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RESUMEN

Técnicas extrapolativas para predecir valores de la E-
nergf{a Libre (Constantes de Equilibrio) en clectrolitos a=-
cuosos, a €levadas temperaturas han sido revisadas y compa-
radas. Estas cifras estimadas kan sido usadas pa;-.a:preglegtt:
pHp (Actividad idnmicc del -Hidrdgen~) y distriducidn de espg
cle¢s en:el Bist?md‘N15§B3-Sou-H20.

Los valores de pHT estimados hasta la temperaturas de
90° C, han mostrado ser razonablemente exitosos de acuerdo
con las mediciones de pHy realizadas en soluciones de compg
sicidn especificam utilizando un electrodo apropiado para -
mediciones de pH a elevadas temperaturas. Programas de come
putadoras para el modelamiento del equilibrio quimico de eg
te sistema, son presentados. Los resultados de esta investi
gacidén suministrarédn un mayor conocimiento bésico en la re-
duccidn de Niquel con Hidrdgeno a partir de soluciones amo=

niacalese.
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CAPITUIO I

INTRODUCCION

En la mayoria de los procesos hidrometalurgicos reali-
zados a temperaturas mayores de los 298°K, las mediciones =
de la actividad idnica del hidrdgeno (pH} en disolucidén a-
cuosa de sales metdlicas son generalmente realizadas por
muestras, las cuales son enfriadas a temperatura ambiente.
los valores obtenidos por tanto no reflejan las cifras rea-
les de pH bajo condiciones operativas, las cuales son dife~
rentes, debido a que las constantes (termodindmicas) de e-
quilibrio asociadas con todas las especies en soluecidén son
variahles con la temperatura, incluyendo también la depen =~
dencia del producto idnico del agua (K,) con la misma. Ia
combinacidn de estos efectes en la disolucidn de cualquier
sal en agua, hacen generalmente al pH una funcidn compleja
con la temperatura. Mis ain, no es posible medir el pH en
muchos sistemas de interés a temperaturas mayores que 150°
C, yacque el eléctrodo de vidrio se hace muy suceptible a
la corrosidn a estas temperaturas. As{, auncue el pH es un
pardmetro muy conveniente a 298° K éste se transforma en -
una funcidén mas dificil de manipular, tanto en teorf{a como
en priactica, a elevadas temperaturas.

En muchos casos la prediccidn de valorecs de pH a eleva

das temperaturas es imprédctica, debido a la carencia de da-~



tos termodinidmicos fundamentales a alta temperatura y tam -
bién porque la cantidad de reacciones idnicas es generalmen
te muy numerosa para ser representadas por unas cuantas sim
ples reacciones de disociacidén. Sin embargo, valores aproxi
mados de pH para la disolucidn de sulfatos a altas tempera
turas pueden ser obtenidas en algunos ejemplos por el uso
de métodos empiricos 3 para la extrapolacidén de datos ter
modindmicos a altas temperaturas.

La ocurrencia de la -quimica acuosa a elevadas témpera-
turas en procesos hidrometalirgicos es diversa, pero pueden
ser clasificadas bajo los siguientes t{tulos: hidrdlisis o
reacciones de reduccidn-oxidacidén, disolucidén de metales o
concentrados, purificacién de soluciones provenientes de -~
lixiviacidn y la subsecuente precipitacidn de metales puros
o compuestos metidlicos a partir de estas soluciones, todas
las cuales son reacciones donde alta temperatura puede o-
frecer ventajas sobre operaciones a temperatura ambiente --

principalmente debido a consideraciones cinéticas.

l.1. Objetivos del Presente Estudig

Los objetivos de ssve asflidit.han sido

l.- Primeramente revisar las diferentes técnicas dispg
nibles para extrapolar datos de energia libre como es
frecuentemente necesaria en la construccidn de diagra-

mas Eh-pH a elevadas temperaturas.



l.2.

2.- Usar los datos extrapolados a elevadas temperatu -
ras en predecir la distribucidn de especies idnicas ¥y
pH del complejo electrolito acuoso Ni-NH3—Hzo conside~
rando un sistema de composicidn similar al empleado en
la reduccidén con hidrdgeno del niquel a alta presidn.

3.~ Medir el pH de soluciones artificialmente prepara-
das a temperaturas sobre la ambiente (hasta 90° C) con
el ocbjetivo de compararlas con los valores predecidos

de pH.

Organizacidn de la Tesis

El presente estudio de investigacidn es presentado en
ios capitulos del 2 al 7, los cuales son a continua --
cidn expuestos. En el capitulo 2 la investigacidén bi-
bliogrdfica es presentada en la cual se incluye méto -
dos de extrapolacidn de datos de ensrgia iibre a alta
temperatura, y también una revisidn del trabajo experi
mental en la medicidén de equilibrio a elevadas tempera
turas. En el capitulo 3, métodos tedricos para el cil-
culo de la Energia libre de Gibbs a elevadas temperatu
ras es sumarizado. También en este capftulo se inclu -
yen métodos para estimar coeficientes de actividades a
ambiente y a elevadas temperaturas. EL capitulo 4, cu-
bre la formulacidn y solucidn de las ecuacilones que des

criben equilibric a temperatura ambiente en los siste-



mas Ni-SOk-Hzo y Ni-SOu-Nﬁa-HZO. El capitulo 5, se re-
fiere a la aplicacidn del Principio de Correspondencia
de Criss y Cobble en el sistema Ni-NH3-Soh-H20, ten --
diente a la prediccidn del pH y distribuciédn de espe -
cies para electrolitos de diferente composicién, y a

elevadas temperaturas. Detalles experimentales para 1la
medicidn del pH a elevadas temperaturas son presenta -
dos en el capitulo 6. En el capitulo final (capitulo 7)
la tesis es concluida con la discusidn y conclusiones

relevantes, también como sugestiones para futuras in -

vestigaciones.



CPITUIO II

INVESTIGACICN PIPLYOGRAFICA

La revisidn presentada en este capftulo ha sido dividi
da en dos secciones: Primero, compilacidon de métodos dispo-
nibles para la extrapolacidn de datos de energfa libre a al
tas temperaturas es introducido, luego trabajo experimental
en la medicidn de equilibrio a alta temperatura es discuti
do.

Mientras la determinacidén experimental podria parecer
como la forma mas directa y simple, en practica es frecuen-
temente muy laboriosa y actualmente, practicamente imposi -
ble, especialmente para sistemas complicados los cuales son
frecuentemente encontrados en la practica.

2.1. Métodos de Extrapolacion de la Energia Libre de
Gibbs a altas temperaturas.

Relativamente solo unos cuantos intentos han sido
hechos para estimar las constantes de equilibrio

a elevadas temperaturas. Ademds del uso de la e-
cuacidn de Van't Hoff, es unicamente en los dlti-
mos 15 afios que métodos han sido sugeridos, por -
Bethune (1959), Criss y Cobble (196%), Helgeson -
(1967), y Khodakovkiy y colaboradores, para resol
ver esta dificultad. Estos métodos han sido usa -

dos exclusivamente en la construccion de diagra -



mas de equilibrio para sistemas metal-agua a ele-
vadas temperaturas. Estos diagramas suministran -
un medio til de sintetizar una gran cantidad Ade
datos termodindmicos., Virtualmente todos estos --
diagramas han sido construidos en una u otra de
las siguientes especialidades: Hidrometalurgia de
procesos a altas presiones, Corrosidn y Geoquimi-
ca.

Las tendencias observadas en todos los siste
mas a elevadas temperaturas son: (1) en general -
hay un desplazamiento de las areas de estahilidad
hacia bajos valores de pH; lo cual es particular-
mente apreciable en reacciones que no involucran
oxidacidén (2) una depiresidn de reacciones que in-
volucran dxidos, hidréxidos u oxi-aniones hacia
potenciales mas negativos, (3) un desplazamiento
hacia potenciales mas positivos para reacciones -
que contienen cationes, y (&) una contraccién en
el dominio de estabilidad para algunos Sxidos.

Las diferentes técnicas de extrapolacidn son
a continuacién descritas en el contexto en que -
ellas han sido usadas.

2.1.l. Ecuacién de Van't Hoff.~- Barnes y Kullerud

(1 han presentado diagramas pO2 vs pH pa-

ra el sistema Fe-S-0 a temperaturas hasta



2.1.2.

de 250° C basando sus extrapolaciones de -
datos termodindmicos en la relacidén de
Van't Hoff.

Robins ?) ha calculado un diagrama -
Log pH2 vs pH para =1 sistema de U—HZO a
200° C asumiendo AC°p = O para todas las
recacciones. Tres iones de uranio todos a =
actividad unitaria ademds de tres 6xidos -
de uranio aparecen en el diagrama.

Prediciones que involucran esta cla-
se de relacién, han sido demostradas que -
resultan en considerables variaciones cuan
do comparadas con los resultados experimen
tales, debido a la implicita suposicidn
que la entalplia es independiente de la =~
temperaturaa.

Método de Bethune.- #&shworth y Roden (3),5

sando técnicas basadas en los métodos de =~
termodinadmica irreversible, aplicada por -

(36)

Bethune y colaboradores } han presenta-
do una serie de diagramas para el sistema
Fe-Hzo. Los resultados experimentales pre-
sentadcs nor ellos confirman algunas de las
tendencias observadas en los diagramas.

Brook(u) ha construido diagramas po -

~



2.1.3.

tencial-pH para los metales mids comunes,ha
saber, Cu-, Cr-, pb-, Ni-, Sn-, Al-, y Ti=-
H,0, Brook usd el mismo método descrito -
por Ashworth y Boden, estos diagramas fue-
ron dibujados usando un programa de compu-
tadora previamente desarrollado por élCS).

Brook concluye que a medida que la tempera
tura incrementa el dominio de estabilidad

para algunos 6xidos disminuye marcadamente;
Yy en algunos sistemas, reacciones que no -
son normalmente consideradas en los diagra
mas a temperatura ambiente se convierten =
parte del diagrama a e€levadas temperaturas.

Método de Criss y Cobble.- La técnica de

Criss y Cobble ha sido usada mds que cual-

quier otra para el édlculo de diagramas pu

- plicados de Eh - pH.

Townsend(é)fué el primero en adoptar
el método de Criss y Cobble en el sistema
Fe-HZO. El ha seifialado que muy pocos datos
termodinadmicos a elevadas temperaturas han
sido publicados en relacidn a sistemas a -
cuosos, y €l ha demostrado que es posible
sobrellevar esta deficiencia por el uso de

técnicas apropiadas de cdlculo. El ha mos-



trado ademds que la estabilidad de la for-
ma idnica HFeO, incrementa con la tempera
tura, y €l equilibrio de éste idn «on el -
Fe203 (el cual no aparece en el diagrama a
25° C) aparece en los diagramas a elevadas
temperaturas. Townsend no pudo encontrar -
valores para la entropia de formacidn del
ién HFeO, en la literatura técnica y tuw
aue estimarlo mediante técnicas empiricas.
Biernat y Robins han publicado diagra
mas potencial -pH para los sigulphiiges-. =-
sistemas Fe-H20 y Fe—S-H20(7), y S-H20<8)a
temperaturas de 25, 100, 150, 200 y 300° C.
Su método estd basado principalmente,en el
principio de correspondencia de Entropias
de Criss y Cobble. Ellos sefialan, que los
calculos a 200 y 300° C son suceptibles a
error principalmente debido a la incerti -
dumbre involucrada en las '"constantes', de
pendientes en la temperatura, empleadas en
el principio de correspondencia. Sin embar
Bo, parece que este error no afecta mayor-
mente la posicidén de las lineas en los dia

gramas. Seis iones acuosos de fierro son

considerados todos a actividad unitaria ¥



las regiones de estabilidad del fierro més
sus oxidosson sobreimpuestos en los diagra
mas Fe-H,0, en tanto que ocho iones de Fig
Tro son considerados en el sistema Fe-S-
H,0. En los cdlculos no se ha considerado
el estado estandard convencional desde que
la convencidn normal, es definir & G°(298)
(y por tanto Eh° (298) )y AH®(298) para
el electrodo de hidrdgeno, como cero. Sin
embargo., estos diagramas pueden ser conver
tidos al estado estandard convencional res
tando el cambio de energfa libre del elec-
trodo de hidrdgeno de cada una de las reac
ciones que describen el sistema. Estos dia
gramas concuerdan con otros previamente pu

(9

blicados por Robins .

(
Lewis‘lo)

muestra €l sistema Fe-H20 a
250° C. Este diagrama, es formulado en tér
minos de actividad del electrén, donde el
electrdn es tratado al igual que cualquier
otro idn. De acuerdo con él, el uso de 1la

actividad electrdnica en lugar del poten -

- cial del electrodo (Eh) simplifica los cdl

culos y la consiruccidn de los diagramas -

de equilibrio. La estimacidén de las constan



tes de equilibrio fué en la base del prin-
cipio de correspordencia de Criss y Cobble.
Macdonald, Shierman y Butler han em -
pleado una versidn modificada del Princi -
Pio de Correspondencia de Criss y Cobble -
para el célculo de los sistemas Cu-HZO(ll),
Ni-HZO(lz), Fe- Héo(l#) y A1~H20(15), so -
bre los rangos de 25° C a 300° C. Las ener
gias libres de formacién para los respecti
vos Oxidos metdlicos y especies idnicas --
fueron extrapoladas, y estos datos usados
en derivar rclaciones potencial-pH para ca
da sistema y, en calcular la solubilidad -
del fierro, magnetita (Fe30u), hematita -
(fyl~Fe203), nijuel, éxido de niquel(NiO),
cobalto, éxido de cobalto (CoC), cobre y -
dxido de copbre (Cu0); comec funcién del pH
a las diferentes temperaturas consideradas.
Ellos observaron gue el principal efecto -
de la temperaturc es el de desplazamiento
de los limites de equilibrio a menores re-
giones de th -~ potenciales, resultando
una zona cxpandida de corrosidén, en solu -
ciones alcalinas. Los cdlculos han sido -

realizados por computadora y un listadc --



completo de ¥as programas es incluido(ll).

Lowson(16) ha publicado diagramas Eh-
pH para el sistema Al-HZO. El ha empleado
en sus calculos los métodos de Pethune,Kho
dakovskiy, Criss y Cobble, y Helgeson. El
presenta una comparacidn critica de estos
métodos y concluye que el de Criss y Cobble
produce los resultados mds consistentes ¥y
este método fué el usado en la construccion
de diagramas Al-HZO para el rango de 25-300°
C. E1 también ha mostrado que ha medida que
la temperatura incrementa hay un desplaza-
miento del sistema, en total, hacia meno =~
res valores de pH. C4lculos fueron tamblén
realizados para la hidrdlisis de los icnes
AL(0H)?*,81(0H), ¥ A1(0H)§; ¥ los resulta
dos sugieren la presencia del ion Al(OH)§
a pH neutroe.

Edenborough y Robins(17) han publica-
do diagramas en términos de r H-pH (El lo-
garitmo de la presidn parcial de hidrdgeno
es definida como rH) para el sistema ura-
nio-nitrato-agua hasta los 300° C. Sus dia
gramas también se refieren a la concentra-

cidn molal de especies idnicas en lugar de



actividades. Los cocsficientes de actividad
fueron tanto obtenidos a partir de la lite
ratura o extrapolados a partir de datos de
actividad a 25° C. Asi, los limites entre
los diferentes innes acuosos fueron calcu-
lados asumiendo una concentracién de 1.0
molal para todos los iones. Los limites en
tre las fases acuosas y sdlidas son mostra
das para las concentraciones de 2.0, 1.0,
0.1, 0.01, 0.001 y 0.0005 molal.

Robins(9) ha calculado diagramas Eh-
pPH para los sistemas Ni-H,C ¥ Co-HZO a
25° C, 100° C, 200° C y 300° C usando el
método extrapolativo de Criss y Cobble. lLas
siguientes especies acuosas han sido consi
deradas en los respectivos diagramas Ni+2,
HNiOE ¥ cot3 v HCOOE todos a actividad
unitaria. Las areas de estabilidad del Ni
3 Co y sus respectivos dxidos han sido su-
perimpuestos en los diagramas. E1 también
indica, que si una solucién de pH; conoci-
da es calentada, es posible que ha altas =
temperaturas la hidrdlisis del agua y 3ae
los iones metdlicos resulten en precipita-

cidén de fases sdlidas. Experimentos de pre



cipitacidn realizados por el autor concuer
dan con los diagramas presentados en su re
porte. Robins también ha calculado diagra-
mas Eh-pH para el sistema Cr-H,0 nicamen=-
te a una temperatura mayor que 25° Cyha sa
ber 200° C, ya que los datos son poco con-
fiables ademas de otras incertidumbres in-
volucradas en los cdlculos. Ocho iones a-
cuosos de cromo todos a actividad unitaria
mas Cr metalico y sus dxidos aparecen en
el diagrama. E1 estado estandard convencio
nal no es empleado.

Cowan y stachle‘®) han construfdo -
diagramas tedricos de potencial-pH para el
sistema Ni-H20 para rangos de temperatura
de 25° C a 300° C. Estos diagramas son ba-
sados en reaccicnes de celda-parcialj;y des
de que los valores para S°(29) y CS no -
son reportados en la literatura para Ni304,
N1203 7 NiO,, estos valores fueron asigna-
dos, a los 6xidos de ios elementos mas cer
canos al niquel en la tabia periddica, con
similar estructura cristalina y energias -
libres de formacidn. La caracteristica mas

significativa de estos diagramas es el au-

-~ 1k



mento en estabilidad de los dxidos de ni -
quel en el rango &cido, lo cual concuerda

con los diagramas presentados por Robins(gz
EL concluye que la aplicacidn y significa-
do de los diagramas potencial--pH, tales co
mo los presentados sn su repcrte, deben --

ser aplicados con cierta cautela, y cita -
como ejemplo, la regidn de estabilidad ter

modindmica del Ni*e

a 25° C en los diagra-
mas potencial -pH, en prdctica, muestra un
amplio rango de pasividad y los datos ciné
ticos reportados en el mismo estudio sopor
tan esta evidencia.

Estudios tedricos de sistemas acuosos
a temperaturas sobre los 25° C son presen-

(19)

tados por Lewis . Dos clases de diagra-
mas logaritwicos de equilibric son presen-
tados: (1) diagrama pH vs Pe~ (-Log e ) en
los cuales las diferentes especilies para un
sistema dado scn predominantes o estables,
y (2) diagramas que describen la variacidn
del ©H & Pe” para las especies idnicas re-
lativas a un idn seieccionado como referen

cia. Estimados son presentados, para lzs

constantes de equilibrio tanto como para =



reacciones redox como para reacciones aci-
do-base en el diagrama 02(3)- H2O(aq) has-
ta 375° C, obtenidos por el método basado
en el principio de corrzspondencia de Criss
Yy Cobble. Estos datos son ilustrados con
diagramas Pe (th).

Diagramas potencial -~pH para €l siste
ma Cu-S-H,0 a 25, 100 y 200° C, calculados
usandc €l principio de correspondencia pa-
ra las especies idnicas, son presentados =-

por Kwdk y Robins(zo)

. Estos diagramas han
sido disefados para la actividad unitaria
de todas las especies y fueron usados para
explicar la precipitacidn térmica en térmi
nos termodindmicos. Ellos mostraron que la
precipitacidn térmica es el resultado indg
pendiente de dos efectos: (1) Por el des -
plazamisnto de lcs limites de equilibrio =~
solucién~-sdélido hacia menores pH, a medida
que incrcementa la temperatura y (2) Por el
cambio en pH de la solucidn acuosa cuando
la temperatura varia. El estudio cinético
de la precipitacidn térmica es también

brevemente examinado.



2.1.4. Método de Khodakovskiy.-- Khodakovskiy, exa
minando la depencdencia con la temperatura
del calor especifico parcial molal de 1los
iones en soluciones acuosas,encontrd  que
esta puede ser expresada por la relacidn a
proximada de C§:= »7 donde b €s una cons -
tante que puede ser evaluada para cual --
quier idn siempre y cuando CB sea conoecido
a una temperatura dada. Este método también
es basado en la escala nominal del hidrdge
no que considera Eg (H") =0 a cualquier -
temperatura.

Dyachkova y Khodakovskiy(ZI)

han cal-
culado diagramas Eh-pH a 25, 150 y 300° C

para los sistemas S-HZO, Se-Hao y Te-HZO.

En el caso del sistema S-H,0, unicamente 4
lones de asufre, termodindmicamente esta =
bles HSOy, SOEZ, HSTY 8'2, en conjunto con
Sy HZS’ aparecen en los diagramas para =S
(soiucidn) = 0.1 M. La comparacidén de es =-
tos diagramas con los presentados por Biexr
nat y riobins ruestra gran diferencia prin-
cipalmente a los 300°C. Estas diferencias

pueden ser uUnicamente debidas a los dos =

distintos métodos de extrapolacidn de da -



tos ya que valores iniciales similares son
usados en ambos czsos. En el caso del siste
ma Se-H,C, hasta & iones acuosos de sele -
nio, ademéds del Se; M 8z ¥ HSeO3 aparecen
en los diagramas lcs cuales han sido dibhu-

6

jados para ¥ Se(soivcidn) = 10"°M. En el
caso del sistema Te—H20 hasta ocho iones -
de telurio; mds Te, H,Te y varios 4cidos
de telurio con = Te (solucidn) = 10~ /M.
Sergeyeva y Khodakovskiy(ZZ) han cal-
culadc diagramas Eh-pH para el sistema As-
H2O a 25, 100 y 200° C. Hasta siete iones
acuosos de arsénico, mas As;AsHy y varios
dcidos solubles de arsénice aparecen en --
los diagramas los cuales fueron dibujados
para TAs (solucidn) =1 y 10"°M a  cada
temperatura. El estado estandard de Eh
(SeE.H.) = O a todas las temperaturas es

empleadoe.

2.1.5. Métcdo Ge Helgeson.- Este método es basado

en la separacidn de cantidades termodindmi
cas en términcs hipotéticos:; electrostiti-
cos y no-eclectrostaticos. £l ha derivado -
algunas ecuaciones que han sido programa -

das en computadoras y usadas en los cdalcu-
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los de constantes de equilibrio de muchas
de las especies hidrotermales y reacciones
a altas temperaturas. Estos cdlculos son

presentados en tablas y diagramas(23)

2.2. Determinacidn de las Constanies de Estabilidad

Una gran cantidad de informacidn existe para
la ionizacidn de electrolitos en agua a temperatu
ra ambiente. Al inicio del presente siglo se co -
menzd experimentos conducidos a obtener constan -
tes de ionizacidén para electrolitos débiles en e-
quilibrio con su presién de vapor hasta tempera-
turas de los 300° C., Sin embargo, uUnicamente en
las dos ultimas décadas se han desarrollado méto-
dos para determinar constantes de ionizacidn en
soluciones acuosas en condiciones supercriticas.
Discusidn critica de muchos de los métodos para de
terminar constantes de ionizacidn son incluidos =

en el volumen de Rossotti y Rossotti(zu)

« Compila
cidn de las constantes de ionizacién gque han sido
obtenidas directamente a partir de experimenta =-

cidn son reportados por Rarnes, Helgeson ¥ "E.==-

1115(29)-

Los principales métodos experimentales emplea

dos son a continuacidén discutidose.
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2.2.1. Andlisis Directo.- El método mis obvio pa-
ra medir constantes de equilibrio es permi
tir al sistema alcanzar equilibrio y luego
analisar la composicidn gquimica de cada u-
na de las especies presentes. Desafortuna
damente, la mayoria de los métodos analiti
cos consisten en hacer reaccionar la espe-
cie a ser analisada con alg@n otro compues
to,perturﬁhﬁdael equilibrio que previamen-
te ha sido establecido. Sin embargo hay un
nimero de métodos en los cuales la concen
tracién de al menos algunas de las espe --
cies presentes en solucidn pueden ser medi
das sin perturbar el equilibrio. Estos mé-
todos son descritos a continuacidn.

Andlisis Répido.- Segin este andlisis,

puede ser posible usar métodos analiticos
convencionales para determinar la composi-
cidn en equilibrio de un sistema, si es --
gue este se aparta del equilibrio lentamen
te y si el procedimiento analitico puede -
ser realizado répidamente. El primero y
mas completo estudio, hecho mediante andli
sis quimico, fué realizado por Niels BRje-
(2%) -

n 1o veInie oS . oo o .
rrun’s en]Ia Thvestigacién de comple =



jos de thiocianato de cromo. Estudio que
fué realizado en ¢l afio 191k,

Espectrofotometr{a.- La mayorfa de --

los sistemas sin ambargo, alcanzan equili-
brio rapidamente y separacién tal como 1la
realizada por Bjerrum's no puede ser em -~
pleada. Algunas veces andlisis espectromé-
tricos puede ser hecho en algunas de las -
especies en solucidén sin perturdbar el equi
librio. La principal dificultad, frecuente
en este método, es que generalmente la ab-
sorcidn de los diferentes iones no son su-
ficientemente diferentes, de este modo su
concentracidn no puede ser determinada

cuantitativamente. Sin embargo, los complge
jos de plata con ion cianuro han sido estu
diados usando este andlisis espectrofoto-
métrico(26).

Solubilidade~ Otra posibilidad de u -

sar una técnica analitica directa es cuan
do uno de los reactantes es una sal sdlida.
Si el sdlido es permitido alcanzar equili-
brio con la solucién y separado por filtra
cidn, la concentracidn de iones en solu --

cidn es la misma que cuando e€llos estuvie-



2.2.2.

ron en equilibrio con la sal. En muchos ca
sos e€s posible analisar uno o mds de estos
iones; y por tanto, decteriminar algunas de
las concentraciones experimentalmente. Por
ejemplo, la solubilidad de la sal AgZSOk

fué medida por Lietzke 2?) en KNO4, K S0y,
ﬁNO3, HgSOh y VOHSOH, soluciones cuya re-
sistencia idrica fué de 0.1l a %.0, y sobre
rangos de temperatura de 25° C a 200° C.

Extraccidn por solventes.- Otro méto-

do €l cual puede ser usado cuando una de
las especies es una molécula sin carga, es
extraccidn mediante solventes orginicos.Es
te método estd basado en la suposicidn que
dnicarente las moléculas sin carga estan -
presentes en la fasc orgdnica y que el e-
quilibrio entre las dos fasss, puede ser
usad¢ para calcular sus concentraciones en
la fase acuosa.

Intercambic Idnicc.- Este método estd

{ntimamente relacicnado con la extraccidn
por solventes y esta basado en el uso de re
sinas sdiidas de irtercambio idnico.

Método Potenciométrico.- Este método es el

mis ampliamente aplicadc cn la determina -



2:2.3.

cidn de constantes de equilibrio y depende
del hecho que el »otencial de la celda e-
lectroquimica reversible, estd directamen-
¢3 relacionada con la 2etividad de los io-
nes involucrados en la celda de reaccidn,

por la ecuacidn de Nernst. La téenica gene
r2l de medicidn de las constantes de equi-

librio por el método potenciométrico es

utilizar una celda electroquimica la cual tig

tie un €lectrodo reversible a uno de los -~
iones a ser estudlado y un electrodo de re
ferencia con un potencial fijo.

Método de Conductibilidad.- La facilidad -

con que una solucidn idnica conduce eleec -
tricidad, depende de leo concentracidn de -
los iones presentes en solucidn y, en me-
nor extensidn de la naturaleza de los io -
nes. S1 una de las especies en equilibrio

es una molécula sin disociar o una sal dg
bilmente soluble, la conductibilidad de la
solucidn es una medida del nuimero total de
iones en solueidn. Por tanto, en un siste-
ma suficicntemente simple, mediciones de -
lz conductibilidad pueden suministrar *o-

das las concentiraciones en equilibrio. Du-

\V]
(o



rante el periodo de 186% a 1910, Kholraush,
Ostwald y Arrhenius usaron esta técnica pa
ra determinar el producto idnico del agua,
ademds de las constantes de disociacidn de
dcidos y bases débiles, y el producto de =
solubilidad de algunas sales. Muchas de es
tas mediciones son sorprendentemente exac-
tas y han sido verificadas mediante estu -
dios modernos usando técnicas, mucho mis,

sofisticadas.
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CAPITULO III

CONSIDERACIONES TEORICAS

Este capftulo cubre las consideraciones termodindmicas
relacionadas con la presente investigacidén. Métodos de cal-
culo de la energfa iibre de formacidn de Gibbs a temperatu-
ras mayores de 298° K, para sustancias inorgénicas; son re-
visadas. Los métodos de Van't Hoff, Criss y Cobble (1964),
Khodakovskiy (1968), de Bethune {1959), Helgeson (1967) y -
producto de solubilidad, para determinar .iG% en iones y es
pecles disueltas, a temperaturas sobre los 298° K, son exa-
minadas en detalle ¥y comparadas. Métodos para estimar cog
ficientes de actividad a temperatura ambiente y su extrapo-

lacidn a elevadas temperaturas son también revisades.

3.1. Estimacién de la Energia Libre de Giobs para Tem-
peraturas mayores de 298° K para Iones Inorgdni -
cos Y Especies Disueltas

Consideremos el caso que se desea conocer la
energia libre de formacién de una determinada --
reaccidén a una temperatura cualquiera T, cuando -
esta es conocida a 25° C.

El cambio de encrgfa libre estandard de una
reaccidn puede ser facilmente computada a 25° C -
usando valores de la energfa libre estandard de

las especies participantes, las cuales son gene -
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ralmente, facilmente accesibles a esta temperatu-

ra. Este cdlculo puede ser computado de acuerdo a:

AG°(25) = "Zﬁi °(25) - zci °(25) 3.1
Productos Reaectantes

donde AG°(25) es el cambio de energfa libre sfag
dard de una reaccién a 25° C y @i ©°(25) se refie-
r€¢ a la.energia libre de cada especie participan-
te. Sin embargo, a cualquier otra temperatura,las
cifras de energfa libre de las especies idnicas =
no son facilmente encontradas en la literatura -
técnica y el cambio de energfia libre de las reac=-
ciones consideradas no puede ser caleculada de es-
ta manera. |

El cambio de energfa libre estandard a 25° C
puede también escribirse en la siguiente forma:

AGO(25) =aHO(25) - T(25) < AS°(25) 3.2
donde AH°(25) y AS°(25) son los cambios de ental
pia y entropia estandards, respectivamente,a 25°C.
A cualquier otra temperatura T, la ecuacidén 3.2 -
puede ser eserita en forma andloga.

- 3.2

El cambio en energfa libre estandard AG° de una -
reaccidn entre “emperaturas de 25° C y T es obte=~
nida sustrayendo la ecuacidén 3.2 de 1la ecua ==~

cién 3.3.
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T
S AB(T)AT = ARO(T) - AHO(25)
25 F R

donde zSCB es el cambio de capacidad calorifica
parcial molal

£ AC(T)d In T = ASO(T) -AS°(25) 3.5
25 P =

la ecuacidn 3.3 menos ecuacidn 3.2 resulta en:

A G°(T)- AG9(25)=AHC(T)~ AH°(25)-T AS°(T)

3.6
+T(25) AS°(25)
arreglando la ecuacidén 3.5
-T AS°(T) - - (T) d In T - T AS°(25)
3.7
y reemplazando 3.7 ¥ 3.4 en la ecuacién 3.6
resulta en
- AS°(25)(T-T(25)) + {; ATS(T)AT-T 1.8
T Aco(T)dinT )
45 =%
Sustituyendo AT = T - T (29) 3.9
sTageo(T)aT-T
25 P 3.10

T
ATo(T)A1nT
55 p

El cdlculo de AG° a partir de la ecuacidn 3.10,pa



ra especies idnicas, es practicamente imposible -
ya que los datos requeridos para calcularZSS‘(ZS)
y Z&ﬁB(T) (nominalmente el.cambio de entropia vy
calor especifico de los iones, respectivamente) =
son frecuentemente desconocidos, lo cual ha causa
do dificultad en los cdlculos de eguilibrio en =
sistemas idnicos a elevadas temperaturas incluyen
do la extrapolacidn de diagramas potencial - pH.

Si se asume que ZXCB(T) = 0 la ecuacidn 3.10
se reduce a la simple forma

A (AG°) =-AS8°(25) . AT 3.11
lo cual es equivalente a la forma integrada de la
ecuacién de Van't Hoff asumiendo AH° es constan-
te entre T (25) y T:

e s Gk 2SS
= T ~T(25) T(25) .

La suposicidn quezﬁcga'es~cerb puede 2ér Bohoide~
rada. como valida siempre y cuando §§=O para to -
das las especies participantes en la reaccidn o
alternativamente (y mas probable) que valores fi-
nitos de CS para los reactantes sean iguales al
de los productos a todas las temperaturas. Helgg

50523) y Lewis(

10) hap demostrado que si la con -
tribucidn del calor especifico a €l cambio de 1la

energia libre es totalmente ignorada, cdlculos de
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energia libre a elevadas temperaturas pueden ori-
ginar considerables errores para reacciones cbntg
niendo iones acuosos. La consideracidn que €l cam
bio de calor especifico €s constante da resulta -
dos que concuerdan mejor con los valores experi -
mentalmente obtenidos. Sin embargo esto no es =
sicmpre valido.

ATS _ K 3.13

A (AGO)= - AS°(25) AT + K ( AT-TInT/T(25))
3.14%
Para el caso de especies no-idniecas, la supo
sicidn que'AxCB es constante (no necesariamente -
cero) en el rango de temperaturas 25-300° C puede
ofrecer resultados mas realisticos que la inco --
rrecta consideracidn que ikﬁg es igual a cero.
Sin embargo, para especies idnicas, £>E§ en geng
ral no puede ser considerada constante en ese ran
go de temperaturas.'Ha sido observado que la mag-
nitud de [SES generalmente pasa a través de un mi
nimo entre 50 y 100° C, transformandose a mayo =
res temperaturas, en una funcidén menos dependien-
te con la temperatura.
Es claro, por tanto que con €l objetivo de =
obtener mejores estimaios, ia variacidn de la en-

tropia y entalpia con la temperatura, deben ser

- 29



consideradas. Cinco métodos que asumen esta consi
deracidn y que tienen aplicacidn practieca son dis
cutidos a continuacidn.

3.1.1. Método de Criss y Cobble.- Este método ha
(28,29

sido desarrollado por Criss y Cobble
30), quienes definen la entropia absoluta
del ién hidrdgeno, S°H (25), a 25° C 1 -
gual a -5.0 €.u.. Criss y Cobble han norma
lizado los valores de entropia idnica a
25° C, obtenidos de la literatura, a 1la
eéscala absoluta usando la siguiente rela -

cidn

donde S°25(i,abs) es la entropia absoluta
de la especie 1 a 25° C y Z es la carga 1¢
nica (con signo) de i. Ellos, también han
mostrado que la ¢cuacidn 3.15 es vilida pa
ra cualquier temperatura, T, de acuerdo a:
S°T(i,abs)=S°T(i,conv)-S°T(H+,abs)Z 3.16
el problema e€s por tanto relacionar
S°p(i,abs) con S°25(i,abs).

Criss y Cobble han desarrollado la siguien
te relacién a la cual ellos llaman el prin

cipio de Correspondencia de Entropias Idéni
cas
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T.a ecuacidn 3.17 esta basada en el andli -
sis, realizado por Criss y Cobble, de la
mayorfa de datos experimentales disponi --
bles en la literatura (la tabla 3.1 mues -
tra las constantes entrdopicas de la ecua-
cién 3.17). Para cada temperatura, T, ellos
encontraron tdnicamente un solo valor de
'S°T(i,abs) Y S°25(i,abs).

Para el cdlculo de valores AG°p a par
tir de la ecuacién 3.10, usando €l princi-
pio de correspondencia, es conveniente(si-
guiendo a Criss y Cobble) usar las siguien

tes ecuaciones:

| T
8°(T) =8%gg * f* o 4 1n T 3.18
298 P

-

T
so(T) = s° + 8o(Prom)! 1In(T/298) .19
298 © p T 508 3.4

reemplazando la ecuacidn de variacidn 1li-
neal del principio de correspondencia en -
trdpica para iones en la ecuacidn 3.20 re-

sulta-:

Go f o a(D - 8% [1.00 - LIS e

P 298 1n(T/298)
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Resumen de las Constantes Entrdpicas de la Ecuacidn 3.17

TABLA 3.1

(Tomadas de las Referencias 28 y 29)

+
e Cationes ngggi:gﬁ_ Oxi;ée;ones E%gg%gg;_m Entfopia
Ty D | (1) (D | &M B | aM? b(H e.u
25 6.0 1.000 | 0.0 1.000 0.0 1.000 0.0 1.000 -5.0
60 3.9 0,955 | =5.1 0.969 | -14%.0 1.217 | -13.5 1.380 -2.5
100 10.3 0.876 | -13.0 1.000 | =31.0 1.476 | -30.3 1.89% 2.0
150 16.2 0.792 | =21.3 0.989 | k6.4 1.687 -50.0 2.381 6.5
200 23.3 0.711 | =30.2 0.981 | -67.0 2.020 | =70.0 2.960 11.1
250 29.9 0.630 | =38.7 0.978 | -86.5 2,320 | -90.0 3.530 16.1
300 36.6 0.548 | =49.2 0.972 |-106.0 2.618 —em =em 20.7
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la cual puede ser reescrita como:

3.22
donde «(T) = a(T)/in(1/298) y
B(T) = -[1.00 - b(T)1 /1In(T/298)

los valores de o (T) y € (T) han sido eva-
luados por Criss y Cobble, para temperatu-
ras de 60, 100, 150 y 200° C (ver tabla -
3.2).

Utilizando ia ecuacidén 3.22 con los -
pardmetros tabulados en tablas 3.1 y 3.2 ¥
combinados con las capacidades calorificas
de sustancias puras, el valor promedio de
la capacidad calorifica para una reaccidn
dada sobre un determinado rango de tempera
tura de 25 a T, puede ser evaluado hasta -
300° C,AG® (T) puede ser calculado, sobre
el mismo rango de temperaturas, a partir -

de la siguiente expresidn

fd—3

[2-T1nT/298]
El método de Criss y Cobble no consi-

dera el efecto de la presidn, Sobre los -
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TABLA 3.2

Resumen de las Constantes del Calor Espec{fice para la Ecuacién 3.22

(Tomadas de la Referencia 28)

— . ——

Cationes Simple-Aniones | Oxi-Aniones | Hidroxi-Aniones g

dv X~y OF" Xo™® X0, 0D® | ¢ |3
p'298
@M em | am @m |am & A(T) @(T) cal/deg.mole
60 35 =0.4l =46 =0.28 =127 1.96 =122 3.4k 23
100 4% =0.55 -58 0,00 =138 2.24 =135 3.97 31
150 )"6 -0 ° 59 -61 -0 003 -133 2 . 27 -1)+3 3 . 95 33

200 50 =0.63 | =65 =0.0% | =145 2.53 =152 4,24 35

-
]
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100° C de temperatura cualquier sistema a-
mayor-
cuoso debe estar a una presién/que la at-
mosférica, y por tanto, a elevadas tempera
turas la ecuacidn 3.23 debe incluir el si-

guiente término

Asociado con €l cambio de presidn hay
también un cambio en el volumen parcial mo

lal

la expresidén 3.25 integrada resulta en:
A(AG), = AG°P1 - AG°P0 =AV°(Py - Py)
3.26
donde £.V° es el cambio en el volumen mo-
lal para una determinada reaccidn. La mayo
ria de los volumenes idnicos parciales mo-
lales estdn en el rango de = 30 ml. mole™t
Y aunque iones altamente cargados pueden -
tener valores mayores, puede ser concluido
que €l valor de A V° para reacciones acuo-
sas idnicas estdn en el rango de -~ 100 ml.

1

mole  —, Utilizando la ecuacidn 3.26 con

P, = 85 atm. (El cual es la presién de va-
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por del agua a 300° C.) y P, = atm.,el va-
lor de A (AG) resulta en aproximadamente
¥ 200 cal (1 cal = 41.29 ml. atm.) Por tan
to, a temperaturas menores de 300° C el e-
fecto, de la presidén del vapor del solven-
te acuoso, en AG°(T) puede ser desprecia-
do. Debe ser indicado que AT°(T) es, en,
efecto, dependiente con la temperatura.Sin
embargo, Criss y Cobble han estimado que

A¥°(300) es tnicamente 50%, a lo miximo,
diferente de AV°(25) 'y por tanto los argu
mentos previamente discutidos aun son v3ili
dos.

3.1.2. Método de Khodakovskiy.- Este segundo méto

do fué sugerido por Khodakovskiy y colabo-
radores(3l’32’33), quienes seflalaron como
primera aproximacién, que hay una varia --
cién lineal entre el calor especifico idni
co molal parcial a presidén constante, con
la temperatura

55 = bT 3.27
¥, afortunadamente, ya que las curvas expeg
rimentales muestran un maximo & minimo en-

tre 50 y 100° C, €l minimo error ocurre si

b es determinado a partir de los wvalores -
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de Cg (298). Otra ventaja para el calculo
de la constante a partir del calor especi-
fico a 25° C es que estas cifras son las =
mas confiables y son, algunas veces, dispo
nibles en la literatura. Khodakovskiy, ha
probado la validez de la ecuacidén 3.27 cal
cillando las energias libres de algunos io-
nes o moléculas neutras vfa ecuacidn 3.10
y usando la siguiente ecuacidn empirica:
log K=4%+ D+ CT 3.28
Las discrepancias, con los valores experi-
menta}es encontrados por Khodakovskiy son
/ggggigisdentro de los limites de posible -
error debido a la extrapolacidn a partir -
de datos experimentales y debido a la natu
raleza aproximativa representada por la e-
cuacidon 3.27. Para los iones cuya capaci -
dad calorifica parcial a 25° C no ha sido
determinada experimentalmente, la ecuacidn
general empirica derivada por Khodakovskiy
puede ser usada:
65(298) =a - dZ - 2/3 x §°(298) 3.29
donde 85°(298) es la entropia parcial molal

a 298° K, Z es la carga electrdnica, a y d

son constantes para un definido grupo de
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iones (referencia, tabla 3.3).
Generalmente, cuando se€ hace recurso
de la ecuacién 3.29 la entrdpia parcial mo
lal es también desconocida, sin embargo es
tos valores pueden ser estimados a partir
de una de las varias ecuaciones semi-emp{-
ricas que pueden calcular la entropia para
iones a 298° K; la seleccidn de cualquira
de estas relaciones depende en la naturale
za del idn. La entrdépia parcial molal pue-
de ser computada utilizando la ecuacidén pa
ra oxi-aniones desarrollada por Connick<3u)
§° (298) = 3.5 - 46.5 (2 - 0.28n) 3.30
donde Z tiene el mismo significado que en
la ecuacidén 3.29 y n es €l nimero de 4to -
mos deoxigeno (excluyendo aqusllos que for
man parte de los grupos oxhidrilos).Alter-
nativamente, la ecuacidn de Couture
ler(35) puede ser usada:
S°(298)= 40.2 + 3/2 R1lnM -

2
10858.2 - 5.5x7

donde M es €l peso molecular del idn,R es

3031

la constante de los gases, Z2 y n tienen el
mismo significado que en la ecuacidén 3.30,

¥y r es €l radio efectivo idnico. Dsbido a



TABLA 3.3

Constantes a y d de 1a Ecuacién 3.29

(Referencia, Khodakovskiy3l» 32):

iones a
Cationes 50.8
Aniones libres de Oxf{geno 50.8
Aniones Conteniente Oxigeno| 80.0
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301030

la simplicidad de la ecuacidn 3.30 y tam -
bién debido a la incertidumbre en los valg
res a ser asignados a r en la ecuacién --
3+31 la ecuacidén anterior ha tenido mayor
aceptacidn.

Habiendo sido evaluado la constante b,
la ecuacidn 3.27 puede ser directamente -
sustituida en la ecuacidén 3.10, la cual in
tegrada permite obtener la siguiente expre
sién

A (AG®) = AT. AS°(295) +

2 AT (T+1(25)) - T.b. AT. 3.32
Diagramas potencial -pH calculados usando
este método han sido exclusivamente usados
hasta la fecha por los metalurgistas rusos.

Método de Bethune.~ Este tercer método es-

t4 basado en el cdlculo de la variacidn -
del potencial estandard E° (T) de acuerdo
a: AEN(T)= L'y (T)/nF=-.G°(T)/nF

3.33
Si la celda seleccionada es de tal forqa
que uno de sus componentes es el electrad;
estandard de hidrdégeno, entonces

£ E° (T) = E° (T), Pethune y colaborado ==
res(36’37) han demostrado que si el ciclo



térmico es establecido de la siguiente for

metfl (Ty) - — AN\E meﬁal (T)
Elec?rodo(Ti) Electrodo(T;)
Elecfrddo(Ti)lElectrolito(Tl)l|Electrolito(T2)|Elegtrodo(Ta)

en el cual Ty es fijoy T, varia, si el e-
lectrodo de la izquierda es el electrodo
de referencia, entondecs el potencial de la

derecha es :

Ellos han obtenido una expresidén aproxima-
da para el valor del coeficiente térmico -
(dE/dT)th de acuerdo a:
(QE/AT)yy, = AS°/nF

Esta suposicidn puede ser facilmente demos
trada que es equivalente a asumir L&§§==O
rara la reaccidén dada en la ecuacidn 3.39

/. S° es la variacidn en entropia para 1la
reaccidon (en ausencia de un gradiente de
tegﬁ%ratura) despues de convertir las en -

tropias de las especies idnicas, partici -

pantes en la reaccidén, a la escala absolu-

ta de
Sgp = 8° - Za 3.36
donde 59

Sp ©s la entropia idnica en la eseca



3.1."".

la absoluta de BRethune, Z es la carga idni
ca incluyendo su signo, y A que es una -~
constante para la cual Bethune considera -
4.48 E°(T) puede finalmente ser transforma
do en AG9(T) por medio de la ecuacidn 3.33

Método de Helgeson.- Este cuarto método de

cdlculo de AG°(T) es una aproximacidn ted
rica desarrollada por Helgeson(38). Este
ha sido basado en que un ciclo isotérmico

ha sido dividido en dos partes: (1) elec =
trostdtico, ¥y (2) no electrostitico.La con
tribucidn de cada parte a el ciclo fué lue
go calculada antes de ser sumadas las dos
partes para obtener la entropia total de
reaccién AS°9(T) como funcidén de la tempe-
ratura para la disociacién de €l complejo

idnico en sus componentes. La substitucidn
de A S°(T) en las eccuaciones termodindmi -
cas normales resultaron en ecuaciones que
se pueden usar a fin de determinar AG°(T),
Log K(T) y ZSC;. Desafortunadamente estas
ecuaciones son bastante complejas. Sin em-
bargo, bajo ciertas condiciones ellas pue=-
den ser aproximadas como a continuacidn se

indica:

- 42



3.1.5.

JAN GO (T»AHC(T))-AS°(T; )x(T) ~-(9/w)
[1-exp {exp (b+aT)-c+ T/031) 3.37
donde a = 0,01875, b = -12.74%, ¢ = e&xp
(b+a Ty) = 7.84 x 107% a 25° C, @ = 219,
w=1+ ac = 1.00322. Siempre y cuando
AH°(Ty) ¥ AB°(T,) sean negativas, la e -
cuacidn suministra resultados bastante cer
canos a los valores experimentales hasta
los 200° C. l.os resultados no son muy bue-~
nos si AH°(T1) es positivo y son adn peo-
res si A S°(T,) es también positivo. No obs
tante, para sistemas donde ambos, A H° y
A S°, son .negativos es sorprendente que el
método no haya sido aplicado para calcular
diagramas potencial- pH, en consideracidn
de sus evidentes ventajas sobre otros métg
dos ya que no e€s requerido estimar A CO.

p
Método del Producto de Solubilidad.- Este

método permite calcular la energfa libre -
de formacidn de Gibbs en iones a partir de
resultados experimentales de solubilidad.
La solubilidad de una sustancia es su con-
centracién en una solucidn saturada. Consi
dsremos €l caso general:

m

+ -
Mﬁﬂh = nM + nN o
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donde m y n son los coeficientes estequio-~-
métricos. L.a siguiente expresidn puede ser
facilmente demostrada (a partir de la defi
nicidn de la constante de equilibrios) para

o #
esta reaccion:

3.39

m A&°M(T)+n ){°N(T)-J\°MmNn( T)
2.303 RT

Si las actividades idnicas pueden ser asu-
midas iguales a las concentraciones idéni-
cas, entonces el término de la izquierda -
de la ecuacidn 3.39 es €l logarito del pro-
ducto de solubilidad. La ecuacidén 3.39 ha
sido usada frecuentemente para obtener da-
tos termodindmicos. Extensivas tablas de -
solubilidad han sido compiladas por Seidell
y Linke(39) y Levin y colaboradores(ho).la
ecuacidn 3.39 puede ser aplicada teniendo
en cuenta las siguientes restricciones:
(1) Las sales disueltas deben estar comple
tamente disociadasy y (2) los coeficientes
de actividad de los lones deben ser consi-
derados como la unidad.

Para el caso de sales insolubles €s =



tas restricciones son generalmente ciertas:
sin embargo, mo tndas las sales son insslu
bles sobre el total rango de temperatura
considerado, ademds los coeficientes de acg
tividad para el caso de soluciones satura-
das a diferentes temperaturas deben ser ob
tenidos. Desafortunadamente, datos para
los coeficientes de actividad a temperatu-
ras mayores de 298° K son muy limitados. -
Los datos existentes frecuentemente no son
aplicables a soluciones saturadas o son sa
les cuyas energia libre de Gibbs son bien
conocidas.

3.2. Comparacidn de Datos Determinados Experimentalmen

te con Valores Calculados, Usando los Diferentes
Métodos Propuestos.

Es evidentemente muy dtil proba~ la validez
de los diferentes métodos propuestos. Muy poco =~
trabajo ha sido hecho en este campo, con €l fin
de comparar los méritos de cada uno.

Un estudio comparativo de los valores de

AG°(T) para la reaccidén HSO) = H + Sou , calcu-
lados usando cinco diferentes métodos y valores -
experimentalmente determinados y reportados por
Clark(zs), son mostrados en la tabla 3.4. La en -
tropia absoluta de Bethune para el idn hidrdgeno

fué usada en los cdlculos de Bethune y €l valor -
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TABLA 3.4

Comparacién de Valores de AGP(T) Determinados Experimentalmente para la
reaccién HSJ), = H + 80;2 econ Cifras Calculadas por los Diferentes Méto
dos Propuestos (Cal/mole).

Temp

Experiment

Criss y

van't

; Bethune Khodakovskiy Helgeson

5 Cobble  Hoff

| 60 3690 3770 3660 3660 3770 3730

. 100 5210 5290 4720 4720 5240 5120

| 150 7150 7290 6060 6060 7500 7280
200 9720 10030 7390 7390 10220 10110
250 12670 13150 8730 8731 13400 14047
300 15740 17350 10070 10060 17040 20300




15000+ {(Experimentales
4 ® 00 (Criss~Cebble y Khedakevskiy s
ooo'van't Heff,de Bethune
® an|Helgeson
10000F
o ’.
L
<
5000+
@) 100 200 300

TEMP (°C)
FIG. 3.1 COMPARACION DE VALORES OBTENIDOS EXPERIMENTALMENTE
DE AG.(T) CON VALORES CALCULADOS MEDIANTE DIFEREN

TES METODOS.
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reportado por Criss y Cobble fué usado en los cil
culos de Criss y Cobble. Los valores estimados -~
por este Gltimo método caen bastante cerca de la
curva experimental y sugieren que €l uso de este
método es bastante razonable para calcular valo -
res de AG2(T) o K(T) para reacciones electroqui-
micas en soluciones acuosas a elevadas temperatu-
ras. Los valores calculados usando la ecuacion de
Van'!t Hoff son iguales a los valores obienidos
por €l método de Bethune, confirmandose que ambos
métodos son equivalentes. También estos dos méto-
dos muestran la mayor .desviacidn de los datos ex-
perimentales. Los métodos de Khodakovskiy y Criss
y Cobble dan resultados bastante razonables y apa
rentemente ambos pueden ser empleados para deter-
minar la energfa libre de Gibbs hasta los 300° C.
El método de Helgeson da resultados razonables --
hasta los 200° C; pero para temperaturas mayores
de los 250° C, €l método muestra mucho error(has-
ta 29% a los 300° C). Ejempios de cdlculo de equi
librio a elevadas temperaturas usands los cinco
diferentes métodos son presentados en el apéndice

I.
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3.3. Coeficientes de Actividad

Los coeficientes de actividad suministran -
una medida de la desviacidn que sufren las soiu -
ciones reales, de lo ideal. En soluciones muy di-
lﬂidééJ el principal efecio es el de atraccidn in
teridnica y la ecuacion derivada por Debye-Huckel
puede ser aplicada (vara soluciones de resisten -

cia idnica menor que 0.001 molar)

2 A2
- log ¥y _ Az. L .
l+a§’_ PI /2

donde Zi es la carga de un determinado ién i, e I
es la resistencia idnica. I es definido por la si

guiente expresidn
3.41

donde m; es la concentracidn del ién i, A y B son

constantes que son funeidn de la tcmperatura y -
del solvente, y ag es el "didmetro efectivo! del
idn ern solucidne. Los valores de A y B para €l a -

gua, como solvente, hasta temperaturas de 60° C

$ (4

han sido compiladas- por Garrels y Chris e~

llos también han tabnlado cifras de ag para mu -

chos idnes.
Para resistencias idnicas hasta de 0.5 molar

la siguiente expresidén empirica propuesta por Da~

(W)

vies puede ser utilizada:
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32 :
- log Xqi = 2422 ( 1:1;35-- 0.2 I)

En soluciones mls concentradas el método de
la "sal media" también descrita en detalle por
Garrels y Christ, puede ser de mayor aplicacidn.

Para esta tesis, en lugar de usar valores ex
perimentales para los coeficientes medios de acti
vidad para sales disueltas, los cuales muchas ve-
ces no son facilmente disponibles en la literatu-
ra técnica, la siguiente fdérmula empirica, v4lida
hasta una resistencia idnica de seis (y para 25°C)

fué utilizada(uz);

Los valores de B con f‘ (f es una constante
en la ccuacidén de Debye-Huckel y estd relacionada
a la distancia minima de los iones en solucién y

<3
es numéricamente igual a 1.0 kg Y2 mole /2

Jigual
a uno ha sido tabulada en la referencia 42. Para
el caso del anidn HSO), la siguiente expresién tam
bi%n usada por Kwok y Robins *3) ha sido utiliza

da

~log \iTH-" -\5\501}
o 1
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para coeficientes de actividad de Amonia en agua

a 25° C la siguiente expresién tomada de Putler
fué seguida:

log 3"HN3 = 0.12 I

Los coeficientes de actividad cambian apre -
ciablemente con la temperatura, y varios métodos
han sido desarrollados para su estimacidn. En es-
ta tesis, la ecuacidn sugerida por Cobble(3o) fué
utilizada:

log-§L Tl =
donde X‘fl y Ffo son los coeficientes medios de =
actividad a Tl- T, o€, respectivamente. Asf, si
6’35 es conocida, D' I1 puede ser estimada hasta
lo; 250° C. Ei térmi;o ‘Aéé es considerado como
el parametro mis dependiente en la temperatura y
ha sido tabulado por Cobble sobre €l rango de tem
peraturas de 295-250° C.

Los coeficientes de Actividad también varian
con la presidn. Cobble ha mostrado que un cambio
er. la presidén hasta de <85 atm (presidn que es
equivalente a ia presidn de vapor de saturacién -

para temperaturas no mayores de 300° C) afectan

J'en 1%; y por tanto el efecto de la presidn en

los coeficientes de actividad pueden ser despre -
ciados hasta los 300° C,.

(W)

n

‘..!



CAPITULO IV

Este capitulo estd relacionado con el planteamiento ¥y
solucidn de las ecuaciones que describen el equilibris en
soluciones idnicas.

Desde que el agua destilada tiene que ser usada en 1la

reparacidén de soluciones, en la parte experimental de esta
tesis, fué necesario comprender su comportamiento en equill
brio cuando es expuesta a la atmdsfera. Este punto e€s cu --
bierto en la segunda parte de este capitulo.

La solucidn de este tipo de problemas de equilibrio --
permite la evaluacidn de la distribucidén de especies en un
sistema dado. La formulacidn, con la excepcidn de la condi-
cidn de electroneutralidad, es esencialmente similar al tra
tamiento de sistemas no electroliticos donde las ecuaciones
(balances molar o de masas) Que expresan conservacion de -
los componentes, y las constantes de cquilibrio que relacip
nan las actividades de las especies, pueden ser planteadas
para un sistema dado. Desde que datos experimentales para
los coeficientes de actividad}¥;;?¥;ente accesibles, méto -
dos para su estimacidn son esgsiciales para el éxito de esta
técnica. Este método ha sido aplicado al sistema Ni-NHS-SOh
-H20 para estimar la distribucion de especies en equilibrio

Y por tanto calcular €l pH del sistema evaluado.
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4.1. Enfoque_del Prgblema

La resoluecidn, de un problema dado de equili
brio. consiste de un determinado numero de etapas.

(1) Todas las especies posibles, presentes -
en €l sistema deben ser establecidas y las ecua -
ciones quimicas que representen equilibrio, inde-
pendientes entre si, deben ser formuladas.

(2) Las constantes de equilibrio que relacig
nan las actividades de las diferentes especies =~
presentes deben ser obtenidas. Ademds los coefi -
cientes de actividad relacionando actividades y -
concentraciones de las especies deben ser obteni-
das o estimadas mediante métodos confiables.

(3) Balance de Moles (o masa) dehen ser for-
mulados para los componentes quimicos presentes.
Generalmente las concentraciones analiticas de es
tos componentes e€s conocida sea mediante analisis
quimico o a partir de la composicidn inicial del
sistena.

(4) Balance de carga expresando electroneutrs
lidad del sistema debec ser establecido.

{5) En general, el sistema de n ecuaciones -
independientes debe también contener n incognitas.
Frecuentemente las ecuaciones resultantes que de-

ben scrresueitas son nelineales y una técnica ni



)+.2.

mérica iterativa es requerida, También en lo pasi
ble, reduccidn de las ecuaciones a ser resugltas
nunéricamente, debe ser cxaminado.

Mediciones y Cdlculo del pH del Agua Destilada

La condicidén de neutralidad del agua (defini
da por la igual concentracidn de iones H' y io -
nes OH ') resulta en que €l pH del agua pura, a --
25° C, deba ser igual a 7; pero en la priactica el
agua destilada es reportada ser ligeramente dci-
da {(menor que 7). Desde quc €l agua destilada tig
ne que ser usada para preparar las soluciones de
prueba cuyos pH deben ser medidos (tanto a tempe=-
ratura ambiente como a €levadas temperaturas) en
la parte experimental del presente trabajo (zapi-
tulo 6), fué propuesto investigar las razones y -
posibles efectos de este menor que rormal pH ob-
servado en el agua destilads.

Hay diferentes efectos los cuales pueden par
ticipar en este comportamiento:

(1) Debido a la gran diferencia en resisten-
cia entre la solucidn buffer para calibrar el me-
didor de pH (pH 7 6 6) y €l agua destilada. Una
solucidn buffer del National Pureau of Standards
tiene una resistencia idnica de 0.10, en tanto -

que €l agua destilada tiene una resistencia idniea



6

de aproximadamente 10~ °. Muchos medidores de pH -
tienen una pequefia fuentc de corriente fluyente;

de este modo, una gran resistencia ohmica puede -
generarse entre ¢l electrndo de vidrio y el elec-~
trodo de referencia sumergidos en el agua destila
da. Este efecto puede reflejarse como unidades de

PH eén la esc¢ala del medidor. Sin embargo, la impe

dancia de entrada, especificamente del medidor el

usado en €l transcurso de la presente investiga =
cién, es del orden de los 10*2 ohms por voltio, -
por lo tanto esta fuente de error es eliminada.
(2) Otro efecto el cual debe ser analizado -
es la saturaecidn del agua destilada con CO,. Ob -
servaciones han demostrado que el agua puede di -~
solver el CO, gaseoso en cantidades cercanas al
equilibrio con la presidn parcial de CO, en el ai
re. El CO,contenido en la atmésfera se disuelve
en agua y las siguientes 4 reacciones en equili -

brio deben ser ccnsideradas:

+ -
HyCO03(aq) = H (aq)* HCO3 (aq) 4.2

+ -2
HCO3(aq) = H (ag)® %03 (aq) 4.3

4 -
H0aq) - (a)* °% (aq) Yok



T.os valores numéricos de las constantes de =

equilibrio a 25° C son:

4.5

k,7

4.8

En este sistema las especies de inmportancia son
el CO,(g); H2003(aq); H+(aq); Co'3'2(aq); OH (aq);y
H2O(aq). La actividad del agua puede ser conside
rada como la unidad; ya que la solucidn puede ser
considerada como diluida.

Para la condicidn de electroncutralidad (la
suma de las cargas negativas de¢ los iones debe -
exactamente balancear la suma de las cargas posi-

tivas de los cationes). La siguiente ecuacidn pug

de ser planteadas

W'} = {Heo3y + {oH™} k.9
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La presidén del CO, en la atmdsfera es fboz =
10735 atm., ya que esta presidn €s la que esta -
en equilibrio con €l agua destilada. Por tanto, -
cinco ecuaciones y cinco incognitas describen al
sistema, pero ya que las ecuaciones 4.5-%4.8 estan
escritas en términos dec las actividades y la ecua
cidn %.9 en término de molaridad, una solucidn al
problema e€s Unicamente valida si todos los coefi=-
cientes de actividad son asumidos ser la unidaqd,
por ejemplo {H*} = ag+ etc. El sistema puede -~
ser, por tanto, reducido a la siguiente ecuacidn
cibica

LE}? - (6 + ¢ {H'Y - 250, = 0 %.10

donde los valores de¢ las constantes, arriba in -

cluidas son:

un método de solucidn a esta ecuacidén es por el mé

(45)

todo de Newton . E1 programa de computadora,cs
crito en lenguaje bdsico, e€s incluido en el apén-

dice II, y €l resultado es:
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{#*} - 2.068 x 107°
{HCO3} = 2.063 x 1070
{c03%} - 5.000 x 10711
{oB"} - 4.836 =z 1077
pH - 5.6845

Resistencia ISnica=2.0679 x 1070

Consideremos ahora el error involucrados en

e

asumir Ji = 1, lo siguiente puede ser notado: Ja
resistencia idnica de la solucidn es 2.07 x lO"6
¥ este valor estd claramente en €l rango, donde -
el método de Debye-Hiickel puede ser utilizado, €l
cual da los siguientes coeficientes de actividad:
it = Vor- = ‘b‘Hcog = 0.998 y para ’S‘Cogz = 0.993
Estos coeficientes son lo suficientemcnte cerca =
nos a2 la unidad de forma tal que el error resul -
tante de despreciar estos e€s muy peqiefio; pero,de
todos nodos €l problema fué resuelto de nuevo con
siderando estos ecoeficicntes. Su inelusidn no a -
fecta 1los resultados al menos hasta dos lugares

decimales (el medidor de pH usado, lee valores de
pH Udnicamente hasta dos lugares decimales). Estos
valores tedricos concuerdan bastante bién con €l
valor experimental de 5.59 y por tanto el argumen
to planteado puede ser usado en explicar la aci -

des del agua destilada.



4.3. Prediccidn de los Valores del pH y Distribucidn -

de Especies en el Sistecma Ninsou—HZO a Temperatu-
ra_ Ambiente (25° C) _ )

et G e -

Cna sal constituida de una base debil y una
acides fﬁerte; tal como el sulfato de.niquel, pro
duce utna solucidn de pH acido cuando es disuelta
en agua; ya que los cationes de la basc debil ==
recaccionan con las moléculas de agua para produ -
cir moles de la base debil y protones que le dan
el cardcter 4cido a las scluciones.

Para calcular €l pH de la solucion salina es
necesario tener en cuenta todas las relaciones pg
sible, las cuales son:

(1) Las ecuaciones de actividad/constantes -
de equilibrio.

(2) La expresidn de neutralidad eléctrica de
la solucidn.

(3) BRalances de masa, que expresan conserva=-
cidn de las substancias afiadidas a la solucidn.

En el caso particular de la disolucidn  del
sulfato de niquel, a 25° C, en agua las siguien -

tes rcacciones toman ‘ugar:

H,0 = H + OH log K; =-14.00 k.11
HSO}, = H' + 50;,° log K, =-1.97 4,12
Ni*2 + 5,0 = NIOH™ + H' log Ky =-9.67 4,13
NiSo, = Ni*2 + soj® log K, =-2.27 b 1k



I.as cxpresiones de equilibrio que deben ser satis

fechas son;

OE L dor . LETY - {oew=xg .15
, S T - = |
VEc Wsep® | {ETY c s -k, 4. 16
- =
{NiOH"'S AEY .17
(w2}
4,18

La condicidn de neutralidad eléctrica de solucidn,
requiere gue:
2 { N2+l  J{ntonY = 2{so; 2y +{oH\ +{BSOLY W.19
y para la conservacion del NiSO afiadido:
Niquel total = N = {Ni'?]+{NioH'}+{NiS0,]  4.20
Sulfato total = N = {S0;°§+{HSop}+{NiSO,} .21
Para el cdlculo de los coeficientes de acti-
vidad, la resistencia idnica debe ser estimada; -
por tanto un cdlculo aproximado puede ser realiza
do. Asumiendo que todos los cceficientes de acti-
vidad son iguales a la unidad, €l sistema puede -

ser reducido a ias siguientes 3 ecuaciones:
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{n*2} 4 X { N1+2) . {Ni’“?}iso;j )
{8} Ky,

VEMEOL®y MRS Lo naow
X5 Ky

{ s0E%Y -

Estas tres ecuaciones pueden ain ser reduci-
das a una, pero la expresion se vuelve muy com =~
pleja. Este sistema de ties ecuaciones, puede ser
resuelto usando la técnica de Newton~Raphson. Las
derivadas, de las tres ecuacinnes con respecto a
cada una de las incognitas, necesarias para apli-
car es esquema de Newton-Raphson y el programa de
computadoras, escritn, en lenguaje bdsico son mos
trados en el apéndice III. Con estos valores pre-
liminares de las concentraciones, la resistencia
idnica y los coeficientes de actividad pueden ser
calculados 3 usando estas cifras, las constantes
de concentracidn-equilibrio fueron determinadas -
(por ejemplo: Ki = l/(?%f'-.ﬁoH—), etc).Final -
mente el sistema fue calculado otra vez usando

los nuevos valores de Kg .
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La tabla 4.1 muestra los valores de coeficien
tes de actividad calculados, la distribucidn de =
€speclies para este sistema y los valores predeci-
dos de pH asumiendo que los coeficientes de acti-~
vidad son unitarios y también usando los estima -
dos. Puede verse que la cantidad de NiSOu que per
manece sin disociar es bastante alta, comparada
con las concentraciones de las especies idnicas -
en equilibrio, manteniéndose de este modo, la re-
sistencia idnica a niveles relativamente bajos, =
ain cuando la concentracidn total de Ni es tan al
ta como uno molar. Valores experimentales de pH,
medidos, concuerdan bastante bién con los predeci
dos, y también son mostrados en la tabla 4.1 para
poderlos comparare.

La disolucidn de CO, fué considerada en el
sistema Ni-SOu-Hzc. El sistema de ecuaciones a =
ser resueltas se vuelve bastante complejo.Sin em-
bargo, su resolucidn resulta en valores de pH bag
tante cercanos a los valores predecidos sin in -
cluir las rcacciones de disoluciodn del CO,.De es-
te modo se pucde eoncluir que el efecto de la di-
solucidn del 002 en el pH es bastante pequefio Yy
es preferibiemente controlado por la prescncia de

otras especies predominantes en el sistema acuoso.
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TABLA

4.1

Coeficientes de Actividad y Distribucidn de Especies a
Temperatura Ambiente para el Sistema Ni - sou - HZO

Niquel, conc molar 1.0 0.5 0.1l
Coeficiente de Actividades
4 soy,° 0.1890  0.2305  0.3468
\'u* 0.8457  0.8322  0.8354
§ N150), 0.2095  0.2482  0.3584
P n1*2 0.2323  0.2673  0.3705
Pusoy, 1.3027  1.1838  1.028%
Prior* 0.710%  0.7296  0.7841
Resistencia Iénica 0.2826 0.1968 0.0826
Distribucidn de Especies
N1 *2 0.1432  0.0909  0.0311
gt 2,409 E-A 2.149 E-6 1.598 E-6
“s0,, N1 0.8568  0.4091  0.0689
Ni0H" 6.355 E=6 5.097 E-6 2.895 E-6
so;2 0.1432  0.0909  0.0311
HSOy, 3.952 E-6 2.955 E-6 1.306 E-6
OH™ 5.810 E-6 6.728 E-9 8.962 E-9
pH Predecido (5= 1) 5.85 5.86 5.91
pH Predecido (0,# 1) 5.69 5.75 5.87
pH Medido 5.86 5.98 6.08
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4.4, Prediccidn de Valores de pH y Distribucidn de Es-

pecies en €l Sistema Ni-NH

Ambiente

3-SOH-H20 a Temperatura

La adicidn de Amonio a soluciones que contig

nen idnes de niquel resultan en la formacidn de -

aminas de niquel como a continuacidnh se¢ indica:

+2

Ni + NH

w

Ni(NH3)+2 +

g

=
o)
w

Ni(NH3)§2 +

: +2 +
N1(NH3)3
Ni(NH3){:2 +

) +2
N1(NH3)5 + NH3

N

B

= Ni(NH3)+2- %?guK
= Ni(NH)ZZ 2.29
= Ni(NHy)32  1.78
= NI(NHy)[Z  1.24
= Ni(NHy)E®  0.79
= Ni(NH3)g2 0.07

4.25
4,26
4,27
4.28
4.29
4.30

Ademds el equilibrio entre la amonia y el {8n amo

nium tiene que ser considerado igualmente que las

ecuaciones previamente estudiadas en el sistema -

= NH, 9.25

= ©NH, = + OH -W4.75

H,0 = H' + OH -1%.00
- ot -2 _

HSOTy= H' + S0j, 1.97

Ni*2+H,0 = NioH" + H =9.67

NiSO), = Ni*2 + s0;° -2.27

4,11

4.12
4.13

o1k

A cada una de las reacciones arriba enumera-

radas

corresponde una constante de equilibrio.Si

la actividad del agua es considerada como la uni-

dad (ain cuando la solucidn no sea muy diluida)re
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suelta en un sistema de dieciseis incognitas y do
Cuatro ecuaciones

ce ecuaciones/adicionales son obtenidas a partir

de la concentracidn total molal del sulfato, ni -

quel y amonia en el sistema y de la condicidn de

neutralidad de la solucidn electrolitica. Usando

las mismas suposicicnes que fueron utilizadas en

el sistema Ni-80,-H,0 (por ejemplo Ni+?”-—~_am*2 ete)

las dieciseis ecuaciones pueden ser reducidas a
cuatro ecuaciones no lineales. Las ecuaciones rg
sultantes, lo mismo que las derivadas respectivas
a ser usadas en €l esquema de Newton-Raphson para
su solucidn y €l programa de computadora escrito -
en basico, son presentados en €l apéndice IV. Des
de que datos para coeficientes de actividad no
son facilmente accesibles para el niquel y las
amtnas, fué asumido que i{hi+2 =~‘&1(NH3)+2,y los
demds complejos idnicos fueron estimados por el -
"Método de la Sal Media". La tabla 4.2 muestra =--
los coeficientes de actividad, las constantes de
concentracidn-equilibrio y los valores de pH esti
rnados.

Con €l objeto de probar las ecuaciones pro =
puestas, que describen €l sistema en equilibrio,
una serie de soluciones acuosas fueron preparadas

manteniéndose la relacidn molar del (NHH) SO, a

- 65



NiSOu constante € igual a cuatre. La relacidén mo-
lar del amonio (del hidrdxido de amonio) a la con
centracidén de niquel fué también mantenida. cons -
tantc e igual a dos. La concentracidn total de ni
quel fué entonces variada entre 0.01 My 0,1 M.El
PH precdecido para estas soluciones son conmparados
con los valores medidos y estos resultados son

prcsentados en forma tabulada en la tabla 4.2. La
comparacidon es mostrada en la figura 4.l. Los re-
sultados concuerdan muy bien, y muestran la misma

tendencia a medida que €l niquel total e€s incre -

mentacoe.
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TABLA 4,2

Coeficientes de Actividad y Distridbucién de Especies a Temperatura
Ambiente para el Sistema Ki - NB3 - sok - Eéo

Fi Tot 0.01 0.02 0.0% 0.06 0,08  0.10
NE, Tet 0.10 0,20 0.40 0,60 9.80 1.00
50, Tot 0.05 0.10 0.20 0.30 040 - 0,50
Resist.Idniea | 0.142  0.286 0.576 0.867 1.158 1.448
Coef.de Aetiv.
b so72 0.272 0,188 0,120  0.088 0,068 0,05
gt 0.829  0.847  0.927  1.080 1,183  1.357
$nis0, 0l 0,31  0.27 0,23  0.20  .0.18
1¥:¢1 0.618  0.512  0.607  0.603  0.589  0.59%
Pasoy, 1,108  .1,308 1.706 2,104 . 2,516  2.9%9
(' s108" 0.749 0,710  0.689  0.695  0.71%  0.740
e, 08 0.740  0.686  0.632  0.602  0.583  0.569
0 g, 0.745  0.695  0.646  0.620  0.605  0.59
$m, 1,000 1,082  1.173  1.271  1.377  1.492

- 67




Coeficientes de Actividad y Distribucidon de Especies a

TABLA 4.2 (Cont)

Temperatura Ambiente para el Sistems Ni-NB3-SOu-HéO

Distribueicn
de Espeecies
(mol/11t)

nit2

N10H'

NE,0H

Ni(NH3)+2
+2

NL(NE,)}

+2
Ni(NH3)3

8.952 B-U
%.278 E-=3
9.162 E-9
0.047

8.173 E-9
0.080

1.578 E-6

5.905 E-3
2.77% E-3
2,423 E-3
6.541 E-k

1.952 E-3
6.034 E-3
1.131 E-8
0,094

1.197 E-8
0.160

1.220 B-6
1.692 E-5
9.346 B=3
4,706 E-3
5.93% E-3
2.312 E-3

1.157 B-3
7.664 E-3
1.383 E-8
0.189
1.575 B-8
0.320
8.497 E-7
1.709 E-5
0.0146
7.208 B-3
0.013
6.866 E-3

1.288 E-3
8.346 B-3
1.513 B-3
0.284
1.752 E=8
0.480
6.169 B-7
1.515 E-5
0.018
9.366 E-3
0.019
0.012

1.410 E.3
8.402 E=3
1.591 E-8
0.380
1.785 E-8
0,640
4448 E-7
1.311 E-5
0.020
0.011
0.026
0.018

1.521 E-3
8.400 B-3
1.581 E-8
0.475
1.762 E-8
0.800
3.398 B-7
1.211 E-5
0.022
0.013
0.032
0.02k
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o i S i 5t e .. 4 art

Distribuecidn

de Especles
(mol/11t)

Ni (NE,)}2
Ni (NE,) 52
N (NHy )¢
NiS0,,
pH Predecido
pH Predecido

pH Medido

5.092 B-5

1.406 B-6
7.402 E-9
3,180 E-3
8.09
8.12

8.37

2.598 B-=l
1.036 E-5
7.868 E-7
5.709 E=3
7.98
8.02

8.27

1.074 B-3
5.965 B=5
6.310 BE-7
0.011
7.85

7.89

8.14

2.218 E-3
1.437 B-L
1.774 E-6
0.016
7.76

7.80

8.06

3.605 B-3
2.578 B4
3.513 B-6
0.020°
7.68

7.73

8.01

5.118 E-3

3.921 B-4
5.724 B-6
0.025
7.63

7.67

7.95
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CAPITULO V

ESTUDIO TERMODINAMICO DEL SISTEMA Ni-NH,-S0),~H,0 A ELEVADAS
TEMPER ATURAS 3

-

Cifras del Log K a diferentes tenperaturas para las =--
rcacciones participantes en el sistema Ni—NH3-SOh~H20 Tue -
ron calculados por €l Principic de Correspondencia de Criss
¥y Cobble, con excepcidn de las reacciones %.11, 4%.12 y 4.32,
para las cuales los datos experimentales a elevadas tempera
turas fueron obtenidas de la referencia 26. La tabla 5.1 -~
nuestra un listado de los datos termodindmicos a 25° C, con
siderados en la extrapolacidn. La informacidn para las difg
rentes amino-ccmplejos fueron obtenidos de la referencia 46,
Yy para las otras especies, N.B.S. Thermodynamic Propér ---
ties(#7) fue usada. La tabla 5.2 muestra AG®, AH°, AS® y --
Iog K a 25° C para la formacidn dc¢ complejos de niquel y -
las otras reaccicnes participantes, que fueron calculados =
de los valores, disponibles para los diferentes iones y com
puestos, tabulados en la tabla 5.l. Las cifras del calor eg
peeificoestandard, promediadas sobre los rangos de tempera
tura indicados, son resumidos en la tabla 5.3. Estos valo =~
res para €l casc de las aminas fueron estimades consideran-
do que ellas se comportan en forma semejante a cationes di-
valentes, en tanto gue el calor especifico del NH3(aq) fu

aproximado con el del NH3(gas) (esta suposicidn ha sido asu
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TABLA 5.1

Datos Termodindmicos Medidos para las Diferentes Especies Pal
tieipantes en las Reacciones del Sistema Ni - NH3 - sou - HZO

Especies N G2 (25) A 8°(25) A RO(2% A B(25)
’ cal/mol cal/mol-deg cal/mol cal/mol-deg
N1 (R, )+ -21130.9 -5.0 -36230 -15.00
N1(NE,)32 -30609. 8 19.72  =59130 9.72
N1(NH,) 32 -39397.9 39.0k -82950 29.04
N1 (NE, )32 4747, 8 60.51  -105390 50.51
N1 (NHy )32 -54897.5 80.47  -127680 7047
Ni(NH,)g? -61365.1 92.34 -151400 82.3% |
NH, -6370.0 26.30 -19320 26.30 !
H* 0. 0. 0 -5.00 |
o -19000.0 26.97 -31740 21.97 i
N1+2 -10900.0 -30.80 -12900 -40.80 |
H,0 -56688.0 16.71 -68315 16.71 f
NiOH" «54400.0 -17.00 -68800 -22.00 |
NSOy, -192000.0 4,30  -=-226900 4,30 i
so;2 -177970.0 k.80 -217320 14.80 i




TABLA 5.2

Datos Termodidmicos para la Formacidn de los Complejos

de -Niquel y de Otras Reacciones Psrticipantes

Sistema Ni - NH3 - soh - HZO

Reaccién D 6°(25)
cal/mol

4.25 -3860.9

1 %.26 -3108.9
4,27 ~=2418.1

i 4.28 -1679.9
i 4.29 =1079.7
a0 -97.55
; 4,31 -12630.0
| .13 13188.0
' 4.1k 3130.0

AHR°(25) As®(25)

et DO et SN
-4010 -0.5

-3580 -1.58

-4500 -6.98

-3120 -4.83

-2970 -6.34%

~4%00 -1k.43
-12420 0.67

12415 -2.91

-3320 -21.70

en el

log K

2.84

2.29

0.79 i

0.072

-9067

]
|V)
.
N
~J
VN ==



"ABLA 5.3

Valores Promedios de las Capacidades Parciales Mo-

lares a Diferentes Rangos de Temperatura.

Especies Acpgg & cpggo | Acpggo ACA%?O |
N1 (NH,)*2 41 5% 55 59
NL(NH, ) 31 41 40 AN
Ni(NH3);2 23 30 29 32
N4 (NH, )y, 1 18 16 18
N1(NE,)5? 6 7 4 6
Ni(Nn3)g2 1.2 0.7 -2.6 -1.9
NH, 8.6 8.8 9.0 9.1 |
H" 23 31 33 35
NE,, 26 3 33 36
N1+2 52 68 20 76
H,0 18 18 18 18
N10R' LW 58 59 6k
N1S0, 33.2 33,4 33.7 33.9
so;2 -99 -108 -105 ~114




(48) en la extrapolacidn del Log K para la

mida por Lewis
reaccidn NHz =H + NH3, encontrando €1 muy buena aproxima-
cidn entre los valores extrapolados y datos experimentales
reportados en la literatura). Los valores del calor cspeci-
fico del NiSOu(c) fueron asignados al NiS0), (aq).

La dependencia de Log K, con la temperatura puede ser
expresada en la siguiente fdrmula:

Log K =4 + B + CT
Los valores de Log K obtenidos para las temperaturas de 25,
60, 100, 150 y 200° C a partir del Principio de Correspon -
dencia de Criss y Cobble fueron ajustados por el método de
minimos cuadrados a fin de optimizar los valores Ay By C =
que aparecen en la ecuacidn 5.1 (E1l programa de Computado
ra utilizado es mostrado en €l apéndice (). Usando la ecua-
cidn 5.1, los valores de Log K para el rango de temperatura
de 30 a 90° C, en incrementos de 10° C fueron interpolados.
Los valores obtenidos, del Iog K, para las diferentes reac-=
ciones, en el rango de 25-200°C,§50n1lisndos en la tabla 5.4
y también presentados gréficamente en la figura 5.l.

Con €l objeto de confirmar los valores estimados por =
el método de Criss y Cobble, las mismas reacciones fueron -
extrapoladas usando €l método de Khodakovskiy. La relacidn
derivada por Khodakovskiy (ecuacidn 3.29) fué utilizada pa-

ra calcular el calor especifico, a 298° K, para las diferen

tes especies idnicas participantes. Los valores de las cons



TABLA 5.4

Valores Calculados del Log KT para las Reacciones del Sistema

Nl - NH3 - 80, - H,0 Usando el Método de Criss y Cobble

l

o ———— —
’

f\\\\Beaccién{
: TQMO.. o_1 .
©

C o5
30
40
50
60

70
80
20
100
150
200

4,25
2,84
2.80
2.69
2.60

| 2450

2.41
2.32
2.22
2.13
1.68
1l.22

4.26
2.29
2,25
2.16
2.07
1.98
1.89
1.81
1.72
1.6%
1.22
0.83

4,27

e e — —— e — i - ¢

1.78
1.73
1.62
1.51
1l.41
1.31
1.21
1.11
1.01
0.56
0.13

4,28
1,24
1.21
1.12
1.03
0.97
0,87
0.80
0.73
0,67
0.30
0,08

4,29

e — e e ——

0.79
0.76
0.68
0.61
0.5%
0.47
0.40
0.33
0.26
-0.10
-0.43

4.30
0.072

0.02
-0.08
-0.18
-0.28
-0.38
-0.47
-0.56
-0.65
-1.07
-1.46

4,31

e o =

9.25
9.10
8.82
8.55
8.29
8.05
7.82
7.60
7.40
6 .46
5.72

4,32 4,11 k.12 4,13 4,12
4,75 =14,00 -1.97 =9.67 =2.27
4,74 «13.83 =2.05 <=9.52 =2.32
4,73 =13.53 =2.,18 =9.24 =2.42
4,73 =13.26 =2.30 =8.97 =2.53
4,73 213,02 2,43 <8.72 -2.64
=4.75 -12.80 =2.57 -8.48 -2.76
-4,78 =12,60 -2.70 -8.25 -2.88
4,81 -12.42 -2,84 -8.04 =-3,01
-4,85 -12,27 =3.05 =7.83 =3.15
=51, =11l.64 =3.,69 =6.95 =3.83

4,49 -6.22 4,63

-5.47 =11.31
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FIG. $.1 CONSTANTES DE EQUILIBRIO PARA LAS REACCIONES DE
DISOCIACION EN SOLUCIONES ACUOSAS EN FUNCION DE
LA TEMPERATURA.

- 77



tantes de equilibrio calculadas segin este método son resu-
nmidos en la tabla 9.95. Los dos métodos de cdlculo son cuan-
titativamente bastante aproximados y las diferencias en tég
minos de valores de Log K varfian de reaccidn a reaccidn y
con la temperatura; sin embargo para temperaturas menores -
de 100° C, que es el rango de interés en la parte experimen
tal de esta tesis, las difercncias no son mayorcs del 5%.

Desde que €l método de Criss y Cobble ha sido usado ==
mas frecuentemente que cualquier otra técnica fué decidido
utilizar estos valores para los cdlculos posteriores.

La mayoria de las reacciones (con excepcidn de las reac
ciones %.13 y 4.11) tienen un valor negativo de ZSHO(ZS).PQ
ra tales reacciones, K y por tanto €l grado de disociacidn
disminuye a medida que la temperatura incrementa. Lo contra
rio es cierto para las reacciones %.13 y 4.11 las cuales =--
tienen un valor positivo para AHP(25), para ambas reacdeiones
el grado de disociacidn es mayor a los 200° C, que a los
25° C (ver table 5.4). Las capacidades calorificas promedio,
Cplg5’ para la mayorfa de las especies consideradas,con ex-
cepcidén de los iones Ni(NHé)g2 y sogz, increnenta a medida
que la temperatura aumenta. E1l cambio de¢ entropia de forma-

cidén de las especies, con excepcion de nuevo de la de forma

¢idn del ién Ni (NH3)22 ', son rélativemsiite péquefias. .
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TABLA 5.5

Nl - NH3 - 80, - H,0 Usando el Método de Khodakovskiy

—

Valores Calculados del Log KT para las Reacciones del Sistema

o k.25 4,26
25;?\‘ -
25 2.8 2,29
30 2.78  2.23
40 2.68 2.15
50 | 2.58  2.06
60 | 2.49 1.97
70 2.39  1.88
80 2429 1.79
90 2.19  1.70
100 2,10  1.61
150 161 1.17
200 f 1.1 0.72

k.27

o — - e — o o —

1.78
1.72
1.61
1.50
1.%0
1.29
1.19
1.09
0.99
0.51
0.05

4,28 .29
l.24 0.79
1.19 0.75
1.12 0.68
1.0 0.61
0,96 0.53
0.88 0.6
0.80 0.38
0.72 0.31
0.65 0.23
-0.25 =-0.16

"0.16 -005,"'

k+30

0.072

0.02
-0.09
-0.19
=0.29
-0.39
-0.48
-0.58
-0.67
-1.10
-1.51

4.31

9.25
9.11
8.82
8.55
8429
8.09
7.82
760
7439
6.49
576

4.32

-9.67
=952
=9.23
-8.96
-8.71
-8.48
-8.25
-8.0k%
-7.84
-6.96

-6027

-5.41

o1l
-2.27 |
2,34 |
2|
-2.55 I
-2.68
-2.82 |
2,97
-3.13
=3.30
-4,28
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5.1l. Distribucidn de Especies y pH del Sistema Ni—SOH-
HZO a Elevadas Temperaturas

Mediante €l uso del programa de computadora
listado en el apéndice III, la distribucidn de es
pecies y valores de pH fueron calculaios a tempe-
raturas fijas en el rango de 25 a 200° C estos rg
sultados son ploteados en las figuras 5.2, 5.3 y
5.4 para tres diferentes concentraciones totales
de Ni, nominalmente 0.10.5 y 1.0 Molar. La varia
cién del pH con la temperatura para las tres dife
rentes soluciones e€s mostrada en mayor detalle en
la figura 5.5. De estos grificos las siguientes =
conclusiones pueden ser deducidas.

1. Unicamente un pequefio porcentaje del NiSO)

’ estd disociado. A los 25° C aprdximadamente
el 30%, 20% y 10% es disociado para soluciones de
0.1,0.5 & 1.0 Molar, respectivamente. A medida =~=-
que la temperatura incremente el grado de disocia
cidn disminuye, mostrando prdcticamente muy poca
disociacidn a los 200° C en todos los casos.

2. A medida que incrcmenta la temperatura,el

niquel disuelto como Ni+2

disminuye en una canti-
dad la cual e€s aproximadamente de la misma magni-
tud quc la disminucidn en disociacidn del NiSQ) (aq)

3+ Como consecuencia del incrementoc en diso-~
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ciacidn del agua, emparcjada con el incremento
en estabilidad del HSO), (la cual consume H) vy
también del NiOH' (que produce H') a elevadas tem
peraturas, se puede ver en les graficos que €l in
cremento en concentracidén de estas especies resul
ta en un continuo incremento en OH+.

%, El1 pH de las soluciones €l cual es siem -
pre 4cido, disminuye ( H incrementa), e€n €l or-
den de 0.35 unidades de pH, a medida que la tempe
ratura aumenta hasta los 100°C. Entre los 90 y
100° C, una inflexién distinta puede ser observa-
da tanto para las concentraciones como para las -
actividades del idn H' . La razén exacta de €S
te comportamiento no es muy clara. A los 150° C -
un mfnimo en pH (un miximo en H' ) es obtenido,
en tanto que €l subsiguiente incremento en tempe-
ratura produce un incremento en pH. Este dltimo ¢
fecto parece ser debido al incremento en la con =
centracién del bisulfato HSO, en relacién al --
complejo del niquel NiOH' .

5. La concentracidn del idn Ni*2 es escen --
cialmente la misma que la del SOE2 (Las dos lineas
son indistinguibles en los graficos) para todas =~
las temperaturas. Esto e€s principalmente debido a

que la formacién del bisulfato (HSO, ¥y NiOH') son
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ambas pequeiias.

6. A medida que la concentracidn total de Ni
es incrementada, las diferentes lineas que en los
graficos son esencialmente similarcs en forma,son
desviadas hacia altas concentraciones, con la ex-
cepcidn del idn H el cual permanece casi inva -
riable € independiente de la sal de Niquel disuel
ta.

7. La resistencia idnica disminuye con €l in
cremento en la temperatura ya que la concentra
cién de iones en solucidn disminuye.

Distribucidn de Espccies y pH del Sistema Ni-NH,-
H20 a Elevadas Temperaturas 3

Utilizando un método similar al usado previa
mente en el sistema Ni-S50),-H,0, valores de pH y -
distribucién de especies, hasta los 200° C,fueron
estimados para diferentes concentraciones de ni -
quel total, manteniéndose las mismas relaciones -
en las sales como fué anteriormente descrito en
seccién W.%.. Los resultados son presentados gra-
ficamente en las figuras 5.6, 5.7, 5.8 ¥y 5.9. Las
siguientes conclusiones obtenidas de estos grafi-
cos son enumeradas a continuacidn:

l. Para estas soluciones amoniacales de ni-

quel, en los cuales los amino complejos de niquel es
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tan encquilibrio, a medida que la temperatura au-
menta la concentracién de las mismas disminuye.Esta
es debido a la disminucidn del sulfato de niquel
disociado a elevadas temperaturas ya que la forma
cidén de las aminas es limitada por la cantidad de
Ni*2 en solucidn.

2. A bajas temperaturas el orden en estabili
dad de las aminas cambia con la concentracidn del
niquel total disuelto. A los 25° C, y para una =
concentracidn total de niquel de 0.0l Molar,ecn el
orden de predominancia, se puede ver (figura 5.6)
que la primera y segunda aminas son de aproximada
mente igual rango siendo la segunda ligeramente -
mds alta, seguido por las aminas remanentes,en el
mismo orden que el grado de complejidad. Para una
concentracidn molar de 0.05 de niquel(figura 5.7),
son la segunda y tercera amina las que mantienen
esta posicidén de mayor estabilidad, seguidas por
la tercera amina, despues de la cual es seguido -
por la cuarta, quinta y sexta amina. Para una so-
lucién de 0.1 molar de niquel, la segunda y terce
ra amina son igualmente estables, sin embargo 1la
tercera es ligeramente superior en concentracidn
que la segunda. lLes sigue en rango la cuarta ami=~

na, luego la primera, quinta y sexta. Este compor
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tamiento e€s €l resultailo de las rclacioncs de e -
quilibrio entre las aminas. La relacidn de concen
tracidén de la amina n a la (n-1)(6>n>2) es dada
por la relacidn Kh LNH3} s donde para propdsito -
de demostracidn €l coeficiente de actividad para
la amonia ha sido considerado como uno y Kh se re
fiere a la constante de equilibrio para la forma-
cidn de la enésima amina tal como es escrito en
la ccuacidnes 4%.25 - 4.30. Si esta rclacidn es ma
yor que uno, entonces la concentracidén 4e la ami-
na bajo consideracidn serd mayor que la previa.Es
to es evidentemente una funcidn de K, ¥ NH3 pre
sente en €l sistema; de este modo a los 25° C si

NH, es menor que 10~2 molar (ver figura 5.1) en

3
tonces la concentracidn de las aminas sueesivas =
estaran siempre disminuyendo, desde que Kn dismi-
nuye a medida que n incrementa. Sin embargo si es
te no es €l caso y si NH3 €S mayor que 1072 mo -
lar entonces es posible que la concentracidn de
las aminas sucesivas incremente y luego disminuya
siempre y cuando NH3 no sea mayor que uno molar,
de otro modo la siguiente amina incrementard siem
pre en concentracidén, (debe ser notado que en ge-
neral la concentracién de amonia en el sistema dg¢

penderd en la relacidn de niquel total a amonia -
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total en €l sistema). Este comportamiento es tam-
bién evidente a elevadas temperaturas donde se
puede ver, desde que Khdisminuye con la tempera-
tura y NH3 incrementa en forma significativa(en
tre los 100 y 200° C) comparada con la disminu --
cidn en K, entonces el producto K, {NH3 es me -
nor que la unidad y la concentracidén de¢ las ami -
nas disminuye sucesivamente con €l incremento de n.
3. E1l pH disminuye continuamente a medida
que la temperatura incrementa y sobre¢ los 125° C
el pH es independiente de la temperatura. También,
sobrc esta temperatura el sistema pasa de bdsico’
a acido (figura 5.9). Racionalizar el comporta =
miento del pH no e€s tan facil para este sistema =
desde que son varias las relaciones, las cuales =
compiten consumiendo o produciendc iones OH y H+,
los cuales junto con el incremento en disociacidn
del agua (lo cual resulta en una disminucidn en -
pH) determinan si el pH caiga a la derecha o iz =
quierda del pH neutro (ver figura 5.9). Estas
reacciones incluyen la formacidn del NHE, HSOy, ,
NH),0H, ¥y NiOH" todos los cuales excepto el amonio
son mas estables a elevada temperatura. Pareceria
de los resultados obtenidos, que desde que la di-

sociacién de NiSO), es pequefia sobre los 125° C, -
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bins(ZO) quienes consideraron las siguientes reag

ciones con €l fin de caracterizar la variacidn =--

del pH en las soluciones acidas de sulfato de co-

bre
H,0 = H + 0H 4,11
HSO; = H' + SO;2 4,12
cuso,, = Cu*?+ 5072 5.2
cu™® + H,0 = cutom)* + H* 5.3
4,80, = H' + HSoj 5ol

Para cada una de las reacciones arriba enu-
méradas se puede escribir la expresidn de la cons
tante de equilibrio relacionando las concentracipg
nes y coeficientes de actividad. Las ecuaciones -
de balance de masa permiten escribir tres ecuacig
nes adicionales que describen el equilibrio de =~
las ocho especies consideradas en equilibrio. Fi-
nalmentc el sistema fué reducido a dos ecuacioncs
no lineales y dos incognitas, la forma final de
estas dos ecuaciones en las cuales se incluye los
coeficientes de actividad, hacen que €l sistema -
luzca muy complicado.

Con €l objetivo de confirmar los resultados
de Kwok y Robins este mismo sistema fué resuelto
usando un método similar al empleado en resolver

€l sistema Ni-SOu-H2O. TLas ecuaciones pertinentes
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5.3.

que la desviacidn de pH de lo neutro es goberna-

da unicamente por la formacidn de NH) OH cuya esta

bilidad incrementa significativamente sobre esta _

temperatura. Es también notorio que la concentra-
+
cidn del NH), no varia mucho con la temperatura,pa

ra una concentracidén dada, y que la -concentracidn

del NH OH sigue la misma concentracidn que el Nga.

4. Es evidente que la discucidn presentada -
puede ser prevista sin necesidad de realizar cal-
culos, por la mera observacidn de las ecuaciones
que describen el sistema, pero para sistemas com-
plejos tal como €l discutido es imposible discu =
tir aun cualitativamente, a priori, €l comporta -
miento a ser esperado (excepto tal vez para condi
ciones 1limites de composicidn). Finalmente €l va-
lor de la discucidn no puede ser corisiderada como
sobre enfatizado ya que esta discucidn permite a-~
nalizar la consistencia del sistcma aiin cuando €S
ta sea en un grado bastante limitado.

Efectc de Temperatura-pH en el Sistema Sulfato de
Cobre en Solucion

El sistema Cu-S0,-H,0 serd analizado a conti
nuacidon con €l fin de compararlo con el sistema -
similar Ni-SOu-HéO previamente analizado.

Este sistema ha sido estudiado por Kwok y Ro
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y solucidn del sistema son resumidos en €l apéndi
ce VI. La table 5.6 muestra los valores de pH cal
culados sobre el rango de temperaturas de 25 a -
300° C.

La ecuacidn 5.% no fué considerada ya que el
stoh esta completamente disociado e€n soluciones
menores que una mole/litro.

La variacidn de las constantcs de equilibrio
con la temperatura para cada una de las reaccio -
nes utilizada en los cdlculos, es listada a cdnt;

nuacidn.

TARLA 5.6

pH Calculado Para el Sistema Cu-SOh-Hzo

Cu Total | 0.1 0.1 0.1 |
s0), Total | 0.2 0.11 0.1 |
Temp ©C . B
25 1.06 2.1k 4.75
100 3.81
200 3.50
300 3.79
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TAPLA 5.7
Sumario de los C&lculos del log K; Para Reaccio -
nes del Sistema Cu-S0)-H,0 Usando el Método de -~

Criss y Cobble

(Fuente: Kwok an Robins?C)
Temp PKl PK2 PK3 PKH
25 -1%.00 -1.97 -2.30 -7.34
100 -12.27 -3.01 -1.70 -4.59
200 -11.31 4,49 -0.30 -2.49
300 -11.14% -6.20 -1.20 -1.13

en la tabla 5.7, estos valores han sido extrapola
dos por Kwok y Robins usando el Principio de Co -
rrespondencia de Criss y Cobble. Estcs mismos va=-
lores han sido usados en esta tesis para calculos
respectivos.

La observacidn mas importante que se puede -
obtener del andlisis de este sistema es que la -~
disociacién del CuSOh incrementa con la temperatu
ra, comportamiento que es opuesto a lo observado
en €l andlisis del sistema Ni-SOh-HQO. Es impor -
tante senalar que €l Ni puede ser obtenido a par-
tir de soluciones alcalinas utilizando como reduc
tor al gas hidrdgeno mientras que el cobre es ob-

tenido por reduccidn pero en soluciones &cidas.En
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9l

el primer caso la mayor parte del Ni esta como -~
SohNi sin disociar mientras que en €l segundo el
ccbre esta en estado libre Cu++, por lo tanto po-
dria haber cicrta correlacidn que tal vez podria
ser explicada en términos del grado de disocia
cidn en que se encuentran las moléculas sea de Cu
6 Ni. BEste andlisis escapa al objetive de la pre
sente tesis y su estudio detallado puede ser obje
to para una posterior tesis.

Variacidn del pH con la Temperatura

IL.a naturaleza compleja del equlibrio idnico
en soluciones acuosas de sales es evidente,segun’
los sistemas estudiados hasta el momento. Manning
y Melling(h9) han analizado este cfcetc y han con
finado sus observaciones al "rango' efectivo de
la escala de pH y la variacidn del pH con la tem-
peratura (en €l rango de los 25-300° C). Utilizan
do argumentos basados en el hecho de que con el

de temperatura
incremento/--a) el producto idnico del agua aumen
ta (por el orden de los dos o tres grados de mag-
nitud). b) los coeficientes de actividad disminu-
yen por tanto permiten en solucidn una concentra-
cién mayor sin €l correspondiente cambio en acti-
vidad y ¢) la constante dieléctrica del agua dis-

minuye causando que los electrolitos se vuelvan -
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menos disociados. Ellos concluyen que €l pH de ==
loe electrolitos acuosos a elevadas tcmperaturas
estan confinadas a limites mas estrechos que a =
los 25° C (el pH es menos sensible a los cambios
en concentracidn y que por tanto debe haber una
tendencia del pH a disminuir con €l incremento -~
en tcmperatura). Finalmente concluyen su discu --
cién advirtiendo que en electrolitos acuosos, e€n
general, no hay una relacidn dnica entre el wvalor
del pH a los 25° C y el pH a elevadas tempcratu -
ras, como ha sido lintentado por algunos investiga
dores. Ellos sugieren que, a lo maximo, puede ser
Ginicamente posible que tales relaciones suminis -
tren una grosera aproximacidén del pH con la tempg
ratura para una solucidn salina particular.

I.os resultados cuantitativos han sido amplia
mecnte demostrados en esta tesis y la naturaleza -
de las ecuaciones que describen equilibrios en =
los sistemas estudiados confirman la complejidad

del problema.
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CAPITUIO VI

TECNICA EXPERIMENTAL

Este capftulo esta relacionado con las mediciones expe
rimentales del pH a elevadas temperaturas aplicadas a los -
sistemas Ni-SO4~H20 y Ni-SOh-NH3-H20. Las primeras dos sec=-
ciones estan dedicadas a resaltar la importancia de tales =
mediciones en la industria metaluirgica y a los requerimien-
tos del electrodo de vidric para determinar los valores del
pH a elevadas temperaturas. En la tercera secccidn, se¢ des-
cribe en detalle el ecquipe usado. Finalmente (scceidn cua -
tro), se presentan los resultadose.

6.1l Mediciones de pH a Elevadas Temperaturas

Las mediciones continuas del pH y su uso en el
control de procesos, ha sido firmemente estableci

(50)

da en la industria metalurgica . Sin embargo -
hay una gran cantidad de operaciones industriales
donde la directa medicidn continua del pH no €s
presentemente usada debido a las altas presiones

Yy temperaturas. En estas operaciones, el método -
dirccto de retirar muestras para su medicidn a
presidn atmosférica y bajas temperaturas es cmplea

da frecuentemente.

La literatura cientifica contiene muy poca -
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informacidn sobre electrodos comerciales disponi-
bles que realizen tales mediciones sea en forma -
continua o intermitente. Dole(sl) a resumido 1los
resultados de unos cuantos estudios en la medi -~
cién del pH hasta los 100° C, aunque no prcsenta

una discusidn detallada de la estabilidad térmica
de tales electrodos con €l tiempo de uso, Pates

y Bowen(sz) han extrapolado los valores de los po
tenciales estandars del clectrodo de plata-cloru-
ro de plata hasta los 95° C. Estas mediciones son
de gran valor cuando son usadas como punto de re-
ferencia a e€levadas temperaturas. Leonard(53) ha
determinado las limitaciones a elevadas temperatu
ras dc los electrodos, también €1 ha obtenido in-
formacidn para el disefio de mejores electrodos pa
ra este tipo de aplicacidn. Kwok ¥y Robins(zo) han
reportado diagramas experimentales temperatura-

th para soluciones de Cu—SOh-HéO hasta los 100°C,
pero no dan detalles del aparato usado. Por tanto
la dnica fuente de informacidn que trate los pro-
blemas practicos son los catdlogos de los fabri -

(5%)

Yy unas cuantas patentes so-

(55)

cantes de equipos

bre electrodos especificos
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6.2. Electrodo de Vidrio para la Determinacidn de 1los
Valores de pH a Elevadas Temperaturas

El pH es una medida de la actividad de los =
iones de hidrdgeno en soluciones acuosas. Por de=-
finicidn el pH es €l logaritmo con signo negativo
de la actividad del idén hidrdgeno. Si el coefi --
cicnte de actividad del hidrdgeno es conociia(a -
proximadamente uno a bajas resistencia idnica) 1la
concentracidn del idn hidrdgeno puedc ser obteni-
da. Por tanto,el pH de una solucidn dada depende
en la concentracidn de estos iones activos de hi-
drdgeno.

E1l pH puede ser determinado en varios grados
de certeza, por uno de los siguientes métodos:

1. Mediante el uso del electrodo de hidrdgemo

2+ Mediante €l uso de indicadores los cuales

varian.en color a diferentes valores del pH

3. Mediante el uso de electrodos metdlicos,

tomando ventaja del potencial producido en
tre €l par metal-metal, ¢l cual es fun -~
cion de la temperatura.

4, Mediante el uso del electrodo de vidrio.

De los métodos arriba mencionados, €l elec -
trodo de vidrio ha sido ampliamente usado por la

mayorfa de los laboratorios y en aplicaciones in-
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dustriales. El e€lcctrodo de vidrio es un disposi-
tivo €l cual suministra un potencial que depende
en la actividad del idn hidrdgeno. Bisicamente,es
te consiste de un tubo de vidrio sellado en un ex
tremo mediante una membrana delgada de vidrio sen
sible al pH. Interiormente tiene una celda la -
cual consiste de un alambre cubierto con cloruro
de plata en contacto con una solucidn Puffer de ji
ones de cloro. Un potencial es producido por 1los
iones activos de hidrdgeno contenidss en la solu-
cién en la cual cl elcctrodo estd sumcrgida,de a-
cuerde a la cldsica ecuacidn de Nernst:
RT
E = E, + —In 6.1
F
donde E= Potencial observado
Eo = Potencial estandard(en el caso de 1las
mcdiciones de pH, este potencial es €l
dol clectrodo de hidrdgeno en condicio-
nes estandard y es definido cono cero)
R — Constante de los gases
T — Temperatura, °Kelvin
F = Constante de Faraday
a partir de la ecuacidn 6.1 se puede deducir que

€l potencial de un electrodo depende de dos varia
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bles: de la temperatura y de la actividad del
idn hidrdgeno.

Desde que es imposible medir el potencial de
una celda parcial, un electrodo de referencia de=
be ser considerado. El propdsito del electrodo de
referencia €s producir un potencial estable con =
tra el cual el potencial variable del electrodo =
de vidrio es medido.

El electrcdo de vidrio y el electrcdio de re-
fcrencia son los elementos bdsicos en la determi-
nacidn del pH. El1 electrodo de vidrio responde -
nicamente al cambio en actividad del idn de hidrd
geno (pH) mientras que el electrodo de referencia
suministra continuidad eléctrica y mantiene un po
tencial estable.

6.2.1. Mediciones de pH en Condiciones Isotérmicas

Un electrodo de vidrio apropiado para
la determinacidén de valores de pH, particu
larmente a elevadas temperaturas, debe te-
ner por lo menos los siguientes requeri =
mientoscss); cuando es usado en condicio =
nes isotérmicas:

l. La fuerza electromotriz por unidad
de pH, de la membrana de vidrio sensible =-

al cambio de pH no debe variar, ya que
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cualquier variacidn (en mv/pH) causaria un
un error en €l valor ha ser determinado.A-
demds, haria imposible el ajuste d¢l medi-
dor de pH con la solucidn buffer estandard.

2. La resistencia interna no debe in-~
crementar significativamente debido a enve
jecimiento dal electrodo. Un incremento ex=-
cesivo en resistividad, de la membrana de
vidric sensible a la variacidn de pH (del
orden de los veinte o cien veces) en ¢l u-
so del electrodo a elevadas temperaturas -
por un periodo prolongadc de tiempo puede
causar una severa disminucién en la respues
ta del electrodo de vidrio. Es frecuente -
que en €l caso de electrodos convenciona -
les de vidrio(ss) se requiera un periodo
de 10 minutos a mas de una hora, antes que
se pueda calibrar el electrodo. Una res --
puesta muy lenta puede causar mucha difi =
cultad en la calibracidn del instrumento y
ser origen de considerable error en las =
lecturas del pH.

3. La fuerza electromotriz desarrolla
da por el electrodo de vidrio (independien

te del electrodo de referencia) en contac-

- 105



to con la soluciodn buffer standard (cjem =
plo a pH = ?) debe ser estable (generalmen
te al menos + 1 mv). Esto emparejado con -
el requerimiento (1), evita que la calibra
cidn no varie durante las determinaciones.

Por tanto, los tres factores arriba -
seflalados son requerimientos csenciales =
que deben ser reunidos con el objeto que
las mediciones isotérmicas a elevadas ten-
peraturas sean factible.

Los electrodos convencionales de vi-
drio para la determinacidén del pH a eleva-
das temperaturas son capaces de servir a -
este propdsitc, por lo menos en el rango
de los 40 a 100° c{25), wM4s aun, las mem -
branas convencionales de¢ vidrio son general
mente de vida muy corta cuando son usadas
a temperaturas cercanas a los 100° C por -
prolongados periodos de tiempo. El1 tiempo
de servicio en tales condiciones es usual-
mente de 10 a 15 dias, en algunos casos -
tan cortos como dos dfas y a veces hasta -
33 dias, dependiendo en la clase de solu -
ciones en las cuales éstas estian sumergi -

das. Electrodos especiales de vidrio han -
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sido desarrollados(ss) los cuales son esta
bles por lo menos hasta los 100° C (como -
€s €l caso del electrodo de vidrio ha
ser usado en esta tesis, ver seccidn 6.3.1)
¥y en periodos hasta de 50 dias 4e uso con-
tinuo a 130° C han sido patentados (ver re
ferencia 59).

6.2.2. Mediciones de pH en condicioncs no Isotér-
micas

Ademis de los puntos previamnentc men-

cionados en las medicioncs en condiciones
isotérmicas del pH, una complicacidn adi -
cional e€s encontrada cuando el electrodo -
es utilizado en sistemas donde la tempera-
tura puede variar (dentro de los rangos de
operacidn del electrodo en particular)y no
€s conveniente recalibrar el electrodo pa-
ra cada temperatura (como es el caso de =--
los experimentos en este estudio). Por es=
ta razdén el punto iso-potencial del siste=-
ma de electrodos (electrodos de vidrio/re-
ferencia) ofrecen una solucidén conveniente.
Idealmente €l punto iso-potencial es €l 1lg
cus de interseccidn de las lineas isotérmi

cas mv vs. pH, dentro del rango de diseifio
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del sistema de electrodos. Aunque para mu-
chos electrodos el punto '“iso-potencial" -
no es constante (todas las intersecciones
no caen en un solo punto), este puede ser
definido para un intérvalo dado de tempera
turas dentro del rango en el cual el sisteg
ma va a ser usado (por ejemplo, 0-20° C,
20-40° C, etc.). Por tanto, si la sensibi-
lidad (mv/pH) del sistema de electrodos en
particular es conocida a cada temperatura,
¥y si el medidor de pH es calibrado para ce
ro mv de entrada neta (incluyendo cual --
quier adicidn o sustracéién de una fuente
externa al sistema de electrodos) €l punto
iso-potencial e€s registrado por el medidor
de pH, y por tanto todo lo requerido es
que a cada temperatura sea usada la pen ==
diente (mv/pH) correcta (cada medidcr de
pPH tiene un ajuste para corregir €l efecto
de la temperatura a la cual c¢s realizada -
la medicidén). BRajo estas circunstancias, u
na calibracidn dnica a temperatura ambien-
te pernitiria un alineamiento completo del
sistema de medicidn de pH. Desafortunada -

mente, no todos los medidores de pH tienen

- 108



esta correccidn U ajuste "iso-pH", fre -
cuentemente el ‘'‘cero eléctrico! para el
instrumento es fijo a pH = 7, €l cual no
presenta problemas para mediciones isotér-
micas. Es evidente que para mediciones no-
isotérmicas un med:dur de pH con una co =~
rreccidn "iso-pH" es necesaria para los fi
nes consiguientes. Para determinar el iso-
pH en un rango dado de temperatura, por e=-
jemplo en €l rango 20-40° C, €l siguiente
procedimiento puede ser seguido. Refirién-
dose a la figura 6.1, las lineas AP Y
A2B2 son las rectas 'reales" mv vs. pH pa-
ra €l sistema de electrodos a 20 y 30° C,
respectivamente, el promedio iso-pH para
el sistema entre 20 y 4O°C e3 por tanto €l
- punto cero (pH = 7.25); €l cual no e€s cong
cido a priori. Debe ser recordado que una
cardcteristica bdsica del medidor de pH es
su habilidad para corregir la relacién mv=-
pH para el sistema de electrodos. Por tan-
to, para 20° C usando una solucidn buffer
de pH =4 y con €l ajuste iso-pH =7 y 1la
pendiente apropiada para esa tempecratura u

sando el ajuste pendiente-tempcratura del
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FIG. 6.1 DIAGRAMA ILUSTRATIVO DE LA DETERMINACION DEL
PUNTO . ISO-POTENCIAL.
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nedidor es posible corregir al medidor q -
que lea pH = 4. Esto es acompafiado por 1la
resta de 20 mv usando €l ajuste buffer en
el medidor. Asi la linea mv/pH es alinecada
con la linea operativa del instrumento pa=-
ra dar AyBy o] LI, v la linea "real" del
sistema e€lectrodos es ahora a 30° C la regc
ta 44 RS Si €l instrumento es calibrado a 30°C
¢ilne es la tempcratura promedis del rango
de temperaturas entre 20 y 40° C) con una
solucidn buffer a pH = 4 (el pH exacto de
la solucidn buffer a esta temperatura ob-
viamente debe ser usado) con €l ajuste pen
diente-temperatura a 30° C pero con €l -~
iso-pH ain a pH = 7 entonces se puede ver
que el medidor de pH leerd un valor menor
que % (3.79 aproximadamente) desde que 1la
linea operativa del instrumento es I I,y
para el sistema de electrodos Aé Bé. Si el
ajuste iso-pH es utilizado para que €l me=-
didor lea un pH = 4, entonces €l valor que
permite esta variacidn, es el valor correc
to para €l rango 20-40° C. Escencialmcnte
la 1fnea I, I, es trasladada horizontalmen

o
te para ser alineado con Aj d Bly aconpafia
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do con la adicidn de un voltaje equivalen
te a O'p como puede ser visto en el diagra
ma. Por tanto sin tener en cuenta la cali-
bracidn inicial del iso-pH, este procedi -
miento permite que este punto del sistema
de electrodos considerado sea determinado

para el rango de tempcraturas bajo interés.

6.3. Equipo ¥y Procedimiento Experimental

6.3.1. Equipo

Mediciones experimentales de valores
de pH, hasta la temperatura 1e 90° C fue-
ron realizados utilizando un bafio de tempeg
ratura constante a presidn atmosférica. El
recipiente de vidrio pyrex con un volumen
de 200 cc esti provisto de una chaqueta de
agua. El recipiente fué provisto de una cu
bierta sellada el cual contenfia 2 hueéos,u
no de ellos para permitir la insercidn del
electrodo de vidrio, especial para medicig
nes a elevadas temperaturas, y €l otro pa-
ra introducir una termocupla para las medi
ciones de temperatura.

El recipiente fué soportado por una

abrazadera y fué montado, a su vez en un agi
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tador magnético. La chaqueta de agua fué =-
conectada a un sistema de circulacidén a -
temperatura constante (Lab-line Instruments
Inc., modelo 3052).

La temperatura fué medida usando una
termocupla tipo K (Chromel-~Alumel). las =--
lecturas de la termocupla fueron registra-
das en un potencidmetro (Strip Chart recor
der, Honeywell, Electronic 196). Una juntu
ra fria de referencia fué también provista
para €l sistema de medicidn.

El electrodo usado fué de¢ la Cambrid-
ge modelo 5-7000., La celda interna de este
electrodo es de¢ plata-clorurc de plata con
una solucidn de cloruro de potasio (KCe)de
3.8 molar saturada con cloruro de plata
(AgC1l). Antes de ser usado fué sumergido -
en un recipiente de solucidn buffer (Radio
meter Copenhagen, tipo S 1326 solucidén bu-
ffer pH = 7.00) durante 24 horas. El elec-
trodo fué conectado a un medidor digital -
de pH (Radiometer, modelo pH M62).

Las partes escenciales del equipo usa
do scn mostradas diagramidticamente en 1las

figuras 6.2 y 6.3.
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6.3.2. Procedimiento

Las soluciones de sulfato de niquel -
fueron preparadas disolviendo cantidades -
pesadas de cristales de sulfato de niquel
(NiSO) . 6 H,0, Baker Chemical Co 99.6%) ¥
disueltas en agua destilada. Las solucio =
nes amoniacales de niquel fueron prepara -
das, manteniendo la relacidn de sulfato de
anonio (I\l}{u)2 S0,,, (Baker Chemical Co 99.8%)
a NisSO), constante en 4. La relacidn de amg
nio(del hidrdxido de amonio) a niquel fué
también constante en 2,

El electrodo de vidrio fué primero ca
librado en una solucidn buffer (Radiometer
Copenhagen tipo S 1316, solucidén  Buffer
-pH = 4.01 a 25° C) usando datos de pH/
temperatura suministrados por los fabricapn
tes para esta solucidén de referencia, en -
tre los 25° C y 95° C.

Las mediciones fueron realizadas en =
tre los 25° C y 90° C en intervalos de
10° C. El bafio tipicamente requeria de me=-
dia hora a una hora, dependiendo en la mag
nitud de la temperatura requerida, para -

alcanzar equilibrio. El elcctrodo fué con-
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TABLA 6.1

PH Predecido y Medidos para el Sistema Ni-SOk-HéO
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TABLA 6.2

PH Predecidos y Medldos para el Sistema Ni-NH,-S0,-H,0
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FIG. 6.7 COMPARACION DE VALORES DE pH, DETERMINADOS EXPERI-
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siderado estar en equilibrio térmico cuan-
do no habian cambioss significantes en 1las
lecturas del pH durante intérvalos de 10
minutes, con €l registro de la temperatura
constante. Fué observado que €l electrodo

se equilibrava térmicamente por lo menos

tan rdpido como €l bafio, desde que no ha-
bian cambios significantes cn las 1lcectu -
ras del pH una vez que el baifo alcanzaba -~

la temperatura requerida.

6.4. Resultados

Los resultados de este experimento, hasta --
los 90°¢ C de temperatura, son mostrados en la ta=-
bla 6.1 y en las figura 6.4 y 6.6 para el sistema
Ni-SOu-NH3-H20. En cada figura, los valores prede
cidos de pH han sido graficados y son comparados
con los valores medidos. Se puede ver que al me -
nos hasta los 90° C ellos cercanamente correspon-
den a los valores predecidos para €l sistema Ni-
SOH-HZO, hay una desviacidn de los valores prede-
cidos con los medidos de = 0.18 unidades de pH;pa
ra una concentracidén molar de 0.1 M ¢n Ni, todos
los valores predecidos caen por debajo de los me-

didos con una desviacidén promedio de 0.28 unidades;
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para una concentracidn molar de 0.5 M, a bajas -
temperaturas, la mdxima diferencia es de 0.25 uni
dades debajo de las medidas pero a altas tempera=-
turas ellos concuerdan mecjor (por ejemplo para --
80-90° C hay una 4diferencia de solo = 0.02 unida-
des),para una solucidn 1.0 molar los valores pre-
decilos caen en ambos lados de los medidos, mos -
trando una desviacidn mdxima de 0.21 unidades. Pa
ra el sistema Ni-NHS-SOhaHQO todos los wvalores

prcdecidos caen debajo de los medidos, para las -
tres composiciones estudiadas, mostrando una maxi
ma desviacidn de 0.25 unidades y en promedio de
0.17. Los valores predecidos concucrdan muy bién
con Jo s medicdos considerando la clase de datos u=
sados para los propositos de los cdlculos. Ademds
que las mediciones pueden estar sujetas a error -
debido a la impropia calibracidn del sistema de
medicidn de pH (electrodos-medidor de pH) en par-
ticular al efectc de la variable iso-potencial cg

mo fué previamente discutido en la seccidn 6.2.2.
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CAPITULD VIT

CONCLUSION

Una discusidn final y conclusiones de los resultados -
de esta invcsiigacidén son presentados en este capitulo fi-
nal. Como es usual en estudios de este tipo muchas pregun -
tas pueden ser originadas las cuales escapan del objetivo -
de esta investigacidn; estas al. igual que la ampliacidn
del presente estudio son presentados comc sugestiones para

subsiguientes trabajos de tesis.

7.1. Discusidn y Conclusiones

La discusidn y conclusiones de la presente tesis
son presentadas en esta seccidn y son a continua-
cidn enumeradas de acuerds a los objetivos del es

tudio como fueron planteadas en la introduccidn.

l. Es esta tesis se ha intentado comparar
los diferentes métodos que pueden ser usados €en
la extrapolacidn de los valores de la energfa 1li-
bre de Gibbs. De los cinco métodos considerados,
los métodos de Criss-Cobble y Khodakovskiy ofre -
cen excelente capacidad predectiva y ambos pueden
ser usados indistintamente. El1 método de Helgeson

parece ser demasiado restrictivo para su uso geneg
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ral y ademis no parece ser muy confiable a tempe
raturas cercanas a los 200° C. El método de Bet-
hune y la llemada ecuacidn de Van't Hoff han sido
mostrados ser idénticos y también poco apropiados
para su usc general. Hay tal vez unos cuantos ca-
sos donde €l uso de estas dos ultimas técnicas ex
trapolativas pueden ser justifica“os.

Ninguno de los métodos de Criss-Cobble y Kho
dakovskiy poseen alguna ventaja con respecto a la
facilidad de su aplicacidn, aunque desde que €l =
método del principis de correspondencia de Criss
y Cobble es basade en observacidnes fenomenoldgi-
cas, en que todos los datos experimentales dispo-
nibles fueron usados para obtener las constantes
para los varios tipos de especies idnicas, podria
ser este método consideradc como €l mas confiable.

n~ se tiene ninguna
En ¢l presente estudio/base para la preferencia -
en uno U otro método, lo uUnico que se pueie con-
cluir es que el método de Criss-Cobble ha sido u-

sado ampliamente en la literatura técnica en in-

gles .

2. El uso de datos de energia libre extrapo-
lados a altas temperaturas ha permnitido predecir
la distribucidn de especies y pH de electrolitos

acuosos a elevadas temperaturas. La compleja in =
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teraccidn entre las varias especies idnicas, ta -
les como las presentadas en €l sistema Ni-NH3-SOu
~H,0 hacen muy dificil o mas bien imposible poder
preveer que €S lo que podria ocurrir en este sis-
tema. &1 resolver las ecuaciones simultaneas de ¢
quilibris con las restricciones de conservacidn -
de masas y de carga, e€s la Unica forma posible de
saber €l comportamiento del sistema. Un interesan
te aspecto de los resultados predecidos e€s que pa
ra las soluciones amoniacales de sulfato de ni -
qucl se ha encontradc que la mayor parte del ni-
quel esta en forma de sulfato de niquel (sin disg
ciar NiS0),). Este resultado es de considerable -
importancia en la reduccidén con hidrdgeno del ni-
quel en este tipo de sistema en términos del mcea

nismo de precipitacidn del niquel.

3. Los resultados de los valores de pH medi=-
dos deben alentar mayores Iimpetus en su perfec =--
cidn, tal vez primeramente pbocarse a mediciones
de pH a elevadas temperaturas y luego perfeccio-
nar métodos de prediccidn de datos termodindmicos
a elevadas temperaturas (valores de energfa libre
y coeficiente de actividad) usados en €l modelo.
Es interesante notar que los métodos para precde =

cir coeficientes de actividad a altas resisten ==
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cias idnicas no son tan confiables como aquellos

a bajas resistencias idnicas, aunque €l problema

es aliviado en algo por la disminucidn en disocia
cidn (disminucidn en resistcncia idnica)la cual -
tiende a ocurrir a celevadas temperaturas. Con res
pecto a las mediciones de pH a elevadas temperatu
ras se puede decir que €l uso de electrodos apro-
piados a una temperatura dada €s relativamente --
simple, sin embargo cuando €l elcctrodo tiene que
ser usado a otras temperaturas sin recalibracidn

se requiere de mayor ingenio. Con €l disefio pre -
sente de medidores de pH en los cuales se puede -
corregir €l punto iso-pH es tal vez la mejor solu
cidn (muchos bucnos medidores de pH no tienen es-
ta caracteristica y el punto iso-pH es en efecto

fijo, generalmente a pH = 7). Es concevible que =
en el futuro sea posible programar las caracterisg
ticas del electrodo dentro del ''medidor ‘de pH" de
tal forma que regulando la temperatura sea posi =
ble leer el valor de pH automdticamente determing
do en conjunte con la sefial emitida por €l elec =

trodo.,

7626 mendaciones T uturas Inves jones
1. La recomerdacidén mas inmediata seria re -

investigar los mecanismos de precipitacidn del ni
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quel a partir de soluciones amoniacales de sulfa-

to de niquel.

2. Ampliar €l presente modelo incluyendo
reacciones de precipitacidn considerando informa-
cidn sobre el procducto de solubilidad para fases

sdlidas que problamente puedan ser precipitadas.

3. Perfeccionar la presente técnica de medi-
cidn de pH, utilizandc me jor instrumentacidn y --
re~chequear los resultados presentados. Realizar
mediciones a elevadas temperaturas in situ(espe =
cialmente utilizando electrodos que puedan operar
hasta los 150° C que actualmente hay disponibles
en €l mercado), en los cuales el problema origina
do por la elevada presidn en €l sistema pueda scr

resucltae.
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APENDICE T

CALCULO A ELEVADAS TEMPERATURAS DEL EQUILIRRIO HSOj, = SO
+ H' HASTA LOS 300° C USANDO CINCO DIFERENTES METODOS  DE
EXTRAPOLACION DE DATOS TERM)DINAMICOS.

METODO DE CRISS-~-CORPBLE

Usando los valores de G°(25) y S°(25) de la tabla
I-1, €l cambio de la encrgia libre estandard y el cambic de
entropia a los 25° C para la reaccidn bajo estudio puede
ser calculado:;
a6%(29) = Ggol-;Z + 65 - GOHSO!-;
= «177970 + 180690 = 2720 cal/mol
y & 8°(25) = 14.8 - 5.0 - 36.5 = ~26.7 cal/mol °K
L.os valores para Cp ]35 obtenidos por Criss y Cobble
en el caso de las especies idnicas son mostradas en la ta-
bla I-2 a partir de estos datos los valores C; }gs en cal

/mol °K pueden ser calculados:

o ,60 _

achlys = - 63
p' 25
o,150_ _

Acpng- oL
0,200_

ACpl 25~ 61
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luego usando la ecuacidn 3.23, 1cs valores de AGY(T) en -

cal/mol pueden ser evaluados

AGC(60) - 3765
AG®(100) - 5291
AG°(150) — 7293
AGP(200) — 10028

La extrapolacidn de AG® hasta los 300¢ C requiere de
dos etapas adicionales: después de calcular & G°(200) usan-

do AC?) |2gg se puede evaluar AS°(250) utilizando la ecua -

cidn 3.17, a continuacidn Zlcglggg puede ser calculado usan
do la expresidn 3.20 y por tanto AG®(250) puede ser deter-
minado, finalmente el cdlculo de AS®(300) y de ZSC%‘%?8 per
miten que AG°(300) sea determinado. Las siguicntes cifras

adicionales fueron calculadas de este modo:

AcS 638 = - 49, ’cal/mol - °K

l&cglggg = - 59 cal/mol - °K

y finalmente
A G°(250) = 13353 cal/mol
A G°(300) = 17234 cal/mol

, ON D '

La expresidn de Van't Hoff

d(ln X) _ AH

aT RT®
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integrada asumiendo que‘sﬂp €s independiente de la tempera-

tura y sustituyende la constante

R y T se deduce que:

In Kgy = In Kys + 0.177 AR°

In Ko = In K,z + 0.339 AH’

In Kygo= In Kyg + 0.499 AR®

In Kyyo = In Kys + 0.624 2 H°

In Kygo = In Kyo + 0.727 AHC

In Kypo = In Kyg + 0.810 AH°
donde AH = - 217.320 + 212.080 = - 5.240 K cal

Yy In K25 = - 4.5936
a partir de Ln KT, 6G2(T) en cal/mol puede ser calculado
usando AG°(T) = - RT In K

AGP(60) = 3655
AGP(100) = 4723

AG°(150)
AG®(200)
£GP (250)
AG® (300)

o
——

6059
7394
8732
10066

T



TARLA I 3

Resumen del C&lculo de la Entropia Absolutc de Bethune

8°(25) T
Species cal/°K.mol
31.5 395.98
4.8 13.76
0.0 ~4%.48

La entropia estandard SSB en la escala de Bethune fué
calculada usando: S&B = 5°(25) + n (-4.48) cal/mol. °K y
luegolkso para la reaccidn puede ser evaluada y esta dada
por: A8 = sq,(sop?) + S35(H") - 83p(HSOR)

' AS® = 13.76 - 4.48 + 35.98 = -26.7 cal/°K.mol

. a7 _ as°
usandc la ecuacicn [ aT = IF

th

\~

4'0 .
por tanto [g% ]th = - g§5§5%5lgg'= - 1.1578 nv/°c

y E°(T) puede ser estimado usando la fdérmula

E°(T) = E°(298) + [g—TES-] L T

en donde E°9298 = - 0,1180 voltios

dinalmente, AGP(T) en cal/mol puede ser obtenido usando
AGO(T) = - nFE° (D) :

ANGP(60) = 3655
AG2(100) = 4723
AGP(150) = 6058
AG2(200) = 7393
AGP(250) = 8735
AG°(300) = 10063



DE D SK

En el método de Khodakovskiy los siguientes valores
del calor especificc parcial molar fueron usados:

c‘; (HSOp, 298) = =17 cal/mol-°K
cO (805, 298) = =72 cal/mol-°K
p L
c; (8", 298) = 0 (por definicidn)
Llcg = 5%% T + E%g'T = - 5%% T cal/mol. Ok

y A8°(25) = 4.8 - 31.5 = - 26.7 cafi/mol °K
AGP(25) = 2720 cal/mol
reemplazando estos valores en la ecuacidn 3.10 ¢ integrando:

AGP(T) =AG°(25) -A8°(25) [ T-T(25)] 3%%;‘;5 [T° "1%(25)]

+ T %33 [T -1¢25)] cal/mol

Finalmente:
AG® (60) = 3768
AG® (100) = 5242
AG® (150) = 7499
AG® (200) = 10219
AG® (250) = 13399
AGP (300) = 17041
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METODO_DE HELGESON

Para este método, la ecuacidn (3.37) fué usada y los =

siguientes valores de AG (T) en cal/mol fuercn obtenidos:

Ac®
Ac°
Ac®
2GR
Ac®
Ac®

(60)
(100)
(150)
(200)
(250)
(300)

i

3732
5117
7279
10110
14047
20304
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APENDICE II

10 REM*¥+¥PROGRAM TO CALGULATE THE DISSOLUTION OF CO2 FROM®%*
29 REM*4*TIE ATMQSPHERE IN DISTILLED WATER*%*

30 FOR I=1 TO 3

40 READ K[1)

S@ DATA =11.37,-10.3,-14

60 KLI1=10tKl[1)

70 NEXT 1

83 X=1E-05

90 F=X13=-CKl 11+Kl 31)xX=-2%K[ 1I*KC[2)

100 F1=3%X1t2-K[11-K[3)

110 Y=X-(CF/F) _

120 IF ARSCCY-X)/Y)<1E-@4 THEN 160

130 x=

142 GOTO 90

150 WRITE (3,*)"THE SOLUTION IS:"

166G PC1)=X

170 PL2)=-LGT(X)

180 Pr2)1=N(11/X

190 PLAaY=K[1)*K[2)/X12

203 PL5I=K[3]1/X

210 PL6I=1/2%CPL1)1PL31+4%PL4)+PLS))

220 PL71=PL3)+P[SI+2%FP(4)

2300 FOR J=1 TO 7
240 NEXT J

250 WNITE (8, %),
260 YRITE (8, %)*"H+

IOX

270 YNITE (8,%)"FH "pra2l
280 VRITE (8,*)*"HCO03-="P[3]
290 WRITE (8,*)'C03 ="P(4)
300 URITE (8, *)"0H- ="P[5)]

310 WRITE (8,*%)*"IONIC STRENGTH='"P[6)
32@ WRITE (8,*)"NEGATIVE CHARGES="P[7)
330 END

1+ 2.6 789F-06

PH = 5,68447°858
HCO3-= 2.06287E-0G6
CC3 = 4.99972E~-11
OH- = 4.R83585E-29

IONIC STRENGTH= 2.C06790E-06
NEGATIVE CHARGES= 2.26781E-06
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APENDICE III

DISTRIPUCION DE ESPECIES PARA EI, SISTEMA Ni-SOn-Hzo

Reacciones Quimicas Consideradas

Hy0 = H + OH Ky
- L+ -2
HS0), = H + 80y - K,
Ni*? + H,0 = NioH™ + H' K,

. _ +2 -2
NJ.SO)_'_ = Ni + SO)_._ K)+
Ko N e - +

2 DHsoy, {3 ¥sor, }

P+ fsor2 % = .{Hsou}

K, ) N+ _ { NiOH] {_n}
Toaor e~ ST wy
N
K Yniso,,
i *2fso;?

Balance de Mada para Ni

ITI

ITI

IIT

IIT

III



Balance de Masa para S0y,

A III - 6
Ecuacidn de Electroneutralidad
2{m*2Y 4 jH'Y Y NoH™{ = 2 {5072 +{on| +{ms0f;§
A III - 7

Las ecuaciones A III - 1 y A III - 7 pueden ser reduci

das a tres ecuaciones con tres 8ncégnitas

X K XX
. i .1 23 _
Fl.2Xl+X2+K§X 2X 3 =0

2 3 X%

Donde las incodgnitas son definidas por

- +2
X2 = H
- -2

Derivadas Regueridas para Aplicar el Método de Newton-Raphson
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10 REM*xx*PROGRAM TO CALCULATE THE SPECIES DIS?RIBUTION IN A SOLUTION***
20 REM***xPREPARED BY DILUTING N MOLES OF N1SO4" IN'I LITER***~‘
30 REM*x*x*%0F DISTILLED VATER* % *

40 DIM DC3,31,203,1),F03,11,XC3,1),E(3,3)
 saKl=1 |

60 “FOR K=1 TO 11

780 FOR 1=1 TO 4 ,

80 IF K>KI!| THEN 230.

90 READ K(1)

100 DATA =-14,-=-1.97,-9. 67)“2 27

110 DATA -13.83,-2.05,-9.52,-2.32
120 DATA =13¢53,-2.18,-9.24,-2.42
130 DATA -13+26,-243,-8.97,-2.53 ,
140 DATA =-13.02,-2.43,-8.72,-2.64
150 DATA 'l208:'2-57)"8-48)"2076'
160 DATA -12¢6,-2.7,-8.25,-2.88
170 DATA =12.42,-2.84,-8.04,-3.01
180. DATA ’l2-27:"30@5)'7-830'3015
lgﬂ‘ DATA -11.64,-3.69,-6.95,-3.83
200, DATA =11¢312-4:.49,-6.22,-4.63
210 K[{1)=10*KC(1)

220 GOTO 240

2306 READ AC1]

240 NEXT 1

250 NEXT K

26 MAT D=ZER(3,3)"

279 MAT Z=ZER(3, 1)

280 MAT F=7ZER(3,1)

299 MAT X=ZER[3,1)]

300 MAT E=ZER(3, 3]

31@ REM READ FIRST GITESS

320 READ X[1,13,X02,11,X03, 1]

330 DATA-0.0A3,1.6E-06,0.03

340 FOR V=1 TO 3

350 READ N([VY]

360 DATA Q. 1,0.5,1

370 M=0

380 Al=1 ‘ '
393 REM CALCULATE DERIVATIVES

400 DO1,11=2+K[31/XC2,11
4;0 D[l:2]‘l-K[3]*X[l:l]/X[?;l]'2+K[l]/X(2o11'2 X(3;IJ/KC2]
3

4p@ DC1,31=-2-X(2.11/K(2)
430 D2, 1)=1+KI31/X02,11+X(3,11/KC4)
- 4ae DL2,2)=-K(3I%xX[1,11/X(2,1)112 v
450 D[2,3)=XC1,1)/K(4)

460 DC3,11=X03,11/K(4) . .

470 DC3,2)=X[3,11/K[2)

480 DU 3,3)1=1+X02,11/K[2)+XC1,11/K(4)

490 REM CALCULATE FUNCTIONS , ,

SO0 FU1,1)=2%XC1,114X02,11+KC31%X0(1,13/7X02,11-2%xXT3,1)

510 FC1,1)=FC1,1)-K{11/XC2,13=-X02,13%X[3,13/7KC2]

520 FL2,17=XC1s 11+4KE3I%XC 1, 13/7X02, 174XC 1, 13%X03,11/KC41-NTVI
'S30 FL3,1Y) yts,11+xr2.11*xt3,11/Kt21+xc|,ll*xta.nllxtaa -NCV)

5S40 REM MATRIX OPERATION



550
560
570

580
590

600
610

620
630

640 M=

650
660
6170
680
690
700
710
720
730
740
750
760
770

780
790

800
810
820
830
840
850
860
870
880
890
900
910
920
930
94p
95nm
9260
970
980
990

MAT F=(-1)*F

MAT E=INY(D)

MAT Z=ExF

L=0

FOR 1=1 TO 3

XCI1,1)=XC1,1)+72C1,11)

IF ABSCZCI,13/XC1,1))<1E-04 THEN 630
L=L+1

NEXT 1

M+1

IF M>50 THEN 1000

IF L>0 THEN 400

YL1)1=XT1,13xXC3,131/KC4)

YC21=KC 314XC1,11/XC2,1)
YC3)=X(2,13%XC3,11/KC2)

YL4)=K{11/X(2,1)

Y{S)=-LGT(X(2,11%Al) :
Ytsl-nxp*ca*xt1,11+xt2,11+a*xt3.|1+Yt21+vc3]+vt41>
YC7)=2xXC1,1)+4XC2,11+Y(2)
Y(B8I=2%X[3,1)+Y(4)+Y[3]
YC9)=XC1,11+Y[21+Y[ 1)
YC10)=XC3,1)+Y(3)+YC 1)

WRITE (8, %)

WRITE (8,%)

YRITE (8, %)"INITIAL MI='"NCV] !
URITE (8,*%)"NI++ =*X[1,1)

WRITE (8, %)™+ ="X0(2,1]
WRITE (8,*)"PH ="Y(5)]
WRITE (8,%)!'"SO4NI="Y[1]
WRITE (8,%)"NIOH ="Y(2)

WRITE (8,%)'"S04 ='"X(3,1)

WRITE (8,%)"HS504 ="Y(3)

WVRITE (8,%)"0H ="Y(4]

URITE (8,%)YIONIC STRENGTH="Y(6)
URITE (8B,*)"POSITIVE CHARGES ="Y(7]
URITE (8, *)"NEGATIVE CHARGES ='"Y(8)]
WRITE (85%)"TOTAL NICKEL="Y(9)
WRITE (8,*)"TOTAL SULFATE="Y(10)
FOR J=1+4TO 10

NEXT J “
NEXT V

Kl=Kl+1 A

IF K1>11 THEN 1020

RESTORE

GOTO 60

1000 VRITE (8,%)"NO OF ITERATIONS EXCEDEED"

1010 MAT PRINT X,Z
1020 END
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IMITi

—

Ml= r.1

N
MI++ = O.070440000
H+ = | 200NE V-4
nig = D.0113393540
SNat'l= 2,1n70353517]
MIOH = 3.599%5%-06
0N =, 0PBn01 0]
HeNA = 2. 34A%509%-04
Ol = B.12a000F-00

I000IC STPEMATIH= (. AR257 7589
POCITIVE CHATGES e N 1294579
MEGATIVIE CHATGES (G.041290579
TOTAL MICI'FL= Q.1

TOTAL C'"'LEATE= 0, ]

IMITIAL U'I= 0,5

1l +4 = (4.(1/;0?"1[.‘"./;1
"+ = 1.3700NE=-0A4
™ = S.0347°65%3110°
CON'l= A.a5m79Nn/4017
MIOH = 7.55500F-0A
N = A, CH021300C6
HR04 = A.3N1M1F-006
01l = 7028789 =010

IONIC STRENGTH= A, 19317766
POACTITIUE CHARGYS = (. COR41270202
MEGATIVFE CHATSES = A.008410700
TOTAL MICUEL= Q.5

TOTAL SWLFATE= 0.S50CCFQ02G0

SIMITIAL 'I= )

Ml o= N, CTASNSHAR
18 = |« 10G3F-04
AR = 5,952521953
S0AtIl= 9. 0004350
Mol = 1.07T0155F=-0345
S04 = 0, MTARKATNAT
HeNA = 0,30 1651 F=-04
Nt} s = 7.258M0F=-N0

IOMIC STRENGTI =, A, 282506134
POCITIVE BIATARS = 0(.141307°923
MEAGATIVE CIHATARES = 0.141302923
TOTAL DICITFL= |

TOTNAL SULEATE= )



APENDICE IV
DISTRIBUCION DE ESPECIES PARA EL SISTEMA
Ni-NH;~50),~H,0

Reacciones Quimicas Consideradas

+2 — +2
Ni ™= + NH3 = Ni(NH3)

Ni(NH3)+2 + NHy = Wi (NHy)3 pe

. +2 +2
Nl(NH ) + NH3 Ni (NH 3)3
Ni(NH 3 + NH3 (NH3)u

N4 (NH )4 + NHy = M (NH3)§2

. +2
Ni(NH3)5 + NHy = Ni (NHy)g

+

+
NH3 + H = NHu
HyO = H + oH™
-2
H50|+ H + SO)_'_
NH,OH = NH, + OH
Nite + Hy0 = NiOH" + H'

_ Nyt -2
NiSO), = Ni'< + SOy

Constantes de Equilibrio

-\ )
Ky Ini*2 Jnm \vi (NE )2

: = K =
0N (1Hy) 2 1 ‘LN1+2\{NH |

ATV -1
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AIV -2

A1V -3
AIV -1
AIV-5
AIV -6
ALV -7
AIV-38
AIV -9
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e
Kodmmon {orT]

Y Yomm 10 = { v, 01 i
, ) R H+
I Y age 2 NiOH
‘ll) El" - = K?_l L_ l.+23& l ATV - 11
¥ nion* 3'E (N2
K1) Niso Nitat{ so;2
2 : -g - ng &']- }{-04 } ATV -12
Pri*2 Yoy, { nis0, ]
Balance de Masa para el Sulfato
ATV -13

or:

Balance de Masa para el Niguel

Ni TOT {Ni(NH *2} f_Ni(NH3 2+ { Vi (NHy) } AIV - 14
*LNi(NH3)423 +LN1(NH3 5 i+ {Ni(NH )

{+ m™] + {nioE*] + {miso,}

Balance de Masa para la Amonia A IV - 15
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in de 5 101ida A IV - 16

2 {s0f{+ for} + {msof = Y Y+ ('Y + 2 LNi(NH )*2]_
LNi(NH3 24+ { 3Ry v a2+ v oy
* iNi(NH3)221+ {m*2} + {mionT}

Las ecuaciones A IV -~ 1 a A IV - 16 pueden ser reduci-

das a cunatro ecuaciones con cuatro incdgnitas

Fl: X, (1+K°x +K‘]3_K2X +K°K°K°x3+K°K2K° X2+¢\.1K°K°K,+K2X5
KOKOKOL %xo ch +K§l/x +xl+/1<° ) - Y($) =0

MKOKOKSX S+ SEOIGKSKORSIS +6RSKSHGKOKRZRS - ¥(10) = O

F3: X4 (L+KOX3)/2 + Xq (1+KX,+KKD X5+ Kgxgx (ZK%K&X!5+

1KSKOKﬁK§X2+K‘{K°K°K°K°K2Xg+Kil/2X3) - Xy, - Kg/2X5 -

Derivadas Requeridas para Aplicar el Método dc Newton-Raphson

=l+

%, + KOKOX2 + K°K°1§x3 + KOKOKOK,_*X
6 ~
SO + RIS + 11/10) + 1/,



dFl

-3 G+ 25K, + IR + SIS +

2
SGIGKIEREK] +  GIQIGISKGRIRGHS
gii K°X + K%K%/Kio) + Xy (K9 + WKJKOX, + 91{‘{1(31(3}(3 +
16KSKSKSKER3 + 25HRRSKIKQAZKS + 36KSRSRSKOKEKXS
%}% =0



2

HE
I

£

K5

%'Q-
)
(\VJ B =g
I
o

(o))
S
I
bq
.2
Ny

donde :

dr o] 2
43 - K72 + Xy () + 25K, + 3 KK X2+ 4KIK

Y(9) = Ni Total

Y(10)= NH3 Total

Y(11)= S0y, Total
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10
2n
30

40
S0

60.
70

80

90 -

. 100
110
120
130
140
150
160
170
180
190

200
210
220
230

240
250

260
270
280
290
300
310
320
330
340
350
360
370
380
390
400
410

420°

430
440
450
460

470
480

490
500
S10
520
530
540
550
560

REM*x*x*PROGRAM TO CALCYLATE THE SPECIES DISTRIBUTION AND PH IN THE***
REM*x**N 1-504~-NHA=H20 SYSTEM**x "\
3}”]0[4)“]12[41l])Ft“ll]’X[“Jl]lE[ala] KtQGG] Y[25] P[25] A[Q@)

FOR. K=1 TO 11

FOR I=1 TO 12

el F K>KI THEN 220

RFAD KC1) . "

DATA 2.84,2. 29;1-78:]-2“:@ 79,0.072,9. 25:-14:-'-971‘4 75;’9 67,+2.27
DATA 2:8,2¢25,1:¢7351¢21,0.76,0.02,9.1,-13.83,-2,.05,-4. 74:-9 52,-2+.37
DATA 2¢69,2.16,1:62,1.12,0.68,-0.08,8.82,-13. 33;'2 18,-4. 73:-9 24, -1
DATA 2¢6,2:0751451,1:83,0¢61,-0+18,8.55,-18.2 2¢3,-4.73,-8.97,=-2."¢
DATA 2-5;1-98;l-al;ﬂ-97;0-54;-0-28;8.29:-13-02¢-2 03:'4 73: 8 72);2‘
DATA 2.41,1.89,1.31,0:87,0:47,-0+38,8.05,=-12.8,=-2.57,=4. 75, +8.48,-2¢
DATA 2¢32,1¢81,1¢621,0e8,0e4,-0e64727¢82,-12:6,=-2.7,-4. 78,-8.25,-2.88
DATA 2¢22,172,1¢11,0¢73,0¢33,-0.56,T7¢6,-12.42,-2. B84,=-4.81,-8.04, -3
DATA 24135164510 150:675,0¢265-065,T+4,=12, 27:-3 05,-4.83,-7.83,-3i
DATA 1068)l02210 56 G 3)‘00‘3‘!00716 461‘11064J 3 69)!5012)‘6 95)'3‘
DATA 1¢22,0¢83,0¢13,0:08,=-0¢43,=1e46,5¢72,=11e31,=8e49,=5.84T75+64¢22,1
K[II13=10*CK(1))

GOTO 230
READ AC1]
NEXT 1

NEXT K
READ Y(91,Y(101,Y(12)

DNATA 0.921,0.1,0.05
MAT D=Z2ERC4,4) o
MAT Z=Z7ER[4, 1)
MAT F=ZER[4,1) C
MAT X=ZER[4,1) i
MAT E=ZER[4,4) C
REM % %k kokok ok kokkkokkkkkkkkxREAD THE FIRST GUEQ§**Q**************¥******l
MAT READ X
"DATA 4E-04,0.02,1E-08,0.5
gES***********CALCULATE EQS F(Cl,1), AND DER}YQTIVES D(ll)*****#*f**a
F(l,11=1 ' '
A=
FOR I=1 TO 6
N=A*K[ 1I%xX[(2,1)
FL1,1)=FC1,1)+A
NEXT 1
DC1,1)=FC1,11+KC113/%C3,11+X04,11/7KC12)
FC1,13=DC1,1)1%X(1,1)-Y(9)]
F(2,1)=0
Dl2,21=0
A=1
FOR I=1 TO 6
A=A*KL 11%xX[2,1)
FI[2,1)=F(2, 1}+1x%xA
[2,2)=DC2,2]1+1t2%A/¥%(2,1]
EXT 1
(2,21= D[2;2]*xtl;l]+l+Kt7]*X[3;lJ+K[7)*K[8)/Kth]
(2,11=FC2, 1]
(1,2)=D02,13%XC1,11/X(2,1)
DC1,3)==XC1,10%KC111/XC3,1312
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570 DC1,41=XC1,11/7KC12]

580 FL[2,11=F[2,11%X(1,1-YC10)

590 F(2,1)=F(2,1)+X(2 ,l]*(l+K[7]*Xt3,IJ+KL7)*KC83/K£IGJ)

600 D[(2,31=X[2,11%K(7]

610 FL3,11=FC1,1)-~ X[I.l]*KtllJ/XtJ,l]/2+Y[9] X(a,l] Ktslzxrs,nl/e
6208 F(3,1)1=Fr 2, 1N V[3,l]*xta,l]/2/K[9]+X[3.l]*(l+Kt7]*7[2,l))/2
630 FL3,13=F(3,11-XC4,13xXC1,11/KC12)

6408 DU 3,3)1=C1+K[7)%xX%(2,1))/2- K[ll]*x[l:lJ/X[3,13'2/2+K[8]/Xt3111'2/?
650 D(3,31=D03,3)-XC4,1)1/7K(91/2

660 D(3,41=-1-X(3,11/K(91/2 , .

670 D(3,1)=DC1,1)-KC11)/X(3,1)/72-XC4,1)1/7KC12)" '

680 D(3,21=D[1,2)+X[3,1)xK[(71/2

690 Fl4,1)] X[n,l]+7[3,|]*xta.lJ/Vt9]+x[l;l]*X[4.l]/K[12] Yt12)
700 DL4a,1)=XC4,1)7K(12]

710 DC4,31=X04,1)/K[9]

720 DL4a,4)=1+X[3,11/7K0(9)+X(1,1)/K(12)]

T30 REM sk sk ok ok ok ok ok ok 3 ok ok o o sk ok ok okok okok kok ok kMATR I X

740 MAT F=(~-1)%*F ' Lo

758 MAT E=INY(D) v

760 MAT Z=ExF o
776 L=0 oo

780 FOR I=1 TO 4 v ,
790 XC1,131=%C1,1)+ZC1,1)] !

802 IF ABS(Z(1,11/X(1,1))<IE-C24 THEN 820 -ﬂ

810 L=L+1 o

820 NEXT 1. o

830 M=M=+ v

840 IF M>10 THEN 1440 _

850 IF L>@ THEN 370 E
860 WRITE (8,%)"TOTAL NI=0.21, TOTAL NH4 0.1, TOTAL. qoa 2. as":
870 WRITE (8,%*) L

88@ PL1)=XC(1,1)

890 PL2)=X(2,1) v

908 PL31=X[3,1) Lo
910 PL4)=Y(4,1]

920 P(5)=-LGT(X[3,11)

933 PL61=X[3,11%X(4,11/K(9]

94 PLT7I=KL 7I4Xl2,11%X(3,1)

950 PL81=K[8)/X(3,1)

960 PLI9I=KC K1I*X[1,11/%[3,1) .
970 PL10)=K[ 7I»K[B8I*X[2,11/K(10) Sy
980 PL111=KC11*X[ 1, 11%X(2,1) ‘
999 PL121=PC117K2)%X(2,1)

1908 PL131=PL123*K[31xX(2,1)

-1010 PL14)=PL13)+K(4)xX(2,1) .
1020 PL151=PL14)*K[SI*X(2,1) L

1030 PL16)=PLI5)I+KL6I%*X[2,1)]

1049 PL1T7)=XC1,1)+XC4,11/K012]

1050 PL18)=24PLA)+P(81+PL6] ‘ A

10680 PL191=PC71+PL3)+2x(PL11)+PC12)+PC13)+PL.14)+PL B5I+PL161+RL 1)+PL
1670 PCL20)=F(1,1)+Y(9]

1080 PL211=F(2,11+Y(10)

1090 PC221=F(3,1) .
1100 PL23)1=4%PL 114P0314PL6)+4*PL4AY+PIBI+PIOI+  [111+PC7)
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110@
1110
1120
1130
1140
11504
11607
1170
1180
110@
1200
1210
1220
1230
1240
1250
1260
1270
1280
1290
1300
121
1329
1330
1340
1350
1360
1370
1380
1390
lanQ
1410

14207

1430
144@
1450
1460
1470

PL23)1=4%PL |1+PI31+P[61+4%xPTAI+PIBI+PI9I+4xPL 1114+ 7]
PL231=P(23]1+4xPL12)+4%PL 13]1+4xPL141+4%PL15)+4%xPL]16]
PL231=1/2%xP[ 23]
PL24)1=PLAY+P(HI+PL 1T

MRITE (8,%)"NI ="pPr1]

"TRITE (8,%)"NH3 =»pPrai
VRPITE (R, *)'"H ="P(3])
WPITE (8,%)"S04 =vol4) o
YRITE (H,%)"PYH =PlS]
YMIMITE (8,%)"HS04 ="PlA]
URITE (8,%)"NH4 ="Pl7]
URITE (%,%)"0OH ="D[8)
WURITE (B, %) NIOH ='Pl9]
VRITE (3, %) "MHA0 ="Prinl
URITE (A,*)"MNI(NH3Y  ="P(11]
URITE (8,*%)"MNMIC(MNH3Y2 ="P(12]
YIPITE (8,%)"MNI(NH3)3 ="P[13)
YRITE (8,*)"NI(MH3Y4 ="Pl1a)
MRITE (B,%)"NI(NH3)S ="P[15)
URITE (f8,*)"NIC(NH3)Y6 ="P[1AK]

MRITE (S,%)"M1S04 ="Pl17) ' .
YRITE (%, *)"MNASS BALANCE CHECK ON NICKFL='"©[24]
YRITE (8,%)'MNSS BALANCFE CHECK OM AMMOMIA=*"NP(21)]
WRITE (8, *)"MASS BALAMCE CHECK.ON SULFATE="P[24)
YRITE (8,%)"CHAPGE BNALANCE CHECHK ="P(2f]
WRITE (8,%)"10NIC STRENGTH="Pr23] o
WRITE ($,*)"POSITIVE CHARGES CHFCK ="P[ 18]
YRITE (8,*%)"NEGATIVE CHARGES CHECK ="P[1'91.
UDITE (%8,x%)

FOR J=1 TO 24

NEXT J .
Kl=Kl1+1 ' R
IF KI1>11 THEMN 1470

RESTORE

GOTO 50 - !
WRITE (B,%)"MO OF ITERATIONS EXCEDEED"™

)

‘MAT PRINT X.,2Z

END
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TOTAL C04= w.qg_j

MICMHAY
MICMH3)D
MIce3 3
I ) x
I35
MICtNI3)S
MISOa He N534348FE=-03 .t

MASS AL NANMCE cHECY NN MICKFEL=E 1 .30000F-02 .
MASS DALANCE CHUECE 0N AMMONDIIA= 0. 179090103
MASS NALANCYE CHECYK 0N CSVILFATE= (.5

CHHAPGF PALAMOE CHMECHK = S5.2C493E-03

INMIC STPEMNAGTH= 0. 142170267

POSITIVE CHARGES CHECY, Me PO 100389
MEGATIVE GNP SLES CHECHE M.A9170338 |

ERAD , = 512AF=-04
M3, = S5.8%5411F-03
" = S.1M134F-00
<0A = M. ANS5/9NK20 5
AR § S = f.99140310

SUasna =. e NGO -08
M = o« AN SASA
N = NNRAT-04
I = IS4 2F -0
(RRRVATD IR | = S5a11¥-01

«c N TAAF =723
« 1521 F=-(13
« 1APPE -0 4
sANITANL-(1TY
Ne N17301F =014
e DANT O -0F

nn

M1

A

[rarT_ny

M3 SEE LT IR AR T
n o = 1.N795/1-0%
anh = A,M514107])
H = 7.9655753375
11enA = SH5.4457901~-05%
YA = N.P%AMR15713
on - = 1.3701MF-06
MIOH = | JAAARSE-05
MHAOY = A.A2441F-03
IICHH3) = 1.91330K~0N]
MICMIH3)Y2 = 2.90324FE-0113
MICMIAYE = 4.33375F-04 '
HICCMIAYL = A WMTAHRIF-05
DICMNI3)S = Do WMASALE-016
MI(MHY3)Y6 = 1.25313F-02%

MICOY Ne $5707%-A3

MASS NPALAMCE CHECI O MICIEL= l.PﬂqHﬁl-Q°
MNASS RALANCE CHEGK. OM aMtioNIn= c 1PUCCAE] l
MASS RALANCFE CHECGHK OM SULFATE= ﬂ (S

CHAPGE BALAMTCFE C'FECI = 5.32601%-09

IONIC STRENAT!IH= 0. 140554957

DOCITIVE CHATAES CUHUECY = A.COAPKRS AN
MEGATIYVE CHARGES CHECK = 0.090205368°
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APENDICE V

TECNICA DE LOS MINIMOS CUADROS PARA DETERMINAR LA DEPENDEN-

CIA DEL IOGK CON LA TEMPERATURA.

La siguientc expresidn puede ser usada para la rela --

cidn Logk con T :

Logk = & = + D + CT

haciendo el siguiente cambio de wvariable

Yi = Logk

A
Yi = T + D + CT

donde la desviacidn E estd dada por :

N
T _(£)2 - -1

N 2
+D+CT-Yi)
i=1 i=1

(AT

la cual para ser un nimero debe satisfacer

resultando €l siguiente sistema de ecuaciones normales

debe ser resuelto con fin de poder determinar 4, D, y C

N N
[ r Ti"ZJA +l ZTi‘l]D +Nc = LYviTmT
1=1 =1

i=1

que
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i1
2

e

Yi

donde N es €l nimero de pares de datos (=>3)
E1l Programa de Computadora usado para resolver el sistema -

arriba indicado estd dado en la pagina siguiente.
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L. mwprass ] BATT TATATE POOGTAL TO THTREPTNOLATE TALTEC OF LOG Vxt+
D NIt AL AYLEC L, 31,03, 13,702, 10,0111)

ne AT 1=1 T 5§
& TEAD TI I
A NMATN P95, 333,373,423,4073
7 VT
A‘('s(\' Fl')h I=l 'rr) 5
29 PEAN Y1)
[N NATA =D2e27,=-DeAN, =3.]15,=3.82,-0.6Q2
I AT D DA
o0 NMAT D=7 ERC3, R
30 AT T=7vn0], 1]
NN AT D=7 v R, 1]
,",..-.n’\" =7 E00 R, R0
15 w0 1=1 T) 5
i17ﬂ Pll,11="0 ], 171+1/701112
|7 DL ],0Y¥=0 1,214+ /7T(1]
120 Cr1,21=9
Dee v, 31=00,214+70 1)
"1 v (3,31=003,31+7T 11D
o0 N, 1Y =R0 1,114V E1Y/TOID
N30 PE2, 1 I= D, 11+l 1])
Pac DER, 1)I=NC3, 114011+ 7TCT1)
N MEVT O]
PR Mo, 11=vr 1, 2h
270 PLN,0)=5
28 PE3,11=5
20 P[SJf’]_-nrnJJ]
307 MAT FT=11U(¢D)
310 MAT 7= %D
32 N=701,11
33¢ P=702, 1)
ann c=703,11
A5 HI1TE (Ye) Nty COMAT. FOP DPEACTION AL 1At
Inn TPITE (9, %)
3‘7(] 1,1"71’1"3 (f(,*)""".':"‘.
%N D ITE (H, %)
0 FO™ I=1 T2 11
nesooveaAn 1)
4l DATA 205,131, 1313,293, 333,343,353, 303,373,423, 473
/4o VIII=A/ZVI11+N+0xYIT]
a3 "UNITE (8,x)¥0I11,VI1)
ane MIT 1
A0 FHD
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TIII™. ; CLAanHK

o200 L =0y 2727188%57
2003 -0, 320214
311 “ NG NOOAKHNANA
303 T =D.502R550N10]
233 T =D ARATINANO P
N3 o -2.75A733330
353 . ~D.B8TONS31 14
363 -3.MCARNCH 35
373 -3. 1381256

no3 . =3.%/472350°7
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APENDICE VI

DISTRIPUCION DE ESPECIES PARA EI SISTEMA Cu-SOh-HQO

Roacclones Quimicas Consideradas

H,0 = H" + oH”

HSO), = H' + so,:z-
cuso,, = cu’ "+ sop?
+2

Cu 5

Constantes de Equilibrio
§ = L} {owy
@ - W0,
} Hsoy, §
o _ leu™®] iso{;z}
LCu304}
o { cutom {7}
v

Balance de Masa para Cu

Balance de Masa para S0,

Ecuacidn de Electroneutralidad

Logk 1 =
Logk 2 =
Logk 3 =

+ H,0 = Cu(OH)+ + H' Togk 4 =

- 14
1.97
2.30
7.3k

b

>

VI

VI

VI

VI

VI

VI
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Las ecuaciones A VI~ 1 a A VI -~ 7 pueden ser reduci -

das a tres ecuaciones con tres incdgnitas

F2: f3%2 o, BFe o,
X 2* X
3 2
F3sax, + 2, X% L 0 _ Ky
o R T e H

Donde las incdgnitas son definidas por
N
X = {H" )

X, = Lso;z}

v S a2
yi = culT
v2 = 50,07

Derivadas Requeridas para Aplicar el Método de
Newton-Raphson

ar1 _ %3
%, T %
ar1 _ M +1
X, — X
3 %1
ar2 _ %
&, ~ %,
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10 REM***PROGRAM TO CALCULATE THE SPECIES DISTRIBUTION IN A SOLUTION=*x*x*
20 REM***PREPARED BY DILUTING N MOLES OF CUSO4 AND M MOLES OF H2S0A4x%*x
30 REM%*%x%xIN | LITER OF DISTILLED WATERx*%xx%xx%

49 DIM D(3,3),2(3,11,FC(3,1),X(3,11,E(3,3)

S0%K1=1

60 FOR K=1 TO a4

70 FOR I1=1 TO 4

80 .IF K>K1 THEN 160 .

90 READ K(1)

100 DATA -14,-1:97,-2¢3,-T7¢34

110 DATA -12:.27,-3.01,-1¢7,-4.59

120 DATA -11.34,-4.49,-0.3,-2.49

130 DATA -11.14,-6¢2,1¢2,-1.13

140 KC(1)=10*K(1)

150 GOTO 170

160 READ AC1)

170 NEXT 1

180 NEXT K
1990 READ Y(11,Y(2)

200 DATA 0. 1,0.2

210 MAT D=ZER(3, 3]

220 MAT Z=ZER(3,1)

23@ MAT F=ZER(3,1)

240 MAT X=ZER(3,1]

250 MAT E=ZER(3,3)

260 REM READ FIRST GUESS

270 READ X(1,11.,X(2,11,X(3,1)
280 DATA 2E-05,0.02,0.02

290 M=0

300 Al=1
310 REM CALCULATE DERIVATIVES

320 DC1,1)==X(3,1)xKC(A4)/X(1,1])+2

330 DC1,23=XC3,11/K(3)

340 DC1,3)=KC4)/XC1,1)+1+X(2,1)/K(3]

350 D(2,11=X(2,1)/KC2)

360 D[2,2)=X(3,11/K(3)+1+XC1,1)/7KC2]

370 DC2,3)=XC2, {1/KC3)

380 DC3,1)==KU1)/X(1,1)t2+4X(2,1)/K(2)-1+4X(3,1)%xKC(4)/XC1,1)¢*2
390 DC3,2)=2+4XC1,11/KC2)

400 DC3,3)=-2-K[41/XC1,1)

419 REM CALCULATE FUNCTIONS

420 FC1,1)=XT3,1)1%(XC2,1)/K(3)+KCA)/X(1,1)+1)-Y(1)

430 FC2,1)1=X03,13%XC2,1)/KC3)1+XC2,13+XC1,1)%xX(2,1)/KC(2)-Y(2)
440 F(3,1)=2%xX02,1)+KC1)/XC1,1)+4X01,1)%XC2,1)/K(2)-X(1,1)
450 FC(3,1)=F(3,1)-2%X[(3,11-X03,11/XC(1,1)%xK[(4)

460 REM MATRIX OPERATION

470 MAT F=(=1)%F

480 MAT E=INV(D)

490 MAT Z=ExF

500 L=0
S16 FOR 1=1 _TQ 1}



XC1,131=XC1,1142C1,1)

IF ABS(ZC1,131/XC1,1))<1E-04 THEN 550
L=L+1

NEXT 1

M=M+ 1

IF M>10 THEN 920

IF L>@ THEN 320

AC11=KC 11/XC1,1)

AC2)=XC1, 17%X(2,1)/K(2)

AC31=XC3, 17%X[2,11/K(3)
AC41=XC3, 17%KL 41 /X1, 1)
ACS5)=-=LGT(XC1,1))

AC61=1/2%(X0 1, 11+4%X02,11+4%X[3, 11+AL1)+AL2)+AL4))
ACTI=XC1,11+42%X(3,11+AC4)
ACB1=2xX[2, 11+AC1)1+A[2)

AT9)=AL 31+AL4)+X[3,1)
AC101=AC31+X(2, 11+AL2)

WRITE (8,%)

WRITE (8,%)"THE SOLUTION 1S3
WRITE (8, %)

WRITE (8,*)"H+ ="X{1,1)

WRITE (8,*)"S04 ="X(2,1)

WRITE (8,%)"CU-2="X(3,1)

WRITE (8,%)"0H-="ACl1)

WRITE (8, )" HS04="A(2)

WRITE (8,%)"CUS04="A(3)

WRITE (8,%)"CUCOH)="A[4)

WRITE (8,%)"PH ="A(S5)

WRITE (8,%)"IONIC STRENGTH="A[6)
WRITE (8,%)"POSITIVE CHARGES="AC(7)
WRITE (8,*)"NEGATIVE CHARGES="A(8)
WRITE (8,*)"TOTAL COPPER="A(9]
WRITE (8,%)"TOTAL SULFATE="A(10)
FOR J=1 TO 18

THEN 940

G

GOTO 940

WRITE (8,%)"NO OF INTERACTIONS EXCEDEED"
MAT PRINT X,2

END
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