 1.7 Keal

Asi que el potencial estandar es
(s}
E ==A0B/F = - 1.9/2 z 93.06) = = D03 v

Cuando todas las reacciornes no estén a actividad unita—
ria E para la reaccibn esté dada por

E.g RT_ 1, LFe 2H o}
z F {FeD?{ H+}2
o of
= B e 0.591 log 1
? il
s}
=E - 0.591 pH = = 0.037 = 0,0591 pH" (1.41)

Fe - Fe304. La reaccién puede ser escrita

+
F + 8H <+ = Fe + 4 H O 1.42
8304 8 Be 3 Fe 5 ( )
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D
@

o
il

(4 x =56.69) - (- 242.4) = + 15.6 Kcal.

m
]

- 15.6/(8 x 23.06) = - 0.0846 v

= - 0.0846 - 0.0591 pH - (1.43)
FeO - FesOa. La reaccidn es
%3% +2N'+2e = 3Fe 0+ H,O (1.44)

AG = (3 x - 58.4) + (- 56.69) - (-242.4) = 10.5Kcal.
E = — T08/ (2 x 23.06) = - 0.228 v
E-E - __0.0591 log —L
2 §H+}2

= ~0.228 - 0.0591 pH (1.45)
FBSDa - FEZDS
3Fe 0, + SH + 26 = 2 Fe 0, + H,0 (1.48)

A’ - (2 x = 242.4) + (-56.69) - (3x - 177.1) = - 10.2

Kecal.

o]

E =+ 10.2/(2 x 23.06) = 0.221 v

o
E-€ --0.0891 1o _1
2 {H+32
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= 0.221 - 0.0591 pH (1.47)

1.3.2, LIMITES DE ESTABILIDAD DEL AGUA

Las ecuaciones de la (1.31) a la (1.38) mues—
tran como los potenciales de las reacciones varian con -
el pH de la solucibn. Sin embargo, el agua por si misma
es estable solamente dentro de ciertos limites de poten-—
ciales de oxidacib6n o reduccibn, produciéndose oxigeno e
hidrégeno cuando éstos son exedidos.

El 1imite superior de estabilidad del agua pue
de calcularse en base a la reaccibn

+
0O +4H + 4e = 2 HO (1.48)
2 2
o]
NE == 17398 keal
o]
E =+ 113.38/(4 x 23.06) = 1.229 v
E =1.229 — 0.0591 14 1 - BLO5EL 3 1
zH+} 4 4 PO
7
(1.49)

5i la fugacidad de oxigeno es unitaria, es decir para -
propbsitos précticos la presi6n parcial de oxigeno gaseg
so es 1 atm., el Gltimo término desaparece asi gue

E = 1.229 - 0.0591 pH (1.s0)
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El 1limite inferior de estabilidad del agua es
obtenido similarmente usando la reaccifn de media celda

H (1.51)

2H+ + 2
® o

puesto gue no estén involucrados otros materiales en la
reaccidn. La presencia de agua esté implicada en el tér-
mino H*, el cual es obtenido del agua por si mismo.

[e]
El valorde E =0
Entonces
E=0-~-80891 155 pH2-0.0591 pH (1.52)

2

Nuevamente, considerando la fugacidad de hidrogenoc urita
ria

E = ~ 0.0591pH (1.53)

1.3.3. DIASRAMA pH—POTENCIAL

Los datos para el sistema hierro - Sxido de -~
hierro en agua pueden ahora ser representados gréficamen
te. La figura (1.1) muestra todas las lineas importantes
La ecuacibdn (1.41) para la oxidaci6n de hierro a FeO es-—
t& situada por encima de la del equilibrio hierro—FeBUa,
asi el hierro se oxida hasta Fe_ 0, a un potencial més ba
jo que el reguerido para formar Fe0, consecuentemente el
FeO no se formara. La transformacién del FeQ a FBBDA no
es por eso importante. Debe recalcarse que la conclu— =
si6tn de gue el dxido de hierro no puede formarse cuando
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el hierro es oxidado a 25° en agua es cierta solamente -
bajo condiciones.en las cuales el equilibrio termodin&mi

(AR

b}
53

) vored

- Ly

Nt
£y -

(9]

p*

Figura (1.1). Actividad del hierro (Férrico) en equili—-—
brio con hematita y magnetita y representa
cién del equilibric entre los 6Gxidos y hie
rroc a 25°C., y 1 atm. de presi6n.
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co es facilmente obtenido. La posibilidad permanece de -
sue &stos pudieran ser producidos como un compuesto me—
taestable intermedio de una reaccibn.

.4, EQUILIBRIO ENTRE IONES Y SOLIDOS

ALGUNDS SISTEMAS TIPICOS DEL EQUILIBRIC ANTERIOR

.1. ESPECTES IONICAS CONTENIENDO HIERRO Y OXIDC DE
HIERRO

”
]

»

[SUTRN [NSTRy e}

}».) ot

S

La ecuacitn (1.35) da la relacitn entre la ac—
+ividad de los iones férricos en equilibrio con FeﬁDS, y
pH. Debido a .que ésta no implica oxidacidn o reducéién,
el log ¢ Fe3+ = =4, pH = 1.1 para todos los valores de
Sy v i log ?F 3+3 =~ 8, pH = 2.4,

Considerando ahora el eguilibric entre icres -
férrico y magnetita, la reaccibn es

3+ i
F = F HT ]
Fe” +4H D+ e Fe 0, + 8 (1.54)

Esto da

¢ SF
E = 0.337 + 0.177 log (Fe ? + 0.472 pH(1.55)

Si las condiciones bajo las cuales la actividad del ion
férrico permanece constante se cumplen, este valor puede
combinarse con el pH de equilibrio en el limite Fe_O
Fe D , ¥ la forma en la cual ambos, potencial y pH de—
ben varlar para mantener la actividad del ion constante
puede entonces conocerse.
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S5i el log {F93+} = -4 el pH en el limite es
1.1 y E = 0.15. La pendiente de la linea dentro de la -
regibén de estabilidad de magretita y agua es entonces la
gue se muestra en la figura 1.1. Las lineas de activi—
dad constante de una especie i6nica particular se mues—
tran como un grupo de lineas paralelas cuya pendiente —
cambia cuando cruza un limite entre s&lidos conteniendo
el elemento en diferentes estados de valencia.

Se conocen diferentes especies ibnicas conte—-—
niendo hierro, y las constantes de eguilibrio han sido -
medidas a partir de las cuales las energias libres en un
medio especificado pueden obtenerse. Estas son Fe2t, -

Fe(oH)*, HFeDZ-, Fed*, Fe(oH)2*+, Fe(OH). , Fe (0M) 4, -

2+ 2

FeO - A fin de mostrar diagraméticamente que especies
estgn presentes en una solucidn, es necesario graficar -
las lineas de actividad constante para cada uno de estos
iones.

El resultado puede mal interpretarse a menos —
gue se sepa que no pueden estar presentes otros sblidos
o iones gue contengan hierro. Aungue este es raramente
el caso, se puede menciornar por ejemplo, gue a muy altos
potenciales de oxidacibn un ion ferrato plrpura puede —
ser formado si el valor del pH es adecuado. No existen —
datos termodin&micos para esto, y la linea de equilibrio
pertinente puede ser trazada solo muy aproximadamente.

De mayor importancia es el efecto que la pre—
sencia de aniones distintos del hidroxilo en la solucién
tiene en los iones metélicos. Por ejemplo, en presencia
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de iones cloruroc o nitrato, iones complejos conteniendo
hierro, oxigeno y cloruroc o nitrato pueden formarse. La
forma mas simple para tratar con sistemas de esta clase
gs usar las constantes de equilibrio, para calcular las
concentraciones de las diferentes especies bajo las con-
diciones importantes, cuando éstas son conocidas.

EQUILIBRIO ENTRE SOLIDOS E IONES COMPLEJOS
1. EJEMPLO DEL SISTEMA ANTERICR
1.1. REACCIONES DE SULFURC DE PLOMO EN AGUA

L 5
1 <5
1.5.

Muchos sulfuros, los cuales son minerales im—
portantes, son inestables cuando se expornen a un medio
ambiente oxidante. De hecho este método es por lexiviar
los metales de los minerales, y es también importante, -
cuando los sulfuros de plomo son concentrados por los ——
procesos de flotacibn espumacibn, durante los cuales el
sulfuro, como galena, puede sufrir una variedad de alte-
raciones las cuales son controladas por el pH y el poten
cial de oxidaci6n del medio acuoso.

Los iones que contienen azufre y gue son termg
diné&micamente estables en agua a apreciable concentra-— -
citn a temperaturas al rededor de 25° son 5° , HS_Y 8042+
Ademas, H_S y azufre elemental pueden estar presentes. =—
Cualguier otro anion debe producirse en concentraciones
muy bajas o como productos metaestables de una reaccibn
de oxidaci6bn. 12. Los limites de estabilidad de las dife
rentes fases sbHlidas de los iones conteniendo plomo de——
ben calcularse considerando gue solamente esos productos
estables se forman cuando la galena es oxidada en agua.
En la practica se encuentra gue los sulfuros tienden a -
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producir primerc los oxidcidos inferiores del azufre, ta
les como tiosulfato y politionatos, los cuales sufren ——
reacciones posteriores, y aungue la presencia de estos —
es de importancia préctica, se pueden omitir cuando se -
desea construir un diagrama simple.

Las reacciones posibles entre la galena, agua,
y oxigeno deben ser divididas en grupos: (i) aguellas --
gue involucran equilibrio entre PbS y Pbh0 6 PbSDa; (ii)
una reaccibdtn gque involucra ambos Pb0 y PbSO ; (1ii) reac
ciones en las cuales iones pldmbita, HPbDZ_ se forman; -
(iv) reacciones gue envuelven plomo elemental.

PbO + soi" + 10H + Be = PuS + 5 H,0 (1.86)
2..
E = 0.450 + 0.0074 log {504 ? -0.074pH (1.57)
+
PoSO, + 84 + 8s = PbS + 4H20 (1.58)
E = 0.298 - 0.059 pH (1.59)
- +
PbS + HZO = Pbo + HS + H (1.60)
log (HS_} = - 26.96 + pH (1.61)
Pb SO + H O = PbO + S0 + 24 (1.62)
4 2 q )
2._
log {504 } = - 20.61 + 2 pH (1.63)

- 2= +
HPbO + soj + 1MH + 8 = PhS + b HZO (1.64)
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E - 0.564 + 0.0074 log gHPbO; } + 0.0074 log

{Soi' \ - 0,081 pH (1.65)
- +
PbO + H O = HPbO_ + H (1.66)
5 2
log {HPbo; } - - 15.32 + pH (1.67)
+ —
PbS + 2H + 22 = Pb + HS (1.68)
E - - 0.546 — 0.059 log (HS‘} - 0.059 pH (1.69)
PbO + 2 H + 28 = Pb + H,0 (1.70)
E = 0.247 — 0.059 pH (1.71)
— + .
HPO, + 3H + 2e = Po + 2H 0 (1.72)
E = 0.0702 = 0.89 pH + 0.0295 log {HPbo;j (1.73)

: Cuando el diagrama pH-potencial se traza, se -
requieren grupos de lineas para las ecuaciones gue invo-—
lucran actividades de iones asi como el E y el pH.

La oxidacién de galena para producir oxidos de
plomo e iones sulfato ocurre lentamente, y puede proce—
der solo hasta un cierto limite a causa de la reaccidn -
entre el oxido de plomo y los iones sulfato para formar
sulfato de plomo. Un valor razonable de la actividad de
los iores sulfato en solucién es 10—8M, en cuyo caso la
gcuaciodn (1.57) llega a ser
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E = 0.391 - 0.074 pH (1.57a)
También (1.63) llega a ser

pH = 6.31 (1.83a)

La reaccidtn entre el sulfuro de plomo yel agua
para formar iones HS puede occurrir solo en peguenro gra-—
do en cualguier valor de pH, como muestra la ecuacibn —
(1.61). Asi pues, la reaccidn (1.60) puede ignorarse.

En el caso de la reaccidn (1.64} produciendo -
plumbito e iormes sulfato, también puede considerarse que
la actividad del ion sulfato es 10_8M, en cuyo caso

E = 0.505 + 0.0074 log {HPbOZ-}— 0.081 pH (1.65a)

La concentracidén de iones plumbito en eguilibrio con ga-—
lena depende por esc tanto del E y pH, y la ecuacidén —
(l.GSa) ser& un grupo de lineas paralelas, cada una co——
rrespondiente a una concentracibn particular. Cuando se
considera una carga de sulfuro puro sn agua pura la con—
centracitn de iones plumbito a altos valores de pH, pue-
de ser tomada como aproximadamente igual a la concentra-
cibén de iones sulfato. Nuevamente para propbsitos de —
ilustraci6tn, la actividad del ion plumbito se supondra
igual a 1078M. Entonces el potencial seré:

E = 0.446 - 0.081 pH (1.65a)
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Figura (1.2). Parte de un diagrama agua — plomo - azufre,

25°C. Actividades de S0,y HPbD; : 107Gm.

Esta actividad de iones plumbito estard en equilibric —
con Pb0 a un pH de 7.32 como se muestra por (1.67).

La reaccifn gque involucra la presencia de plo-
mo elemental, (ecuacién 1.69) muestra gue solamente - -
puede existir plomo junto con sulfuro de plomo solucio—
nes fuertemente reductoras, si la actividad de los iones
HS™ es agpreciable. Las reacciones importantes son ague-
llas entre el plomo y el 6xido o iones plumbitoc. &1 se
supone gue la actividad de los iones plumbito es 1078M -
la ecuaci6tbn (1.73) seréa:

E = 0.466 - 0.98 pH (1.73a)
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A valores bajos de pH iones de plomo son prody
cidos en la solucibn, y para valores altos del potencial
de oxidaci6n existirén regiones de estabilidad de los —
6xidos pbBGd y PbD2. Esto puede ser tratado de la mis—
ma manera que fue usada para el sistema 6xido de hierro
y no est& incluido en la figura (1.2). Se muestra un nd
mero minimo de lineas en atencién a la claridad, pero -
el desplazamiento de lineas que incluyen un término pa-—
rauna actividad de ion puede deducirse de la ecuacifn —-
(1.63). La posici6n del equilibrio entre el 6xido y el -
sulfato de plomo depende de la actividad de los iones ——
sulfato como se muestra en la tabla No., 2

TABLA No. 2
- - -4 -6 -8 . -9
5042 M 1077 10 10 10 ~ 10
pH 9.30 8.30 7.30 6.30 5.81

El plomo contenido en las capas superficiales
del sulfuro pueden por lo tanto empezar a disolverse en
valores de pH arriba de 5 como resultado de las reaccio—
nes separadas. Si la superficie ha sido cambiada a el -
6xido de plomo esta se disolveré para dar una concentra-—
cién de equilibrioc de plumbito la cual depende del pH de
la solucién. Alternativamente, el sulfuro de plomo se -
puede disolver y oxidar simulténeamente, (ecuacién - -
(164)), siendo las concentraciones de equilibrio de ambos
iones plumbito y sulfato interdependientes.
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1.5.2. ADSORCION Y REACCIONES EN LA INTERFASE

Las reacciones en la interfase s6lido liguido
son importantes no solo por que ellas controlan la opera
cién de lexiviacién y precipitaci6n sino por que también
determinan la adsorcitn preferente de los reactivos orga
nicos en el s6lido durante la disolucitn. El etil xanta
to de potasio, por ejemplo, es ampliamente usado como un
colector en los procesos de flotaci6n—espumacibn para ——
concentrar minerales de plomo. Este se adsorbe por si
solo en la superficie del sulfuro, haciéndolas hidrofdbi
cas, y de este modo las particulas de sélidc adheridas a
las burbujas de gas pasan a través de la suspensitn, con
centrandose como en la superficie liguida. Sin embargo,
los iornes etil xantato pueden solo interaccionar con su—
perficies gque han sido oxidadas; estos no pueden ser ad-
sorbidos en la superficie PbS la cual corresponde al es
tado estandar del s6lido por simple reemplazo del sulfu-—
ro y también, cuando la concentraci®n de iones plumbito
los cuales pueden existir en equilibrio con sulfurc de -
plomo. puede elevarse hasta 1075M., 1la superficie del sb
lido es tan inestable que el xantato no puede permanecer
adsorbido. La operacién de flotacibn de minerales puede
ser interpretada con argumentos similares a los usados -
anteriormente en conjunto con el conocimiento de las re-
acciones con los reactivos orgénicos bajo condiciores de
oxidacién y reduccibén similares. 13.
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2. CINETICA DE LAS REACCIONES HETEROGENEAS EN SOLUCION

2.1, INTRODUCCICN

Dos tipos de reacciones heterogeneas,son de -
importancia en hidrometalurgia, una en la cual un sOli-
do reacciona con reactivos en solucibn y disueltos; y la
segunda en la gue dos substancias en solucibn reaccionan
con otra en una superficie sblida, siendo el sdlido inal
terado por si mismo. En la préctica, situaciornes mas ~—-
complicadas frecuentemente ocurren; por ejemplo muchas
reacciornes de lixiviaci6n disuelven uno o mas elementos
de un cristal para dejar también un producto de reaccibn
insoluble. Considerando la segunda clase de reaccion un
s6lido frecuentemente actla como un catalizador para la
reduccién de uni6n meté&lico por hidrdgero en solucibn., -
La complicacibn en este caso ayuda a que se lleve a cabo
la reaccibn, porque el metal producido se deposita en la
superficie s6lida.

El proceso global puede dividirse en las si- -
guientes etapas: (i) Transporte de los reactivos en soly
cién a la interfase sbtlido-liguido; (ii) Adsorcién de —
reactivos a la superficie; (iii) Reaccidén en la superfi-
cie; (iv) Desorcién de los productos solubles de la reac
ek {uigh (v) Transporte de los productos solubles fuera de
la interfase s6lido-~liguido. Las etapas (i) y (v) 50N ——
controladas por la rapidez de difusidn de las especies
del soluto y, en un sistema agitado por la hidrodin&mi-——
ca del sistema. Las etapas (ii), (iii) y (iv) pueden ser
consideradas como procesos controlados quimicamente.
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2.1.1., REACCIONES CONTROLADAS POR TRANSPORTE
1

2.1.1.1. TEDRIA DE NERNST

Nernst considera que los procesos quimicos que
ocurren en la interfase son siempre mucho més répidos —
que al menos uno de los procesos de transporte, asi gue
la rapidez de la reaccifin es "controlada por un fenbme-—
no de transporte". En el caso més simple, la reaccibn en
tre un ion simple y el s6lido es tan répida que el equi-
librio es alcanzado instantaneamente, asi gque la concen—
tracibn, c,, del reactivo, de la interfase permansce muy
pequefia. La rapidez en la cual la reaccién ocurre esté -
controlada por la velocidad a la cual el reactivo alcan—
za la interfase. ©&i la solucif6n est& bien agitada la —
concentraci6én ¢ en el volumen de la solucibn es unifor-
me, y el gradiente de concentracién que se tierne entre -
los valores c y c, se tomo entre una pelicula delgada, —
estacionaria, del liquido de espesor " § ". 5i la super-
ficie del s&lido es A, por la ley de Fick el nlmerc, dN,
es decir de moléculas de soluto el cual cruza desde el =—
volumen de la solucibn hasta la superficie del s8lido en
el tiempo dT es proporcional al gradiente de concentra—
ci6bn normal a la superficie, dc/dy:

dN = -DA(dc/dy)dt

El factor de proporcionalidad, D, es el coeficiente de -
difusifn cuyas dimensiones son (longitud)z/(tiempo). Si
el sfHlido esté en contacto con un volumen V de solucibn,
entonces

—dc/dt = (DA/V)(dc/dy)
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Nernst considera gue el gradiente de concentracidn es 1i
neal y expresado por la ecuacién (c - 01) /f , de este
modo se tiene

~dc/dt = DA(c - c1)/v5‘, (2.1)

y la constante de velocidad de primer orden k estd dada-
por

k = DA/V§ [2.2]

La constante de velocidad por unidad de drea y
y por unidad de volumen, K_, puede determinarse experimen
talmente (el subindice T indica que la constante de velo
cidad estd referida a una reaccidn controlada por trans-
porte). Similarmente si el coeficiente de difusién para
la reaccién se conoce, entonces el espesor § , de la ca-
pa a través de la cual ocurre la difusibn, puede también
calcularse ya que

Ky = KV/A = D/f (2.2)

Para un gran ndmerc de reacciones en agua a —
ZCOC,jﬁ , s del orden de 3 x 10 cm., el hecho gue el-
valor ses aproximadamente el mismo para una variedad de-
reacclones que son quimicamente totalmente diferentes ese
hecho es consistente con la suposicién de gue las veloci
dades son controladas por un proceso de difusidn. La —-
magnitud del valor es fisicamente improbable, sin embar-
go, puesto que esto implica una pelicula de difusidn al-
rededcr de 50,000 moléculas de grueso. Aparentemente ——
s improbable que el sdlido pueda ejercer cualquier efec
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to importarnte en una moldcula de agua separada de esta -
este pelicula es identica con la pelicula de liquido, la
cual es retenida por la superficie del sélido cuando el-
liquido fluye.

2.1.1.2. EFECTO DE LA TEMPERATURA

El efecto de la temperatura en =l valor de kg
puede ser usado como argumento para apoyar la teoria de-
Nerst de las reacciones heterogeneas. Si =1 valor de s
es independiente de la temperatura, entonces dk_/dT serd
igual a la rapidez de cambio del coeficiente de difusidn
con la temperatura. La energia de activacién para 21 fo
nomeno de difusidn a 25°C varia entre 2900 y 6500 cal/mol
dependiendo tanto del soluto y del solvente, asi que el-
incremento de energia observado, E_, para un proceso con
trolado por transporte seria del orden de 4000 cal/mol.-
los resultados experimentales reportados en la literatu-—
ra indican gque este es el caso. E1 incremento critico -
de energia en una reaccidn heterogenea es el eguivalente
de la energia de activacién en una reaccidn homogenea, -
estando determinado por la ecuacidén de Arrhenius.

2
E, =RT (d 1n k/dT)

2.1.1.2.2. EFECTO DE LA AGITACION

Aumentando la velocidad de agitacidén disminui-
réd el espesor de la capa de agua adherida a la superfi--—
cie del s6lido, disminuyendo el valor de § y trayendo —
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como consecuencia un aumento en la velocidad de la reac-—
cidén. Para un valor dado de la velocidad de agitacién -
el valor de j depende de las dimenciones y 1la geometria
del sistema. Si el sélido resccionando es un polvo sus-
pendido es necesario considerar un movimiento relativo -
entre las particulas y el liguido, y éste es fuertemente
influenciado por las turbulencias.

Zn suspenciones el aumento de la velocidad de-
reaccién con la velocidad de egitacidn (revoluciones por
minutos) es exponencial y en cuyo caso el exponente "a"-
es menor o igual a la unidad. En un sistema simple, por
ejemplo, dcido bensoico disolbiendose en una solucién de

hidréxido de sodio, se ha encontrado que los valores de-
1 2 ! .

4 son inversamente proporcionales a la velocidad de —

agitacidn, esto es a = 1.

Considerando gue un gran ndmero de sélido son—
insolubles en el splvente puroc pero reaccionan para dar-
productos solubles, entonces bajo las mismas condiciones
experimentales se disolveran con identica rapidez si las
velocidades son controladas solamente por la velocidad--
de transporte del soluto a la superficie del sdlido. Se
ha encontrado que es =1 caso del mercurio, candnio, zinc
cobre, plata, hierro, nigqusl, y cobalto disclviendose en
spluciones acuosas de yodo. Z,3,4. tn el caso especial
del zinc &8 = 0.56, 4,

2.1.1.3. DEFECTOS DE LA TEOQRIA DE NERNST

Existe muchos sistemas en los qus los reaccio-—
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nezs antre sdlidos y solutos son controladas quimicamen——
e, (31 imenas en parte), Aln en el caso de reacciones —
controladas por transporte, las consideraciores en las -
cuales la teoria de Nernst estd basada no son estricta——
mente correctas. La principal 8&bjecidn es gue la capa-
di2 difucidn es estecionaria con respecto a la superficie
del sélido y el resultado gs que el espesor de la pelicu
la es del orden de 3 x 10  cm. en muchos casos de dife-—
rentes clases de reaccidn.

Se han presentado fuertes evidencias 5 de gue-
el movimiento del fluido persiste verdaderamente muy cer
ca de la superficie; ésto ha sido observado 6 a distan-—
cias tan peguefias como 1075 cm. de 1la pared del sélido.
Fsto guiere decir que la considsracidn de que la concen-
tracidn del soluto es una funcidn lineal de la distencia
¥ , de la superficie; hasta la concentracidn del voluman
c, cuandoY igual ¥, es solamente una aproximacibén. —
Existe sin embargof amplia evidencia de la existencia ——
de un grandiente de concentracidn entre la superficie —-
del sdlido y puntos en el liguido a una distancia de — —
éste a la cual puede nuevamente ser llamada 5 en siste-~
mas en donde las reacciones estan controladéé por trans—
porte y llevandose a cabo en la interfase s&lido-liguido.
Las propiedades y espesores de esta regifn estén determni
nados por el valor del coeficiente de difusidn del solu—
to, la viscosidad de la solucifn, y la forma en la cual-
21 liguido fluye o se mueve respecto a la superficiz del

561lido,
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2.1.,1.4., CONSIDERACIONES HIDRODINAMICAS

Los aspectos hidrodinémicos de importancia en
el an&lisis de las reacciones controladas por transporte
entre sblidos, iones y moléculas disueltos han sido revi
sados por diferentes autores. 7,8. Dos aspectos son im—
portantes: (i) la forma en la cual cambia la concentra—
cibtn del soluto con respecto a la distancia entre la so-
lucién y la superficie del sflido. También es importante
la magnitud de la regién en la cual ocurre este cambio;
(ii) La rapidez en la cual se difunde el soluto de la sg
lucitn a la superficie s6lida. Estas consideraciores hi-
drodin&micas indican cuales son los factores involucra——
dos en el fenbmeno.

Las ecuaciones para difusibn convectiva son —
complicadas, y hay que usar métodos semiempiricos para -
obtener soluciones. En el caso de un disco rotatorio, -
ha sido posible obtener una solucifn completa de las e~
cuaciones de transporte, es decir la distribucién de ve-
locidad entre la masa del fluido y 1la superficie s6li—
da. 8. El1 disco gira al rededor de un eje perpendicular
a la superficie plana y al centro; éste suficientemente
grande para hacer insignificante el efecto del borde del
disco, y para evitar el efecto de las paredes el volumen
de la solucién en la cual esté& situado es también gran—
de.

El 1liquido se mueve hacia el disco en direc- -
cibn normal a la superficie, con velocidad constante, -

V, » Y
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)= - 0.886 \/U)w) (2.4)

donde )}) es la viscosidad cinemética del fluido y w es -
la velocidad angular del disco. E1 liguido adgquiere un

movimiento rotatorioc solamente en la regi6n cercana al -
disco; pero entonces la velocidad angular se aumenta copn
forme se aproxima més hata gue ésta alcanza la del dis—
co, la fuerza centrifuga que resulta del momentum angu—
lar da al liquido una velocidad radial la cual también =
lo empuja hacia afuera a través de la superficie y des—
pues fuera del disco. De esta forma; el liguido es con-
tinuamente atraido hacia el disco y proyectado cuando —
llega cerca de la superficie. El liguido est& sujeto a

dos clases de movimiento, uno normal a la superficie, —
con velocidad constante L@ y otro paralelc a la superfi
cie. La transicifn de uno a otro indica la presencia de
una capa viscosa. Se ha encontrado que a una distancia

de la superficie igual a 2.8 N/«L)/uﬁ) la velocidad de -
flujo normal a la superficie es el 80% de su valor méxi-
mo, mientras que la velocidad del flujo paralelo a la su
perficie es del 10% de la del liquido. Esta distancia -
5uede ser tomada como el espesor aproximado de la capa -
viscosa., Para agua a 25°C. el valor de la capa es cerca

de 5 x 1072 cm. si el disco gira a una velocidad angular
de 25 radianes por segundo.

En el caso de transferencia convectiva bajo =
condiciones de estado estacionario la concentracién del
soluto reaccionando con la superficie del disco rotato—
rio debe depender solamente de la distancia de la super—
ficie y del eje de rotacibn puesto gque el sistema tiene
simetria axial. Considerando la forma en la cual el 1i-
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guido se mueve es razonable suponer que la concentracibn
no depende de la distancia del eje y se ha encontrado —
gue se puede representar el fenfmeno mediante la ecua— -
cibn

D(dzc/dyz) = Vg (de/d ) (2.5)

Cuando y es grande))a es constante y la velo-
cidad angular w , del disco es suficientemente grande pa
ra dar un valor de L@ razonablemente alto, entonces el -
ctrn proceso que puede cambiar la concentracidn, el cual
se lleva a cabo lentamente, puede aceptar gue el mecanis
mo es convectivo, es decir gue ningun otro tipo de difu-—
sifin diferente de la convectiva ocasiona cambios en la -
concertracibn del soluto. De esta manera la concentra—
cién del soluto en la masa de la solucibn es constante =
si el liguido alejado del disco fluye hacia el con sufi-
ciente rapidez y entonces la difusién a la capa deficien
te en soluto situada sobre la superficie del disco es de
masiado lenta para tener algun efecto en regiones aleja—
das de la superficie.

En las cercanfas del disco |/4 es mucho mas pe-
guefia que su valor méximo, y la rapidez de difusién es -
similar en magnitud, de tal manera que la rapidez de -—
transferencia del soluto llega a ser ampliamente contro-
lada por la difusibn. La solucibn de la ecuacién (2.5)
se muestra en la figura (2.1), la cual da la relacibn de
la concentracibn a la distancia Y de la superficie (g ,
a la concentraci6n de bulto c. En esta relacibn se muesg
tra como una funcibn de la distancia expresada como una
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fraccién del espesor de la capa de difusibn 5 definida -

por la ecuacitn de Nernst (2.1). La lirea punteada se =-
refiere a esta ecuacibn.

T V4
- .
7 Z \
-0 y |
- / |
// \
~ L - y; |
* / ¢
T =4 // |
/ ‘s
= i I
® - - ’, i,h;
/1 ')’

Figura (2.1). Lirea contfnua.- relacién de concentracién
de soluto a distancia y de la superficie -
del disco rotatorio, c , a la concentra—- -
cidn de bulto c, como funcitn de la distan
cia y expresada como una funcidén del espe-—
sor de la capa de difusibn; Linea punteada

gr&fica de la ecuacidn de Nernst, ecuacidn
(2.1).

El espesor de la capa de difusibn depende del
espesor de la capa hidrodin&mica o viscosa, la cual se -
considerd como constante sobre la superficie total del -
disca. BRealmente se cumple excepto para la zona al bor-
de del disco, la amplitud de la cual es del orden del es
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pesor de la capa hidrodin&mica. De este modo, delineada
anteriormente, se aplicaré solamente si el diémetro del
disco es grande comparado con el espesor. Las paredes -
del recipiente deben estar situadas lejos del disco, de
tal forma que no interfieran en el patr6tn de flujo (o -
debe ser turbulento). Bajo esas condiciones la solucién
de la ecuacién (2.5) puede usarse para un sistema de ta—-
mafio finito dando la ecuacibn siguiente:

—~dc/dt = DA(c—c,)/ v (0.89 y ) (2.6)

esta expresibn es equivalente a la ecuacién (2.1), en —
donde 4' es el espesor de la capa a través de la cual —
ocurre el cambio de concentracibn cerca de la superficie
del disco,la comparaciftn de las ecuaciones(Z.G) y (2.1)

nos muestra que § = 0.89 { . Integrando (2.5) se tie—
ne:

§ - 1.805 (0/V)2 (V/w)M?
asi que

§ =o.898 =1.612 01/3 ))1/6 w'l/z (2.7)

La velocidad del flujo del soluto desde el bul
to de la solucibn hasta la superficie del sflido esté dg
da por la teoria de Nernst de la siguiente manera

I=DA(c-Cl)/é

de tal manera gque cuando la concentracién en la superfi-
cie es cero

I = DT r° G/1.612 p?/3 VI/E’ w B (2.8)
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e T BB 02/3 V—l/zsw 1/2 o

en donde r es el radio d el disco. De este modo, si se
usa un disco rotatorio del s6lido gue se est& estudiando
es posible calcular la velocidad a la cual é&ste reaccio-
na con el soluto si la reaccibn esté controlada exclusi-—
vamente por transporte. Para sistemas con diferente geg
metria de &ste la forma en la cual § y 3’ dependen de -
D, }) , y la velocidad caracteristica del sistema seré& -
similar a (2.7) siempre y cuando el flujo no sea turbu—
lento.

5., DETEAMINACION DEL MECANISMO DE REACCION

exdeda

Los métodos usados para estudiar la cinética -
de las reacciones heterogéneas son similares a los em— -
pleados para las reacciones homogéneas. Los cambios en
la rapidez de reaccibn se estudian siguiendo los cambios
en las concentraciornes de los diferentes reactivos, y la
temperatura. Puesto gue, la reaccifn puede ser total o
parcialmente controlada por transporte las condiciones =
de agitacibn se deben mantener constantes durante la du—
racién del experimento o debe ser ésta tan grande gue no
tenga efecto en la velocidad de reaccibn un incremento -
adicional. E1l s6lido puede estar formado por un disco -
y usarse la teoria hidrodinémica en la forma discutida -
antes.

Cuando la reaccién ocurre entre un sélido y un
soluto en un liguido la actividad del s6lido como reacti
vo es funcién de su area superficial. Mientras gue en -
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una reaccibn homogénea se supone que las moléculas de —
reactivo chocan y cualguiera de ellas separa o forma al-
guna clase de complejo en el cual ocurre el cambioc guimi
co, en una reaccién heterogénea la colisifn es entre el
soluto y la superficie s6lida. En muchos casos, tales -
colisiones llevan a la adsorcif6n del soluto igualmente -
cuando esta no reacciona lo suficiente como para descom—
poner la superficie. ©&i ocurre gquimisorcibn hay alguna

clase de interaccifin quimica entre la substancia adsorbi
da del sflido, de manera que es posible que los &tomos y
radicales gue se forman como resultado de la guimisor— -
cibn, puedan tomar parte en la reaccibn. Esto puede con
ducir a la formacibn de etapas intermedias de reaccibn.

Cuando dos o mé&s solutos reaccionan en una su—
perficie s6lida ya sea con el sblido o entre ellos se —
pueden aplicar las mismas consideraciones anteriores. Es
ta posibilidad de que la reaccifn se lleve a cabo en —
otra forma diferente hace posible gue ciertas reaccilones
entre dos especies disueltas la cual no ocurriria si es-—
tas chocaran en la solucifin se lleven a cabo. Esto se -
debe probablemente a la formacibén de complejos interme—
dios para cuya formacién se requiere una energia de acti
vacibn pequefia. También el fenbmeno de adsorcibn facili
ta gue se lleven a cabo reacciones entre dos solutos de-
bido a gque tanto los iones como las moléculas son reteni
das en sitios de adsorcibn adyacentes durante un tiempo
de reaccidn relativamente largo.

Cuando dos especies soluto reaccionan una con
otra o con el sflido la velocidad de una reaccifén gque —
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ocurre sobre una superficie s6lida depende de la canti—
dad existente de cada una en la interfase sélido-liqui—
do, c,. El valor de cq dependes de la velocidad cocn la
cual %a substancia es eliminada de la zona de reaccién y
de la velocidad con la cual se suministra reactivo. Ba-
Jo condiciones constantes de agitacibn esto es controla-
do por la concentracibn de bulto de la solucibn, c. Si
los dos reactivos son A y B, cuando la concentracibn de
A es incrementada desde un valor pequefio mientras que la
de B permanece constante, la velocidad de reaccién se —
elevaré conforme la relacifn A esté disponible en la su-—
perficie, pero el grado de elevacibn de la concentracibn
caeré eventualmente conforme la velocidad llegue, a de—
pender también de la velgcidad a la cual B pueda alcan—
zar la superficie. Finalmente la cantidad de A disponi--
ble seré tan grande que la velocidad de reaccibn depende
réa solamente de la rapidez con la cual B alcance la su—
perficie,

El orden de tal reaccifn con respecto a un - -
reactivo cambiaré por eso, si es alterado el mecanismo -
de la reaccién quimica. Dicho orden definido como la po
tencia a la cual esté elevada la concentracién en la —
ecuacibn de velocidad, y pudiendo determinarse por cual-
quiera deg las formas usuales. La concentracibn en la —
cual cambia el orden de reaccifn para el reactivo A de—
pende de la concentracién de B y la velocidad de trans—
porte a la superficie o sea las condiciocnes de agitaci6n.
La concentraci6én de B a la cual el orden de reacci6n cam
bia con respecto a B depende . similarmente de la concen—
tracitn de A y la agitacibn.
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2.1.1.5.1. EFECTO DE LA TEMPERATURA

El cambio en la velocidad de una reaccibn hete
rogenea controlada guimicamente con la temperatura depen
de al menos de tres cantidades. 9. Estas son la energia
de activacibn real en la capa adsorbida, la cual determi
na la velocidad con que las moleculas o iones adsorbi—
dos reaccionan, el calor de adsorci6n de los reactivos -
el calor de adsorcibn de los productos. Si los reacti—
vos tienen un calor de adsorci6n grande, conforme se ele
va la temperatura decreceré répidamente la cantidad pre-
sente en la superficie, la cual disminuye la velocidad -
de la reaccifin. Si los productos son solubles pero blo-
guean una gran porcién de la superficie del s6lido por
adsorcifn la superficie expuesta aumentar& al aumentar —
la temperatura si el calor de adsorcifin, es grande, y -
de esta forma existiré& una tendencia a acelerar la reac—
cibn,

La energia de activacitn aparente obtenida por
la aplicacidn de la ecuacibn de Arrhenius en el anflisis
de la informacifn experimental de una reaccitn heteroge-—
nea no es equivalente a la determinada de manera similar
para una reacci6tn homogenea. Esto es denominado frecuep
temente como el incremento critico de energia para hacer
la distinci6n entre las dos energias. Otra complicacibn
se puede presentar; si uno de los reactivos es un gas di
suelto, como por ejemplo: oxigeno, hidrtgeno, o mon6xido
de carbono en equilibrioc con el material gaseoso a pre—
'sibn parcial constante, debido a que la solubilidad del
gas puede cambiar algo al variar la temperatura alteran—
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do la concentraci6n en el volumen de la solucibn, ésto -
puede restringir el intervalo de la temperatura gue pue-
de ser usado para las mediciones.

Los dos casos extremos de reacciones heteroge-
neas son: (i) cuando la reaccifn es controlada completa=—
mente por transporte y el incremento critico de energia
es equivalente a la energia de activacién por difusibn -
(del orden de 4 kcal./mol) y (ii) cuando la reaccibn es
controlada completamente quimicamente en este caso y el
valor seré considerablemente mayor. Por supuesto es po-
sible tener una situacibn intermedia en la cual la velo-
cidad de reaccibn sea controlada en parte por la veloci-
dad de transporte de un reactivo a la interfase y en —
parte por factores quimicos. Esto daréa un incremento —
critico de erergia determinado por el grado con el cual
cada proceso controla la reacci6n.

Esté claro que los valores de los incrementos
criticos de erergia determinados experimentalmente no ——
pueden ser analizados en términos de la teoria de veloci
dades de reaccibn absoluta a menos que se disponga de —
suficiente informacibn adicional, lo cual muy raramente
es posible.

2,1.1.5.2, RAPIDEZ DE LAS REACCIONES INTERMEDIAS.

Cuando esté presente un exceso de sbHlido el —
equilibrio puede alcanzarse después de algin tiempo de -
reaccibn con un soluto. Si la concentraciébn de socluto -
en la superficie s6lida Cl no es igual a la concentra=- =
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cibn de equilibrio y no es la misma que la del volumen -
de solucidn c entonces la rapidez de la reaccibn depende
de la rapidez de transporte de soluto a la superficie y
de la rapidez de la reaccifin quimica en la interfase.

La constante de wvelocidad kc del proceso quimi
co se puede representar mediante la ecuacifn.

- do,/dt = Ko Acln/v (2.10)

y la constante de velocidad kT del proceso de transporte
(compare con(2.1))

- dc/dt = ky A (C - Cl)/v (2.11)
de este modoc bajo condiciones de estado estacionario.
n
ke G = K (c - cl) (2.12)

y c1 puede ser expresada en términos de c y las dos velg
cidades.

Para una reacciftn quimica de primer orden en -
la gue n = 1 se tiene

c, = ckT/(kc + kT)

y sustituyendo en (2.11) da

de ko kT A
dt ke + kT \Y} - (2.13)




71

Cuando es mucho mayor que kC’ la reaccifn -
es controlada por el proceso guimico en la superficie; =
cuando k. es mucho mAs grande que kT la reaccién es con-
trolada por transporte.

Cuando la reaccién quimica es de orden mayor a
la unidad las expresiones son més complejas. Para una -
rzaccidn de segundo orden cuando n = 2 se tiene.

2
- o - KLA -
v = o [1 + -’Sé- J% -7:-] (2.14)

donde x = (kT/ c kG). En este caso:
KT k T2 T
C = O -+ — k
1 / I (2.15)

cke  4c¢c” ke 2 ke

la cual puede verificarse usando la ecuaci6n (2.12) con
n = 2. Para tal reaccién de segundo orden sea kT/kc =Y.
Por lo tanto

2
de V Vo Y
— Bl e = T \ A, f{ =
dt A ke e ¥ 2c \//C ¥ 4C ﬂ (2.16)

Esto muestra gue cuando una reaccifn es contrg
lada tanto por procesos de transporte como por procesos
guimicos, y el orden de la reacci6n guimica no es unita—
rio la dependencia de la velocidad de la reaccibn con la
concentracibn de los reactivos es mucho més comple ja.

Si el orden de una reacci6n quimica no es la -
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unidad, entonces, el orden debe ser determinado bajo con
diciones experimentales tales que la velocidad solamente
sea controlada por la reacci6n quimica, este es el caso
cuando un incremento en la rapidez de agitacitén no aumen
ta la velocidad de la reacci6n. La otra alternativa es
determinar el valor de kT mediante célculo o mediciones

y luego obtener kC como una funcibn de c.
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3. PRECIPITACION DE METALES Y OXIDOS POR REDUCCION,

En la actualidad se encuentran en operacidn —-—
tres diferentes tipos de procesos para la produccién de
metales por reduccién de soluciones de sus sales. Estas
son: (i) electrodepositacibn; (ii) reduccibn por medio -
de reactivos quimicos; (iii) desplazamiento de un metal
en solucidn por un metal mas electropositivo. En cada -
caso es necesario considerar por separado la termodin&mi
ca y la cinética de las reacciones, asi como también to-
dos los otros factores involucrados en la operacib6n efi-
ciente del proceso.

3.1. TRATAMIENTO TERMODINAMICO.

Al analizar termodin&micamente las reacciones
gue tienen lugar cuando se obtiene un metal de una solu-
cibn es conveniente usar el concepto de potencial de — =
electrodo. La base de este método se presentd en deta—-—
lle en el capitulo 1. Considerando la siguiente reac— -
E10Hs,

W+ ze == (3.1)

el valor de potencial del electrodo metal-ion metal es:

o]

RT z+
E 2+ = E, z+ AL I M 1.36
Z , M MZ ’ M oF n i } ( )

El potencial de electrodo estandar E° para un electrodo
de esta clase se calcula a partir de la energia libre de

formacidn del ion metal en solucidn acuosa, referida al
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metal como estado estandar.

Puesto que los potenciales en (1.36) gstln de-
finidos gn referencia a la escala del hidr6geno, el va—
lor de EM , M en realidad se refiere a la reaccibn

T S (3.2)
2 27
y 8s una medida del cambio de energia libre de la reac—
ci6n (3.2) cuando la actividad del ion metal es | MZ'
la actividad de los ilones hidrégeno es la unidad y la fu
gacidad del hidr6geno es una atmbsfera.

’

3.1.1, EFECTO DE LA FORMACION DE COMPLEJOS.

Cuando se considera la forma en la cual la fog
macibén de complejos afecta al potencial de electrodo del
ion metal—-metal es usual considerar el caso en el cual -
esté presente un gran exceso de agente complejante o 1li-
gando L,

Por simplicidad en la escritura de las ecuacip
nes se supondré& agui que L estl descargada. La reaccitn
gue forma el complejo seré entonces

e m L me 2t (3.3)

n

y la constante total de equilibrio/g " estaré dada por

/9 = {Man+ ]/{MZ-F} {L }n (3.4)
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siendo n el mAximo ndmero de coordinacib6n del ion metal
con el ligando del ion considerado.

A fin de calcular el potencial de electrodo se
considera gue solamente el ion no comple jado §M2+ es —
reducido a metal y el efecto de la formacién del comple-
Jjo es reducir la actividad del ion simple. Entonces el
valor de [MZ+?obtenido de (3.4) es sustituido en (.136)
Esto se hace como sigue: puesto que el complejo es esta
ble, y por simplicidad todos los coegicientes de activi-
dad son tomados como la unidad, {MLn puede ser tomado
como igual a la concentracién total del metal presente —
en la solucibn. Es decir como /Qn es grande, Metl es
tan peguefic gue esta aproximacidn no introduce un error
significativo. {L es la concentracién de ligandos 1li—
bres, incomplejados y puede ser calculada de la concen——
tracibn total de ligandos presentes en la solucibn y la
concentracitn total de iones metales, conocilendo n. El
valor de E° para el ion complejo es MLi+, referida a su
relacibn entre el metal y el ligando libre, es obtenida
colocando MLE , &8s decir, la concentracién total de
metal, igual a 1M y también {L iigual a 1IM. Entonces

+ +
Eo MLZT, M = Eo M°, M+ 2303 BT 15 1 (3.5)
n zF 2
n

/

Como se supuso en estos cllculos gue la reduc—
cién de un ion metal complejo es un procesoc de dos eta—
pas, disociacidn de las dos especies simples hidratadas
seguidas por reduccifn de éstas, se supuso que éste es —
el camino por el cual la reaccidn ocurre es decir, que =
la reduccifn directa de un ion complejo no se lleva a ca



77

bo. &in embargo, rigurosamente ésto no es cierto, mu— -
chos iones complejos son reducidos en etapas siendo el -
metal estable en un estado de valencia més bajo. En al-
gunos casos pueden producirse por reduccién complejos es
tables en los cuales el metal tiene valencia cero. Por
consiguiente no hay raz6n, para que un ion complejo no -
pueda aceptar electrones y desviarse porgue el producto
es inestable. Debe hacerse énfasis en gue el método pa—
ra calcular potenciales de electrodo dado antes es v&li-
do solamente si MLn’  es el ¢nico ion complejo contenien
do el metal presente en la solucifn. Si estén presentes
complejos inferiores tales como ML( z+ no es suficien
te calcular §M?*!{ usando solamenteng valor de /gn alin
en el caso de introducir un factor de correccién conve——
niente para poder usar las constantes sucesivas de equi-—
librio, la liberacifén de L como metal depositado altera-—
r& continuamente la relaci6n del ligando a la cantidad -
total del metal en solucibn, y de esta forma se alteran
las proporciones de las diferentes especies presentes —
(Figura (3.1)).

Consideremos ahora el caso de iones niguel en
solucibn en presencia de amoniaco libre; las constantes
de sucesivas de equilibrio han sido determinadas bajo va
rias condiciones de fuerza iénica total por un gran nime
ro de investigadores.

n 1 2 3 4 8 6
log Kn 2.80 2.24 1.73 1.19 0.75 0.03

Estas constantes estfn definidas en términos de las con—
centraciones de reactivos y productos por la ecuacifn:
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e Pt} ut) gy T B ]

A medida que la relacibn amaniaco niguel [en todas sus -
formas ) aumenta, los complejos amoniacales intermedios -
se forman, y la concentracidén aumenta y luegc entonces -
disminuye a medida que se forman complejos amoniacales -
superiores. Figura (3.1),l

Fraccitn de
niguel pre-
sente en ca
da ion.

c 1 2 3 4 = 6

Radio NZ,:71

3 ++
Figura (3.1). Formaci6bn de complejos aminos, Ni(NHg)n :
Fraccitn de niguel presente en cada forma a diferentes ~
relaciones de amoniaco a niguel.
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En el ejemplo que se presenta las constantes -
de equilibrio fueron medidas a 30°C, pero se consideraré
que dichos valores son los mismos a 25°C. Se supondré —
también gque todos los coeficientes de actividad son igua
les a la unidad. Entonces para el primer equilibrio se
tiene:

++ ++
Ni NH NiNH .
i+ L, = NiNH, (3.6)

AGe = - 2,303 AT log K, = - 3.82 kcal. a 25°C.
La energia libre de formacibn del ion Nitt en solucibn -
£es = 11.12 kcal. y de amniaco - 6.36 kcal. asi que la -
energia libre de formacién del ion Ni(NH3)++ es - 21.30
kcal. Cuando el complejo es reducido a niguel la reac—
cién es

+
NiNH3 + 28 ==Ni + NH (3.7)

3
Ago = ) . o
Ge = A NHz Ac NINHG

y el potencial de electrodo estandar Eg 9 esté& dado por

E23,7) = - Ago/zF = - AGo/(2 x 23.06) = - 0.324 v

Los iones complejos son mAs dificiles para re-
ducir a metal porque tieren energias libres de farmacién
mayores que la del ion hidratado Nitt,

A fin de calcular EP para los complejos no es
necesario calcular nuevamente las energias libres de for

macibn, ya que de acuerdo con la ecuacibfn siguiente...
£ eowm n
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A, .. = Ago *t Ge = - 2.303 AT
5[3_7) P " + A 11.12 - 2,308

log Ki

++
y en el caso general del ion Ni(HNB) , el log K, puede
reemplazarse por el log‘ﬁgn. Los valores de E° para los
iones complejos individuales son:

n 1 2 3 4 5 6
-E°% 0.324 0.3950 0.441 0.477 0.499 0.500

En el caso donde n 6 este método de c&lculo da el mis-—
mo resultado gue el descrito antes usando las ecuaciones
(1.36) y (3.4). De este modo,

o ++ o+
e oNi(NH)TT 0 E NG, Ng o+ 2.803 AT 5o 1
3°6, Ni 2F 56
= - 0.241 + 0.0295 (-8.74) = - 0.500

Una solucifn que no contiene una relacién amo-
niaco/niquel suficientemente grande para producir el com
plejo hexaminoniguel contendré& varios de los complejos,
y el potencial de cada uno depende de su concentracibn.
E1l potencial més inferior para cualquier relacifn se amg
niaco a niguel puede calcularse 2, usando los valores de
E° para cada especie y la composici6n de la solucibn.

3.1.2. COEFICIENTES DE ACTIVIDAD

En lineas anteriores se considerS que puesto =
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gue la reduccibn de lones met&licos en solucifin para prog
ducir metal se lleva a cabo a concentraciones del orden
de 1M, y ademés grandes cantidades de otras sales estén
también presentes, las constantes de equilibrio se refig
ren a soluciones con alta fuerza ibnica total. GCon el -
fin de calcular los potenciales de electrodo esténdar o
energias libres de formaci6n de los complejos se tuvo —
gue suponer gue los coeficientes de actividad eran unita
rios porque las ecuaciones pertinentes se referian a las
actividades de las especies mientras gue las constantes
de eguilibrio se refieren a concentraciores. Tal supo-—
sicibn es obviamente absurda.

El efecto total de los coeficientes de activi-
dad cuando tales constantes de equilibrio son usadas, ——
puede visualizarse fécilmente. Considérese gue para el
primer complejo amino—niqueloso la constante de equili——
brio K. est& dada por

1
(- ] /B

La reduccitn del complejo estaré dada por la ecuacibn:

++
NINH. ™ + 2e o Ni o+ NH, (3.7)

y como la actividad del niguel meté&lico es la unidad, la
constante de equilibrioc seré&:

Keg = {NHB}/{Ni NH?-}
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++
Sea el coeficiente de actividad de las especies {NiHN3 }

++
jﬁ, sustituyéndo por {Ni NH:3 } entonces se tiene

Th [NHB:[ yNHa/lel [Nij [NH:J - (1K, [Ni++] )
( 3/ NHB/})l)

7
|

y
2.303 RT [ .+’j 2.303 RT
B i K N e

EB,? — log 1/ 1 af + log

z(yNHa/;/l)

Para el complejo biamino —niquelosoc la constan
te de equilibrio es

A, = [Ni(NHB);+]/[Ni++ E:NH:_JZ

La ecuacién de la reduccib6n del complejo seré:

++
Ni(NHS)Z F Bog== Ki + & W, (3.8)
y la constante de equilibrio
2 ++
K = NH i
3.8 i 3}/ {Nl(NHa)z j

Similarmente si el coeficiente de actividad de la amina
se escribe como })2
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X
1l

3.8 [NHB:, - ¥ NHaz/ﬁ) 2 32 [NiH] E“H:J )

(1{/4 ) E\'JiHJH {NHaz/g/ )

Y
€ - 2BET 1og [1/, [15*)| + 230 A0
3.8 o ﬁgg [: z F

log (?/NHSZ/J) 2)

Los potenciales de reducci6n de complejos invg
lucran la relacidn del coeficiente de actividad del 1li—
gando a la potencia correspondiente al nlmero de grupos
del ligando en el complejo, al coeficiente de actividad
del complejo en la solucifn. Existe muy poca informa— -
cidén de los coeficientes de actividad de especies ifHni—-—
cas complejas en reacciongs de importancia hidrometallr-—
gica. En caso de precipitacién de metales con hidrf6geno
el anion més comunmente presente es sulfato, y frecuentg
mente ocurre una fuerte asociacifn entre éste y los ca——
tiones met&licos bivalentes. Es por esc que los coefi--—
cientes de actividad son generalmente peguefios en las sQ
luciones mane jadas en procesos industriales.

En la tabla 3.1 se dan datos tebricos para los
sulfatos de algunos metales bivalentes. 3,4 Existe mu——
cha incertidumbre acerca de la exactitud de tales valo—
res y es probable gue para una concentracibn en particu—
lar los coeficientes de actividad de las sales pueden ——
ser idénticos.
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Tabla 3.1

Coeficientes de actividad medios en soluciones de molalidéd

0.00 0.0 000 005 010 030 .50 1.0 2

— (0,150 0.084 0,063 0.043 0,034

0,900 0.477 0,37 0.202 (0.150) 0.083 0.043 0,043 0.0%

0% 053 0.4 0.2 (0.050) 0,083 0,052 = ==ee

069 04% 0383 — (0.150) 0.082 0,061 0.1 0,082

e
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En ausencia de informacién fidedigna de los ——
coeficientes de actividad de las aminas de estos metales
es razonable suponer gue dichos coeficientes en solucio—
nes de sus sulfatos son similares a aguellos de los sul-
fatos metélicos sencillos.

3.1.3. REPRESENTACION GRAFICA DE LA TERMODINAMICA DE —-—
REACCIONES DE PRECIPITACION.

Considerando gue gas hidrdgeno es el agente -
reductor, es ahora posible calcular los potenciales de -
las reacciones de oxidacidn y reduccibn involucradas en
la precipitacién de un metal a partir de soluciones en
las cuales éste esté presente con ion complejo, y reprg
sentar gré&ficamente esos potenciales como una funcidn de
la concentracib6n del metal en solucibn. Las limitacio——
nes en la aproximacién de los diagramas obtenidos estaé -
supeditada a la disponibilidad de dinformacibn.

La reacci6n para la reduccitin del ion met&li-
co en el caso particular del niguel es

++
Ni (MH.)  + 2e —=Ni + n NH (3.9)
3°n —_— 3
y
o +
e ni(NH)TT Ng = eTNe (e )T N+ BT 1
3 My, 3'n S
++
i (NH
{Nl( b } (3.10)

donde n es un integro desde 0 hasta 6. 51 los coeficien—
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tes de actividad se toman como unitarios; la relacifén epn
tre E y la concentracién de Ni  y cada una de las ami—
nas, esté representada gr&ficamente por las lineas en la
figura (3.2).

Concentracibn de H' 6 Ni(NHS):+

Figura (3.2). Linea continua.- Relacién entre E y la con
centracifn de iones hidrégenc, a presitn -
de 1,100, y 1,000 atm., y de iones niguel
y las niguel aminas Ni(MH3)++, 25°C, Li—
nea punteada.— Relacibn entge E y la acti-
vidad de ionss niguel en soluciones de sul
fato de niguel, 25°C. A estas conc. de io-
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nes hidrbgeno no reducir& los iones niguel
a metal.

Se considera gue cada amina es la Unica espe——
cie presente conteniendo nigquel en solucidn, lo cual nun
ca s el caso excepto cuando n = 0 6 6, peroc la relativa
facilidad de la reduccitn de las diferentes especies pug
de ser vista de esta forma. Tomando en cuenta los coefi
cientes de actividad para sulfato de niquel, la relacién
entre £ y la concentracifn de sulfato de niguel en una -
solucidn conteniendo solamente esta sal es mostrada por
la lirnea punteada en la figura (3.2) la pendiente de la
linea es muy peguefia. Por la consideraci6tn, discutida -
antes, gque los coeficientes de actividad para las aminas
en soluciones.de sulfato son idénticas con aguellas para
sulfate de niguel en si, serian obtenidas lineas parale-—
las para cada amina.

Si el agente reductor es gas hidrdgeno la reac
cibn se puede escribir

H+ + e = !‘. H
2 2
¥
EHt, 2 n -8 W, 3H -20303AT 155 1
o E 2

2 E EH"'

2:303 A1 4, { H }
2 F 2

= - 0.0591 pH - 0.0295 log {HZ § (3.11)
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La actividad del gas hidrogeno es la fugacidad
del hidrbgeno y a presiones moderadas el error cometido
al usar la presién parcial en lugar de la fugacidad es —
despreciable. Asi, a 100 atm. de presibén parcial la fu-—
gacidad es 106.1 atm., la cual introduce un error de 1%
en el Gltimo término en (3.11). Si el error adicional a
1000 atm.de presién es despreciable, y el coeficiente de
actividad del ion hidr6geno estuviera unitario en concen
traciones superiores a 1M, la variaci6n de E para el -——
reactivo hidrégeno con pH, a 1,100, y 1000 atm. de pre——
si6n parcial de hidrbgenc es de la forma mostrada en la
figura (3.2).

La diferencia en la pendiente entre las lineas
para las reacciones del hidrb6geno y niguel se debe al hg
cho de gue el nlmero de electrones en la reaccibn, z, es
uno para los iones hidrbgeno y dos para los iones nigquel
y ésta se acentla por la correccibn en los coeficientes
de actividad en los metales bivalentes en soluciones de
sulfato.

El tipo de diagramas usados para representar
las relaciones, entre potencial y concentraciones de io-—
nes metélicos se muestra en la figura (3.3). Las lineas
son esencialmente paralelas porque los coeficientes de —
actividad son casi idénticos para los diferentes metales
a la misma concentraci6n. La leve curvatura cobtenida en
algunos casos est& dentro del error experimental de los
valores de los coeficientes de actividad y ha sido des——
preciada.



89

En la figura (3.3) las lireas para la ecuacibn
de hidrbgeno han sido dadas en un intervalo de pH entre
0 y 14, Esto ha guiado a la reduccifn de la escala rela-
tiva Hj a la figura (3.2) y un aumento consecuente en
la pendiente. Los puntos en los cuales las lineas gue —
relacionan E y pH cruzan aguellas que relacionan E y -

vt no tienen ningln significado, siendo éstas de—
terminadas por las po sicicnes relativas de las escalas
del pH y de la concentracién del metal, las cuales son

independientes una de otra.

El gas hidrégeno puede reducir una solucién ——
gue contiene un ion met&lico cuando el potencial de la -
reaccién del hidrégeno, dado por (3.11), es mé&s negativo
gue el de la reaccidén del metal, dado por la ecuacifn —-
(1.36); es decir cuando la linea del metal se localiza -
por encima de la linea de la del hidrégeno (figura (3.3))
Cuando el metal se encuentra en forma de complejo la 1i-
nea del metal se desplazard hacia abajo de las del sulfa
to del metal simple como muestra la figura (3.2.). El —
grado de la dificultad para reducir el complejo depende-—
réd de la estabilidad del complejo, tal como se discuti8
en parrafos anteriores se ve gue el factor més importan—
te que controla las posiciones relativas de las lineas —
del hidr6geno y del metal es el pH de la solucién. Al au
mentar la presién parcial del hidr6igenoc disminuye el po-
tencial, y la linea del pH de hidrogeno, y un aumento en
la concentraci6n del ion met&lico aumenta el valor del -
potencial en la linea del metal facilitando de esta mang
ra la reaccifn de reducci6n del metal. El1 efecto de la -
formacibtn del complejo se puede considerar suponiendo ——
gue solamente los iones Mt son reducidos y calculando -
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la concentracibn de é&stos usando la ecuacibn (3.4). Tal

como se puntualiza al obtener la ecuacién (3.5), esto no
significa, sin embargo, gque los iores complejos no sean
reducidos por el hidrogeno, solamente los iones met&li-—
cos incomple jados son capaces de reaccionar; el uso de -
La ecuaciébn (3.5) es un medio de calcular E° para una sg
lucibn de especies ibnicas complejas, (si las suposicio=-
nes implicitas en la ecuacitn pueden ser justificadas).

Un diagrama similar al de la figura (3.3) fue
usado por Schaufelberger, 5, y la correccin para los —
coeficientes de actividad fue hecha por Meddings y Ma— -
ckiw. 2. Los Gltimos autores puntualizaron que la pre—
sién del hidrSgeno necesaria para reducir un ion met&li-
co en solucifin a una concentracién dada y a un pH en par
ticular, se puede calcular de la informaciftn dada en la
figura (3.3). Por ejemplo, para Zn't en una solucién de
sulfato de zinc 0.01M. el potencial es -0.83v. A un pH
de 6 para la reacci6tn con el hidr6geno, el potencial es
~0.355v y la diferencia es 0.47v. Esto indica la necesi-
dad de aumentar la presifn del hidrbgeno, en una canti—
dad dada por el término 0.0295 log {H25 en (3.11) de

esta manera '

0.47 = 0.0295 log PH,

log PH2 = 15.93
En conclusibn si se quiere reducir una solucibn de sulfa
to de zinc en un pH de 6 para dar una concentraci6n mini
ma de zinc de 0.01M la presi6n del hidrtigeno necesaria -
seré de 8.5 x 1015 atm. la cual por supuesto es demasia—
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do grande para poderse llevar a cabo en forma préctica.

51 se considera que la reaccién entre el hidrg
gena y los iones met&licos en solucibn se aproxima al —
equilibrio, entonces la concentracidn del ion met&lico -
después de la reduccién a un pH particular puede ser es—
timada a partir de un diagrama similar a la figura (3.3),
0 estimado considerando gue en el equilibrio los poten—
ciales de estas reacciones es decir, del hidrégeno y me-—
tales, (1.36) v (3.11), son iguales. De este modo se —
tiene

2]

2+ E Z
- log {M }=Z-DH+'—Z——+"10 PH 3.12
0.0591 2 9 2 1d9.12)

Esta ecuacidn ha sido usada 6, para trazar gré
ficamente concentracicnes de ion met&lico contra pH para
valores tan bajos como 10—14 M. Ha sido mencionado 2, -
sin embargo gue cuando en la mayorlia de los procesos in—
dustriales, las concentraciones menores de 10—2M no son de
importancia, los valores de pH de equilibrio para esta -
concentracidén son generalmente mayores.

Si un ion metal es reducido de acuerdo a la —
reaccidn

w4y z H, =M + z H (3.2)

2
los iones hidréigeno producen un pH inferior, y el valor
puede llegar a ser mé&s bajo para que la reduccibn sea —
completa. El valor critico en el caso del niguel, por -
ejemplo, 2, es pH 4.075, para el cual el potencial de hi
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drbgeno es -0.42v, igual al valor de Eﬁi++' Ha sido de—
mostrado, 7, sin embargo, que en una solucibn &cida de
sulfato, el niguel puede ser reducido por hidrdgenc a va
lores de pH abajo de 2.75. El1 valor equivalente para el
copalto es pH = 3.3. 5,7. La diferencia entre los dos -
metales corresponde a una diferencia en el potencial de
hidr6geno de 0.033v, y esto igualaria la diferencia de
entre los valores de E° para el niquel y cobalto. 2. -
Los valores de Haring 8, dan una diferencia de 0.048v,
los de Latimer 4, 0.027v, y los de Meddings y Mackiw 2,
y los de Burkin 9, 0.026v. '

Los datos termodin&micos se encuentran resumi-
dos en la figura (3.3) y fueron discutidos anteriormen——
te, éstos muestran gue en soluciones de, por ejemplo, ni
quel, cobalto, y cobre debieran reaccicnar a 25°C. Con -
gas hidrbgeno a 1 atm. de presidn parcial, produciendo
metal, a valores de pH apropiados en el caso de niguel o
cobalto. &5in embargo, de hecho, no ocurre ninguna reac—
cibén. ©Sin embargo cuando las condiciones de temperatura,
concentraci6tn y en algunos casos la presencia de una su—
perficie catalitica, son favorables la reaccién puede -—
llevarse a cabo, y las condiciornes de pH critico, concen
traciones de equilibrio, etc., discutidas anteriormente
saon importantes. Esto es particularmente cierto para ——
elementos tales como Rierro y cadmio, los cuales son ca-
sos extremos en lo referente a la posibilidad termodiné—
mica de reducci6n de sus sales bivalentes en solucibn —-—
por gas hidrbgeno. No es posible hacer predicciones en
tales casos porgue seré necesario usar temperaturas de —
al mengs 150°C. a fin de que la reaccién se lleve a cabo
a una velocidad de reaccibén susceptible de medirse, y —
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ademés cantidades importantes de otras sales o agentes -
comple jantes son necesarios para prevenir la hidrblisis.
En el capitulo I fue mencionado gue bajo tales condicio-
nes la informacib6n termodin&mica disponible es totalmen-
te inadecuada.

3.1.4, AGENTES REDUCTORES DISTINTOS DEL HIDROGENO

El égente reductor gaseoso usado para precipi
tar metales en gran escala en la actualidad es hidrbégeno
Las consideraciones econfmicas indican que el uso de mo—
nbxido de carbono puede ser una alternativa. Con este =
objetivo se han llevado a cabo diversos trabajos para in
vestigar la cinética de las reacciones entre mondHxido de
carbono y varios iones met&licos en solucién, Por ejem—
plo la reaccibn para la reduccién de sales clpricas se —
representan por la ecuacién

++ +
Cu + CO + HZD = Gu + CO, + 2H (3.13)
y para la plata

+ +
oAy + CO + HO = 2Ag+ (302 + 2H (3.14)

la accidn reductora del monbxido de carbono, por lo tan
to, corresponde a la reacci6n

+
Co + HO = C02 + 2H + 2e (3.15)

y el potencial es dependiente de pH.
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El oroc y el cobre son recobrados como metales
desde soluciones acuosas diluidas por reacciones de des-—
plazamiento usando polvo en zinc y hierro respectivamen—
te

o+
Cu + Fe = Fe++ + Cu (3.16)

El potencial de reduccién del hierro o zinc no es, por -
consiguiente dependiente del pH,; aunque la velocidad de
la reaccibfn puede ser afectada por el pH de la solucibtn,
asi como la rapidez de evolucibn del gas hidrb6geno y el
sobre potencial de hidrb6geno en la superficie del metal
reaccionante. Un gran ndmero de reactivos han sido usa—-
dos para reducir sales de metales en soluciones asi como
para depositar metales como una pelicula o capa en urna =
superficie s&lida de algln otro metal. Probablemente el
ejemplo mejor conocido es el revestimiento con una capa
de plata, usando, una azlcar como agente reductor. Las
més importantes de todas las reacciones para recubrir ——
con una capa metélica, excepto probablemente en la pro——
duccibn de espejos, son las de reduccifn de soluciones -

de niguel usando iones hipofosfato H3 PDA'

3.2. CINETICA DE REACCIONES DE REDUCCION.

En el caso de una reacci6dn simple tal como la
representada por la ecuacifn (3.2) es de esperarse que =—
la rapidez de la reaccibn dependa de las actividades, —-
del ion meté&lico, gas hidrbdgeno, e iones hidrbgeno en sg
lucidn. Si la velocidad de la reaccidn reversible entre
el metal y los iones hidr6gero es importante en la deter
minaciétn de la velocidad total de reduccibn del metal, -
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entonces el area superficial del metal aprovechable o ——
disponible para la reaccidn ser& importante. Cuando un
ion met&lico complejo, tal como una amina, es reducido -
la concentracidn del agente complejante usualmente ten——
dré& gue ser incluida en la ecuacibtn de velocidad.

Alguncs de los metales, tales como niguel y cg
balto, no se formar&n como un resultado de la reduccidn
de soluciones acuosas de sus sales por hidrbgeno, a me——
nos gue inicialmente se encuentre presente una superfi--—
cie metélica o sensible sobre la cual la reaccibn pueda
llevarse a cabo. En tales casos el mecanismo de la reac
cibén es hterogérneo y el area de la superficie catalitica
mente activa es importante.

Del mismo modo cuandc el mecanismo de la reac—
cibn es homogeneo se requeriré inicialmente la formaciodn
de un nicleo el cual es una agrupacidn de &tomos del me
tal y debiendo producirse dicha agrupacibn por la reac--—
cibn entre las moléculas en solucldn.

3.2.1. NUCLEACION

La aparicién de una nueva fase se llevaré a ca
bo solamente si el sistema est& sobre saturado con res—-—
pecto a la nueva fase, en algunos casos en un grado con-—
siderable. Cuanrndo el grado de sobresaturaci6n alcanza -
un cierto valor denominado critico los agregados de los
dtomos o moléculas también alcanzan un cierto tamafo cri
tico; cualguier aumento posterior en la sobresaturacitn
ocasiona la precipitacitn masiva de los cristales. Poste
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riormente éstos cristales comienzan a crecer.

En el apéndice A se hace un resumen de la teo-
ria de la nucleacidn homogenea y heterogenea. Debe men-
cionarse sin embargo que existe muy poca informacidén ex-—
perimental acerca de la nucleacidn y crecimiento de par-
ticulas durante la precipitaci6n de metales ya que la so
lubilidad de é&stas en agua es muy peguenia. Una discu— -
sidn mAs amplia del tema con referencia particular a -——
aplicaciones industriales puede encontrarse en las refe-—
rencias 10 y 11.

Cuando el metal es producido por un proceso -
homogeneo solamente, la velocidad de la reaccibn es inde
pendiente del nimero y tamafio de los nucleos presentes.
51 una reduccidn heterogénea puede ocurrir también, en—
tonces la formacib6n del metal ser& lenta hasta gue los -
nucleos sean producidos, entonces la velocidad aumentaré
pudiendo llegar a ser muy répida; es decir, la reaccibn
mediante la cual se produce el metal es autocatalitica.

3.2.2. REACCIONES ENTRE SALES METALICAS E HIDROGENO.

El hidrogeno molecular es Jjustamente una sus—
tancia poco reactiva porque su configuracidn electrbnica
es la de un sistema estable. Esta estabilidad es la cau
sa de la gran energia de disociacitn del hidrbgeno, cer—
ca de 103 kcal. por mol, y consecuentemente existen fuer
tes barreras de energla que deben vencerse para cue la -
reaccidn se lleve a cabo. La energia de activacidn de -
éstas reacciones en las que interviene hidr&genc molecu-—
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lar puede ser disminuida mediante el uso de catalizado——
res siendo s6lidos la mayor parte de éstos tales como ——
los metales niquel, cobalto, fierro, paladioc, platino y

6xidos clprico, zinc y cromo. Sin embargo, algunas sa—
les meté&licas en solucibn en agua o solventes orgénicos

pueden actuar como catalizadores de hidrogenaci6n homogg
neos.

La primera evidencia cierta de gue el hidrbge-
no puede ser activado homogeneamente en solucibn fue re-—
portada en 1938, siendo el catalizador acetato clprico
en solucibn en guinolina, y el hidrbgero fue usado o pa—
ra reducir cobre clprico al estado cuprosoc o para redu—-—
cir benzoguinona. 12. Una actividad catalitica similar
la poseen la plata, mercurio, permanganato y otros iones
en solucibn en agua.

3.3. LA PRODUCCION DE POLVOS METALICOS.

Los metales maAs comunmente manufacturados por
reduccibén en medio acuosoc son el cobre, nigquel y cobal—
to. Las temperaturas de operacibn serian entre 150° y -
210°C., Las cuales son necesarias para hacer la reaccitn
suficientemente réapida. La solubilidad de la mayoria de
las sales meté&licas en agua aumenta al aumentar la tempg
ratura, pero arriba de 120 -150° disminuye y es préctica
mente cero cerca de la temperatura critica del agua, -—
374°C., A 250°C. la solubilidad de la mayoria de los sul
fatos met&licos es menor de 1 g por litro. Las sales b&
sicas, hidrbéxidos, y 6xidos se forman a temperaturas al-—
tas mucho més facilmente gue a temperaturas bajas. De —
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este modo, es necesario usar una temperatura abajo de -
250°C. para precipitar el polvoc met&lico libre de otros
sblidos. La presencia de una sal no reactiva, tal como
el sulfato de amonio, en la solucifn es Gtil para preve-—
nir la precipitacibn de las sales bésicas. Afortunada—
mente, la solubilidad de la mayor parte de los gases, in
cluyendo el hidrb6geno, aumenta bastante conforme se au—
menta la temperatura.

El producto met&lico puede ser obtenido como -
cristales, pero casl siempre es un polvo aglomerado. Es
posible también un recubrimiento de textura fina en al—--—
gln otro metal existente o en otros sblidos en suspen— -
si6bn. E1 material aglomerado es formado por deposita— —
cibn de la mayor parte de los metales en las cercanias —
de pequefas particulas las cuales han floculado, llegan-—
do asi a juntarse todas. Las particulas peguefas esté&n
formadas por el crecimiento de un nucleo, y estas deben
ser agregadas en la solucibn. La precipitacién homoge--—
nea del cobre ocurre durante la reaccidén entre el hidré—
geno y soluciones &cidas de sales de cobre, como se des—
cribi6 antes, pero la nucleacién de cobre, niguel, y co-
balto por si sola es dificil, o tal vez, imposible, a —
partir de soluciones amoniacales. Muchas sustancias pue
den actuar como nucleos meté&licos, O6xidos del metal y —
sulfuros, grafito y s6lidos anactivos después de la acti
vacibn con una gran variedad de compuestos.

Las particulas metélicas alcanzan un tamafio de
0.1 - 0.4 micrones durante la reduccifn lenta de una so-
lucién de sulfato de niguel. Después de ésto, puede ocy
rrir aglomeracidn, las particulas individuales aumentan
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en tamafio hasta 0.7 - 1 micrén o formando particulas flg
culadas conectadas, 3 = 7 micrones de difmetro. La ten—
dencia para flocular puede controlarse agregando reacti-
vos superficialmente activos, pero estos pueden también
influenciar el mecanismo mediante el cual las particulas
de metal crecen, tales reactivos se han usado para evi—
tar gue los polvos met&licos se adhieran en las paredes
del autoclave en el cual son producidos. Si peqguefas =
particulas de metal se recogen en las paredes del reci-
piente y se mantienen ahi por fuerzas atractivas simila—
res a las que unen a todas las particulas coloidales flg
culadas juntas, entonces la mayor parte del metal sera -
depositado en las particulas cataliticamente activas prg
duciendo un metal de deshecho. Esto es determinado fre-—
cuentemente cuando est& suelto en la pared, pero en algu
nos casos estd muy firmemente unido,

3.3,1, PRECIPITACION DE CODBRE.

La composicifbn de la solucidn en la cual se =
lleva a cabo es probablemente la siguiente: cobre 50.0 -~
g/l, sulfato de amonio 300 g/l, amoniaco libre 32.39/1,-
poliacrilato de amonio 0.5 g/l dando una relacifn de amg
niaco libre a cobre de 2 4 a 1. La reduccibén se lleva a
cabo a 205°C. con una presibn parcial de hidrfgenc de ——
300 psig dando una presitn total de 520 psig.

Con una relacifn de amoniaco libre a cobre en—
tre 1.6 al y 3 a 1 hay una reacci6tn inicial ré&pida, com
pletandose la mitad de la reduccibn en menos de 10 minu-—
tos. Esta es seguida por una reaccitn més lenta con una.
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curva de velocidad lineal. Las dos etapas probablemente
se refieren a una reduccifn répida de cobre clprico a cg
bre cuproso, seguida por urna reduccidn y desproporcibn =
de la dltima para formar el metal. La reaccidn es més =
répida con cantidades més pequefias de amoniaco libre pre
sente, pero si menos de dos moles estén presentes por ca
da mol de cobre precipitado los iones hidrbBgeno formados
por oxidacibn del hidrfgeno usado ro son neutralizados vy
el pH de la solucifn se hace mé&s &cido. Esto causa ura

seria corrosibn del acero inoxidable usado como material
de construccifn del equipo aumentada por la presercla -
de los iores clpricos er la snlucifn y por la atmésfera
reductora, la gue tiende a destruir la capa protectora =
del &6xido en el acero. Si la relacidn de amoniaco a co=
bre es mayor de 2.4 a 1 el tiempo reguerido para comple-
tar la reduccidn llega a ser impracticablemente grande;

asi gue la relacién O6ptima es de 2.3 8 2.4 a 1. El co—
bre no est& completamente en solucidn bajo estas condi-—-
ciones, y el material es formado como una marncha conte——
niendo sulfatos clpricos y cuprosos, Sxido clprico, &xi-
do cuproso, y metal ya formado. No se reguieren ni~ -
cleos adicionales para la formacibn de metal pero la -—
reaccibn es catalizada aparentemente por la superficie -
del cobre metélico.

%é La velocidad de reduccién de una solucidn con
una relacibn de amoniaco a cobre de 2.4 a 1 se incremen—
ta en proporcién al cuadrado de la presifn parcial ini-
cial de hidrégens dentro del intervalo de 100~500 psi -
con la relacién de 1.6 a 1 la velocidad se incrementa ——
conforme a la raiz cuadrada de la presifin parcial de hi-
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drégeno, la cual sugiere un cambio en un proceso de de-
terminacién de velocidad conforme cambia la relacifn de
amoniaco a cobre. La presitn 6ptima de hidr6geno debe -
ser determinada considerando los materiales de construc
cibn del recipiente y eguipo auxiliar, en el cual la re-
duccibn se lleva a cabo.

Incrementando la concentracién de sulfato de —
amonio se incrementa la velocidad de reduccibn, y la con
centracibn 6ptima est& otra vez determinada por conside-—
raciones précticas incluyendo el recirculamiento de la -
sal. Otras sales tales como el sulfato de sodio no au=-—
mentan la rapidez de la reacci6tn como en el caso de la =
presencia del sulfato de amonio, esto se debe al ion amg
nio. Este efecto es diferente el causado por el sulfato
de sodio en el caso de simples soluciones de sulfato cl-—
prico; en este caso la presencia de sulfato de sodio au-
menta la rapidez inicial de la reacci6n y también la efi
ciencia de la reaccién con el hidrfBgeno. 34. Este incre=-
mento ha sido atribuido a la formacién de la especie -
CuSD4 por asociacifn ibnica. Es posible que los iones —
de amonio interaccionen con el hidrégeno para formar un
radical libre o un complejo hibrido guizas sobre la mis—
ma superficie del cobre meté&lico.

Se encontrd que la energia de activacibn apa—
rente de la reaccitn con relaciones amoniaco/cobre de —
2.4 alyl.6ales del orden de 18.3 y 17.9 kcal/mol.
Este valor es algo grande y refleja en parte el gran in—
cremento en la velocidad conforme se eleva la temperatu—
ra, obviamente la temperatura 6ptima debe ser escogida,
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teniendo en mente la presibn de vapor de agua.

La produccién de polvo de cobre se lleva a ca-
bo en una serie de operaciones intermitentes; cuando 1la
reaccibn se ha completado la solucifn agotada se descar—
ga, permaneciendo el s8lido en el recipiente. Entonces
se bombea solucibn nueva a la olla y el cobre en ésta es
nuevamerite reducido a metal. Durante estos ciclos de =-
densificacibn es necesario controlar el crecimiento de =
las particulas de cobre, y al mismo tiempo minimizar 1la
depositacidn de metal en las paredes de la olla. Muchas
substancias son adecuadas para prevenir la formacibn de
metal en las paredes, incluyendao lignina y sus deriva——
dos, pero la substancia empleada en la préctica es poli-
acrilato de amonio. 14. Esto incrementa la densidad apa-
rente del metal desde 2.20 hasta 2.52 g por cc. cuando -
se usa una concentracidn de 0.50 g por litro. Al mismo
tiempo la distribucidtn del tamafo de las particulas del
polvo se hace mas homogérea (99% pasa a través de la ma-
va 325).

A medida gue se incrementa el area superficial
del cobre met&lico, por precipitacién de més polvo, la -
velocidad de reducci6n aumenta. Similarmente en presen-
cia de poliacrilato de amonio la velocidad es incrementa
da debido guiz&s a la mayor area superficial de metal. -
Vemos por consiguiente, gue la reduccién de cobre en so-
lucidén amoniacal puede ocurrir homogeneamente por nucleg
cibn de si misma y heterogeneamente, en la superficie de
la particula de cobre metal. Es posible también que pug
dan ser reducidos los sflidos sin pasar a través de una
etapa de solucibn
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Alternativamente la precipitacibén del polvo de
cobre en medios &cidos ha sido también estudiada, 13. -
sin embargo el problema de la corrocién del equipo es ——
muy serio. La rapidez de la reduccifn aumenta al aumen—
tar la presién de hidrb6geno, la concentracién del sulfa-
to de amonio y la temperatura, pero aparentemente no fue
afectada por el area superficial del cobre meté&lico pre-
sente.

3.3.2. PRECIPITACION DE NIQUEL

La reacci6tn entre hidrbogerno y sales de niguel
en solucibn amoniacal es enteramente heterogerea, la in—
vestigacién cinética y mecanismo de la reaccifn es muy -
dificil. Una cantidad considerable de informacidn puede
encontrarse en la literatura, sin embargo, muchos de és—
tos estudios han sido orientados hacia la determinacidn
de las condiciones dptimas para la produccién comercial
de niquel met&lico. 5,7, 15-19

El niquel puede ser precipitado a partir de sg
luciones ligeramente é&cidas, 7, pero las consideraciones
termodinémicas discutidas antes, muestran que las condi-
ciones son desfavorables. También son serios los pro--—
blemas de corrosibn bajo estas condiciones de reducci6n.
En soluciones alcalinas es recesario tener un agente com
plejantes para retener el niguel en solucibn, y el amo—
niaco es usado para este prop6sito. La termodin&mica de
la reduccién ha sido discutida en el paragrafo 3.1.

Las concentraciones de las soluciones usadas —
en la produccif6n de polvo de niguel contiernen de 40-50 g
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de niquel, 200-400 g de sulfato de amonio, y 20-30 g de
amoniaco libre por litro. La relacitn de amoniaco li-—
bre a niguel es mantenida entre 1.9 y 2.2 a 1. Los io-—
nes hidrdgeno formados por oxidacidn del hidrbgeno son -
neutralizados por el amoniaco liberado por reduccidn del
niguel amino a metal, de modo que el pH de la solucitn -
permanece aproximadamente constante a lo largo de la re-
accibn. La presibn de hidrbgeno usada es 300-500 psig,
y la temperatura de 180°-205°C. La siembra usada para -
iniciar la reduccibn en el primero de la serie de proce-
sos de reduccibn intermitente puede ser un &xido de hie-
rro producido por adicibén de sulfato Férroso, 0 sulfuro
de niguel siendo los nicleos de tamafio coloidal. Una ——
vez gue el metal ha sido de positado en un nlcleo de ni-
guel actla como la superficie catalitica en la cual la -
mayor parte del metal es depositado. Cuando la dltima -
de las series de reducciones denominadas de "densifica——
cibn" se completa el metal y se descarga del autoclave -
con el ligquido, se filtra la suspensibn y se lavan los -
s6lidos para eliminar la soluci6n adherida. Inmediata——
mente se seca bajo condiciores reductoras. Si el metal
contiene pequefas cantidades de azufre este puede ser -
egliminado por calentamiento a una temperatura entre - -
500°C. y la temperatura de sinterisado del metal, en una
corriente de hidrbdgeno. 20. Similarmente al proceso del
cobre, también se usan agentes tensoactivos.

Los efectos de las variables en la velocidead y
‘grado de la reducci6n del sulfato de niguel en solucio——
nes del sulfato de amonio ha sido estudiado por diferen-—
tes autores. 35. Cuando menos de dos moles de amoniaco
libre estén presentes por mol de niquel, el pH de la so
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lucién disminuye conforme el metal se va depositando, —
hasta que alcanza un valor en el cual la reaccibn cesa.
Con tres moles, de amoniaco libre la reduccibén toma més
tiempo gue con dos moles por mol de niguel, mientras que
si la relacifn es de 4 a 1 el complejo amoniacal llega a
ser tan inestable gue la reduccién se hace dificil de —-
llevar a cabo.

Con una relaciftn de amoniaco a niguel de 2 a 1
la velocidad de reducci6n es independiente de la concen—
tracitn de nigquel en solucibn, por lo menos hasta que el
85% de la reduccifin ha sido conseguido, y es de primer -
orden con respecto a ambas presién de hidrbdgeno y area -
de la superficie catalitica del niguel. La ernergia de -
activacibn aparente fue encontrada ser 10.2 kcal. por —
mol cuando 1la variacién de la constante de la ley de ——
Henry, refiriendose la presi6bn parcial de hidrogeno a la
solubilidad del gas fue permitida. Cuando el sulfato fg
rroso es agregado a la solucibn para proveer, nlcleos de
velocidad de reduccibtn es fuertemente dependiente de la
concentracitn del sulfato de amonio. Es probable que la
sal perjudigque y que debido a la alta concentracitn de -
la misma impida la hidrolisis de la sal del hierro la —
cual forma el ndcleo.

Una manera alternativa de nucleacibn por pre-—
cipitaci6n de hidroxido del niquel bajo condiciones con—
troladas ha sido también descrita. 22. La concentraci@n
del amoniaco y la sal de amonio se mantiene dentro de un
intervalo tal que cuando la temperatura es elevada a un
valor entre 125° y 250°C ocurre hidrolisis parcial, dan-
do peguerios nlcleos sobre los cuales el niguel precipita
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cuando el hidrdgeno es introducido al interior del auto-
clave.

3.3.3. PRECIPITACION DE COBALTO.

La cbtencitn del cobalto es muy similar a la -
descrita anteriormente. 23. Los nicleos para la inicia—-
cibn de la reaccidén son producidos mediante la adicién -
de una solucibn gue contiene 2.8g por litro de cianuro -
de sodic y 0.2 g por litro de sulfuro de sodio en una sg
lucidn que contenga 35g por litro de cobalto en forma de
sulfato con una relacidn de amoniaco a cobalto entre 2.4
y 2.6 a l. La reduccibn se lleva a cabo usando una prg
si6n de hidrbgenoc de 300 psig a 180°C. E1 polvo sembra—
do producido es usado como catalizador durante las subse
cuentes etapas de densificacién.

Algunos estudios cinéticos se han llevado a ca
bo, 7,24-29, y los resultados son esencialmente los mis—
mos que los reportados para soluciones de niguel. La rg
duccibn ocurre solamente en una superficie s&lida, para
ello se ha usado grafito. 24. La velocidad de reduccidn
es independiente de la presién parcial de hidr6geno es -
decir gue la reacci6n es de orden cero con respecto al -
cobalto en solucibn amoniacal. Sin embargo la dependen—
cia en la presibn de hidrégeno es compleja, la velocidad
es proporcional a la cantidad de grafito coloidal presen
te. Se sugirié un mecanismo en el cual una especie co——
balto es absorbida en sitios fen&licos en el grafito, el
cual reacciona para dar unas especies cobalto que contig
nen dos &tomos de hidr6geno agregados y éste descompane
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al metal. La reduccibn de sulfato de cobalto en solu- -
cibn de acetato de amonio también se ha investigado, y -
los resultados sugieren que acero inoxidable y vidrio ca
talizan la reaccibn.

3.3.4, SEPARACION DE METALES DURANTE LA PRECIPITACION —-
POR HIDROGENO.

lL.a mayor parte, de los procesos usados ahora,
para la produccifn de polvos meté&licos por precipitacibn
por hidrégeno usan soluciones amoniacales de las sales =
meté&licas. Los potenciales de reduccifn de los comple——
jos aminos de diferentes metales en solucibn serén gere—
ralmente diferentes.

5in embargo, puesto que el valor del potencial
para un metal particular depende de su concentracién en
la solucibn, una etapa puede ser alcanzada donde el me-——
tal depositado primero llegue a ser contaminado por el —
proximo metal en las series presentes. Esto ocurre, por
ejemplo, cuando scluciones de cobre contienen niguel. 13
Primero precipita el cobre, pero cuando la cantidad pre-—
sente como sales cae de un valor suficientemente bajo el
niguel es depositado en la superficie del cobre, sin em—
bargo cuando la suspensi6n del cobre es agregada antes -
de la pr6Hxima "densificaci6bn" el niquel es disuelto, =——
siendo reemplazado por el cobre. De este modo, ocurre —
poco o nada de contaminacién del polvo de cobre final.

La separacibn de metales gue tienen potencia—
les bastante diferentes es f&cil. E1 zinc y hierro, por
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e jemplo, no precipitan del todo. La separacitn més im—
portante gue se ha llevado a cabo comerc-ialmenrnte es co——
balto de niguel. Esto ha sido estudiado en detalle, y =
se han desarrollado métodos para llevar a cabo una sepa—
racién eficiente. 5,7,30,31. Aungue el niguel seria pre
cipitado antes del cobalto en soluciones &cidas, los com
plejos amoniacales de niguel son més estables gue los de
cobalto bivalente, asi que en soluciones amoniacales el

cobalto precipitaria primero. 5in embargo como se indi-
cH en la descripcitn de los procesos para la obtencibn -
de niguel vy cobalto, el niguel es recuperadn primero de
las soluciaornes corterniendo ambos metales. La razdn por

la cual el cobalto no precipita bajo estas condiciones -
es probablemente gue en las operaciones precedentes la -
s0lucibn de amoniaco es oxidada. E1 cobalto probablemen

te se oxida al estado trivalerte, formando Co(NH

H_ott,
S0

presencia de hidrbgeno, la reaccidn serlia muy lenta, co-

3)5'
g igualmente si la reduccifn de éste ocurre e -

mo son la mayor parte de las reacclores de complejos tril
valentes de cobalto.

3.3.5, USO DE CATALIZADORES ORGANICOS EN LA PRECIPIT A« --
CION DE NIQUEL.

La reduccibn de niguel en solucibtn amoniacal -
por hidr&geno ocurre solamente en superficie catallitica-
mente activa. Las superficies inactivas son activadas,
por ejemplo, en presencia de 0.1 6 0.2g. por litro de —
antroguinona. 32,33. Otros materiales se dice gue para
conducirse de una manera similar son substituidos por an
troguinonas, benzoguinona, naftaquinona,; fenoles orto— y
parapolihidricos, &cido tbnico, y morin. La aplicacibn
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de estos compuestos en la produccién de metales revesti-
dos por varios s6lidos particulares se ha descrito 54, y
se ha discutido la forma mediante la cual acthan.

La velocidad de reduccién de la sal de niguel
depende del area A de la superficie cataliticamente acti
va. La ecuacitn de velocidad puede ser escrita.

f

++] [
Velocidad -d [Ni | /ot = -« [Hz:l / dt

[

KA _TH] (5.17)
L 2

donde k es la constante de velocidad especifica. En preg

sencia de antroquinona la misma ecuacibn de velocidad es

vélida y la erergia de activacifin aparente permanece sin

cambio en 10.2 kcal/mol, aungue la velocidad puede ser -

20 veces més répida gue en ausencia del catalizador,

El modelo siguiente de sistema si ajusta a és-
tos hechos. La superficie de cada nucleo est& cubierta
por una capa adsorbida de niguel conteniendo iones, asi
gue la velocidad de reduccibn de esta esta controlada —
por la velocidad a la cual las moléculas de hidrbgeno —
son adsorbidas en la superficie. Bajo condiciones cons—
tantes de agitacibn ésta es proporcional a la presibn —
parcial del hidrégenc y al area superficial. Es razona——
ble considerar gque la reaccifn entre las especies niguel
adsorbido y moléculas de hidrbgeno adsorbido tiene lugar
solamente en ciertos sitios reactivos. La antrogquinona
aumenta el nlmerc de tales sitios sin afectar la ecua— -
cibn de velocidad tal como indica la energia de activa—
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cibén aparente.

Cuardo polveo de niguel de gran area superfi- -
cial por unidad de masa y alta actividad catalitica es =
usado para proveer la superficie reactiva, solamente un
aumento muy ligero es observado por la adicién de antro-
quinona. Otras formas de polvo de niguel de baja activi
dad da velocidades de solamente un ventiavo de las encon
tradas cuando es agregado el catalizador. La velocidad
se incrementa linealmente corforme se incrementa la con—
centracibn de la antraguinona, alcanzando una velocidad
méxima limite. Este hecho hace improbable que la expli=-
cacibn altermativa del efecto del catalizador sea vé&li=—-—-
da, es decir, que la antraguinona incremente la ertropia
de activacidn de la velocidad controlardo el proceso. =
Sin embargo, no hay razones obvias para gue ocurriera un
incremento tal en la entropia hasta gue una concentra— -
cidn limite de antraguinona se haya alcanzado, y enton—
ces permangzca constante a mas altas concentraciores.
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