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RESYJ:flN 

Técnicas 6Xtrapolativas para prsdecir valores de la E­

nerg!a Libre (Constantes de Equilibrio) en el6ctrol1tos a• 

cuosos, a elevadas temperaturas han sido revisadas y compa• 

radns. Es tas cifras es timadas han sido usadnJ pdr.e.: pre�vck-: 
• 

Plft (Actividad iónic� d��-Bid.régc�,) y distribución-de osPS,. 

Cl'iS".en;.el Bis�-- �i:��3-S04-�0 •

Los valores de pHT estimados hasta la temperaturas de

90º e, han mostrado ser razonablemente exitosos de acuerdo 

con las mediciones de pHT realizadas ·en soluciones de compg,

sición específicar� utilizando un electrodo apropiado para -

mediciones de pH a elevadas temperaturas. Programas de com­

putadoras para el modelamiento del equilibrio químico de e§.

te sistema, son._presentados. Los resultados de esta invest1 

gación suministrarán un mayor conocimiento básico en la re­

ducción de Niquel con Hidrógeno a partir de soluciones amo­

niacales. 
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QAPITUID I 

INTRODOCCION 

En la mayoría de los procesos hidrometalúrgicos reali­

zados a temperaturas mayores de los 298°K, las mediciones -

de la actividad iónica del hidrógeno (pH� en disolución a­

cuosa de sales metálicas son generalmente realizadas por 

muestras, las cuales son enrriadas 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 (termodi.nimicas) de e­

quilibrio asociadas con todas las especies en soluci6n son 

variables con la temperatura, incluyendo también la depen -

dencia del producto iónico del agua c:r;,> con la misma. La 

combinación de estos efectos en la disolución de cualquier 

sal en agua, hacen generalmente al pH una función compleja 

con la temperatura. Más aún, no es posible medir el pH en 

muchos sistemas de interés a temperaturas mayores que 150°

e, p�q�e el eléctrodo de vidrio se hace muy suceptible a 

la corrosión a estas temperaturas. Así, aunque el pH es un 

parámetro muy conveniente a 298° K éste se transrorma en -

u.na runción mas dificil de manipular, tanto en teoría como 

en práctica, a elevadas temperaturas. 

En muchos casos la predicción de valorGs de pH a elev� 

das temperaturas es impráctica, debido a la carencia de da-
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tos termodinámicos fundamentales a alta temperatura y tam • 

bién pcrque la cantidad de reacciones iÓnicas es generalmea 

te muy numerosa para ser representadas por unas cuantas sig 

ples reaccionés de disociación. Sin embargo, valores ap�ox! 

mados de pH para-la disoluci6n de sulfatos a altas temperJ! 

turas pueden ser obtenidas en algunos ejemplos por el uso 

de métodos empíricos · 3 para la extrapolación de datos te,t.

modinámicos a altas temperaturas. 

La ocurrencia de la ·química acuosa a elevadas· t'émpera­

turas en procesos hidrometalúrg1cos es diversa, pero pueden 

ser clasificadas bajo los siguientes títulos: hidrólisis o 

reacciones de reducción-oxidación, disolución de metales o 

concentrados, purificación de soluciones provenientes de -

lixiviación y la subsecuente precipitación de metales puros 

o compuestos metálicos 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. 

1.1. Objetivos del Presente Estudio 

Los objetivos de =�m .esffltlió .. han sido 

l.- Primeramente revisar las diferentes técnicas dispg_ 

nibles para extrapolar datos de enersía libre como es 

frecuentemente necesaria en la construcción de diagra­

mas Eh-pH a elevadas temperaturas. 
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2.- Usar los datos extrapolados a elevadas temperatu -

ras en predecir la distribución de especies 1Ónicas y 

pH del complejo electrolito acuoso N1-NH
3

-¾o conside­

rando un sistema de composición s:µnilar al empleado en 

la reducción con hidrógeno del niquel a alta presión. 

3.- Medir el pH de soluciones artificialmente prepara­

das a temperaturas sobre la ambiente (hasta 90º C) con 

el objetivo de compararlas con los valores predecidos 

de pH. 

1.2. O�ganización de la Tesis 

El presente estudio de investigación es presentado en 

los capítulos del 2 al 7, los cuales son a continua -­

ción expuestos. En el capítulo 2 la investigación bi­

bliográfica es pre8entada en la cual se incluye méto -

dos de extrapolación de datos de energía iibre a alta 

temperatura, y también una revisión del trabajo exper1 

mental en la medición de equilibrio a elevadas temperA 

turas. En el capítulo 3, métodos teóricos para el cál­

culo de la Energía libre de Gibbs a elevadas temperaty 

ras es su.marizado. También en este capítulo se inclu -

yen métodos para estimar coeficientes de actividades a 

ambiente y a elevadas temperaturas. El capítulo 4, cu­

bre la formulación y solución de lasECuaeiones que de� 

criben equilibrio a temperatura ambiente en los siste-
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mas Ni-so4-H2o y Ni-So4-NP�-H
2
o. El capítulo 5, se re­

fiere a la aplicación del Principio de Correspondencia 

de Criss y Cobble en el sistema Ni-NH
3
-so4-H2o, ten -­

diente a la predicción del pH y distribución de espe -

cies para electrolitos de diferente composición, y a 

elevadas temperaturas. Detalles experimentales para la 

medición del pH a elevadas temperaturas son presenta -

dos en el capítulo 6. En el capítulo final (capítulo?) 

la tesis es concluída con la discusión y conclusiones 

relevantes, también como sugestiones para futuras in -

vestigaciones. 
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CPITULO I! 

INVESTIGACION BIBL!_pGRAFICA 

La revisión presentada en este capítulo ha sido divid! 

da en dos secciones� Primero, compilación de métodos dispo­

nibles para la extrapolación de datos de energía libre a al, 

tas tempe�aturas es introducido, luego trabajo experimental 

en la medición de equilibrio a alta temperatura es discut!, 

do. 

Mientras la determinación experimental podría parecer 

como la forma mas directa y simple, en práctica es frecuen­

temente muy laboriosa ·y actualmente, prácticamente imposi -­

ble, especialmente para sistemas complicados los cuales son 

frecuentemente encontrados en la práctica. 

2.1. Métodos de Extrapolación de la Energía Libre 
Gibbs J! altas temperaturas. 

de 

Relativamente solo unos cuantos intentos han sido 

hechos para estimar las constantes de equilibrio 

a elevadas temperaturas. Además del uso de la e­

cuación de Van•t Hoff, es únicamente en los Últi­

mos 15 años que métodos han sido sugeridos, por -

Bethune (1959), Criss y Cobble (1964), Helgeson -

(1967), y Khodakovkiy y colaboradores, para resol 

ver esta diricultad. Estos métodos han sido usa -

dos exclusivamente en la construcción de diagra -

- 5 



mas de equilibrio para sistemas metal-agua a ele­

vadas temperaturas. Estos diagramas suministran -

un medio útil de sintetizar una gran cantidad de 

datos termodinámicos. Virtualmente todos estos -­

diagramas han sido construídos en una u otra de 

las siguientes especialidades: Hidrometalurgia de 

procesos a altas presiones, Corrosión y Geoquími-

ca. 

Las tendencias observadas en todos los siste 
-

mas a elevadas temperaturas son� (1) en general -

hay un desplazamiento de las áreas de estabilidad 

hacia bajos valores de pH; lo cual es particular­

mente apreciable en reacciones que no involucran 

oxidación (2) una dep�esión de reacciones que in-

vo1ucran Óxidos, hidróxidos u oxi-aniones hacia 

potenciales más negativos j (3) un desplazamiento 

hacia potenciales más positivos para reacciones -

que contienen cationes, y (4) una contracción en 

el dominio de estabilidad para algunos óxidos. 

Las diferentes técnicas de extrapolación son 

a continuación descritas en el contexto en que -

ellas han sido usad.as. 

2.1.1. Ecuación de Van't Hoff.- Barnes y Kullerud 

(l) han presentado diagramas p02 vs pH pa­

ra el sistema Fe-S-0 a temperaturas hasta 
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de 250º C basando sus extrapolaciones de -

datos termodinámicos en la relación de 

Van't Hoff. 
(?) Robins ,� ha calculado un diagrama -

Log pH2 vs pH para �1 sistema de U-H2o a

200º C asumiendo .t�C ºp = O para todas las 

reacciones. Tres lenes de uranio todos a -

actividad unitaria además de tres óxidos -

de uranio aparecen en el diagrama. 

Prediciones que involucran esta cla­

se de relación, han sido demostradas que -

resultan en considerables variaciones cuan 

do comparadas con los resultados experimen 

tales, debido a la implícita suposición 

que la entalpia es independiente de la -

temperatura .. 

2.1.2. 11�.QqQ_,_de Bethun�.- Atshworth y Boden (3 >,y 

sando técnicas basadas en los métodos de -

termodinámica irreversible, aplicada por -

Bethune y colaboradores <3ó) J han presenta­

do una serie de diagramas para el sistema 

Fe-H2o. Los resultados experimentales pre­

sentados �or ellos confirman algunas de las

tendencias observadas en los diagramas. 

nrook C4) ha construído diagramas po -
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tencial-pH para los metales más comunes,ha 

saber, Cu-, Cr-, pb-, Ni-, Sn-, Al-, y Ti­

H2o, Brook usó el mismo método descrito -

por Ashworth y Boden, estos diagramas fue­

ron dibujados usando· un programa de compu­

tadora previamente desarrollado por é1 t5) .

Brook concluye que a medida que la temperª 

tura incrementa el dominio de estabilidad 

pa�a algunos Óxidos disminuye marcadamente; 

y en algunos sistemas, reacciones que no -

son normalmente consideradas en los diagrª 

m�s a temperatura ambiente se convierte.n -

parte·del diagrama a elevadas temperaturas. 

2.1.3. Método de Criss y Cobble.- La técnica de 

Criss y Cobble ha sido usada más que cual­

q�ier otra para el éálculo de diagramas pu 

·. blicados de Eh - pH.

Townsend{6>rué el primero en adoptar

el método de Criss y Cobble en el sistema 

Fe-H20. El ha señalado que muy pocos datos

termodinámicos a elevadas temperaturas han 

sido publicados en relación a sistemas a -

cuosos, y él ha demostrado que es posible 

sobrellevar esta deficiencia por el uso de 

técnicas apropiadas de cálculo. El ha mos-
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trado además que la estabilidad de la for­

ma iónica HF'e02 LLcrem6nta con la temper�

tura, y el equilihrio de éste ión ,;on el -

Fe2o3 (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 formación del 

ión HFeo2 en la lit6ratura técnica y tuvo

que estimarlo mediante técnicas empíricas. 

Biernat y Robins han publicado diagrª 

mas potencial -pH para los s1gu1a11ees·. -:. 

sistemas Fe-H20 y Fe-s-�o (?) , y S-H2o <8) a

temperaturas de 25,100, 150, 200 y 300° c.

Su método está basado principalmente,en el 

principio de corresponde�cia de Entropias 

de Criss y Cobble. Ellos sefialan, que J.os 

c�lculos a 200 y 300 ° e son suceptibles a

error principalmente debido a la incerti -

dumbre involucrada en las "constantes u, d.@.

pendientes en la temperatura, empleadas en 

el principio de correspondencia. Sin emba� 

go, parece que este error no afecta mayor­

mente la posición de las líneas en los diª 

gramas. Seis iones acuosos de fierro son 

considerados todo� a actividad unitaria y 
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las regiones de estabilidad del fierro más 

sus óxidosson sobreimpuestos en los diagra 

mas Fe-�0, en tanto que ocho iones de Fi� 

�ro son considerados en el sistema Fe-S­

H20. En los cálculos no se ha considerado

el estado estandard convencional desde que 

la convención normal, es definir t�Gº (298} 

(y por tanto Ehº (298) )'·y �Hº (298) para

el electrodo de htdrógeno, como cero. Sin 

embargo, estos diagramas pueden ser conve� 

tidos al estado estandard convencional re� 

tando el cambio de energía libre del elec­

trodo de hidrógeno de cada una de las reac 

ciones que describen el sistema. Estos dis 

gramas concuerdan con otros previamente PB 

blicados por Robins (9) .

Lewis (lO) muestra el sistema Fe-H20 a

250º c. Este diagrama, es formulado en té�

minos de actividad del electrón, donde el 

electrón es tratado al igual que cualquier 

otro ión. De acuerdo con él, el uso de la 

actividad electrónica en luga� del poten -

· ·. cial del electrodo (Eh) s:il!l!.plifica los cál

culos y la construcción de los diagramas -

de equilibrio� La estimación de las constan 
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tes de equilibrio fué en la base del prin­

cipio de correspondencia de Criss y Cobble. 

Macdonald, Shierman y Butler han em -

pleado una versión modificada del Princi -

pio de Correspondencia de Criss y Cobble -

para el cálculo de los sistemas Cu-¾o (ll) ,

Ni-�0 <12>
, Fe- �o <14) y Al-H20 <15>

, so -

bre los rangos de 25º e a 300º c. Las ener
-

gías libres de formaci6n para los respect! 

vos Óxidos metálicos y especies iÓnicas -­

fueron extrapoladas, y estos datos usados 

en derivar relaciones potencial-pH para eª 

da sistema y, en calcular la sol�bilidad -

del fierro, magnetita (Fe3o�), hematita -

( r/.-Fe2o
3

), niquel, óxido de niquel(NiO)>

cobalto, 6xido de cobalto (CoC), cobre y -

óxido de cobre (CuO), como .función del pH 

a las diferentes temperaturas consideradas. 

Ellos observaron que el principal efecto -

de la temperaturs es el de desplazamiento 

de los límites de equil!brio a menores re­

giones de pHt :,· potenciales, resul tanda

u..�a zona expandida de corrosión, en solu -

ciones alcalinas. Los cálculos ha� sido -

realizados por computado�a y un listadc --
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completo de 1:Qs programas es incluido(ll) .

Lowson (l6) ha publicado diagramas Eh­

pH para el sistema Al-�O. El ha empleado 

en sus cálculos los métodos de P.ethune,� 

dakovskiYs Criss y Cobble, y Helgeson. El 

presenta una comparación crítica de estos 

métodos y concluye que el de Criss y Cobble 

produce los resultados más consistentes y 

este método fué el usado en la construcc:tón 

de diagramas Al-�O para el rango de 25-300º

C. El también ha mostrado que ha medida que

la_t�mperatura incrementa hay un desplaza­

miento del sistema, en total, hacia meno -

res valores de pH. Cálculos fueron también 

realizados para la hidrólisis de los iones 
2+ + o 

Al(OH) ,Al(OH)2, y Al(OH)3; y los resultª

dos sugieren la presencia del ion il(OH)3 
a pH neutro. 

Edenborough y Robins <17) han publica­

do diagramas en términos de r H-pH (El lo­

garitmo de la presión parcial de hidrógeno 

es deftnida como r H) para el sistema ura­

nio-ni t�ato-agua hasta los 300 ° c. Sus diª 

gramas también se refieren a la concentra­

ción molal de especies ión�cas en lugar de 
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actividades. Los eo9ficientes de actividad 

fueron tanto obtenidos a pa�tir de la lit� 

ratura o extrapolados a partir de datos de 

actividad a 25º c. Así. los límites entre 
, 

los diferentes iones acuosos fueron calcu­

lados asumiendo una concentración de 1.0 

mol.al para todos los iones. Los límites en 

tre las fases acuosas y sólidas son mostra 

das para las concentraciones de 2.0, 1.0, 

0.1, 0.01, 0.001 y 0.0005 molal. 

Rob1ns(9) ha calculado diagramas Eh­

pH para los sistemas Ni-�C y Co-H2o a

25° e, 100° e, 200° e y 300° e usando el 

método extrapolativo de Criss y Cobble. Las 

siguientes especies acuosas han sido consi 

d d 1 i di Ni+2, era as en os respect vos aGramas 

HNi02 y Co+3 y HCo02 todos a actividad

unitaria. Las areas de estabilidad del Ni 

ó Co y sus respectivos óxidos han sido su­

per1mpuestos en los diagramas. E1 también 

indica, que si una solución de P8t conoci­

da es c2lentada, es posible qu9 ha altas -

tempera�uras la hidrólisis del agua y de

los iones metálicos resulten en precipita­

ción de �ases sólidas. Experimentos de p�� 
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cipitac16n realizados por el autor concue� 

dan con los diagramas presentados en su r§_ 

porte. Robins también ha calculado diagra­

mas Eh-pH para el sistema Cr-H2o únicamen­

te a u.na temperatura mayor que 25º c,ha s.st 

ber 200° e, ya que los datos son poco con­

fiables además de otras incertidumbres in­

volucradas en los cálculos. Ocho iones a­

cuosos de cromo todos a actividad unitaria 

mas Cr metálico y sus Óxidos aparecen en 

el diagrama. El estado estandard convenci2 

nal no es empleado. 

Cowan y Staehle (lB) han construído

diagramas teóricos de potencial-pH para el 

sistem3 Ni-�O para rangos de temperatura 

de 25º Ca 300 º c. Estos diagramas son ba­

sados en reacciones d6 celda-parcial;y de.2, 

de que los valores para S 0 (25) y CP no -

son reportados en la literatura para Ni
3
o4,

Ni2o
3 

Y Ni02, estos valores fueron asigna­

dos, a los Óxidos de los elementos mas cer. 

canos al ni.quel en la ·tabla periódica, con 

similar estructara cristalina y energías -

libres de formación. La característica más 

signifi�ativa da estos tliag�amas es el au-
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mento en estabilidad de los óxidos de ni -

quel en el rango á�ido, lo cual concuerda 

con los diagramas p�esentados por Robins<9 � 

El concluye que la aplicación y significa­

do de los diag�amas potencial-pH, tales CQ

molos presentados sn su repcr.te, deben -­

ser aplicados con cierta cautela, y cita -

como ejemplo, la región de estabilidad te� 

modinámica del N1+2 a 25º C en los diagra­

mas potencial -pH, en práctica, muestra un 

amplio rango de pasividad y los datos ciné 

ticos reportados en el mismo estudio sopo� 

tan esta evidencia. 

Estudios teóricos de sistemas acuosos 

a temperaturas sobre los 25º C son presen­

tados por Lewis(l9) � Dos clases de diagra­

mªs logaritmicos de equilibrio son presen­

tados: (1) diagrama pH vs Pe- (-Log e-) en

los cuales las diferentes especies para un 

sistema dado sen predominantes o estables, 

y (2) diagramas que describen la variaci.ón 

del :vH :� Pe - p2.ra las especies lÓnicas re­

la ti vas a unión soleccionado como re�eren 

cia� Estimados son presentados, para l3s 

constantes de equilibrio tanto como para -
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reacciones redox como para reacciones áci­

do-base en el diagrama o2(g)- H20(aq) has­

ta 375° e, obtenidos por el método basado

en el principio de corraspondencia de Criss 

y Cobble. Estos datos son ilustrados con 

diagramas Pe (pHt).

Diagramas potencial -pH para el sist� 

ma Cu-S-820 a 25, 100 y 200d e, calculados 

usando el principio de correspondencia pa­

ra las especies iónicas, son presentados -

por Kwók y Robins<20>
. Estos diagramas han

sido diseñados para la actividad unitaria 

de todas las especies y fueron usados para 

expli.car la precipitación térmica en térm!, 

nos termodinámicos� Ellos mostraron que la 

precipitación térmica es el resultado ind� 

pendiente de dos efectosi (1) Por el des -

plazamiento de los límites de equilibrio -

soluci6n-sólido hacia menores pH, a medida 

que incrementa la temperatura y (2) Por el 

cambio en pH de la soluci6n acuosa cuando 

la temperatura varía. El estudio cinético 

de la precipitación térmica es también 

b�evemente examina.do. 
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2.1.4. Método �Kho��ovski� .... Khodakovskiy, exi\ 

minando la dependencia con la temperatura 

del calor específico parcial molal de los 

iones en soluciones acuosas,encontró que 

esta puede ser expresada por la relaciónª 

Proximada de C 0 =��donde bes una cons -
p 

,.,_ 

tante que puede ser evaluada para cual -­

quier iÓn siempre y cuando CP sea conocido 

a una temperatura dada. Este m�todo tambim 

es basado en la escala nominal del hidrÓg§_ 
+ no que considera �P (H) = O a cualquier -

temperatura. 

Dyachkova y Khodakovskiy (2l) han cal-

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

para los sistemas S-H2o, Se-H
2

0 y Te-H20.

En el caso del sistema S-H2o, únicamente 4

iones de asu.f'"1·e 7 term:::>dinámicamente esta -

bles HSO�, so42, HS-Y s-
2 , en conjunto con

S y H2s, aparecen en los diagramas para �S

(sol�ción) = O.l M. La comparación de es -

tos diagramas con los presentados por Bie� 

nat y Robins uuestra gran diferencia prin­

cipalmente a los 300°c. Estas diferencias 

pueden ser únicamente debidas a los dos -

disti�tos ruétodos de extrapolación de da -
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tos ya que va.lo!"es :tnic:i.P}_es similares son

USA.dos en ambos c-��0s .. En el caso del sist& 

ma Se-·H
?

C's ha.sta 6 ior..es acuosos de sele -

nlo, ademáB del Se,. :ft.. s�. v , ¿ � � 

en los diagramas los cuales 
. d  <¡,--S( - ·')Ja os para L- e s0_1.t,_c1.on = 

HSeO""' apare�en 
:; 

han sj_do dihu-

10-6M ,, En el

caso del sistema Te-R20 hasta ocho 1on€s -

de telurios más Te, H2Te y varios ácidos

de telurio con i: Te (solución) = 10-7M.

Sergeyeva y I<hode.kov-skiy<22) han cal­

culado diagramas Eh-pH para el sistema As­

H
?.

O a 25, 100 y 200 ° c. Hasta siete iones 

acuosos de a�sénico, �as As í AsH� y varios 
:, 

ácidos solubles d� arsénico aparecen en --

los diagramas los cualGs fueron dibujados 

para 7-:As (solución) = l y 10-5M a cada 

temperatll!'a .. El estado estandard de Eh 

(S.E.H.) = O a todas las temperaturas es 

empleado. 

2.1.5. M§tcdo Qe Helg�.Q!l·- Este método es basado 

en-.la separación de car.tidades termodinámi 

cas en termines hipotéticos; electrostáti­

cos y �o-electrostáticosr. El ha derivado -

algunas ecuaciones que han sido programa -

das en computadoras y use.das en los cálcu-
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los de constantes de equilibrio de muchas 

de las especies hidrotermales y reacciones 

a altas temperaturas. Estos cálculos son 

presentados en tablas y diagramasC�3) 

2.2. Determinación de las Constantes de Estabilidad 

Una gran cantidad de información existe para 

la ionización de electrolitos en agua a temperat11 

ra ambiente. Al inicio del presente siglo se co -

menzó experimentos conducidos a obtener constan -

tes de lonización para electrolitos débiles en e­

quilibrio _con su pl'esión de vapor hasta tempera­

turas de los 300° Co Sin embargo, únicamente en 

las dos últimas décadas se han desarrollado méto­

dos para determinar constantes de ionización en 

soluciones acuosas en condiciones supercríticas. 

Discusión crítica de muchos de los métodos para� 

terminar constantes de ionización son incluídos -

en el volumen de Rossotti y Rossott1 <24) . Compil� 

ción de las constantes de ionización que han sido 

obtenidas directamente a partir de experimenta -­

ci6n son reportados por �arnes, Helgeson y -E�-­

ll1s(25). 
Los principales métodos experimentales emple� 

dos son a continuación discutidos. 
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2.2.1. Análisis Dir_�!Q.º- El método más obvio pa­

ra medir constantes de equilibrio es perm! 

tir al sistema alcanzar equilibrio y luego 

analisar la composiciÓú química de cada u­

na de las especies presentes. Desafortuns 

damente, la mayoría de los métodos analíti 

cos consisten en hacer reaccionar la espe­

cie a ser analisada con algún otro compue� 

to, p�1·turb-�d:> el equilj_brio que previamen­

te ha sido establecido. Sin embargo hay un 

número de métodos en los cuales la caneen 

tración de al menos algunas de las espe -­

cies presentes en solución pueden ser med! 

das sin perturbar el equilibrio. Estos mé­

todos son descritos a continuación. 

Análisis Rápido.- Según este análisis, 

puede ser posible usar mstodos analíticos 

convencionales para determinar la composi­

ción en equilibrio de un sistema, si es -­

que este se apa�ta del equilibrio lentameB 

te y si el procedimiento analítico puede -

ser realizado rápidamente. El primero y 

más completo estudio, hecho mediante análi 

sis químico, rué realizado por Niels Bje� 

rrun r s < 24) 'enn �� :�Hv-.:e\�t�-tla�c�ÍéSn de :com-ple :.
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jos de thiocianato de cromo. Estudio que 

fué realizado en el año 1914. 

E_§_pectrofotometxía.- La mayoría de -­

los sistemas sin ambargo, alcanzan equili­

brio rápidamente y separaci6n tal como la 

�ealizada por Bje�rum's no puede ser em -­

pleada. Algunas veces análisis espectromé­

tricos puede ser hecho en algunas de las -

especies en solución sin perturbar el equi 

libriou La principal dificultad, frecuente 

en este método, es que generalmente la ab­

sorción de los diferentes iones no son su­

ficientemente diferentes, de este modo su 

concentración no puede ser determinada 

cuantitativamente. Sin embargo, los compl� 

jos de plata con ion cianuro han sido esty 

diados usando este análisis cspectrofoto-

métrico <26> .

Solubilidad.- Otra posibilidad de u -

sar una técnica analítica directa es cuan 

do uno de los reactantes es una sal sólida. 

Si el sólido es permitido alcanzar equili­

brio con la soluci6n y separado por filtrª 

ciÓn 5 la concentración de iones en solu -­

ción es la misma que cuando ellos estuvie-
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ron en equilibrio con 1� sal. En muchos cª 

sos es posible analisa= uno o más de estos 

iones; y por tanto, dct€rminar algunas de 

las concentraciones experimentalm€nte. Por 

ejemplo, la solubilidad de la sal Ag2S04
fué medida por Lietzke (27) en ICNo3, �so4,

nrro3, HgS04 y V04S04, soluciones cuya re­

sistencia iónica rué de 0.1 a 4.o, y sobre 

rangos de temperatura de 25º e a 200° c.

Ex-tracción poi� solventes.- Otro méto­

do el cual puede ser usado cuando una de 

las especies es una molécula sin carga, es

extracción mediante solventes orgánicos.E� 

te método es·tá basado en la suposición que 

·mica.Eente las moléculas sin carga están -

presentes en la fase orgánica y que el e­

quilibrio entre las dos fasas, puede ser

usado para calcular sus concentraciones en

la fase acuosa.

Intercambio !Ónice.- Este método está 

íntimamente r6lacionado con la extracción 

por solventes y está basado en el uso de r� 

sinas sólidas de intercambio iÓnico. 

2.2.2. Mét242......Potenciométrico.- Este método es el 

más ampliamente aplicadc on la determina ... 
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- ,�ion. rte constantes ie equilj_brio -., dapende

del hecho que el pote.n,:::f.al de la celda e­

lectroquímica re�rersible � está directamen­

�8 r6lacionada con la ��tividad de los io­

nes irrvolucrados en la celda de reacción, 

por la ecuación de Nernst, La técnica gen� 

�al de medición ds las constantes de equi­

librio por el método potenciométrico es 

utilizar una celda electroquímica la cual tfá 

i-ie -tL.� electrodo reverslble a uno de los -

iones a ser estudiado y un electrodo de r� 

ferencia con un potencial fijo. 

2.2.3. Método de Conductibilidad.- La facilidad ·­

con que una solución iÓnica conduce elec -

trici�ad l depende de la concentración de -

los iones presentes en soluc�ón y, en me­

nor extensión de la naturaleza de los io -

nes. Si una de las especies en equilibrio 

es una molécula sin disociar o una sal d� 

bilmente soluble, la conductibilidad de la 

solución es una medida del número total de 

iones en solnción. Por tanto, en un siste­

ma suficiGntemente simple, medj_ciones de -

ló cond11cti bilidad p1.1eden suministrar to­

das las concGntraciones en equilibrio. Du-
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rante el periodo de 186; a 1910, Kholraush, 

Ostwald y Arrhenius usaron esta técnica p� 

ra determinar el proñucto iÓnico del agua, 

además de las constantes de disociación de

ácidos y bases débiles, y el producto de -

solubilidad de algunas salesº Muchas de e� 

tas mediciones son sorprendentemente exac­

tas y han sido verificadas mediante estu -

dios modernos usando técnicas, mucho más, 

sofisticadas. 
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CAPITULO III 

CONSIDER_ACIONES TEQRICAS 

Este capítulo cubre las consideraciones termodinámicas 

relacionadas con la presente investigac:i.ón. Métodos de cál­

culo de la energía libre de formación de Gibbs a temperatu­

ras mayores de 298° K, para sustancias inorgánicas
j 

son re­

visadas. Los métodos de Van 't Hoff, Cri.ss y Cobble (1964), 

Khodakovskiy (1968), de Bethune (1959), HelgGson (196?) y -

producto de solubilidad, para determinar !.-..GT en iones y e� 

pecies disueltas, a temperaturas sobre los 298° K, son exa­

minadas en detalle y comparadas. Métodos para estimar co� 

ficientes de actividad a temperatura ambiente y su extrapo­

lación a elevadas temperaturas son también revisados. 

3.1. Estimación de la Energía Libre de Giobs para Tem­
peraturas mayores de 298 ° K para Iones Inorgáni -
cos y Especies Disueltas 

Consideremos el caso que se desea conocer la 

energía lib�e de formaci6n de una determinada -­

reacción a una temperatura cualquiera T, cuando -

esta es conocida a 25° C. 

El cambio de energía libre estandard de una 

reacción puede ser facilmente computada a 25° C -

usando valores de la energía libre estandard de 

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

ra. Este cálculo puede ser computado de acuerdo a: 

AGº (25) = 1: a
1

° (25')
Productos 

! f}i O (25') 3.1 
ReaetantGs

donde !-.G0 (25) es el cambio de energía libre stan 

dard de una reacci6n a 25° e y o1 °(25) se refie­

re a la energía libre de cada especie participan­

te. Sin embargo, a cualquier otra temperatura,las 

cifras- de energía libre de las especies iónicas -

no son facilmente encontradas en la literatura -

técnica y el cambio de energía libre de las reac­

ciones consideradas no puede ser calculada de es­

ta manera. 

El cambio de energía libre estandard a 25° e 

puede también escribirse en la siguiente forma: 

:.60° (25) == L�H0 (25) - 1'(25) : L\S 0 (25) 3.2

donde . L.\Hº (25') y l.\8 ° (25) ·son los cambios de enta! 

pía y entropia estandards, respectivamente,a 25°C. 

A cualquier otra temperatura T, la ecuación 3.2 -

puede ser escrita en forma análoga. 

El cambio en energía libre e;tandard .l.\Gº de una -

reacción entre temperaturas de 25° e y Tes obte-

nida sustrayendo la ecuación 3.2 

c16n 3.3. 

de la ecua --

- 26



./ 

T 

f �a
p
º(T)dT == AH0 (T) - 6H0 (25) 

25 -
3.4 

donde 6 CP es el cambio de capacidad calorífica

parcial molal 

./ l\C
p
º(T)d 1n T =. ..6S 0 (T) -6.S 0 (25)

25 
-

la ecuación 3.3 menos ecuación 3.2 resulta 

� G º (T)- AGº (25)=r b.Hº (T)- �H0 (25)-T AS º (T)

+T(25)AS 0 (25)

arreglando la ecuaci6n 3.5 

en: 

-T A S º (T} - - (T) d 1n T - T AS0 (25)

3.7 

y r�em�lazando 3.7 y 3.� en la ecuaci6n 3.6

resulta en 

- .ll-S 0 (25) (T-T(25)) + /T ��p(T)dT-T
25 

J
T 

fi C
p
º(T)dlnT 

25 

Sustituyendo AT = T - T (25) 

JT � �p( T)dlnT
25 

/ T -6.C�(T)dT-T
25 

3.9 

3.10 

El cálculo deAGº a partir de la Gcuación 3.10,pª 

- 27



ra especies iÓnicas, es practicamente imposible -

Ya que los datos requeridos para calcular.6S.º(25) 

Y ..6.ep( T) (nominalmente el cambio de entropia y 

calor específico de los iones, respectivamente) -

son frecuentemente desconocidos, lo cual ha causi!_ 

do dificultad en los cálculos de equilibrio en 

sistemas iónicos a elevadas temperaturas incluyen 

do la extrapolación de diagramas potencial - pH. 

Si se asume que �OP(T) =O la ecuación 3.10 

se reduce a la simple forma 

� ( 6G 0 ) = -�S 0 (25) • �T 3.11

lo cual es. equivalente a la forma integrada de la 

ecuación de Van't Hoff asumiendo �Hº es constan­

te entre T (25) y T: 

l 
1 

) 
� G 0 (25)

= AH
º

(25> (T WT(25) + T(2J) 3.12 

La supó�ición que �CP :. · es ·cero puede sé:- é)oñctide• 

rada� como váli�a siempre y cuando CP=O para to -

das las especies participantes en la reacción o 

alternativamente (y más probable) que valores fi­

nitos de ep para los reactantas sean iguales al 

de los productos a todas las temperaturas. Helg� 

soJ23) y Lewis (lO) ha� demostrado que si la con -
·.

tribución del calor específico a el cambio de la 

energía libre es totalmente ignorada, cálculos de 

- 28



energía libre a elevadas temperaturas pueden ori­

ginar considerables errores para reaeciones cont� 

niendo iones acuosos. La consideración que el cam 

bio de calor específico es constante da resulta -

dos que concuerdan mejor con los valores experi -

mentalmente obtenidos. Sin embargo esto no es -

siempre válido. 

6.e ° K 3.13 
p= 

D. ( AGº )= - �S 0 (25) AT + K ( AT-TlnT/T(25))

3.1t,. 

Para el caso de especies no-iónicas·, i'a' SUPQ.

sición que· A l'.!p es constante (no necesariamente · 

cero) en el rango de temperaturas 25-300 ° C puede 

ofrecer resultados mas realísticos que la inco -­

rrecta consideración que � ep es igual a cero.

Sin embargo, para especies iónicas, Acp en gen�

ral no puede ser considerada constante en ese ran 

go de temperaturas. Ha sido observado que la mag­

nitud de �ep generalmente pasa a través de un m.!

nimo entre 50 y 100 ° e, transformandose a mayo -

res temperaturas, en una función menos dependien­

te con la temperatura. 

Es claro, por tanto que con el objetivo de -

obtener mejores üstimaios, la variación de la en­

tropia y entalpia con la temperatura, deben ser 
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consideradas. Cinco métodos que asumen esta cons! 

deración y que tiensn aplicación práctica son di� 

cutidos a continuación. 

3.1.1. Método de Criss Y Cobble.- Este método .. ha 

sido desarrollado por Criss y Cobble C28, 29 
30) 

, quienes definen la entropia absoluta 

del ión hidrógeno, S ºH+(2;), a 2,° C i -

gual a -;.o e.u •• Criss y Cobble han norlD!l. 

lizado los valores de entropia iónica a 

25º e, obtenidos de la literatura, a la 

escala absoluta usando la siguiente re1a -

ción 

donde s 0

25c1,abs) es la entropia absoluta

de la especie 1 a 25º e y Z es la carga 1.Q. 

nica (con signo) de i. Ellos, también han 

mostrado que la 6cuación 3.15 es válida P-ª. 

ra cualquier temperatura, T, de acuerdo a: 

S º
T(i,abs)=S º

T(i,conv)-S º
T(H+,abs)Z 3.16

el problema es por tanto relacionar 

S º
T(i ) abs) con s 0

2,Ci,abs).

Criss y Cobble han desarrollado la siguien 

te relación a la cual ellos llaman el prin 

cipio de Correspondencia de Entropías Ióni 
cas 
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La ecuación 3.17 está basada en el análi -

sis, realizado por Criss y Cobble, de la 

mayoría de datos experimentales disponi -­

bles en la literatura (la tabla 3.1 mues -

tra las constantes entrópicas de la ecua­

ción 3.17). Para cada temperatura, T, ellos 

encontraron únicamente un solo valor de 

S º

T(i,abs) y s 0

25
(i,abs).

Para el cálculo de va1ores�Gº

T a pa�

tir de la ecuación 3.10, usando el princi­

pio de correspondencia, es conveniente(s1-

guiendo a Criss y Cobble) usar las siguien 

tes ecuaciones: 

T 
S

º

(T) = 8 º

298 + f � 0
- d 1n T 3.18 

298 P 

S º (T) = S 0

298 + Cpº(Prom)f ln(T/298) 3.19
298 

reemplazando la ecuación de variación li­

n€al del principio de correspondencia en -

trópica para iones en la ecuación 3.20 re­

sulta; 

C � t e: a ( T) - S O 

2 í [ l. 00 - b ( T )] 3 • 21
p 298 ln(T/298) 
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t>c 

.25 

60 

100 

150 

200 

250 

300 

TABLA 3.1 

Reswaen de las Constantes Entrópicas de la Ecuación 3.17 

{Toaadas de las Referencias 28 1 29) 

.. 

i 
i 

Siaple 1 Hidraxi-Cationes Oxi-Aniones Aniones Aniones 
x- y OH- xo-

m 
XO (OH)-

11 
a(T) b{T) a{T) b(T) a(T) . b(T) a(T)n b(t) 
9.0 1.000 o.o 1.000 o .• o 1.000 o.o 1.000 

3.9 0.955 -5.1 0.969 l -1i...o 1.217 -13.5 1.380

10.3 0.876 -13.0 1.000 -31.0 1.1+76 -30.3 1.894

16.2 0.792 -21.3 o. 989 1 -ltó .lt- 1.687 -50.0 2.381

23.3 0.711 -30.2 0.981 -67.0 2.020 
t 

-10.0 2.960

0.630 -38.7 0.978 -86.; .90.0 3.530 29.9 2.320 

36.6 o.;t.-8 -lt-9.2 0.972 -106.0 2.618 -.- -.-

·-----

H
+ 

Entropia 
e.u

-,.o 

-2.5

2.0

6.5 1 

11.1 

16.1 

20.7 
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la cual puede ser reescrita cómo; 

3.22 

donde �(T) = a(T)/ln(T/298) y 

'f":) (T) = - [ 1.00 - b(T)] /ln(T/298)

los valores de �(T) y � (T) han sido eva­

laados por Criss y Cobble, para temperatu­

ras de 60, 100, 150 y 200° e (v€r tabla -

3.2). 

Utilizando �a ecuación 3.22 con los 

parámetros tabulados en tablas 3.1 y 3.2 y 

combinados con las capacidades caloríficas 

de sustancias puras, el valor promedio de 

la capacidad calorífica para una reacción 

dada sobre un determinado rango de tempers 

tura de 25 a T, puede ser evaluado hasta -

300 ° C,AGº (T) puede ser calculado, sobre 

el mismo rango de temperaturas, a partir -

de la siguiente expresión 

[T-TlnT/298] 

l 
25' 

El método de Criss y Cobble no consi­

de�a el efecto de la presión. Sobre los -
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T°c 

TABLA 3.2 

Resumen de las Constantes del Calor Bspecífice para la Ecuación 3.22 

(Tomadas de la Referencia 28) 

- ---------- --··· -----·�·-··· ------·----··-.. 71 + 

¡ Cationes Simple-Aniones Oxi-Aniones Hidroxi-Anione� H 
, - - -m ( )-m I T j 

__ 

x y OH xo xo
0 

OH e c
p 298

35 ·-0.41 1 -46 -0.28 1 -127 1.96 1 -122 -3.44 1 23 

100 i 46 -0.55 1 -58 o.oo 1 -138 2.24 1 -135 3.97 1 31 

150 

200 

! 46 -0.59 f -61 -0.03 1 -133 2.27 1 -143 3.95 1 33 
¡ 1 

50 -0.63 -65 -0.04 1 -145 2.53 l -152 4.24 1 35 
' ' 1 �-- _________ _.., ____________ -i, 
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100° e de temperatura cualquier sistema a-
mayor· 

cuoso debe estar a una presión/que la at-

mosférica, y por tanto, a elevadas tempers 

turas la ecuación 3�23 debe incluir el si­

guiente término 

Asociado con el cambio de presión hay 

también un cambio en el volumen parcial mQ

lal 

la expresión 3.25 integrada resulta en: 

.6, ( �G )p = �G ºp - �Gºp = �V0 (P1 - P0)
1 O 

3.26 

donde L.V0 es el cambio en el volumGn mo­

lal para una determinada reacción. La mayQ 

ría de los volúmenes iÓnicos parciales mo­

lales están en el ra�o de! 30 ml. mole-l

y aunque iones altamente cargados pueden -

tener valores mayores, puede ser concluído 

que el valor de �Vº para reacciones acuo-
+ sas iÓnicas están en el rango de - 100 ml. 

mole-1 •. utilizando la ecuación 3.26 con

P1 = 85 atm. (El cual es la presión de va-
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por del agua a 300° C.) y P
0 

= atm.,el va­

lor de � ( aG) resulta en aproximadamente 
+ - 200 cal (1 cal= 41.29 ml. atm.) P.or tan 

to, a temperaturas menores de 300 ° C ele­

fecto, de la presión d€l vapor del solven­

te acuoso, en �Gº (T) puede ser desprecia­

do. Debe ser indicado que 6.V0 (T) es, en, 

efecto, dependiente con la temperatura.Sin 

embargo, Criss y Cobble han estimado que 

¿1,V 0 (300) es únicamente 50%, a lo máximo, 

diferente de ��0 (25)'y por tanto los arg� 

mentes previamente discutidos aún son váli 

dos� 

3.1.2. Método de Khodakovskiy.- Este segundo mét2 

do rué sugerido por Khodakovskiy y colabo­

radores(3l,32,33), quienes señalaron como

primera aproximación, que hay una varia -­

ción linea� entre el calor específico ión! 

co molal parcial a presión constante, con 

la temperatu:ra 

Cº = bT 3.27 
p 

y, afortunadamente, ya que las curvas exp� 

rimentales muestran un máximo ó mínimo en­

tre 50 y 100º e, el mínimo error ocurre si 

b es determinado a partir de los valores -
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de CP (298). Otra ventaja para el cálculo 

de la constante a partir del calor especí­

fico a 25° Ces que estas cifras son las -

más confiables y son, algunas veces, dispQ 

nibles en la literatura. Khodakovskiy, ha 

probado la validez de la ecuación 3.27 cal 

cnlando las energías libres de algunos io­

nes o moléculas neutras vía ecuación 3.10 

y usando la siguiente ecuación empírica: 

log K = ! + D + CT 3.28 

Las discrepancias, con los valores experi­

mentales encontrados por Khodakovskiy son· 
pequeñas 

/y estan dentro de los límites de posible -

error debido a la extrapolación a partir -

de datos experimentales y debido a la natg 

raleza aproximativa representada por la e­

cuación 3.27. Para los iones cuya capaci -

dad calorífica parcial a 25° C no ha sido 

determinada experimentalmente, la ecuación 

general empírica derivada por Khodakovskiy 

puede ser usada: 

CP(298) = a - dZ - 2/3 x S 0 (298) 3.29 

donde S 0 (298) es la entropia parcial molal 

a 298º K, Z es la carga electrónica, 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 ecuac16n 3.29 la entrópia parcial m2, 

lal es también desconocida, sin embargo e1. 

tos valores pueden ser estimados a partir 

de una de las varias ecuaciones semi-empí­

ricas que pueden calcular la entropia para 

iones a 298° K; la selección de cualquira

de estas relaciones depende en la natural� 

za del ión. La entrópia parcial molal pue­

de ser computada utilizando la ecuación pª 

ra oxi-aniones desarrollada por Connick (34)

S 0 (298) � 43.5 - 46.5 (Z - 0.28n) 3.30 

donde Z tiene el mismo significado que en 

la ecuación 3.29 y n es el número de áto -

mos deo.�ígeno (excluyendo aqu�llos que fo� 

man parte de los grupos oxhidrilos).Alter-

nativam€nte, la ecuación de Couture 

ler (35) puede ser usada�

S 0 (298)= 40.2 + 3/2 RlnM -
2 108.8.Z _ 5•5xz

r 

3.31 

donde Mes el peso molecular del ión,R es 

la constante de los gases, Z y n tienen el 

mismo signifi�ado quG en la ecuación 3.30, 

y r es el radio efectivo iónico. Debido a 

- �a
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TABLA 3.3 

Constantes a y d de la Ecuación 3.29 

(Referencia, Kh0ddovsk1Y31, 32>•

iones 

Cationes 

Aniones libres de OxígenG 

Aniones Conteniento Oxígeno 

a 

50.8 

50.8 

so.o 

d 
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la simplicidad de la ecuación 3.30 y tam -

bién debido a la incertidumbre en los val� 

res a ser asignados a r  en la ecuación --

3.31 la ecuación anterior ha tenido mayor 

aceptación. 

Habiendo sido evaluado la constante b, 

la ecuación 3.27 puede ser directamente 

sustituida en la ecuación 3.10, la cual in

tegrada permite obten6r la siguiente expr� 

sión 

b. ( .AGº ) = .ó.T. AS 0 (25) + 

. � AT (T+T(25')) - T. b • .6.T. 3.32.

Diagramas potencial -pH calculados usando 

este método han sido exclusivamente usados 

hasta la fecha por los metalurgistas rusos. 

3.1.3. Método de Bethune.- Este tercer método es­

tá basado en el cálculo de la variación 

del potencial estandard Eº (T) de acuerdo 
·- . o 

a: � Eº (T)= -� •i-4\ (T)/nF=- / G º (T)/nF

3.33 

Si la celda seleccionada .es de tal forma 
;. - . 

que uno de sus componentes es el electrodo 

estandard de hidrógeno, entonces 

L.Eº (T) = Eº {T). Pethune y colaborado -­

res<36,37) han demostrado que si el ciclo 
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térmico es establecido de la siguiente fo� 

ma: 

metal (T1) ----- ---- L\E--- --- metal (T1)
1 J 

Electrodo(T1) Electrodo(T1)
• 1 

Electrodo(T1)1Electrolito(T1 )1 IElectrolito(T2)tE1ectrodo(T2)

en el cuál T1 es fijo y T2 varía, si el e­

lectrodo de la izquierda es el electrodo 

de referencia, entondes el potencial de la 

derecha es : 

Ellos han obtenido una expresión aproxima­

da para el valor del coeficiente térmico -

(dE/dT)th de acuerdo a:

(dE/dT)th = ..6.S 0/nF 

Esta suposición puede ser facilmente dGmo§_ 

trada que es eq,1ivalente a asumir .6. a 0 = O
p 

pára la reacción dada en la ecuación 3.35 

�S 0 es la variación en entropia para la 

reacción (en ausencia de un gradiente de 

temperatura) despues de convertir las en 
. - - � 

tropias de las especies iÓnicas, partici -

pan�es en la reacción, a la escala absolu­

tEt. de 

�dB - S
º ZA 3.36

donde SdB es la entropia iÓnica en la ese� 
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la absoluta de Fethune, Z es la carga ióni 

ca incluyendo su signo, y A que es una -­

constante para la cual Bethune considera -

4.48 Eº(T) puede finalmente ser transforma 

do en 6 Gº(T) por medio de la ecuación 3.33

3.1.4. Método de Helgeson.- Este cuarto método de 

cálculo de .6.G0 (T) es una aproximación tei 

rica desarrollada por Helgeson(3B) . Este

ha sido basado en que un ciclo isotérmico 

ha sido dividido en dos partes� (1) elec -

trostático, y (2) no electrostático.La con 

tribución de cada parte a el ciclo fué lu� 

go calculada antes de ser sumadas las dos 

partes para obtener la entropia total de 

reacción �Sº (T) como función de la tempe­

ratura para la disociación de el complejo 

iÓnico en sus componentes. La substitución 

de LS0 (T) en las ecuaciones termodinámi -

cas normales resultaron en ecuaciones que 

se pueden usar afín de determinar L'-�Gº (T), 

Log K(T) y 60P. Desafortunadamente estas 

ecuaciones son bastante complejas. Sin em­

bargo, bajo ciertas condiciones ellas pue­

den ser aproximadas como a continuación se 

indica: 
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6. G0 (T):6.H0 (T1 )-L\S 0 (T1 )x(T1-(Q/w)

[1-exp lexp (b+aT)-c+ T/Q}]) 3.37 

donde a= 0.01875, b = -12.74, e= exp

(b+a T1) � 7.84 x 10-4 a 25º e, g = 219, 

w � 1 + ac = 1.00322. Siempre y cuando 

�H0 (T
1

) y AS 0 {T1) sean negativas, la e -

cu.ación suministra resultados bastante ce!: 

canos a los valores experimentales hasta 

los 200° c. Los resultados no son muy bue­

nos si Ó.Hº (T1) es positivo y son aún peo­

res· si .6S0 (T1) es también positivo. No o�

tan te, para sis temas donde ambos, � Hº y _ 

A s0 , son.negativos es sorprendente que el 

método no haya sido aplicado para calcular 

�iagramas potencial- pH, en considerac16n 

de sus evidentes ventnjas sobre otros mét2 

dos ya que no es requerido estimar A cp. 

3.1.5. Método del Producto de Solubilidad.- Este 

método permite calcular la energía libre -

de formación de Gibbs en iones a partir de 

resultados experimentales de solubilidad. 

La solubilidad de una sustancia es su con­

centración en una solución saturada. Consi 

d?remos el caso general: 

M N - nM
+ + nN -m

-111 n - n 
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donde m y n son los coeficientes estequio­

métricos. La siguiente expresión puede ser 

facilmente demostrada (a partir de la def! 

nición de la constante de equilibrio) para 

esta reacción: 

3.39 

m>-\ º
M(T)+n>{º

N(T)-.t\°�
ln

Nn(T)

2.303 RT 

Si las actividades iónicas pueden ser asu­

midas iguales a las concentraciones ióni­

cas, entonces el término de la izquierda -

de la ecuación 3.39 es ellogar.llm:> del pro­

ducto de solubilidad. La ecuación 3.39 ha 

sido usada frecuentemente para obtener da­

tos termodinámicos. Extensivas tablas de -

solubilidad han sido compiladas por Seidell 

y Linke (39) 
y Levin y colaboradores <40> .1a

ecuación 3.39 puede ser aplicada teniendo 

en cuenta las siguientes restricciones: 

(1) Las sales disueltas deben estar compl§.

tamente disociadas1 y (2) los coeficientes 

de actividad de los iones deben ser consi­

derados como la unidad. 

Para el caso de sales insolubles es -
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tas restricciones son generalmente ciertas; 

sin embargo, no· todas las sales son insol� 

bles sobre el total rango de te�peratura 

considerado,: además los coeficientes de as_ 

tividad para el caso de soluciones satura­

das a diferentes temperaturas deben ser oh 

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 energía libre de Gibbs son bien 

conocidas. 

3.2. Comparación de Datos Determinados Experimentalmen 
t� con Valores Calculados, Usando los Diferentes 
Metodos Propuestos. 

Es evidentemente muy útil proba� la validez 

de los diferentes métodos propuestos- Muy poco -

trabajo ha sido hecho en este campo, con el fÍn 

de comparar los méritos de cada uno. 

Un estudio comparativo de los valores de 

A ( ) • ' - + $ -¿ �Gº T para la reaccion HS04 = H + 04 , calcu-

lados usando cinco diferentes métodos y valores -

experimentalmente determinados y reportados por 

Clark(25), son mostrados en la tabla 3.4. La en -

tropia absoluta de Bethune para el ión hidrógeno 

.rué usada en J.os cálculos de Be thune y el valor -
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TABLA 3.�

Comparación de Valores de � oº ( T) Determinados Experimentalllente para la 
reacción�;• H+ + S042 con Cifras Calculadas por los Diferentes M6t� 
dos Propuestos (Cal/mole). 

---

Teap j Experiment Criss y van•t Bethune Khodakovskiy Helgeson 
Cobble Hotr 

-·-------

60 3690 3770 3660 3660 3770 3730 

100 1 ;210 5290 lt-720 lt-720 524o 5120 

150 
1 

71;0 7290 6060 6060 7500 7280 

200 9720 10030 7390 7390 ·10220 10110 1 

25'0 1 12670 13150 8730 8731 13400 ll+Olt-7 

300 1 157lf<> 173;0 10070 10060 17olt-Q 20300 

- lt-6



15000 

10000 

o J­

LL
<]

5000 

o 

- fExperimentales
• • • <Criss;.Cebble y Khedakevskiy
o o o ·van' t Heff, de Bethune
• • • tHelgeson

100 200 

TEMPc
°

C) 

• 

30 0 

FIG. 3.1 COMPARACION DE VALORES OBTENIOOS EXPERIMENTALl'IENTE 

DE AG•(T) CON VALORES CALCULAOOS MEDIANTE DIFEREJ! 

TES ME'IDOOS. 
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reportado por Criss y Cobble fu� usado en los cá,! 

cul.os de Criss y Cobble. Los valores estimados -­

por este último método caen bastante cerca de la 

curva experim6ntal y sugieren que el uso de este 

método es bastante razonable para calcular valo -

res de 6Gº (T) o K(T) para reacciones electroquí­

micas en soluciones acuosas a elevadas temperatu­

ras. Los valores calculados usando la ecuación de 

Van•t Hoff son iguales a los valores obtenidos 

por el método de Bethune, confirmándose que ambos 

métodos son equivalentes. También estos dos méto­

dos muestran la mayor.desviación de los datos ex­

perimentales. Los métodos de Khodakovskiy y Criss 

y Cobble dan resultados bastante razonables y apa 

rentemente ambos pueden ser empleado� para deter­

minar la.energía libre de Gibbs hasta los 300° c. 

El método de Helgeson da resultados razonables -­

hasta los 200º C; pero para temperaturas mayores 

de los 250º e, el método muestra mucho error(has­

ta 29% a los 300° C). Ejemplos de cálculo de equi 

librio a elevadas temperaturas usand� los cinco 

diferentes m€todas son presentados en el apéndice 

I. 
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3.3. Coeficientes de Ac_gvidad 

LOS coeficientes de actividad suministran 

una medida de la desviación que sufren las solu -

ciones reales, de lo ideal. En solucionGs muy di­

luidas el principal efecto es el de atracción ig 

teriónica y la ecuación él.e:rivada por Debye-Huckel 

puede ser aplicada (para soluciones de resisten -

cia iÓnica menor que 0.001 molar) 

- log 11

1¡ 
AZ� I 2

- _l_+_a_'?
----p-, -I-1 ... 72-

1 

donde z1 es la carga de un determinado ión 1, e I

es la resistencia iónica. I es definido por la s! 

guiente expresión 

3.41 

donde mi es la concentración del ión i, A y B son 

constantes que son función de la temperatura y 

del solvente, y a1 es el ttdiámetro efectivo" del 

ión en solución. Los valores de A y B para el a -

gua, como solvente, hasta temperaturas de 60° C 

han sido cornpiJ.á.dás · po� Garrels y Christ (4l) , e­

llos también han tabulado cifras de a� para mu -

chos iónes. 

Para resistencias iónicas hasta de 0.5 molar 

la siguiente expresión empírica propuesta por Da­

vies(l+li-) puede ser utilizada: 

- l!-9



¡�12 
- log � i = AZ2 

( 172 - O. 2 I) 
l+ I 

En soluciones más concentradas el método de 

la "sal media" también descrita en detalle por 

Garrels y Clu-ist, puede ser de mayor aplicación. 

Para esta tesis, en lugar de usar valores e� 

perimentales para los coeficientes medios de act1 

vidad para sales disueltas, los cuales muchas ve­

ces no son facilmente disponibles en la literatu­

ra técnica, la siguiente fórmula empírica, válida 

hasta una resistencia iÓnica de seis (y para 25°C) 

rué utilizada (42 '; 

Los valores de B con f ( f es una constan te 

en la ecuac16n de Debye-Huckel y está relacionada 

a la distancia mínima de los iones en soluc16n y 

es numéricamente igual a 1.0 kg �2 mole-�2)1gual

a uno ha sido tabulada en la referencia 42. Para 

el caso del anión HS04 la siguiente expresión tag 

bien usada por Kwok y Rob1ns <43) ha sido utilizs 

da 

-1og OH+ fso4
J'HSO� 

- 50



para coeficientes de actividad de Amonia en agua 

a 25° C la siguiente expresión tomada de Butler (l;l+)

:rué seguida: 

log o·'HN = 0.12 I 
3 

Los coeficientes de actividad cambian apre -

ciablemente con la temperatura, y varios métodos 

han sido desarrollados para su estimación. En es­

ta tesis, la ecuación sugerida por Cobble (30) rué 

utilizada: 
,C' Tl log �+ -

donde r!1 y. r ;' son los coeficientes medios de -

actividad a T1 T
0 

oC,. respectivamente. Así, si

1) 25 es conocida u' T¡ puede ser estimada hasta
! , ! T 

los 250° C. El término Ai' es considerado como 

el parámetro más dependiente en la temperatura y 

ha sido tabulado por Cobble sobre el rango de tem 

peraturas de 25-250° c.

Los coeficientes de Actividad también varían 

con la presión. Cobble ha mostrado que un cambio 

en la presión hasta de <85 atm (presión que es 

equivalente a la presión de vapor de saturaci6n -

para temperaturas no mayores de 300° C) afectan 

�en 1%; y por tanto el efecto de la presión en 

los coeficientes de actividad pueden ser despre 
ciados hasta los �00 ° c._, 

- �,
.,,_



CAPIW-tQ . .ll

Este capítulo está relacionado con el planteamiento y 

solución de las ecuaciones que describGn el equilibrio en 

soluciones 1Ónicas. 

Desde que el agua destilada tiene que ser usada en la 

preparación de soluciones, en la parte experimental de est.a 

tesis, rué necesario comprender su comportamiento en equil! 

brio cuando es expuesta a la atmósfera. Este punto es cu -­

bierto en la segunda parte de este cap!tu1o. 

La solución de este tipo de problemas de equilibrio -­

permite la evaluación de la distribución de especies en un 

sistema dado. La formulación, con la excepción de la condi­

ción de electroneutralidad, es esencialmente similar al trª 

tamiento de sistemas no electrolíticos d�nde las ecuaciones 

(balances molar o de masas) que expresan conservación de -

los componentes, y las constantes de equilibrio que relaciQ. 

nan las actividades de las especies, pueden ser planteadas 

para un sistema dado. Desde que datos experimentales para 
-no son

los coeficientes de actividadifacil.mentE accesibles, méto -

dos para su estimación son esc11¡1ciales para el éxito de esta · 

técnica. Este método ha sido aplicado al sistGma Ni-NH3-s04

-�O para estimar la dist:iibución de especies en aquili.brio

y por tanto calcular el pH del sistema evaluado.
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4.1. Enfogue_del Proble� 

La resolución, de un problema dado de equil! 

brio, consiste de un determinado número de etapas. 

(1) Todas las especies posibles, presentes -

en el sistema deben ser establecidas y las ecua -

ciones químicas que rGpresenten equilibrio, inde­

pendientes entre si, deben ser formuladas. 

(2) Las constantes de equilibrio que relaciQ

nan las actividades de las diferentes especies -­

presentes deben ser obtenidas. Además los coefi -

cientes de actividad relacionando actividades y -

concentraciones 1e las especies deben ser obteni­

das o estimadas mediante métodos confiables. 

(3) Balance de Moles (o masa) dehen ser for­

mulados para los componentes químicos presentes. 

GEneralmEnte las concentraciones analíticas de e� 

tos componentes es conocida sea mediante analísis 

químico o a partir de la composición inicial del 

sistema. 

(4) Balance de carga expr6sando electroneutra

lidad del sistema debe ser establecido. 

(5) En general, el sistema de n ecuacion€s -

independientes debe también contener n incognitas. 

Frecuentemente las ecuacj.ones resultan tes que de­

ben ser resueltas son nelineales y una técnica nú 



mérica iterativa es requerida, También en lo p�si 

ble, reducción de las ecuaciones a ser resueltas 

numéricamente, debe ser sxaminado. 

4.2. �dicio_n�,liJ_Cálcu!_o del pH sl,�L,Agua_ .Q_es tilqg_ª-

La condición de neutralidad del agua (defin.!, 
. 

+ da por la igual concentración de ionos · H y io -

nes OH •. ) resulta en que el pH del agua pura, a --

250 e, deba ser igual a 7; pero en la práctica el 

agua destilada es reportada ser ligeramente áci­

da (raénor que 7). Desde que el agua destilada ti� 

ne que ser usada para preparar las soluciones de 

prueba cuyos pH deben ser medidos (tanto a tempe­

ratura ambiente como a elevadas temperaturas) en 

la parte experimental del presente trabajo (�ap!­

tulo 6), fué propuesto investigar las razones y -

posibles efectos de este menor que r.ormal pH ob­

servado en el agua destilada. 

Hay diferentes efectos los cuales pueden pa� 

ticipar en este comportamiento: 

(1) Debido a la gran diferencia en resisten­

cia entre la solución buffer para calibrar el me­

dido� de pH (pH 7 ó 6) y el agua destilada. Una 

solución buffer del National Bureau of Standards 

tiene una resistencia 1Ónica de O.lo, en tanto -

que el agua destilada tiene una resistencia ióniea 
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de aproximadamente 10-6• Muchos medidores da pH -

tienen una pequ€ña fuente de corriente fluyente; 

de este modo, una gran resistencia ohmica puede -

generarse entre el electrodo d€ vídrio y el elec­

trodo de referencia sumergidos en el agua destil� 

da. Este ef€cto puede reflejarse como unidades de 

pH en la escala del medidor. Sin embargo, la imp� 

dancia de entrada, específicamente del medidor �·� 

usado en el transcurso de la presente investiga -

ción, es del orden de los 1012 ohms por voltio, -

por lo tanto esta fuente de error es eliminada. 

(2) Otro efecto el cual debe ser analizado -

es la saturación del agua destilada con co2• Ob -

servaciones han demostrado quo el agua puede di -

solver el CO
¿ 

gaseoso en cantidades cercanas a.l 

equilibrio con la presión parcial de co
2 

en el ai 

re. El co2contenido en la atmósfera se disuelve

en agua y las siguientes 4 reacciones en equili -

brio deben ser consideradasi 

co2 (g)
+ �º(aq)

H2C03(aq)

Hco3(aq) 

H20 (aq)

= H2co3 (aq)
+ HCO-= H (aq)

+
3 (aq) 

+ 
= H (aq)

+ 
-2 C03 {aq)

-

+ -

H (aq) + OH (aq) 

4.1 

4.2 

4.3 

4.4 
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Los valores numéricos de las constantes de -

equilibrio a 2�º e son: 

4.ó

4.8 

En este sistema las especies de importancia son 

el C02(g); �co3(aq); H
+ (aq); co3

2(aq); OH-(aq);y

�O(aq). La actividad del agua puede ser consid� 

rada como la unidad; ya que la solución puede ser 

considerada como diluída. 

Para la condición de electroneutralidad (la 

suma de las cargas negativas de los iones debe -

exactamente balancear la suma de las cargas posi­

tivas de los cationes). La siguiente ecuación pu2 

de ser plant�ada: 

r +1 ' - . loH-1._, 1..H J = l HCO 3 j + \. 
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La presión del co2 en la atmósfera es Ico2 =

10-3•5 atm., ya que esta presión �s la que está -

en �quilibrio con el agua destilada. Por tanto, -

cinco ecuaciones y cinco incognitas describen al 

sistema, pero ya que las ecuaciones 4.5-4.8 astan 

escritas en términos de las actividades y la ecus 

ción 4.9 en término de molaridad, una solución al 

problema es únicamente válida si todos los coefi­

cientes de actividad son asULlidos ser la unidad, 

por ejemplo LH+} = aH+ etc. El sistema puede -

ser, por tanto, re1ucido a la siguiente ecuaei6n 

cúbica 

tHJ3 - (c1 + c3) tH+J - 2c1c2 = O 4.10 

donde los valores de las constantes, arriba in -

cluidas son: 

e K = 10-10.30
2 = HC0-

3 

e K _ 10-14.00 3 = H20 -

un método de solución a esta ecuación es por el zoo 

todo de Newton <45) . El programa de computadora,e� 

crito en lenguaje básico, es incluido en el apén­

dice II, y el resultado es; 
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LH+ ) - 2.068 X 10-6

L HC03} = 2.063 X 10-6

t C032} - 5.000 X 10-ll

LoH-}
- 4�836 X io-9

pH - 5.6845

Resistencia IÓnica=2.0679 X 10-6

Consideremos ahora el error involucrad� en 

asumi:::- "6\ = 1, lo s iguie.nte pu€de s�r notado� J,a 

resistencia i6nica de la soluci6n es 2.07 x 10-6

y este valor está clarament6 en el rango, donde -

el método de Debye-Hückel puede ser utilizado, el 

cual da los.siguientes coeficientes de actividad� 

-rH+ =l�H- = l'Hco
3

= 0.998 Y parai�032 = 0.993.

Estos coeficientes son lo suficientemente cerca -

nos a la unidad de forma tal que el error resul -

tante de despreciar estos es muy peq1eño; pero,de 

todos oodos el problema fué resuelto de nuevo con 

siderando estos coeficientes. Su inclusión no a -

fecta los resultados al menos hasta dos lugar€s 

decimales (el medidor de pH usado, lee valores de 

pH únicamente hasta dos lugares decimales). Estos 

valores teóricos concuerdan bastante bién con el 

valor experimental de 5�69 y po� tanto el argumog 

to planteado puede ser usado en explicar la aci -

des del agua destilada. 
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4.3� Predicción de los Valor€s del pH y Distribución -
de Esp6_cies 0n el Sistema Ni--so4-H

2
0 a Temperatu-

ra AmJ2_ient(; (2.íº .. 91 ________ -·--·-----·---

Una sal constituida de una base debil y una 

acides fuerte� tal como el sulfato de niquel, pr� 

duc€ i.:na solución de pH ácido cuando es disuelta 

en agua; ya que los cationes de la base debil 

reacci0nan con las moléculas de agua para produ -

ci1· moles de la base debil y protones que le dan 

el caráctGr ácido a las soluciones. 

Para calcülar el pH de la solución salina es 

necesario tener en cuenta todas las relaciones PQ. 

sible, las cuales son� 

(1) Las ecuacion€s de actividad/constant�s -

d "1-f b . e eqai "'- rio. 

(2) La expresión de neutralidad eléctrica de

la solución. 

(3) Balances de masa, que expresan conserva­

ción de las substancj_as añadidas a la solución. 

En el caso particular de la disolución del 

sulfato de niquel, a 25º e, en agua las siguien -

tes reacciones toman J_agar: 

H20 = H+ + OH- loo-
o 

K1 =-14.oo 4.11 

HS04 - H+ + SC,42 log � = - 1.97 4.12 

Ni+2 + + H+ log K3 = - 9.67 � .. 3 -1- H
2

0 = NiOH - .. ..L 

NiS04 = Ni+2 + -2S04 log Ki+ = - 2.27 l1-.14 
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Las Gxpresiones de equilibrio que deben ser sati�

féchas son.; 

·)°iJ+ . a1H- . l_ H
+
i · '\_ OH .. j = K1 

4.15 

"\., H+ • -� -2'1S04 
-:("\HS0-0 4 

1 H+l • lso-2"'
• \. j -�)

lHS04j 

l NiOH+ � • l H+_� 

lNi+2 j 

= IS 4.16 

4.17 

4.18 

La condición de neutralidad eléctrica de solución, 

requiere que: 

2 tNi+2j+lH
+

}+LNiOH1= 2lSOi;2.\+LoHJ+lHS04) lt-.19 

y para la conservación del N1SO añadido: 

Niquel total= N = lNi+2J+lNiOH+j+lNiSOtJ 4.20 

Sulfato total = N == l.so42J+LHsoi;J+LN1S045 4.21 

Para el cálculo de los coeficientes de acti­

vidad, la resistencia iónica debe ser estimada; -

por tanto un cálculo aproximado puede ser realiz� 

do. Asumiendo qu6 todos los coeficientes de acti­

vidad son iguales a la unidad, el sistema puede -

ser reducido a las siguientes 3 ecuaciones: 
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4.22 

[N1+2J + K3 lN1+2J 
+ 

lN1 +21 t sot;.2J 
- N o 

lH
+

� K4 
4.23 

t so42} +

\ H)\_So�?J \_Ni +23 t S042 ( 
- N= ·º+ · 

K4 
4.2lt-

Estas tres ecuaciones pueden aún ser reduci­

das a una, pero la expresión se vuelve muy com -

pleja. Este sistema de ttes 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, escrit�, en lenguaje básico son mo� 

trados en el apéndice III. Con estos valores pre­

liminares de las concentraciones, la resistencia 

iÓnica y los coeficientes de activj_dad pueden se;r 

calculados� usando estas ci�ras, las constant0s 

de concentración-equilibrio fueron determinadas -

(por ejemplo� iq = K1/ ( J�-:- . 1f 0H- ), etc) .Final -

mento el sistema fue calculado otra vez usando 

los nuevos valores de Kf. 
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La tabla l+.l mues·tra los valores de coeficien 

tes de actividad calculados, la distribución de -

especies para este sistema y los valores predeci­

dos de pH asumiendo que los co€ficientes de acti­

vidad son unitarios y también usando los estima -

dos. Puede verse que la cantidad de NiS04 que pe�

manece sin disociar es bastante alta, comparada 

con las concentraciones de las especies iónicas -

en equilibrio, manteniéndose de este modo, la re­

sistencia iÓnica a niveles relativamente bajos, -

aún cuando la concentración total de Ni es tan al 

ta como uno molar. Valores exp€rimentales de pH, 

medidos, concuerdan bastante bi€n con los predec1 

dos, y también son mostradns en la tabla 4.1 para 

poderlos comparar. 

La disolución de co
2 

fué CQnsidhrada en el 

sistema Ni-so4-�o. El sistema de ecuaciones a -

ser �esueltas se vuelve bastante compl�jo.Sin em­

bargo, su resolución resulta en valores de pH ba� 

tante cercanos a los valores predecidos sin in -

cluir las r€accion6s de disolución del co
2

.De es­

te modo se puede concluir que �1 efecto de la di­

solución del co
2 

en el pH es bastante pequeño y

es preferiblemente controlado por la presGncia de 

otras especies predominantes en el sistema acuoso. 
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1 

1 

1 

i 
l 
! 

TABLA 4.1 

Coeficientes de Actividad y Distribución de Especies a 
Temperatura Ambiente para el Sistema Ni - S04 - H2o 

Niquel, conc molar 1.0 o.; 0.1 

. -

Coeficiente de Activida4es ' 

10 s0-2
4 0.1890 0.2305 o.31t68

f H+ o.8457 0.8322 0.8351+

� NiS04 0.2095 0.21+82 0.3581+ 

0 N1+2 0.2323 0.2673 0.3705 

°"61HSO-. 1.3027 1.1838 1.0281+ 

'(\NiOH+ o.7101t 0.7296 o.781t1

Resistencia Iónica 0.2826 0.1968 0.0826 

Distribución de Especies 

Ni+2 0.11+32 0.0909 0.0311 

H+ 2.409 E-A 2.llt-9 E-6 1.598 E-6 
1

SO Ni 4 o.8568 o.1+091 0.0689

NiOH+ 6.355 E-6 5.097 E-6 2.895 B-6 

so-2
4 0.1432 0.0909 0.0311 

HSO-
l+

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 (6'1= 1) 5.85 5.86 5.91 

pH Predecido cb'
1

,1: 1> 5.69 5.75 5.87 

pH Medid.o ;.86 5.98· 6.08 
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4.4. Predicción de Valores de pH y Distribución de Es­
pecies en el Sistema Ni-NH3-so4-H

2
O a Temperatura

Ambiente 

La adición de Amonio a soluciones que conti� 

nen iónes de niquel resultan en la formación de -

aminas de niquel como a continuaciÓh se indica: 

N. +2 J. +

Ni(NH3)+2 
+

+2 Ni(NH3)2 +

Ni(NH3);2 +

Ni(NH3)42
+

Ni(NH3)52 +

NH3 = Ni(NH3 )
+2.

NH3 = Ni(NH3);2

NH3 - Ni(NH ) +2
3 3 

NH3 - Ni(NH3)42

NH3 = Ni(NH3)52

+2NH3 = Ni(NH3)6

lo� K
2. 4 4. 25 

2.29 4.26 

1.78 4.27 

1.24 4.28 

0.79 4.29 

0.07 4.30 

Además el equilibrio entre la amonia y el í6n amQ

nium tiene que ser considerado igualmente que las 

ecuaciones previamente estudiadas en el sistema -

NH
+ 

4 
NH ++OH-4 

9.25 

-4.75

H20 = H+ 
+ OH- -14.oo 4.11 

- + -2 4 HSO 4 H + S04 -1.97 .12

Ni+2+H
2

O = NiOH+ + H+ -9-67 4.13 

NiS04 = Ni+2 + S042 -2.27 4.14 

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 (aún cuando la solución no sea muy diluida)r� 

- 64



suelta en un sistema de dieciseis incognitas y dQ 
Cuatro ecunciohos 

ce ecuaciones/adicionales son obtenidas a partir

de la concentración total molal del sulfato, ni -

quel y amonia en el sistema y de la condición de 

neutralidad de la solución electrolítica. Usando 

las mismas suposiciones que fueron utilizadas en 

( 
+2 el sistema Ni-S04-H20 por ejemplo Ni =.ªw!2 etc)

las dieciseis ecuaciones pueden ser reducidas a 

cuatro ecuaciones no lineales. Las ecuaciones rQ 

sultantes, lo mismo que las derivadas respectivas 

a ser usadas en el esquema de Newton-Raphson para 

su solución·y el programa de computadora escrito · 

en básico, son presentados en el apéndice r:v. De� 

de que datos para coeficientes de actividad no 

son facilmente accesibles para el niquel y las 

arbtna�, fué asumido que ))¡1+2 = 01a(NH3 )
+2

,y los

demás complejos iÓnicos fueron estiaados por el -

"Método de la Sal Media". La tabla 4.2 muestra -­

los coeficientes de actividad, las constantes de 

concentración-equilibrio y los valores de pH est! 

mados. 

Con el objeto de probar las ecuaciones pro -

puestas, que describen el sistema en equilibrio, 

una serie de soluciones acuosas fueron preparadas 

manteniéndose la r0lación molar del (NH4) S04 a 
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NiS04 constante e igual a cuatro. La relación mo­

lar del amonio (del hidróxido de amonio) a la con 

centración de niquel fué taobién mantenida. aons -

tante e igual a dos. La concentración total de n! 

quel fue entonces variada entre 0.01 M y 0.1 M.El 

pH prcdecido para estas soluciones son comparados 

con los valores medidos y estos resultados son 

prGsentados en forma tabulada en la tabla 4.2. La 

comparación es mostrada en la figura 4.1. Los re­

sultados concuerdan muy bien, y muestran la misma 

tendencia a medida que el niquel total €S incre -

menta�o. 
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TABL.t l+.2

Coeficientes 4e ictividad 1 Distr1buc16n de lapec1•• a Taperatura 
Jabiente para el Sistna 11 - 63 - SO

i+ 
- �O

11 Tot o.e1 0.02 o.oa. o.06, �-.•. · · o.os . 0.10 

Dt.. !et 0.10 �.20 o.a.o º·'° o.so 1.00 
. .  

so.._ tet o.o� 0.10 0.20 ó.30 o.lto o.so

Resiat.Iéniea o.1i.2 :,· 0.286 0.5'76 0.867 -1.1�8 1."8 

Coet.•• AetiT • 

. o' so·2 0.272 0.188 0.120 ó.088 º·°'ª o�o9t,

í' ¡+
0.829 o.aa.-7 0.927 1.0lto 1.183 1.35'7 

. . 

o'111ao.._

. .  

o.a.1 0.31 0.27 e 0.23 · 0.20 .o.1a-
�11 0.618 0.5'12 0.607 

·. , 

0.603 0.5'89 0.5'96 '; 

flUIC\ 1.108 .1.308 1.1()6 �-.l<>lt ·_ . 2.5'16 ··291t9
·; . . ., 

�liOB+
o.71t-9 0.710 º·'ª' 0.695' o.711t- o.?lt<)

�mft.OB 
. .  

o.71to o.686 0.632· o.602 o.�83 o.�69

�n.. 
,·

. o.71t-j 0.695' o.6lt6 0.620 o.6oj 0 •. 5'96

�63 1.oa.o 1.082 1.173 1.271 1.377 1.le-92
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TABLA 4.2 (Cont) 

1 

i 

1 

j 

1 

Coeficientes. de Actividad y Distribución de Especies a 
Temperatura Ambiente par� el Sistema Ni-�·S04-�0

D1stribuc1Óa 
de Espeeies 

(aol/11t) 

N1
+
2 1 8.9;2 1-4 l.Q52 1-3 1.1,11-3 1.288 1-3 1.lt-10 1.3 1.5211-3

RH3 11+.278 1-3 6.034 E-3 ?.661+ E•3 8.31+6 B-3 8.lto2 1-3 8.ltoo 1-3

H
+ - l 9.162 E-9 1.1311-8 1.383 E-8 1.513 1-3 1.591 E-8 1.,811-8

so·2lt 
HSO-. lt 

�

OH-

1 0.04? o.091t-

l 8.173 1-9 1.197 B-8 
1 o.oso 0.160 

1.;78 1-6 1.220 1-6 

0.189 0.284 

1.575 1-8 1.752 1-8 

0.320 o.lt-So

8.497 1-7 ,.169 1-7 

NiOH+ 2.089 i-5 l.692 1-5 1.709 E-5 1.515 E-5

RH40H 15.9051-3 9.3i.6 1-3 O.Oli.6 0.018 

Ni(NH3)+2 1 2.77lt 1-3 a..706 E-3 7.208 1-3 9.366 1-3 

Ri(NH )
+2

3 2 ¡ 2.lt-23 E-3 5.934 1-3 0.013 0.019 

N1(NH )
+2

3 3 
l 6.5�1 E-lt 2.312 1-3 6.866 1-3 0.012 

o.3ao o.1t7;

1.785 �-8 1.762 B-8 

o.640 o.800

a..ltlt-8 1-7 3.398 1-7 

1.311 E-5 1.2111-5 

0.020 0.022 

0.011 0.013 

0.026 0.032 

0.018 0.024 
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-1 -Distribució�T---
1 de Especies 
l (mol/lit) 

Ni (NH3 )4
2 1

Ni(�) 52 1 

Ni(NH )
+2

3 6 

N1S04 

pH Predecido l 

pH Predeci•o 1 

pH Medido ! 

----·· 

.;.092 1-5 2.5,98 B-lt-

l.l+o6 1-6 1.036 E-5' 

7.1+o2 E-9 7.868 1-7 

3.180 1-3 5.709 E-3 

8.09 7.98 

8.12 8.02 

8.3? 8.27 

. ·-- - ·  --··- -·-· ---·----- ... -·· --�---· . . . --·-·--·-·- � 

1.071+ 1-3 2.218 E-3 3.605 B-3 ·5.118 1-3

5.965 B-5 1.437 J-4 2.578 B-1+ 3.9211-lt-

6.310 1-7 1.771+ 1-6 3 .513 B-6 5.724- 1-6 

0.011 0.016 0.020· 0.02s 

7.85 7.76 7.68 7.63 

7.89 7.80 7.73 7.67 

8.11+- 8.06 8.01 7.95 
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FIG. 4.1 COMPARACION DE VAL0RES EXPERIMENTALES DE pH CON VALQ. 
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CAPITULO V 
-------

ESTUDIO TERIDDINAMICO DEL SISTEMA Ni-NH
3

-so
t¡.

-H
2
0 A ELEV.AvAS 

TEMPERATURAS 
-------------------------

Cifras del Log Ka diferentes tenperaturas para las -­

reacciones participantes en el sist€ma Ni-NH�-so4-H
2
0 fue -

..., 

ron calculados por el Principio d€ Correspondencia de Criss 

Y Cobble, con excepción de las �eacciones 4.11, 4.12 y 4.32, 

para las cual€s los datos experimentales a elevadas tempc.r,a 

turas fueron obtenidas de la referencia 26. La tabla 5.1 -­

muestra un listado de los datos termodinámicos a 25º e, con 

siderados en la extrapolación. La información para las dif� 

rentes amino-complejos fueron obtenidos de la referencia 46, 

y para las otras especies, N.B.S. Thermodynamic Propér --­

ties ( 47) fue usada. La tabla 5'. 2 muestra AGº, �Hº , t::i.s0 y -­

Log Ka 25º C para la formación de compl€jos de niquel y -

las otras reacci0nes participantes, que fueron calculados -

de los valores, disponibles para los diferentes iones y �om

puest�s, tabulados en la tabla 5.1. Las cifras del calor e� 

peoíficoestandard, promediadas sobre los rangos de temperª 

tura indicados, son resumidos en la tabJ_a 5.3. Estos valo -

res para el caso de las aminas fueron estimados consideran­

do que ellas se comportan en forma semejante a cationes di­

valentes, en tanto que e¡ calor Gspecífi�o del NH3(aq) t'u&

aproximado con el del NH
3 

(gas) (esta suposición ha sido as.!:! 
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T.lBLA 5.1 

Datos Teraodiná•1cos Medidos 

t1e1pantes en las Reacciones 

Bapecies �G
0 (25) 

cal/aol 

N1(NH3 )
+2 -21130.9

Ni(NB ) +2
3 2 

-30609.8

1'1(NH )+2

3 3 -39397.9

N1(�)�2 -1+71+lt-7.8

Ni(NH )
+2

3 5 -�97.5

Ni(NH )
+2

3 6 -61365.1

NH3 -6370.0

H
+

o. 

w( -19000.0

111•2 -10900.0

�o -56688.o

NiOH
+

-5'1+1tOO • o

N1S01t
-192000.0

so-2
l+ -177970.0

para las Diferentes Especies Pa� 

del Sistema Ni - NH3 - S0
4-

- H
2
0

··- -----------···----1

t:::,. s0 <25) b. H°(2�

cal/mol-deg cal/mol
-----�-- - ·--------··- - ----··----- · - ··-

-5.0 -36230

19.72 -59130

39.04 -82950

60.51 -105390

80.1t7 -127680

92.31+ -1514o0

26.30 -19320

o. o 

26.97 -31740

-30.ao -12900

16.71 -68315

-17.00 -68800

-1+-.30 --226900 

-l+.80 -217320

� �(25) 

cal/mol�deg 
···--··. -· --··-·----, 

-15.00
9.72

29.04

50.51

70.lf.7

82.34-

26.30 

-5.00

21.97 

-l+-0.80

16.71

-22.00
1 

-4.30

ll+.80 
1 

1 
·-- ------ ---·--· -- ----



TABLA 5.2 

Datos Termodiúücos para la Formación de los Coaplejos 

de-Niquel y de Otras Reacciones Participante� en el 

Sistema Ni - NH3 - so4 - �o

-----·------

Reacción D. oº (25) 

cal/mol 

-- --�----•·-r·--•-•--·- ---···- -OM•••·-·-·--·--·--·- . 

�ff (25) 

cal/mol 

¡_�S0 (25)

cal/mol-deg 

log K 

1--------+-------·-·-·--·--··--------. , ... - -----··--- ___________ .. __________ .. -----··-·--· 

1 
i. 

lt.25 

lt.26 

lt.27 

1t.28 

-3860.9

-3108.9

· · -21+-18.1

-1679.9

-1079.7

-97-55

-12630.0

13188.0

-lt-010

-3580

-4500

-3120

-2970

-l+4oo

-121+-20

12415

-0.5

-1.58

-6.98

-1+-. 83

-6.34

-11+.43

0.67 

-2.91

2.84 

2.29 

0.79 

0.072 

-9.67

1 

1 
1 

l+.29 

1+-.30 

1+-.31 

1+-.13 

l+.llt 3130.0 -3320 -21. ?O -2.27 1
---------·-· ------- ---- ·-------·--·- ------- ___ .. _ _  --· ·····-------. 
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·I

TABLA 5.3 

Valores Promedios de las Capacidades Parciales Mo-

lares a Diferentes Rangos de Temperatura.

,Especies �cJ� ACJ½? 6cJ�º
ÁC*? 1 

Ni(lffi )+2

3 l+l 5lt 55 59 

tli(NH )
+2

3 31 l+-1 l+O ltJ.t. 

Ni(NH ) +2 30 29 32
1 ·23 i 

3 3 
. 1 

Ni(NH ) +2 llt- 18 16 18 3 4 
Ni(NH )+2

3 5 6 7 4 6 

Ni(63)6
2 1.2 0.7 -2.6 -1.9

NH3 8.6 8.8 9.0 9.1

H+
23 31 33 35 

N( 26 31+ 33 36 

N1+2 52 68 70 76 

�o 18 18 18 18 

RiOH+
ltlt- 58 59 61t-'

NiS0
1t, 33.2 33.1+ 33.7 33.9 

s0-2
1+ -99 -108 -105 -111+-



mida por Lewis (4B) en la extrapolación del Log K para la
, + + reaccion NH4 = H + NH3, encontrando él muy buena aproxima-

ción entre los valores extrapolados y datos experimentales 

reportados en la literatura). Los valores del calor ospecí­

fico del NiS04(c) fueron asignados al NiS04 (aq).

La dependencia de Lag K, con la t€raperatura puede ser 

expresada en la siguiente fórmula: 

Log K = t + 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 

mínimos cuadrados a fín de optimizar los valores A, By C -

que apar�cen en la ecuación 5.1 (El programa de Computado 

ra utilizado es mostrado en el apéndice t). Usando la ecua­

ción 5.1, los valores de Log K para el rango de temperatura 

de 30 a 90º e, en incrementos de 10° C fueron interpolados.

Los valores obtenidos, del Log K, para las dif€rentes reac• 

ciones, en el rango de 25-2oooe,�on1�dos en la tabla 5.4 

y también presentados gráficamente en la figura 5.1. 

Con el objeto de confiroar los valores estimados por -

el método de Criss y Cobhle, las mismas reacciones fueron -

extrapoladas usando el método de Khodakovskiy. La relación 

derivada por Khodakovskiy (ecuación 3.29) fué utilizada pa­

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

tes especies iÓnicas participantes. Los valores de las cons 
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TABLA ,.1+ 

Valores Calculados del Log � para las Reacciones del Sistema 
Ni - Im3 - S04 - �O Usando el M,todo de Criss·y Cobble

1 
:i 1'-.... , 

1 
��� 1+.25 4.26 1+.27 1+.28 1+.29 1+.30 1+.31 1+.32 1+.11 �.12 lt-.13 

ºC 
··- ··. ··-·· .. - -

25 2.Slt- 2.29 1.78 1.21+ 0.79 0.072 9.2, -1+.7, -11t-.oo -1.97 -9.67

30 2.80 2.25 1.73 1.21 0.76 0.02 9.10 -1+.'71t -13.83 -2.0; -9.,2 

l+o 2.69 2.16 1.62 1.12 o.68 -0.08 8.82 -lt-.73 -13.;3 -2.18 -9.2lt-

50 1 2.60 2.07 1.5'1 1.03 0.61 -0.18 a.;; -1+.73 -13.26 -2.30 -8.97

60 l 2.50 1.98 1.lt-1 0.97 o.si+ -0.28 8.29 -1+.73 -13.02 -2.1+3 -8.72

70 1 2.1+1 1.89 1.31 0.87 0.1+7 -0.38 a.o, -1+.75 -12.80 -2.57 -8.1+8

lt-.. 12 

-2.27

-2.32

-2.1+2

-2.;3

-2.61+

-2.76

80 1 2.32 1.81 1.21 o.so o.lto -0.lt-7 7.82 -1+.78 -12.60 -2.70 -8.25 -2.88

90 I 2.22 1.72 1.11 0.73 0.33 

100 2.13 1 .6lt- 1.01 0.67 0.26 

150 1.68 1.22 o.;6 0.30 -0.10 
i 

¡ 1.22 0.83 º·ºª -0.1+31 

200 0.13 
L----·--· --------·--·-

-o.;6 7.60 

-o.6; 7.l+o

-1.07 6.1+6

-1.46 5.72

-4.81 -12.1+2 -2.81+ 

-1+.a; -12.21 -3.0,

-5'.1� -11.61+ -3.69

-5.1+7 -11.31 -1+.49

-8.o4 -3.01

-7.83 -3.1;

-6.95' -3.83

-6.22 ..1+.63
- --- - -- ------ -� ---------
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tantes de equilibrio calculadas según este método son resu­

midos en la tabla 5.5. Los dos métodos de cálculo son cuan­

titativamente bastante aproximados y las diferencias en té� 

minos de valores de Log K varían de reacción a reacción y

con la temperatura; sin embargo para temperaturas menores -

de 100° e, que es el rango de interés en la parte experimen 

tal de esta tesis, las diferencias no son mayores del 5%.

Desde que el método de Criss y Cobble ha sido usado -­

mas frecuentemente que cualquier otra técnica ful decidido 

utilizar estos valores para los cálculos post€riores. 

La mayoría de las reacciones (con excepción de las rea� 

cienes 4.13 y 4.11) tienen un valor negativo de �H°(25).Pª 

ra tales reacciones, K y por tanto el grado de disociación 

disminuye a medida que la temperatura incrementa. Lo contr� 

rio es cierto para las reacciones 4.13 y 4.11 las cuales -­

tienen un valor positivo para L\H° (25), para ambas reacciones 

el grado de disociación es mayor a los 200 ° e, que a los 

25º C (ver table 5.4). Las capacidades caloríficas promedio, 

CptJ
5, para la mayoría de las especies consideradas,con ex­

cepción de los iones Ni(NH3)6
2 y so�2, incrementa a medida

que la temperatura aumenta. El cambio de entropia de forma­

ción de las especies, con excepción de nuevo de la de form� 

Ci6n del ién Ni CÑH
.3 

)6
2 -, sori réi�tiv�mente pequéñns. . .
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TABLA 5.5

Valores Calculados del Log � para las Reacciones del Sistema 
Ni - NH3 - so4 - H

2
0 Usando el Métooo de Khodakovsk11

-------· .. _ ... ____ _ 

�.25 4.26 \.27 4.28 �.29 �.30 �.31 4.32 4.1� 
T�----·---···-··-······--· .- ----- ----- -·--·-···-··· ··-·······--· ····· ······--·-· .......... ,. ·-·-· -····----·-
ºC 

25 l 2.84 2.29 1.78 1.24 0.79 0.072 9.25 -9.67 -2.27 

30 1 2.78 2.23 1.72 1.19 0.75 0.02 9.11 -9.52 -2.3� 

l+o 1 2.68 2.15 1.61 1.12 o.68 -0.09 8.82 -9.23 -2.l+lt

50 j 2.;s 2.06 1.50 1.0lf. 0.61 -0.19 s.55 -8.96 -2.;5

60 I 2.49 1.97 l.!+o 0.96 0.53 -0.29 8.29 -8.71 -2.68 

70 2.39 1.88 1.29 o.as o.1+6 -0.39 a.o; -8.48 -2.82

80 2.29 1.79 1.19 o.ao 0.38 -o.48 7.82 -8.25 -2.97

90 1 2.19 1 .. 70 1.09 o. 72 0.31 -0.58 7 .60 -8.04 -3.13 

100 i 2.10 1.61 0.99 0.65 0.23 -0.67 7.39 -7.84 -3.30 
1 150 1.61 1.17 0.51 -0.25 -0.16 -1.10 6.49 -6.96 -4.28 

200 1.13 0.72 o.o, -0.16 -0.5'4 -1.51 5.76 -6.27 -5.41
1 • 

··---"--·--- -··-- --·--·. ···-··· ---.. ·· · .. - .. ·-· ·-··· ..... - . -·-· - ·-···-·-----····- .. . .  -- ·- .... -- ... ·-· ....... ·-- .. ·-·· - ·--·
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5.1. Distribución de Especies y pH del Sistema Ni-so4-
H2o a Elevadas Temperaturas

Mediante el uso del programa de computadora 

listado en el apéndice III, la distribución d€ e� 

pecies y valores de pH fueron calcula1os a tempe­

raturas fijas en el rango de 25 a 200º e estos r� 

sultados son ploteados en las figuras 5.2, 5.3 y 

5.4 para tres diferentes concentraciones totales 

de Ni, nominalmente 0.l,Oo5 y 1.0 Molar. La variª 

ción del pH con la teoperatura para las tres dife 

rentes soluciones es mostrada en mayor detalle en 

la figura 5.5. De estos gráficas las siguientes -

conclusiones pueden ser deducidas. 

l. Unicamente un pequeño porcentaje del NiS04

está disociado. A los 25º C apróximadamente 

el 30%, 20% y 10% es disociado para soluciones de 

0.l,0o5 y 1.0 Molar, respectivamente. A medida -­

que la temperatura incremente el grado de disociª 

ción disminuye, mostrando prácticamente muy poca 

disociación a los 200° C en todos los casos. 

2. A medida que incrementa la temperatura,el

níquel disuelto como Ni
+2 disminuye en una canti­

dad la cual es aproximadamente de la misma magni­

tud que la disminución en disociaci6n del NiS04(aq)

3. Como consecuencia del incremento �n diso-
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ciación del agua, emparojada con el incremento 

en estabilidad del HSO� (la cual consume H+ ) y 

también del NiOH+ (que produce H+) a elevadas tem 

p�raturas, se puede ver en los gráficos que el in 

cremento en concentración de estas especies resul 

ta en un continuo incremento en OH+ . 

4. El pH de las soluciones el cual es siem -

pre ácido, disminuye ( H+ incrementa), en el or-

1en de 0.35 unidades de pH, a medida que la tempe 

ratura aumenta hasta los lOO ºC. Entre los 90 y 

100° e, una inflexión distinta puede ser observa­

da tanto para las concentraciones como para las -

actividades del ión H+ • La razón exacta de e� 

te comportamiento no es muy clara. A los 150º C -

un mínimo en pH (un máximo en H+ ) es obtenido, 

en tanto que el subsiguiente incremento en tempe­

ratura produce un incremento en pH. Este Último� 

fecto parece ser debido al incremento en la con -

centración del bisulfato HS04 en relación al -­

complejo del niquel NiOH+ . 

5. La concentración del ión Ni+2 es escen -­

cialmGnte la misma que la del s042 (Las dos líneas 

son indistinguibles en los gráficos) para todas -

las temperaturas. Esto es principalmente debido a 

que la formación del bisulfato (HS04 Y NiOH+ ) son 
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ambas pequeñas. 

6. A medida que la concentración total de Ni

es incrementada, las diferentes líneas que en los 

gráficos son esencialmente similares en forma,son 

desviadas hacia altas concentraciones, con la ex­

cepción del iÓn H
+ 

el cual permanece casi inva -

riable e independiente de la sal de Niquel disuel 

ta. 

7. La r€sistencia iónica disminuye con el ig

cremento en la temperatura ya que la concentra 

ción de iones en solución disminuye. 

5.2. Distribución de Especies y pH del Sistema Ni-NH
3
� 

H20 a Elevadas Temperaturas

Utilizando un método similar al usado previa 

mente en el sistema Ni-S04-H2o, valoros de pH y -

distribución 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 

sección 4.4 •• Los resultados son presentados grá­

ficamente en las figuras 5.6, 5.7, 5.8 Y 5.9. Las 

siguientes conclusion�s obtenidas de estos gráfi­

cos son enumeradas a continuación: 

1. Para estas soluciones amoniacal€s de ni­

quel, en los cuales los amino complejos d€ niquel e� 
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tan «i �quilibrio, a medida que la temperatura au­

menta la concentración de las mismas disminuye.E�-ro 

es debido a la disminución del sulfato de niquel 

disociado a elevadas temperaturas ya que la formª 
. , 

de las aminas es limitada por la cantidad de c1.on 

Ni
+2 en solución.

2. A bajas temperaturas el orden en estabil1

dad de las aminas cambia con la concentración del 

niquel total disuelto. A los 25º e, y para una -

concentración total de niquel de 0.01 Molar,en el 

orden de predominancia, se puede ver (figura 5.6) 

que la primera y segunda aminas son de aproximad� 

mente igual rango siendo la segunda ligeramente -

más alta, seguido por las aminas remanentes,en el 

mismo orden que el grado de complejidad. Para una 

concentración molar de 0.05 de niquel{:figura 5.7}, 

son la s.egunda y tercera amina las que mantienen 

esta posición de mayor estabilidad, seguidas por 

la tercera amina, despues de la cual es seguido -

por la cuarta, quinta y sexta amina. Para una so­

lución de O.l molar de niquel, la segunda y terc� 

ra amina son igualmente estables, sin embargo la 

tercera es ligeramente superior en concentración 

que la segunda. Les sigue en rango la cuarta ami­

na, luego la primera, quinta y sexta. Este compo� 
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tami€nto es el resulta:io de las rGlacionGs de e -

quilibrio entre las aminas. La relación de concen 

tración de la amina n a la (n-1) (6 > n > 2) es dada 

por la relación� lNH
3

}, donde para propósito -
de demostración el coeficiente de actividad para 

la amonia ha sido considerado como uno y� ser� 

fiere a la constante de equilibrio para la forma­

ción de la enésima amina tal como es escrito en 

la ecuacíónes 4.2; - 4.30. Si esta relación es mª 

yor que uno, ent�nces la concentración 1e la ami­

na bajo consideración será mayor que la previa.Ea 

to es evidentemente una función dt � y NH
3 

pr� 

sente en el sistema; de este modo a los 25º e si 

NH3 es menor que 10-2 molar (ver figura 5.1) en

tonces la concentración de las aminas sucesivas -

estarán siempre disminuyendo, desde que� dismi­

nuye a medida que n incrementa. Sin embargo si e� 

te no es el caso y si NH3 es mayor que 10-2 mo -

lar entonces es posible que la concentración de 

las B.Iilinas sucesivas incremente y luego disminuya 

siempre y cuando NH3 no sea mayor que uno molar,

de otro modo la siguiente amina incrementará siem 

pre en concentración, (debe ser notado que en ge­

neral la concentración de amonia en el sistema dQ 

penderá en la relación de niquel total a amonia -
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total en el sistema). Este comportamiento es tam­

biGn evidente a elevadas temperaturas donde se 

puede ver, desde que �disminuye con la tempera­

tura Y NH3 incrementa en forma significativa(en

tre los 100 y 200° C) comparada con la disminu -­

ción en� entonces el producto� LNH33 es me -

nor que la unidad y la concentración de las ami -

nas disminuye sucesivamente con el incremento de n. 

3. El pH disminuye continuamente a medida

que la temperatura incrementa y sobre los 125º e

el pH es independiente de la temperatura. También, 

sobre esta temperatura el sistema pasa de básico· 

a ácido (figura 5.9). Racionalizar el comporta -

miento del pH no es tan fácil para este sistema -

desde que son varias las relaciones, las cuales -

compiten consumiendo o produciendo iones OH- y H+, 

los cuales junto con el incremento en disociación 

del agua (lo cual resulta en una disminución en -

pH) determinan si el pH caiga a la derecha o iz -

quierda del pH neutro (ver figura 5.9). Estas 

reacciones incluyen la formación del NH4, HS04, 
+NH4oH, y NiOH todos los cuales excepto el amonio

son mas estables a elevada temperatura. Parecería 

de los resultados obtenidos, que desde que la di­

sociación de NiS04 es pequeña sobre los 125° e, -
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(20)bins quienes consideraron las siguientGs reas 

ciones con el fÍn de caracterizar la variación -­

del pH en las soluciones ácidas de sulfato de co­

bre 

H20 - H+ 
+ OH- 4.11 

HS04 - H+ 
+ s -2

04 4.12 

CuS04 - cu+2
+ s0-2

4 5.2 

Cu+2 + H20 = Cu(OH) + + H
+ 

5.3 

H2S04 = H+ 
+ HS04 5.4 

Para cada una de las reacciones arriba enu-
méDadas se puede escribir la expresión de la con� 

tante de equilibrio relacionando las concentraciQ 

nes y coeficientes de actividad. Las ecuaciones -

de balance de masa permiten escribir tres ecuaci2 

nes adicionales que describen el equilibrio de -

las ocho especies consideradas en equilibrio. Fi­

nalm€nte el sistema fué reducido a dos ecuaciones 

no lineales y dos incognitas, la forma final de 

estas dos ecuaciones en las cual6s se incluye los 

coeficientes de actividad, hacen que el sistema -

luzca muy complicado. 

Con el objetivo de confirmar los resultados 

de Kwok y Robins este mismo sistema rué resuelto 

usando un método similar al empleado en resolver 

el sistema N1-s0
4

-H20. Las ecuaciones pertinentes
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que la desviación de pH de lo neutro es goberna­

da únicamente por la formación d€ NH4oH cuya es�ª

bilidad incrementn significativamente sobre esta· 
-

temperatura. Es también notorio que la concentra-

ción del NH4 no varía mucho con la temperatura,pª 

ra una concentración dada, y que la.·éoncentración 

del NH40H sigue la misma concentración que el�-

4. Es evidente que la discución presentada -

puede ser prevista sin necesidad de realizar cál­

culos, por la mera observación de las ecuaciones 

que describen el sistema, pero para sistemas com­

plejos tal como el discutido es imposible discu -

tir aún cualitativamente, a priori, el comporta -

miento a ser esperado (excepto tal vez Pª!ª condi 

ciones límites de composición). Finalmente el va­

lor de la discución no puede ser cotsiderada como 

sobre enf'atizado ya que esta discución permite a­

nalizar la consistencia del sistoma aún cuando e� 

ta sea en un grado bastante limitado. 

5.3. Efecto de Temperatura-pH en el Sistema Sulfato de 
Cobre en Solución 

El sistema Cu-S04-�0 será analizado a cont1

nuación con el fÍn de compararlo con el sistema -

similar N1-s04-�o previamente analizado.

Este sistema ha sido estudiado por Kwok y RQ
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1 

1 

y solución del sistema son rGsumidos en el apéndi 

ce VI. La table 5.6 muestra los valores de pH cal 

culados sobre el rango de temperaturas de 25 a -

300° el' 

La ecuación 5.4 no fué consi1erada ya que el 

H2S04 esta completamente disociado en soluciones

menores que nna mole/litro. 

La variación de las constantes de equilibrio 

con la temperatura para cada una ie las r€accio -
.. 

nes utilizada en los cálculos, -es· listada ·a cont.! 

nunción. 

. TA:RLA 5.6 

pH Calculado Para el Sistema Cu-S04-�0

Cu Total 0.1 

so4 Total 0.2 

Temp ºC 

25 1.06 

100 

200 

300 

0.1 

0.11 

2.14 

0.1 

t 
0.1 

j 

-¡ 
1 
i 

4.75 1 

3.81 1 

3.50 

3.79 
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TAP.LA 5.7 

Sumario de los Cálculos del Log � Para Reaccio -

nes del Sistema Cu-so4-H2o Usando el Método de -­

Criss y Cobble 

(Fuente� Kwok an Robins2º ) 

Temp PK1 PK2 PK) PKt¡. 

25 -14.oo -1.97 -2.30 -7.34

100 -12.2? -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 extrapol� 

dos por Kwok y Robins usando el Principio de Co -

rrespon1encia de Criss y Cobble. Estos mismos va­

lores han sido usados en esta t6sis para cálculos 

respectivos. 

La observación mas 1mportant€ que se puede -

obtener del análisis de este sistema es que la -

disociaci6n d€l CuS04 incrementa con la temperaty 

ra, comportamiento que es opuesto a lo observado 

en el análisis del sistema Ni-S04-�0. Es impar -

tante señalar que el Ni puede ser obtenido a par­

tir de soluciones alcalinas utilizando como redus 

tor al gas hidrógeno mientras que el cobre es ob­

tenido por reducción pero en soluciones ácidas.En 
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el prim€r caso la mayor parte del Ni esta como -­

S04Ni sin disociar mientras que en el segundo el
++ 

cobre esta sn estado libre Cu , por lo tanto po-

dría haber cierta correlación que tal vez podría 

ser explicada en términos del grado de disocia 

ción en que se encuentran las moléculas sea de Cu 

ó Ni. Este análisis escapa al objetive de la pr� 

sente tesis y su estudio detallado puede ser objQ 

to para una posterior tesis. 

5.4. Variación del pH con la Temperatura 

La naturaleza compleja del equlibrio iÓnico 

en soluciones acuosas de sales es evidente,según· 

los sistemas estudiados hasta el momento. Manning 

y Melling <49) han analizado este efocto y han con 

finado sus observaciones al "rango .. e.fectivo de 

la escala de pH y la variación del pH con la tem­

peratura (en el rango de los 25-300° C). Utilizan

do argumentos basados en el hecho de quo con el 
de temperatura 

incrcmento/--a) el producto iónico 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 solución una concentra­

ción mayor sin el corr€spondiente cambio en acti­

vidad y e) la constante dieléctrica del agua dis­

minuye causando que los electrolitos se vuelvan -
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menos disociados. Ellos concluy0n-que el pH de -­

los electrolitos acuosos a elevadas temperaturas 

están confinadas a límites mas estrechos que a -

los 25° C (el pH es menos sensible a los cambios 

en concentración y que por tanto debe haber una 

tendoncia del pH a disminuir con el incremento -

en tGmperatura). FinalmGnte concluyen su discu -­

ción advirtiendo que en electrolitos acuosos, en 

general, no hay una relación única entre el valor 

del pH a los 25º C y el pH a elevadas tempcratu -

ras, como ha sido intentado por algunos investigª 

dores. Ellos sugieren que, a lo máximo, puede ser 

dnicamente posible que tales relaciones suminis -

tren una grosera aproximación del pH con la temp� 

ratura para una solución salina particular. 

I,os resultados cuantitativos ha:'1 sido ampli!! 

mentü 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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CAPITQI,O VI 

TECNICA EXPERIMENTAL 

Este capítulo está relacionado con las mediciones exp� 

rimentales del pH a elevadas temp€raturas aplicadas a los -

sistemas Ni-S04-H2o y Ni-so4-NH3-�o. Las primeras dos sec­

ciones estan dedicadas a resaltar la importancia de tales -

mediciotes en la industria metalúrgica y a los requerimien­

tos del electrodo de vidrio para determinar los valores del 

pH a elevadas temperaturas. En la terc€ra seccción, se 1es­

cribe en detalle el equipo usado. Finalment€ (sección cua -

tro), se presentan los resultados. 

6.1. Mediciones de pH a Elevadas Temperaturas 

Las mediciones contínuas del pH y su uso en el 

control de procesos, ha sido rírmemente establee! 

da en la industria metalúrgica (50) . Sin embargo -

hay una gran cantidad de operaciones industriales 

donde la directa medición contínua del pH no es 

presentemente usada debido a las altas presiones 

y temperaturas. En estas operaciones, el método -

dir€cto de retirar muestras para su medición a 

presión atmosférica y bajas temperaturas es emples 

da frecuentemente. 

La iit€ratura científica conti€ne muy poca -
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información sobre electrodos comerciales disponi­

bles que realizen tales mediciones sea en forma -

continua o intermitente. Dole(5l) a resumido los 

resultados de unos cuantos estudios en la medi -­

ción del pH hasta los 100° e, aunque no pres€nta 

una discusión detallada de la estabilidad térmica 

de tales electrodos con el tiempo de uso, Pates 

y Bowen <52> han extrapolado los valores de los PQ

tencialcs estandars d€1 electrodo de plata-cloru­

ro de plata hasta los 95º c. Estas mediciones son 

de gran valor cuando son usadas como punto de re­

ferencia a elevadas temperaturas. Leonard (53) ha 

determinado las limitaciones a elevadas temporatu 

ras dG los electrodos, también él ha obtenido in­

formación para el diseño de mejores el�ctrodos pª 

ra este tipo de aplicación. Kwok y Robins (20) han 

reportado diagramas experimentales temperatura­

pHt para soluciones de Cu-S04-�0 hasta los lOOºC,

pero no dan detalles del aparato usado. Por tanto 

la única fuente de información que trate los pro­

blemas prácticos son los catálogos de los fabri -

cant6s de equipos (54) y unas cuantas patent6s so-

'fi (55) bre electrodos especi cos 
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6.2. Electrodo de Vidrio para la Determinación de los 
Valores de pH a Elevadas Temperaturas 

El pH es una medida de la actividad de los -

iones de hidrógeno en soluciones acuosas. Por de­

finición el pH es él logaritmo con signo negativo 

de la activiiad del ión hidrógeno. Si el coefi -­

cionte de actividad del hidrógeno es conociia(a -

proximadamente uno a bajas resistencia iónica) la 

concentración del ión hidrógeno puedG ser obteni­

da. Por tanto,el pH de una solución dada depende 

en la concentración de estos iones activos de hi­

drógeno. 

El pH puedo ser determinado en varios grados 

de certeza, por uno de los siguientes métodos� 

l. Mediante el uso del electrodo de hidrógem

2. Mediante el uso de indicadores los cuales

varian.en c::o·lor a diferentes valores del pH

3. Mediante el uso de electrodos metálicos,

tomando ventaja del potencial producido en

tre el par metal-metal, el cual es fun -­

ción de la temperatura.

4-. Mediante el uso del electrodo de vidrio. 

De los métodos arriba mencionados, el Glec -

trodo de vidrio ha sido ampliamente usado por la 

mayoría de los laboratorios Y en aplicaciones in-
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dustriales. El €lectrodo de vidrio es un disposi­

tivo el cual suministra un potencial que depende 

en la actividad del ión hidrógeno. Básicamente,e� 

te consiste de un tubo de vidrio sellado en un e� 

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 solución Buffer de 1 

ones de cloro. Un potencial es producido por los 

iones activos de hidrÓg€no contenidos en la solu­

ción en la cual Gl electrodo está su.mergida,de a­

cuerdo a la clásica ecuaci6n de Nernst: 

E + 

RT 

F 

donde E= Potencial observado 

Ln 6.1 

Eo = Potencial estandard(en el caso de las 

mediciones de pH, este potencial es el 

dalelectrodo de hidrógeno en condicio­

nes estandard y es definido como cero) 

R - Constante de los gases 

T - Temperatura, ºKelvin 

F = Constante de Faraday 

a partir de la ecuación 6.1 se puede deducir que 

el potencial de un electrodo depende de dos variª 
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bles: de la temperatura y de la actividad del 

iÓn hidrógeno. 

Desde que es imposible medir el potencial de 

una celda parcial, un electrodo de referencia de­

be ser considerado. El propósito del electrodo de 

referencia €S producir un potencial estable con -

tra el cual el potencial variable del electrodo -

de vidrio es medido. 

El electrodo de vidrio y el electro1o de re­

forencia son los elementos básicos en la determi­

nación del pH. El electrodo de vidrio responde ú­

nicamente al cambio en actividad del 1Ón de hidrQ 

geno (pH) mientras que el electro1o de referencia 

suministra continuidad eléctrica y mantiene un p� 

tencial estable. 

6.2.1. Mediciones de pH en Condiciones Isotérmicas 

Un electrodo de vidrio apropiado para 

la determinación de valores de pH, partic� 

larmente a elevadas temperaturas, debe te­

ner por lo menos los siguientes requeri -

mientos·(55)J 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 variación (en mv/pH) causaría un 

un error en el valor ha ser determinado.A­

demás, haría imposible el ajuste 1el medi­

dor de pH con la solución buffer estandard. 

2. La resistencia intErna no debe in­

cremGntar significativamente debido a env� 

jeci0i€nto dalelectrodo. Un incremento ex­

cesivo €n resistividad, de la membrana de 

vidrio sensible a la variación de pH (del 

orden de los veinte o cien veces) en el u­

so del electrodo a elevadas temp�raturas -

por un periodo prolongado de tiempo puede 

causar una severa disminución en la respu� 

ta del olectrodo de vidrio. Es frecuente -

que en el caso de electrodos convenciona -

les de vidrio (55) se requiera un periodo

de 10 minutos a más de una hora, antes que 

se pueda calibrar el electrodo. Una res -­

puesta muy lenta puede causar mucha difi -

cultad en la calibración del instrumento y 

ser origen de considerable error en las -

lecturas del pH. 

3. La fuerza electromotriz desarroll�

da por el electrodo de vidrio (independien 

te del electrodo de referencia) en contac-
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to con la solución buffer standard (ejem -

plo a pH = 7) debe ser estable (generalmen 
+ 

te al menos - 1 mv). Esto emparejado con -

el requerimiento (1), evita que la calibra 

ción no varíe durante las determinaciones. 

Por tanto, los tres factores arriba -

señalados son requerimientos asenciales -

que deben ser reunidos con el objeto que 

las mediciones isotérmicas a elevadas tem­

peraturas sean factible. 

Los electrodos convencionales de vi­

drio para la determinación 1el pH a eleva­

das temperaturas son capaces de servir a -

esto propósito, por lo menos en el rango 

de los 4o a 100º c <55) . Más aún, las mem -

branas convencionales de vidrio son genera! 

mente de vida muy corta cuando son usadás 

a temperaturas cercanas a los 100° C por -

prolongados periodos de tiempo. El tiempo 

de servicio en tales condiciones es usual­

mente de 10 a 15 días, en algunos casos -

tan cortos como dos días y a veces hasta -

33 días, dependiendo en la clase de solu -

cienes en las cuales éstas están sumergi -

das. Electrodos especiales de vídrio han -
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sido desarrollados(55) los cuales son estª

bles por lo menos hasta los 100º e (como -

es el caso del electrodo dG vidrio ha 

ser usado €n esta tGsis, ver sección 6.3.l) 

Y en periodos hasta de 50 días 1e uso con­

tinuo a 130º C han sido patentados (ver r�

ferencia 55). 

6.2.2. MedicionGs de pH en condiciones no Isotér­
micas 

Además de los puntos previanGnto m0n­

cionados en las medicionos en condiciones 

isotérmicas del pH, una complicación adi -

cional €S encontrada cuando el electrodo -

es utilizado en sistecas donde la tempera­

tura puede variar (dentro de los rangos de 

operación del electro1o en particular)y no 

es conveniente recalibrar el electrodo pa­

ra cada temperatura (como es el caso de -­

los experimentos en este estudio). Por es� 

ta razón el punto iso-potencial del siste­

ma de electrodos (electrodos de vidrio/re­

ferencia) ofrecen una solución conveniente. 

Idealmente el punto !so-potencial es el lQ 

cus de intersección de las líneas isot€rm1 

cas mv vs. pH, dentro del rango de diseño 
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del sistema de electrodos. Aunque para mu­

chos electrodos el punto ''isa-potencial" -

no es constante (todas las inters€cciones 

no caen en un solo punto), este puede s€r

definido para un intérvalo dado de temper� 

turas dentro del rango en el cual el sist� 

ma va a ser usado (por ejemplo, 0-20 º e, 

20-4o 0 e, etc.). Por tanto, si la sensibi­

lidad (rav/pH) del sistema de electrodos en 

particular es conocida a cada temperatura, 

y si el medid�r de pH es calibrado para c� 

ro mv de entrada neta (incluyendo cual -­

quier adición o sustracc16n de una fuente 

externa al sistema de electrodos) el punto 

iso-potencial es 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 medidor de 

pH tiene un ajuste para corregir el efecto 

de la temperatura a la cual es realizada -

la medición). Rajo estas circunstancias, g 

na calibración única a temperatura ambien­

te permitiría un alineamiento completo del 

sistema de medición de pH. Desafortunada -

mente, no todos los medidores de pH tienen 
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esta corrección ú ajuste "iso-pH", fre -

cuentemente el 11c€ro eléctrico" para el 

instrumento es fijo a pH = 7, el cual no 

presenta problemas para mediciones isotér­

micas. Es evidente que para mediciones no­

isotérmicas un med.: �r de pH con una co -­

rrección "iso-pH11 es necesaria para los f! 

nes consiguientes. Para determinar el iso­

pH en. un rango dado de temperatura, por e­

jemplo en el rango 20-40° e, el siguiente 

procedimiento puede ser seguido. Refirién­

dose a la figura 6.1, las líneas A1P.1 Y

½B2 son las rectas "reales 1' mv vs. pH pa­

ra el sistema de electrodos a 20 y 30º e, 

respectivamente, el promedio iso-pH para 

el sistema entre 20 y 40°c e3 por tanto el 

.. punto cero (pH = 7. 25); el cual no es cong_ 

cido a priori. Debe ser recordado que una 

carácterística básica del medidor de pH es 

su habilidad para corregir la relación mv­

pH para el sistema de electrodos. Por tan­

to, para 20º C usando una solución buffer 

de pH = 4 y con el ajuste iso-pH = 7 y la 

pendiente apropiada para esa temperatura g 

sando el ajuste pendiente-temporatura del 
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FIG. 6.1 DIAGRAMA ILUSTRATIVO DE LA DETERMINACION DEL 

PUN'.ID-ISO-roTENCIAL. 
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raedidor es posible corregir al medidor q -

que lea pH � 4. Esto es acompañado por la 

resta de 20 mv usando el ajuste buffer en 

el medidor. Así la línea mv/pH es alineada 

con la línea operativa del instrumento pa-

ra dar A1 B1 6 r1 I0 
y la lÍnE.a "real 1' del

sistema €1ectrodos es ahora a 30° C la re� 

ta� B2. Si el instrumento es calibrado a30ºC

t:Iue es la tempGratura promedio 1el rango 

de temperaturas entre 20 y 4o° C) con una 

solución buffer a pH = 4 (el pH exacto de 

la solución buffer a esta temperatura ob­

viam€nte debe ser usado) con el ajuste pen 

diente-temperatura a 30° C pero con el --

1so-pH aún a pH = 7 entonces se puede ver 

que el medidor de pH leerá un valor menor 

que 4 (3.75 aproximadamente) desde que la 

línea operativa del instrumento es I
0 

I2 y

para el sistema de electrodos� B2. Si el 

ajuste iso-pH es utilizado para que el me­

didor lea un pH = 4, entonces el valor que 

permite esta variación, es el valor Corre� 

to para el rango 20-4o 0 c. Escencialmonte 

la 1Ín€a I
0 

I2 es trasladada horizontalmen

te para ser alineado con� ó B2, acompañ� 
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do con la adición dG un voltaje equivalen 

te a 0'p como puede ser visto on el diagr� 

ma. Por tanto sin tener en cuenta la cali­

bración inicial dol iso-pH, este procedi -

miento permite que este punto del sistema 

de electrodos considerado sea determinado 

para el rango de temperaturas bajo interés. 

6.3. Equipo y Procedimiento Experimental 

6.3.1. Equipo 

Mediciones experimentales de valores 

de pH, hasta la temperatura 1e 90º C fue­

ron realizados utilizando un baño de temp� 

ratura constante a presión atmosférica. El 

recipiente de vidrio pyrex con un volumen 

de 200 ce está provisto de una chaqueta de 

agua. El recipiente fué provisto de una cy 

bierta sellada el cual contenía 2 hueóos,y 

no de ellos para p6rmitir la inserción del 

electrodo de vidrio, especial para mediciQ 

nes a elevadas temperaturas, y el otro pa­

ra introducir una termocupla para las medi 

clones de temperatura. 

El recipiente ful soportado por una 

abrazadera y fué montado, a su vez en un ng! 
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tador magnético. La chaqueta de agua ful -

conectada a un sistema de circulación a -

temp€ratura constante (Lab-line Instruments 

Inc., modelo 3052)º 

La temperatura rué medida usando una 

termocupla tipo K (Chromel-Alumel). las -­

lecturas de la termocupla fueron r�gistra­

das en un potenciómetro (Strip Chart reco� 

der, Honeywell, Electronic 196). Una junt� 

ra fría de ref€rencia fué también provista 

para el sistema de medición. 

El electrodo usado rué de la Cambrid­

ge modelo 5-7000. La celda interna de este 

electrodo es de plata-clorur� de plata con 

una solución de cloruro de potasio {KCe)de 

3.8 molar saturada con cloruro de plata 

. . (AgCl). Antes de ser usado fue sumergido -

en un recipiente de solución buffer (RadiQ 

meter Copenhagen, tipo S 1326 solución bu­

ffer pH = 7.00) durante 24 horas. El elec­

trodo fué conectado a un medi1or digital -

de pH (Radiometer, modelo pH M62). 

Las partes escenciales del equipo usa 

do son mostradas diagramáticamente en las 

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 

(NiS04• 6 �o, Baker Chemical Co 99.6%) y 

disueltas en agua destilada. Las solucio -

nes amoniacales de niquel fueron prepara -

das, manteniendo la relación de sulfato de 

amomo (NHi;.) 2 S04, (Baker Chemical Co 99.8%)

a NiS04 constante en 4. La relación de amg_

nio(del hidróxido de amonio) a niquel fué 

también constante en 2. 

El electrodo de vidrio rué primero c� 

librado en una solución buffer (Radiometer 

Copenhagen tipo S 1316, solución Buffer 

-pH = 
4.01 a 25º C) usando datos de pH/

temperatura suministrados por los fabrican 

tes para esta solución de referencia, en -

tre los 25° C y 95° c.

Las mediciones fueron realizadas en -

tre los 25º e y 90º e en intervalos de 

10º Co El baño típicamente requería de me­

dia hora a una hora, dependiendo en la mag 

nitud de la temperatura requerida, para -

alcanzar equilibrio. El eloctrodo rué con-
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TABLA 6.1 

pB Predecido y Medidos para el Sistema N1-so
..._
-820 

Temp( ºC) Conc. 
(,t,l) 

25 0.1
0.5 
1.0 

30 0.1 
o.5
1.0
0.1
0.5 
1.0 

50 0.1
0.5 
1.0 

60 0.1 
o.; 
1.0 

70 0.1
0.5
1.0

80 0 •. 1
0.5 
1.0 

90 0.1 
o.; 
1.0 

100 0.1 
o.; 
1.0 

150 0.1
0.5
1.0

200 0.1 
o.; 
1.0 

------ -----· 

· ··---

pH 
Predecido 

f 1-1 
----· ····-- ---··--·---.. --

5.91
;.86 
5.85 
5.87
5.82 
5.81 
;.78
5.7lt-
5'.73 

5.69
5.66 
5.65 
5.63
;.60
5.59
5.57
5.,>+ 
5.5lt 
5.i1
;. 9 
5.49 
5.lt-7
5.1+5
;.45
5.1'6 
;.l+; 
5 .lt;
5.33
5.32
5.32
5.36
5.36
5.36

-·--· . · ---·· ·-- ---··- -- ---· ....... -- ..... -,� 

pH pH 
Predecido 

1;11'1 Medido 
-·-·�·�-�----·----- ----- _ ... · · ---

5.87
5.71+
5.69
5.82
5.70
5.65
5.73
5.62
5.57
5 .6lt-
5.5lt 
5.50 
5-i7
5. 8
;.� 

5.,1
;. 3
5.39
5.1+§
5.3 
5.35 
;.41
5.35 
5.32 
5.lt-1
5.35
5.32
5.29
5.26 
;.i4 
5.33
5.31
5.30

6.08
5.�
5. 
6.10
5.90 
5.79 
6.10
5.87 
5.61 
6.02
5.71 
;.1+6 

5.89
5.53
5.30
5.76
5-l+i
5.1 
5.67
5.36
5.12
5.65
5-3i
5.0 
-.--

--
--
-:

___ .. 

- . .... 
-.--

-.--

-.--

-.--

-.--

--··----- -- --· -·-·· --·-

P" 117 



90 

80 

70 

........ 

u 
o

60...._. 

a: 

50 o:: 

� 40

30 

20 

5 

• 

• 

• 

y.11
1 

----pH Preaeciie 

• • epH Medid•

• 

• 

• 

• 

• 

6 

PHr 

7 

FIG. 6.4 COMPARACION DE VALORES DE pHt DETERMINAOOS EXPERI�

MENTALMENTE CON LOS VALORES PREDECIOOS PARA EL Sie 

TEMA Ni-S04-H20 (O.l IDLAR).

,- 118 



90 

80 

70 

º._. 60�-

f1] 50 

a.. 
¿ 

t- 40

30 

20 

5 

• • • pH 'Medite

• 

• 

• 

6 

-PHr

7 

FIG. 6.5 COMPARACION DE VALORES DE pHt DETERMINAOOS EXPERI­

MENTALMENTE CON LOS VALORES PREDECIOOS PARA EL SI� 

TEMA Ni-S04-H20 (0.5 K>LAR).

- 119



90 •

80 • 

70 •

u 
º .......... 60 

<( 

� 50 
w 
a.. 
¿ 

� 40 

30 

20 

5 

• 

---pH Predecido y. '/al 
1 

• • • pH . Mea.ido

• 

• 

6 

PHr 

7 

FIG. 6.6 COMPARACION DE VALORES DE pHt DETERMINAOOS EXPERI­

MENTALMENTE CON LOS VALORES PREDECIOOS PARA EL SIS 

TEMA Ni-S04-H20(l.O IDLAR).

- 120



TABLA 6.2 

pH Predecidos y Medidos para el Sistema Ni��-so4-�0 

1 Temp(ºC) Con�. 

(Mol) 

L __________ 
25 0.01

0.05
0.10

30 0.01
0.05 
0.10 
0.01
0.05' 
0.10 

50 0.01
0.05 
0.10 

60 0.01
0.05 
0.10 

70 0.01
0.05 
0.10 

80 ·-0.0l
0.05 
0.10 

90 0.01
0.05
0.10

100 0.01
0.05 
0.10 

150 0.01 
o.o;
0.10 

200 0.01
0.05 
0.10 

pH pH 
Predecido Predecido 

)'\-1 

8.09
7.80
7.63
7.97
7.69 
7.52 
7.71t
7.50
7.35
7.52
7.32
7.18
7.31
7.11+
7.01
7.10 
6.Al6. 
6.89
6.80 
6.70 
6.68 
6.6

i6., 
6.

,
o

6. 7
6.lt-2
5.60
5.60 
5.60 
5.07
5.07
5.07

011"1 
--·-- ···--- --�· . - -- ··· - . ---·---

8.12
7. 84-
7.67 
7.99 · 7.7i7.5 
7.77
7
•'67. 

7.55
7.36
7.21
7.31+
7.19
7.05
7.13
7.02 
6.91 
6.

� 6. 
6.76 
6.73
6.70
6.62
6

.
�

6. 
6. 9
5.65
5.70
5.72
5.02
5.02 
5 .olt-

pH 
Medido 

8.37
a.os 
7.91 
8. llt-
7.97 
7.81 
8.01
7.75
7.63
7.76 
7
-�7. 3

7.51
7.32
7.21+
7.29
7.11 
7.07 
7.07
6.90
6.93
6.89

· 6.70 
6.65 
-.--

... --

-.-.. 

__ .. _ 

-.-.. 

-.--
-

-.--

-.--

-.--
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siderado estar en equilibrio térmico cuan­

do no hablan cambios significantes en las 

lecturas del pH durante inttrvalos de 10 

minutos, con el registro de la t€mperatura 

constante. Fué observado que el electrodo 

se equilibrava térmicamente por lo menos 

tan rápido como el baño, desde que no ha­

bían cambios significantes Gn las loctu -

ras del pH una vez que el baño alcanzaba -

la temperatura requerida. 

6.4. Resultados 

Los resultados de este experimento, hasta -­

los 90 º C de temperatura, son mostrados en la ta­

bla 6.1 y en las rigura 6.4 y 6.6 para el sistema 

Ni-S04-NH3-�o. En cada figura, los valores pred�

cidos de pH han sido graficados y son comparados 

con los valores medidos. Se puede ver que al me -

nos hasta los 90º C ellos cercanamente correspon­

den a los valores predecidos para el sistema Ni­

so4-�o, hay una desviación de los valores prede­

cidos con los medidos de� 0.18 unidades de pH;pA 

ra una concentración molar de 0.1 M 1c·-n Ni, todos 

los valores predecidos caen por debajo de l�s me­

didos con una desviación promedio de 0.28 unidades;
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para una concentración molar de 0.5 M, a bajas -

temperaturas, la máxima diferencia es de 0.25 un! 

dades debajo de las medidas pero a altas tempera­

turas ellos concuerdan mejor (por ejemplo para --

80-90º C hay una 11ferencia de solo! 0.02 unida­

des),para una solución 1.0 molar los valor€s pre­

deciios ca€n en ambos lados de los medidos, mos -

trando una desviación máxima de 0.21 unidades. Pa 

ra el sistema Ni-NH3-so�-�O todos los valores

prtdecidos caen debajo de los medidos, para las -

tres composiciones estudiadas, mostrando una máx! 

ma d�sviación de 0.25 unidades y en promedio de 

0.17. Los valores predecidos concuGrdan muy bién 

con Jo5 medi�cs considerando la clase de datos u­

sados para los propósitos de los cálculos. Además 

que las mediciones pueden estar sujetas a error -

debido a la impropia calibración del sistema de 

me1ición de pH (electrodos-medid�r de pH) en par­

ticular al efecto de la variable isa-potencial CQ

mo rué previamente discutido en la sección 6.2.2. 
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CAPITULQ VII 

CONCLUSION 

Una discusión final y conclusiones de los resultados -

de esta investigaci6n son presentados en este capítulo fi­

nal. Como es usual en estudios de este tipo muchas pregun -

tas pueden ser originadas las cual€s escapan del objetivo -

de esta investigación; estas al: igual que la ampliación 

del presente estudio son presentados como sugestion€s para 

subsiguientes trabajos de tesis. 

7.1. Discusión y Conclusiones 

La discusión y conclusiones de la presente tesis 

son Jresentadas en esta sección y son a c�ntinua­

ción enumeradas de acuerdn a los objetivos del e� 

tudio como fueron planteadas en la introducción. 

l. Es esta tesis se ha intentado comparar

los diferentes métodos que pueden ser usados en 

la extrapolación de los valores de la energía li­

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. El método de Helgeson 

parece ser demasiado restrictivo para su uso geng 
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ral Y además no parece ser muy confiable a temp� 

raturas cercanas a los 200º c. El método de Bet­

hune y la llamada ecuación de Van't Hoff han sido 

mostrados ser idénticos y también poco apropiados 

para su uso general. Hay tal vez unos cuantos ca­

sos donde el uso de estas dos últimas técnicas ex 

trapolativas pueden ser justificar1.o�. 

Ninguno de los métodos de Criss-Cobble y KhQ 

dakovskiy poseen alguna ventaja con respect� a la 

facilidad de su aplicación, aunque desde que el -

método del principis de correspondencia de Criss 

y Cobble es basado en observaciónes fenom6nológi­

cas, en que todos los datos experimentales dispo­

nibles fueron usados para obtener las constantes 

para los varios tipos de especies iÓnicas, podría 

ser este método considerado como el mas confiable. 
n� se tiene ningtm� 

En el presente estudio/base para la preferencia -

en uno ú otro m�todo, lo único que se pue1e con­

cluir es que el método de Criss-Cobhle ha sido u­

sado ampliament€ en la literatura técnica en in­

gles. 

2. El uso de datos de energía libre extrapo­

lados a altas temperaturas ha perraitido predecir 

la distribución de especies y pH de electrolitos 

acuosos a elevadas temperaturas. La compleja in -
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teracción entre las varias especies iónicas, ta -

les como las presentadas en el sistema Ni-NH3-s04

-H20 hacen muy dificil o más bien imposible poder

prevcer que es lo que podría ocurrir en este sis­

tema. U resolver las ecuaciones simultaneas de� 

quilibri� c�n las restricciones de cons€rvación -

de masas y de carga, es la única forma posible de 

saber el comportamiento del sistema. Un interesan 

te aspecto de los resulta1os predecidos es que pª 

ra las soluciones amoniacales de sulfato de ni -

qucl se ha encontrado que la mayor parte del ni­

quel esta en forma de sulfato de niquel (sin diSQ 

ciar NiS04). Este resultado es de considerable -

importancia en la reducción con hidrógeno del ni­

quel en este tipo de sistema en términos del mees 

nismo de precipitación del niquel. 

3. Los resultados de los valores de pH medi­

dos d�ben alentar mayores ímpetus en su perfec -­

ción, tal vez primeramente abocarse a mediciones 

de pH a elevadas temperaturas y luego perfeccio­

nar métodos de predicción de datos termodinámicos 

a elevadas temperaturas (valores de energía libre 

y coeficiente de actividad) usados en el modelo. 

Es interesante notar que los métodos para prGde -

cir coeficientes de actividad a altas resisten --
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cias iónicas no son tan confiables como aquellos 

a bajas resistencias iÓnicas, aunque el problema 

es aliviado en algo por la disminución en disoci� 

ción (disminución en resistoncia iÓnica)la cual -

tiende a ocurrir a elevadas temperaturas. Con re� 

pecto a las mediciones de pH a elevadas temperat� 

ras se puede d€cir que el uso de €lcctr0dos apro­

piados a una temperatura dada es relativamente -­

simple, sin embargo cuando el electrodo tiene que 

ser usado a otras temperaturas sin recalibración 

se requiere de mayor ingenio. Con el diseño pre -

sente de medidores de pH en los cuales se pue�e -

corregir el punto iso-pH es tal vez la mejor sol� 

ción (muchos buenos medidores de pH no tienen es­

ta característica y el punto iso-pH es en efecto 

fijo, generalmente a pH =?). Es concevible que -

en el futuro sea posible programar las caracterí� 

ticas del electrodo dentro del "medidor "de pH'' de 

tal forma que r�gulando la temperatura sea posi -

ble leer el valor de pH automáticamente determins 

do en conjunto con la señal emitida por €1 elec -

trodo. 

7.2. RecomGndaciones para futuras Investigaciones 

l. La rccome�dación mas inm6diata sería re -

investigar l�s m6canismos de precipitación del ni
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quel a partir de soluciones amoniacales d6 sulfa­

to de niquel. 

2. Ampliar el presente modelo incluyend�

reacciones de precipitación considerando informa­

ción sobre el producto de solubili1ad para fases 

sólidas que problamente puedan ser precipitadas. 

3. Perfeccionar la presente técnica 1e me1i­

ción de pH, utilizando méj�r instrumentación y -­

re-chequear los resultados presentados. Realizar 

mediciones a elevadas temperaturas in situ(espe -

cialmente utilizando electrodos que puedan operar 

hasta los 150º C que actualmente hay disponibles 

en el mercado), 6n los cuales el problema origina 

do por la elevada presión en el sistema pueda ser 

resuelta. 
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APENDICE I 

CALCULO A ELEVADAS TEMPERATURAS DEL EQUILIF.RIO HSOi;_ = so4
2

+ + H HASTA LOS 300° C USANOO CINCO DIFERENTES MEIDOOS DE

EXTRAR:>LACION DE DA'IDS TEHIDDINAMICOS. 

ME'IOOO DE CRISS-CO:RBLE 

Usando los valor6s de G 0 (25) y S 0 (25) de la tabla 

I-1, el cambio de la energía libre estandard y el cambio de

entropia a los 25º C para la reacción bajo estudio puede

ser calculado;

� GQ (25) = G�0-2 + G� - G0 HS0-
4 4 

= -177970 + 180690 = 2720 cal/mol 

y SSº (25) = 14.8 - 5.0 - 36.5 = -26.7 cal/mol °K 

Los valor€s para CP J J5 obtenidos por Criss y Cobble

en el caso de las especies iÓnicas son mostradas en la ta­
o T bla I-2 a partir de estos datos los valores Cp f25 en cal 

/mol ºK pueden ser calculados: 

o 60 _ 6 ACP t25 - - 3

L\C� ¡ 1�} - 67 

�cº 1150 ___ 54p 2, 

.e eº 1 200_ - 61p 2, 
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luego usando la ecuación 3.23, los valor€s de AGº(T) en -

cal/mol pueden ser evaluados 

.ó oº (60) - 3765

óG8(100) - 5291

il Gº (150) - 7293

6G0 (200) - 10028
, A ,.... La extrapolacion de uGv hasta los 300c C requiGre de 

dos etapas 

do .lleº 
.
2ºº 

p 25 

adicionales� despu€s de calcular AG0 (200) usan­

se puede evaluar 6 s0 (250) utilizando la ecua -

ción 3.17, a continuación Ac�1�gg puedo ser calculado usan 

do la expresión 3.20 y por tanto .AG0 (250) puede ser deter­

minado, fin�lmente el cálculo de�S0 (300) y de �c�,��g pe� 

miten que 6Gº (300) sea determinado. Las siguientes cifras 

adicionales fueron calculadas de este modo: 

y finalmente 

�eº 1250
p 200 

/\ o 300 
.uCP 1250 

= -

= -

49,'cal/moi - °K 

59 cal/mol - °K 

.6 G
0 (250) = 13353 cal/mol

do
º (300) = 17231+ cal/mol 

LA ECUACION DE VAN' T HOFF 

La expresión de Van't Hoff 

d (ln K) .b.J:f 
- dT = Rr2
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integrada asumiendo que ulf' es independiente de la tempera­

tura y sustituyendo la constante R y T se deduce que� 

Ln K50 - Ln ¾5
+ 0.177 LHf'

Ln KlOO = Ln �5 
+ 0.339 L\.H°

Ln K150 = Ln K2"° 
+ o.4996H°

Ln �ºº = Ln ¾5 
+ o .. 624t- H°

Ln JS50 = Ln ¾5 
+ 0.727.6H0

Ln K300 = Ln �5 
+ o.810.6H°

dnnde 6 H° = - 217.320 + 212.080 = - 5.24o K cal 

y Ln ½_5 = 
- 4.5936 

a partir de Ln KT' uG
0 {T) en cal/m�l puede ser calculado

usando 6- Gº ( T) = '."" RT Ln KT

..6.Gº (60) = 3655 

óG
º

(lOO) = 4723 

�G
º (150) = 6059

.ó.G
6 (200) = ?394 

ó Gº (250) = 8732 

AGº (300) = 10066 
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TABLA I 3 

Resumen del Cálculo de la Entropia Absoluto de Bethune 

Species 

-------
s0 (25) 

31.5 

4.8 

o.o

---·--------- -

8
dn 

cal/°K .. mol 

35.98 

13.76 

-l+.48
"' 

La entropia estandar-:1 Sd.B en la escal.a d6 Bethune fué

calculada usand:1: Sd.B = s0 (25) + n (-4.48) cal/mol. °K y

luego.ASº para la reacción puede ser evaluada y €Sta dada 
o o ( -2) o ( +) o ( -)por: �s = sdB so4 + sdB H - sdB Hso4 

Asº = 13.7_6 - 4.48 + 35.98 = -26.7 cal/°K.mol 

[ dEº -j = e:.s0

usanda la ecuac16n dT nF 
th 

'· 

por tanto [��
º ]th = - 262J

0
�100

= - 1. 1578 ravl°c

y Eº (T) puede ser estimado usando la fórmula 

Eº (T) = Eº (298) + [�f] • T
�;h

en donde E°9298 = - 0.118o voltios 

dinalmente, .aG0 (T) en 
�G

º
(T) = - nFEP (f) :

.6.Gº 
(60) 

AG
º 

(100) 

D.G0 (150) 
AG

0
(200) 

�Gº (250) 
.LlG

º (300) 

cal/mol puede ser obtenido usando 

= 

3�55 
4723 
6058 
7393 
8735 

= 10063 
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ME'ID 00 DE KHQ DAKOY$rn 

En el método de Khodakovskiy los sj.guientes valores 
del calor específico parcial molar fueron usados� 

eº (HS04, 298) = -17 cal/mol-ºK p 
eº (804, 298) - -72 cal/mol-ºK p 
eº (H+

, 298} - o (por definición)p 

D o.c
P

- =·'ll,_ 
298 T + 2�� T =-� T cal/mol. ºK

y L\.sº c 25) = 4.8 - 31.5 = - 26e7 cañ/mol ºK 

.6.G0 (25) = 2720 cal/mol 

reemplazando estos valores en la ecuación 3.10 e integrando: 

�Gº(T) =.L\Gº (25) -�S0 (25) [ T-T(25)] -�§áS [T2 -T2(25)]_ 

+ T ��B [ T -T(25)] cal/mol

Finalmente: 

.wGº (60) - 3768 

6G0 (100) - 5242

D.Gº (150) - 7499 

�
Go (200) - 10219 

i::,.
G0 (250) - 13399 

AG
º (300) - 17041 
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ME'IDOO DE HELGESON 

Para este ra€ todo, la Gcuación (3.37) rué usada y los -

siguientes valores de A G0 (T) en cal/mol fuer�n obtenidos� 

Llnº (60) - 3732

Jl.Gº (100) - 5117

Í1Gº (150) -- 7279

f1G
º (200) -- 10110 

fj_nº
(250) - - 14o47

L:iGº
(300) - 20304
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APENDICE II 

' 
líl nEM:t<i<:t-PHOGR/\t1 iO (;f\LCULATE THE DISSOLUTION Of C02 FnOM*'**
?.0 !lD1***TltE ATMQSPHEnE IN DISTILLED WATER***
30 Fon I=l T O  3 
Liíl n E/\D l(( I J 

, 50 DAT/\ -lt.37,-10.3,-14 
6 0 K C I J = 1 íl, l{C I J 
70 NEXT I 
Ríl X=IE-05 
90 F==Xt 3- (l([ 1 J +l{í 1J >*X-2*KC 1 J *KC 2J 
1íl0. Fl =3:1<Xt 2-KC 1J-J<C3J 
110 Y=X-(F/FI> 
12íl IF /\DSC<Y-X)/Y)<IE-011 THEN 160 
13íl X=Y 
1Li� GOTO 90 
150 t..rnITE (8,*)"THE SOLUTION IS:" 
160 PC1J=X 
170 Pt2J=-LGTCX) 
180 P(3J=J(( lJ/X 
190 PCl1J=J<t 1J*l(C2J/Xt2 
200 PC:,J=K(3J/X 
�10 f->(6J=l/2*(P( 1) tP[3J+4*P[/.JJ+PC5J) 
220 PC7J=Pt3J+P(5J+2*PC4J 
23íl r-on J= 1 TO '7 
2Li0 NEXT J 
2 S íl 1,,n I T E C 8 ., * ) .

2 6 íl '.·.'n I TE (B., * > '.,ll + = "X 
?.713 '.-TnITF. (8,:1<)"f'Jt =''PC2J 
2f30 wnITE. (8,,t)''llCO3-="P(3J 
290 WJHTE C8,*)''C03 =''P(4J 
300 wntTE (8.,*)"OH- =''P[SJ 
310 '·lP.ITE (8.,*>"IONIC STRENGTH=="PC6J 
320 WRITE C8,*)"NEG/\TIVE CHARGES="PC7J 
330 E ND 

11+ = 2. 06789F.-0(, 
PH = 5e68�/27"íl58 
HCO3-= 2.06287E-06 
CC3 = 4.99972E-ll 
O ll - = ,, • r 3 5 8 5 E - 0 9 
IONIC STnENGTH= 2.e6790E-06 
NEGATIVE CHARGES= 2.06761E-·06 
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APENuICE III 

DISTRIPUCION DE ESPECIES PARA EL SISTE:MA Ni-S04-H20 

Reacciones Químicas Consi1eradas 

H20 = H+ + OH- K1 
- + -2HS04 = H + S04__ � 

Ni
+2 + H20 = NiOH+ + H

+
K

3 
+2 -2NiS04 = Ni + S04 K4 

"\ K2 ÜHS04 

°'6'H+ 
1Jso4_

2

K 11Ni+2
3 ,) 

o"' +�
+ NiOH 

K4 b�iS04 

o'Ni +20S04
2 

·_rH+)lso42
J

�= {_HS04 j

- ( NiOHJ _{_itI
-

� - fNi
+

) 

Balance d€ Mada para Ni 

A III - 1 

A III - 2 

A III - 3 

A III - 4 

A III - 5



Balance de Masa para so4 

A III - 6 

Ecuaci6n dG Electroneutralidad 

2 lNi+2 \ + LH+� + t_NiOH+
� = 2 L_so42

,\ +\_oH-j +LHso4} 
A III - 7

Las ecuaciones A III - 1 y A III - 7 pueden ser reduc! 

das a tres ecuaciones c�n tr€s !ncógnitas 
Xl Kl X2X3

Fl: 2X1 + X2 + I� ½ - 2x3 - x;- -
Kº = O 

2 

Donde las inc6gnitas son definidas por 

x1 - Ni+2 

H+ X2

= X3 - S042

Derivadas Requeridas para Aplicar el Método de Newton-Raphson 

dF1 5_ 
d.Xl 

= 2 
+ X2



dF2 5 � -
dX

-=l +x + 
1 2 K

º

4 

o dF2 
- - K3t1dX - X 

2 

dF2 x1 

dX3 = � 
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-_ 10 R_EM* **PRo GRAM ro C/\LCULATE THE sr>Ec 1 Es -[)l s-r.R·is�:JT-ú;)�: - ,r.i_ ·A.
· 
soLu.tiON••"

20 RF..M•*•PREPATIEO BY DILUTING N MOLES OF N1S04' uJ·'·¡ ,l..1'.tER*ifc*· · ... _. ·30 REM***OF DISTILLED WATER*** 
,,0 ·DIM oc3 ., 3J.,l.CJ., 1J., f'(3., 1 J ., XC3 ., tl,EC3 ., 3l .·.

. Síl � 1 = l . . . 
·-60 ron K=I TO 11 ·

70 FO R ·J= 1 ·ro 4 
80 IF' K>KI THEN 230. 
90 TIEAD KCIJ 

. 100 DATA -14,-1.97.,-9.67,-2.2 7 
.1 1 0 .o ATA -1-3 • 13 3 ., -2 • 0 5 ., -9 • 5 2 ., - 2 • 3 2
12 0 DI\TA -13. 53.,-2. 1 8.,-9.24 ., -2.42
1 3·0 OAT A -1 3 � 26., - 2 • J., -8. 9 7., -2 • 5 3
140 bATA -13.02.,-2.43.,-8.72.,-2.64
1 50 DATA -1 2.s.,-2.57..,--s.,,8 ., -2.76.
160 DATA -i2.6.,-2.1.,-s.2s.,-2.8s
17 0 DATA -12.42,-2.84.,-8.04,-3.0 1
180 DATA -1 2.27.,-3.05,-7.83.,-3.15
19q D/\TA -1 t. 64., -3. 69.,-6.95.,-3.83
2 0� DATA -11.31�-4.49.,-6.22.,-4.63
21 0 KCIJ=l0tKCil
220 GOTO 240 
230 REAO ACil 
240 NF.XT I 
2 5 NEXT 1< 
26 M/\T O=ZERCJ.,Jl.
27 MAT Z=Z ERC 3 ., �J 
28 MAT F=7.Ent3., ll 
290 MAT X=ZETICJ.,lJ 
300 MI\T E=ZE�C3,3J 
31'11 REM nEAD FIRST GTTF.SS 
320 RE/\D XC1,1J,XC2,lJ,XC3 .,t,l 
330 DATA·íl.0J.,1.6E-06.,0.03 
340 FOR V=l TO 3 
3 50 REAO NC\JJ 
3 60 DATA 0 • l., 0. 5., 1 
370 M= 0 
380 Al=l , 
390 REM CALCTJLATE DERIVATIVES 

·4 00 oc1.,1 J=2+KC 3J/X[2., JJ

·.·

4 
� 

0 o e 1 ., 2 J = 1 -t< e 3 J * x e 1 ., 1 J I x e 2 ., t J , 2 + K e 1 1 1 x e 2., 1 l � 2-x e 3.,, 1 11 K e 21
4 0 DC1,3J=-2-XC?.,IJ/KC2J 

. 430 oc2., 1 J=l+K(3]/XC2,l l+XC3,l)/K[4] 
· 41¡c:;,·--ñc· 2 ., 21 =-KC 31 *XC 1., 1 J /XC 2, l J' 2 /·

4 5 0 D C 2 ., 3 J = X C 1 ., l J / K C ,. J
460 OC 3, l J =XC 3, 1 J /KC 4 l 
470 D(J., 2J=XC3,1J/J{C2l
4 a 0 o e 3 ., 3 1 = t + x e 2., 1 1 11n 2 J + x e 1 ., t J I J< e 4 1
490 REM CALCULATE FllNCTIONS

'· .

s 0 0 Fe 1 ., 1 J = 2 * x e 1 ., 1 1 + x e 2 ., 1 1 + K e 3 J * x e 1 ., 1 1 1 x e 2., 1-1 • 2 * x'c 3., 1 J
5 1 0  FCt., ll=Ftl,l)-KC1 J/XC2,lJ-XC2.,ll*XC3,lJ/KC2J .· 
520 F[2 ., ll=·xc 1., iJ+KC3l*XC 1., ll/XC2, l J+XC 1., ll*XC 3,'ll/Kt'4l•NCVJ 

·530 FC3, l]·=XC3., tl+XC2,ll*XCJ., ll/KC2l+XC 1., ll*XCJ., ll/KC4l-NCVl
540 REM MATRIX orERATIÓN ' . ' 



550 MAT 
56íl MAT 
570 MAT 
58'11 L=0 

F=C-l)*F 
E=IN'l(D). 
Z=E*F' 

590 FOR I:: 1 TO 3 
600 XCl,lJ=XCI,ll+ZCI,ll 

,610 lF ABSCZCI,lJ/XCl,ll)<lE-04 THEN 630 
620 L=L+l 
630 NEXT I 
640 M=M+l 
650 lF M>50 THEN 1000

660 .IF L>0 THEN 400 
610 Y e 1 J = x r t, 1 1 *x e 3, 1 J I K e ,, 1 
680 YC2l=KC 3J:t:XC1, ll/XC2, ll 
690 YC3J=XC2,1J*XC3,1J/l<C2l  ' 

::. 
7 0 0 Y t ,, 1 = x r I J /x e 2., 1 1 
7·10 YC5J=-LGTCX(2 ., Jl•Al)  ;· · . 
720 Y[6l=l/2*(4*XCL,l)+XC2, 1J+4 •XC3, 1l+YC2l ... ·vc=tJ+.YC·4l·) --. 
730 YC7J=2*XC1,1J+XC2,ll+YC2l 

. .  

740 YC8J=2*Xt3,1J+YC4J+Y[3l 
750 YC9l=XC 1, 1J +YC2l+Yt l J 
760 Ytl0l=XC3.,ll+YC3l+YCll 
770 WRITE (8.,*> 
780 WRITE (8,*> 
790 '·7nITE (8,*>'·tNITIÁL NI="NC\TJ 
8 0 0 \.JR l TE . ( 8 ., * ) '' N I + + =•'X t 1 ., 1 J 
810 WRITE C 8., *> .. 11+ =''X( 2, l l 
820 wntTE (8,*)''PH ="Y(S] 

- 8 3 0 W n I T E e 13 , * > : ' 5 O ,, N I ="Y t 1 l 
840 WRITE C8,*)''NIOH =''YC2J 
850 wntTE cs.,:*)"SO/t ="X(3., ll 
860 WRITE C8,*>"HSOLt =''YCJJ 
870 v!RITE (8,•>··ou ="Y(4J 
880 Wl1ITE C8.1*>''IONIC STRENGTH=''YC6J 

1 

890 HRITE C8,*>"POS1Tl\TE CHARGES ="YC7l 
900 WRlTE (8,*)"NEGAiIVE CHARGES ="YC8l 
910 WHlTE cá:;.*)"TOTAL NlCKEL=''YC9l 
920 WRITE (8.,*)''TOT/\L StJLFATE=''Y[l0l 
930 FOR J=l,TO 10 
9t1íl NEXT J 
950 NEXT U 
960 Kl=l<l+l 
970 lF Kl>ll THÉN 1020 
980 RESTORE 
990 GOTO 60 
1000 \.IRITE C8,*>"NO OF ITERATIONS EXCEDEED" . r 

1010 MAT PRINT X,Z 
1020 END 

·,

-- lltlt 
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PII.,.I/\t. n1= r. t
r.: I + + = ( 1 • � '"':··, "1 11 � ri r� n 
1( + . - 1 • i' �H1 11 r; F - r� ,; 
"11 = s.01,�.1'.1•:,s1,r
� O 11 ! 1 I = e • :1 7 0 1 �'i 3 S J 1 
t 1 I O JI = 1 • 'j r� '> ::-� �j :� - ('. r-, 
('_o,, - . r� • n �) '.' r) 1111 1 r: 1
1 t � o 11 = � • ,1 r, :s �, () r::- r,, � 
011 . = (< • 1 �� /¡ (.) IIF - 1� C'l 
IOrllí: ;Tn¡.:r-¡r;-r¡¡: r,. Rn�577SS<:l 
n O C'.'. I T 1'' E C ! l N' G !� t".', = íl • t:1 l¡ 1 � 0 (·15 7 C) 
f1F.r:i/\TI1 TF. Cll/\'"' GF:r:; = (1.041�9(15?_9
TO ... /\.l. �! I Cl'F.l.= 0_. 1 
TO -r/\L (' 11 L!;-/\-r r-:= 0. 1 

I ti I ..,.. I /\L r' I = r,t • 5 
· f1 1 + + = ()1 • '1 /1 () �H1 1 f� I¡ l 

!!+ = ).:J'7���f-:-fV-, 
!'JI = �. :"Vi '"> Sf$.JI 10� 
SO 11 t1 I = n • ,� :- 0 7 <1 1111 () 1 
t'IO!i = 7. r)-sc;ri�r-�-�r.,
SO l1 = r! • 0 /¡ n ? '1 '."l � r. A 
w·. o ,, = � • :10 1 (1 1 r:: - n r1 
o¡¡ = 1.2rp5r�r,:-c1n 
IOt!I('. c-:T n El·lG "" �t= (1. ¡0f,;�177(1(:, 
nry l -r l ' 1 -F C !l /\'"' r, f� � = ¡ '. • r. 9 r-< ,, 1 � 7 ;> 0 
t 1 E r, /\.,. I ' 1 F C 1! /\'"' ', F (', = íl • � 0 n ,, 1 :--! 7 � íl 
. -r n -r .,, 1. r • 1 e! · 1;: 1 . = 0 • s 
:o-r/\L �wLF/\-r:-:= o. scirr.vw0rio 

. 1 11 !.,..I/\1. f'l= l 
� ¡ I + + = 0 • r 7 r, ·S l15 111?11 
!! + = 1 • 11 1 r '. 

r, 3 F.- r. � 
'"'q == ,:;.<�5(�'-j?./1051 
;, O 11 f1 I = -� • <l :: 9 '.:i 11 J e o 1
r.11 o JI = 1 • o 1 ,� s s � - 0 e; 
�n� - o·. "1����1n7
ll r: O /¡ = o') • 1 (', l H I f-" - r-, ,;
Otr 1 = 7 o "f,fU'l:�F.- f10 
!()�!Ií: � -r n!·:•1r¡-r·1=. CL�B!'S<:)SJ�/1 
n O:- I T I 'T r. t: ll /\ r, r¡ r.:� = r,. lll 1 3 íl :1 () 2 3
t1 J-.:n/\-r I '1F. c:t !\n (j f.": = r-,. 111 l 3r 21)?. J 
:0 ..,../\1. t!I(Tí-1. = l 
TO -r /\L .S l' l. l: /\ -r F.= 1



APENDICE IV 

DISTRIBUCION DE ESPECIES PARA EL SISTEMA 

Ni-NH3-so4-H20

Reacciones Químicas Consideradas 

Ni+2 
+ NH = Ni(NH ) +2

+23 3. +2Ni{NH
J) + NH3 = Ni {NH3)2

Ni(NH3);2 
+ NH3 = Ni (NH3);

2

Ni(NH3)3
2

+ NH3 = Ni

Ni(NH3 )42
+ NH3 = Ni

+2Ni(NH3)5 + NH3 = Ni 

+ +NH3 + H = NHi.,

+ -
H

2
0 = H + OH

- + -2HS04 = H + S04 
+ -

N¾OH = NH4 + OH 

(NH3f42

+2(NH3)5

(NH3)62

Ni+2 + �O = NiOH+
+ H+

+2 -2NiS04 = Ni + 804 

Constantes de Equilibrio 

Kl -J�i+2 J� \ Ni(NH )+2 ·t
----�3 = � - 'l: 3 J 

-J�Ni (NH3) +2 l - '\..Ni+2 � \NH3 � 
A IV - 1 
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=� 

=� 

I Ni(NH ) +2?
L 3 2 J 

tNi (NH3 )42.) 
\_N1CNH3)3

2

J��3�

A IV - 2 

A IV - 3 

A IV - 4 

A IV - 5 

A IV - 6 

A IV - 7 

A IV - 8 

A IV - 9 
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/") 

KlO O NH40H o L NH4,\_0H-J

v1NH4 �:.-
= K10 lNH40Hj

A IV - 10 

J) 
+ 

Kll Ni+2

Ki1 
lNiOH+\\H j

°6'NiOH+ {)1 H+ l Ni+2J 
A IV - ll 

Kl2 ��iso4 
1�2 

t Ni +2}lso4
2) 

))Ni+2 �o� 
--

LNiS043 
A IV - 12 

Balance de Masa �ara el Sulfato 

A IV - 13 

or: 

BalancG de Masa para el Niguel 

Ni'lDT
= tNi(NH3 )

+2j + lNi(NH3);
2

�+ lNi(NH3);2J A IV - 14

+{_Ni(NH3}42j + l Ni(NH3>5
2
i+ L Ni(NH3)6

2 j

L+ Ni +2J + t_NioH+J + LN1s04 1
Balance de Masa para la .Araonia A IV - 15 
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Ecuación de Elecñ�oneut;alidnd A IV - 16 

2 l so,2 1+ LoH-) + LHso� 1 = l. NH�1 + l�
+

} + 2 L Ni(NH3>
+

�J

+ LN1CN113 >;21 + LN1CNH3 >;2 3 + LNHNH3 >(2J + t_N1c�>? J

+ t_Ni(NH3 )62 1 + lNi+2 J + lNiOH-
j

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

das a c 11.atro ecuaciones con cuatro incógnitas 

Fl: X1 (l+�X2
+�I�X�+Kfisisx�+��K3�X�+I���K4�x1+

1K�1I�K%l�X�+Kf1/x3+x41112) - Y(9) = O

41I���X�+5��I1��x1+6������x� - Y(lO) = o

F3: x3 (l+I�X�)/2 + X1 (l+K¡X2+KfJSX�+iq��X�+Iql�I��X�+

·. S · o 6 

iq���K%X2+iqI�K3���X2+K¡1/2x3) - X4 - I(a/2X3 -

Derivadas R6queridas para Aplicar el Método de Newton-Raphson 

�1 
= 1 + iqx2 + qr�x� + �K��x� + iq��K4x� +

Iq�Ij��x1 + 1K�K3�K5K6X� + Iq1/Y ( 3) + X4/iq2

- 11+9



:� = X1 ciq + 2��x2 + 3iq�K3X� + 1tiqK���x� +

5K1�1�K5X� 1- 6IqJSI1��K6Xi 

:: = (1 + �x3 + �Ka/�0) + x1 <� + 41qK�x2 + 9Kf��x� +

16����x� + 25iq�1K4�X� + 36Kf ��K4��x� 

�-x� 
dX - 2·1 

3 

dF2 
_ O 

dX -4 
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�� = x
3

�/2 + X1 (K� + 2�I�X2 + 3�½�X�+1tiqK��K4X� 

+ 5IqK�K3K4�X� + 6K¡1SK3���x1)

dFl+ .. .o 
dX 

= Xt+I 1\.12 1 

dFl+ - o
crx::- -

2 

dF4 X w0cix = 4�� 
3 

donde : 

y : 

Xl == LNi+2 j

X2 
= L NH3 �

X3 
= LH+ 

3

X4 
= lso-2 j

Y(9) = Ni Total 

Y(lO)= NH
3 

Total

Y(ll)= so4 Total
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10 REM***PílOGíl/'.\M TO ·CALCtJLATE THE SPECIES DI S-TTÜ'Bti'-rtON :AND -PH IN ·THE***
2íl 'REM***NI-SQIJ-NlM-H?.0 SYSTEM*** _ - •. · ·. 1\ .-· '.. •• . .• - • - _, 
30 DIM DC4,4J;zc,,.,11,FC4,ll,XC4,IJ,EC4,4] ., }d,200J�)'IC:25l,PC2Sl,'At201:-, 

.40 Kl�-1 ·  
- ' 

50 rOl1-J<�-l 'T'O 11·
60.FOR I=I TO 12 
70,IF K>Kl TH�N-220 
8 0 R F. AD . K t I J _ · . . _ � . . . , . . - . �-
9 0 · D /\TA 2 • 8 4, 2 • 2 9 ., l • 7 8 ., 1 • 2 4 ., 0 • 7 9 ., 0 • 0 7 2., 9 • 2 5., - 1 4 ., -. f •. -') 7 ., -4· • 7 5., .� 9 • 6 7 ., ... 2 • 2 7 

. 10 0 O ATA 2 • f3., 2. 25 ., 1 • 7 3., l • 2 l ., 0. 7 6., 0. 0 2., 9 • 1 , - l 3. � 3., .:. 2,. 0 5., -4 • 7 4., -· 9 • 5 2., - 2 •· 3 � . . . . . . 
110 0/\TA 02. 69,2.16, l-621 I� 12.,0.68,-0.0 8,8.8·2.,-lJ� �3.,.; 2._ta.,-4.73_.,-9.24,-! 
120 DATA · 2 • 6, 2. 07., 1. 5 1, 1 • 11.1 J., 0. 6 l, -0 • l 8., 8 • 5 5, -1 3 • 26, - 2 • 3, -4 • 7 3, -8 • 9 7., - 2 • . 
130 DATA 2.s.,1.�a.,1.41,0.97.,0.54.,-0.28,8.29.,�13�02,.�2�43¡-4.73.,-a.12,�2, 
1 '• 0 DATA 2 • 1-t l ., 1 • 8 9 ., 1 • 3 1 ., 0 • 8 7., 0 • '' 7 ., -0 • j 8 , 8 • 0 5, - l 2 • 8 � - 2 • 5 7 , -·4 • 7 5, • 8. • 4 8 ., - 2, 
1s0 DATA 2;32., 1.a1,1.21,0.a,0.4.,-0.·41,1.a2.,-12.6,-2.1,-4;7g,-a�25.,-2.aa 
160 DATA 2. 22., 1·.72, 1.11.,0.73.,0.33.,-0.s6,7.6,-l2 .• 48, ;... 2�84,-4.8·1.,-s·.04,-JG 

. ' 

1 7 � DA T A 2 • l 3., l • 6 '' .,_ 1 • 0 l ., 0 • 6 7, 0 • 2 6 ., - 0 • 6 5 , 7_ • 4., -1 2 • 2 7,, - 3 • 0 5., -4 • 8 S, -7 • 8 3., - 3: 
1 8 0 DATA 1 • 6 8, 1 • 2 2., 0 • 5 6., 0. 3, -0 • l ., ,.. 1 • 0 7., 6 • t-16; - 1 J • 6 4; - 3 ; 6 9 ,· 't. 5 .-l 2, - 6; 9 5., - 3 S 
1 9 0 DATA 1 • ?. ?. ., 0 • 8 3, 0. 1 3., 0 � 0 8, -0 • 4 3., - 1 • 4 6., 5 • 7 2., -1 1 • 3 1 , .. 4 • 4 9., - 5. ,, 7, - 6 • 2 2., f 

200 KCIJ=l0f0{(Il> 
210 GOTO 23 0 
220 READ A(I] 

230 NEXT I 
240 NEXT K 
250 l1EAD YC9J.,YC10l,Ytl2 l 
260 DATA 0.01,íl.t,0.05 
270 MAT D=ZER[4,4J 
28íl MAT Z=ZERC4,IJ 
290 MJ\T F=7. En t t,., 1 l, 
3 0 0 M A T X= Z Eíl [ 4., 1 l 

1 .,· 

···.

•• '· ·' 

. ' 
J . .'· 

310 MAT E=ZERC4,4J · · ·
320 ílEM************.*******READ THE FIRST GtTE���*�*�***�***************� 
330 MAT READ X 
340·DATA 4E-0li, 0.02,IE-08 ,0.S 
350 M=0 -
360 REM***********CALCULATE EOS F( 1., 1 )., ANO DERIVATIVE·s oc.i I >**********• 

, • 1 , • , 
· 

e 

370 f [ l 1 1] = 1 1 ' . . 

380 A=I 
39 0 FOR I=I TO 6 
400 A=A•KCIJ•XC�.1-ll 
410 FC 1, 1 l=F'C 1, ll+A 
420' NEXT I 
430 DC 1 ,  1 l =F'C 1, 1 J +KC 1 1  l/XC 3, l J+XC 4, l J/Kt 121
440 FCl,ll=Dtl,ll*Xtl,ll-Yt9l 
450Ft2,IJ=0 
460 DC2,2l=0 
470 A=I 
480 FOR I=l TO 6 
4 90 J\=A•KCIJ*XC2.,IJ 
5íl0 FC2, ll=Ft2, l}+I*I\ 
510 t2,2l=Dt2,2J+It2*A/Xt2, IJ 
5 2 0 E X T 1 . · ; _..

1 • • 

s 30 e 2 ., 21 = oc 2., 21 •X e 1., 1 1 + 1 + K e 11 *x e 3., 1 1 + K e 7 1 •K e a 11 Kt 1 01 - ·
.540 C21ll=FC2,ll 
55 0 c1 ., 2J=n(2.,1J•XCl1ll/X[2,ll 
560 D[ 1 ., 

31
1

�-xc 1., l l•KC 11 ]/XC 3, l J' 2 

-- 1;2 



· s ·10 o e 1 , ,1 J = x e 1, 1 J 11< e 1 2 J 
580 F'[2,1J=FC2,.1J*XC1,IJ-Y(l0J . t , · · . . . 
590 F'C2., 1 J=FC2, ll+XC2, ll*< l+KC7J•XC3, ll+KC7

°
).*KtSJ/.Kt·10J.)

0 

6 0 0 o e 2, 3 1 = x e 2., 1 1 * K e .1 J . ; . · - . _. · · ,, . 
6 1 0 Fe 3, 1 J = Fe 1 ., 1 1 -x e 1 ., 1 J * 1< e 1 1 J I x e 3, i J 1 2 +Ye 9'.J -,¿ r 4 � 1 · 1 ..: 1ü a 11 x.c 3, 111 2
620 FC3,JJ=Fr 1.,tl-'-:C3,ll*XC4,1J/2/KC9J +XC3,IJ*(l+Kt7l*XC2,1J)/2 

.,630 Ft3,ll==FC3,JI-XC4,1J>1<XCJ,1J/KCl2J .,., . 

6 4 0 D C 3, 3 l = < 1 + K C 7 J * X C 2, 1 J > / 2 -K C l l J * X C 1 , 1 l / ,c'c 3:, 'r1 t 2 / 2 + K C 8 ] / X C 3., 1 J t 2/ 2 
650 DC3,3l=DC3,3l-�C4,1l/KC9l/2 

. . 

660 D[ 3,41=- l-XC 3, 1 ]/}{[9]/2 . 

670 DC3,ll=DC l,1l-KC11l/Xt3,1J/2-XC4, ll/KC12l· .. · 
680 DC3,2J=DC 1,2J +XC3, 1l*KC7J/2 

•

6 9 0 F e 4, 1 1 = x e 4, 1 1 + x e 3 , 1 J * x e 4 1 1 1 , K r 9 1 + x e 1 1 1 J' * x e' ti I t 11x e 1 2 f-v e 1 2 j 
700 DCL11ll=XC4,ll/KC12l 
710 DC4,3l=XC4,IJ/KC9J 
720 DC414l=l+XC :1., ll/l{C9J+XC 111 l/KC 121 
730 REM************************MATRIX 
740 MAT F=C-l)*F' 
750 MAT E=IN'1CD) 
760 M/\T Z=E*F' 
770 L=0 
780 FOR I=l TO 4 

790 XCI1 IJ=XCI1 ll+ZCI1 IJ 

., . 
 

 ; . 

,· 

• . . ! .

. 1 _.·. I' .. 
.. ··.· ... : . 

•  

'. '·

800 IF' ft8SCZCl1ll/X[t,ll)<IE-04 THEN 8�0 
810 L=L +l 

. ,'! .,, .. 

1 • • 

820 NEXT I · 
830·M=M +l 
840 IF M>10 THEN 1440 

· 11 . 
¡· ' 1 

' 

850 IF' L>0 THEN 370 

·860 WRJTE C8,*j"TOTAL 
. 

. • .... - .. 

N1=0.ei11 TOTAL NH4 0.ot ,··to-TAi.. .. so4;0�0s•·, 
870 WRITE C8,•> 
880 Pfll=Xtl,ll 
890 T't'2l=XC2, lJ 
9 0. 0 P C 3 l = X C 3., 1 ) 
9 1 0 . P e 4 1 = x e ,� , 1 1 . 
920 PCSJ=-LGTCXC3,1J) 
930 PC6l=XC 3, 11it:XC4, l J/KC9J 
9 4 c1 P e 11 = 1< e 11 ,..,f t 2, 1 J * x e 3, 1 1 
950 T'i8J=�C8l/X[3,1J 
960 PC9J=Kt HJ>tcXCI, IJ/Y.CJ,IJ 
970 PC10l=KC 7J•KC8J*XC2,ll/KC10l 
9 8 0 Pe 1 1 J = K e 1 1 * x r t, 1 J *X e 2_, 1 J 
9 9 0 P C 1 2] = P C 1 1 1 1 1( C 2 l *XC 2, 1 J 
1 � 0 0 P e 1 3 j = r, e 1 � J * 1< e 3 J * x e 2 , 1 1 

· 1010 PC14l=T'C13lt:J(C4J•XC21ll 
102 0 Pe 1 s J =Pe 11, J *1<t 51 *X e 2, 1 1 
1030 PC 16l=PC l5l*J<C6l*XC2,ll 
10tH:, Ptt7l=XC1,ll*XClt,1J/J<Cl2] 
1050 'PC 18l=2,t.-P(l¡J+PC8J+PC6J 

 ·, ::_· . ., 

·.· ,; 

•. ·.· 

 

.· ·',' .
. ' ,,· 

' ,· . \ 

'.-,'. f .' 

.·. ;_t'

• i 

: " 
 ' 

1 0 6 0 1' e 1 9 1 = P e 1 J +Pe 31 + 2 * e Pe 1 1 J +re 1 21 +Pe 1 31 + r, e .1 4 r+ P t ._1 s 1 +Pe 1 6 l +-JH ) >. +Pe _ 
1070 PC20l=Ft 1, 1l+Yt9J    

1080 PC21l=FC2,IJ+YC10J 
1090 J'C22J=Ft3, ll  · ·
1100 Pt23J=4+PC lJ+T'C3l+T'C6l+4*PC4J+PC8l+T'C9J+ Cl�J+PC7l 

.. .,., 1-,3 · · .. · . _ 



1 1 (,rn n ( � .1 J = /p&, P í. 1 J + P C 3 J + f' ( 6 J + ,, * P ( ,, J + n u� J + r> [' 9 J + /pt, P ( 1 1 J + r ( 7 J 
1 I I � P ( ?. :l 1 = P ( 21 J + /1 * P C 1 ?. ] + L¡ * P ( I 3 J + /1 * n ( 1 /¡ ] + 4 * ? [ 1 5 J + 4 * P C 1 6 ] 
11?.CIJ D(�,1)=1/�:!<P(�3] 
1 1 3"' r, r � 11 J = P r 1� J + r> e 5 1 + P r 1 7 l 
l 1 ,, íl �-1� I,. E e R.,*) ''NI =''Pe I J 
1150 •.ri:q T E cB,*>''l'IH3 =•·pr21 
1160 T,f'"IITE (r{ ., >!<)''11 ="P[3J 
117'11 '·'ºITE Cf5,*)'':-0/1 
llíl(IJ T,1111:E (B,*)"PJ! 

. = ,,p [ ,, ] 
="PC5J 

1190 '·JnI T E (8,*)''HSQ/¡ =''Pí1:>J 
l2ílíl '.Jt1I:E C8,*)''tH!lt =''P(7J 
l�líl 1-T�ITE U�,*)"OH ="D(8] 
l?.2� T,JTH:E <n,,n"MIOH =''P(9J 
121íl W'll:E (�,*')''tlll/1011 ="P( JílJ 
12,,0 '·''"11:E cn,*>"t11crJH3> ="Pt111 
1:::!5íl 1·TnITE U5,*)''�Jl(f-JH3)� ::••n(J2] 
1260 '·TPI T E (íl,*)''NICNH3)3 ="P[J1J 
1 2 7 0 '·Jn 1 T E < B , * > "f1 1 cr1 H 3 > 4 = • · r> e 1 ,, J 
l?.ílCJT "'P.ITE (8,*)''NIUJH3>5 =''P[ 151 
1?0íl 1.JP.ITE U5,*)"tJICNH3>6 =''PC 1/SJ 

1 .

...

l 3ílíl J.TP.JTE (>j ., ,l<)''l'llSQ/¡ .=••p[ 17] 
1 

. .  

l�IPI '·TTUTF. <8,*>"MI\SS RALl\t,JCE CJIECI< Ol'l NICl<EL=''°-[2ílJ 
1320 '·TRI:F. <8,*>''t�I\SS BI\LJ\NCF. CHSCK Oi'l.AMt10t.JlA="P(?.IJ 
113íl 1:J:?I T E <8,*>"MASS BAL/\MCE CHECK.ON Sl.lLF"TE=';.P(�4J 
13L1'1l T-1111:E (íl,·*)''CHA!"GE BALANCE CHECl� =''PC2e] ·,. 
1350 t,!QITE U3,*)''10tJIC STF!F.MGTH=1 'Pf23J 
l 3 6 íl t:rp I T F: ( �., * ) 1 ir> 

o :-I T I " E e lf A n G Es r. H F. r, i{ = l'T) t H3J . 
1370 '·111ITF. Cíl,*)''MEGATIUE CHA!"'!r.F.S CHECI< =''P[1'9J·.1 
1380 1·'T'?l"!"E- (13,•) 
139íl FOq J=l TO 2� 
l 41iH'I NEXT J 

. lL110 l<l=Kl+I 
1 /.¡ 2 P

J 

I F l< 1 > 1 1 TJ I EN 1 11 7 0 
1430 RESTO'1E · 
1440 GOTO·S0· 

1; 

' '. 

 
1 

'I 

1 '  ''. 
1450 WílITE C81*)"MO OF' ITERATIONS EXCEDEE'o••. 

1
. 

14�0,MAT P�INT X1Z 
l47íl END 
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TQ_T.f\l, .. :-Ü·_,;;,,_� .• \•¡-5. · 
• • '. ' .

: .. ·vi --.-�.::::is1'.'?�F-n11  
r-n.1:1.·- = �.c;s111.11�-ri:i 
! l · =- r� • ·1 '1 1 .1 ,¡ F: - (l ') 
<';011 = '.1. '-�l1:iSl1,..,�r'S 
_r, ll ""' f� • r.F) l /1 /1 :1 l f'

·. ! 1 s () 11 i . .1 • 111¡ � ') '.."i r·: -0 g 
!!}(/¡ - :,1. r>.f�0111�05í'I
a 11 = · 1 • � 1,, J i=,_ r-: - 0. r) 
fl l O l! - 1 • lr� 5 ('��F..,. W:i
tl1fli 1 )"f S.'1'.1111 1 E-r.1. 
�'1(�111:1). 

= -�. lll7'Vl!F..;�1
· � � I < �' ! l .1 > � .. - � • J .r� :J 0 J F. - e� 1
t'l(t.1:11)1 - 7.111�::>E-()t¡ 

· t I I ( t n 1 '.� ) 11 = 7 • rir; ;� t:, :� E- (1 r¡
r�-I < �1111, s· -- �.,,t7111r-�-nr, 
�.11 (fl!IJ)() = t. :, rV1??:·:-0r�
t l I � O 11 = 11 • 1, 5 :1 ,..1 � E - íl 3 
t:/\c .r. �/\l.M,IC!;: r;1iEr,1:. nM l'lICJ·'.F.J.. = l.t'1<'10.00F.-r-,?.. 
t11\:-.C: )lf\1./\t-JCF C11FCJ'. O'.'! /\t�t10ílll\= c.,. lfHrnt.:10103:· 
t1ASS. !11\l.Atl CE. CHECI': on �111.f/\ 'T' F= ('1. ()15
Clt/\ ., GF. �ALi)t!�f-: CHEC:E = s.2r.119f5E-í-H� 
J()�IIC :.T".F.�J.�Tll= <'l. 111'." 17�67 
no�-�ITI1 1F. Clf/\T'?GFS CH;�c1: = íl.0<JH'l9�H]f{Í. 
�lEG/\TI 1 1F. Cl!/\º �E� CHF.CI� = C'l.fil91��1381 

tll = s. Jljfll('�f";--(1/t 

r111:� = r; • r�r<? I¡ '1 ,_. - '.11 
1l = l • rq ,1�; r) 1.:- r, r< 
r:: () /¡ = (JI. 'V¡:i l 111 ()71 
_nH = 7.')r)'S7S1J7S 
I[ ;-, () /¡ = 5. W, 7qrn,:- MS
tl!J/I = (� • �e� n n 1 5 7 l 1 · 
01! = 1. 370 t rn:-nf>
tTlílH = 1 • NI n f� f� E - O 5 
tll!110H = r">• �21,r, 1 E-R3 
f11.Cf!H3) = J .013�0E-f-lJ 
t' I Ctlll 3 > � = ��. '·HlJ?t1E-(n 
tll(� 1 113) .. = "">• 13375E-�111 
íl I et, l l 1 ) 11 = r,. ')/¡ 7 r,')F.- íl 5 
t1l01'.13)S = '.:. (1/¡:�r\C,f:- r,is 
r11crIHJ)6 = 1 • 2')J 11E-C�f: 
t 1 I � O 11 = t¡ • rs 5 7 <:> 7 ::'. - fil 3
t!AC'� Jl/\1../\rlCE CllECI' Otl nICl�EL= 1.ri1r1rrnE-�?·,.·
t1f\<::, n/\L/\t:r.r-: C:!tEGI� OM /\t!tlO�lI/\= v'!. 10t1r.r.r.rn1 ( 
t�A�:-. 11/\Ll\tlCr. C::!íECI� OtJ �"LFl\1:E= _íl. 115
C:H/\'1GE nl\LMIG:-: C!IF.C:I� = S-1�fiíllf::-P,9 
IOtlIC :,T'lF.t.J(jT'.(= íl. lllC155111J57 
no<; 1 -r 1 "F: e H "n r, Er:: e 11 f. e 1: = 0 • r. 9 íl � r< s 3 r, r<

NF.11ATI'IE CJll\nGES CHF.C:I� = 0.n90:-1ns36B' 

•·

� 155·



APENDICE V 

TECNICA DE LOS MINIMOS CUADROS PARA DETERMINAR LA DEPENDEN­

CIA DEL LOGK CON LA TBMPEBATURA. 

La sigui€nt� expresión puede ser usada para la rela -­

ción Logk con T � 

Logk = � = + D + CT

haciendo el siguiente cambio de variable 

Y1 - Logk

Y
1 

= + + D + CT

donde la desviación E está dada por� 

N 2 N 1 2 
r (E.) = r ( AT- + D + CT - y i)

i =i i = 1

la cual para ser un número debe satisfacer 

r€sultando el siguiente sistema de ecuaciones normales que 

debe ser resuelto con fín de poder 1eterninar A, D, y C 

( N.] _ N ] . [ _Ti -2 A + l L Ti-l D + NC -
1 =1 1 = i 

L Yi Ti-l
i = 1 

- 156



N 

. L 
1
.Yi 

]. = 

donde N es el número de pares de dat�s (�3) 

El Programa de Computadora usado para resolver el sistema -

arriba indicado está dado en la página siguiente. 
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1. 
,, 

n¡,r,•:�::,1:J.J-:,'\'"'.: '"'.0"1'\'"'F P ..... OG ..... ,'\L .,..n l!J:r.n'"'OLATL •r !'ILi'; ¡;- r: OF U)G l�.*'t'+< 
�), r: ..... r 1., 1 J ., 1:: r :1 ., 1 J ; n r 1 ., 1 J ., 7. r � ., ¡ 1 ., -� r · 1 1 J 

11.<• r:-._-i ,.., I :e I T 1 s

,¡.'r1i ,, F./\ n -r r 1 , 
I') n ;\ f\ T /\ � <) !� ., 111 ., 1 .., J ., 11 � 1 ., 11 ? 3 
7 :·, 1 ' I · '� .,.. I 

· fl íl F O P I = 1 'T' ') 5
9'.i ,....F/\') Y( I J
t ne� n t\ -r /\ - � • '� 7., - � • i;1,, - � • 1 5., -1 • r� 1, -11 • 6 J

11 n n1-�·�·r l
1�0 tl/\·r n:::7Fn�.1,11! ] (11 f '. {\ T :, : ( i;-q � 1 ., ) 1

11 '1 t' ,'\ T !) :.: / 1-: •1 [ 1 ., 1 l

1 r,:L.[1'\.,.. ¡::-:71�q['.'l,'.)l
:1 cl ,� :.-'l ..... I = 1 -r'.) r; 

/; 1 7 ..... !� [ 1 , 1 1 ::: " r 1 , l 1 + t / ..- r I 1 T ? 
1 .·: '' ...., í 1 , � 1 = n � 1, � 1 + 1 /: t I J 
t 0 r'. 
�' t 1' 

� 1 r� 
:' :"' '1 

� 1(1 
�,, r. 
�50 
�r-, '.J 
�7íl 
?. n r� 
?'1 r, 
3 íl '.1 
11ri 
J�(ll 
11r 
J11n 
1 "i �1 
1 (') ,.,, 
17� 
1r� 0 
1() ,� 
/1 f l 

--r 1,ll=r; 
, .. r : '., 1 J :.: ,.... ( �>, J J + .,.. ( I l 
•·· r 1., 11 = n r 1., 1 J + .,.. 

r 1 1 T :: 

n r t ., 1 1 :-: r:- r 1 ., 1 ., + v r r 1 /Te 1 1 
1-ir � .. 1 J;:: :1r �!..,. t 1 +Y r 1 J
P r :1, t J = N 1., 1 1 -1 "' e r 1 -t, T [ r J
�! F'� .,.. I
nr!'l.,Jl=nr.1,?i
P(��.,i'J==S
P(1,ll=:.,
rt J ., ��] :=n[ �, :1J
t� /\ T fo'.= I � 1 1 T < n )
tl/\ .,.. ·7.=F*T)
/\=?í.1.,11
n=7.í.::', 1·J
í.=?íJ,IJ 
,,·-,¡·rr.; ( r� .,l'!:)''Fnt·. con'�T. FOP nF/\r -r 1rit1 11.111"
• ,n I ._ �� < <"°�, ""- ) 

u..., I T �;:: ( >{, *. ) , '-r r;� .• n • 

ll n I T F ( :-S , :¡.: ) 
Fíl'� I=l 'r') 11 
''!if\;) -� í. I J 

l¡ 1 !� J) /\ -r f\ ;i 0 :� ., 1 � 1 .• 1 1 1, 1 �) 1, 1 '.3 1, 111 J ., 3 'i 1, :� r) 1 ., 1 7 1., 11 ? 1, 1, 7 1 
,, ::->íl vr I J =f\/''í IJ +l)+Ct:V ( 1 J 
l¡ 1 ri 1 1n1TE (PS,*)":(IJ,V [I)
1,110 �11-"'.T 1 
,, '>0 F.tl!) 
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TF!'.n.

:l(: :1 

111 

1'. l J 

111 

J/1J 

3!)1 
J() J 

17 1 

,,� 1 

I /) r,1: 

-�. :?7:71M-�:i1
- �. 1?1'(·1'"7 '.'? 1 /¡

- '.' • /¡ '."' (' ( V") '.·, /1 f., (, 

- ? • r; '.) r, :i �i :-, :1 ? 1

- ;1 • � 1.-1 0 11 A W) 1-

.:. 2. 7sr")71111r. 

- � • fS 70 11 :) J 1 1 /1

- 3 • 11 (� A (-, O r: '> J 5

- 3 • 1 1 (< 1 0 s 1\

-· 3 • fV1 7 � 3 :1 :-> 7

.. 159 



APENDICE VI 

DISTRIPUCION DE ESPECIES PARA EL SISTEMA Cu-S04-�0 

Reacciones Químicas Consideradns 

+ -H2o = H + OH
+ -2HS04 = H + S04 · 

++ -2CuS04 = Cu + S04

Cu+2 + H
2
0 = Cu(OH)+

Constantes de Equilibrio 

Kf = L H
+) loH-) 

� = LH+)lso4=3 
LHS04} 

l cu +23 l S042) 
1 = -------------

L cuS04 j 

� - \._cu(OH)
+

JlH
+

� 

4 -
Lcu+2J 

Balance de Masa para Cu 

Balance de Masa para S04 

Ecuación de Electroneutralidad 

Logk 1 = - 14 

Logk 2 = 1.97 

Logk 3 = 2.30 
+ + H Logk 4 

= 7.34

A VI - 1 

A VI - 2 

A VI - 3

t.. VI - 4 

A VI - 5 

A VI - 6 

A VI - 7 
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Las ecuaciones A VI - 1 a A VI - 7 pueden SE;r rGduci -

das a trEs ecuaciones con tres incógnitas 

F2 • 
o 

F3 o 
o 

X3X2
X3 

aX2 

X1X2 + X2 + X2

+ Xl X1X2-+ Xl X2
-

- Y2 

:3. Xl - 2X3 - Xl 
X4

Donde las incógnitas son definidas por 

X1 = LH
+ 

J

X2 = lso42 )
··x3 -- lcu+2)

Yi = cu'IDT

Y2 = S04 'IDT

Derivadas Requeridas para Aplicar el Método de
Newton-Raphson 

dFl _ :3_
dX2 - x3

dFl = 
X
4 + ldX3 x1 

dF2 X2
dX1 = x;
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dF2 X2 
dX = x 

3 3 
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10 REM***PROGRIH TO CALCULATE THE SPECIES DISTRI�UTION IN A SOLUTION••• 
20 REM•••PREPARED �y DlLUTING N MOLES OF CUS04 ANO M MOLES OF H2S04••• 
30 REM•••IN l LITER OF DISTILLED WATER••• 
40 DIM DC3,3l.,ZC3,ll,FC3,ll.,XC3,ll,EC3., 3l 
50'Kl=l 
60 FOR K=I TO 4 
7 0 FO R I = 1 TO 4 
8 0 · I F K > K l T H EN 1 6 0 • 
4'0 READ KCil 
100 DATA -14,-1.,7,-2.3,-7•34 
110 DATA -12.21.,-3.01.,-1.7,-4.59 
120 DATA.-lt.34,-4.4,,-0.3.,-2.44' 
1 3 0 DATA -l J • J 4, -6 • 2, 1 • 2., - 1 • l 3 
140 KCil=l0tKCil 
150 GOTO 170 
J 60 READ AC Il 
170 NEXT I 
180 NEXT K 
1,0 READ YC1l,YC2l 
200 DATA 0. 1,0.2 
210 MAT D=ZERCJ.,31 
220 MAT Z=Z ERC 3, 1 l 
230 MAT F=ZERC3,ll 
240 MAT X=Z ERC 3, 1 l 
250 MAT E=Z ERC 3, 31 
260 REM RE AD FIRST GUESS 
270 READ XCl,lljXC2,ll., XC3,ll 
280 DATA 2E-05,�.02.,0.02 
2,0 M=0 
300 Al=I 
310 REM CALCULATE DERIVATIVES 
320 DCl,ll=-XC3,ll•KC4l/XC1,llt2 
330 OC1., 2l=Xt3,1l/KC3l 
340 DCt.,3l=KC4l/X{_l.,ll+l+XC2.,ll/K(3l 
3,5 0 D C 2., 1 l = X C 2., 1 l / K( 2 l 
360 oc2.,2l=XC3.,1]/KC3l+l+Xtl,ll/K[2] 
370 OC2,3l=XC2.,1l/KC3l 
380 DC3., ll=-Ktll/XCl.,llt2+XC21ll/KC2l-l+XC3.,ll•KC4l/XC1.,llt2 
3,0 DC3., 2l=2+XC111l/KC2l 
400 D[3.,3l=-2-KC4l/XC1�ll 
410 REM CALCULATE FUNCTIONS 

· 420 FC l, l l =XC 3, 1 l •<XC 2, l l /KC 3l+KC4l/X[ 1., 1 l+ 1 >-Yt J l
430 FC2.,tl=Xt3,ll•XC2,ll/KC3l+XC21ll+XCl1ll•XC21ll/KC2l-YC2l
440 FC3, l l=2•XC 2, ll+KC ll/XC 1, l l+Xt J, l l•XC2, 1 l/KC2l-XC 11 l l
450 FC3.,ll=FC3,ll-2•XC3,ll-XC3,ll/Xtl,ll•KC4l
460 REM MATRIX OPERATION
470 MAT F=<-l>•F
480 MAT E= lNV(D>
4,0 MAT Z=E•F

· ·500 L=i:0
5 UJ FOll,. l� 1 _TO �1.
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520 
530 
540 
550 
�0 
570 
580 
5,0 
600 

610 

620 

630 

640 
650 

660 
670 
680 
6,0 

700 
710 

720 
730 
740 
750 

760 
770 
780 

1,0 
800 
810 

820 
830 

840 
·550
'860
870 
880 
8,0 
,00 
,10 
,20 
4)30 

. '""' 

Xtt,ll=XCJ,ll+ZCl,ll 
IF A�SCZtI,ll(XCI,ll)<IE-04 THEN 550 
L=L+l 
NEXT I 
M=M+l 
IF M>l0 THEN ,20 
I F L > 0 T H EN 3 2 0 
AC l l=KC 11 /XC f., l J 
AC2l=XC l, ll*XC21ll/KC2l 
AC 3l=XC 3., l J*XC2., l J/KC 31 

. A e 4 1 = x e 3., 1 J *K e 4 J 1x e 1 ., 1 1 
AC5l=-LGTCXCl,ll> 
AC6J=l/2*CXCl,1J+4*XC2,ll+4*XC3,ll+Atll+AC2l+AC4l> 
A C 7 l = X C 1, l l + 2 *XC 3., 1 l + A[ 4 l 
AC8l=2*XC2.,ll+ACll+AC2l 
A{4)l=AC3l+At4l+XC3,ll 
AC10l=AC3l+XC2.,ll+AC2l 
WRITE C8,•> 
WRITE C8,•>''THE SOLUTlON ISt" 
WRITE C8,•> 
WRI TE C 8, *> "H+ =··xc 1, 1 l 
WRITE C8,*)"504 ="XC2,ll 
WRITE C8.,*>"CU-2=''XC3, 11 
WR I TE C 8, *> "OH-=''AC l l 
W R l TE ( 8., * ) "H S O 4= "A C 21 
WRITE C 8, •> "CUS04=''AC 31 
WRITE C8,•>"CUCOH)="AC4l 
WRITE CS,•>"PH ="ACS) 
WRITE C8,•>"IONIC STRENGTH="'AC61 
WRITE C8,•>'' POSITIVE CHARGES="AC7l 
WRITE C8,•>''NEGATIVE CHARGES=''AC8l 
WRITE CB,•>"TOTAL COPPER="AC4)] 
WRI TE C 8, •> ''TOTAL SULFATE="AC 101 
FOR J= l TO 10
NEXT J 
Kl=Kl+l I 

IF Kl>4 THEN ,40 
RESTORE 
GOTO 60 
GOTO ,40

. ' 

, · ,  . . .. . . 

WRITE C8,•>''N0 OF INTERACTJONS EXCEDEED" 
MAT PRINT X,Z 
END 
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