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I N T R o o u e e I o N 

La obtenci6n de polvos metálicos por vía hidr~ 
metalúrgica ha estado en operación comercial desde hace 
más de 20 años. Numerosos estudios han sido realizados 
por diferentes investigadores de varios paises; muchos -
de ellos señalan que el proceso de reducción se debe ini 
ciar necesariamente mediante un mecanismo de nucleación. 
Sin embargo, dado que los metales son prácticamente ins~ 
lubles los conceptos básicos de la teoría clásica de la 
nucleación tales como grado de sobre saturación y .6T -
max. de sobre saturación parecen ser inaplicables, Ante 
tal situación resulta poco práctico el estudio experime.!:! 
tal de esta primera etapa de la rección de reducción. 

En el caso de la obtención de polvo de níquel 
la mayoría de los investigadores concuerdan en que el m~ 
canismo de la reacción es he terogénea y consecuentemente 
se requiere que el mismo níquel obtenido por algún otro 
medio o bien trazas de algún otro metal actúen como semi 
lla. Este hecho demuestra que la nucleación juega un pa­
pel decisivo en el inicio de la reacción. 

El objetivo de esta tesis fue el estudiar la -
reacción de reducción de níquel con hidrógeno usando un 
método conductimétrico simultáneamente con el análisis -
químico de la solución. La conductancia de una solución 
depende de la concentración y de la temperatura y conse­
cuentemente cualquier disminución de níquel en la solu-­
ción quedaría registrado por un cambio brusco en la con­
ductancia del sistema . 
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Particular atención fue prestada a la morfolo­
gia del polvo de niquel formado. Los resultados obteni~ 
dos se discuten en función de la termodinémica y cinéti­
ca de las reacciones heterogéneas. 



l. AS P E C T OS T E R M O O I N A M I C O S 

1.1.EQUILIBRIO EN SOLUCIONES 
1.1.1.INTRODUCCION Y ACTIVIDPDES IONICAS 
1.1.1.1. INTRODUCCION 

2 

Los iones y las moléculas no disociadas que 
componen una solución interaccionan reciprocamente de v~ 
rias maneras. La intensidad con la cual lo hacen y los 
cambios que resultan en su comportamiento son de mucha 
importancia en el estudio de soluciones quimicas. En g~ 
neral, la asociaci6n ocurre entre iones de signo opuesto 
y las dos teorías que describen dicho comportamiento 
son: 

a) La teoría de Debye-Hückel lo cual se aplica 
a soluciones muy diluidas y relaciona cuantitativamente 
el grado de la atracci6n interiónica con un cambio en -~ 
los coeficientes de actividad de los iones. b) La segu~ 
da teoría trata la interacción como un equilibrio quí­
mico y describe la intensidad con la cual esto ocurre ~ 
por medio de la constante de equilibrio. En este caso -
el producto de la asociación entre las dos clases de io­
nes se denomina especie compleja. 

La diferencia principal entre los dos trata- -
mientas es que en la teoría de Debye-Hückel se calcula -
el grado de interacci6n entre los iones cargados opuest~ 
mente en términos de las fuerzas electrostáticas, sin t~ 
ner en cuenta la naturaleza química de los iones. Para 
expresar la formaci6n del complejo se requieren medicio­
nes de las constantes de equilibrio y con estas se pue--
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den calcular las actividades de las especies complejas, 
las concentraciones de las sustancias que interaccionan 
considerando todas las formas en las cuales existen en -
la solución en equilibrio, y los coeficientes de activi­
dad de las especies complejas y simples presentes en 
equilibrio. 

En el tratamiento de Debye-Hückel se considera 
que no hay interacción entre los electrones de los iones 
cargados opuestamente cuando se aproximan uno a otro su­
ficientemente para poder interaccionar y el grado de as2 
ciación entre ellos puede predecirse. El tratamiento de 
la formación del complejo es merarTEnte una exposición -­
formal de números, y es por esa razón que se puede tra-­
tar la asociación entre iones y moléculas descargadas. -
La magnitud de las constantes de equilibrio puede ser -­
discutida en términos de calor y cambios de entropia al 
asociarse y estas interpretadas en términos de interac-­
ciones electrónicas, polarización y cualquier otro fen2 
meno. El procedimiento inverso, es decir la predicción 
de las constantes de equilibrio a partir de dichas teo-­
rias rararTEnte se hace. 

La descripción de un sistema en términos de -­
las constantes de equilibrio también requiere un conoci­
miento de los coeficientes de actividad y la manera como 
éstas varian va de acuerdo con el cambio en las condici2 
nes .del sistema. Esto tiene que ver, más bien con la -
teoria de soluciores diluidas de electrolitos fuertes. 
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1.1.1.2. TEORIA DE DEBYE-HOCKEL. 

Las consideraciones más o menos simples de la 
teoría de atracción interi6nica se encuentran en la ma-­
yor parte de los libros de texto que tratan con lafisic2 
quimica o electroquimica 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 que el sim­
bolismo sea especifico algunas de las consideraciones -­
teóricas más importantes involucradas, las cuales limi-­
tan el campo de validez de las ecuaciones resultantes no 
son fáciles de visualizar. 

Las consideraciones hechas al postular la te2 
ría han sido justificadas,1sin embargo, solamente se pr~ 
sentará en este trabajo un resumen general de las bases 
de la teoría y resultados obtenidos satisfactoriamente 
ya que sale de los objetivos de esta tesis. 

El postulado básico de la teoria establece que 
cada ion puede ser considerado como rodeado por una at-­
mósfera iónica de signo opuesto. Considerando un ion po­
sitivo aislado en una solución diluida de un electrolito 
binario, éste estará rodeado por iones cargados positiva 
y negativamente, pero a causa de la repulsión y atrae- -
ci6n electrostática habrá, en base a un tiempo promedio, 
más iones negativos cerca del ion central positivo que -
otros ione~: posi ' ivos. Este desbalance de cargas alred~ 
dar del ion central es la atmósfera iónica, la cual ejeL 
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ce una fuerza atractiva sobre el ion central. 

Puesto que la solución total contiene una can­
tidad igual de cargas positivas y negativas la carga to­
tal de la atmósfera iónica rodeando al ion central se -­
cons idera igual en magnitud y opuesta en signo a la car­
ga del ion central. Se ha encontrado que el efecto de la 
atmósfera iónica sobre el ion es equivalente a la de un 
punto de carga simple de la misma magnitud que en el ion 
colocado a una distancia l/k de éste, estando k dada por 

la eduación sigu(i~: 2 < 
2

) 112 

k O kT <(_inizi (l.l) 

é es la carga en un electrón, O la constante 
dieléctrica de líquido, k la constante de Boltzmann, T la 
temperatura absoluta, ni y Zi el número por c c. y la v~ 
lencia de iones de la especie i. Si la concentración de 
estos iones es Ci g ion por litro, entonces se tiene la 
expresión 

n. c.N/l,DOO 
l l 

donde N es el número de Avogadro. Si se considera O co­
mo 76.8, es decir, el valor correspondiente para el agua 
y T igual a 298°; entonces se tiene la expresión siguie~ 
te 

-8¡ 4.31 X 10 

2 1/2 
c. z.) cm. 

l l 
( l, 2) 
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Esta distancia es el espesor de la atmósfera -
i6nica y depende de la concentración de todas las clases 
de iones presentes en la solución y de sus valencias. 
La definición de "fuerza iónica" de una solución, I, es: 

2 

I = 1/2 ¿ . c. z. 
1 1 1 

(1.3) 

La concentración de cada especie de iones pre­
sentes está multiplicada por su valencia elevada al cua­
drado, el resultado de sumar y dividir el total en dos. 
Produce la expresión siguiente: 

l/k = 4.31 x 10-B /ivl(2I) (1.4) 

La atmósfera i6nica es la causa de que exista 
un potencial '-f.!i en el punto del espacio ocupado por el 
ion central al cual rodea. Si la carga ejercida sobre 
este ion es z.t, entonces el potencial está dado por -

1 
la ecuación siguiente: 

-z t k/D 
i 

Ahora bien, el ion central posee una cierta -­
cantidad de energía debida al trabajo gastado en elevar­
lo hasta este potencial, y dicha energía será 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 -
atmósfera i6nica,existirán n individuos cargados, de tal 
manera que la energía quede expresada como: 

E. 
1 

2 t 2 k/20 
-Nz 

i 
(1.5) 



7 

Este exceso de energía poseida por los iones, 
debida a que están rodeados por atmósferas iónicas, se -
cree que es la causa de las desviaciones de las soluci2 
nes salinas del comportamiento ideal. 

l,l.1.3. ACTIVIO,l\DES IONICAS 

El potencial químico de un ion i en una solu-­
ción ideal es: 

o 
u . = u . + RT ln x 
/'l /'l i 

donde R es la constante de los gases y xi es la fracción 
mol del soluto en la solución, Para una solución no 
ideal. 

o 

u. J-1 · ) 'i l 
+ 

donde ªi es la actividad del ion -Í-i 
de actividad. ) 

es el coeficiente -

L La diferencia entre las dos ecuaciones, RT ln 
) i' es la diferencia en el cambio de energía libre -­

que acompaña la adición o eliminación de 1 g. ion de la 
especie dada desde un gran volumen de una solución ideal 
y una real. 
Esta es igualada con Ei. Así 

nes por 

lnr i = 
2 2 

-Nz. t 
l 

k/2RTO (1.6) 

Sustituyendo k, usando concentraciones de io--
litro y transformado a log

10
, dá

2 2 

[ 
N2 t 2 Jc ITfl, 000 J z i J( ~ i c i z i ) 

2. 303 RJ/2 (or)3/2 
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El término del paréntesis cuadrado consta de -
constantes universales y podemos reemplazarlo por A'. -­
Usando la definici6n de fuerza i6nica 

- logt. = A" (oTr312
z. 

2 Jr 
l l 

donde A' • = A' J2 
C O A''(DT)-3/2 a 25° con = 76.8, en agua, A= 0.509 

1.1.2. COEFICIENTES DE Jl[;TIVION) 

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~ 
viciad interrrEdia de los iones la cual es susceptible de 
medirse. 

Si una molécula de un electrolito binario se -
disocia en )) iones, de las cuales ))+ son cationes y 

))_ aniones,Lentonces el coeficiente de actividad rredia 
de los iones l. ! es relacionado con el coeficiente de -
actividad iónica individual por 

= (1. 8) 

6 

lag ~! ~ ( \J+ lag r + + l)_ lag t _)/( V+ + vJ 
Si las valencias de los iones son z + y z 

log ~ = (z log ~ +z logt )/(z + z ) (1.9) 
)~ - )+ + - + 
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y de esta manera 

- lag .l-
) .:!: 

A + z Jr 
z 

(1.10) 

Las ecuaciones (1.7) y (1.10) representan la -
ley limitante de Debye-Hückel, aplicable a soluciones di 
luidas. Esto expresa que el alcance de la desviación de 
un ion del comportamiento ideal en un solvente dado está 
gobernado por la fuerza iónica de la solución y por las 
valencias de los iones presentes, independientemente de 
la naturaleza química de los iones. 

Es posible calcular el coeficiente de activi-­
dad medio i6nico por la ecuación (1.10) en el intervalo 
de concentraciones de la sal para el cual la ley limita~ 
te tiene validez. Este intervalo varia marcadamente, de­
pendiendo de las valencias de los iones presentes, y aún 
en el caso de un electrolito univalente los resultados -
pueden 1~3gar a ser inesactos en concentraciones superi2 
res a 10 m. En tales soluciones diluidas no hay esen­
cialmente diferencia entre el coeficiente de actividad -
basado en la fracción mol de los constituyentes de la s2 
lución y basado en concentraciones molares. 

1.1.3. CONSTANTES DE EQJILIBRIO Y FORMPCION DE COMPLEJOS 

Considérese un metal M de valencia z + en una 
solución que contiene un anión L de valencia z_. Cuando 
la solución es muy diluida el grado de asociación entre 
M y L puede ser expresado con una depresión del coefi- -
ciente de actividad de cada ion y calculada por la ecua­
ción (1.10). Sin embargo a causa de las consideracio--
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nes hechas en la derivaci6n de la ecuaci6n, esto es jus­
tificado solamente si no ocurre interacción electr6nica 
entre las dos clases de ion. En ·muchos casos tal inter­
acción ocurre hasta cierto punto y una serie de iones ~ 
complejos pueden ser formados. Puede también ocurrir iD 
teracción electrónica entre los iones metálicos y moléc~ 

las neutras presentes en la soluci6n, conduciendo nueva­
mente la formaci6n del complejo. EN el caso general L 
es conocido como un ligando y los complejos son formados 
por este paso . 
Cadá paso puede expresarse por una constante de equili­
brio: 

z_ 1 

-1 + 
,¡+ + L-~ ML ( z ) 

kl = 
-1 + 

ML(z ) + L 
-2 + ' 

ML(z ) 
2 

- + 
Mln - l(z n +l) + L-

. - + 
~ ML(z n) 
_,.-

n 

- - + 
Kn = l ML ~ z n) } / l Mln-Í z n+ l) } l L - J 



El número 
de n ser complejados 

z+ 
coordinación de M 
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máximo de iones de L los cuales pue­
z+ 

con M es n, y n es el número de 
Una constante de equilibrio del 

compue sto está definida como sigue: 

z+ 
M + 2 L 

/1 2 

/q 2 

En general 

K K 
1 2 

¡g m = K K K
3 

Km 
1 2 

Si el ligando es una molécula descargada, amo­
niaco, por ejemplo, el equilibrio se va por el mismo ca­
mino, pero la carga de cada ion complejo es z+, 

Los factores que controlan las cantidades abs2 
lutas y relativas de cada especie que contiene el metal, 
y las cantidades deligandos libres, pre sentes en la sol,!¿ 
ción son¡ (i) los valores de todas las constantes de e-­
quilibrio; (ii) la concentración total del metal [MCtD 

presentes en todas las formas (ííi) la concentración to­
tal del ligando [LC t)] ; (iv) la relación de estas dos -
concentraciones; (v) el coeficiente de actividad de cada 
especie que toma parte en el equilibrio. Con una concen­
tración total constante de metal en solución conforme la 



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

El grado de formación de un complejo ML es dg 
m 

finido como 

d._ Mlm 

pero si están presentes complejos polinucleares, es de-­
cir complejos que contienen más de un átomo de metal en 
cada ion o molécula, la concentración de cada uno debe -
ser multiplicada por el núrTEro de átomos de metal conte­
nidos en éste. 

El núrrero promedio de ligandos nl se define CQ 

mo 

nl 

Esta es la concentracion de ligandos combina-­
dos en complejos divididos por 1 a concentración total -
del metal, y es de particular importancia en la medición 
de las constantes de equili brio. 

CuandG se escriben lo:; reacciones químicas que 
representan el equilibrio o:_; conveniente ignorar la sol­
vatación de las especies que tc:ii an parte. En soluciones 
acuosas los iones metálico~ sen fuertemente hidratados y 

el ligando puede en muchos c:.-:.::o s ser visto como reempla-



1 , , 
.1.·-' 

zando una molécula de agua en una pos j_ción de coordina-­
ción alrededor del átomo metálico. For ojemplo el ifJn -
Cu(NH3 )~+ tiene los cuatro grupos amoniaco acomodados en 
las cuatro esquinas de un cuadrado con el átomo de cobre 
en el centro, siendo la molécula plana el grupo amoniaco 
puede ser acomodado sucesivamente reempl azando moléculas 
de agua e n las mismas posiciones. 

Algunas clases de ligandos pueden ocupar dos -
posiciones de coordinación seme jantes , y son conocidos -
como ligandos bidentados. Como por ejemplo Ja d ieti l e n-­
diamina, H2N.CH2 .cH2 .NH2 y los i ones carbonato y su lfa-­
to. Los dos 6ltimos aniones puede n tamb i 6n tomar un ion 
hidrógeno en uno de los dos centros react ivos , lleaEndo 
a ser iones bicarbonato y bisulfato, los cua l es son mon.g 
dentados. 

1.1.4. MAGNITUD DE LAS CONSTANTES DE EíJU ILIE!RIO 

Recientemente se han hecho cons iderables pro­
gre sos en Ja medición, sistematizaci ón e interpretación 
y explicación de los valores de las constantes de equili 
brio para la formación de complejos en solución. 2- í . -­
Los metales pueden ser clasificados en dos grupos princi 
pales, el primero dando los complejos más estables con -
elementos tales como el oxígeno, nitrógeno o fluor y el 
segundo dando los complejos más estables con e lementos 
tales como fósforo, arsénico, azufre, cloro, e tc. Esta -
división y las regularidades en el mane jo encontradas e n 
cada grupo son causadas por la clase de electrones y or­
bitales que están disponibles en el io n metálico y el l l 
gando para formar la ligadura química lo cual da una e ~_n, 
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vación en la estabilidad del complejo. Un factor adicio­
nal importante, es sin embargo, el número de posiciones 
de coordinación ocupadas por el ligando. La estabili-­
dad de un complejo formado por un ligando bidentado es 
considerablemente más grande que la que seria esperada -
de un complejo equivalente formado por un ligando mono-­
dentado quimicamente similar. 

La constante de equilibrio está relacionada al 
cambio de la energía libre estandar de la reacción, 6.G 0 , 

por la isocora de Van't Hoff 

6_ G0 = -RT ln K 

y a su vez ésta depende de los cambios de entalpia y en­
tropia estandar, 6. H0 y !::::.. S 0 respectivamente, 

f:::..Go = f:::..Hº - Tf:::..sº 

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 éste; está d~ 
terminado por la clase de uni6n química formada entre el 
ion metal y el ligando. En el caso de un ligando mono-­
dentado simplemente cargado, el valor de !::::.. Hº varia en-­
tre +5 y -5 kcal./mol por cada paso, pero para iones co­
valentes fuertes esta puede ser tan grande como -20 
kcal. /mol. 

El cambio de entropia estandar en la formación 
del complejo, a diferencia del cambio de entalpia es seD 
sible a la estructura del medio ambiente del complejo. -
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En soluciones acuosas de electrolitos f::..sº es normalmen­
te positiva. Este hecho es más bien inesperado debido a 
la desorganización de la estructura del agua rodeando el 
complejo. El cambio de entropía positivo que resulta de 
esta desorganización es usualmente mucho más grande que 
el cambio de entropía negativo debido a la conversión de 
la entropía translacional del ion metálico separado y el 
ligando a la contribución de la entropía vibracional y -
rotacional del ligando del complejo. Si el ligando está 
cargado negativamente la neutralización de carga en la -
formación del complejo reduce el número de iones en el -
sistema, el cual afecta el cambio de entropía, asi como 
también la reducción neta en el número de moléculas de -
agua coordinadas. Estos resultados en el cambio de en-­
tropia positiva dan un complejo más estable. 

La asociación de unión metálico con un ligando 
monodentado descargado no reduce el número de los iones 
presentes en el sistema, y hay poca reorientaci6n de las 
moléculas de agua. En este caso ocurre un cambio de en­
tropía relativamente pequeño, o de la misma manera un -­
cambio de entropía negativo cuando se forma el complejo. 

El valor de /::..sº es generalmente el factor más 
importante que controla la estabilidad de los complejos. 
Algunos valores de entropias estandar de asociación en-­
tre iones metálicos y aniones a 25°C. se dan en la tabla 
No. l. 
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TABLA No, 1 

VALORES DE ENTROPIAS ESTANDAR DE ASOCIACION ENTRE IONES 
MET ALICOS Y ANIONES A 

Complejo 
+ 

CdCl 
CdBr-t" 
CdI+ 
PbCl+ 
PbBr+ 
PbI+ 
Mn S04 
CoSo4 
NiS04 

ZnS0
4 

25°C. 

Entropía de Asociación 
+ 

+12.2 - 0 . 8 + 
+ 8.8 - 0.4 

+ 
+ 4.3 1.1 + 
+11.6 - 0.6 

+ 
+ 9.4 - 0.5 

+ 
+ 7 .8 - 0.4 

+ 
+22 .6 - l. o + 
+16 .6 - 0.5 + 
+21. 7 - 0.7 

+ +24.4 - 1.8 

e.u. Referencia 

8 
8 
8 
8 
8 

8 

9 

9 

9 

9 

Tales datos indican que las entropías estandar 
de formación de cationes en solución acuosa tienden a h~ 
ce rse más positivos a temperaturas mayores en tanto que 
la de los aniones llegan a ser más negativos. En gene-­
ral, se ve que al aumentar la temperatura, mientras más 
posi tivo sea el cambio de entropía de formac i ón del com­
plejo más estable será el mismo. 

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

A temperaturas diferentes a 25°C el cambio de 
entalpía estandar en la reacción, .6.HT esta dado por 
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(1.11) 

298 

Similarmente, el cambio de entropía estandar se puede e~ 
cribir como 

6. so 
298 

p 

dT ( 1.12) 

El cálculo de L. G 
0 

a temperaturas elevadas requiere el -
conocimiento del camino por el cual se lleva a cabo el -
cambio de entalpía y entropia así como la variación de 
éstas con la temperatura, si se supone que la presión es 
constante, para valores diferentes de 1 atm. el efecto 
de la presión en los valores de ÍiH; y 6.s; también debe 
ser considerado. 

El cambio de entalpía en la reacción depende -
de las entalpías de las sustancias que toman parte. El -
valor del contenido de calor, o entalpía es definido co­
mo 

H E + PV 

donde E es la energía interna total, P la presión y V el 
volumen del sistema. Para elevar la temperatura una dif~ 
rencial dT a volumen constante, la cantidad de calor re­
querido dqv es 
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dqv dE CvdT 

puesto que 

Cv (S E/~ T) 
V 

A presión constante 

dqp dH CpdT 

puesto que 

Cp ( S H/ ~ T) 
p 

De estas definiciones de capacidades calorifi­
cas se puede relacionar el cambio en la capacidad calor1 
fica total en una reacción y la variación del calor de -
la reacción con la temperatura. Si el estado inicial 
del sistema es I y el estado final es II y escribimos 

6 Cv 

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

( ~ fi E/ J T) 
V 

( 1.13) 
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,6 Cp ( S _6 H/ i T} (1.14} 
p 

Estas son la ley de Kirchhoff. La capacidad -
calorífica de 1 g del sistema es el calor especifico, p~ 
ro para propósitos teóricos la capacidad calorífica de 1 

molécula g es requerida y cp y cv denotan estas capacid~ 
des caloríficas molares. La última está relacionada con 
el cambio de entropía del proceso como sigue: 

.6 S q/T 

donde q es la cantidad de calor absorbida. A presión -­
constante esta cantidad de calor es igual a .6H, así que 

_6 S = _6 H/T 

Entonces, de (1.14} 

~dT 
T 

( J Li H }p 
T J T 

dT = ( ~ 6_ S ) dr 
~ T p 

flJ-iora es posible sustituir Llcp en las ecuaci2 
nes (1.11) y (1.12) refiri endose a la reacción química -
considerada. Los valores .6H; y .6 s; a cualquier temp~ 
ratura son: 

T 
o o ! o ,6HT _6 H298 + .6 e dT 

298 p 
(1.15) 

T 
.6 o 

o 

L 6_Cl2º ST D,s29s + dT 
T 

(1.16) 
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Sustituyendo en la ecuación, 

o A Ho A o 
/J.G u - Tus 

dá 

1
T /J.C 

- T ~ dT 
298 

(1.17) 

La expresión 

T 
º ¡ 6 e º 6_ C dT - P 

p T 
dT 

o 
o 

la cual es conocida como energía libre de Gibbs, ~ fef T, 
la cual puede escribirse 

(
T fiC o 0 

6 fefT
0 

= -1 f'f 6 e o dT -
T 298 P 

~ dT -6.S 
j298 298 

(1.18) 

sustituyendo en (1.17) da 

o o o 
6_ G = 6_ H + T 6_ fef 

T 298 T 
(1.19) 

y 
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o 

log KT 
f::.. H298 

2.303 RT 

/1 fefº _. . T 

2.303 A 
(l. 20) 

La constante de equilibrio puede ser obtenida 
de (1.20 ) para cualquier temperatura con tal que la fun­
ción de energía libre de Gibbs estandar de la reacción -
sea conocida; es decir con tal que el cambio estandar --
~Cp0 en la capacidad calorífica de reacción a presión 

constante sea conocido. 

Aunque las funciones de energía libre están -
disponibles para muchas reacciones, la mayor parte de -­
ellas no son conocidas para equilibrio en solución acuo­
sa. Siendo así, es necesario hacer suposiciones aproxim~ 
das de log KT para tales reacciones, las cuales son de -
importancia en sistemas hidrometalúrgicos. 

1.1.5.1. ISOCORA DE V,AJ\J'T HOFF 

La ecuación de Gibbe-Helmholtz puede ser escr,i 
ta 

y la variación de la constante de equilibrio con la tem-
RTI A Gº. peratura puede ser obtenida sustituyendo - nk por D. 

Esto dá la isocora de Van't Hoff 

~ In K/b T = _6. H/RT (1. 21) 

la cual en su forma integrada es 

log Kr 2~~3 A ( ~ - 2~8 \ + log K29B (1. 22) 
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Esta ecuación solarrente puede ser usada si b. H 
es tomada como constante entre la temperatura T y 298°, 
puesto que si la variación de 6. H con la temperatura es 
conocida, /J..C 0 

puede ser calculada de (1.15). La suposi 
ción de que p /::,.. H puede ser reemplazada por !::.. H;

98 
a t~ 

das las temperaturas es equivalente a suponer que b.cpº 
tiende a cero. 

/\ o /\ o 
Los valores de Ll. H0

, .6. S , u Cp son obtenidos 
por el camino usual. Es ausencia de datos suficientes -
de capacidad calorifica es mejor asumir que D. Cpº en -
una constante que asumir que está en cero. La ecuación 
(1.18) entonces llega a ser 

y la integración 

!
T 

dT - f.:.. Cpº 
298 

(T dT -6.sº 
/298 T 298 

(1. 23) 

A 
0 llCpº A o -.Ó.8° 

U.fefT = T (T-298) - LlCp (In T - In 298) 298 

(1.24) 

Combinando esta ecuación con la (1.20) da 
• o 

6.H298 
( 1 - 1 ) 

+ 6.ceº 

[2.~03 ( 2~8 - i )J lag~ = 
2.303 R 'T 298 R 

+ lag K (1. 25) 
298 
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AHº Esto es equivalente a asumir que u. para la 
reacción varia linealmente con la temperatura. 

Claramente, los errores en los valores de 
lag KT introducidos por la suposición que .6Cp

0 
= O y 

usando la isocora de Van't Hoff dependen de los tamaños 
relativos de la entalpia y la capacidad calorifica en la 
ecuaci6n (1.25). Si .6Hº 

8 
es grande el error es peque 

- - 29 -no, pero fue senalado anteriormente que el cambio de en-
talpia en muchos complejos en el equilibrio es pequeño. 
Los cambios de la capacidad calorífica en tales reaccio­
nes son generalmente del orden de +50 a -50 cal./mol gr~ 
do a 25°C y el valor de .6H;98 es del orden de 2 kcal . 
el error introducido en el valor de log KT puede ser 1 ó 

2 unidades a temperaturas elevadas. 

Hay poca información actualmente en lo concer 
niente a valores de f::..cp 

0
, f::..Hº, .6 5° para reacciones -= 

complejas, en unos cuantos casos los valores de las con~ 
tantes de equilibrio son conocidos en pequeños interva-­
los de temperatura y esto significa que Í}Cpº puede ser 
calculado considerando que /::..H

0 
es una función lineal de 

la temperatura. Los valores obtenidos son, sin embargo, 
muy sensibles a pequeños errores en las constantes de -­
equilibrio. Así, en relación con el examen termodinámi­
co de procesos hidrometalúrgicos a temperaturas muy por 
encima de 25°C es la mayor parte de los casos insatisf a~ 
toria. En efecto, los cálculos se llevan a cabo usual­
mente en datos válidos a 25°C y los resultados se apli-­
can a temperaturas entre 210º 6 250°C. 
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1.1.6. DEPENDENCIA DE LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO Y DE 
LOS COEFICIENTES DE .ALTIVIDPD CON LA PRESION. 

La variación de la constante de equilibrio pa­
ra una reacción a temperatura constante está dada por 

( b In K/ S P) T = - 6 V 
0 

/RT (1. 26) 

donde 6vº es el cambio de volumen molal parcial para la 
reacción. El valor de este y también el cambio en los -
vo lúmenes de los iones disueltos y moléculas pasando del 
estado estandar de la solución dada a la solución de mas 
alta presión es pequeño. Así, el efecto de la presión en 
las constantes de equilibrio en soluciones acuosas es P2 
queño debajo de la presión crítica. 

La ecuación para la dependencia de la presión 
del coeficiente de actividad de una especie i, 'i . , es 

l 

(~In~./~ P)T = ( l). 
l l 

o 
)). )/m. RT 

l l 

donde )) . es el volumen molal parci a l de i en solución 1 o l 
V· el volumen molal parcial de i en el estado estandar, 
ylm. el número de moles de i en un mol de soluto. El --

i 
efecto de la presión de los ~oeficientes de actividad de 
substancias disueltas también será pequeño por consi­
guiente. 

En los procesos hidrometalúrgicos las presio-­
ne s usadas nunca son mayores de 100 atm. ;· y estas concl.!:;! 
siones son justificadas. A muy altas presiones, por su-
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puesto, éste no es el caso. 

1.1.7. VALORES DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIOPD FUERA 
DEL INTERVALO DE VALIDEZ DE LA TEORIA DE DEBYE-HU 
CKEL. 

La teoría de Debye-Hückel es válida para solu­
ciones muy diluidas solamente, l0-3M o más diluidas, y -
en el intervalo de temperatura hasta 100°C. No hay nin­
guna teoría similar que permita la predicción adecuada -
de los coeficientes de actividad de especies iónicas en 
soluciones más concentradas. Los valores en tales solu­
ciones, sin embargo, son necesarios porque las conce ntrl:! 
ciones en los procesos hidrometalúrgicos son usualmente 
más grandes que 10-3M, y tambiÉn debido a las condi cio~ 
nes experimentales que son usualmente empleadas para de­
terminar los valores de las constantes de equilibrio de 
reac ciones complejas. 

1.1.7.1. SOLUCIONES USPDAS EN LA MEDIDA DE LAS CONSTAJ\1-­
TES DE EQUILIBRIO. 

Cuando se trató con las bases teóricas de las 
constantes de equilibrio, se usaron las actividades de -
las sustancias que toman parte. Definiendo el grado de 
formación de un complejo y el número de ligandos prome-­
dio, fueron empleadas las concentraciones. Los métodos 
de medida de las constantes de equilibrio usualmente in­
volucran variaciones de la relación de concentración del 
ligando al ion metal, con la última constante obtenida y 
midiendo la cantidad de ligando complejado o la cantidad 
de ion metal complejado a cada relación. Los experimen-



26 

tos son repetidos a un número de concentraciones totales 
de ion metal. Asi, durante cada serie de mediciones la 
fuerza iónica total de la solución variará y ésto lleva­
rá a cambios en los coeficientes de actividad de todos -
los iones presentes en solución. Las constantes de equi 
librio cambiarán por consiguiente en una manera muy dif1 
cil de tener en cuenta. 

Para evitar esta variación es usual tener pre­
sente en la solución una concentración relativamente a l­
ta de otra sal, comunmente 0.2 -2 M, tal que los cambios 
de la fuerza iónica total durante los experimentos son -
despresiablemente pequeños. Si las constantes de equili­
brio son medidas a distintas fuerzas i6nicas totale s es 
posible extrapolar los valores para obtener datos para -
valores de la fuerza iónica total igual a cero; es decir 
para todos los coeficientes de actividad iguales a la -­
unidad. La selección del método para ser usado por la -
extrapolación esta aún en discución; sin embargo el ele~ 
trolito soporte debe ser inerte ,es decir, estos iones no if.e 
ben tomar parte en cualquier reacción la cual competa ~ 
con el equilibrio que está siendo estudiado. Los percl~ 
ratos alcali - metal o nitratos son generalmente emplea­
dos, puesto que ninguno de estos aniones forma complejos 
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 r~ 
quieren cálculos exactos de las constantes de equilibrio. 
Por ejemplo, si complejos de tiocianato de hierro ferri­
co están siendo usados para solvente de experimentos de 
extracción se puede asumir que el valor de K1 se refiere 
a la reacción 
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3+ 
Fe + SC N .:;::=:::: Fe(SCN)

2+ 

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

2+ 
Fe(SCN) 

si el complejo de nitrato de hierro tiene apreciable es­
tabilidad con respecto al hierro hidratado simple los -­
dos valores de K1 diferirán significativamente. 

1.1. 7.2 . CALCULO DE LOS COEFICIENTES DE ACTIVIDflD 

En la obtención de la ecuación de De bye-Hú cke l 
(1.1 0 ) se supuso que los iones eran simples puntos carg~ 
dos, los cuales no ocupaban volumen alguno e n la so lu- -
ción , pero si la concentrac ión de soluto es apreciable, 
entonces debe suponerse que los iones s e acercan unos a 
otros frecuentemente, hasta una distancia "a º ". La ecu~ 
ción se transforma en: 

-log Az + z - Jr / (1 + Ba 0 (l. 27) 

en la cual Bes otra constante. Sin embargo, si la solu­
ción contiene mezclas de electrolitos la ecuación es te~ 
modinámicame nte inconsistente para usarse en el cálculo 
de los coeficientes de actividad. 8 Jldemás la distancia -
entre los iones no se conoce, y aunque aº es algunas ve­
ces referido como el parámetro del tamaño del ion, esta 
no es la suma de los dos radios iónicos tal como se de-­
terminó por cualquier otro método. 
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Con el fin de eliminar tales parámetros pseudo 
-fundamentales, se ha sugerido usar ecuaciones del tipo 

-log f 1: (1.28) 

en donde z+ z , y /g es una constante empirica para el 
sistema en particular, escogida convenientemente a par-­
tir de la linea recta que se ajuste a los datos experi­
mentales disponibles. Para ecuaciones con parámetros no 
susceptibles de ajustarse Guntelberg 9 sugirió la ecua-­
ción: 

-log t1: (1. 29) 

y aunque no es muy exacta se puede usar para soluciones 
que contienen varios electrolitos. Una aplicación de 
esta es: 

l (1. 31) - 0.2 I 
1 +JI 

la cual concuerda con los valores determinados de los -
coeficientes de actividad medios 1 teniendo una desvia­
ción promedio cercana al 2~ en soluciones O.lM y menor 
en soluciones más diluidas. 10. La ecuación (1.31) co­
rresponde a la (1.27) con aº 4.2 - 4.4 A0 sobre I = 0.1. 
Se ha sugerido 11, que la constante 0.2 en la ecuación -
(1.31) sea reemplazada por 2.0 para electrolitos con 
z+ = z- = 2. 

Aunque tales ecuaciones han sido ampliamente -
usadas en estudios de asociación de iones en soluciones, 
la relación más usada es una extensión de la ecuación -



de Debye-Hückel, la cual es la (1.27), 
un término lineal adicional, (1.28). 

-logt,:t Az + z _Jr - CI 
) 1 + 8 aº JI 
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la cual contiene 

(1.32) 

Esta tiene dos par¿metros arbitrarios, aº y c, la última 
depende del tipo de carga y coeficiente de interacci6n -
para el electrolito. Por esta razón la ecuación puede -­
ajustarse a una linea recta en un intervalo amplio de -­
concentraciones, y de este modo se puede usar con certe­
za para extrapolaciones relativamente grandes. Es ne­
cesario, sin embargo, disponer de suficiente información 
experimental e n un intervalo amplio de concentraciones 
para permitir que C y aº sean estimadas con exactitud. 

1.1.7.3. CORRECCION DE LAS CONSTJWTES DE EQUILIBRIO POR 
CONCENTRACION 

La ecuación ( 1. 32) puede usarse para cal cu lar 
la variación de las constantes de equilibrio con la fue~ 
za iónica total de la solución. La corrección debe ha-­
cerse teniendo en cuenta la variación de los coeficien-·­
tes de actividad de cada una de las especies que toman 
parte en el equilibrio con respecto a la fuerza iónica -
i;otal. Considerando K

1 
escrita como 

K 1 " [ML (z-ii+J T ML;td ~-] f ~ L 

el término coeficiente de actividad es r ML/fM tL· Pe­
ro ya que las ecuaciones para calcular los coeficientes 
de actividad dan el mismo resultado para todos los iones 
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que tienen la misma carga y valores similares de aº, el 
término del coeficiente de actividad dependerá de un va­
lor 6 z definido en términos generales (Kn) como 

2 2 2 
z MLn - z MLn-1 - z L 

El parámetro C en (1. 32) diferirá para cada -­
ion producido por la formación del complejo, y b.c está 
defin ida como: 

6c = e - e - e 
ML n ML n-1 L 

El valor de K a dilución infinita, está dado 
e ntonces por 

n 

o 
log K log K 

n n 1 + B ªºJ I 
- Ib.c (1. 33) 

1.2. ENERGIA LIBRE ESTMIDAR DE LAS REflLCIONES Y GENERALI 
DADES ---

1.2.l. REflLCIONES EN LAS QUE INTERVIENEN ESPECIES DI- -
SUELTAS 

Consid~rese el siguiente ejemplo: el óxido fé­
rrico cuando esta en contacto con agua pura se disolverá 
hasta cierto punto, 

2 Fe 
2 

3+ 
+ 6 0H (1. 34) 

La constante de equilibrio para la reacción está dada -
por 
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K = [ 
3+ 

Fe 

pero puesto que; las actividades del óxido férrico puro 
y el agua liquida pura son la unidad entonces. 

Como el sólido es muy poco soluble, los coeficientes de 
actividad de ambas clases de ion son unitarias y la con~ 
tante de equilibrio estequiométrica K se puede relacio-­
nar con el producto de solubilidad K

80
, el suscrito O iD 

dicando que ambos iones férrico e hidróxido no forman -­
complejos en la solución. 

La energía libre estandar de la reacción es 

2 /::. G 
o 

Fe
3
++6.6.GDH--,6.G°Fe 0 · 

2 3 

(2 x -2.53) + (6x - 37.6) - (-177.l) - (3x -56.69) 

= 116 . 51 K cal. 

Esta, está relacionada con la constante de equilibrio 
por la ecuación: 

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

. 3 
116.51 X 10 = -1.98 7 X 298.16 X 2.303 lag K 
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lag K = - 85.4 = lag l Fe j (OH J 
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El producto de solubilidad K
50 

= l Fe 
3+} [OH - } 

3 
así que 

lag K = - 42 7 so . 

Este valor referido a los iones férrico e hi-­
dróxido en equilibrio con la fase sólida hematita, Fe

2
D

3 
pero si las determinaciones e xperimentale s del producto 
de solubilidad se llevan a cabo condensando la especie 
más soluble Fe(OH ) en equilibrio con la solución, enton 

3 -
ces la ene rgía libre estandar de formación de Fe(OH)

3 
es 

- 166.0 kcal., dando 

lag K
50 

= - 37.15 

Esto esté de acuerdo con los valores corregidos publica­
dos a dilusión infinita. 

l. 2. 2 . EFECTO DEL pH 

Del producto de solubilidad del Fe
2
o

3 
se \J E 

que 

lag {Fe 
3+] - 42. 7 - 3 lag ( OH- J 

- 0.7 - 3pH (1.35) 

Puesto que 

log i H + J + lag t OH - _l - 14 

y 
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pH = - log l H+ J 

La solubilidad de la hematita en agua es por -
consiguiente dependiente del pH, y la ecuación (1.34) r§ 
presenta la reacción: 

Fe O + 6H+ 
2 3 

3+ 
2Fe + 3H O 

2 

l.;:-~. J. EFECTO DEL POTENCIAL DE OXIOACION 

Existen dos clases de reacciones, las cuales -
impli can potencia1es de el f:' ctrodo de un ion aislado debl, 
do a uri e quilibrio tal como se representa en la siguien­
t e e c1..1 ación: 

2+ 
Fe + 2e :::=- Fe 

y la otra un equilibrio "redox" entre dos iones en solu­
c ión tal como 

3+ 2+ 
Fe + e ==-- Fe 

En esta se ha usado la convención Europea de signo; la -
reacción se escribe con el estado oxidado a la izquierda 
y e l estado reducido a la derecha. 

ción 
El valor del potencial E está dado por la eCU§ 

E Eº RT ln i Estado Reducido J 
zF ~Estado oxidado J 

(l. 36) 
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Para un electrodo de un ion aislado la actividad del me­
tal es unitaria, así que en el caso de un metal M de va­
lencia z 

RT 
ln 

zF 
a z+ 

M (1. 37) 

donde aMz+ es la actividad de los iones metálicos en so­
lución. E 0 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: 

o 
E E RT 

z F 
ln a -

A 
(1.38) 

Una reacción redox implica dos iones 7 y ningu­
no necesariamente debe tener actividad unitaria. El va~ 
lor de E depende entonces de la relación de las activid,.9 
des de los iones, y E0 corresponde al valor cuando sus -
actividades son iguales. 

El valor de E depende del de cambio de energía 
libre que ocurra durante la reacción de acuerdo con las 
ecuaciones siguientes: 

6.G = zEF 

RT ln K 

donde K es la constante de equilibrio para la reacción. 
Así E0 puede ser calculada a partir del cambio de la -
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energia libre estandar. 

En la reacción 

2+ 
Fe + 2e::;::::::::: Fe 

o o 11º "º 6_ G :: 6_ G -u. G 2+ - 2 Ll G e 
Fe Fe 

Si suponemos .&G
0

e = 0 1 entonces 

/\ Gº u = O - (- 20,30) - O= 20.30 Kcal. 

Como la reacción implica dos electrones, z = 2, y F, el 
Fadaray, es 23.0S kcal. por volt- equivalente gramo . así 

o 
E = - 20,30/46.12 = - 0.441 V 

Ero la convención Americana del signo la ecua-· 
ci6n química se debe escribir 

~ 2+ 
Fe~- Fe + 2e 

"Gº o AGº u =6G 2+ u 
Fe - Fe 

-20.30 kcal. 

o 
E + 0.441 v 

1.2.4, ESCALA DE HIDROGENO 

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



36 

que el potencial de una celda está cons tituido por dos 
o más electrodos, De esta manera, solo es posible medir 
diferencias entre potenciales de electrodo; siendo enton 
ces neces ario tomar un potencial de referencia el cual -
puede ser arbitrariamente cero. Normalmente se toma el 
electrodo de hidrógeno normal como un electrodo perfectE 
mente reversible y siendo la fugacidad del hidrogeno ga-

1 
seoso igual a 1 atm. en una solución de iones hidrogeno 
con actividad unitaria. 
co esto se puede lograr 

Desde el punto de vista prácti­
con un electrodo de platino pla-

tinisado, al cual se le hace burbujear gas hidrógeno a -
760 mm. de presi6n, surrergido en una solución en la cual 
los iones hidrógeno tienen actividad unitaria, y la cual 
no contiene ninguna otra substancia que pueda afect ar -
el potencial del electodo de platino. El potencial en-­
tre el electrodo y la soluci6n se considera igual a cero 
en todas las temperaturas, La reacción en el electrodo 
de hidrógeno será 

o o 
Pero puesto que E H+, l/2H

2 
= O, .6G = O. Pdicionalmen 

te el estado estandar del hidrógeno había sido tomado e~ 
mo gas H

2 
a 1 atm. de presión, y consecuentemente por d~ 

finici6n flG 0 H+ = O, y flsº + = O para todas las temperE 
H 

turas. 

o 

El valor de E Fe2+, Fe = - 0.441 v, será por -
lo tanto el potencial estandar referido a la escala del 
hidrógeno y a la reacción. 

2+ + 
Fe + H

2
:=::::: Fe+ 2H (1. 39} 
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cuando el hidr6geno gaseoso está a fugacid ad unitaria o 
bien, cuando la presión parcial del hiar6geno es una - -
atm. 

Puesto que cada reacción redox está formada -­
por un electrodo oxidante con un electrodo reductor y -­

además la reacción química está balanceada de tal forma 
que el número de electrones tomados es igual al número 
de electrones liberados en las reacciones de los dos - -
electrodos, en tonces la energía libre de formación de - ­
los electrone s no aparesera en los cálculos del cambio ·­
de la energía libre estandar de la reacción, de esta ma .. 
nera puede tomarse como cero, tal como se supuso ante~­

riormente. 

1.3, REPRESENTACION GRAFICA DEL EQUILIBRIO 
1.3.l, EQUILIBRIO ENTRE SOLIDOS 
l. 3 , l. l. EL SISTEMA HIERRO -- OXIDO DE HIERRO 

Fe-FeD. Las regiones de estabilidad del hierro) 
óxido ferroso (ustita), magnetita (Fe

3
o

4
), y hematita 

(Fe
2

D
3

) serán considerados. Estos sólidos tienen estruc­
turas cristalinas bien definidas. La oxidación del hie~ 
rro a FeD puede representarse por 

2Fe0 :::::;::= 2Fe + O 
2 

Puesto que se considera que la reacción tiene 
l ugar en agua, se debe cambiar esta ecuación con la que 
repre senta el equilibrio del agua 

+ 
4H + o

2 
+ 4e :::::::= 2H

2
0 



para dar 

Fe O + 
+ 

2H + 2e::::::::'.:'-Fe + H O 
2 
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(1.40) 

Esto muestra la dependencia del pH de la reacción de Fe 
para formar óxido. 

El cambio de la energía libre estandar de esta 
reacción es 

=O - 56.69 + 58.4 - O=+ 1.7 Kcal 

Así que el potencial estandar es 

o 
E - 1.7/(2 X 23.06) - 0.037 V 

Cuando todas las reacciones no están a actividad unita~ 
ria E para la reacción está dada por 

o 
E = E 

o 
E 

o 
E 

RT 

z F 
ln { Fe l / H20] 

[Feo][ H+]2 

0.591 log 1 
2 [ H+ 12 

- O. 591 pH = - O. 037 - O. 0591 pH· 

Fe - Fe
3
o
4

. La reacción puede ser escrita 

(1.41) 

( 1.42) 
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AGº 
L.::;. = (4 x -56.69) - (- 242.4) = + 15.6 Kcal. 

o 
E = - 15.6/(8 X 23.CE) = - 0.0846 \/ 

E = Eº _ 0.0591 _ log 1 

8 l H+] 8 

0.0846 - 0.0591 pH 

FeO - Fe O . La reacción es 
3 4 

+ 
Fe O + 2H + 2e 

3 4 

/\Gº 
l.::;. = (3 X - 58.4) + (- 56.69) - (-242,4) 

o 
E = - 105/ (2 X 23.CE) = - 0.228 V 

o 
E = E - o. 0591 

2 

= -0.228 - 0.0591 pH 

Fe O - Fe O 
3 4 2 3 

+ 
3Fe O + 2H + 2e = 2 Fe O + H O 

2 3 3 4 2 

AGº 
l.::;. = (2 X - 242.4) + (-56.69) - (3x - 177.1) 

o 
E = + 10.2/(2 X 23.CE) = 0.221 V 

o 
E = E _ 0.0591 

2 

(1.43) 

(1.44) 

10.5KcaL 

(1.45) 

(1.46) 

10.2 
Kcal. 
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= 0.221 - 0.0591 pH (1.47) 

1.3.2. LIMITES DE ESTABILIDIV DEL !'GUA 

Las ecuaciones de la (1.31) a la (1.38) mues-­
tran como los potenciales de las reacciones varían con -
el pH de la solución. Sin embargo, el agua por sí misma 
es estable solamente dentro de ciertos límites de poten­
ciales de oxidación o reducción, produci~ndose oxígeno e 
hidrógeno cuando éstos son exedidos. 

El límite superior de estabilidad del agua pu~ 
de calcularse en base a la reacción 

E 

+ 
O + 4H 

2 
+ 4e = 2 H O 

2 

6.G o 113.38 kcal 

o 

(1.48) 

E = + 113. 38/ ( 4 X 23. [6) = l. 229 V 

1.229 - 0.0591 log 
4 

1 O. 0591 lag _1_ 
4 PO 

2 

( 1.49) 

Si la fugacidad de oxígeno es unitaria, es decir para 
propósitos prácticos la presión parcial de oxígeno gase2 
so es 1 atm., el último término desaparece así que 

E = 1.229 - 0.0591 pH ( l,50) 
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El limite inferior de estabilidad del agua es 
obtenido similarmente usando la reacción de rTBdja celda 

(1. 51) 

puesto que no están involucrados otros materiales en la 
reacción. La presencia de agua está implicada en el tér­
mino H+, el cual es obtenido del agua por si mismo. 

Entonces 

o 
El valor de E = O 

E=O- 0.0591 
2 

log pH 2 - 0.0591 pH (l,52) 

Nuevamentej considerando la fugacidad de hidrógeno unit~ 
ria 

E - 0.059lpH (l. 53) 

1.3.3. DI.AGRAMA pH-POTENCIAL 

Los datos para el sistema hierro - ó:Xido de -~­
hierro en agua pueden ahora ser representados gráficameD 
te. La figura (1.1) muestra todas las lineas importantes 
La ecuación (1.41) para la oxidación de hierro a FeO es­
tá situada por encima de la del equilibrio hierro-Fe

3
04 , 

así el hierro se oxida hasta Fe
3
o

4 
a un potencial má~ b~ 

jo que el requerido para formar Feo, consecuenterTBnte el 
FeO no se formará. La transformación del FeO a Fe

3
o
4 

no 
es por eso importante. Debe recalcarse que la conclu- -
sión de que el Óxido 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 termodináaj. 

, ~ .. -
" o l...' . ' 

" í ·-· · ' 

'· • -: 

- 0 .6 

r'. ('.'! - .,., . .,• 
~ " -.i . .. ' 

r 

e ' f l e , -

p :--' 

Figura (1.1). Actividad del hierro (rérrico) en equili-­
brio con he matita y magnetita y represent~ 

ci6n del equilibrio entre los óxidos y hi~ 

rro a 25°C. y 1 atm. de presión. 
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co es fácilmente obtenido. La posibilidad permanece de -
r:1ue éstos pudieran ser producidos como un compuesto me­
taestable intermedio de una reacción. 

~4: EQUILIBRIO ENTRE IONES Y SOLIDOS 
l . J . . J. ALGUNOS SISTEMAS TIPICOS DEL EQUILIBRIO ANTERIOR 
--: , ... , ., -¡ 

_¡_ • '-f • .L • .l. • ESPECIES IONICP.5 CONTENIENDO HIERRO Y OXIDO DE 
HIERRO 

La ecuación (l.35) da la relación entre la ac­
tividad de los iones férricos en equilibrio con Fe

2
D
3

, y 

pH. Debido a, .que ésta no implica oxidación o reducción, 
el loo ÍFe3+1 = - 4, pH = 1.1 para todos los valores de 
E, y ;i 1'log )ÍFe3+ 1 = - 8, pH - 2.4. 

\. , 

Considerando ahora el equilibrio entre iones 
férrico y magnetita, la reacción es 

3+ 
3Fe + 4H O + e = Fe O + BW 

2 3 4 
( l.54) 

Esto da 

E = 0.337 + 0.177 lag [Fe3+] + 0.472 pH(l.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 Fe2D3 -
Fe O , y la forma en la cual ambos, potencial y pH de-­
be~ eariar para mantener la actividad del ion constante 
puede entonces conocerse. 
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Si el log l Fe J+] = - 4 el pH en el límite es 
1.1 y E= 0.15. La pendiente de la linea dentro de la -
región de estabilidad de magnetita y agua es entonces la 
que se muestra en la figura 1.1. Las lineas de activi~ 
dad constante de una especie iónica particular se mues~ 
tran como un grupo de lineas paralelas cuya pendiente -­
cambia cuando cruza un límite entre sólidos conteniendo 
el elemento en diferentes estados de valencia. 

Se conocen diferentes especies iónicas conte-­
niendo hierro, y las constantes de equilibrio han sido -
medidas a partir de las cuales las energias libres en un 
medio especificado pueden obtenerse. Estas son Fe2+, 
Fe(DH)+, HFeO -, Fe3+, Fe(DH)2+, Fe(DH) , Fe

2
(oH) 4+, -

2 ~ 2 
FeO . A fin de mostrar diagramáticamente que especies 
est~~ presentes en una solución, es necesario graficar -
las lineas de actividad constante para cada uno de estos 
iones. 

El resultado puede mal interpretarse a menos -
que se sepa que no pueden estar presentes otros sólidos 
o iones que contengan hierro. Aunque este es raramente 
el caso, se puede mencionar por ejemplo, que a muy altos 
potenciales de oxidación un ion ferrato púrpura puede ~ 
ser formado si el valor del pH es adecuado. No existen -
datos termodinámicos para esto, y la línea 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 solución 
tiene en los iones metálicos. Por ejemplo, en presencia 
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de iones cloruro o nitrato, iones complejos conteniendo 
hierro, oxigeno y cloruro o nitrato pueden formarse. La 
forma más simple para tratar con sistemas de esta clase 
es usar las constantes de equilibrio, para calcular las 
concentraciones de las diferentes especies bajo las con­
diciones importantes, cuando éstas son conocidas. 

1.5. EQUILIBRIO ENTRE SOLIDOS E IONES COMPLEJOS 
1.5.l. EJEMPLO DEL SISTEMA ,ANTERIOR 
1.5.1.1. REACCIONES DE SULFURO DE PLOMO EN /IGUA 

Muchos sulfuros, los cuales son minerales im-­
portantes, son inestables cuando se exponen 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 flotación espumación, durante los cuales el 
sulfuro , como galena , puede sufrir una variedad de alte­
raciones las cuales son controladas por el pH y el poteD 
cial de oxidación del medio acuoso. 

Los iones que contienen azufre y que son term2 
dinámicamente estables en agua a apreciable concentra- -
ción a temperaturas al rededor de 25º son sz+, HS- y S0

4
2+ 

.Además, H
2

S y azufre elemental pueden estar presentes. -
Cualquier otro anion debe producirse en concentraciones 
muy bajas o como productos metaestables de una reacción 
de oxidación. 12. Los limites de estabilidad de las dif~ 
rentes fases sólidas de los iones contenie ndo plomo de-­
ben calcularse considerando que solamente esos productos 
estables se forman cuando la galena es oxidada en agua. 
En la práctica se encuentra que los sulfuros tienden a -
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producir primero los oxi~cidos inferiores del azufre, t2 
les como tiosulfato y politionatos, los cuales sufren -­
reacciones posteriores, y aunque la presencia de estos 
es de importancia práctica, 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) aquellas -­
que involucran equilibrio entre PbS y PbO 6 PbSD4 ; (ii) 
una reacción que involucra ambos PbO y PbSD

4
; (iii) rea~ 

ciones en las cuales iones pldmbita, HPbD
2
- se forman; -

(iv) reacciones que envuelven plomo elemental. 

2-
PbO + SO + lOH 

4 
+ 

+ Be = PbS + 5 H
2

0 (1. 56) 

E = 0.450 + o. 0074 log [ so2- 1 
4 ( -0.074pH (1. 57) 

PbS0
4 

+ BH 
+ 

+ Be = (1. 58) PbS + 4H O 
2 

E= 0.298 O. 059 pH (l. 59) 

+ 
(1.60) PbS + H O PbO + HS + H 

2 

lag f HS-} = 26.96 + pH (1.61) 

so2- + 
(1.62) Pb SO + H O PbO + + 2H 

4 2 4 

lag [ so~-J = - 20.61 + 2 pH (1.63) 

so2- + 
(1.64) HPbO + + 11H + Be = PbS + b H O 

4 2 



E 0.564 + 0.0074 lag ~HPbo; J + 0.00'74 lag 

~so~-) - 0.081 pH 

PbO + H O 
2 

log [HPbo;] 

PbS + 21-1+ + 2e 

+ 
HPbO + H 

2 

15.32 + pH 

Pb + HS 

E = - O. 546 - O. 059 log Í HS - J - O. 059 pH 
\ 

PbO + 2 H+ + 2e = Pb + H O 
2 

E = 0 .247 - 0.059 pH 

- + 
HPb0

2 
+ 3H + 2e = Pb + 2H

2
0 

E = o. 0702 = 0.89 pH + o. 0295 log i HPbo; J 

47 

(1.65) 

(1.66) 

(1.67) 

(l. 68) 

(1.69) 

(1. 70) 

(1.71) 

(l. 72) 

(l. 73) 

Cuando el diagrama pH-potencial se traza, se -
requieren grupos de lineas para las ecuaciones que invo­
l ucran actividades de iones así como el E y el pH. 

La oxidación de galena para producir Óxidos de 
plomo e iones sulfato ocurre lentamente, y puede proce~ 
der solo hasta un 
entre el dxido de 
sulfato de plomo. 

cierto limite a causa de la reacción -
plomo y los iones s ulfato para formar 

Un valor razonable de la actividad de 
-8 los iones sulfato en solución es 10 M, en cuyo caso la 

ecuación (1.57) llega a ser 
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E = 0.391 0.074 pH (l.57a) 

También (1.63) llega a ser 

pH = 6.31 (l.63a) 

La reacción entre el sulfuro de plomo yel agua 
para formar iones HS- puede ocurrir solo en pequeño gra­
do en cualquier valor de pH, como muestra la ecuación ~ 
( 1 .51 ) . As{ pues, la reacción (1.60) puede ignorarse. 

En el caso de la reacción (1.64 ) produciendo -
plumbito e iones sulfato, tambiéo puede considerarse que 
la actividad del ion sulfato es l0-8M, en cuyo caso 

E= 0.505 + 0.0074 lag [HPb0
2
-]- 0.081 pH (l.65a) 

La concentración de iones plumbito en equilibrio con ga­
lena depende por eso tanto del E y pH, y la ecuación ~ 
(l.65a) será un grupo de líneas paralelas, cada una co-­
rrespondiente a una concentración particular. Cuando se 
considera una carga de sulfuro puro en agua pura la con­
centración de iones plumbito a altos valores de pH, pue­
de ser tomada como aproximadamente igual a la concentra­
ción de iones sulfato. Nuevamente para propósitos de -­
ilustración, la actividad del ion plumbito se supondrá 
i gual a lcJ8M. Entonces el potencial será: 

E = 0.446 - 0.081 pH (l.65a) 
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,... ..., 
-·~· . :: 

.. , ? - -. · ·' 

Figura (1.2). Parte de un diagrama agua - plomo - azufrB¡ 
25°C. Actividades de SO --Y HPbO- 10-BM. 

4 2 

Esta actividad de iones plumbito estará en equilibrio 
con PbO a un pH de 7.32 como se muestra por (1.67). 

La reacci6n que involucra la presencia de plo­
mo elemental, (ecuaci6n 1.69) muestra que solamente - -
puede existir plomo junto con sulfuro de plomo solucio-­
nes fuertemente reductoras, si la actividad de los iones 
HS- es apreciable. Las reacciones importantes son aque­
llas entre el plomo y el 6xido o iones plumbito. Si se 
supone que la actividad de los iones plumbito es 10-BM -
la ecuaci6n (1.73) será: 

E = 0.466 - 0.98 pH (1. 73a) 
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A valores bajos de pH iones de plomo son prod~ 
cidos en la solución, y para valores altos del potencial 
de oxidación existirán regiones de estabilidad de los -­
óxidos Pb

3
D

4 
y Pb0

2
. Esto puede.ser tratado de la mis­

ma manera que fue usada para el sistema óxido de hierro 
y no está incluido en la figura (1.2). Se muestra un n~ 
mero minimo de lineas en atención a la claridad, pero -
el desplazamiento de lineas que incluyen un término pa­
ra una actividad de ion puede deducirse de la ecuación -­
(1.63). La posición del equilibrio entre el óxido y el -
sulfato de plomo depende de la actividad de los iones -­
sulfato como se muestra en la tabla No. 2 

SO 2-M 
4 

pH 

-2 
10 

9.30 

TABLA No. 2 

-4 
10 

8.30 

-6 
10 

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 -
óxido de plomo esta se dis olverá para dar una concentra­
ción de e quilibrio de plumbito la cual depende del pH de 
la solución. 
puede disolver 
( 164)), s iendo 

Alternativamente, el sulfuro de plomo 
y oxidar simultáneamente, (ecuación 
las concentraciones de equilibrio de 

iones plumbito y sulfato interdependiente s. 

se -

ambos 
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1.5.2. AOSORCIDN Y REACCIONES EN LA INTERFASE 

Las reacciones en la interfase s6lido liquido 
son importantes no solo por que ellas controlan la oper~ 
ción de lexiviaci6n y precipitaci6n sino por que también 
determinan la adsorción preferente de los reactivos org~ 
nicos en el sólido durante la disolución. El etil xant~ 
to de potasio, por e j emplo, es ampliamente usado como un 
colector en los procesos de flotación-espumaci6n para -­
concentrar minerales de plomo. Este se adsorbe por sí 
solo en la superficie del sulfuro, haciéndolas hidrofÓbi 
cas, y de este modo las partículas de sólido adheridas a 
las burbujas de gas pasan a través de la suspensiónj CO.!J 

centrándose como en la superficie líquida. Sin embargo, 
los iones etil xantato pueden solo interaccionar con su­
perficies que han sido oxidadas; estos no pueden ser ad­
sorbidos en la superficie PbS la cual corresponde al e.§. 
tado estandar del sólido por simple reemplazo del sulfu­
ro y también, cuando la concentraci6n de iones plumbito 
los cuales pueden existir en equilibrio con sulfuro de -
ploll'D. puede elevarse hasta lo-5M. la superficie del SQ 
licio es tan inestable que el xantato no puede permanecer 
adsorbido. La operación de flotación de minerales puede 
ser interpretada con argumentos similares a los usados -
anteriormente en con j unto con el conocimiento de las re­
acciones con los reactivos orgánicos bajo condiciores de 
oxidación y reducción similares. 13. 



52 

REFERENCIAS 

1.- H.S. HARNEO and B.B. DWEN, The Phisical Chemistri of 
Electrolytic Solutions, 3rd edition, Reinhold Publi~ 
hing Corporation, New York, 1958. 

2.- F.J.C. lDSSDTTI and H. ROSSOTTI, The dstermination -
of Stabolity Constants, Mcgraw-Hill, New York, 1961. 

3.- L.G. SILLEN and A.E. MARTELL, Stability Constants of 
Metal-Ion Complexes, Chemical Society (London), Spe­
cial Publication No. 17, 1964. 

4.- J. LEWIS and R.G. WILKINS (editors), Modern Coordin~ 
tion Chemistry, Interscience, London, 1960. 

5.- F. BASOLO and R.G. PEARSDN, Mechanisms of inorganic 
Reactions, Wiley, New York, 1958. 

6.- C.8. MDNK, Electrolytic Dissociation, Academic Press 
London, 1961. 

7.- G.H. NANCDLLAS, Quart. Rev. Chem. Soc. (London), 
1960, 14' 402. 

8.- E.A. GUGGENHEIM, Thermodynamics, Morth Holland Publ. 
Arnsterdam, 1949. 

9.- E. GUNTELBERG, Z. phys, Chem., 1926, 123, 243. 

10.-C.W.DAVIES, J. Chem. Soc. (London), 1938, 2093. 



11.- E.A. GUGGENHEIM, Discuss. Faraday Soc., 1957, 24, -
53. 

me 
12.- G. VALENSI, Compt. rend. 2 Réunion Comité Intern. 

Kinetics Electrochem., Milan, 1950, 51. 

13.- A.A. BUAKIN, M.J. AOGEAS and G.J.E. HAZEL, Procee-­
dings of the 7th International Mineral Processing 
Congress, 1964, Gordon & Breach. New York 1964, p. 
337. 



54 

2. CINETICA DE LAS REACCIONES HETERDGENEAS EN SOLUCIDN 

2.1. INTRDDUCCIDN 

Dos tipos de reacciones heterogeneas,son de -
importancia en hidrometalurgia, una en la cual un sóli­
do reacciona con reactivos en solución y disueltos; y la 
segunda en la que dos substancias en solución reaccionan 
con otra en una superficie sólida 1 siendo el sólido ina]. 
terado por sí mismo. En la práctica, situaciones más -­
complicadas frecuentemente ocurren; por ejemp1o muchas 
reacciones de lixiviación disuelven uno o más elementos 
de un cristal para de j ar también un producto de reacci ón 
insoluble. Considerando la segunda clase de reaccion un 
sólido frecuentemente actúa como un catalizador para la 
reducción de unión metálico por hidrógeno en solución. -
La complicación en este caso ayuda a que se lleve a cabo 
la reacción, porque el metal producido se deposita en la 
superficie sólida. 

El proceso global puede dividirse en las si­
guientes etapas: (i) Transporte de los reactivos en sol~ 
ción a la interfase sólido-liquido; (ii) .Adsorción de -­
reactivos a la superficie; (jii) Reacción en la superfi­
cie; (iv) Desorción de los productos solubles de la rea~ 
ción; (v) Transporte de los productos solubles fuera de 
la interfase sólido-líquido. Las etapas (i) y (v) son -­
controladas por la rapidez de difusión de las especies 
del soluto y, en un sistema agitado por la hidrodinámi-­
ca del sistema. Las etapas (ii), (iii) y (iv) pueden ser 
consideradas como procesos controlados químicamente. 
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Nernst considera que los procesos químicos que 
ocurren en la interfase son siempre mucho más rápidos ~ 
que al menos uno de los procesos de transporte, así que 
la rapidez de la reacción es "controlada por un fenóme­
no de transporte". En el caso más simple, la reacción e.o. 
tre un ion simple y el sólido es tan rápida que el equi­
librio es alcanzado instantaneamente, así que la concen­
tración, c

1
, del reactivo, de la interfase permanece muy 

pequeña. La rapidez en la cual la reacción ocurre está -
controlada por la velocidad a la cual el reactivo alcan­
za la interfase. Si la solución está bien agitada la ~ 
concentración e en el volumen de la solución es unifor­
me, y el gradiente de concentración que se tiene entre -
los valores e y c

1 
se tomo entre una película delgada, -

estacionaria, del líquido de espesor " Ó ". Si la super­
ficie del sólido es A, por la ley de Fick el número, dN, 
es decir de moléculas de soluto el cual cruza desde el -
volumen de la solución hasta la superficie del sólido en 
el tiempo dT es proporcional al gradiente de concentra~ 
ción normal a la superficie, dc/dy: 

dN = -DA(dc/dy)dt 

El factor de proporcionalidad, D, es el coeficiente de -
difusión cuyas dimensiones son (longitud) 2/(tiempo) . Si 
el sólido está en contacto con un volumen V de solución, 
entonces 

-dc/dt (DA/V) (dc/dy) 
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Nernst considera que el gradiente de concentración es li 
neal y expresado por la ecuación (c - c

1
) /f , de est; 

modo se tiene 

-dc/dt = DA(c - c
1
)/vf ( 2. 1) 

y la constante de velocidad de primer orden k está dada­
por 

k = DA/V~ (2.2) 

La constante de velocidad por unidad de área y 

y por unidad de volumen, K , puede determinarse experimen 
T -

talmente (el subindice T indica que la constante de vel~ 
ci.dad está referida a una reacción controlada por trans­
porte) . Sim i larmente si el coe f iciente de difusión para 
l a r eacción se conoce, entonces el espesor~ , de l a ca­
pa a travt~s de la cual ocurre la difusión, puede t ambién 
calcularse ya que 

KV/A "' O/[ (2. 3) 

Paro un gran número de_5eacciones e n agua a -­
es de l orden de 3 x 10 cm., el hecho que el-2C'ºC , .1 

~ 
valor.ses aproximadamente el mismo para una variedad de-
reaccionus que son químicamente totslmente diferentesese 
hecho es consistente con la suposici6n de que las veloci 
dades son controladas por un proceso de difusión. La --
1nagni tud del valor es físicamente improbable, sin embar­
go, puesto que esto implica una película de difusión al­
rededor de 5 0,000 moléculas de grueso. Aparentemente -­
os improbable que el s6lido pueda ejercer cualquier efec 
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to importante e:1 una n1olécula de agua separada de esta -
este película es identica con la película de líquido, la 
cual es retenida por la superficie del sólido cuando el­
líquido fluye. 

2. 1. 1.2. EFECTO DE LA TEMPERATURA 

El efecto de la temperatura en el valor de kT 
pue de ser usado como argumento para apoyar la teoría de­
Nerst de las reacciones heterogeneas. Si el valor de¡ 
es independiente de la temperatura, entonces dkT / dT ser.3 
igual a la rapidez de cambio del coeficiente de difusió11 
con la temperatura. La energía de activación para el f .c_ 
nómeno de difusión a 25°C varía entre 2900 y 6500 cal/mo J 
dependiendo tanto del soluto y del solvente, asi que el­
incremento de energía observado, E , para un proceso con 

A -
trolado por transporte sería del orden de 4000 cal/mol.-
los resultados experimentales reportados en la literatu­
ra indican que este es el caso. El incremento crítico -­
de energía en una reacción heterogenea es el equivalente 
de la energía de activación en una reacción homogenea, -
estando determinado por la ecuación de Arrhenius. 

2 
EA = RT (d ln k/dT) 

2.1. 1.2.2. EFECTO a::: LA AGITACION 

Aumentando la velocidad de agitación disminui­
rá el espesor de la capa de agua adherida a la superfi-­
cie del sólido, disminuyendo el valor de J y trayendo -
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como cons(3ci,.iencia un aumento en la velocidad de la reac­
ción. Para un valor dado de la velocidad de agitaci6n -
el valor de J depende de las d imenciones y l a geometría 
del sistema. Si el sólido reaccionando es un polvo sus­
pendido es necesario considerar un movimiento relativo -
entre las partículas y el líquido, y éste es fuertemente 
influenciado pbr las turbulencias. 

Cn suspenciones el aumento de la velocidad de­
reacc i ón con la ve l ocidad de agitación (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, ácido bens oico disolbiendose en una solución de 
hidróxido de sodio, se ha encontrado que los valores de-

J 1son inversamente proporcionales a l a velocidad de -­
agitación, esto es a = 1. 

ConsiderAndo qu e un gran nQmero de sólido son­
insolubles en el solvente puro pero reacc i onan para dar­
productos solubles, entonces bajo las mismas condiciones 
experime ntales se disolverán con ide ntica rapide z si las 
velocidades son controladas solamente por la velocidad-­
de transporte del soluto a la superficie de l sólido. Se 
ha e ncontrado que es el caso del mercurio, car-; dn i o, zinc, 
cobre, plsta, hierro, niquel, y cobalto disolviendose en 
soluciones acuosas de yodo. 2, 3 , 4 . En el caso especial 
del ?inc a = 0.56. 4. 

2. 1 . 1 . 3. DEFECTOS OC LA TEORIA OC NERi'JST 

Existe much os sis te: :üs Lm lo::.; que l ;s r 8acc:Lo-
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n ·~ :~ ,~ ,-.trs s ólidos y solutos son c ontrol adas quí rn icamen-­
te, ( ::.i l menos en parte). Aún en el caso de reacciones 
con t roladas por transporte, las cons i deraciones en las -
cuales l~ teoría de Nernst está basada no son estricta-­
mente correctas. La principal ~bjeción es que la capa­
d8 difución es estacionaria con respecto a la superfic ie 
del sólido y el resultado_~s que el espesor de la pelíc~ 
la es del orde n de 3 x 10 - cm. en muchos casos de dife­
r entes clases de reacción. 

Se han presentado fuertes evidencias 5 de que­
el movimiento del fluido persiste verdaderamente muy c e! 
ca de la superficie; ~sto ha sido observado 6 a distan-­
ci3s tan peque~as como 10-5 cm. de la pared de l s6l ido. 
Esto quiere decir que la considera ción de que la concen­
tración del soluto es una fun ción lineal de la distanc ia 
j , de la superficie; hasta la concentración de l volurw=m 
c, cuando Y igual ' , es solamente una aproximac i ón. 
Existe sin embargo,~ amplia evidencia de la existencia 
de un grandisnte de concentración entre la superficie 
del sólido y puntos en el líquido a una distancia de - -
~sta a la cual puede nuevamente ser llamada ~ en s i ste-

~ 

mas e n donde las reacciones están controladas por trans-
porte y llevandose a cabo en la interfase sólido-líquido . 
Las propiedades y espesores de esta r egión están detenn~ 
nAdos por el valor del coeficiente de difusión de l solu­
to, la viscosidad de la solución , y la f orma en la cual­
~l líquido fluye o se mueve respecto a la superficie de l 
sólido. 
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2.1.1.4. CONSIDERPCIONES HIORODIN.AMICAS 

Los aspectos hidrodinámicos de importancia en 
el análisis de las reacciones controladas por transporte 
entre sólidos, iones y moléculas disueltos han sido revi 
sacios por diferentes autores. 7,8. Dos aspectos son im­
portantes: (i) la forma en la cual cambia la concentra~ 
ci6n del soluto con respecto a la distancia entre la so­
lución y la superficie del sólido. También es importante 
la magnitud de la región en la cual ocurre este cambio¡ 
(ii) La rapidez en la cual se difunde el soluto de la so 
lución a la superficie sólida. Estas consideraciones hi­
drodinámicas indican cuales son los factores involucra~ 
dos en el fenómeno. 

Las ecuaciones para difusión convectiva son ~ 
complicadas, y hay que usar métodos semiempiricos para -
obtener soluciones. En el caso de un disco rotatorio, -
ha sido posible obtener una solución completa de las e~ 
cuaciones de transporte, es decir la distribución de ve­
locidad entre la masa del fluido y la superficie sóli~ 
da. 8. El 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 solución en la cual está situado es también gran~ 
de. 

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

vi\ , y 
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V,= - o. 886 v"( l)w ) (2.4) 

donde V es la viscosidad cinemé.tica del fluido y vu es -
la velocidad angular del disco. El liquido adquiere un 
movimiento rotatorio solamente en la región cercana al -
disco; pero entonces la velocidad angular se aumenta con 
forrre se aproxima más hata que 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 liquido es con­
tinuarrente atraído hacia el disco y proyectado cuando 
llega cerca de la superficie. El liquido está sujeto a 
dos clases de movimiento, uno normal a la superficie, -­
con velocidad constante v~ y otro paralelo a la superfi 
cíe. La transici6n 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 JC t) /w) la velocidad de -
flujo normal a la superficie es el 80'/o de su valor máxi­
mo, mientras que la velocidad del flujo paralelo a la s~ 
perficie es del lCf/o de la del liquido, Esta distancia -
puede 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 10-2 cm. si el disco gira a una velocidad angular 
de 25 radianes por s~gundo. 

En el caso de transferencia convectiva bajo 
condiciones de estado estacionario la concentración del 
soluto reaccionando con la superficie del disco rotato-­
rio debe depender solamente de la distancia de la super­
ficie y del eje de rotación puesto qLE el sistema tiene 
simetría axial. Considerando la forma en la cual el li-



62 

quicio se mueve es razonable suponer que la concentración 
no depende de la distancia del eje y se ha encontrado ~ 
que se puede representar el fenómeno mediante la ecua- -
ción 

(2.5) 

Cuando y es grande l) ~ es constante y la velo­
cidad angular w , del disco es suficientemente grande p_s 
ra dar un valor de V1 razonablemente al to, entonces el -
otro proceso que puede cambiar la concentración, el cual 
se lleva a cabo lentamente, puede aceptar que el mecani~ 
mo es convectivo, es decir que ningun otro tipo de difu­
sión diferent~ de la convectiva ocasiona cambios en la -
concentraci6n del soluto. De esta manera la concentra-­
ción del soluto en la masa de la solución es constante -
si el liquido alejado del disco fluye hacia el con sufi­
ciente rapidez y entonces la difusi6n a la capa deficieD 
te en soluto situada s obre la superficie del disco es d~ 
masiado lenta para tener algun efecto en regiones aleja­
das de la superficie. 

En las cercanias del disco l)~ es mucho más pe­
queña que su valor máximo, y la rapidez de difusión es -
similar en magnitud, de tal manera que la rapidez de 
transferencia del soluto llega a ser ampliamente contro­
lada por la difusión. La soluci6n de la ecuación (2.5) 
se muestra en la figura (2.1), la cual da la relación de 
la concentración a la distancia y de la superficie e~ ' 
a la concentración de bulto c. En esta relación se mue~ 
tra como una funci6n de la distancia expresada como una 
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fracción del espesor de la capa de difusión ~ definida 
por la ecuación de Nernst (2.1). La l ínea punteada se 
refiere a esta ecuación. 

~ c. .· . '· , 

~ ~ 

· ... . -

/ 

1 . 
1 \,, . 
1 " ,:» 

e >""\ • • ¿ s •. 4 ; . €c •. : 1.::, 1.2 

~· / /" 

Figura (2.1). Línea continua.- re lación de concentración 
de soluto a distancia y de la superficie -
del disco r otatorio , c , a la concentra- -
ción de bulto c, como función de la dista.o. 
cia y expresada como una función del espe­
sor de la capa de difusión; Línea punteada 
gráfica de la ecuación de Nernst, ecuación 
(2 .1). 

El espesor de la capa de difusión depende del 
espesor de la capa hidrodinámica o viscosa, la cual se -
consideró como constante sobre. la superficie total del -
disco. Reall'TEnte se cumple excepto para la zona al bor­
de del disco, la amplitud de la cual es del orden del e~ 
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pesar de la capa hidrodinámica. De este modo, delineada 
anteriorrTEnte, se aplicará solamente si el diárTEtro 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 patrón de flujo (no -
debe ser turbulento). Bajo esas condiciones la solución 
de la ecuación (2.5) puede usarse para un sistema de ta­
maño finito dando la ecuación siguiente: 

I 

-dc/dt = DA(c-c1 )/y (o. 89 ~ ) (2.6) 

esta expresión es equivalente a la ecuación (2.1), en -­
donde J' es el espesor de la capa a través de la cual -­
ocurre el cambio de concentración cerca de la superficie 
del disco,la comparación . de las ecuaciones(2.6) y (2.1) 
nos muestra que J = 0.89 { Integrando (2.5) se tie--·-
ne: 

l 1.805 (D/l.) )1/ 3 (l) /w )1/ 2 

asi que 

= 1.612 0
113 }) 1/6 -1/2 s I 

= 0.89 ~ w (2.7) 

La velocidad del flujo del soluto desde el bul 
to de la solución hasta la superficie del sólido está d~ 
da por la teoría de Nernst de la siguiente manera 

de tal manera que cuando la concentración en la superfi­
cie es cero 

2 1/3 1/6 -1/2 
I = DlT r C/1.612 O l) W (2.8) 
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(2.9) 

en donde r es el radio d el disco. De este modo, si se 
usa un disco rotatorio del sólido que se está estudiando 
es posible calcular la velocidad a la cual éste reaccio­
na con el soluto si la reacción está controlada exclusi­
vamente por transporte. Para sistemas con diferente geo 
metría de éste la forma en la cual J y b

1 

dependen de : 
O, i) , y la velocidad caracteristica del sistema será -
similar a (2.7) siempre y cuando el flujo no sea turbu-­
lento. 

2.1.1.5. DETERMIN.ACION DEL MECANISMO DE RE.ACCION 

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 reacci6n se estudian siguiendo los cambios 
en las concentraciones de los diferentes reactivos, y la 
temperatura. Puesto que, la reacción puede ser total o 
parcialmente controlada por transporte las condiciones -
de agitación se deben mantener constantes durante la du­
ración del experimento o debe ser ésta tan grande que no 
tenga efecto en la velocidad de reacción un incremento 
adicional. El sólido puede estar formado por un disco 
y usarse la teoría hidrodinámica en la forma discutida 
antes. 

Cuando la reacción ocurre entre un s6lido y un 
soluto en un liquido la actividad del sólido como reacti 
vo es función de su area superficial. Mientras que en -
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una reacción homogénea se supone que las moléculas de ~ 
reactivo chocan y cualquiera de ellas separa o forma al­
guna clase de complejo en el cual ocurre el cambio quími 
co, en una reacción heterogénea la colisi6n es entre el 
soluto y la superficie sólida, En muchos casos, tales -
colisiones llevan a la adsorci6n del soluto igualnEnte -
cuando esta no reacciona lo suficiente como para descom­
poner la superficie. Si ocurre quimisorción hay alguna 
clase de interacción química entre la substancia adsorbi 
da del splido, de manera que es posible que los átomos y 
radicales que se forman como resultado de la quimisor- -
ci6n, puedan tomar parte en la reacción. Esto puede coD 
ducir a la formación de etapas intermedias de reacción. 

Cuando dos o m~s solutos reaccionan en ~Jna su­
perficie s6lida ya sea con el sólido o entre ellos se 
pueden aplicar las mismas consideraciones anteriores. E~ 

ta posibilidad de que la reacción se lleve a cabo en 
otra forma diferente hace posible que ciertas reacciones 
entre dos especies disueltas la cual no ocurriría si es­
tas chocaran en la solución se lleven a cabo. Esto se -
debe probablemente a la formación de complejos interme~ 
dios para cuya formación se requiere una energía de acti 
vaci6n pequeña. También el fenómeno de adsorción facili 
ta que se lleven a cabo reacciones entre dos solutos de­
bido a que tanto los iones como las moléculas son reteni 
das en sitios de adsorción adyacentes durante un tiempo 
de reacción relativamente largo. 

Cuando dos especies soluto reaccionan una con 
otra o con el sólido la velocidad de una reacción que ~ 
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ocurre sobre una superficie sólida depende de la canti~ 
dad existente de cada una en la interfase s6lido-liqui~ 
do, c

1
• El valor de c

1 
depende de la velocidad con la 

cual la substancia es eliminada de la zona de reacción y 
de la velocidad con la cual se suministra reactivo. Ba­
jo condiciones constantes de agitación esto es controla­
do por la concentración de bulto de la solución, c. Si 
los dos reactivos son A y B, cuando la concentración de 
A es incrementada desde un valor pequeño mientras que la 
de B permanece constante, la velocidad de reacción se ~ 
elevará conforme la relación A esté disponible en la su­
perficie, pero el grado de elevaci6n de la concentración 
caerá eventualmente conforme la velocidad llegue, a de~ 
pender también de la velocidad a la cual B puedo alca~ 
zar la superficie. Finalmente la cantidad de A disponi-­
ble será tan grande que la velocidad de reacción depend~ 
rá solarrente de la rapidez con la cual 8 alcance la su~ 
perficie, 

El orden de tal reacción con respecto a un - -
reactivo cambiará por eso, si es alterado el rrecanismo -
de la reacción química. Dicho orden definido como la p~ 
tencia a la cual está elevada la concentración en la 
ecuación de velocidad, y pudiendo determinarse por cual­
quiera de las formas usuales. La concentración en la ~ 
cual cambia el orden de reacción para el reactivo A de~ 
pende de la concentración de 8 y la velocidad de trans~ 
porte a la superficie o sea las condiciones de agitación. 
La concentración de B a la cual el orden de reacción ca~ 
bia con respecto a B depende similarmente de la caneen~ 
traci6n de A y la agitación. 
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2.1.1.5.1. EFECTO DE LA TEMPERATURA 

El cambio en la velocidad de una reacción het~ 
rogenea controlada químicamente con la temperatura depen 
de al menos de tres cantidades. 9. Estas son la energía 
de activación real en la capa adsorbida, la cual determi 
na la velocidad con que las moleculas o iones adsorbi~ 

dos reaccionan, el calor de adsorción de los reactivos -
el calor de adsorción de los productos. Si los reacti~ 
vos tienen un calor de adsorción grande, conforme se el~ 
va la temperatura decrecerá rápidamente la cantidad pre­
sente en la superficie, la cual disminuye la velocidad -
de la reacción. Si los productos son solubles pero blo­
quean una gran porción de la superficie del sólido por 
adsorción la superficie expuesta aumentará al aumentar -
la temperatura si el calor de adsorción, es grande, y -
de esta forma existirá una tendencia a acelerar la reac­
ción. 

La energía de activación aparente obtenida por 
la aplicación de la ecuación de Arrhenius en el análisis 
de la información experimental de una reacción heteroge­
ne a no es equivalente a la determinada de manera similar 
para una reacción homogenea. Esto es denominado frecuen 
temente como el incremento critico de energía para hacer 
la distinción entre las dos energías. Otra complicación 
se puede presentar; sí uno de los reactivos es un gas di 
suelto, como por ejemplo: oxigeno, hidrógeno, o monóxido 
de carbono en equilibrio con el material gaseoso a pre~ 
sión parcial constante, debido a que la solubilidad del 
gas puede cambiar algo al variar la temperatura alteran-
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do la concentración en el volumen de la solución, ésto -
puede restringir el intervalo de la temperatura que pue­
de ser usado para las mediciones. 

Los dos casos extremos de reacciones heteroge­
ne as son: (i) cuando la reacción es controlada completa­
mente por transporte y el incremento critico de energia 
es equivalente a la energía de activación por difusión -
(del orden de 4 kcal./mol) y (ii) cuando la reacción es 
controlada completamente quimicamente en este caso y el 
valor será considerablemente mayor. Por supuesto es po­
sible tener una situación intermedia en la cual la velo­
cidad de IBacción sea controlada en parte por la veloci­
dad de transporte de un reactivo a la interfase y en -­
parte por factores químicos. Esto dará un incremento -­
critico de erErgía determinado por el grado con el cual 
cada proceso controla la reacción. 

Está claro que los valores de los incrementos 
criticas de erergía determinados experimentalmente no -­
pueden ser analizados en términos de la teoría de velocj. 
dades de reacción absoluta a menos que se disponga de -­
suficiente información adicional, lo cual muy raramente 
es posible. 

2.1.1.5.2. RAPIDEZ DE LAS REACCIONES INTERMEDIAS. 

Cuando está presente un exceso de sólido el -­
equilibrio puede alcanzarse después de algún tiempo de 
reacción con un soluto. Si la concentración de soluto 
en la superficie sólida c

1 
no es igual a la concentra-
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ción de equilibrio y no es la misma que la del volurTEn -
de solución e entonces la rapidez de la reacción depende 
de la rapidez de transporte de soluto a la superficie y 
de la rapidez de la reacción química en la interfase. 

La constante de velocidad kc del proceso quími 
ca se puede representar rTEdiante la ecuación. 

(2.10) 

y la constante de velocidad kT del proceso de transporte 
(compare con(2.l)) 

- dc/dt = (2.11) 

de este modo bajo condiciones de estado estacionario. 

= (2.12) 

y c
1 

puede ser expresada en términos de e y las dos vel~ 
cidades. 

Para una reacción química de primer orden en -
la que n = 1 se tiene 

y sustituyendo en (2.11) da 

de --= dt 
kc kT 
kc + kT 

A 

V 
.e (2.13) 
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Cuando "T es mucho mayor que kC' la reacción -
es controlada por el proceso quimico en la superficie; -
cuando kC es mucho más grande que kT la reacción es con­
trolada por transporte. 

Cuando la reacción quimica es de orden mayor a 
la unidad las expresiones son más complejas. Para una 
r eacción de segundo orden cuando n = 2 se tiene. 

-~ 
dt 

kT A 

v ~ + ~2)] 
donde x = (kT/ c kC). E~ este caso: 

(2.14) 

01 ~ e l(~:c + 4Y:c2)- 2k:c (2.lS) 

la cual puede verificarse usando la ecuación (2.12) con 
n = 2. Para tal reacción de segundo orden sea kT/kC =J. 
Por lo tanto 

- .9..g_ ..JL. = 
dt A 

kTc (2.16) 

Esto muestra que cuando una reacción es contr~ 
lada tanto por procesos de transporte como por procesos 
químicos, y el orden de la reacción química no es unita­
rio la dependencia de la velocidad de la reacción con la 
concentración de los reactivos es mucho más compleja. 

Si el orden de una reacción química 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 química, este es el caso 
cuando un incremento en la rapidez de agitaci6n no aume~ 
ta la velocidad de la reacción. La otra alternativa es 
determinar el valor de kT mediante cálculo o mediciones 
y luego obtener kC como una función de c. 



73 

REFERENCIAS 

1.- A.W. HIXON and S.J. BAUM, Ind. Eng. Chem., 1944, 36, 
528. 

2.- R.G. VANNAME and G. EOGAR, Amer. J. Sci., 1910, 29, 
237. 

3.- R.G. VANNAME and R.G. BOSWORTH, Amer J. Sci., 1911, 
32, 207. 

4.- A.C. RIDDIFORO and L.L. BIRCUMSHAW, J. Chem. Soc. 
(London), 1052, 698. 

5.- P.S. ROLLER, J. Phis. Chem., 1935, 39, 221. 

6.- A. FflJJE and H.C.H. TOWNSEND, Proc. Ro y . Soc., 1932, 
A, 135, 656. 

7.- L.L. BIRCUMSHAW and A.C. RIOOIFORD, Quart. rev. 
Chem. Soc. (London), 1952, 6, 157. 

B.- V.G. LEVICH, Physicochemical Hydrodynamics, Prentice 
Hall, Englewood Cliffs, N.J., 1962. 

9.- C.N. HINSiELWOOD, Kinetics of Chemical Change, Oxford 
University press, Oxford, 1940. 



74 

3. PRECIPITACION DE METALES Y OXIDOS POR REDUCCION. 

En la actualidad se encuentran en operación 
tres diferentes tipos de procesos para la producci6n de 
metales por reducci6n de soluciones de sus sales. Estas 
son: (i) electrodepositación; (ii) reducci6n por medio -
de reactivos químicos; (iii) desplazamiento de un metal 
en solución por un metal más electropositivo. En cada -
caso es necesario considerar por separado la termodinámj. 
ca y la cinética de la s reacciones, asi como también to­
dos los otros factores involucrados en la operación efi­
ciente del proceso. 

3.1. TRATAMIENTO TERMODINAMICO. 

Al analizar termodinámicamente las reacciones 
que tienen lugar cuando se obtiene un metal de una solu­
ción es conveniente usar el concepto de potencial de - -
electrodo. La base de este método se presentó en deta-­
lle en el capítulo l. Considerando la siguiente reac- -
ción. 

z+ 
M + ze~ M (3.1) 

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

o 
E z+ = E z+ + _i!l_ 

M , M M , M zF ~ 
z+) 

In M l 
j 

(1.36) 

El potencial de electrodo estandar E0 para un electrodo 
de esta clase se calcula a partir de la energía libré de 

formación del ion metal en solución acuosa, referida al 
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metal como estado estandar. 

Puesto que los potenciales en (1.36) están de­
finidos en referencia a la escala del hidrógeno, el va-­

z+ 
lar de EM , M en realidad se refiere a la reacción 

z+ 
M + 2 

2 

+ 
H -- M + zH 
2~ 

(3.2) 

y es una medida del cambio de energia libre de la reac-­
c i 6n (3.2) cuando la actividad del ion metal es l Mz+], 
la actividad de los iones hidr6geno es la unidad y la f~ 
gacidad del hidrógeno es una atm6sfera. 

3.1.1. EFECTO DE LA FORMACION DE COMPLEJOS. 

Cuando se considera la forma en la cual la fax 
mación 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 li­
gando L. 

Por simplicidad en la escritura de las ecuaci2 
nes se supondrá aqui que L está descargada. La reacción 
que forma el complejo será entonces 

z+ 
M + n L ML z+ 

n 
(3,3) 

y la constante total de equilibrio ¡J n estará dada por 

(3.4) 
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siendo n el máximo número de coordinación del ion metal 
con el ligando del ion considerado. 

A fin de calcular el potencial de electrodo se 
considera que solamente el ion no complejado lMz+J es -
reducido a metal y el efecto de la formación del comple­
jo es reducir la actividad del ion simple. Entonces el 
valor de [ Mzt-J obtenido de (3 .4) es sustituido en ( .136) 
Esto se hace como sigue: puesto que el complejo es est~ 
ble, y por simplicidad todos los coeficientes de activi­
dad son tomados como la unidad, lML~+J puede ser tomado 
como igual a la concentración total del metal presente -
en la solución. Es decir como ,/J n es grande' r rv¡Z+ J es 
tan pequeño que esta aproximación no introduce un error 
significativo. l L J es la concentración de ligandos li-­
bres, incomplejados y puede ser calculada de la concen-­
tración total de ligandos presentes en la solución y la 
concentración total de iones metales, conociendo n. El 
valor de E0 para el ion complejo es MLz+, referida a su 

n 
relación entre el metal y el ligando libre, es obtenida 
colocando lML~+\ , es decir, la concentración total de 
metal, igual al~ y también fL ~igual a lM. Entonces 

z+ 
E0 ML M 

n 
z+ 2.303 RT 1 E0 M , M + log ~-

zF ,-¿ n 
/ 

(3.5) 

Como se supuso en estos c~lculos que la reduc­
ción de un ion metal complejo es un proceso de dos eta~ 
pas, disociación de las dos especies simples hidratadas 
seguidas por reducción de éstas, se supuso que éste es -
el camino por el cual la reacción ocurre es decir, que -
la reducción directa de un ion complejo no se lleva a c~ 
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bo. Sin embargo, rigurosamente ésto no es cierto, mu- -
chas iones complejos son reducidos en etapas siendo el -
metal estable en un estado de valencia más bajo. En al­
gunos casos pueden producirse por reducción complejos e~ 
tables en los cuales el metal tiene valencia cero. Por 
consiguiente no hay razón, para que un ion complejo no -
pueda aceptar electrones y desviarse porque el producto 
es inestable. Debe hacerse énfasis en que el método pa-
ra 
do 
do 

calcular potenciales de electrodo dado antes es váli­
z+ 

solamente si Mln es el único ion complejo contenieD 
el metal presente en la solución. Si están presentes 

complejos inferiores tales como ML( -l)z+ no es suficieD 
te calcular ~Mz+j usando solamentenel valor de /Ín aún 
en el caso de introducir un factor de corrección conve-­
niente para poder usar las constantes sucesivas de equi­
librio, la liberación de L como metal depositado altera­
rá continuamente la relación del ligando a la cantidad -
total del metal en solución, y de esta forma se alteran 
las proporciones de las diferentes especies presentes -­
(figura (3.1)). 

Consideremos ahora el caso de iones níquel en 
solución en presencia de amoniaco libre; las constantes 
de sucesivas de equilibrio han sido determinadas bajo v~ 
rias condiciones de fuerza iónica total por un gran núm~ 
ro de investigadores. 

n 1 
lag Kn 2.80 

2 
2.24 

3 

1.73 
4 
1.19 

5 
0.75 

6 

0.03 

Estas constantes están definidas en términos de las con­
centraciones de reactivos y productos por la ecuación: 



A medida que la relaci6n amoniaco níquel (en todas sus 
formas) aumenta, los complejos amoniacales intermedios 
se forman, y la concentración aurrenta y luego entonces 
disminuye a medida que se forman complejos amoniacales 
superiores. Figura (3.1). 

"' . ~ 
c.8 

" ... ~iT~ 
\ .. .: . : 

r.6 
Fracci6n de 
níquel pre- c.5 
sente en c_s " . - · •'t 
da ion. 

c.3 
c. 2 

c.1 

o 
" 1 " \.J c. 3 .., -. 6 

n .- I ~; 0 _,~ • ~1· 
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ü ('1., .. ~~-.,,. _, ++ 
Figura (3.1). Formaci6n de complejos aminas, Ní(NH3) . 

n 
Fracción de níquel presente en cada forma a diferentes -
relaciones de amoníaco a níquel. 
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En el ejemplo que se presenta las constantes -
de equilibrio fueron medidas a 30°C, pero se considerará 
que dichos valores son los mismos a 25°C. Se supondrá ~ 
también que todos los coeficientes de actividad son igu_s 
les a la unidad. Entonces para el prirTEr equilibrio se 
tiene: 

(3.6) 

~G0 = - 2.303 RT lag K = - 3.82 kcal. a 25°C. 
La energ1a libre de formación det ion Ni++ en soluci6n -

,es - 11.12 kcal. y de arroniaco - 6.36 kcal. asi qLB la -
energ1a libre de formación del ion Ni(NH

3
)++ es - 21.30 

kcal. Cuando el cofTl)lejo es reducido a niquel la reac-­
ciOn es 

(3.7) 

y el potencial de electrodo estandar EJ.? está dado por 

= - ~G0/zF = - ~G0/(2 x 23.as) = - 0.324 v 

Los iones complejos son más difíciles para re­
ducir a rTEtal porque tienen energias libres de formación 
mayores que la del ion hidratado Ni++. 

A fin de calcular E0 para los complejos no es 
necesario calcular nuevamente las energías libres de foi: 
maci6n, ya que de acuerdo con la ecuaci6n siguiexil!e ,, ~ ... 

• ~(~·:·: . 14 t·: ;\ 
,f/.;;: • .,.; , f~ ~ -
;·1~ " ' .• .. 

· -~ ·J/lj· J)i•~ ~ ; 

~~:~ .. ~-~ ; ... ;_; ·, 
·~z{i" i., r'_,~j· 

"'•'l'>-,fl;;·:::.::; / 
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-6G 
0

( · ) 3-7 
= 6G 0 ++ + 6 G0 

Ni (3.6) 
11.12 - 2.303 RT 

lag Ki 

y en el caso general del ion 
reemplazarse por el lag ft n. 
iones complejos individuales 

++ 
Ni(HN ) , el lag K

1 
puede 

3 n 
Los valores de E0 para los 

n 

-E
0
v 

1 
0.324 

son: 

2 3 4 5 

0.390 0.441 0.477 0.499 

6 

0.500 

En el caso donde n = 6 este método de cálculo da el mis­
mo resultado que el descrito antes usando las ecuaciones 
(1.36) y (3.4). De este modo, 

o 
E 

o ++ 
E Ni Ni + 2.303 RT lag _l._ 

zF ;1' 6 

= - 0.241 + 0.0295 (-8.74) = - 0.500 

Una solución que no contiene una relación amo­
niaco/ níquel suficientemente grande para pr~ducir el co~ 
plejo hexaminoníquel contendrá varios de los complejos, 
y el potencial de cada uno depende de su concentración. 
El potencial más inferior para cualquier relación se amQ 
niaco a níquel puede calcularse 2, usando los valores de 
E0 para cada especie y la composición de la solución. 

3.1.2. COEFICIENTES DE JILTIVIDAD 

En lineas anteriores se consideró que puesto 
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que la reducci6n de iones metálicos en soluci6n para pr2 
ducir metal se lleva a cabo a concentraciones del orden 
de lM, y además grandes cantidades de otras sales están 
también presentes, las constantes de equilibrio se refi~ 
ren a soluciones con alta fuerza i6nica total. Con el -
fin de calcular los potenciales de electrodo estándar o 
energías libres de formaci6n de los complejos se tuvo ~ 
que suponer que los coeficientes de actividad eran unit~ 
rios porque las ecuaciones pertinentes se referían a las 
actividades de las especies mientras que las constantes 
de equilibrio se refieren a concentraciones. Tal supo­
sici6n es obviamente absurda. 

El efecto total de los coeficientes de activi­
dad cuando tales constantes de equilibrio so n usadas, -­
puede visualizarse fácilmente. Considérese que para el 
primer complejo amino-niqueloso la constante de equili-­
brio K

1 
está dada por 

La reducci6n del complejo estará dada por la ecuación: 

N"NH++ + 2e ~~. Ni + NH 
l 3 --- 3 (3.7) 

y como la actividad del níquel metálico es la unidad, la 
constante de equilibrio será: 
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Sea el coeficiente de actividad de las especies ( NiHN;+J 

f:¡_ , sus ti tuyéndo por f Ni NH;+ J entonces se tiene 

K 
3,7 

y 

E 
3 , 7 

= 

2.303 
z F 

RT 

= (l/K
1 

[Ni++] ) 

( f NH3/YJ} 

2.303 RT l og 
z F 

( f NH3/K) 
Para el complejo biamino -niqueloso la con s tar¡ 

t e de equilibrio es 

La ecuación de la reducción del complejo será: 

(3,8) 

y la constante de equilibrio 

Similarmente si el coeficiente de actividad de la amina 
se escribe como jJ2 



K 
3.8 

y 

[NH3] 2 ,~ NH3 2/ r 2 /J 2 [Ni++] ~H~ 2 

(1~12 2 
~i++J )( fNH

3
2/f 

2
) 

E 
3.8 = 2.303 RT 

zF 
lag 2.303 RT 

+ 
z F 
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Lo s potenciales de reducción de complejos inv~ 
lucran la relación del coeficiente de actividad del li-­
gando a la potencia correspondiente al número de grupos 
del ligando en el complejo, al coeficiente de actividad 
del complejo en la solución. Existe muy poca informa- -
ción de los coeficientes de actividad de especies ióni-­
cas complejas en reacciones de importancia hidrometalúr­
gica. En caso de precipitación de rretales con hidrógeno 
el anion más comunmente presente es sulfato, y frecuent~ 
mente ocurre una fuerte asociación entre éste y los ca-­
t iones metálicos bivalentes. Es por eso que los coefi-­
cientes de actividad son generalmente pequeños en las so 
luciones manejadas en procesos industriales. 

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



Sal 

N"SO l 4 

ZnSO 
4 

CuS0
4 

CdSO 
4 

Tabla 3.1 

Coeficientes de actividad medios en soluciones de molalidad 

0.001 0.005 0.010 0.05 0.10 0.30 .. 50 1.0 2 

-- -- -- -- ( 0.150) 0.084 O.C63 0.043 0.034 

0.700 0.477 0,387 0.202 (0.150) 0.083 0.043 0.043 0.035 

o. 74 0.53 0.41 0.21 (0.150) 0.083 O.C62 

0.699 0.476 0.383 -- ( 0.150) 0.082 O.C61 0.041 0.032 

CP 
.¡::. 
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En ausencia de información fidedigna de los -­
coeficientes de actividad de las aminas de estos metales 
es razonable suponer que dichos coeficientes en solucio­
nes de sus sulfatos son similares a aquellos de los sul­
fatos metálicos sencillos. 

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

Considerando que gas hidrógeno es el agente -
reductor, es ahora posible calcular los potenciales de -
las reacciones de oxidación y reducción involucradas en 
la precipitación de un metal a partir de soluciones en 
las cuales éste está presente con ion complejo, y repr~ 

sentar gráficamente esos potenciales como una función de 
la concentración del metal en solución. Las limitacio-­
nes en la aproximación de los diagramas obtenidos está -
supeditada a la disponibilidad de información. 

La reacción para la reducción del ion metáli­
co en el caso particular del niquel es 

y 

++ E N" (NH ) N. l 3 l n, 
o ++ 

E Ni (NH ) , Ni + 
3 n 

Í Ni (NH t+ J 
, 3 n 

RT 
zF 

In 

(3.9) 

(3.10) 

donde n es un íntegro desde O hasta 6. Si los coeficien-
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tes de actividad se toman CXJmo unitarios·, la relación en 
++ -

tre E y la concentración de Ni y cada una de las ami~ 
nas, está representada gráficamente por las lineas en la 
figura (3.2). 

-. , -.. .. 
- .. -
- . . 
- . .... 

1 

Concentraci6n de H+ 6 Ni(NH3 )~+ 

Figura (3.2). Linea continua.- Relación entre E y la cou 
centración de iones hidrógeno, a presión -
de 1,100, y 1,000 atm., y de iones niquel 
y las níquel aminas Ni(MH3)++, 25°C. Li~ 

n 
nea punteada.- Relación entre E y la acti-
vidad de iones níquel en soluciones de su1 
f ato de níquel, 25 °C. A estas conc. de io-
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nes hidrógeno no reducirá los iones níquel 
a metal. 

Se considera que cada amina es la única espe-­
cie presente conteniendo niquel en solución, lo cual nuD 
ca es el caso excepto cuando n = O 6 6, pero la relativa 
facilidad de la reducción de las diferentes especies PU§ 
de ser vista de esta forma. Tomando en cuenta los coefi 
ci entes de actividad para sulfato de niquel, la relación 
entre E y la concentración de sulfato de niquel en una -
so l ución conteniendo solamente esta sal es mostrada por 
la linea punteada en la figura (3.2) la pendiente de la 
linea es muy pequeña. Por la consideración, discutida -
antes, que los coeficientes de actividad para las aminas 
en soluciones . de sulfato son idénticas con aquellas para 
sulfato de niquel en si, serian obtenidas lineas parale­
las para cada amina. 

Si el agente reductor es gas hidrógeno la rea~ 
ci6n se puede escribir 

y 

EH+, l 
2 

+ 
H 

H 

+ 

E 
2 

e 

o 
H+ , 

.l 
2 

1 
~ 

2.303 RT 

2 F 

2.303 RT lag H2 
F 

lag t H2 } 

= - O. 0591 pH - 0.0295 lag ~ H
2 

J 

1 

f H+ J 

(3.11) 
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La actividad del gas hidrógeno es la fugacidad 
del hidrógeno y a presiones moderadas el error cometido 
al usar la presión parcial en lugar de la fugacidad es -
despreciable. Asi, a 100 atm. de presión parcial la fu­
gacidad es 1C6.l atm., la cual introduce un error de 1% 
en el último término en (3.11). Si el error adicional a 
1000 atm.de presión es despreciable, y el coeficiente de 
actividad del ion hidrógeno estuviera unitario en conceD 
traciones superiores a lM, la variación de E para el 
reactivo hidrógeno con pH, a 1,100, y 1000 atm. de pre-­
sión parcial de hidrógeno es de la forma mostrada en la 
figura (3.2). 

La diferencia en la pendiente entre las líneas 
para las reacciones del hidrógeno y níquel se debe al h~ 
cho de que el número de electrones en la reacción, z, es 
uno para los iones hidrógeno y dos para los iones niquel 
y ésta se acentúa por la corrección 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 metálicos 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 concentración. La leve curvatura obtenida en 
algunos casos está dentro del error experimental de los 
valores de los coeficientes de actividad y ha sido des-­
preciada. 
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En la figura (3.3) las líneas para la ecuaci6n 
de hidrógeno han sido dadas en un intervalo de pH entre 
O y 14. ~sto ha guiado a la reducción de la escala rela­
tiva [HJ a la figura (3.2) y un aumento consecuente en 
la pendiente. Los puntos en los cuales las líneas que -
relacionan E y pH cruzan aquellas que relacionan E y -

[M++J no tienen ningún significado, siendo éstas de-­
terminadas por las po siciones relativas de las escalas 
del pH y de la concentraci6n del metal, las cuales son 
independientes una de otra. 

El gas hidrógeno puede reducir una solución -­
que contiene un ion metálico cuando el potencial de la -
reacción del hidrógeno, dado por (3.11), es más negativo 
que el de la reacción del metal, dado por la ecuación -­
(1.36); es decir cuando la línea del metal se localiza -
por encima de la línea de la del hidr6geno (figura (3.3)) 
Cuando el metal se encuentra en forma de complejo la lí­
nea del metal se desplazará hacia abajo de las del sulf~ 
to del metal simple como muestra la figura (3.2.). El -­
grado de la dificultad para reducir el complejo depende­
rá de la estabilidad del complejo, tal como se discuti6 
en párrafos anteriores se ve que el factor más importan­
te que controla las posiciones relativas de las líneas -
del hidrógeno y del metal es el pH de la solución. Al a~ 
mentar la presión parcial del hlcir6geno disminuye el po­
tencial, y la línea del pH de hidrogeno, y un aumento en 
la concentración del ion metálico aumenta el valor del -
potencial en la línea del metal facilitando de esta man~ 
ra la reacción de reducción del metal. El efecto de la -
formaci6n del complejo se puede considerar suponiendo -­
que solamente los iones M++ son reducidos y calculando -
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la concentración de éstos usando la ecuación (3.4). Tal 
como se puntualiza al obtener la ecuación (3.5), esto no 
significa, sin embargo, que los iores complejos no sean 
reducidos por el hidrogeno, solamente los iones metáli-­
cos incomplejados son capaces de reaccionar; el uso de -
La ecuación (3.5) es un rredio de calcular E0 para una SQ 

lución de especies i6nicas complejas, (si las suposicio­
nes implicitas en la ecuación pueden ser justificadas). 

Un diagrama similar al de la figura (3.3) fue 
usado por Schaufelberger, 5, y la corrección para los -­
coeficientes de actividad fue hecha por Meddings y Ma- -
ckiw. 2. Los últimos autores puntualizaron que la pre-­
si6n del hid:r-'Ógeno necesaria para reducir un ion metáli­
co en solución a una concentración dada y a un pH en Par: 
ticular, se puede calcular de la información dada en la 
figura (3.3). Por ejemplo, para Zn++ en una solución de 
sulfato de zinc O.OlM. el potencial es -0.83v. A un pH 
de 6 para la reacción con el hidrógeno, el potencial es 
-0.355v y la diferencia es 0.47v. Esto indica la necesi­
dad de aumentar la presión del hidr6geno, en una canti-­
dad dada por el término O. 0295 lag f H2 J en (3 .11) de 
esta manera 

0.47 = 0.0295 log A-l
2 

lag A-l
2 

= 15.93 

En conclusión si se quiere reducir una solución de sulf~ 
to de zinc en un pH de 6 para dar una concentración mini 
ma de zinc de O.OlM la presión del hidrógeno necesaria -
será 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 práctica, 

Si se considera que la reacción entre el hidr2 
geno y los iones metálicos en solución se aproxima al -­
equilibrio, entonces la concentración del ion metálico -
después de la reducción a un pH particular puede ser es­
timada a partir de un diagrama similar a la figura (3.3), 
o estimado considerando que en el equilibrio los poten~ 
ciales de estas reacciones es decir, del hidrógeno y me­
tales, (1.36) y (3.11), son iguales. De este modo se~ 
tiene 

o 

- log z . pH + z E 
0.0591 

+ z 
2 

log P H
2 

(3.12) 

Esta ecuación ha sido usada 6, para trazar grá 
ficamente concentraciones de ion metálico contra pH para 
valores tan bajos como lo-14 M. Ha sido mencionado 2, -
sin embargo que cuando en la mayoría de los procesos in­
dustriales, las concentraciones menores de lo-2M no sm de 
importancia, los valores de pH de equilibrio para esta -
concentración son generalmente mayores. 

reacción 
Si un ion metal es reducido de acuerdo a la --

+ 
H ::::::::::- M + z H 

2 
(3.2) 

los iones hidrógeno producen un pH inferior, y el valor 
puede llegar a ser más bajo para que la reducción sea ~ 
completa. El valor crítico en el caso del níquel, por -
ejemplo, 2, es pH 4.075, para el cual el potencial de hi 
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drógeno es -0.42v, igual al valor de ENi++. Ha sido de~ 
mostrado, 7, sin embargo, que en una solución ácidQ de 
sulfato, el niquel puede ser reducido por hidrógeno a v~ 
lores de pH abajo de 2.75. El valor equivalente para el 
cobalto es pH = 3.3. 5,7. La diferencia entre los dos -
metales corresponde a una diferencia en el potencial de 
hidrógeno de 0.033v, y esto igualaria la diferencia de 
entre los valores de E 0 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 l os de Burkin 9 1 0.026v. 

Lo s datos termodinámicos se encuentran resumi­
dos en J.a fi gura (3.3) y fueron discutidos anteriormen~ 
te, éstos muestran que en soluciones de, por ejemplo, n1 
quel, cobalto, y cobre debieran reaccionar a 25°C. Con -
gas hidrógeno a 1 atm. de presión parcial, produciendo 
metal, a valores de pH apropiados en el caso de niquel o 
cobalto . Sin embargo, de hecho, no ocurre ninguna reac­
ción. Sin embargo cuando las condiciones de temperatura, 
concentración y en algunos casos la presencia de una su­
perficie catalítica, son favorables la reacción puede -­
llevarse a cabo, y las condiciones de pH critico, conceD 
traciones de equilibrio, etc., discutidas anteriormente 
son importantes. Esto es particularmente cierto para -­
elementos tales como fiierro y cadmio, los cuales son ca­
sos extremos en lo referente a la posibilidad termodiná­
mica de reducción de sus sales bivalentes en solución ~ 
por gas hidrógeno. No es posible hacer predicciones en 
tales casos porque será necesario usar temperaturas de -
al menos 150°C. a fin de que la reacción se lleve a cabo 
a una velocidad de reacción susceptible de medirse, y ~ 
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además cantidades importantes de otras sales o agentes -
complejantes son necesarios para prevenir la hidrólisis. 
En el capitulo I fue mencionado que bajo tales condicio­
nes la información termodinámica disponible es totalmen­
te inadecuada. 

3.1.4 . .AGENTES REDUCTORES DISTINTOS DEL HIDROGENO 

' 
El agente reductor gaseoso usado para precipi 

tar metales en gran escala en la actualidad es hidrógeno 
Las consideraciones económicas indican que el uso de mo­
nóxido de carbono puede ser una alternativa. Con este -
objetivo se han llevado a cabo diversos trabajos para iD 
vestigar la cinética de las reacciones entre monóxido de 
carbono y varios iones metálicos en solución, Por ejem-­
plo la reacción para la reducción de sales cúpricas se -
representan por la ecuación 

++ 
Cu + CD + H O 

2 

y para la plata 

+ 
2/lg + CD + H O 

2 

+ 
Cu + co

2 
+ 2H 

+ 
2Ag + CD + 2H 

2 

(3.13) 

(3.14) 

la acción reductora del monóxido de carbono, por lo taD 
to, corresponde a la reacción 

+ 
CD + H O = CD + 2H + 2e 

2 2 
(3.15) 

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

++ 
Cu + Fe ++ 

Fe + Cu (3.16) 

El potencial de reducción del hierro o zinc no es, por -
consiguiente dependiente del pH, aunque la velocidad de 
la reacci6n puede ser afectada por el pH de la solución, 
así corno la rapidez de evolución del gas hidr6geno y el 
sobre potencial de hidrógeno en la superficie del metal 
reaccionante. Un gran número de reactivos han sido usa­
dos para reducir sales de metales en soluciones así como 
para depositar metales como una película o capa en ur1a -
superficie sólida de algún otro metal. Probableme nte el 
ejemplo mejor conocido es el re\lestimiento con una capa 
de plata, usando, una azúcar como agente reductor. Las 
más irrportantes de todas las reacciones para recubrir -­
con una capa metálica, excepto probablemente e n la pro­
ducción de espejos, son las de reducción de soluciones -
de níquel usando iones hipofosfato H

3 
P0

4
. 

3.2. CINETICA DE RE.ALCIONES DE REDUCCION. 

En el caso de una reacción simple tal como la 
representada por la ecuación (3.2) es de esperarse que -
la rapidez de la reacción dependa de las actividades, -­
del ion metálico, gas hidrógeno, e iones hidrógeno en s2 
lución. Si la velocidad de la reacción reversible entre 
el metal y los iones hidrógeno es importante en la deteL 
rninación de la velocidad total de reducción del metal, -



entonces el area superficial del metal aprovechable o -­
disponible para la reacción será importante. Cuando un 
ion metálico complejo, tal como una amina, es reducido -
la concentración del agente complejante usualmente ten-­
drá que ser incluida en la ecuación de velocidad. 

Algunos de los metales, tales como níquel y c~ 

balto, no se formarán como un resultado de la reducción 
de soluciones acuosas de sus sales por hidrógeno, a me-­
nos que inicialmente se encuentre presente una superfi-­
cie metálica o sensible sobre la cual la reacción pueda 
llevarse a cabo. En tales casos el mecanismo de la rea~ 
ción es hterogéneo y el area de la superficie catalític,2 
mente act iva es importante. 

Del mismo modo cuando el mecanismo de la reac­
ción es homogeneo se requerirá inicialmente la formación 
de un núcleo el cual es una agrupación de átomos del m~ 
tal y debiendo producirse dicha agrupación por la reac-­
ción entre las moléculas en solución. 

3.2.1. NUCLEACION 

La aparición de una nueva fase se llevará a C,2 
bo solamente si el sistema está sobre saturado con res-­
pecto a la nueva fase, en algunos casos en un grado con­
siderable. Cuando el grado de sobresaturación alcanza -
un cierto valor denominado crítico los agregados de los 
átomos o moléculas también alcanzan un cierto tamaño cr1 
tico; cualquier aumento posterior en la sobresaturación 
ocasiona la precipitación masiva de los cristales. Post~ 
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riorrTEnte éstos cristales comienzan a crecer. 

En el apéndice A se hace un resumen de la teo­
ría de la nucleación homogenea y heterogenea. Debe men­
cionarse sin embargo que existe muy poca información ex­
perimental acerca de la nucleación y crecimiento de par­
tículas durante la precipitación de metales ya que la s2 
lubilidad de éstas en agua es muy pequeña. Una discu- -
sión más 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 reacción es ind§ 
pendiente del número y tamaño de los nucleos presentes. 
Si una reducción heterogénea puede ocurrir también, en-­
tonces la formación del metal será lenta hasta que los -
nucleos sean producidos, entonces la velocidad aumentará 
pudiendo llegar a ser muy rápida; es decir, la reacción 
mediante la cual se produce el metal es autocatalítica. 

3.2.2. REACCIONES ENTRE SALES METALICAS E HIDROGENO. 

El hidrógeno molecular es justamente una sus-­
tanci a poco reactiva porque su configuración electrónica 
es la de un s istema estable. Esta estabilidad es la Ca_\¿ 

sa de la gran energía de disociación del hidrógeno, cer­
ca de 103 kcal. por mol, y consecuentemente existen fueL 
tes barreras de energía que deben vencerse para que la -
reacción se lleve a cabo. La energía de activación de -
éstas reacciones en las que interviene hidrógeno molecu-
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lar puede ser disminuida mediante el uso de catalizado~ 
res siendo sólidos la mayor parte de éstos tales como 
los metales níquel, cobalto, fierro, paladio, platino y 
óxidos cúprico, zinc y cromo. Sin embargo, algunas sa~ 
les metálicas en solución en agua o solventes orgánicos 
pueden actuar como catalizadores de hidrogenación homog~ 
neos. 

La primera evidencia cierta de que el hidróge­
no puede ser activado homogeneamente en solución fue re­
portada en 1938, siendo el catalizador acetato cúprico 
en solución en quinolina, y el hidrógeno fue usado o pa­
ra reducir cobre cúprico al estado cuproso o para redu-­
cir benzoquinona. 12. Una actividad catalítica similar 
la poseen la plata, mercurio, permanganato y otros iones 
en solución en agua. 

3.3. LA PRODUCCION DE POLVOS MET.ALICOS. 

Los metales más comunmente manufacturados por 
reducción en medio acuoso son el cobre, níquel y cabal~ 
to. Las temperaturas de operación serian entre 150° y -
210°C. Las cuales son necesarias para hacer la reacción 
suficientemente rápida. La solubilidad de la mayoría de 
las sales metálicas en agua aumenta al aumentar la temp~ 
ratura, pero arriba de 120 -150° disminuye y es práctics 
mente cero cerca de la temperatura crítica del agua, 
374°C. A 250°C. la solubilidad de la mayoría de los su1 
fatos metálicos es menor de 1 g por litro. Las sales b~ 
sicas, hidróxidos, y óxidos se forman a temperaturas al­
tas mucho más fácilmente que a temperaturas bajas. De -
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este modo, es necesario usar una temperatura abajo de 
250°C. para precipitar el polvo metálico libre de otros 
s6lidos. La presencia de una sal no reactiva, tal como 
el sulfato de amonio, en la solución es útil para preve­
nir la precipitaci6n de las sales básicas. Afortunada­
mente, la solubilidad de la mayor parte de los gases, iQ 
cluyendo el hidr6geno, aumenta bastante conforme se au-­
menta la temperatura. 

El producto metálico puede ser obtenido como -
cristales, pero casi siempre es un polvo aglomerado. Es 
posible también un recubrimiento de textura fina en al-­
gún otro metal existente o en otros sólidos en suspen­
si6n. El material aglomerado es formado por deposita- -
ci6n de la mayor parte de los metales en las cercar1ías -
de pequeñas partículas las cuales han floculado, llegan­
do así a juntarse todas. Las partículas pequeñas están 
formadas por el crecimiento de un nucleo, y estas deben 
ser agregadas en la solución. La precipitación homoge-­
nea del cobre ocurre durante la reacción entre el hidró­
geno y soluciones ácidas de sales de cobre, como se des­
cribi6 antes, pero la nucleación de cobre, níquel, y co­
balto por si sola es difícil, o tal vez, imposible, a -­
partir de soluciones amoniacales. Muchas sustancias pu~ 
den actuar como nucleos metálicos, 6xidos del metal y -­
sulfuros, grafito y s6lidos anactivos después de la acti 
vación con una gran variedad de compuestos. 

Las partículas metálicas alcanzan un tamaño de 
0.1 - 0.4 micrones durante la reducción lenta de una so­
luci6n de sulfato de níquel. Después de ésto, puede oc~ 
rrir aglomeraci6n, las partículas individuales aumentan 
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en tamaño hasta 0.7 - 1 micr6n o formando partículas fl2 
culadas conectadas, 3 - 7 micrones de diámetro. La ten­
dencia para flocular puede controlarse agregando reacti­
vo s superficialmente activos, pero estos pueden también 
influenciar el mecanismo mediante el cual las partículas 
de metal crecen, tales reactivos se han usado para evi-­
tar que los polvos metálicos se adhieran en las paredes 
del autoclave en el cual son producidos. Si pequt:?ñas -
partículas de rTEtal se recogen en las paredes del reci­
piente y se mantienen ahí por fuer zas atractivas simila­
res a las que unen a todas las partículas coloidales fl2 
culadas juntas, entonces la mayor parte del metal será -
depositado en las partículas catalitícamente activas pr2 
duciendo un metal de deshecho. Esto es determinado fre­

cuentemente cuando está suelto en la pared, pero en alm¿ 
nos casos está muy firmemente unido, 

3.3.1. PRECIPIT.ALIDN DE COBRE. 

La composici6n de la soluci6n 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.Jg/1,­
poliacrilato de amonio 0.5 g/l dando una relación de am2 
niaco libre a cobre de 2 4 a l. La reducción se lleva a 
cabo a 205°C. con una presión parcial de hidrógeno de --
300 psig dando una presi6n total de 520 psig. 

Con una relación de amoniaco libre a cobre en­
tre 1.6 a 1 y 3 a 1 hay una reacción inicial rápida 3 com 
pletandose la mitad de la reducción en menos de 10 minu­
tos. Esta es seguida por una reacción más lenta con una 
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curva de velocidad lineal, Las dos etapas probablemente 
se refieren a una reducci6n rápida de cobre cúprico a C.Q 

bre cuproso, seguida por una reducción y desproporción 
de la última para formar el metal. La reacción es más -
rápida con cantidades más pequeñas de amoniaco libre pr~ 
sente, pero si menos de dos moles están presentes por C,E 

da mol de cobre precipitado los iones hidr6geno formados 
por oxidación del hidrógeno usado no son neutralizados y 

el pH de la solución se hace más ácido. Esto causa una 
seria corrosión del acero inoxidable usado como material 
de construcción del equipo aumentada por la prese~cia -
de los iones cúpricos er la soluci6n y por la atmósfera 
reductora, la que tiende a destruir la capa prote::..:t 1Jra -
del 6xido en el acero. Si la relación de amoniaco a co­
bre es mayor de 2 .4 a l el tiempo requerido para cornple-­
tar la reducción llega a ser impracticablemente grar<de, 
asi que la relación óptima es de 2.3 6 2.4 a l. El co-­
bre no está completamente en sol uciéin bajo estas candi~ .. ~ 
ciones, y el material es formado como una mancha conte-­
niendo sulfatos cúpricos y cuprosos, 6xido cúprico 1 6xi­
do cuproso, y metal ya formado, No se requieren nú­
cleos adicionales para la fcrmaci6n de metal pero la 
reacción es catalizada apare:-itemente por la superficie -
del cobre metálico. 

La velocidad de reducción de una solución con 
una relación de amoniaco a cobre de 2.4 a 1 se incremen~ 
ta en proporción al cuadrado de la presión parcial ini­
cial de hidrógeno dentro del intervalo de 100--500 psi -
con la relación de 1.6 a 1 la velocidad se incrementa -­
conforme a la raiz cuadrada de la presión parcial de hi-
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dr6geno, la cual sugiere un cambio en un proceso de de­
terminaci6n de velocidad conforme cambia la relación de 
amoniaco a cobre. La presi6n óptima de hidr6geno debe -
ser determinada considerando los materiales de constru~ 
ci6n del recipiente y equipo auxiliar, en el cual la re­
ducci6n se lleva a cabo. 

Incrementando la concentración de sulfato de -
amonio se incrementa la velocidad de reducción, y la COD 

centración óptima está otra vez determinada por conside­
raciones prácticas incluyendo el recirculamiento de la -
sal. Otras sales tales como el sulfato de sodio no au-­
mentan la rapidez de la reacci6n como en el caso de la -
presencia del sulfato de amonio, esto se debe al ion amQ 
nio. Este efecto es diferente el causado por el sulfato 
de sodio en el caso de simples soluciones de sulfato cú­
prico; en este caso la presencia de sulfato de sodio au­
menta la rapidez inicial de la reacción y también la ef,i 
ciencia de la reacción con el hidrógeno. 34. Este incre­
mento ha sido atribuido a la formaci6n de la especie 
CuSD

4 
por asociación iónica. Es posible que los iones -

de amonio interaccionen con el hidrógeno para formar un 
radical libre o un complejo híbrido quizas sobre la mis­
ma superficie del cobre metálico. 

Se encontró que la energia de activación apa-­
rente de la reacción con relaciones amoniaco/cobre de --
2.4 a 1 y 1.6 a 1 es 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 1 obviamente la temperatura 6ptima debe ser escogida, 
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teniendo en mente la presión de vapor de agua. 

La producción de polvo de cobre se lleva a ca­
bo en una serie de operaciones intermitentes; cuando la 
reacción se ha completado la solución agotada se descar­
ga, permaneciendo el sólido en el recipiente. Entonces 
se bombea solución nueva a la olla y el cobre en ésta es 
nue\1amente reducido a metal. Durante estos ciclos de -­
densi ficación es necesario controlar el crecimiento de ·­
las partículas de cobre, y al mismo tiempo minimizar la 
depositación de metal en las paredes de la olla. Muchas 
substancias son adecuadas para prevenir la formación de 
metal en las paredes, incluyendo lignina y sus deri va-­
dos, pero la substancia empleada en la práctica es pol i ­
acrilato de amonio. 14. Esto incrernerita 1a densidad apa­
rente del metal desde 2.20 hasta 2.52 g por ce. cuando -
se usa una concentración de 0.50 g por litro. Al mismo 
tiempo la distribución del tamaño de las partículas del 
polvo se hace más homogénea (99°~ pasa a través de la ma­
ya 325). 

A medida que se incrementa el area superficial 
del cobre metálico, por prBcipitaci6n de más polvo, la -
velocidad de reducción aumenta. Similarmente en presen·­
cia de poliacrilato de amonio la velocidad es increment~ 
da debido quizás a la mayor are a superficial de metal. -
Vemos por consiguiente, que la reducción de cobre en so­
lución amoniacal puede ocurrir homogeneamente por nucle~ 
ción de si misma y heterogenearrente, en la superficie de 
la partícula de cobre metal. Es posible también que pu~ 
dan ser reducidos los sólidos sin pasar a través de una 
etapa de solución 
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Alternativamente la precipitación del polvo de 
cobre en medios ácidos ha sido también estudiada, 13. -
sin embargo el problema de la corroción del equipo es -­
muy serio. La rapidez de la reducción aumenta al aumen­
tar la presión de hidrógeno, la concentración del sulfa­
to de amonio y la temperatura, pero aparentemente no fue 
afectada por el area superficial del cobre metálico pre­
sente. 

3.3.2. PRECIPITACION DE NIQUEL 

La reacción entre hidrógeno y sales de níquel 
en solución amoniacal es enteramente heterogenea, la in­
vestigación cinética y mecanismo de la reacción es muy -
dificil. Una cantidad considerable de información puede 
encontrarse en la literatura, sin embargo, muchos de és­
tos estudios han sido orientados hacia la determinación 
de las condiciones óptimas para la producción comercial 
de níquel metálico. 5,7, 15-19 

El níquel puede ser precipitado a partir de s~ 
luciones ligeramente ácidas, 7, pero las consideraciones 
termodinámicas discutidas antes, muestran que las condi­
ciones son desfavorables. También son serios los pro-­
blemas de corrosión bajo estas condiciones de reducción. 
En soluciones alcalinas es necesario tener un agente com 
plejantes para retener el níquel en solución, y el amo-­
niaco es usado para este propósito. La termodinámica de 
la reducción ha sido discutida en el paragrafo 3.1. 

Las concentraciones de las soluciones usadas 
en la producción de polvo de níquel contienen de 40-50 g 
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de níquel, 20D-400 g de sulfato de amonio, y 20-30 g de 
amoniaco libre por litro. La relación de amoniaco li-­
bre a níquel es mantenida entre 1.9 y 2.2 a l. Los io-­
nes hidrógeno formados por oxidación del hidrógeno son -
neutralizados por el amoniaco liberado por reducción del 
níquel amino a metal, de modo que el pH de la solución -
permanece aproximadamente constante a lo largo de la re­
acción. La presión de hidrógeno usada es 300-500 psig, 
y la temperatura de 180°-205°C. La siembra usada para -
iniciar la reducción en el primero de la serie de proce­
sos de reducción intermitente puede ser un óxido de hie­
rro producido por adición de sulfato ferroso, o sulfuro 
de níquel siendo los núcleos de tamaño coloidal. Una -­
vez que el metal ha sido de positado en un núcleo de ní­
quel actúa como la superficie catalitica en la cual la -
mayor parte del metal es depositado. Cuando la última -
de las series de reducciones denominadas de "densifica-­
ción" se completa el metal y se descarga del autoclave -
con el líquido, se filtra la suspensión y se lavan los -
sólidos para eliminar la solución adherida. Inmediata-­
mente se seca bajo condiciones reductoras. Si el metal 
contiene pequeñas cantidades de azufre este puede ser 
eliminado por calentamiento a una temperatura entre 
500°C. y la temperatura de sinterisado del metal, en una 
corriente de hidrógeno. 20. Similarmente al proceso del 
cobre, también se usan agentes tensoactivos. 

Los efectos de las variables en la velocidad y 
grado de la reducción del sulfato de níquel en solucio-­
nes del sulfato de amonio ha sido estudiado por diferen­
tes autores. 35. Cuando menos de dos moles de amoniaco 
libre están presentes por mol de níquel, el pH de la s~ 
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lución disminuye conforme el metal se va depositando, ~ 
hasta que alcanza un valor en el cual la reacción cesa. 
Con tres moles, de amoniaco libre la reducción toma más 
tiempo que con dos moles por mol de niquel, mientras que 
si la relación es de 4 a l el complejo amoniacal llega a 
ser tan inestable que la reducción se hace dificil de ~ 
llevar a cabo. 

Con una relación de amoniaco a niquel de 2 a l 
la velocidad de reducción es independiente de la concen­
tración de niquel en solución, por lo menos hasta que el 
85% de la reducción ha sido conseguido, y es de primer 
orden con respecto a ambas presión de hidrógeno y area -
de la superficie catalítica del niquel. La energia de -
activación aparente fue encontrada ser 10.2 kcal. por 
mol cuando la variación de la constante de la ley de 
Henry, refiriendose la presión parcial de hidrógeno a la 
solubilidad del gas fue permitida. Cuando el sulfato f~ 
rroso es agregado a la solución para proveer, núcleos de 
velocidad de reducción es fuertemente dependiente de la 
concentración del sulfato de amonio. Es probable que la 
sal perjudique y que debido a la alta concentración de -
la misma impida la hidrolisis de la sal del hierro la ~ 
cual forma el núcleo. 

Una manera alternativa de nucleación por pre­
cipitación de hidroxido del niquel bajo condiciones con­
troladas ha sido también descrita. 22. La concentración 
del amoniaco y la sal de amonio se mantiene dentro de un 
intervalo tal que cuando la temperatura es elevada a un 
valor entre 125º y 250°C ocurre hidrolisis parcial, dan­
do pequeños núcleos sobre los cuales el níquel precipita 
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cuando el hidrógeno es introducido al interior del auto­
clave. 

3.3.3. PRECIPITACION DE COBALTO. 

La obtención del cobalto es muy similar a la -
descrita anteriormente. 23. Los núcleos para la inicia-­
ci6n de la reacción son producidos mediante la adición 
de una solución que contiene 2.Bg por litro de cianuro -
de sodio y 0.2 g por litro de sulfuro de sodio en una s2 
lución que contenga 35g por litro de cobalto en forma de 
sulfato con una relación de amoniaco a cobalto entre 2.4 
y 2.6 a l. La reducción se lleva a cabo usando una pr~ 
sión de hidrógeno de 300 psig a 180°C. El polvo sembra­
do producido es usado como catalizador durante las subs~ 
cuentes etapas de densificación. 

Algunos estudios cinéticos se han llevado a ~ 
bo, 7,24-29, y los resultados son esencialmente los mis­
mos que los reportados para soluciones de níquel. La r~ 
ducción ocurre solamente en una superficie sólida, para 
ello se ha usado grafito. 24. La velocidad de reducción 
es independiente de la presión parcial de hidrógeno es -
decir que la reacción es de orden cero con respecto al -
cobalto en solución amoniacal. Sin embargo la dependen­
cia en la presión de hidrógeno es compleja, la velocidad 
es proporcional a la cantidad de grafito coloidal preseil 
te. Se sugirió un mecanismo en el cual una especie ca-­
balto es absorbida en sitios fenólicos en el grafito, el 
cual reacciona para dar unas especies cobalto que conti~ 
nen dos átomos de hidrógeno agregados y éste descompone 
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al metal. La reducci6n de sulfato de cobalto en solu­
ci6n de acetato de amonio también se ha investigado, y 
los resultados sugieren que acero inoxidable y vidrio c~ 
talizan la reacción. 

3,3,4, SEPARACION DE METALES DLJR,ANTE LA PRECIPITACION 
POR HIOROGENO, 

La mayor parte, de los procesos usados ahora 1 

para la producción de polvos metálicos por precipitación 
por hidrógeno usan soluciones amoniacales de las sales -
metálicas. Los potenciales de reducción de los compl~­
jos aminas de diferentes metales en solución serán gene­
ralmente diferentes. 

Sin embargo , puesto que el valor del potencial 
para un metal particular depende de su concentración en 
la soluci6n 1 una etapa puede ser al canzad a donde el me-­
tal depositado prirrero llegue a ser cont aminado por el -
próximo metal en las series presentes. Esto ocurre 1 por 
ejemplo, cuando soluciones de cobre contienen níquel. 13 
Primero precipita el cobre, pero cuando la cantidad pre­
se nte como sales cae de un valor suficientemente bajo el 
níquel es depositado en la superficie del cobre 1 sin em­
bargo cuando la suspensión del cobre es agregada antes -
de la próxima "densificaci6n" el níquel es disuelto, 
siendo reemplazado por el cobre. De este modo, ocurre 
poco o nada de contaminación del polvo de cobre final. 

La separación de metales que tienen potencia~ 
les bastante diferentes es fácil. El zinc y hierro, por 
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ejemplo, no precipitan del todo, La separación más im-­
portante que se ha 118\;ado a cabo comer~.ialmente es co­
balto de níquel. Esto ha sido estudiado en detalle, y -

se han desarrollado métodos para llevar a cabo ur1a sepa­
ración eficiente. 5i7i30¡3l. Aunque el níquel sería pr~ 
cipitado antes del cobalto en soluciones ácidasi los CD.!] 

plejos amoniacales de níquel son más estables que los de 
cabal to bivalente, así que en soluciones amoniacales el 
cobalto precipi taria primero. Sin embargo como se indi·­
có en la descripción de los procesos para la obterición ·· 
de níquel y cobalto, el n~quel es recuperado prime1~ de 
las soluciones conteniendo ambos metales. La raz6n por 
la cual el cobalto no precipita bajo estas condiLiones -
es probablemente que en las operaciones prscedentes la -
solución de amoniaco es o:x.idada. El cobalto probab1eme,::; 
te se oxida al estado trivalente 1 formando Co(NH3 )

5
. ~ -

H o+++ . 1 t . 1 d . é d ' t ~ ~ 
2 

r e igua. men e si a re ucci 1n e es e ocurre e 1
· , -

presencia de hidrógeno, la reacci1]n seria muy lenta, co~ 

mo son la mayor parte de las rE:'acc.iones de complejos t:r;i 
valentes de cobalto . 

.3. 3. 5. USO DE CAT ALIZPOORES ORGANICOS EN LA PRECIPIT ~ 
CION DE NIQUEL. 

La reducción de níquel en solución amoniacal -
por hidrógeno ocurre solamente en superficie catalítica­
mente activa. Las superficies inactivas son activadas, 
por ejemplo, en presencia de 0.1 ó 0.2g. por litro de ~ 
antroquinona. 32,33. Otros materiales se dice que para 
conducirse de una manera similar son substituidos por ªD 
troquinonas, benzoquinona, naftaquinona, fenoles orto- y 

parapolihidricos, ácido tónico, y morin. La aplicación 
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de estos compuestos en la producción de metales revesti­
dos por varios sólidos particulares se ha descrito 54, y 

se ha discutido la forma mediante la cual actúan. 

La velocidad de reducción de la sal de níquel 
depende del area A de la superficie catalíticamente act1 
va. La ecuación de velocidad puede ser escrita. 

Velocidad 

= KA Í H J ( 5. 17) ' 2 L -

donde k es la constante de velocidad específica. En prg 
sencia de antroquinona la misma ecuación de velocidad es 
válida y la energía de activación aparente permanece sin 
cambio en 10.2 kcal/mol, aunque la velocidad puede ser 
20 veces más rápida que en ausencia del catalizador. 

El modelo siguiente de sistema si ajusta a és­
tos hechos. La superficie de cada nucleo está cubierta 
por una capa adsorbida de níquel conteniendo iones, asi 
que la velocidad de reducción de esta está controlada 
por la velocidad a la cual las moléculas de hidrógeno ~ 
son adsorbidas en la superficie. Bajo condiciones cons­
tantes de agitación ésta es proporcional a la presión ~ 
parcial del hidrógeno y al area superficial. Es razona-­
ble considerar que la reacción entre las especies níquel 
adsorbido y moléculas de hidrógeno adsorbido tiene lugar 
solamente en ciertos sitios reactivos. La antroquinona 
aumenta el número de tales sitios sin afectar la ecua- -
ción de velocidad tal como indica la energía de activa~ 
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ci6n aparente. 

Cuando polvo de níquel de gran area superfi- -

cial por unidad de masa y al ta actividad catalítica es -
usado para proveer la superficie reacti'Ja, solamente un 
aumento muy ligero es observado por la adición de antro­

quinona. Otras formas de polvo de níquel de baja acti\l.i 
dad da velocidades de solamente un ventiavo de las en.::::o,:} 
tracias cuando es agregado el catalizador. La velocidad 

se incrementa linealmente conforme se incrementa la u::in­

centración de la antraquinona, alcanzando una 'Jelocidad 

máxima límite. Este hecho hace improbable que la e:<p1i­
cación alternati\/a del efecto del catalizador sea Jt.di-· .. 
da, es decir, que la antraquinona incremente la entropia 
de activación de la velocidad controlando el proceso. -· .. 
Sin embargo, no hay razones ob,;ias para que ocurriera ui-1 

incremento tal en la entropía hasta que una concentra- -

ción límite de antraquinona se haya alcanzado, y enton--~ 
ces permanezca constante a más altas concentraciones. 
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4. TECNICAS EXPERIMENTALES QUE.SE HAN P.PLIC.ADO PARA ESTU 
DIAR ESTOS TIPOS DE REfaLCIONES. 

4 .1. INVESTIGACIONES REALIZflDAS USANDO UN DISCO ROT ATD­
RIO. 

La mayor parte de los estudios han sido hechos 
con discos metálicos o minerales disolviéndose en solu~ 
ciones que contienen iones cianuros. Con el objeto de -
evitar reacciones electroquímicas los discos de metal, -
de aproximadamente 2 cm. de diárrEtro, fueron tratados y 
montados en receptáculos aislados eléctricamente. De es­
ta forma la reacción se lleva a cabo uniformemente en la 
superficie expuesta y el area de sólido en contacto con 
la superficie permanece constante. Si la cantidad de ~ 
cada soluto consumido durante la reacción es pequeña co~ 
parada con la cantidad total en la solución e ntonce s la 
concentración de reactivo puede considerarse constante 1 

y es por eso que la velocidad de la reacción bajo condi­
ciones dadas de concentración, reactivo 1 temperaturaj y 
velocidad de rotación del disco es constante durante ca­
da experimento. 

4.1.l, CRITICA DE LOS RESULT.ADOS OBTENIDOS USANDO DISCOS 
ROTATORIOS. 

Los resultados concuerdan con los obtenidos 
por otros métodos experirrEntales. Existe evidencia 10, 
definitiva de que algunas de las reacciones estudiadas -
que están controladas por difusión bajo algunas condiciQ 
nes es concluyente. Sin embargo es necesario señalar --
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que la velocidad de reacci6n es notablemente inferior a 
la predicha por la teoria de Levich. Con plata y sulfu­
ro cuproso, ésta es más inferior, aún en el caso de que 
se produzca azufre. Esto es casi seguro se deba a la -­
formación de capas de materiales insolubles durante los 
primeros pasos de una serie de reacciones consecut i vas -
tal , como lo sugiri6 Kakovsky. 1-5,6. 

4.2. OTRAS INVESTIGACIONES USANDO TECNICAS EXPERIMENTfar,..,~ 

LES DIFERENTES DE LAS DE DISCOS ROTATORIOS DEL SOLI 
OO. 

4.2.1. CINETICA Y MECANISMO DE DISOLUCION DE PLATA Y ORO 
EN SOLUCIONES CIANURO. 

Varias investigaciones r eciente s s e han lle\1a­
do a cabo usando, superficies de metal inmóvil cuidados_§ 
mente preparadas en so1 uciories agitadas de l os reacti­
vo s . 7,8,9. Los resultados se resumen a continuación: 

(i) La velocidad de disoluc ión depende del 
area superficial del metal en contacto con la solución, 
es decir que el mecanismo de la reacción es heterogeneo. 

(ii) La velocidad de disolución 10, depende -­
de la velocidad de agitación, o sea que un proceso de -­
trasporte está al menos parcialmente controlando la vel.Q. 
cidad bajo las condiciones estudiadas. 

(iii) El aumento critico de la energía de ac­
tivación observado en algunas reacciones es del orden de 
2 - 5 kcal. g. átomo el cual es un valor característico 
de los procesos de difusión. 
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(iv) En el caso de algunas reacciones entre m~ 
tales y iones cianuro aproximadamente 2 g iones de cían~ 
ro libre fueron consumidos por cada átomo g de metal di­
suelto y aproximadamente 0.9 g mol de peróxido de hidró­
geno fue producido por cada 2 g átomos de metal disuel-­
to. 8. 

También el efecto de cambiar la concentración 
de cianuro y la presión parcial de oxigeno fue el mismo 
que el observado en los experimentos con los discos rot~ 
torios. 
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5. TECNICA EXPERIMENTAL 

Este estudio se orientó a la determinación de 
la cinética y mecanismo de la reacción entre una solu- -
ción de sulfato de níquel amoniacal e hidrógeno en candi 
ciones similares a las utilizadas en el proceso de obteD 
ción de polvo de níquel en escala industrial. Sin embar­
go, debido a las limitaciones presentadas por el equipo 
de experimentación y fundamentalmente por la reacción -­
misma se restringió la presión y temperat ura de trabajo. 
La restricción principal que se tuvo fue que la celda de 
conductividad usada en las mediciones no estaba diseñada 
para soportar condiciones tan drásticas; pero a pesar de 
todos los problemas encontrados se puede considerar que 
si hubo una contribución modesta a aumentar el conoci- -
miento de la reacción, A continuación se dan algunos d~ 
talles de la técnica experime ntal propuesta. 

5.1, DESCRIPCION DEL EQUIPO 
5. l. l. REPCTOR. 

Se dispuso para los experimentos de un reactor 
bach de acero inoxidable de Brighton Cooper Works, Inc. 
Cincinnati, Dhio. El reactor consta fundamentalmente de 
un tanque cilíndrico con capacidad aproximada de 40 l., 
provisto de sistema de calentamiento controlado automáti 
camente y de agitador controlado manualmente. 

El campo cilíndrico cuenta con una escotilla -
en la parte superior por la cual se carga, dos mirillas 
a los lados de ésta. A una de las cuales se le adaptó -
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un termopozo y a la otra una celda de conductividad 1 dos 
entradas que dan paso al nitrógeno e h~ drógeno¡ una que 
penetra por un costado del tanque y que se prolonga hasta 
el fondo y la otra en la parte superior del tanque res·­
pectivamente, se muestrea y descarga por una válvula si­
tuada en la parte inferior del tanque. 

La agitación se lle11a a cabo mediante una aspa 
grande y dos peque~as que van dentro de una chaqueta de 
enfriamiento 1 este sistema de aspas está movi do por un -
motor de 3/4 de HP. que tiene ac,oplado un sistema de 
transmisión con control de velo ~idad man ual. 

El calentamiento se }leva a cabo rrediar;te un -
sistema de resistencias de control au lomá t i co cuya temp~ 
ratura se fija y lee en una carátula si L-'ada en el tabl~ 
ro de control y además tiene la particularid ad de que e1 
calentamiento puede hacerse lent o o r ápido según i ntere­
se al caso de que se trate. 

Las figuras A y B muestran el detalle de la -­
constitución del reactor, 

5.1.2. PURGA DE N
2 

y ALIMENTACION DE H
2

. 

Se hace correr nitrógeno a través del recipie~ 
te alimentándolo por la entrada lateral que se prolonga 
hasta el fondo y permitiéndole escapar abriendo un poco 
la escotilla de alimentación, con el objeto de evitar la 
presencia de aire dentro del tanque, ya que el oxígeno -
del aire hace peligrosa la operación, así que cuando es-
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to se logra se suspende la alirrentaci6n y se deja esca~ 
par el nitrógeno dejando solo el minimo necesario para -
evitar la entrada de aire del exterior, (Esto se contro­
la por el manómetro). En ese momento se cierra bien la 
escotilla y ya estando en las condiciorEs requeridas pa­
ra iniciar la reacción se procede a la alimentación del 
hidrógeno por la parte superior del reactor hasta alcan­
zar y mantener la presión requerida, al cabo del tiempo 
fijado para la reacción, se deja de alimentar hidrógeno 
y parte del que hay se sigue consumiendo en la reduc­
ción . 

5,l,-3, TERMOPAR. 

Para lograr una mayor exacti tud en l e med ida de la temp. 
·je la reacción 1 así como para checar el f uncionamiento -
del conductímetro y los demás instrumentos se usó un te~ 
mopar ya que resulta sencillo observar el aumento de tem 
peratura percibido por el termopar e n el conductímetro y 
registrador. 

5 .1.4. INSTRUMENTACION, 

A fin de conocer la conductividad durante la 
reacción se contó con una celda de conductividad 
(PR6000Q) cuya constante es 0.7000 cm-1 , de la cual se 
partió a un conductimetro (PW9501) de PHILIPS y de éste 
a un registrador potenciométrico (164) de HONEYWELL del 
cual se obtuvieron las gráficas mostradas en este traba­
jo y cuyo significado es la variación de la conductivi­
dad de la reacción ocurriendo, 
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La presi6n se controló medi a r,te un manómetro 
ubicado en un tubo que sale de la parte superior del 
tanque cilíndrico. 

5.2. CONDICIONES EXPERIMENTALES. 

Una vez cerrada la escotilla de alimentación -
después de haber purgado con ni trógeno se procede a la -­
alimentación de hidrógeno hasta una presión de 10.5 kg/ 
cm2 en el autoclave, en cuyo interio r la solució n ya se 
encuentra a 65°C. y 85°C. segC:m la corrida de que se tr:E 
te. Se mencion6 ya eri alguna parte del trabaj o que la ·­
temperatura afecta la solubi lidad de los gases i sin ern-­
bargo, para este caso como la temperatura es baja y se -
mantiene constante no produce variacio nes que afecten la 
reacción. La agitaci6n se mantu'JO lo más coristante pos,i 
ble, sin embargo, debido a problemas con el equipo de -· 
ag i tación en ocasiones hubo alteraciones durante la re-­
ducción . 

5.2.1. SOLUCION 

Se trabajó con 40 1. de una solución amoniacal 
conteniendo al níquel que se desea reducir y cuyos compQ 
nentes son sulfato de níquel y una pequeña cantidad de -
sulfato de hierro el cual sirve como catalizador a la -­
reacción de reducción del níquel por hidrógeno, esto fue 
descubierto durante el desarrollo de los procesos en el 
laboratorio de investigaciones de las minas de Sherritt 
Gordon Ltd. cuando observaron que la adición de una sal 
ferrosa a la solución no solo cataliza la reducción del 
níquel por hidrógeno si no que también favorece la form~ 



125 

ci6n de un polvo de níquel muy fino y activo, habiéndose 
preparado con el objeto de observar el efecto de la va~ 
riación de la relación NH

3
/Ni, soluciones con relaciones 

mayores y menores al óptimo reportado en la literatura. 

5.2 .1.1. TIEMPO DE REPCCION. 

El tiempo de reacción se eligió en base a la -
cantidad de niquel reducido. Se observó que a las condi­
ciones de trabajo seleccionadas, el tiempo en el que se 
alcanza la mayor conversión es ocho horas por lo tanto, 
ésta fue la duración de cada corrida. 

5.2.l.2, ,AJ\JALISIS QUIMICO. 

En la discusión de resultados se analizan los 
efectos de la variación de la relación NH

3
/Ni, basta en 

éste inciso decir que el intervalo de variación de est a 
relación fue entre 0.0105 y 20.0, usando cantidades dif~ 
rentes de NiSD

4
.6H

2
o, FeSD

4
.7H

2
o, NH

3 
y H

2
o que oscilan 

entre valores desde 4.773 kg., 79.633 g. y 613, 33g - -
Hasta 14.32 Kg., 238.9 g. y 1840 g. respectivamente y~ 
aforando a 40 l. en todos los casos. Esto último justi­
fica l o que hemos venido diciendo de que se trata de un 
proceso hidrorretalúrgico, más específicamente de una 
reacción de precipitación, que junto con lexiviación y -
purificación de solución integran este tipo de procesos 
y es lo que los distingue de un proceso pirometalúrgico. 
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5.3. PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL. 

Es usado un método conductimétrico para obser­
var la variación de la concentración de los iones metáli 
cos conforme la reacción progresa. Este trabajo sugie­
re un método novedoso y de particular importancia debido 
a que de los resultados obtenidos se puede sacar i nform~ 

ción de la reacción en una forma directa, fácil de visu~ 
lizar e interpretar lo que constituye una fuerte ventaja 
sobre otros métodos y que permite hacer sugerencias y -­
llegar a conclusiones rápidas ya que se puede ver la pr_g 
sencia de acontecimientos extraRos en el momento en que 
se presentan que posibleme nte no se observarían sin un -
método adecuado. El procedimiento experimental es como 
sigue: una vez cargado el tanque con la solución amonia­
cal y llevado a una temperatura de 65°C y 85°C según la 
corrida, es purgado con nitr ógeno, después se carga el 
hidrógeno hasta una presión de 10.5 Kg/cm2 empezando asi 
la reducción. Ahora la información se refleja en la gr~ 
fica del registrador potenciométrico, el cual está cone~ 
tado a un conductímetro y éste a su vez a la celda de -­
conductividad la cual está en contacto con la mezcla re­
accionante de tal manera que se puede percibir cualquier 
variación en ésta. Por otra parte y con el objeto de -­
complementar la información anterior se tomaron las mue~ 
tras a las que nos referimos en subcapítulos anteriores. 

Debido a que el equipo disponible no permite -
trabajar a presiones mas elevadas de 10.5 Kg/cm2 ésta se 
mantuvo constante durante las corridas así mismo la tem­
peratura no se varió gran cosa, otro de los problemas im 
portantes que presenta el equipo es la dificultad de ob-



127 

tener muestras representativas ya que el conducto por el 
que se muestrea es bastante grande además de presentar­
se el gravísimo problema de que se bloquea a causa del -
níquel que se va reduciendo conforme transcurre la reac­
ción. 

No obstante las dificultades en la investiga-­
ción de esta reacción, se dispone la información amplia 1 

la mayor parte de la cual encaminada a las mejores candi 
ciones para la producción comercial de níquel, de ahí su 
importancia y la razón por la cual fue escogida. 

5.3.1. MUESTREO 

Durante la reducción fuero n tomadas muestras -
por una válvula situada en la parte inferior del tanque 
a intervalos convenientes de tiempo para el análisis, -­
con el objeto de observar la variación exacta de las coD 
centraciones de los reactivos en el transcurso de la re­
acción. Los intervalos de tiempo entre muestra y mues-­
tra fueron de 30 minutos para las primeras corridas y de 
15 minutos para la última, esto con el fin de observar -
mejor la variación de la concentración lo cual fue difí­
cil. Las muestras fueron de 50 ml. aproximadamente pa­
ra hacerla representativa ya que el conducto por el - -
cual se muestreo es grande. Los resultados de las dife­
rentes corridas son referidos en §. 
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5.3.2. ANALISIS QUIMICO 

2+ 
Se analizaron las cantidades de Ni y NH

3 
en 

cada muestra por volumetria 3, titulando el Ni2+ con 
EDTA O.lM y como indicador murexida y el NH

3 
HCl l,OM y 

como indicador anaranjado de metilo para el amoniaco, 
como para la alimentación. 

El ion níquel forma dos complejos amoniacales 
estables cuando se añade una pequeña cantidad de una d,i 
solución de hidróxido de amonio a otra de una sal de ní­
quel (Ni SO q, 6H

2
o de calor verde) y se forma :.Jn precip1 t~ 

do verde palido de Ni(OH)
2 

el cual se disuel·ve por adi .. ~ 
ci6n de mas hidróxido de amonio dando una disolución 
azul que todavía con mas hidró.xido de amo11i.o cambia de -
color a azul violeta claro, condiciones en las cuales se 
procedió al análisis de Ni2+. 

Se sabe de la literatura que este complejo 
azul violaceo claro es el ion hexaamino níquel, 
Ni(NH

3
)6++ puesto que el mismo color también lo presen-­

tan el Ni(NH ) Cl cristalino y otros cristales que con­
tienen 6 mol~c~la~ de amoniaco por cada ion de níquel y 

por que los estudios co~ rayos X han revelado la presen­
cia de estos cristales de complejos octaédricos en los -
que las 6 moléculas de amoniaco están situadas alrededor 
del ion níquel en los vértices de un octaedro regular. 

El complejo azul es probablemente el ion tetr~ 
amino dihidrato níquel, Ni(NH

3
)
4

(H
2

o)
2
++. Estudios cui­

dadosos del cambio de color en la concentración crecien-
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te de amoniaco indican que estas moléculas se van adici2 
nando una a una y que existen todos los complejos si- -
guientes: Ni(H

2
o)

6
++, Ni(H

2
o)

5
(NH

3
)++, Ni(H

2
0)

4
++(NH

3
)
2
++ 

Ni (H o)++, Ni(H o) (NH )++J Ni(H o)(NH3) ++y 
26 25 3 2 5 

Ni(NH
3

)
6

++. 

No existe un orden acerca de la estabilidad o 
composición de los complejos, excepto que frecuentemente 
los iones unipositivos adicionan dos moléculas de amoni~ 
ca, los bipositivos 4 y los tripositivos 6. Se explica 
esta regla por el principio de electronegatividad; si los 
enlaces rretal-nitrógeno tienen un 5CJ% de carácter iónico, 
estas fórmulas conducen a una carga eléctrica cero sobre 
el átomo metálico. 

Podemos concluir que los complejos estables ~ 
del níquel son: Ni(NH

3
)
4

++ Y Ni(NH
3

);+ y de los valores 
reportados en la literatura 2, de las constantes de est~ 
bilidad son mayores las del níquel EDTA que las del ni-­
quel amoniaco lo cual justifica la aplicación del método 
de análisis puesto que el amoniaco es desplazado por el 
EDTA. 
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6. RESULTADOS EXPERIMENTALES 

Un mecanismo de nucleación durante la reduc--­
ción con hidrógeno de cobre a partir de sus sales solu-­
ción acuosa ha sido reportado por varios autores. 1 Aun-­
que de éste estudio el sistema investigado estaba forma­
do por sales de níquel no existe ninguna razón para pen­
sar qu e el mecanismo inicial de formación del níquel me­
tálico sea diferente al de nucleación. 

La mayor parte de los autores que han estudia­
do éste sistema están de acuerdo con lo mencionado en -­
párra f os anteriores y existe en lo general bastante in-­
formación acerca de la cinética; sin embargo, no se ha -
he cho ningún i ntento para probar el mecanismo inicial de 
nucleación . 

Por consiguiente los objetivos principales de­
éste trabajo se orie ntaron hacia el establecimiento de -
argumentos que permitan al menos cualitativamente el 
esclarecimiento de ésta primera etapa. Tal como se men­
cionó en la parte introductoria de éste trabajo los con­
ceptos de la teoría clásica de la nucleación son inapli­
cables dada la escasa solubilidad de los metales en agua. 

En éste estudio se utilizó un método conducti­
métrico para seguir la c i né tica de la reacción. La con­
ductividad eléctrica de la solución fue medida y regis-­
trada continuamente y simultaneamente se analizó el con­
tenido de níque l y amoniaco libre de la solución. La in 
formación obtenida mostró muchos de los aspectos ya con~ 
cidos de la cinética de éste tipo de reacción a saber. 
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De acuerdo con las f iguras de la 6.1 a la 6.5-
que provienen y se complementan con los resultado"s de 
las tablas 6.1 a la 6.5 a) y b) puede comprobarse que -­
cuando la relación molar de NH /Ni es de 2, el níquel -­
pue de reducirse completamen te,

3
quedando al final de la -

+ 
reducción todo el amoniaco neutralizado por el H gener~ 

do, tamb ién puede observarse que no todo el níquel se -­
reduce cuando la concentración inicial de NH es menor -

3 
que la requerida para neutral izar el ácido formado dura~ 
te la reducción lo que se t raduce en una disminución del 
pH que para la reducción, y cuando la concentración ini­
cial de NH

3 
fue mucho más alta que la requerida este -

quiométricamente puede notarse un final abrupto debido a 
la formación de compl e jos. 

Para establecer una comparación entre nuestros 
resultados y los obtenidos por otros investigadores 2 -­
trazamos al lado de las gráficas que obtuvimos las obte­
nidas por ellos, aunque , debemos recalcar el hecho de -­
que las condiciones de trabajo fueron bien distintas 
como se indica en cada curva. 

La corrida No. I dió una gráfica como las mos­
tradas en las figuras de l a (6.1) a la (6.8). Se toma-­
ron muestras cada 30 minutos. El rollo del registrador -
se hizo correr a una velocidad de 2 minutos por pulgada, 
durante los primeros 65 minutos, con el objeto de obser­
var con más precisión las variaciones en un pequeño in-­
tervalo de tiempo, posteriormente las velocidades fuoron 
de 5 y 10 minutos finalmente y asi se conservo hasta fi­
nalizar ésta y las siguientes corridas. 
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Se observo durante los primeros 80 minutos de­
acuerdo a las figuras (6. 1) a (6.3), una serie de ciclos 
que duraron de 6 a 8 ó 9 minutos y que parten de un pun­
to de menor conductividad seguido por un brusco increme~ 
to de ésta en una fracción de minuto y que posteriormen­
te va disminuye ndo en el tiempo que dura el ciclo para -
después en una fracción de minuto volver a incrementar -
la conductividad y asi sucesivamente hasta terminar los­
ciclos, habiendose mantenido constante el promedio de la 
conducti vidad, a esto siguio un periodo de conductividad 
casi constante con pequeñas bruscas variac i ones que po-­
drian recordar a los ciclos anteriores de acuerdo a la -
figura (6.4), después vino un periodo de cambios brus--­
cos e irregulares que duro aproximadamente 50 minutos, -
al cual siguio una perueña disminución en la conducti-- ­
vidad durante 15 minutos y se mantuvo constante hasta -­
completar 4 horas, ésto esta represen t ado por las figu-­
ras (6.5), (6.6), durante la siguiente 1.30 horas se re­
pitieron los ciclos como al principio y durante éste pe­
ríodo de tiempo el registrador potenc i ométrico utilizado 
indicó variaciones desde 30 mv. hasta 66.5 mv. y nueva-­
mente hasta 24 mv . las figuras (6.7), (6.8), muestran -­
ésta sección, la parte final de ésta corrida fue un pe-­
queño intervalo de conductividad constante y otro de cam 
bias bruscos. 

Las figuras de la (6.9) a la (6.12), muestran­
los resultados obtenidos en la corrida No. 2 en la que -
la relación de NH3/ Ni fue menor de 2. 

Durante las primeras 5 horas de esta corrida-­
se observo un aumento casi constante en la conductividad 
con pequeñas variaciones a lo largo del intervalo, las -
figuras (6.9), (6.11), muestran éste resultado, y se 
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pueden identificar al principio de la corrida unos ci--­
clos pequeños diferentes a los de la primera corrida en­
que, en éstos aumenta la conductividad, los ciclos des-­
pués se van desvaneciendo hasta que no se pueden obser-­
var. En la siguiente 1.30 horas la conductividad se man 
tuvo con pequeñas variaciones, figura (6. 12), casi en el 
mismo valor para disminuir unos 20 mv. durante la ulti­
ma 1 . 30 hora . 

El comportamiento de la conductividad en la -­
primera parte de la corrida No. 3, fue muy similar al de 
la primera parte de la corrida No. 2 solo que el aumento 
en la conductividad fue mucho más discreto y hubo menos­
variaciones bruscas a lo largo de la grafica de las fig~ 
ras (6.13), (6. 14), que ilustran esta situación. 

Se hicieron dos corridas de las cuales la in-­
formación gráfica que se tiene no es satisfactoria debi­
do a que la celda de conductividad fue afectada por la -
solución. 
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7. DISCUSION DE RESULTADOS 

Se encontró en la practica que cuando hay en -
la solución original la relación molar de dos moles de -
amoniaco por mol de niquel, como se observa en las ta--­
blas de resultados de las corridas 3 y 5, en las que el­
nique l reducido fue el 97.375io y el 95.7 io respectivame~ 
te del níquel original cargado, ó relaciones muy cerca-­
nas a ésta, la mayor parte del níquel es reducido al fi­
nal de la reacción y la ~ayor parte también del amoniaco 
es neutralizada por el H generado. Esto es congruente­
con lo reportado de que a una relación original de NH /­
Ni = 2, al final de la reacción todo el níquel ha sid6 -
reducido y todo el amoniaco neutralizado. 

En las tablas de resultados de las corridas 
2 y 4, en las que el níquel reducido fue el 41.4 o/a y 

81.95 o/a respectivamente del níquel origi nal cargado, --­
se puede observar que hay menos amoniaco en la solución­
original que la cantidad este quiometrica necesaria para 
la reducción completa y esto se aprecia puesto que la r~ 
lación de NH /Ni es menor de 2, aquí el pH de la solu--­
ción cae por~ue el amoniaco es neutralizado y la reduc-­
ción se detiene antes de que el níquel sea reducido com­
pletamente. 

Podemos ver que en la corrida No. 1 5e redujo­
solo el 67 io del níquel debido a que habia más de dos -­
moles de amoniaco por mol de níquel en la alimentación -
original y en éste caso conforme procede la reducción -­
se incrementa la relación de NH /Ni y forma más comple--

3 
jos antes de reducir todo el níquel y también se para la 
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reducción. 

El pequeño cambio en la temperatura de traba-­
jo no produce variación en el coeficiente de temperatu-­
ra de cambio de solubilidad que amerite atención en este 
caso. 

Ahora, por lo que a las gráficas obtenidas en­
el registrador se refiere podemos observar lo siguiente: 

Observando la primera corrida en una forma com 
pleta se ve claramente que hubo una disminución en la -­
conductividad entre sus puntos extremos, esta es debida­
probablemente a que la reducción fue detenida o más bien 
disminuida debido a que el amoniaco no fue neutralizado­
como se explicó antes a causa de su relación de NH /Ni -
mayor de 7 al principio de la reacción. Atribuyo Tos -­
ciclos mostrados por las figuras (6.1) - (6.3) y (6.7),­
(6.8), al principio de ésta reacción a reducciones rápi­
das de níquel que aumentan la conductividad al momento -
seguidas por un período de incremento de la relación --­
de NH /Ni y formación de más complejos que disminuye la 
reduc~ión y con esta la conductividad, el período de co~ 
ductividad casi constante puede ser debido a que la rel~ 
ción NH / Ni es tan grande y hay tantos complejos pre-­
sentes ~orno para que la reducción prosiga a las condici~ 
nes existentes de presión y temperatura, el período de -
cambios bruscos e irregulares de casi una hora que no -­
siguen ningún patrón puede ser atribuido a la inconsis-­
tencia de la agitación pues ~orno se refirió en alguna -­
parte de éste trabajo, ésta juega un papel importante -­
en la reducción debido a que ésta no es lo suficiente---
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mente rápida como para despreciar pequeñas variaciones.­
Al iniciar las 4 horas finales de operación de ésta ----­
corrida la relación molar de NH /Ni se situó nuevament~­
como al principio y ciclos semejantes en su mayoría a ~­
los primeros se presentaron otra vez debidos a las mis-­
mas razones de antes, y los no tan semejantes, probable­
mente, a la agitación, los períodos de conductividad 
cons t antes y cambios bruscos de ésta, se repitieron de~ 
manera similar a como al principio. 

En el caso de la segunda corrida, caso en el -
que la relación de NH /Ni fue menor de 0.625 al princi-­
pio de la reacción, s~ tiene evidencia de que, e l aumen­
to casi constante en la conductividad durante las prime­
ras 5 horas de opera~±ón es debido a que el · niquel en -­
el es tado oxidªdo Ni está pasando a níquel en el esta-

º do reducido Ni y este último como todos l os meta l es es-
mejor c onduct or, durante el tie mpo que s iguió a esto la­
conductiv idad se ma ntu vo cas i constante y luego una pe-­
queña disminución debido probablemente a la ca i da de pH 
de la s olución y a la neutralización del amoniaco. 

En la corri da No. 3 se observa un aumento en -
la conductividad s eme j ante a las 5 primeras horas de la 
segunda corrida pero más discreto y más constante, cau-­
sado similarmente por la formación cont i nua de níquel m~ 
tál i co, con la dif erencia de que en éste caso éste aume~ 
to debió continuar de l a misma manera hasta finalizar, -
es dec i r, hasta haber conseguido reducir todo el níquel­
Y neutralizar todo el amoniaco, punto en el cual se esta 
b i li zara la conductividad. 
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CONCLUSIONES 

La medición de la conductividad como método -­
para rastrear la cinética de la nucl eación ha sido apli­
cada con éxito en soluciones acuosas de substancias li-­
garamente solubles. Desafortunadamente la dependenc i a -
de la conductividad con la concentración y temperatura-­
puede ser irregular. Se pueden mencionar varios ejem--­
plos en los cuales ha sido aplicado para determinar el -
tiempo que tarda en la aparición de la nueva fase. En -
el caso del presente estudio es pertinente señalar que -
no se encontró información previa en cantidad suficien-­
te de la conductividad de los complejos amoniacales de -
níquel para tener un punto de comparación de las gráfi-­
cas obtenidas en éstos experimentos. 

Regresando al problema del fenómeno de la nu-­
cleac ión es conveniente discutir en forma breve cuales -
son las teorías existentes acerca del mecanismo de apa-­
rición e una nueva fase: 

a) Teoría de Gilbbs Volmer 

La aparición espontanea de una nueva fase ocu­
rre cuando un sistema se encuentra en un estado de dese­
quilibrio y cuando la desviación del equilibrio es sufi­
ciente para que se lleve a cabo la aparición de esa 
nueva fase. Obviamente la generación de una nueva fase­
no es nada más que una tendencia a regresar al sistema -
a su estado de equilibrio. La mayoría de las teorías -­
modernas de transformaciones de fase están basadas en -­
las ideas de Gibbs. De acuerdo con las ideas de Gibbs.-



140 

un sistema aislado se encuentra en estado de equilibrio­
si cuando la energía del sistema es constante un peque-­
ño c ambio en su estado reduce o no afecta el valor de la 
entropia. Sin embargo si este cambio en el estado de -­
equilibrio aumenta la entropia entonces la estabilidad -
del sistema se ve afectada y el sistema se ve afectado -
en su estado de equilibrio. Esto constituye la base de­
la t eoría de Gibbs Volmer la cual en resume n establece -
qu e el tamaño de l nucleo depende del grado de desplaza-­
mie nto del equilibrio del sistema. 

Un resum en del desarrollo metemático de ésta -
teoría se da en el apéndice "A". 

Teoría de Christiansen.- Esta teoría está ba­
sada e n la idea de la formación de cadenas poliméricas -
es dec ir , como si fu ~ ra una r eacción química de polimer~ 
zacion. En éste caso el nucleo contien8 un número fijo­
de átomos y no depende del grado de sobresaturación de -
la solución. Un resumen de ésta teoría se puede ver en­
la r e ferencia No. 1 

En la formación de nucleos de níquel durante -
la reducción por hidrógeno en medio acuoso las ideas bá­
s icas de la teoría de Gibbs no pueden s er aplicadas dado 
que los metales son practicamente insolubles por lo tan­
to, es mu y probabl e que la teoría del nucleo constante -
pudiera ser aplicable a este problema . Como ya se men-­
cionó anteriormente en e l caso del cobre existe alguna 
evidencia experimental de que la rapidez de nucleación -
es independiente de la temperatura y las actividades 

desde el punto de vista de la teoría del nucleo constan­
te. 



141 

Aunque en los experimentos reali zados en éste­

trabajo no fue posible por este método obtener informa-­

ción de la etapa de nucleación la medición de la conduc­

tividad eléctrica pare ce ser un buen sistema de control­

d e l proceso a escala comercial ya que la formación de -­

un cristal incluye basicamente dos etapas: Nucleación -

y crecimi ~ nto. Siendo más fácil de controlar el proceso 

que en e l caso por ejemplo, de la medición de pH de la -

soluc ión. 

Se resumen las conclusiones obtenidas en éste-

trabajo: 

a) Es necesario tener información de la condu c 

tividad e l é ctrica de los compl ej os amoniacales con el -­

objeto de t ener un punto de c omparación. 

b) El método utilizado en éste trabajo no es -

adecuado pa ra estudiar la nucleación ya qua la conducti­

v i dad eléctrica de la solución usada es grande, al menos 

e n e l intervalo de concentraciones usado comercialmente­

sin embargo, no se rechaza l a idea de poder trabajar con 

soluciones más diluidas. 

c) El rastreo de la reacción mediante la medi­
da de la conductividad eléctrica fue muy bueno ya que -­

l os cambios de concentrac ión fuero n facilmente detecta-­

bles. 
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CARGA: 
40 Litros 

REACTIVOS 
NiS0

4
.6H

2
0 

NH 
J 

FeS04 .7H.zO 

H2 

FIGURAS Y TABLAS 
TABLA 1 A 

CORRIDA ~Jo. 

4.77J Kg. 

61J.JJ g. 

79.633 g. 

1114 

TEMPERATURA DE OP.: 
85°C = 185°F 

PRES ION OC OP. 

150 lb/pulg. 

Muestras tomadas c/30 min. 

RESULTADOS DE LOS ANALISIS: 

',ILJESTRA TIEMPO ml. HCl 1.0 M ml. EOTA o. 1 M EN 1 1. de sln. En 40 1. de sln. 
No. hr. para tit. NH

3
(1 para tit. Ni(0 .5 g. NH3 g. Ni g. NH

3 
g. Ni. 

ml. de Sln.) ml. de sln.) 

1 O.JO 2.45 1.6 4 1.65 18.7912 1666 751 .20 
2 1.00 2.35 1.45 39 .95 17.0258 1598 581 .032 
3 1. JO 2.35 1.25 J9.95 14.6774 1598 587.20 
a 2.00 2.30 1.23 J9.10 14.4226 1564 577.60 
5 2.30 2.JO 1. 17 39. 10 13 .738 1564 54? . 52 
5 3.00 2.20 1. o 37.40 11.542 1496 469.68 
7 3.30 2. 15 0.95 36.55 11. 1548 1462 466. 192 
8 4.00 2. 10 0.95 35.70 11.1546 1428 46ó. 192 
9 4.30 2.13 0.90 36.25 10.567B 1450 422.712 

10 5.00 2.10 0.70 35.70 8.2194 1428 328. 776 
11 5.30 1.90 0.80 32.30 9.3936 1292 375.744 
12 6.00 1.80 0.50 30.50 7.0452 1224 281. 808 
13 6.30 1. 95 0.60 33.15 7.0452 1326 281.808 
14 7 . 00 1. 90 0.60 32.30 7.0452 1292 281. 808 
15 7.30 1.90 32.30 1296 
16 8.00 1.80 0.53 30.60 6.2232 1224 248.928 



2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

11 

12 

13 

1a 

15 

16 

17 

18 

T A B L A 1 B 

e o R R I o A No. 

RELACIONES MOLARES OBTENIDOS EN CPDA MUESTRA : 

MOLES oe: NH EN 
1 1. DE StN. 

2.45 

2.35 

2.35 

2 . 30 

2.30 

2.20 

2.15 

2.10 

2.125 

2.10 

1. 9 

1.6 

1.95 

1. 9 

1. 9 

1.8 

MOLES oe: Ni EN . 

1 1. DE SLN. 

0.32 

0.2915 

0.251 

0.246 

0.234 

o. 1965 

0.19 

0.19 

0.2675 

o. 1405 

0.16 

0.12 

o. 12 

o. 12 

0.103 

CALCULOS 1-ECHJS CON REGLA DE CALCULO. 

RELACION MOLAR NH
3 

Ni 

7.67 

6.05 

9 . 35 

9 .48 

9.6 

11. 1 

11 . 3 

11.05 

7.95 

14.9 

11.85 

15.0 

16.25 

15.8 

17.0 

144 Bis. 
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CARGA: 
40 Litros 

REACTIVOS 

NiS04 .6120 

NH = 1840. G. 
3 

14.32 Kg. 

FeS0
4

.7120 = 238.9 g. 

H 
2 

MUESTRA TIEMPO m. HC1 1.0N 
No. hr . para tit. NH (1 

ml. de sln. )3 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

11 
12 

13 

1il 

15 
16 

17 
18 

0.00 

0.30 

1. 00 

1.30 

2.00 

2.30 

3.00 

3.30 
4.00 
4.30 
O.DO 
5.00 

5.30 

5.00 

6.30 
7 .00 

7.30 
8.00 

.20 

.20 

.40 

.55 

.50 

. 40 

.45 

.45 

.40 

.40 

.40 

.35 

.50 

.55 

.50 

.55 

.40 

.40 

T A 8 L A 2 A 

C O R R I D A D No.2 

TEMPERATURA DE OP. : 
65°C = 149°F 
PRES ION DE OP. : 

150 lb/pulg. 

145 

Muestras tomadas c/30 min. 

RESULTADO DE Lll3 ANALISIS 

ml. EDTA O. 1M En 1. de sln. 
para tit. Ni- g. NH

3 
g. Ni 

ml. de sln. J 

10 .60 

11 . 10 

6.30 

6.10 

6.25 

4. 10 

4. 10 

4.15 

3.80 
3.90 
4.45 
4.70 
4.60 

4.45 

4.40 
4.40 
3.80 

4. 10 

3.40 124 . 4652 

3.40 

6.80 

9.35 

8.50 

6 . 80 

7.65 

7.65 

6.80 

6.80 

6.80 

5.95 
8.50 

9.35 

8.50 
9.35 

6.80 
6.80 

130.0000 

73. 9746 

71.6252 
73.3875 

48. 1422 

48. 1422 

48.7293 
44.6196 

45.7938 
52 .2519 

55. 1870 
54.0132 

52.2519 

51.6648 
51 .6648 

44.6196 

51.6648 

En 40 1. de s ln . 
g. Ni 

136 

136 

272 

374 

340 

272 

3C6 

306 

272 
272 
272 

238 
340 

374 

340 

374 
272 
272 

4970 

5200 

2950 

2865 

2930 

1920 

1920 

1940 

1785 
1830 
2090 

221 0 
2210 

2090 

2060 

2050 

1780 
2060 
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T A 8 L A 2 B 

CORRIDA No. 2 

RELACION MOLARES OBTENIDOS EN CADA PJUESTRA : 

MUESTRA MOLES DE NH EN MOLES DE Ni EN RELACION MOLAR NH
3 

No . 11. DE SL~. 1 1. DE SLN. 
Ni 

0. 2 2.125 0.0100 

2 0 .2 2.215 0.0105 

3 0 .4 1.26 0.3175 

4 0 . 55 1.22 0.45 

5 0 . 5 1. 25 0 . 399 

6 0.4 0.82 0 . 4875 

7 0.45 0.82 0.55 

8 0 . 45 0.83 0.542 

9 0.4 0.76 0.5275 

10 0 . 4 0.78 0 . 513 

11 0.4 0.895 0.445 

12 0.35 0.94 0.3725 

13 0 .5 0 . 9"2 0.545 

14 0 . 55 0.895 0.6125 

15 0. 5 0.88 0.568 

16 0 . 55 0.88 0. 625 

17 0.4 0. 76 0.5275 

18 0.4 0.88 0.455 
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CARGA: 
40 Litros 

REACTIVOS 

NiS0
4

.6H
2

0 = 47733 Kg. 

NH
3 

= 613.33 g. 

FeS0
4

.7H
2

0 = 74.4173 

TABLA 3A 

e o R R I D A No. 3 

149 

TEMP. DE OP. OC O a 4 Hrs. = 65°C 
TEMP. DE OP. OC 4 a 8 Hrs. = 85°C 

PRES ION DE OP. : 

150 lb/pulg. 

Muestras tomadas c/30 min. 

RESUL TADOO 0€ LOS ANALISIS 

MUESTRA TIEMPO tnl. HCl l. OM ml. EDTA O. 1 M En 1. de sln En 40 1. de sln. 
No. hr. para tit. NH 3 ( 1 para tit. Ni - g. NH3 

g. Ni g. NH3 Ni g. 
ml. de sln.) ml. de sln. ) 

O.DO o. 1D 5.70 1.70 ffi . 9294 68 2677.176 

2 0.30 0.30 4.80 5. 10 56.3616 204 2254.464 

3 1.00 0.90 1.60 15.30 18.7872 612 75 1.4888 

4 1.30 1. DO 1.65 17.00 19.3743 680 774 . 972 

5 2.00 1.05 1.50 17.85 17.6130 714 704.520 

6 2.30 1. 10 1.50 18.70 18.7872 748 751.488 

7 3.00 1. 15 1.50 19.55 17 . 6130 782 704.520 

8 3.30 1. 15 1.40 19 . 55 16 .4388 782 657 .552 

9 4.00 1. 15 1.40 19.55 16.4388 782 657 .552 

10 O.DO 1.10 1.40 18.70 16.4388 748 657.552 

11 D.30 1. 15 1.30 19.55 15 . 2646 78'2 610.584 

12 1.00 0.80 1. 30 13.60 15.2646 544 610.584 

13 1.30 0.90 0.55 15.30 6.4581 612 258 .324 

14 2.00 0.80 0.50 13.60 5.8710 544 234.840 

15 2.30 0.80 0.45 13 .60 5.2839 544 211.356 

16 3.00 0.70 0.35 11.90 4.1097 476 164.388 

17 3.30 0.60 o. 15 10.20 1. 7613 408 70.452 

18 4.00 0.60 0.15 10.20 1. 7613 408 70.452 



MUESTRA 

No. 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

B 

9 

10 

11 

12 

13 

14 

15 

16 

17 

18 

150 

TABLA 39 

e o R R I o A No. 3 

RELACIOr-ES MOLARES OBTENIDC5 EN CADA K.ESTRA: 

MOL.ES DE NH3 EN MOLES DE Ni EN RELACION MOLAR NH3 

1 1. DE SLN. 1 1. DE SLN. Ni 

o. 1 1. 14 0.088 

0.3 0.965 0.31 

0.9 0.32 2.81 

1.0 0.33 3.03 

1. 05 0.3015 3.47 

1. 1 0.32 3.44 

1.145 0.3015 3.81 

1.145 D.282 4.06 

1. 145 0.282 4.08 

1. 1 0 . 282 3.9 

1. 145 0. 26 4 . 415 

0.8 0. 26 3.7 
0.9 o. 11 8.4 

o.e o. 1 B.O 
0 . 8 0 . 09 B.9 

0.7 0.0715 " 9.8 

0;6 0.03 20.0 

0.6 0 . 03 20.0 
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MUESTRA 

No. 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

11 

12 

13 

14 

15 

16 

17 

152 
T A 8 L A 4 A 

C O R R I D A No. 4 

TEMPERATURA DE OP.: 

CARGA: 65°C = 149°F 
40 Litros 

PRES ION DE OP. : 

150 lb/pulg. 

Muestras tomadas c/30 min. 

RESULTADO OC LOO ANALISIS 

TIEMPO ml. H::1 1.0M ml. EDTA O. lM En 1 1. de sln. En 40 1. de sln. 

hrs. 
para tít. { 1 pará tít. Ni g. NH

3 
g , Ni g.NH

3 
g. Ni 

ml. de sln.) ml. de sln). 

0 . 00 1.93 20 . 688 475.64 827.200 

0.30 0.43 1.45 15.5266 29'2 . 4 621.C64 

1.00 0.22 0.80 3.740 5.9664 149 . 5 278.655 

1.30 0 . 15 0.50 2.550 5 . 354 102.0 214. 16 

2 . 00 0.10 0.35 1.700 3.7478 68 . 0 149.912 

2.30 o.o 0.45 0.850 4.8186 34.0 192.744 

3.00 
- + 

0.23 0.35 0.425 3.7478 17.0 149.912 

3 . 30 0.25 0.40 0.425 4.2832 17.0 171 . 328 

4.00 0.25 0.35 0.425 3 . 7478 17.0 149.912 

4.30 0.25 0.40 0.425 4.2832 17.0 171.328 

5.00 0.25 0.35 0.425 3.7478 17 . 0 149.912 

5 . 30 0.25 0.35 0 . 425 3.7478 17.0 149. 912 

6.00 0.25 0.30 0.425 3.2124 17. 0 128. 495 

5.30 0.17 0.30 0.289 3.2124 11. 56 128.496 

7.00 0.20 0.35 0.340 3.7478 13.6 149.912 

7.30 0.25 0.35 0.425 3.7478 17.0 149 . 912 

8.00 0.25 0.35 0.425 3.7478 17.0 149.912 

+ De esta muestra en adelante son los ml. de HCl l. OM para titular 10 ml. de 

solución. 
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T A B L A 4 B 

CORRIDA No. 4 

RELACIONES MOLARES OBTENIIXS EN CADA WESTRA: 

MUESTRA MOLES DE NH EN MOLES DE Ni EN RELACION MOLAR NH
3 

No. 1 1. DE SL~. 1 1. DE SLN . 
Ni 

0.7 0.455 1.54 

2 0.43 0.265 1.62 

3 0.22 o. 1185 1.85 

4 0.15 O.C:S15 1.64 

5 0.10 0.0038 1.56 

6 0.05 0.082 0.61 

7 0.025 0.0638 0 . .3925 

8 0.025 0.073 0.3425 

9 0.025 0.0038 0 . .3925 

10 0.025 0.055 0.455 

11 0.025 0.0038 0 . .3925 

12 0.025 0.0638 0.3925 

13 0.025 0.055 0.455 

14 0.017 0.055 0.308 

15 0.020 0.0638 0.315 

16 0.025 0.0038 0.3925 

17 0.025 0 . 0538 0.3925 
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2 
3 
4 
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5 
7 
s 
9 

rn 
11 
12 
13 
14 
15 
16 
-r; 
18 
19 
20 
21 
22 
23 
24 
25 

TABLA 5A 

c o R R I D A No. 5 

CARGA: 

40 Litros 

REACTIVOS: 

NiS0
4

.6H
2

D = 7. 0 Kg. 

flH
3 

= 899.3 g. 

RESULTADO DE LOS ANALISIS: 

155 

TEMPERATURA DE OP.: 

85°C ~ 185°F 

PRES ION DE OP. : 

150 lb/pulg. 

Muestras torradas c/15 min. 

TIEMPO ml. '"Cl l. OM ml. EDTA 0.1M En 1 1. de sln. En 40 1 ae sln . 
hr. para tit. ( 1 para tit. Ni (0 . 5 g . NH 3 g. Ni. g . :\:H 3 g. 

ml.de sln.) ml. de sln.) 

o.o 0. 85 2.1 14.45 22 . 4868 578 899.472 

o. 15 0.95 2.0 16 . 15 21.416 646 856 . 64 
0.30 0 . 8 1.9 13.6 20.3452 544 813.808 
0 . 45 0.9 1.9 15.3 20.3452 612 813.808 
1.0 0 .8 1. 8 13.6 19.2744 544 7'70.976 
;.15 0.55 1. 0 9 . 35 10. 708 374 428.32 
1. 30 0.55 1.0 9 . 35 10. 7'.JS 374 428.32 
1.45 0.4 0 . 55 5.8 5.28940 272 235.576 

2. 0 0.3 0.25 5.1 2.677 204 i07.08 
2.15 0. 2 0.25 3.4 2.577 136 107 . 08 
2 . 30 0.45 0 .45 3.825 2 . 4093 153 96.372 
2 . 45 0.55 0 .55 4.675 2.9447 187 117.788 
3.0 0.5 0.55 4 . 25 2.9447 180 1'17 .788 
3. 15 0.4 0.35 3.4 1.8739 136 74.956 
3 .30 0 .5 0.45 4 . 25 2.4093 180 96.372 
3.45 0.75 1.2 6 .375 6.4248 255 256.992 
4 . 0 0 .55 0 .55 4 . 675 3.4801 187 139.204 
4.15 0 .6 1. o 5 . 1 5.354 204 214.16 
4.30 0 . 55 0.65 4.575 3.4801 187 139. 204 
4.45 0.5 0.55 4.25 2.447 180 97 . 88 
5 . 0 0.4 0.45 3.4 2.4093· 136 96 . 372 
3.15 Q.35 0 .32 2 . 975 1. 7132 119 68.528 
5.30 0.3 0 .20 2.55 1.0708 102 42. 832 
5.45 O.J 0.20 2.55 1. 0708 102 42.832 
6 . 0 0.3 0.20 2.55 1.0708 102 42.832 
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26 6 . 15 0 . 32 0.18 2.?2 0.96372 108.8 38.5488 
27 6 . 30 0.35 0.65 2.975 3.4801 119 139.204 
28 6.45 0.35 o. 18 2.975 0.96372 119 38.5488 
29 7.0 0.35 0.18 2.975 0.96372 119 38. 5488 
30 7 .15 0.35 0.55 2.975 3.4801 119 139.204 
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TA 9 L A 5 B 

C O A A I O A No. 5 

RELACIONES MOLARES OBTENIDOS EN CADA MUESTRA: 

~ESTRA MOLES OC NH EN MOLES OC Ni EN RELACION MOLAR NH
3 

No. 1 1. DE SL~. 1 1. OC SLN. 
Ni 

0.85 0.3825 2.225 
2 0.95 0.365 2.6 
3 0.80 0.346 2.3 
a 0.90 0.346 2.6 
5 0.80 0.328 2.43 
5 0 . 55 o. 182 3.02 
7 0.55 o. 182 3.02 
e 0.40 0.09 a.as 
9 0.30 0.0456 6.59 

10 0.20 0.0456 4.39 
11 0.225 0.041 5.45 
12 0.2?5 0.0505 5.45 

13 0.25 0.0505 4.95 
14 0.20 0.0318 6.3 
15 0.25 0.041 6. 1 
16 0.3625 0.11 3.3 
17 0.275 0.0595 4 .. 62 
18 0.30 0.0915 3.2? 
19 0 .275 0.0595 4.62 

20 0.25 0.041?5 5.98 
21 0.20 0.041 4.89 
22 0.175 0.0292 5.98 
23 0 . 15 0.0182 8.25 
24 o. 15 0.0182 8.25 
25 o. 15 0.0182 8.25 
25 0.162 0.165 0.985 
27 o. 175 0 .0595 2.94 
28 o. 175- 0.165 1. 05 
29 0.175 o. 165 1.05 
30 0.175 0.0595 2.94 
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JIPENDICE "A" 

RESUMEN DE LA TEORIA DE NUCLEPLION HOMOGB\IEA Y HETEROGE­
NEA. 

Debe distinguirse entre nucleación homogénea -
aplicada a sistemas donde el núcleo se forma como un re­
sultado de fluctuaciones en la densidad del sistema, y 
nucleación heterogénea cuando la formación del embrión 
se induce por la presencia de una partícula extraña al 
sistema. 

Nucleación homogénea: Para la formación de nú­
cleos debe salvarse una barrera de potencial como lo in­
dica el hecho que para que ocurra una cristalización es 
necesario que la solución se encuentre sobre saturada. -
El origen de esta barrera de potencial está relacionado 
con la energía de s uperficie que presentan los conglome­
rados constituidos por pocas partículas. La estabilidad 
de los núcleos depende del tamaño de conglomerado, hay -
un cierto tamaño denominado critico y nucleos con tama­
ños mayores a ese son estables mientras que conglomera­
dos con tamaño menor son inestables. 

A continuación nos referiremos al tratamiento 
matemático clásico de Becker & Doring 2, (quienes modifi 
caron 1 a primera teoría de nucleación propuesta por -­
Volmer) en términos de la energía libre de Gibbs que es­
tablece que la energía libre en un cambio de fase está -
determinada por dos términos que son: la energía libre -
debido a la transformación de fase y la energía libre d~ 
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bido a la superficie que presenta la nueva fase, como lo 
indica la siguiente expresión. 

(1) 

Suponiendo que la fase en formación está constituida por 
núcleos esféricos, se tiene la ecuación siguiente: 

6 G = 4 TT r2 ~ + 4 TI r3 / 3 V 6. Ga (2) 

donde: j es la energía libre interfacial 

N es el número de moléculas que forma el em-
bri6n. 

6.G8 es la diferencia en energía libre por uni­
dad de volumen en las fases. 

Como la energía libre de la fase sólida es m~ 
nor que la de la fase líquida se esperaría que el cambio 
de energía libre para pasar las n moléculas de la solu-­
ci6n a la fase en formación fuera negativo. En contra -
posición a ésto la formación de la superficie del em­
brión requiere cierta cantidad de energía; por lo que el 
cambio de energía será positivo. La importancia relati­
va de éstos dos términos energéticos depende del tamaño 
alcanzado por el embrión y por eso la energía libre de -
activación deberá alcanzar un máximo cuando el embrión -
alcance el radio crítico, el cambio de energía libre por 
unidad de volumen será más importante que el cambio en -
la eneryia libre superficial y el embrión continuará C11ii 
ciendo hasta convertirse en un verdadero núcleo. 
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En tanto el conglomerado no alcance el tamaño 
critico existe la posibilidad de que se redisuelva, pero 
alcanzado el tamaño critico éste continuará creciendo -­
hasta transformarse en un cristal. 

Derivando la ecuación 2 e igualándola a cero -
puede obtenerse el valor del radio critico. El valor de 
la energia libre critica de activación para el proceso -
de nucleación se tiene sustituyendo el valor obtenido en 
la ecuación original. Las ecuaciones son las siguientes: 

ilG 
B 

16 n~ 3 v2 

3 6_ ~B 
(4) 

Derivando alternativamente la ecuación número (2) con -­
respecto a "N" se tendrá el número de conglomerados que 
poseen el radio critico. 

32 TT 6 3 
(5) 

Por último, la relación entre la energía libre crítica -
de activación y el radio critico se obtiene desplejando 
el término .6,.G8 de la ecuación (4) y sustituyéndolo en 
la ecuación (3). 

(

3 6G-i~11/2 
41T r (6) 

Becker 4, describió el aspecto cinético de la nucleación 
usando la siguiente ecuación: 

J = CE X p (-~ K T - 6.G*l K T 
(7) 
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donde J es la velocidad de nucleaci6n, .6.Go es la ener--­
gia libre de difuci6n, k es la constante de Boltzmann y 
T es la temperatura absoluta. 

Turnbull G Fiesher 3, usando la ecuación de -
Eyring para la velocidad abosluta de reacción propusie-­
ron la siguiente ecuación: 

J = n1 KT E xp 

h (- .6.GA _ fiG* l 
k T k T 

(8) 

donde n1 es el número de moléculas por unidad de volumen 
h es la constante de Plank, f::. G 

8 
es el cambio de ener--­

gia libre de activación necesario para que el pequeño n~ 
mero de moléculas se mueva una fracción de la distancia 
atómica a través de la interfase para incorporarse a la 
red cristalina. Si suponemos que la energía libre de a~ 
tivación es constante dentro de un intervalo limitado de 
temperaturas las ecuaciones (7) y (8) se simplifican a -
la siguiente expresión: 

J d E xP \ ~~*) (9) 

donde "A" es denominada constante cinética o término p~ 
exponencial. Podemos transformar la ecuación (9) a la si 
guiente forma 

J = .AExP (- 161í l3 V 2 N 1 
3 RT f::.~ 

( 
161T l3 N ¡ 

J .AExP 
3 RT 6.S8 (6.T)2 ) 

(10) 

(11) 



J = JIExP 
(
- 16 lT 6 

3 
N

3 
V 

2 l 
3 (RT)3 ln2 S 
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(12) 

La ecuación No. 12 por relacionar la velocidad 
de nucleación con la sobresaturación máxima es la más im 
portante para este estudio. Si definimos ÍJ.GV como la -
energía libre por unidad de volumen de la fase cristali­
na sobre el embrión en la solución; ésta puede calculaL 
se en términos de los potenciales químicos como sigue: 

6.G p (13) 
V M 

donde ~ 1 es el potencial químico del soluto en la fase 
cristalina y l\ 

0 
es el potencial químico del so luto en -

la solución saturada, M es el peso molecular del soluto 
y ? es la densidad cristalina. 

De la definición de actividad la ecuación (11) 
se transforma en: 

~ G = -
B 

ln úl 

ª" 
( 14) 

La diferencia entre Á Cv y ~ G8 es que la primera es­
tá definida por unidad de volumen de la fase cristalina 
en el embrión en tanto que la segunda está dada por molé 
cula individual de modo que podemos escribir la ecuación 
(14) en términos de fiB

8 

ÍJ.G = _ VjJR T 
B M 

ln -º1... 
a º 

Sustituyendo en la ecuación (8) se obtiene: 
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3 2 2 
J .AExP 16]1 ~ V N M 

3 RT V ¡o2 R2 T2 ln2 0-1/0. .. 
(16) 

J .AExP 
16Tf ~ 3 N3 M2 Y.. 2 

3 RT(2P MRT ln2 o..,/c .. p)2 (17) 

J .AExP 
16TI Ó 3 N3 Y 2 

3 R3 T3 ln2 Cl1/co..." (18) 

Si denominamos por B al término 16TI r3 
N

3 

3 
(RT)3 tenemos: 

J = .AExP 

reemplazando las actividades por concentraciones obtene­
mos la ecuación (19) que es una forma muy simplificada -
de la ecuación de Becker2 que está expresada en términos 
de propiedades macroscópicas medibles fácilmente por -­
una gran variedad de técnicas experimentales para medir 
la sobresaturación de una solución: 

J = A Exp 
-B 

= A Exp -B (19) 
ln2 Cs/Co 

Nucleación heterogénea: Como la nucleación he­
terogénea se lleva a cabo a valores más bajos de sobres~ 
turación que la nucleación homogénea, el cambio total de 
energía libre para la formación de un núcleo bajo condi­
ciones heterogéneas será menor es decir, si ~G es la -­
energía libre para la nucleación homogénea tenemos que: 

La nucleación heterogénea incluye los mismos -
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parametros que la nucleaci6n homogénea y dos adicionales 
cos 8 y A' que son el ángulo de contacto entre la fase -
que se está formando y la particula extraña, y el radio 
de la partícula extraña respectivamente. 

Es muy dificil una evaluación cuantitativa de 
los parametros y el tratamiento matemático de este tipo 
de nucleaci6n es muy complicado. 

Turnbull & Vannegut 4, obtuvieron una interpr~ 
taci6n cuantitativa para la nucleaci6n heterogénea sin 
embargo, existen pocos resultados experimentales que - -
prueben la teoría. 
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