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PROLOGO

Nuestro pafs necesita cada vez m4s materiales de
mejor calidad para apoyar su desarrollo, entre los que-
se encuentran los metales que necesita la industria na-
cional. Por esto el Ingeniero Metalurgista, se enfrenta
ré en su ejercicio profesional, con mayores desaffos pa
ra poder colaborar con el logro de estos objetivos.

La ingenierfa, como una labor intelectual, se basa
en el conocimiento de las leyes de la naturaleza para po
der utilizarlas en resolver los problemas que plantean -
las necesidades humanas. Los principios de la Termoding-
mica son una herramienta indispensable para los Ingenie
ros Metalurgistas en la comprensién y actualizacién de -
los desarrollos tecnol6gicos.

La Facultad de Ingenierfa de la Universidad Aut6no-
ma de San Luis Potosf, tratando de garantizar la calidad-
profesional de sus egresados, promueve la edicién de esta
obra esperando mejorar la formaci6n de los profesionales-
que demandan las necesidades del pafs.



PROLOGO

México necesita cada vez mas materiales de mejor calidad -
para apoyar su desarrollo, entre los que se encuentran los
metales que necesita la industria nacional. Por esto el -
Ingeniero Metalurgista, se enfrentard en su ejercicio pro-
fesional, con mayores desafios para poder colaborar con el

logro de estos objetivos.

La ingenieria, como una labor intelectual, se basa en el -
conocimiento de las leyes de la naturaleza para poder uti-
lizarlas en resolver los problemas gque plantean las necesi-
dades humanas. Los principios de la Termodindmica son una
herramienta indispensable para los Ingenieros Metalurgis-
tas en la comprensién y actualizacién de los desarrollos -

tecnolégicos.

La Facultad de Ingenieria de la Universidad Autdnoma de -
San Luis Potosi, tratando de garantizar la calidad profe-
sional de sus egresados, promueve la segunda edicidén de -
esta obra esperando mejorar la informacién de los profesio-

nales que demandan las necesidades del pais.

DIREC DE LA FACULTAD DE
INGENIERIA DE LA U.A.S.L.P.



PRESENTACION

Un problema latente en las universidades latinoamericanas
especialmente en algunas carreras de Ingenieria, es que 1la
bibliografia especializada, o de referencia no esta realmen-
te al alcance de los estudiantes.

La ensefianza contemporinea es dinamica y exige una mayor de-
dicacibén del alumno a su formacién en bibliotecas y en la-
boratorios. El profesor ya no es simplemente un transmisor
de conocimientos, es mas bien un guia de sus alumnos en el
proceso de aprender y buscar.

Este texto de referencia tiene el fin de ayudar a los estu—
diantes de Ingenieria MetallGrgica en el proceso de su forma-
cibébn profesional.

Termodinédmica Metallrgica esti escrita con la intencién de
llegar a alumnos que ya tengan un sbéblido conocimiento de
fisico-quimico y de diagramas de fases y que ademds conozcan
los procesos que se utilizan para la extraccién, la refina-
cibtn y la transformacién de 1os metales méis comunes.

Es recomendable que el estudiante antes de acudir a este
texto, haga una revisién general de los fundamentos termo-
dinamicos, recordando las tres leyes de la Termodinamica y
los conceptos de energia libre, potencial quimico, actividad,
entropia, entalpia, etc.

También se recomienda enfaticamente al estudiante a que acuda
en 1o poésible a los libros, articulos y referencias en 1o0s
Cuales se basa este texto, o a otros, para aclarar conceptos,
ampliar conocimientos, resolver problemas y elevar constante
mente su nivel de formacibn, teniendo siempre en cuenta que
inclusive el m4s alto nivel del conocimiento actual, consti-
tuye tan sdlo una etapa en el desarrollo cientifico y no
Puede ser considerado como absoluto y definitivo.



Termodinimica Metalfirgica, en su primera edicién en 1975 y
en su segunda edicién ampliada en 1978 fue publicada por la
Facultad Nacional de Ingenieria de la Universidad Técnica de
Oruro, Bolivia, cuyo H. Consejo Facultativo autoriz6 median-
te oficio no. 00129/84, su publicacién como referencia para
10s estudiantes de Ingenieria MetalGrgica de la Universidad
Autébnoma de San Luis Potosi.

M. en C. Juan E. Joffré E.
1984
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Sefior
Ing. Juan E. Joffré E.
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De mi mayor consideracibn:

Es un grato placer para toda la comunidad universitaria

de la U.T.O., y muy particularmente de la F.N.I. tener
noticias suyas desde esas tierras lejanas, por ello a
nombre de la Facultad Nacional de Ingenierfia y m{o propio
le deseamos &xito en las funciones que viene desarrollando
actualmente en la industria, ampliando nuestra congratula-
cibn por la actividad docente que realiza en la Universidad
Autbnoma de San Lufs de Potos{, considerando que es un
elevado mérito, el prestar servicios en dicha Superior Casa
de Estudios del pafs azteca.

Respecto a su solicitud para publicar el texto de Termodin&-
mica Metallrgica, me permitc comunicarle que en reunién del
H. Consejo Facultativo se ha determinado autorizar a su
persona para que proceda a la publicacidn del citado apunte
en favor de los universitarios de la Universidad Auténoma de
San Luis de Potos{, que beneficiar8 indudablemente por su
contenido académico.

A tiempo de despedirme de Ud., nuevamente le reitero mis con-
gratulaciones y deseos para que siga adelante en los objetivos
que se traz8.

Muy Atentamente.
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TERMODINAMICA DE SOLUCIONES

Se puede definir una solucibén como una fase homogénea, com-
puesta por diferentes substancias quimicas, cuyas concentra-
ciones pueden variar sin que ocurra la precipitacién de una
nueva fase. Una solucién difiere por tanto de una mezcla,
por su homogeneidad, y de un compuesto, por tener la facultad
de poseer composicibébn variable. Esta definicién permite 1la
existencia de soluciones gaseosas, liquidas y sélidas.

Se hacen investigaciones termodinimicas de sistemas met&licos
binarios (o mGltiples) teniendo en cuenta varios objetivos.
En primer lugar, se necesitan datos termodinémicos para poder
formular las condiciones de equilibrio entre aleaciones 14—
quidas (y sb6lidas) y una fase gaseosa o0 una fase escoria,
principalmente para reacciones que se usan mucho en la meta—
lurgia extractiva o de procesos y en tratamientos térmicos.
En segundo lugar, los datos termodinédmicos dan una base cuan-
titativa para una mejor comprensién de las caracteristicas
peculiares de los diagramas de fases. En tercer lugar, al
combinar los resultados de los estudios termodinamicos, con
investigaciones eléctricas, magnéticas y de rayos x, se puede
lograr una visibn mas profunda de la "constitucidn" de las
fases metélicas.

VARIABLES TERMODINAMICAS. La Termodinémica abarca solo las
propiedades macroscbdpicas de un cuerpo y nd sus propiedades

atbmicas, tales como la distancia entre Atomos de un cristal
en particular. Estas propiedades macroscédpicas incluyen vo-
lumen, presibn, tensién superficial, viscosidad, etc. y tam-
bién el "grado de calor". Pueden dividirse en dos grupos:

LAS PROPIEDADES EXTENSIVAS, tales como volumen y masa, Son
aditivas, en el sentido de que el valor de esa propiedad para
todo un cuerpo es la suma de los valores para todas sus par-
tes constituyentes. Volumen (V), entalpia (H), entropia (S),
energia libre (G), energia total (E), energia interna (U) son
propiedades termodinimicas extensivas.

Las PROPIEDADES INTENSIVAS, tales como presibn, densidad,
etc., son aquellas cuyos valores pueden ser especificados en
cada punto en un sistema, y que pueden variar de punto en pun-
to cuando no exista equilibrio. Estas propiedades no son adi-
tivas y no requieren ninguna especificacién de la cantidad de
la substancia a la que se refieren. Temperatura (T), presién

(P), ntmero de moles (n1,n2,...) son propiedades intensivas.
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VARIABLES INDEPENDIENTES. Se usarén las siguientes varia-

bles independientes, en la definicibn del estado termodimémi-
co de un sistema:

- Temperatura, T en grados absolutos, °K.

- Presién externa P, que dJgeneralmente se toma como constante,
igual a 1 atm. En el caso de fases sblidas o liquidas, des
viaciones de + 1 atm no son de significacibén préctica.

- Namero de moles, n1, n2, ey ni, de los componentes 1, 2,

3, «o.. 1. Para los metales se usa la identidad 1 mol = 1
Atomo gramo.

La concentracién de los componentes individuales se indicara

por las fracciones molares X1, X2, = e Xi donde:
=
X e en general,

1 N =l hssing,

2 i
=
y X =1-X =-————, en un sistema binario.
1 2 n, + n2

Puesto que todas las propiedades intensivas son independien-
‘tes de la cantidad de substancia y dependen solo de las ra-
zones (proporciones), se usaran las sigulentes variables in-
dependientes: T, P, X1, X2, Sl Xi’ n = ntmero total de mo-
LaB = Ay 3 An + fel. @ il

) 2 s &

Los valores que se refieren a los componentes individuales,
estin marcados con sub-indices, ejemplo n, X1, G1; las fases

se indican con super-indices.

Las propiedades molares de las substancias puras se indican
con una letra capital con el signo ° super-indice, ejemplo
V;, que es el volumen molar del componente puro 2.
PROPIEDADES TERMODINAMICAS GENERALES. Para describir el com
portamiento termodinamico de un sistema con varios componen-
tes independientes, se usan las siguientes funciones:

Volumen V, entropia S, energia total E, entalpia H = E + PV,
energia libre de Helmholtz A = E - TS, energia libre de
Gibbs G = E + PV - TS = H - TS,

La Gltima igualdad; |G = H - TS| , es la mias usada en termo-

dinémica quimica.
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Los simbolos indicados se refieren a una cantidad arbitraria
de substancia.

PROPIEDADES MOLARES. Las cantidades molares, se obtienen di-
vidiendo las correspondientes cantidades arbitrarias, entre el
numero total de moles, ni:

V,=VEn , ccx mol”'  Volumen molar de la solucién.

H = H/E:ni , cal/mol Entalpia molar de la solucién.

5. = S/Zni , cal/mol x °C Entropia molar de la solucidn.

B = G/zni , cal/mol Er}grgia libre molar de la solu-
cién,

Analicemos por ejemplo la energia libre molar de una solucién:

Gm = f£(1, P, X1, x2, xi)
donde
n
X‘]: n +n 1 + n
1 2 i
y x1 + X2 B o sia # Xi =1 ( 1 mol de solucién).

Caso especial. Componente "puro" i

Gm = G; = G/ni energia libre molar de i puro;

en este caso:

Q.
Gi =-E(T;P)

CANTIDADES MOLARES PARCIALES. Casi todas las substancias de
interés metalGirgico se consideran como soluciones gaseosas,
liquidas o sbélidas - diluidas o concentradas.
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Las cantidades molares parciales describen el comportamiento
termodinamico de un componente individual en una fase dada
(fundida, solucibn sélida, o fase intermedia);

v, = (DV/®n. ) cc/moli

T,Pyn, sy ceees B (excluyendo ni)

Definicién: E1 volumen molar parcial del componente i, es
el cambio diferencial en volumen cuando se afiade un mol de
i puro a una cantidad infinita de solucidbén, a temperatura
y presién constante. Es equivalente a una composicidén

constante.
E jemplo:
(Sn - Bi - Pb) v
n M i

Sn B1i Pb

= (@2V/®n
S Sn ’I‘ 2y nB nPb
y también
Vi = f(T,P,n1,n2, N nj)

Del mismo modo:

(@ G/ ni) =/4Ai = potencial quimico de i.

gi = (®S/?d ni) entropia molar parcial del componen-
te 1.

ﬁi = (/8 ni) entalpia molar parcial del componen-
te 1.

@]
Il
=1
!
|
e2]

energia libre molar parcial del com-

i i 1 ?
ponente 1.
Caso especial: "Solucidén" pura i,
@: =&
|8 A
A8 =

$ £(T,P) =/,L;’_ Potencial quimico standard
de 1i.
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RELACION ENTRE CANTIDADES MOLARES Y CANTIDADES MOLARES PAR-
CIALES.

VOLUMEN TOTAL.

V=V (T,P,n1,n2,...., nj)
diferenciando;
dVii€%¥)/gT +V§%%)/QP + j%!) dn; + ...
P,n1,n2....,nj T,n1,n2...,nj i T,P,n1,...nj
[ S
O a T constante 0 a P constante V., volumen molar

parcial del
componente 1,

De modo que:
av = v v
V1dn1 + V2dn2 + ,
integrando;

V=V n +V.n_ +...
171 2 2 !

dividiendo entre el ntmero total de moles;

V =XV +XV_ + ... (1) Volumen molar total de la
m 11 2 2 -
soluciébn.
De la misma manera:
Gm = X1G1 + X2G2 + .... energia libre molar total
S =XS +X5S_ + .e.. €ntro mol t
n 154 25, ntropia molar total
=X H X H
Hm JH o XH, 4 | entalpia molar total
G =H - TS
m m m

CANTIDADES MOLARES PARCIALES RELATIVAS. Llamadas también
Cantidades parciales molares de mezcla.

Para una definicibn completa de las funciones termodinémicas,
es necesario escoger estados de referencia especificos,
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tanto para energia como para entropia. Con frecuencia es su-
ficiente averiguar la diferencia entre los valores de la fun-
cibn para un componente en una soluciédn y los correspondientes
valores para el componente puro, es decir, usar el estado de
la substancia pura como el estado de referencia.

La diferencia entre la cantidad molar de un componente en so-
lucibn, v la cantidad molar de la substancia pura, se designa
como una cantidad parcial relativa. La ventaja de este proce-
dimiento es que las cantidades relativas individuales tienen un
significado simple y, comparativamente, son faciles de obtener

mediante la experimentacién:

AV, =V. - v?° (T , P constantes)
ks 2 5 L

l(1) = l(1, solucibn)
AV, = v o Focype (2) volumen molar parcial re-

= by 1 ) lativo de la substancia i,
o también: Volumen molar parcial de mezcla de i.
¢, Entonces, qué es una cantidad molar parcial relativa de una
substancia? Es el cambio en volumen (o energia libre, o en-~
talpia, o entropia) experimentado por el sistema total, cuando
se mezcla un mol de una substancia pura i, con la solucién de
composicién definida (cuya cantidad es infinitamente grande
con referencia al mol de i) a temperatura y presibén constantes;

i i — i, @O ; t.
1(1) + solucién 1(soluc16n y i (T y P const.)
(o) 2
BM o7 - me
i i i
S.M=§. - 8¢
1 1 1
e M-8 - =u"-1sM=Rri0g a,,
i i i i i i

donde ai es la actividad de i en la solucibn.

M M
y Gi = AGi del proceso , G = f(x1, X2,...).
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AGi es el cambio de energia libre de 1 mol de i(l) que entra

en la solucién. Mientras que AG° es la energia libre stan-
dard, que es el cambio de energia libre relacionado con un
cambio particular de la solucién.

AG®° = 0 cuando i =1i , 1 puro
L~ ) e

G.” = G. - Gg°
1 1 1

y como 1 es puro, entonces Gi——+ G;, de donde

c.M-ge —go -0,
1 1 1

En este caso no existe energia libre molar de "mezcla".
NOTAS ACLARATORIAS.

La energia libre molar parcial relativa (llamada también ener
B} . . M .
gia libre molar parcial de mezcla), Gi , puede medirse como

el trabajo a ejercerse en el sistema, cuando el proceso de
mezcla es reversible e isotérmico; el trabajo de expansiénm,

M .
PVi , €s despreciable.

La entalpia molar parcial relativa (llamada también calor mo—
lar parcial de mezcla o calor parcial de formaciédn),

M . . .
Hi » se¢ mide directamente en un calorimetro. Representa el
calor a afladirse cuando se efectia irreversiblemente el pro-
ceso de mezcla, de manera que no se gana ni se requiere tra-—

bajo de expansidn.
La entropia molar parcial relativa (llamada también entropia

molar de mezcla), Si , Se puede determinar indirectamente.

5l cambio en entropia se define como el efecto caldrico divi-
dido entre la temperatura correspondiente cuando el pProceso
de mezcla se conduce isotérmicamente (Q/T = AS).
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CANTIDADES MOLARES INTEGRALES RELATIVAS. 0 cantidades mola-
res integrales de mezcla. Se refieren al total de la solu-
cién;

B N o o ., . . _
VM = Vm (X1V1 + X2V2) (solucibébn binaria 1-2)
1 Y v, )

Volumen molar - Suma de volimenes de las substancias
puras.

El volumen molar integral relativo, VM, es igual a la diferen-
cia entre el volumen (molar) de 1 mol de una solucidén y la su-
ma de los volumenes de las substancias puras presentes en la
solucibén considerada.

X1y * % 2(q) = (- 2))

V- V- (X9 + X,V3) (3).

Reemplazando (1) en (3):
M

= v v - °© - X ve ’
\'% x1v1 + x2v2 x1v1 Vs (4)
y (2) en (4); ordenando:

M M M

Vo= XV XV, (5)

E1 volumen molar integral de mezcla es por tanto, el cambio de
volumen durante la formaciédn de 1 mol de solucibén (aleacidén) a
partir de X1 moles del componente 1 puro y X2 moles del compo-

nente 2 puro.

Del mismo modo:

M o o M M
- - = X G

G Gm (x1G1 + X2G2) X1G1 + X6,

M R M M
= - 5°) = X S X S

S Sp = (X85 + X,57) 121t %%

M M

— - o o - X

HM Hm (X1H1 + X2H2) X1H1 + 2H2

M
GM = HL - TSM.



NOTAS ACLARATORIAS.

La entalpia molar integral relativa, llamada también calor de
mezcla o calor de formacidén de 1 mol de aleacién, es de parti-
cular importancia. Es el calor que se debe proporcionar cuan-
do se forma 1 mol de aleacidén a partir de X1 moles de substan-

cia pura 1 y X2 moles de substancia pura 2; una cantidad que
puede ser directamente medida en un calorimetro.

La energia libre molar integral relativa es el trabajo reque-
rido para la formacidn reversible e isotérmica de 1 mol de

aleacidén a partir de X_ moles de substancia pura 1 y X2 moles
de substancia pura 2.

RELACION ENTRE CANTIDADES MOLARES PARCIALES RELATIVAS Y CANTI~
DADES MOLARES INTEGRALES RELATIVAS.

Se sabe ahora que:

M
G =G - (X G° + X @G°
m (11 22)’
como G=Xa Xa
y m 109 T R
entonces GM =X (G - G°) + X (G - G° ) ,
17 1 PR 2
O sea:
M M M
G =X G + X G + i en general.
. . 2 g

A temperatura y presidén constantes, cuando el unico trabajo
realizado por el sistema es el trabajo de expansién;

AH = Q
el cambio de entalpia es igual al calor absorbido, y si:

M. . N .
AH = H > 0, cuando se afiade calor al sistena,
la REACCION ES ENDOTERMICA.

AH = HM<: o, cuando el sistema produce calor,
la REACCION ES EXCTERMICA.
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Consideremos dos procesos:

PROCESO I
A "l +lB. ol + B (T,P const.)
(1) 1) | (1) (1) (calorimetro)

Este es un proceso INTEGRAL,

n, A(l) + ng B(l) -——#-(nA + nB) (A-—B)(l)
' solucibn
entonces;
AH = Q - H = £(X , X_, ...) Calor molar inte-
n +n n, +n A B —_—
A B A B gral de mezcla de
la solucibn :A-B.
PROCESO II
A, (A - B),. . (A - B)
| (1)1 ( )<1)‘ (A=)
n, oo

n, A(l) =n, A(solucién) (T,P y composicibn constantes)

entonces;
ﬁl§-= %— = HAM : Entalpia molar parcial de mezcCla.
A A

Este es un proceso PARCIAL.

Como una cantidad integral es la suma de las cantidades par-
ciales;

M M M
= H H
H XA A + XB B

@Graficando HM en funcibn de composicidn; a temperatura y pre-
sién constantes, se puede observar la variacibén del calor mo-
lar de mezcla (integral) con la composicién de una solucibn
binaria. La Fig. 1 muestra las desviaciones de la entalpia in
tegral de mezcla, respecto a la ausencia de calor (solucibn
ideal), HM = 0.
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DESVIACION POBITIVA
REACCION ENDPTERMICA

(+)

SOLUCION IDEAL

HM : (cal/hol) —_—
(@]
o

(-)

ESVIACION NEGATIVA
REACCIPN EXOTERMICA

(LOS ATOMOS DE A |y B SE ATRAEN)
0 1

X T
FIG. 1 Entalpia molar integral de mezcla en funcién de
fraccién molar. Solucién A-B; T, P constantes.

DETERMINACION DE CANTIDADES MOLARES PARCIALES A PARTIR DE CAN-
TIDADES MOLARES TOTALES. Existen relaciones importantes entre
las cantidades molares y las cantidades molares parciales.

Como ejemplo consideraremos la energia libre molar. De la de-
finicidén de una cantidad molar parcial (Gi =iﬂ%ﬁarﬁ) se sigue

que un cambio de energia libre causado por un cambio en el na-
mero de moles de dn1, dn2. ee... €s igual a:

4G = G1dn1 + G2dn2 + e (6)

Comenzando con una cantidad pequefia arbitraria de substancia y
asumiendo una razdén constante de los incrementos diferenciales
dn1, dn2, ...+, las fracciones molares permanecen constantes

dentro del sistema. Las cantidades extensivas 51. Eé,
permaneceran también constantes a temperatura y presién cons-
tantes. Por tanto, se tiene que para un sistema que contiene

n1, n2, ++.. moles, se puede obtener una expresidén simple in-

tegrando la ecuacién (6); como ya se hizo para encontrar la
relacién (1) (pag. 5);



12 =

= a G o
G =n 3 ¥ B0, (7)

la que dividiendo entre el nimero total de moles da:

G =G N LYY 8
m % 1 2,2 (8}

Tomando la diferencial total de (7), sin mantener constantes
las razones dn1/dn2, etc. se obtiene la siguiente ecuacidn
general:

= |n.dG B4 Ad v G G,
dG [ﬁ1 G,_| + nsz2 + ] + [G1dn4I + G2c1n2 + ](9)

Comparando las ecuaciones (6) y (9) se observa que para que
la primera sea cierta, el primer término en corchetes de la
ecuaciébn (9), tiene que ser igual a cero:

n_dG + n_dG TP~ o me jom
1 Rl AT J f
d + Ao Hm e o a5 e = 0
X1 G’l X 5 ('] )
(L .
X G DX + X ° G aX =0

Diferenciando la ecuacibébn (8) con respecto a X2, usando la

ecuacién (11), y recordando que para un sistema binario

X _X_: Bl =
g T e 1ydx1 dxg'

(@¢ /X)) =62 -61 (12).

Combinando las ecuaciones (8) y (12) se vé que las energias
molares parciales G‘| y G2 pueden obtenerse si se conoce la

energia 1ibre molar (total), Gm, y el cambio de energia mo-
lar con la composicidn,

G

;=8 - & (Be(PX,) (13)

G
2

G+ (1-x,) (96, /9X)) (14}



0 en una forma mas simétrica:

61 =G, + (1 X)) (96, /2% ) (15)

€,

Gm + (1 = x2) (aGm/'axz) (16)

Légicamente, en lugar de este enfoque algebraico, se usa mas
el método grafico que es una aplicacién geométrica de estas
ecuaciones,

Se dgrafica la energia libre molar Gm en funcién de la fraccidn
molar X2 y, en el punto correspondiente a la composicidn de-
seada, se traza una tangente a la curva.

Como el valor de la derivada en cualquier punto de una curva,
es igual a la pendiente ¢. la tangente a la curva en ese punto,
las intersecciones de la tangente en el eje de las ordenadas

para X2 = 0y X2 = 1 dan las cantidades molares parciales G1

v 52 (Fig. 2).

Las ecuaciones (6) a (16) son validas también para la entropia
molar parcial, para la entalpia molar parcial y para el volu-
men molar parcial. Ademas también para todas las cantidades
molares parciales relativas en funcibébn de las cantidades mola-
res integrales rei.tivas (GiM, HiM, SiM, ViM en funcién de

M
", wM, M, M.

La construccién grafica de la Fig. 2 es también valida para
todas estas cantidades.
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Sistema 1-2
T y P constantes
0 0
TR
45 |
'_4
© @' ==l
L m
A |
@ |
0] | L
| —_
I G2
i ] | 1 i ) 1 i I\
0 1
x ——
2

Fig. 2 Energia libre molar, Gm’ en funcién de fraccidn
m&ar,xf

RELACION ENTRE ENERGIA LIBRE Y ACTIVIDAD.

Actividades y coeficientes de actividad estan diréctamente re-
lacionados a los cambios de energia libre. Para los propdsi-
tos metalfirgicos, la actividad a; de una substancia i en una

solucibén dada, puede estar definida como la razdn de su pre-
sién de vapor sobre la solucién, P,y 2 la presibn de vapor del

metal puro, p;, a la misma temperatura, asumiendo un comporta-

miento ideal de la fase gaseosa:

= (o]
a; = P;/P§
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DEFINICION DE ACTIVIDAD EN TERMINOS DEL POTENCIAL QUIMICO .

a) /ALi:=/¢L£ + RT log a;

donde/ﬁc& e€s el potencial quimico de la substancia pura i 1{-
quida o sé6lida yy,b%_es el potencial quimico de la substancia
i en la solucién; a; es la actividad de i en la solucibn, con

respecto al estado correspondiente de/AQﬁ
Cuandq/ﬁz se refiere a la substancia pura i-sélida o liquida-
a; se refiere a la actividad de RAOULT. (

b) La energia libre de la reaccién:

1(l) = l(solucién)

M - °
es: 4G = Gi = Gi - G; =/p%_— /Mi

y de a) entonces;

/ui_/,q:/,b;+RTlogai—/<,°i=RTlogai

———

A4

luego:

M
AG = Gi = RT log a;

donde R = 1.987 x 2.303 = 4.576, constante de gases.
c) EL COEFICIENTE DE ACTIVIDAD DE RAOULT, X‘.

Siendo la actividad una concentracién corregida (o correctiva),
el factor que determina esa correccibn o desviagiébn de la con-
centracibén o fraccibén molar es el coeficiente de actividad, Jﬂ

g - ai/Xi

1

Entonces:

— o] .
A _/‘bi + RT log (ﬁ‘i x X;) para cualquier gas.
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L4 B 0

asumiendo que i(g) es un gas ideal,

T 1, GAS 3
AG =0 _/wi /M/i
POTENCIAL QUIMICO DE UN GAS 1DEAL (PERFECTO).
En general:
- R * ° *
g = AL RT log (p$/P%) .
donde/t¢§ es el potencial quimico del gas puro 1 a 1 atm de

presién, asi P =1 atm.

p; es la presibn parcial de i en la fase gaseosa correspon-

diente a /(,t;,

p; es presién parcial de i en la fase gaseosa correspon-
diente a °.

M
Si consideramos ahora:

d) '
) T )

f.//4i° f/yg* + RT log pi°

pi° es la presién parcial de i gas sobre i liquido

puro.

Bien, ahora;

e)

Y (solucién) ~ 1(g)
/J‘i =//%&* + RT log Py

p; es la presibén parcial de 1 gas sobre la solucién

liquida.
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£) T (ver inciso b) )

(EJ. = i(Solucién)

AG:GiM:RT log a, =/&ti~/l/ﬁi°=L}w .

Entonces, reemplazando los valores de los potenciales quimicos
de d) y e) en £), se tiene:

}yf/log ay =/2ij + RT log p. —;Z$&i‘—/;f/log P,°

= =i o 5 -
log a; = lo.g-pi log pi y» O bien:

_— o

& T PPy

SOLUCIONES IDEALES. Se dice que una solucidn sblida o liqui-
da es ideal si:

a) el cambio en volumen al mezclar 10s componentes puros es
igual a cero,

VM(ID) -0 | V'M(ID) B

1

b) el calor de mezcla es igual a cero,

HM(ID) _ H_M(ID)

o,
1

=0

c) la presidn parcial de cada componente es proporcional a su
fraccién molar; es decir, la ley de Raoult se cumple en
todo el rango de composicién siempre que la fase gaseosa
obedezca a la ley de gases ideales Yy en consecuencia las
presiones parciales y las fugacidades son iguales.

Ley de Raoult: a.(ID) = X.
1 i E
ya) _
i - |
- J
RELACIONES PARA UNA SOLUCION IDEAL
G.M(ID) = RT log X.
i i
GM(ID) F oeeaa)

RT (X1 og X1 + X, log X2
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G.M(ID) = ﬁ?giifj - TS.M(ID) = RT log X.
1 1 1 1

0

. S.'M(ID) _
1

-R1 X.
og i

SM(ID) _

- R(X log X X_ log X ceee
(X, 10g X, + X, 10g X, + ....)

2

Comentario. Un sistema A-B, seri practicamente ideal si 10s
volUmenes moleculares de los componentes A y B son casl i1gua-
les vy las energias de interacciébn de los pares A-A, A-B y B-B
sean virtualmente iguales. Desde el punto de vista de los
4Atomos, o moléculas, de las especies que conforman la solucién
ideal, ésta es caracterizada porque al formarse no existe nin-
gin reordenamiento. La entropia de formacién de una solucidn
ideal es independiente dec temperatura y presién, alcanzando a

su maximo valor para X1 = X2 = 0.5 en una solucibn binaria.

CANTIDADES MOLARES EN EXCESO

La desviacién que existe entre las cantidades molares parcia-
les o integrales - y aquellas para una solucibén ideal, se lla-
man cantidades molares (parciales, O integrales) en exceso.
Asi, una cantidad molar parcial en exceso es igual a la canti-
dad molar parcial relativa, menos la cantidad molar parcial |
para una solucibén ideal.

GiEX = energia libre molar parcial en exceso.
G_Ex _ G.M _ G.M(IDEAL)
i i i
o sea:
G.EX = RT log a. — RT log X.
i i i
y como
/X =
al/ 1 &l
EX ‘ . .
Gi = RT log K‘i (Una ecuacibén muy necesaria y
muy usada)
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De acuerdo a esta ecuacibn; la desviacibn de la soluciébn con
respecto a la ideal serai:
]
Positiva, si b‘i>1 y

Negativa, si Jg<( 1 .

La entalpia molar parcial relativa en exceso sera igual a la
entalpfia molar parcial relativa.

1 1 1

0

EX
H. = H.M
1 1

vy la entropia molar parcial relativa en exceso sera:

E
S, X = S.M + R log X.
i i i

CANTIDADES MOLARES INTEGRALES EN EXCESO

Del mismo modo, las cantidades molares integrales en exceso de
una solucibn, estén definidas como las desviaciones de las
cantidades molares integrales relativas, de aquellas para una
solucidén ideal:

SEX _ M SM(IDEAL)

En general:

EX DEAL
G :GM_GM(I AL) ’
GEX =X G BX + X G EX + e
17 1 2 2
- (X1 log 5« + X log X‘ vees) RT
*
EX M M M
H = X1H1 + X2H2 + ... = H
SEX =X S EX + X S EX + e
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Igual que en los casos de determinacidn de cantidades molares
parciales y cantidades molares parciales relativas, a partir
de sus respectivas cantidades molares (totales) e integrales,
por el método grafico (Fig. 2); las cantidades molares par-
ciales en exceso se pueden obtener si las cantidades molares
integrales en exceso son conocidas en funcidn de composicidn;

EX
EX EX oG
= - X —_—
G1 ¢ 2 (E9X )
2
EX
EX _ BX . .\ ([@G"
G2 =G + \1—X2/ \6X2)

ACTIVIDADES DE RAOULT Y DE HENRY

Y4 vimos que para soluciones no-ideales se deben hacer correc-
ciones por sus desviaciones de la ley ideal de Raoult. Por éso
se definié una funciétn llamada actividad, que en términos del
potencial quimico es igual a:

/L% = RT 1log a,

CCMPORTAMIENTO IDEAL DE RAOULT. Si en una solucidén compuesta
por las substancias A y B (4tomos o moléculas), las fuerzas de
atraccidn entre A y B son las mismas que entre Ay A o entre

B y B, entonces las actividades de A y B en la solucidn, en
todas sus concentraciones, seran iguales a sus fracciones mo-
lares, y la solucibén sera ideal.

Un ejemplo de este tipo de solucidn es el sistema Bi-Sn,
Fig. 3.
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FUERZAS DE ATRACCION A - A, A - B, B - B IGUALES

Fig. 3 Sistema Bi-Sn. Solucidn ideal. a; = Xi

DESVIACIONES NEGATIVAS. La funcidén de actividad en metalur-
gia ayuda a determinar los cambios de energia libre que ocu-
rren al variar temperatura y/o presidén en un sistema. Para
cualquier solucidbn no-ideal, el problema de evaluar la energia
libre se traduce en evaluar el coeficiente de actividad, es de
cir la desviacién respecto a la ley de Raoult.

Las desviaciones negativas ocurren cuando las fuerzas de atrac
cibn entre las dos substancias A y B son mayores que entre A-A
y B-B. Por ejemplo, los sistemas Mg-Bi, Cu-Sn, muestran ese
comportamiento, Fig. 4.
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./ o
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0 XA —_— 1
A A > B B

DEBIL FUERTE DEBIL

Fig. 4 Desviaciones negativas de la ley de Raoult.

Sistema A-B, a. = X,
1 11

Las desviaciones negativas indican dgeneralmente una tendencia
a la formacibén de compuestos. Los calores de solucidn para
los sistemas que muestran desviaciones negativas son dgeneral-
mente exotérmicos (Fig. 1).

a

X-a—A—-L <1
A“XA - IDEAL

aa
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El coeficiente de actividad de A, en la figura, para cualquier
composicibn, est& representado por la separacién entre la 1i-
nea de actividad en solucién ideal (diagonal) y la curva de

aA-

DESVIACIONES POSITIVAS, Cuando existe la tendencia de que
cada tipo de atomos o moleculas se agrupe entre si, rechazando
a 10s de diferente clase, las desviaciones serén positivas.
Cuando la fuerza neta de atraccién entre las substancias A y B
Séa menor que entre A-A y B-B, entonces la solucién de A y B
mostrara desviaciones positivas de la ley de Raoult, Fig. 5.

El calor de solucidn en sistemas que muestran desviaciones po-
sitivas, es endotérmico (Fig. 1). Los sistemas Pb-Zn, Pb-Cd,
etc. son ejemplos de estas desviaciones positivas.

——

actividad

Ae— A «—>» B «— B
FUERTE DEBIL FUERTE

Fig. 5 Desviaciones positivas de la ley de Raoult
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ACTIVIDAD DEL SOLUTO EN SOLUCION DILUIDA -~ ACTIVIDAD DE HENRY.

Se ha encontrado que si la conc
quier solucibm binaria, es sufi
parcial - o la actividad - del

entraciédn del soluto en cual-
cientemente baja, la presibn
soluto a temperatura constante

es proporcional a su fraccibén molar (lineal).

1

En muchos calculos metallrgicos
mar, la substancia pura como el
4 y 5 se obpserva claramente que

ley de Henry

no es necesario asumir, o to-
estado standard. En las Figs.
es decir a con-

cuando XA—* 0,

centraciones bajas de A, existe precisamente una relacién 1i-

¥ : ons -
neal entre a, y X,; la razén aA/XA es constante

1 ] 1 ! l T | T |
r P J
| 7 | LEY DE RAOULT
, 4 PARA EL SOLVENTE
| 7 Ji 2= 1
i 1 " / _..aA-—~ XA
i &Yy > 2,
- G,/ =
S
! &7 _
&/ .
L. >
/ o ﬁ Z‘A COEFICIENTE
/ _ -5 DE ACTIVIDAD
b / I e . DE RAOULT EN
/ L ake EL LIMITE DE
- 7 nte 4 DILUSION IN-
a09¢
F 4 T FINITA.,
O 1 ' :1 1 i 1 1 1 Il 1 1
1
X,+0 ‘{ i T
a = kX. LINEA RECTA
Syl LEY DE HENRY PARA EL SOLUTO

const. o
EA = const,

Fig. 6 La ley de Henry.
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El coeficiente de actividad, JL, varia linealmente en la re-
ién la 1lin r , dond y = A0 = g :

gi de ea recta = aA->kXA Kk Xz nst
3§A° sera igual a aA, cuando se extrapola la linea de la ley

de Henry (Tangente a la curva en el limite de dilucién infini-
ta) hasta XA o el

Discutiremos mas adelante la aplicacién de la actividad de
Henry y sus estados standard de referencia.

Ahora bien, las curvas de actividad de las Figs. 4, 5 y 6, si-
guen ese comportamiento a temperatura, T, constante; si cambia
la temperatura, las curvas de actividad también cambiaran.

Por lo general, dichas curvas, va sea si muestran desviaciones
positivas o negativas de la ley de Raoult, al aumentar la tem—
Peratura, se acercaran mas a la diagonal de Raoult para una
composiciédn dada; ocurriendo lo contrario, al disminuir la
temperatura, Fig. 7.

SISTEMA Mg-Bi

1080°K

Fig. 7 Variacién de la actividad de un componente
con la temperatura.
[
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DETERMINACION DE LA ACTIVIDAD, ai, DE UN COMPONENTE A LA TEM-

PERATURA T2, CUANDO SE CONOCE SU ACTIVIDAD A OTRA TEMPERATURA

T_.
1

T T

2 . 1 .
Para calcular a; conociendo a; en una solucién cuya com-
posicién es conocida, se utiliza la ecuacién de Clausius-Cla-

peyron,

Partiendo de:

G.M = RT 1n a, = H.M - TS.M
i i i i

HiM SiM
In a. = == - —=— , a temperatura y composicién constan-
i RT R
tes.
M
© 1n ai _ Hi
©®1/T T R

. . M . . .
Si consideramos que Hi es relativamente insensible a la tem-

peratura, dentro de cierto rango, entonces: a composicién cons
tante, pero variando la temperatura:

T
a. 2 1/T
i M 2
Hi 1
= — da (—
d 1n a; = ( T )
T1
1
a; /T1
o sea:
T H.M ™ T
2 1 1 1
1na1 =5 T——+1na
2 2 ¢
y también;



Analicemos ahora esta ecuacién; suponiendo que T >
2 1°?
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ocurriridn dos casos:

1. Cuando Hi > 0, desviacibén positiva de la ley de Raoult
’

entonces ‘X;T2 < 8;T1 ,

el coeficiente de actividad decrecer& a medida que aumente
la temperatura, y por tanto la curva de actividades, se
acercard hacia la linea de Raoult, Fig. 8.

Cuando Hi < 0, desviacién negativa de la ley de Raoult,

entonces g;TQ :>‘X;T1 ’

el coeficiente de actividad creceri a medida que aumente la
temperatura, por tanto la curva de actividades se acercaré
también hacia la linea de Raoult, Fig. 8.

Lo contrario ocurririd en ambos casos si suponemos que
T T .
2=

1 T T T T T T T T T

AY
N CASSI 1.
SN i
\Hi:>() S
- N\ DESV. POSIT}LA/ p, -
N &
I I N S |
o [ i A
[\
° | DECRE}E{Q(/ ]
E AL AUMENTAR T
0 AN J
UMENTAR T
N
DESV. NEGATIM\ .
N
AN

Fig. 8 Variacién de la actividad del componente i
con la temperatura.
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DETERMINACION DE LA ACTIVIDAD DE UN COMPONENTE, CUANDO LA DEL
OTRO COMPONENTE ES CONOCIDA.

LA ECUACION DE GIBBS-DUHEM. Una de las relaciones mas im-
portantes en el tratamiento termodinadmico de soluciones es la
ecuacidn de Gibbs-Duhem.

Partiendo del teorema fundamental de las cantidades molares
parciales, la energia libre de solucibén esta dada por:

dg = 54 dn, + aé dn2 (17) , en una solucibn binaria.
¥ 1

Inte jo; = G n G
grando; G mG1+ 5%,

Si diferenciamos totalmente esta Gltima ecuacibébn, a Ty P
constantes, tenemos:

= G G G G d 18
4G n1dG1 + n2dG2 + G dn1 + G, dn, (18)

Observando las relaciones (17) y (18), se puede concluir que
para ser cierta la ecuacidén (17), la suma de los dos primeros
términos de la derecha en la relacibén (18), deberd ser igual
a cero; o lo que es 1o mismo, restando (17) de (18):
G +n dG =0
n1 d 1 2 2
dividiendo entre el ntmero total de moles:
G +X_ dG. =0 1
Xy a6y + X, 4G, (19)
que es una forma de la ecuaciém de Gibbs-Duhem, donde G depen
de de la temperatura, presiém y composicibén, pero nd de 1la
cantidad de solucibn.

Bién, la definiciébn de actividad da:

4G =RT dIm a. ,
1 1

reemplazando en (19) y dividiendo entre RT:

n X in =0 0
X1 d a, + X, d a, (20)
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Si el vapor en equilibrio con la solucidn es ideal, entonces

¥ .43 X @) =0 21).
H np + np, (21)

2

Como puede observarse, la ecuacibén de Gibbs-Duhem puede ser
usada para el calculo de cualquier cantidad molar parcial, tal
como entropia, energia libre, volumen, etc, Ademds de que p.
en (21) puede ser reemplazada por ai, 8‘1’ fi, etc. +

INTEGRACION DE LA ECUACION DE GIBBS-DUHEM. Es a menudo rela-
tivamente facil determinar la actividad, y por tanto el coefi-
ciente de actividad, de un componente midiendo su presidn de
vapor, pero la medicidén directa de la actividad del otro com-
ponente es dificil, Esta dificultad puede deberse a la baja
volatilidad del otro componente, haciendo dificil la determina
cibén experimental de su presibdn de vapor.

La integracién de cualquiera de las formas de la ecuacidédn de
Gibbs-Duhem, permite subsanar las dificultades anotadas.

Consideremos por ejemplo la ecuacién (20). En principio ésta
permite la evaluacidn directa de la actividad de un componente
a partir de la del otro;

X =X
1 1
X
In a_ = - 2 d 1In a
17 X 2’
1
X =1
1
Sin embargo, existe un problema. Cuando X1 = 0, el integrando
se aproxima al infinito, X2/X1—-00 , ¥ -1n a2 se aproxima al
infinito cuando X, = 1, haciendo asi dificil la integracidén

1
grafica por carecer de precisidn.

Si se grafica Xz/'x1 vs —1n a,» se obtiene una curva y el area
bajo la curva dari 1ln a2 entre los limites correspondientes,

pero llegando éstos a infinito, la dificultad es notoria,
Fig. 9.



Fig. 9 Integracibén grafica de la ecuacién de
Gibbs-Duhem. La dificultad es notoria.

INTEGRACION POR PARTES.,

IUdV = UV - IVdU

Asi, tomando esta vez la ecuacibn:

M M
X‘| dG1 + X2 dG2 =0
y aplicando la integracién por partes;
X2 = X2
X X
M 2 M M 2
G.1 =-3 G2 + G2 d(x )
1 1
X2 =0
s como X2 X2 v a X2 ) d X2
= = = — = ,
x1 (1 x2) 1 x2 (1 x2)
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entonces:
(X1 = X1)
P‘
X, =X
X
M 2 M M
b Bl =3 Parst G 4%
(1-x)°
2
< —
Xy= 0
(X1 =1)
X Xh X
haciendo: S = : 22 , se tjiene:
(1—x2) (1-x,)
5o & %p
M
X
g i = R —Q-GQ ax. | (e2)
1| = 2 (1-X.) 2
(1-x.) 2
2
X2 =0
y también:
X2 = X2
E
EX G, * GzEx
G1 = - x1x2 5+ 5 d x2 (23)
(1-x2) (1—x2)
X, =0

.
LA FUNCION ALPHA, .

Para facilitar mas la integraciém de

la ecuacién (23), definiremds una nueva funciédn.

EX
Reemplazando Gi

RT log bﬂi en (23), sea entonces:

RT log X‘i
L= — la funciébén alpha, y:
1 (1—X )2
i
X, = X, (x1 = x1)
RT log a‘1 = - XX, O, + o, X, (24)
X. =0 (X, =1)




R
la integracién se ha simplificado; graficando ahora o(i contra

composiciébn, se observa que los limites son finitos en todo el
rango de composiciomnes; Fig. 10, cuando X2 = 0,

RT log ¥\ °
°(2=—1—2— d

El coeficiente de actividad del componente 1 a dilucibébmn infi-
nita esti dado en funcién del otro, por la simple relacién:

X2=1
- e
RTloga\,l- o, ax, ,
X2=O

mostrando que log x1° es el valor promedio de 0(2 sobre todo

el rango de composiciones.
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o

> RT log 25‘1

L] 1 ) |

B PGB RS TR

Fig. 10 Determinacién de 3; conociendo v1, empleando
la funcién & para la integracién de la ecuacién
de Gibbs-Duhem.

Debido a la tendencia de todas las soluciones a aproximarse a
la ley de Raoult en la vecindad de Xi = 1, la funciébn ©o¢

siempre seri finita, inclusive en Xi = e

PROPIEDADES PARCIALES EN FUNCION DE ALPHA.

En una solucidn binaria:

RT log 8‘1 RT log 5‘1 %2

&, %,
‘w = = 0 10 = —————
1 (1-x1)2 x22 4 8‘1 RT
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2

E X
oy, A
RT

RT 1og Z(‘Q RT log 5\2
- 2 > b *OR 3‘2 =
(1—x2) x1

Por 1o general D<1 A 0(2 , a no ser que se trate de una solu-

cién regular. Discutiremos mas adelante este modelo de solu-
ciébn.

Para calcular la entalpia molar parcial relativa del componen

te 1 en funcibén de H2M , se puede definir también una funcién

@ M
H
ﬂz 0

- 2
(1-x2)

e integrando la ecuacién de Gibbs-Duhem en términos de HiM ;
se tiene:

X, =X,
l'I1M =-xX0B,¢ ﬁz X
s X =
entonces
o EX_ g M _ g BEX

Las propiedades integrales también se pueden obtener de este
modo;

EX EX EX
= G
G X1G1 + x2 5
X =%
EX EX
= - (0.4 G
G X1[X1X2 2t &<, 2] + X6,
X =0
2
GZEX
y como 0(2 = > ! reemplazando y ordenando:

(1—x2)



35

| s EX 2 2
GEX = - x12x2 2 5+ (1-x2) 0% d X, + X, G2EX
(1-x,)
X2 =0
finalmente X2 = X2
GEX = (1—X2) 0(2 dx2
X2 =0
similarmente X2 _ X2
H = (1-X,) [32 ax,
luego: T SEX - HM _ GE%
SOLUCIONES REGULARES. Una solucidén:regular estad definida

como aquella en la que la entropia de formacibébn y desde luego
las entropias molares parciales, son las mismas que para una

solucidén ideal, es decir una solucidén regular estéd caracteri-
zada por una mezcla perfecta al azar cuyo calor molar es di-

ferente de cero:

o £ 0

M M
H, £0, Hp £0

M

sA = - R log xA

sM = - R (X, 1log X, + log- X_)
A 109 X, + Xp 1og Xy

s EX(REG) =0

A
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Tanto la entalpia de mezcla, como la entropia de mezcla y la

M M .
energia de mezcla (HM, S, G) en una soluciédn regular repre-

sentaran curvas simétricas respecto a XA = XB = 0.5 al grafi-

car estas cantidades molares integrales de mezcla en funcibn
de composicién.

como:
GEX _ oM _ gM(IDEAL) _ .M . EX
. EX .
siendo S = 0 en una solucibén regular,
EX M
™ = ' = rT (X, 1og ¥, + X 1og '), (25)

de modo que para una solucién regular de composicibén fija, la
cantidad RT log ; mo cambia con temperatura, por tanto la -

funcibn o seré constante:

o RT log aA1 RT log (Y‘z (26)
= = = 26
X4 2 (1%, 2 (1—x2)2

E jemplos de estas soluciones son los sistemas T1l-5n, SnS-FeS,
las matas de cobre, algunas escorias, el sistema PbS—CuQS,
etc.

Substituyendo (26) en (25) y ordenando se obtiene:

GEX = HM = O(xAXB para una solucién

binaria regular.




TERMODINAMICA APLICADA A DIAGRAMAS DE FASES

La termodinémica es Gtil al metalurgista en el campo de los
diagramas de fases porque le permite predecir el ntmero maxi-
mo de fases posibles en un sistema, le permite calcular sim-
ples diagramas de fases a partir de datos termodinamicos muy
limitados y, finalmente constituye una herramienta convenien-
te para comprobar los diagramas de fases, o partes de éllos,
especialmente cuando los métodos experimentales para la de-—
terminacién de ciertas condiciones de equilibrio, dan resulta
dos que difieren mucho Unos de otros.

DERIVACION DE LA REGLA DE FASES, Cuando se trabaja con dia-
gramas de fases, frecuentemente se habla dé términos tales
como "fase", 'componente" y 'grado de libertad". Definiremos
y explicaremos su significado:

Una fase es cualquier parte homogénea y fisicamente
distinta, en un sistema, que estid separada de las
otras partes del sistema por una superficie limi-
trofe definida.

En general, cada sélido en un sistema es una fase separada,

pero una solucidén sbélida homogénea constituye una Ffase inde-—
pendiente sin importar el nimero de componentes quimicos que
pueda contener. Las soluciones liquidas son fases indepen-

dientes, pero dos liquidos inmiscibles constituyen dos fases
pues existe una frontera entre éllos.

Los gases siempre dan una fase ya sea pura o como mezcla,
puesto que sus moléculas estan intimamente mezcladas entre
si y producen una mezcla homogénea.

El nimero de componentes en un sistema a equilibrio
es el numero mis pequefio de constituyentes variables
independientes, por medio del cual, puede expresarse
la composicidn de cada fase en forma directa, o en
forma de una ecuacidén quimica.

E1l ntmero de grados de libertad es el ntmero de fac-—
tores variables, tales como temperatura, presidén y
concentracidn, que necesitan ser fijados para que la
condicibébn de un sistema a equilibrio pueda estar com-
Pletamente definida cuando se refiere a su diagrama
de equilibrio de fases.
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Consideremos un sistema consistente de un cierto ntmero de fases
y componentes. Los tnicos factores externos que influyen en

el equilibrio seran temperatura, presiétn y las concentraciones
internas.

Sean entonces C los componentes y P las fases.

Se conoce completamente la composicibébn de cada fase; si se
conoce (C-1) concentraciones en cada fase, puesto que la Glti-
ma puede calcularse por diferencia.

Entonces, para dcfinir completamente todas las fases en térmi-
nos de sus composiciones, debemos conocer P(C-1) términos de
concentracibn.

Si se desea describir completamente el sistema, entonces, ade-
mas de la composicibn, se tienen que definir la temperatura y
la presibn del sistema. Asumiendo que todas las fases estéan a
la misma temperatura y presiém y a equilibrio, entonces el nl-
mero total de variables que debe conocerse estd dado por:

No. variables indep. = P(C-1) + 2

La termodinimica ayuda al metalurgista a decidir cuéntas varia
bles pueden ser eliminadas en la anterior ecuacibn.

Condicién de equilibrio: los potenciales quimicos de cada com-
ponente en cada fase, deben ser iguales a temperatura y presibn
constantes;

/“; = /Mi2

Asi, en nuestro sistema de C componentes y P fases necesitamos
conocer solamente un término de concentracibén para cada compo-~
nente, para poder calcular todas las concentraciones de ese
componente en las otras fases a partir de su potencial quimico.
Los potenciales quimicos de los componentes A, B, ... I en las
fases a equilibrio esté&n dados por:

1 2 P

= AT ey

1 2 P
/AB //(,B ceeeene Mg

P
/()12 e p

]
1l

1

1l

A



39

entonces, el numero de variables (términos de concentracién)
que estan automdticamente fijadas por los potenciales quimicos
es:

c(p-1)

Luego, el nimero total de variables que deben ser especifica-
das para definir completamente el sistema, seri la diferencia
entre P(C-1)+2 y c(p-1)

El ntmero de grados de libertad esti entonces dado por;

F= C-P+2 Regla de Fases

S1 el sistema considerado consiste de Fe, Fe0O y una mezcla

gaseosa de H2 y H2O(g), el nimero de componentes seri 3 (Fe,

H, 0), el nimero de fases es 3, y la regla de fases indica
que, a equilibrio, el nmero de grados de libertad es:

F= 3-3+2=2

Entonces si se fijan arbitrariamente la temperatura y la pre-
sién total, los potenciales quimicos (presiones parciales)
asumen valores determinados. Esto equivale a decir que, la
composicidn de cada fase, y por tanto su estado, estid determi-
nado cuando temperatura y presibn estan arbitrariamente esta-
blecidos.

CALCULO DE ACTIVIDADES A PARTIR DE LA LINEA LIQUIDUS DE UN
DIAGRAMA DE FASES.

Sea por ejemplc el diagrama de fases Sn - Al, Fig. 11, en el
cual asumimos que no existen zonas de solubilidad s6lida.



700} .
T, = 660KC  11qUIDUS LIQUIDO
Al 600} i
I NGt
500F |
o {
400} L + Al I -
é‘ {
=) 300 _ ° | 8 “
i T, = 228.3°C ! 0.978~\ ] 3000 = 1
M v - v
200F I
g Al + Sn b Lo+ osn
1 i A . L 1 'o 1 1 i ]
B 00— 5 .4 .5 .6 .7 .8.9 1
XSn

Fig. 11 Sistema Sn - Al. Diagrama de Fases.

Pueden obtenerse muchos datos termodinémicos del sistema
Sn - Al, a partir de este diagrama de fases.

Sea T1 la temperatura a la cual se pretende calcular la acti-
vidad de aluminio a,, en el liquidus.

Condiciones de equilibrio:

presiones, P(s) = P(l)
temperaturas, T(s) = T

(1)

potenciales quimicos,

_/%Al(s) = //7—’~A1(1) a T

/A%Sn(s) :/[4Sn(s) aT
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Expandiendo los potenciales quimicos:

"LIQ o SOLIDO
o =
Ayt RT, 1og 3,1 (1) /(’Al(s) *+ RT, 109 a, (4

Potencial quimico de Al Potencial quimico de Al
sobre-enfriado a Tl puro sbélido a T,

]

SOLIDO

Como en el Gltimo término de 1a derecha, aAl(s)

trata de aluminio puro sélido, entonces:

LIQ A °
RT, 1og api(qy = /LAl(s) - /“Al(l) '

a o
LIQ AMA1(s) ,/{Al(l)
Rlogagny =7 T T

=1, pues se

O bien

Derivando parcialmente respecto a T

l:
a o
110 pALALL)) A0,
1

. © log aAl(l) T1
@Tl ﬁTl 6Tl
y como o o o
o _ - -
/(Al(l) =Cn@) T Haqa) TSa11y -
es el potencial quimico (standard) de Al puro
liquido.
o o _.a o
/ﬂ/Al(s) = Ca1(s) = Hai(s) TS p1(s)
es el potencial quimico (standard) de Al puro
sblido,
LIQ 2} o Q o
. @ 1og (1) . Ha By —Hy
‘ - 2 o 2 !
'<‘->Tl T, T, T,
donde ( HZl - Hzl) no es otra cosa que el calor de fusibn de
Aluminio a T. , AH , entonces:
1 f
Al
LIQ
RB(1og (1)) Qe | m

49’T1 T,




a2

La ecuacién (27) muestra la variacibn de 1la actividad de Al
sobre la linea liquidus del diagrama de fases, en funcidn de

Tl' desde TE hasta TE , en el rango de composiciones com-
Al
prendido entre la composicibén eutéctica y XAl = 1.
Para conocer AHf a Tl , consideremos ’I‘1 y T2, dos tempera
Al

turas diferentes. Asi, sabemos que:

T
=]
AHT = AHT + ( £cp 4T - ZCp 4T) a P = Const.
2 1 PROD. REAC.
T
O sea:

o

o

AHT2 = AHT1 + ACp a4t (28)

T
;

Tomemos el caso de ACp = A + BT, e integremos (28) haciendo

=T T =T ra el e] lo de Al:
T2 1 y 1 £ para e jemp

2 2

o B
AHf . _AHf . +A(T1-Tf)+ 2(Tl —Tf) ,
1 f
reemplazando en (27):
[+
AH B 2 2
LIQ £ + A(T. = T.) += (1.7 - T.%)
X ©log aAl(l) Tf 1 £ 2 1 £
2
DT, T,
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dividiendo entre R e integrando:

AHf . T
LIOQ. £ 1 A A 1
log a =——(————)+—109(-—)—— -1
Al1(1) R Tf 1 R f R f Tf Tl
B _2 ,1 1
tor (T =T - m T, (Tf - q)

Conocida de este modo la actividad de un componente, aAl en

el ejemplo, en el liquidus a T1 , Se puede obtener la activi-
dad del otro componente, aSn ’
do la ecuacidén de Gibbs - Duhem.

Luego, para conocer las actividades de ambos componentes a
cualquier otra temperatura en la fase liquida, se utiliza 1a
ecuacién de Clausius-Clapeyron.

Si existen solubilidades terminales en 1os diagramas de fase,
como es el caso general, éstas deberin ser consideradas al
desarrollar la ecuaciébn (29).

Conociendo el diagrama de fases en un sistema binario, se
pueden esquematizar las curvas de actividad de sus componen—
tes a temperaturas dadas. Las figuras 12 vy 13 muestran ejem-
plos tipicos de estimacién de actividades en 1la forma indica-
da.

en el liquidus a T, , integran

(29)
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Fig. 12 Esquematizacibdn de las lineas de actividad en el
sistema Cu-~Ag a T1, a partir del diagrama de fases,

. M
Asumiendo H > 0O .
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Esquematizacién de las lineas de actividad en
el sistema Pb-Zn a T1 , a partir del diagrama

de fases (zona de inmiscibilidad). HY> o
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CALCULO DE LA LINEA LIQUIDUS DE UN SISTEMA BINARIO EUTECTICO
SIMPLE. La ecuacibn de Clausius-Clapeyron es también apro-
piada para calcular un diagrama de fases para sistemas en los
cuales los dos compohentes son completamente miscibles en la
fase liquida y, virtualmente insolubles entre si en la fase
sblida. Los Gnicos datos necesarios para el cdlculo de la
linea liquidus de tal sistema son las temperaturas normales
de fusibn de los dos componentes y sus entalpias, o calores
latentes de fusibn, pues las fracciones molares de 10s compo-
nentes son iguales a sus actividades, cuando estén en el esta-
do sélido.

Los diferentes modelos de soluciones -~ ideales, regulares,
sub-regulares, semi-regulares y otros - se aplican al céalculo
de las lineas liquidus de los diagramas de fases, en base a
las restricciones que éstos presentan, es decir cuando no
existen solubilidades terminales en las fases sb6lidas, o cuan-
do por ser éstas pequefias, las actividades se acercan a sus
fracciones molares, etc.

Los diagramas de fases Bi-Cd y Pb-As son ejemplos tipicos del
calculo de sus lineas liquidus con el modelo de solucibn ideal.
Al modelo de solucibébn regular obedecen los sistemas Tl-Sn,
PbS—CuQS, SnS-FeS y otros.

Por ser simple el célculo de los diagramas de fase con el mo-
delo ideal, tomaremos como ejemplo el calculo del diagrama de
fases SnS-FeS asumiendo solucibdn regular y que no existen so-
lubilidades terminales de SnS en FeS ni de FeS en SnS al es-
tado sbélido.

Antes, consideremos la reaccién de transformacibn (fusibn) de
una substancia 1i;

ey = *)

o o

AGp = AGpisien

a la temperatura de fusibn de i, Tf, se tiene:

) o
AG_E = AHf -_ T, AS
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Y como Tf es una temperatura normal de transformacién de i del

estado sbélido al liquido, es una temperatura de equilibrio y
a esa temperatura y solo a ésa:

o

AGf = 0
Te

. [+]

por tanto: AH
£

T
(o]
As - - £
f
Te

Ahdra, consideremos en general una temperatura T < T,, de
modo que:

T
[¢] (o] f
AHf = AHf + ACp 4T vy por tanto,
T
T_[—‘ T
Te
o] [e]
AS = AS + 'AQE aT
f £ T
T Tf T

o
Pero, puesto que en la mayoria de los casos AHf varia muy
[e]
poco.con la temperatura, AGf a cualquier otra temperatura,

T, menor a Tf puede aproximarse segun:

AH

0 10 que es 1o mismo:

(o]

AGf Asf (Tf-T)

I?
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Esta variacién de la energia libre de fusiébn de i con la tem-
peratura se puede aplica® al calculo del diagrama de fases por
la "depresién" de las temperaturas normales de fusibén de cada
componente puro, cuando se le afiade el otro.

Entonces, la energia libre de fusibémn a cualquier temperatura
T, para el sistema SnS-FeS, estd dada por:

o [o]

AG = AS (T - T) = - RT (log X, o+ 1095‘ )
£5us fsns  Fsns SnS SnS

Y

AG, = Asf (T, -T) = - RT (log Xpag + 109 A

) .
FeS Fes FeS Fes

Pero para una solucibém regular:

log 3‘1 = — (1 -X.)

y como & y R son constantes,

o

2
—T):—RTlogXi— o<(1—xi)

Resolviendo esta ecuacibén por T, resulta la expresidn:

2
. ASE. T, + 0((1—Xi)

i i

Asfi - 4R 10g Xi

donde i = FeS en el lado rico en.FeS del diagrama, e i = SnS
en el lado rico en S$nS del diagrama; T es la temperatura a una

o]
composiciébn particular, Xi' ASf es la entropia de fusibdn
5 B
del componente 1i; Tf es la temperatura de fusibn del compo-
1.
nente puro i, (¢ es la constante de regularidad; R es la cons-

tante de gases (4.576).
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Estos datos para el diagrama SnS-~FeS, son:

o

T, = 870°C , Aslc = 8.35 u.e.
Sns Sns
[¢)
Tf = 1195°C, ASf = 5.26 u.e
FeS FeS
O%Gps ~Kpes = K= 1294

La Fig. 14 muestra el diagrama calculado, que esté& en muy

buena concordancia con el diagrama obtenido experimentalmente
por Haan, la comprobacién del cllculo se deja al estudiante,

1195

O 10 20 30 40 50 60 70 80 9b 100
A}
% PESO FeS —= FeS

Fig. 14 Diagrama de fases SnS - FeS, calculado
termodindmicamente con el modelo de
solucibn regular.

(Ref. Davey, T.R.A., and Joffré, J.E.,
Trans., I.M.M., Sec. C, no. 79, 1973).



EQUILIBRIOS DE REACCION

Comenzaremos repitiendo 6 recordando algunos conceptos que
se aclararan mas a lo largo de éste y en el prbximo capitulo.

E1 cambio de energia libre de cualquier reaccién quimica, a
temperatura y presién constantes, estid dado por:

o

aG + RT log K ,

aG

a equilibrio AG 0 , entonces:

o]

AG = - RT log K ,

(o]
donde AG es la energia libre standard de reaccibn y K la
constante de equilibrio. Esta es la relacibn termodinémica
mas frecuentemente usada en las consideraciones del equili-
brio quimico.

[e]
Puesto que AG es una funcibn solamente de temperatura, K
también lg,es.

VARTACION DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO CON LA TEMPERATURA.

Cuando se considera la relacibébn termodinémica de equilibrio:

o

AaAG = -~ RT log K ,

el problema de expresar X en funcién de temperatura se reduce
o .
a expresar AG como una funcién de temperatura.

L3

En la ecuacién combinada de la primera y segunda ley:

o o

o
d AG = AV 4P - AS 4T,

se desea considerar solamente una variaciédn con la tempera-
tura, manteniendo la presibébn constante porque el estado stan-
dard est& a 1 atm de presibébn total, entonces dP = O;

’

[«]

d AG = - AS 4T (30)
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o o
AH - T AS ,

como AG =
o] o
° AH - AG
As = =
substituyendo en (30) :
o o
<] - )
d AG = - aH 7 26 dT , o bien:
o [o] [+]
Td AG - AG dT = - AH d4r ,

que es la ecuacibébn de Gibbs-Helmholz, valida a presidn cons-
tante sin restriccibébn de estados standard.

. . . 2 .
El factor de integracién para esta ecuacién es 1/T°, pues si
dividimos la ecuacién entre T2, el lado izquierdo se igualara
a d( AG /T);

o
(o]
d( AG /T) - _Ajizgg ,
T
[e] o]
a( AG /1) = - AI; (ver ecuacidbn (27) )
dT T
y como 4T L d(i-) ,
2 T
T
o
a( 4G /T) °
= AH .
a(1/T)
o]
Puesto que AG = - RT log K
o
d log X _ AH
daT RT2
6 (o]
d 1log X AH

Van't Hoff
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o
Si AH se expresa en funcién de temperatura, esta ecuacibdn
puede integrarse en la misma forma que la de Clausius-Clapey-
ron.

EL PRINCIPIO DE LE-CHATELIER. La ecuacibn de Van't Hoff, 6
ley de Van't Hoff del equilibrio mévil dice: "Cuando se eleva
la temperatura de un sistema en equilibrio, ocurre una reac-
ciébn dentro del sistema, la que est& acompaliada por la absor-
cibébn de calor. Inversamente, cuando se disminuye la tempera-—
tura, ocurre una reaccién acompafiada por la evoluciébn de ca-
lor". Este es un caso especicl de una ley mas dgeneral, cono-
cida como el principio de Le Chatelier, que dice:

"Si un sistema en equilibrio se somete a un cambio (adicién
de calor, aumento de volumen, etc.) que altere el equilibrio,
la direccibdn de la reaccién que ocurre es tal, o aquella, que
se opone al cambio, es decir, para anular parcialmente el
efecto de ese cambio.

Por ejemplo, si el sistema considerado consiste de un liquido
y su vapor, la adicién de calor a volumen constante estara
acompafiada por una reacciébn endotérmica-vaporizacién.

Si por el contrario el proceso es adiabdtico, un aumento en
el volumen dari origen a la vaporizacidén y por tanto a una
disminucién de la temperatura y de la presibn de vapor.

LA LEY DE ACCION DE MASAS. (Guldberg-Waage). La velocidad
de una reaccibén quimica es proporcional a las masas activas
de las substancias reaccionantes. Masas activas son las
concentraciones de las substancias reaccionantes, 0 en el
caso de reaccionantes gaseosos, sus presiones parciales donde

= X .
Py = FpXy

E jemplo:
A+B= C+D

velocidad de reaccibdn a la derecha = k1 X CA X CB ,

velocidad de reaccibn a la izquierda =k2 X CC X CD

Las dos reacciones procederan, hasta que eventualmente la
velocidad 'de reaccién a la derecha sea igual a la velocidad
de reaccidén a la izquierda, a T y P constantes. Entonces no
ocurre mas cambio en la composicibén del sistema y se dice que
el sistema estd en equilibrio. Las dos reacciones continfian,
pero a velocidades iguales y se tiene un estado de equilibrio

dinémico.
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Cuando uno de los productos de una reaccidén es continuamente
removido, la reaccidén nunca llegara a equilibrio y procedera
en efecto hasta completarse.

Ejemplo; Si la reaccién:

2 Mg O + S1i = 2 Mg+ SiO2

se lleva a cabo por encima del punto de ebullicién del magne-
sio (1105°C), el vapor magnesio puede ser empujado fuera del
reactor hasta que virtualmente todo el 6xido de magnesio se
haya reducido.

ANALISIS TERMODINAMICO DE REACCIONES METALURGICAS. Consi-
deremos la reaccién de reduccibébn de casiterita:

+ 2CO

C
SnOQ Sn(c) + 2CO0O

(c) (g)

o]

AG

2(g)

- RT log K .

o
Suponiendo que se conoce un valor numérico de 4G a una
temperatura T, 0 que se puede calcular en base a alguna rela-
ciébn de T, sea una atmbdsfera (1 atm) la presidédn total en el
sistema. E1 valor numérico de X, la constante de equilibrio,
puede encontrarse entonces despejando log X de la expresibn
de la energia libre standard:

(o} o]
ow ¢ .o 8¢” - Ac
o9 = RT _ 2.303 RT

A o

el
tog X 4.576T

El coeficiente numérico 4.576, es una de las constantes mas
usadas en los calculos termodinédmicos de los procesos meta-
ltrgicos. Al emplearlo se debe tener en cuenta que las ex-
presiones logaritmicas son decimales (si se usan logaritmos
naturales, la constante sera, desde luego, igual a 1.987).
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La fase condensada en equilibrio con estafio es SnO2 y la

constante de equilibrio termodinémico toma la forma:
2

En la aplicacién de la constante de equilibrio a un caso es-
pecifico, es siempre necesario conocer - o asumir - la natu-
raleza y extensibn de las soluciones involucradas.

En este caso, como se acostumbra, asumiremos que la solucién
gaseosa (CO y CO2) se comporta idealmente, de modo que, en-

tonces, las actividades de CO y 002 en la fase gaseosa,

pueden ser reemplazadas por sus presiones parciales. También
a esta temperatura, las solubilidades de CO y 002 en el es-

tafio metalico y en casiterita se pueden ignorar. Asumimos
asimismo que la composicién de casiterita no se desvia de la
que implica su férmula Sn02. Entonces, las actividades de

SnO2 y de Sn pueden tomarse como la unidad, puesto que en

virtud de la solubilidad restringida, la composicién de estas
fases se mantiene substancialmente constante bajo todas las
condiciones en las cuales sean estables en el rango de tempe-
ratura y presién considerado;

a = 1, a = 1
SnoO Sn
2(c) (c)
De modo que: i
2
P002
X =
Pco
o bien:
N Pco2
K® = ;
Pco

es decir, el equilibrio entre casiterita y estafio reducido, a
temperatura y presién total constantes, dependeri de la rela-
cidn existente entre los gases CO y COQ,
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La segunda ecuacién que relacione estas dos incbgnitas seri:

Poo * Pgg = 1 atm ,
P
de donde:
3 3
Poo = Poo /% Y Pgg = K Py
P >
(1-PC0 ) -
2 = » P = K°(1-p., )
co K% 002 co2
1
P = —— , p. = K
co (X% + 1) €O, (% + 1)

Bien, consideremos ahora que la reduccibn de casiterita por
medio de co(g) se efectia en un reactor horizontal a tréaves
del cual pasa una mezcla de gases N2, CO2
proporciones. Analicemos qué sucede, y para ésto simplifi-
quemos la ecuacidn a:

y CO en diferentes

1/2 Snoz(c) + co(g) =1/2 Snigy + coz(g)

asi X serd igual directamente a la razén de presiones par-
clales de CO y CO

"
Pco,
K =
Pco
7/
V% . N
N, _45/31%/ 510, N, , €O, , CO
co T

002
gas

Nitrbgeno es un gas inerte y no act@a quimicamente sobre las
substancias.



Pueden ocurrir tres casos:

P002
1. S1i | corriente - X; no ocurre una reaccibén
Pco neta. EQUILIBRIO.
- - de gas
P002
. Si _— . K;
2. Si Pog corriente >X; quedari solo sno,, 1a
- - de gas reaccibn ira de derecha a
izquierda: SnO2 ~— Sn
OXIDACION .
Pco2
. i —_— . ; 4 1 -
3. Si 5 corriente <X que@ara.s? o Sp, 1§ re
co accibédn ira de izquierda a
de gas

derecha: SnO2 —» Sn
REDUCCION .

Bien, mas adelante estudiaremos los efectos que la tempera-
tura y la presién tienen sobre los equilibrios en procesos
metalfirgicos.

Ahora, sabiendo efectuar un anilisis termodinamico de las
reacciones, como ya se habfa anticipado al estudiar las des-
viaciones de la ley de Raoult y la ley de Henry, analizare-
mos los estados de referencia de la actividad de Henry.

LA ACTIVIDAD DE HENRY Y SUS ESTADOS STANDARD DE REFERENCIA.
Existen varios estados de referencia que pueden tomarse como
estados standard para la actividad de Henry igual a la unidad.

Asi, la actividad de Henry puede tomarse como unidad:

- cuando la concentracién del soluto es 1% en peso,
- cuando la concentracién del soluto es 1% atémico,

- cuando XA = 1,.6

- cuando MA = 1 para una soluci6tn molar (M).
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El primer caso es el mas usado en metalurgia de procesos, es-
pecialmente en refinacidén, desgasado, fabricacién de aleacio-
nes, etc.

Considerando la aleacidn Fe-C, en la que el C esti disuelto
en muy pequefia cantidad en el Fe liquido.

La reacciédn de in' ~rcambio del carbdén entre las fases gaseosa
y aleacidén, estd representada segim;

E co(g) B g(aleacién) o CO2(g)
.
13
AG® = - RT log X
P
X Aleacién CO2
=3 —
Pco
2
£ . Pco
Aleacidn
3 (Grafito) - ’
— CO2

la actividad del carbdédn disuelto en la aleacibdn se conoce en-—
tonces, conociendo X y determinando la razdbdn pCOQ/pCO de

equilibric. C significa que la concentracién de carbdén en
fierro liquido es muy baja y prbdxima al 1%.

EL ESTADO STANDARD 1%. Tomemos como e jemplo el sistema
Fe-Si. La proporcibén de Si en el Fe liquido es muy baja,
generalmente menor al 1%. En este caso, entonces, se debe
aplicar la ley de Henry.



Soluciébn hipotética 1%.
Tiene propiedades de solucién a
dil, infinita.
(ESTADO STANDARD)
1%

X —_— 1

Si

Fig. 15 Si en Fe liquido. Estado Standard 1¥%.

La actividad de Si en Fe liquido, relativa al estado standard

1%, tal que ag; se aproxima a XSi a dilucibn infinita, seréa

la actividad de Henry del Si y se denomina por hsi'

Tomando 100 g de aleacibn Fe-Si,

- ) % Sl/P.A.Si
si % sl/'P.A.Si + (1oo-Asl)/P.A.Fe
o bien:
. ) %Sl/P.A.Si
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E1l término entre paréntesis en el denominador de la derecha,
puede ser descartado por ser despreciable comparado con
100

A , puesto que % Si es igual o menor a 1%.
T Fe

Entonces, la relacidén puede aproximarse a:

%81 (P.A.. /100)

X1 & P.A (31)
Aoy

El coeficiente de actividad de Henry del Si estd dado por:

fgi = Mg/ A S

Lo que significa que existe una relacién lineal entre Xsi
v hgs

fSi serd = 1 en el limite de % Si —= O

Ejemplo: La distribucién de silicio entre fierro fundido y
escoria estd representada por la reaccidn:

2 C + 8§i0 Si + 2 CO 32
- — (g9) (32)

2(1)

AG = -RT log K

El carbbdn desplaza al Si en fierro fundido y el Si pasa a 1la
escoria.

> P oo
Pog X Bg4 Pco fqy x % 84

K = Fscoria 2 ~ "Escoria P ’
%sio0, he ®sio, (£ x #2)
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Como las concentraciones de Si y C en Fe liquido son muy

diluidas, fsi =1 fc = 1, entonces
o ~1y2 _ESCORIA
£ ag) T
% S_l L] P y
Pco

donde X es la constante de equilibrio de la reaccibn (32).

(o]
Para conocer X es necesario conocer AG de la reaccibn, 6
bien las energias libres standard de formacibébn de CO y Si02:

o

2 0 =2 CO ; AG
(gr.) T P2(g) () 1
8102(1) = Sl(l) + 02(9) 2 AG2
. 3 5 ; - .
2 C(gr.) + 8102(1) Sl(l) + CO(g) AG3 A(:1 + AG2
2 C =2¢C ; AG
= (gr.) 4
1 = 1 M G
Sl(l) S1 ; A 5
. X (o] o o o
2 _C_ + 8102(1) = i:l; + 2 CO(g) ; AG6 =AG3 +L\G4 +AG5

o o
AG1 y AG2 se obtienen de las tablas de energias libres de

formacibn de compuestos en funcidn de temperatura, luego es

facil evaluar AG; . ¢ Pero, cbmo se obtienen AGZ y AG;

Consideremos dos estados standard diferentes a la misma
temperatura T, para la aleacibn Fe-Si. Las dos aleaciones
standard estén en una celda, separadas por un diafragma.
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T T
Bl -
IZQUIERDA )|l DERECHA
Fe-Si Yl Fe-Si
Solucién il Solucidn
Hipotética I Hipotética
1% pdl 1%

/

DIAFRAGMA

A equilibrio, los potenciales quimicos serén iguales a ambos
lados del diafragma,

ZQ. .
,/QgiI = /Z‘SiDER

Expandiendo el potencial quimico de la izquierda tomando como
estado standard el del Si liquido puro, y el de la derecha
tomando como referencia la propia solucién hipotética standard
al 1%, se tiene: .

(o]

Aleacibn # g
/A%Si + RT log aSi(l) f//ZSi + RT g hSi

1 (Estado
Standard
1%)

0 porque hSi

-

La actividad de Si en la aleacidbn, estd dada por la composi-
cién de Si, XSi multiplicada por el coeficiente de acti-
1% °
vidad en el limite de dilucibn infinita, K;i' porque Si =1%;
o
¥y la energia libre AAGS no es otra cosa que la energia libre

de solucibn de Si en Fe.

* EASi)

1%

o # o
AGS = ,/é‘Si - /A&Si = RT 1log (xSi
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Reemplazando la aproximacién (31), y P'A'Fe/ 100 = 0.5585,
queda:

[+]
. 0.5585 x XSi
AG5 = RT log A

Si

=]
En forma similar, AG, para el paso de carbdn grafito a la
solucién en Fe, seri:

o
. 0.5585 x ¥
AG4= —2RT log AL
C
o (] [+] o
Finalmente se puede evaluar AG6 = AG3 + AG4 + AG5 .

A esta altura, conviene tambien hablar acerca de la solubili-
dad de ciertos gases, particularmente los gases bimoleculares
0 cuyas moléculas son diatbmicas, tales como EQ, N2, 02, en

metales sb6lidos o liquidos:

LA LEY DE SIEVERT. La solubilidad de gases diatbébmicos - H2,

N2, O2 - en metales liquidos ( o sbélidos) es proporcional a

la raiz cuadrada de la presibébmn parcial del gas.
E jemplo;

Ve By = B

a (B x: ¥<g)
TP e S
z z i

p P P
HQ HQ H2

s o Husi \’p Sievert

El coeficiente de actividad de Henry, fi, es 1 para la ley
de Sievert.




USO DE DATOS TERMODINAMICOS TABULADOS

Es usual representar datos termodindmicos en forma tabular en
lugar de hacerlo en forma analitica, ésto se debe a que es
con frecuencia inadecuada la representaciotn empirica de ACP.

El futuro metalurgista debe familiarizarse con las tablas
termodindmicas y su manejo, para aplicar esos datos al calculo
de diagramas de los sistemas metalGrgicos de interés para la
extraccibén y refinacibn de metales, fabricacién de aleaciones,
etc,

Las principales fuentes de datos tabulados de interés meta-
ltrgico son: Termoquimica Metalfrgica de Kubaschewski, Evans
y Alcock; Tablas Termoquimicas Janaf, editadas por Stull,
Prophet et. al.; Valores Seleccionados de Propiedades Termo—
din&micas de Metales y Aleaciones, de Hultgren, Orr, Anderson
y Kelley; Contribuciones a los Datos Sobre Metalurgia Tebrica,
de X.K. Kelley; Propiedades Termoquimicas de Substancias
Inorgénicas, por Barin, I., Xnacke, O. y Kubaschewski, O.:
Propiedades Termodiné&micas de 65 Elementos, sus 6xidos,
haluros, carburos y nitratos, de C.E. Wicks, y F.E. Block;
Varias contribuciones metalfirgicas de Kellogg H.H.; Varias
contribuciones metaltrgicas de Ingraham, Elliott, etc,

Consideremos la reaccién:

CuQO(C) + Hg(g) = 2 Cu(c) + Hzo(g)

que representa la reduccibén de cuprita pura mediante gas
hidrbgeno. Analicemos qué sucede si colocamos cuprita pura
€n un reactor horizontal y pasamos una mezcla de gas a través
de é1, a cierta temperatura T.
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(N y 5.0 ’ HQ)QaS—,- . /,Cu/ S|

° ° NS, 0 NN

80%  10% 10%
El esquema es unicamente para fines explicativos.

La constante de equilibrio para la reaccidn es:

Considerando 100 moles de la mezcla de gases, que se introdu-
cen al reactor, sea:

nimero de moles de H2 reaccionado

namero de Atomos de Cu producido.

X

2X

Efectuando un balance simple;

ESPECIES  ENTRAN SALEN pi
N, 80 80 (80/1 OO)PT
H, 10 10-x ((10-x)/100) P
H,0 10 10+x ((10+x)/100) P

100 moles 100 moles

La presibén parcial de una especie gaseosa estd dada por su
fraccibébn molar multiplicada por la presién total del sistema,

= X. =
p1 1 PT
Entonces;
P 10+x%
H20 100 T 10+X
K: — = }—1
pH 10-X% P 10-x
2 100 T
de donde;

K+1
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De modo que, para conocer cuanto H2 se ha consumido en la

reaccibén hasta llegar a equilibrio, es necesario conocer la
constante de equilibrio, K, a la temperatura determinada.
X, generalmente no estad representada en tablas, pero si las
energias libres de formacidén de los varios compuestos que
participan en una reaccién metalGrgica, a partir de sus com-

o

e e . i
ponentes puros, en funcidn de temperatura Asi AGform.(H2O)

o

y AGform.(CuQO)

se obtienen de las tablas, digamos de

Xubaschewski, Evans y Alcock, y la energia libre de la reac-
cidbn

Cu_ 0O + H = Cu + HO ,
27 (c) 2(g) (c) 27(9)
estari dada por:
[e] [«] (o]
4G = AG - AG ’
form.(H_O Form. (Cu O
(1,0(g)) (€u,0(cy)
y o
AG = -RT log K.

RECOMENDACIONES. Al obtener datos tabulados de energias
libres, presiones, etc. se debe tener mucho cuidado con los
coeficientes de las reacciones metallrgicas. Los datos gene-
ralmente estén dados por mol de la substancia formada, o por
mol del agente gaseoso (de H2 en el caso del ejemplo).

o
Todos los AG deben estar referidos a un mismo estado de

referencia.

Si no se pueden encontrar las energias de formacidbdn, posible-
mente se tenga a mano datos tabulados de calores de formacidn
y entropias de formacidn a 298°K (25°C), entonces, el estu-
diante debera& recordar que:

[¢] [ (o]
AG = AH - T AS
Yy o o jr T
4H = AH + A CpdT
(298) 598
As’ = as, T _acp o,
- (298) * T ’

298



donde; ° o

AH298 = AHform.(298)(H2O) - AHj:‘orm.(298)(C1,120) Y

o [«] o] o] [o]
= S - -
AS298 298(H?O) * 2 S298(Cu) S298(H2) S298(Cu20)
(o]
5298 = entropia absoluta.

LA FUNCION DE ENERGIA LIBRE, F.E.L. Una funcibn muy Gtil

por la facilidad de su aplicacibn, es la Funcibn de Energia
Libre, F.E.L., que estd dada por:

o] o] [e] [¢]
(¢ - H298)/T 6 (¢ - HO)/T
a 298°K a 0°kK

Se ha desarrollado el siguiente proceso:
)

o

AG
T

(]
a( ) = AH d(—%—) para cualquier reacciénm.

Sumando ésta a la identidad:
o
LH

- d(— Sy = AHZ d(—%—) ,

o
donde ‘AHo es la entalpia de la reaccidn a la temperatura del
cero absoluto, el ° del indice denota estados standard para
los reaccionantes y productos, y el subindice o denota 0°K.
o o

Se debe distinguir cuidadosamente AHO de A&H , que es la

entalpia de reaccibdn a cualquier temperatura arbitraria.

La suma de las dos identidades anteriores dé&:
[¢] [o]
AG - tH =
pe s S S e

a( ) = ( 2H - AH;)dQ%;) )

P



67

Integrando ésta desde 0°K hasta cualquier temperatura T,

o] o T
AG - AH r 5 = 5 5 F
( m ) - 1im [( AG - AHO)/T:I =| (AH —AHO) d(T).
T—=0 0
[ o o) W o
Puesto e 1i AG - AH T = - AS_ ,
mato FuE Ftall kil o

y como ASO ( es decir, el cambio de entropia que acompafia a

la reaccidén a 0°K) es cero por la tercera ley, se sigue que:

i
(o] o] o [¢] 1
( a6 - AHO)/T = ( aH - AHO) d(—T—) g
0
o o
Como ( AH - AI{) representa la suma de 1los calores re-

querldos pPara calentar 1los productos de 0°K a T, menos la
correspondlente suma para los reaccionantes, la integral se
puede evaluar conociendo tan solo las capacidades calbéricas.
En las tablas se tiene a disposicién el valor de (G - 298)/ ,
o de (G - H )/T para cada una de las substanc1as involucra-—
das en una reacc16n quimica; entonces, ( AG - AHO)/T que es
o o

A.[(G - Ho>/T] , se obtendrd con facilidad por sustraccién

o adicibén, seqitn la ecuacién considerada.

Para cualquier substancia homogénea de composicibén fija, pode-
mos escribir entonces una funcidén de energia libre:
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Aplicando los datos de F.E.L. al ejemplo de la reduccibén de
cuprita por hidrégeno, la energia libre standard de reaccidn:

o

(o]
298)/T] T + AH,gg

v

AG® = A[(GO—H

para:
Cuy0ioy * Ha(g) =200(c) * HOyg) -

estarid dada por:

~ -Cu 2 HZO = H
AG° =42 (Go— H° )/T (G° Ho )/T - (G° Ho )/T
i 298 3 ~ Fao8 g8
T A T
- o ¢ Cu?O .
- IfG = H298)/T T + AH298 -
11

~

En el préximo capitulo discutiremos mas sobre la energia libre
de una reaccién y los efectos que sobre élla tienen tanto la
temperatura como la presidn. Veremos también que, si grafica-
mos convenientemente los datos tabulados en la literatura me-
talGrgica, los diagramas resultantes permiten combinar una
gran cantidad de informacién en forma simple.

-

Comenzaremos también una nueva serie en la numeracidédn de
reacciones o relaciones importantes y de figuras.



EFECTOS DE TEMPERATURA Y PRESION SOBRE EQUILIBRIO
EN PROCESOS METALURGICOS

Al considerarse los procesos metalurgicos, sean éstos de ex-
traccibn, refinacibn, fabricacibén de aleaciones, etc., es
necesario plantearse las siguilentes cuestiones bisicas.

a.¢Bajo las condiciones de temperatura y presidn propuestas,
sera posible el proceso? De lo contrario, cbdmo podria
hacerse posible cambiando la temperatura y la presidn del
sistema®?

b.¢Con qué rapidéz procederi en la practica®?

c.luales seran las concentraciones de 1los reaccionantes y de
los productos cuando se llegue a equilibrio?

Veremos que en la mayoria de los procesos, la termodinémica
permitiri responder a la primera y Gltima preguntas.

La segunda involucra el tema de cinética.

Mostraremos el efecto de temperatura y presibdbn en procesos
consistentes en una reaccidén simple, luego aplicaremos estos
conocimientos a sistemas més complicados en 10s que varias
reacciones sean posibles, como cuando varios metales compiten
por oxigeno.

En cuanto a la segunda pregunta, es sabido que en muchos pro-
cesos a altas temperaturas, las consideraciones cinéticas
llegan a ser de menor importancia, puesto que bajo estas con-—
diciones, la mayoria de las reacciones son con frecuencia

rapidas.

ENERGIA LIBRE STANDARD. En muchos procesos, el metalurgista
enfrenta sistemas muy complicados que relacionan varias reac-
ciones posibles.

La aproximacidén termodindmica faculta o permite predecir si
un proceso propuesto es factible o né, contribuyendo asi a
considerables ahorros en su costo.
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Ellingham en 1944 compild diagramas de cambios de energia
libre para 6xidos y sulfuros en funcibén de temperatura. Este
método grafico resultd ser muy conveniente, puesto que con
solo ver estos diagramas se obtienen mayores informaciones
que mediante célculos morosos, o mediante un examen de largas
tablas para eliminar de esa manera reacciones termodinamica-
mente imposibles.

Desde entonces se han publicado muchos diagramas y cada vez
con mayor exactitud.

DESCRIPCION GENERAL DEL DIAGRAMA DE ELLINGHAM., El diagrama
de Ellingham muestra un grafico del cambio negativo de ener-
gia libre, - AG° en Xcal., versus temperatura, T°C, para
varios 6xidos y sulfuros. También incluye una tabla o escala
de correcciébn de presién, dando valores de correccibdn del
cambio de energia libre standard AG®, para variaciones en la
presidén parcial a partir de las condiciones standard, o nor-
males (1 atm), para cualquier gas que participa en las reac-
ciones que se consideren.

Esta parte del diagrama fue calculada a partir de la isoterma
de Van't Hoff.

o p
aG, =  AGL+ ET log PRODUCTOS
P REACCIONANTES
CONSTANTE TERMINO DE
A T CONST. CORRECCION

Richardson afiadidé las escalas nomograficas, que permiten leer
directamente la composicién del gas en equilibrio a cualquier
temperatura para varias reacciones.

Asi, el diagrama Energia Libre-Temperatura para O6xidos tiene
escalas para el equilibrio de presiones de oxigeno y razones
CO/CO2 y HQ/HZO; mientras que para el diagrama de sulfuros

incluye escalas corn presiones de edquilibrio de 5 y HQ/'QS.
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o
PROPIEDADES DE UNA LINEA DE AG VS. TEMPERATURA.

<]
a) LENEAS RECTAS Y ERRORES EN AG . Examinemos una linea
AG" - T para la formacidén hipotética de un 6xido:

Me MeO

(s) * %) * 2(s)

(<]

AH

X B D
Temperatura, °C —

Temperatura del
e
cero absoluto

Fig. 1 Cambic de Energia Libre Standard vs. Temperatura

o
La Fig. 1 muestra el cambio de energia libre standard AG
en funcibtn de temperatura. Este diagrama permite leer direc-
tamente el valor de AG°® a cualquier temperatura Tx y asi

tiene la ventaja de combinar una gran cantidad de informacién
en una manera muy simple.,

Es de interés hacer notar que la linea A-B es recta, 1o que
sorprende puesto que

o o o



r

o] o
yni AH , ni AS son totalmente independiente de la tempera
tura. Sin embargo existen dos razones para obtener estas 1i-
neas rectas, sin introducir un error de consideracibn.

o [e]
PRIMERA, A4S 'y AH no cambian mucho con la temperatura efec
tivamente, excepto en los puntos de transformacibn.
o o
SEGUNDA, los cambios que en efecto ocurren en AH y AS
o
afectan a AG de tal manera que aproximadamente
llegan a balancearse.
o]
b) LA INCLINACION DE LA RECTA Y EL CAMBIO DE ENTROPIA, AS .
De la ecuacibn:
o
( °©AG )
DT P

se sigue que la pendiente de la linea a una temperatura dada

T, d4 el valor negativo del cambio de entropia para la forma-

cién del 6xido. En la ecuaciébn se puede ver que una inclina-
o

- - 25,

cién positiva es equivalente al valor negativo de AS , y
vice-versa. De manera que, para varias reacciones, las incli
naciones podrian ser positivas, negativas, o cero; ya que la
condicién que determina si la reaccidn es posible o nb, es
que la entropia total del proceso, A4S deba ser posi-

: SISTEMA’
tiva:
ASSISTEMA = AsALREDEDORES & ASPROCESO 2
entonces ASPROCESO puede aun ser positiva, negativa, O cero

para el proceso real.

En la Fig. 1 vemos que existe un brusco cambio en la inclina-
cién de la linea en el punto B. Esto denota que en este pun-
to ha debido ocurrir un cambio de fase de cualquiera de los
componentés,

En general, la contribucién de la entropia de fusibén es peque
fla, y 1los cambios en ésta serén muy poco notorios:

o

s M iy AHg

%p Te
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Sin embargo, la contribuciébn de la entropia de evaporacidn es
considerable y es la que influye para el cambio de inclina-
cibébn por encima de B.
§
©) LA TEMPERATURA DE DESCOMPOSICION DE UN OXIDO, TD. Para la
reaccibn:

Me O

Moy * Q) ~ 2(s) ’

-

la energia libre standard a la temperatura T, esta dada por:

o AMe0

2
A = -
GT RT log

aMe x PO2

Puesto gue el punto de partida ha sido de M.eO2 y Me puros
sblidos, entonces:

PURO  _ PURO
e0 - y 8Me - :
2
° 1
AG_ = - RT log — = 4.576 T 10g p (1).
T P 0
0 2
2
o]
Cuando AGT = 0, entonces el término de la derecha de (1)
escero aT=0256 a Pg = 1 atm.
2
a .
La interseccibén de la linea AG - T con el eje de tempera-

turas para 4G° = 0 d& la temperatura a la cual la presién
de equilibrio de oxigeno, Py » €S igual a la presién standard
2

de 1 atm, Esta temperatura define la "temperatura de descom-
posicidén del 6xido" y estd indicada en la Fig. 1 por TD.
o

d) EL CAMBIO DE ENTALPIA STANDARD, AH . De la ecuacibn:

o o

o
AG = AH - T AS

se tiene que a temperatura absoluta cero, 0°K,

o

AG = AH
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Asi, mediante extrapolacién de la linea del cambio de energia
libre, a la posicibén de T = 0°K, se puede leer directamente
AH® (6 AHg) en el eje de 4G ; Fig. 1.

e) RANGO DE ESTABILIDAD DEL OXIDO METALICO. De acuerdo a la
segunda ley de la termodindmica, cuando el valor de AG° es
negativo, la formacibn del 6xido es termodinamicamente posi-
ble, es decir el 6xido es ESTABLE.

o
Cuando el valor de AG es positivo, el 6xido es entonces
INESTABLE. Por tanto, en el rango de temperaturas a las que
la linea del cambio de energia libre esti por debajo de la
linea horizontal AG’ = 0, el 6xido puede considerarse ESTA-
BLE; por encima de esta linea, el 6xido no es estable ( a TD'
Me02 es inestable, Fig. 1).

£) EL EFECTO DE LA PRESION EXTERIOR DE OXIGENO EN LA ESTABI-
LIDAD DEL OXIDO.
Este efecto puede calcularse empleando la isoterma de
Van't Hoff.

Entonces:
° PproDUCTOS

AGT = AGT + RT log '
PREACCIONANTES

puesto que en la reacciébn:

Mesy *O(g) = MeOy(y)

todas las substancias estén sbiidas, excepto el O entonces:

2'
o 1 [+ 6 (
AG, = AGg + RT log f’;_ = AGT - 4.576 T 1log po2 2) .
2

o
En esta ecuacion, el primer término, ‘AGT , de la derecha es

constante a la temperatura T constante (de ahi el subindice
T), su valor puede hallarse a partir de (1); el segundo tér-
mino es variable, porque incluye la presidn externa de oxi-
geno, que puede tener cualquier valor razonable,
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Luego, para valores de Py > 1 atm, log Po sera positivo y

2 2
el valor de este término (el segundo) seri negativo, 1o que
significa que el valor total del cambio de energia libre a
esta temperatura ser& mas negativo y por tanto, el 6xido sera
mas estable.

Usando un argumento similar, cuando el valor de P, es menor
2

que 1 atm, Py < 1 atm, el segundo término de la ecuacién (2)
2
(-4.576 T log Pq ) seri positivo y el cambio total de energia
2
libre, ‘AGT’ sera menos negativo, de modo que el 6xido sera

menos estable, como resultado de la disminucién de esta pre-
sién de oxigeno.

Cuando la presién del oxigenoc en contacto con el 6xido sblido
disminuye por debajo del valor de la presibébn de oxigeno de
EQUILIBRIO del b6xido, éste se volverd INESTABLE y podra des-
componerse.

Analicemos dos ejemplos simples. Primero donde Pa exterior
2

es menor a 1 atm, y luego p, es mayor a 1 atm.
2

EJEMPLO 1.

Calcule en cuanto se altera el cambio de energia libre para
la formacibébn de 6xido cuando la presibdn externa de 02(9) es

igual a 107% atm a 1000°k.

SOLUCION. Usando la ecuacién (2) tenemos:

2 -6
AG1OOO =) AG1OOO - 4,576 x 1000 x log 10

o]
AG1OOO = AG1OOO + 27,450 cal.

Este cdlculo muestra que, cuando el 6xido estd en contacto
con una atmésfera :que contenga 10~6 atm de oxigeno, su ener-
gia libre se vuelve menos negativa por 27450 cal/mol de oxi-~
geno. El resultado indica que un 6xido cuyo valor de

AG2000 sea numéricamente menor que 27450 cal/mol de oxigeno,

siempre seri inestable a esa presidén puesto que su AG

% RV 1000
sera positivo,



76
EJEMPLO 2.

Considere el efecto de una presibn externa de oxigeno de 10
atm a 1000°K, sobre la estabilidad de un 6éxido.

SOLUCTION. Usando nuevamente la ecuacién (2) tenemos:
A [e]
AG1OOO = G1OOO - 4.576 x 1000 x 1log 10
o

De modo que el término de correccibdn en este caso es igual a
-4576 cal/mol de oxigeno, y por tanto el punto en la linea

o
AG - T (Fig. 1) sera disminuido en esa cantidad. E1 6xido
seri mas estable, puesto que su linea de energia libre versus
temperatura seré& ahora mas baja.

En general se puede concluir que: UN AUMENTO EN LA PRESION DE
OXIGENO EN ESTE TIPO DE REACCION, DONDE EL TERMINO GASEOSO
ESTA A LA IZQUIERDA DE LA ECUACION QUIMICA, FAVORECE LA FOR-
MACION DEL OXIDO, MIENTRAS QUE UNA REDUCCION EN PRESION DIS-
MINUYE LA ESTABILIDAD DEL OXIDO.

Me( + 02(9) = MeO

s) 2(s)

o
1
AGT = - RT log 5 = RT log P, .

02 2

Esta posibilidad de predecir cuantitativamente el efecto de
la presibén sobre la estabilidad de 6xidos y otros compuestos
es de gran importancia industrial y de investigacién, puesto
que permite calcular las condiciones bajo las que un 6xido u
otro compuesto se vuelve inestable, o calcular qué presibn se
requiere para que ciertos compuestos permanezcan estables.

INTERPRETACION DE DOS O MAS LINEAS DE CAMBIO DE ENERGIA LIBRE -
TEMPERATURA, TOMADAS JUNTAS.

o]
La Fig. 2 muestra dos lineas de AG vs. T para la formacién
de dos 6xidos hipotéticos, Me02 y MO. Los valores de AG°

estén dados POR MOL DE OXIGENO y né por mol de éxido.
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a) ESTABILIDAD RELATIVA DE LOS OXIDOS. Las pendientes de las
lineas en la Fig. 2 son diferentes, y por tanto éstas se
cruzan en el punto P a la temperatura Tp.

° Y

( —_—
T AGMeOQ e

4 GRE DUCCION

<]
@]
il
VA

o
G
MO [y

.
.

I
|
| ]
| |
T T
y p
TEMPERATURA —

Fig. 2 Estabilidad relativa de los éxidos MeO2 y MO.

A temperaturas por debajo de TP, la linea para la formacidén
del 6xido 2MO est& mas baja que la linea de Meog. A la tempe-
ratura T_, ambos 6xidos tienen la misma presién de equilibrio
de oxigego y por tanto los dos éxidos COEXISTEN.

Por encima de esta temperatura, el 6xido MeO2 es el mas esta—
ble. Por tanto:

Por debajo de TP, MeO2 puede ser reducido por M,

siempre que puedan existir las condiciones apropiadas.
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Entonces tenemos:

T<L T
MeO, + o M ——=L» 2 MO + Me

T>T
2 MO + Me———L>Me02+2M

b) EL CAMBIO DE ENERGIA LIBRE STANDARD DE LA REACCION DE RE-
DUCCION.

Las energias libres standard para las reacciones mencionadas,
pueden leerse a cualquier temperatura dada, directamente del
diagrama.

Por ejemplo, a la temperatura TY el cambio de la energia libre
standard de la reduccibén de MeO por el metal M, estéd dado por

la distancia entre las dos lineas de AG a esa temperatura
(Fig. 2). Esto se puede demostrar como sigue:

(<]
L oM+ 0 —=2M0O ; AG =x
2 MO
T
y
para i . @ _
Me + 02 MeO2 3 AGMeOQ ==X
T
y
substrayendo queda:
[+]
2 M + Me02—>2MO+Me; AGREDUCCION=X_Y'

Se debe tomar en cuenta que 1los valores obtenidos para el cam-—
bio de energia libre no ser&n muy exactos si la diferencia de
energia libre es muy pequefia.

c) INVERSION (REVERSION) DE ESTABILIDAD. Por encima de la
temperatura de equilibrio TP, MeO2 se vuelve mis estable ya

que su linea cae por debajo de la de MO. Una de las més valio
sas propiedades de estos diagramas, es la posibilidad de esco-
ger de un vistazo la temperatura apropiada que permite que una
reaccibn reversible tenga lugar en la direccién requerida.
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o
Consideremos por ejemplo la linea de CO en el diagrama AG - T
para la formacibn de 6xidos (Fig. 5). Alli se nota la utili-
dad que presta al metalurgista, pues se veri que por debajo de
600°C ni el vapor de agua, ni el 6xido ferroso pueden ser re-
ducidos por el coke bajo condiciones standard. Sin embargo,
por encima de 1500°C se vé claramente en el diagrama, que
todos los 6xidos de Fe, Cr, Mn y muchos otros pueden ser re-
ducidos por el coke.

Este alto poder de reduccibédn del coke a altas temperaturas
viene de la pendiente negativa de la linea AG° - T del CO
(Fig. 5).

d) EL EFECTO DE LA PRESION SOBRE LA DIRECCION DE EQUILIBRIO A
TEMPERATURA CONSTANTE.
o
El efecto de la presién en la posicibdn de la linea AG - T
puede calcularse mediante la isoterma de reaccidn de Van't
Hoff.

. o
AGT = AGT + 4.576 T log K
TERMINO TERMINO DE
CONSTANTE ‘ CORRECCION
donde
P -
a PRODUCTOS
¥ = S
P
a REACCIONANTES
c

P = presibébn, a = actividad, c¢ = concentracidén (cuando es
aplicable ).

El efecto de la presién en el cambio de energia libre dependera

del tipo de reacciébn, y en general se pueden considerar tres
casos posibles:

1. Donde la ecuacibn para la formaciébn de 6xido tiene el tér-
mino gaseosa solamente a la izquierda, por ejemplo:

Me<s) + 02(9) = MeoQ(s)



AG = AG + RT log —

o bien:

o
AG AG - 4.576 T log p
02

Se ve cléramente que, al aumentar la presién externa de oxige-
no por encima de 1 atm, la linea de energia libre (Fig: 3)
bajard; mientras que para presiones menores a 1 atm esta linea
sera mis elevada. La inclinacién de la linea también varia
con las diferentes presiones.

TEMPERATURA —e

Fig. 3 Energf{a libre en funcibén de presibn y
temperatura.

2, Donde la ecuacién de formacibén de 6xido tiene el término
gaseoso sblamente a la derecha, por ejemplo:

FeO(s) + C(s) = Fe(s) + CO(g)

Asumiendo que FeO y C son substancias sb6lidas puras,

o

AG = AG + RT log Poo
(g)
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De esta relacidn se tiene que a pCO mayores a 1 atm,

o
AG 2 AG , de modo que 1la posiciétn de la nueva linea de
energia libre estarad por encima de la standard, mientras que a
presiones Pco menores a 1 atm, 1o inverso sera cierto.

Esto se muestra en la Fig. 4.

AG
Peo = 10 atm
PCO = 1 atm
Peo = 0.1 atm

TEMPERATURA ——

Fig. 4 Energia Libre en funcién de Poo ¥ temperatura.

3. Donde la ecuacibén de formacidn de b6xidos tiene los términos
gaseosos en ambos lados, por ejemplo:

2 CO(g) + 02(9) = 2 CoQ(g)

La energia libre de esta reaccidén dependeri de 1la razdn:

2
Pco
- >
P2 xop
co * Po,



a2

Cuando el valor del cociente en este término de correccibn sea

mayor a 1, entonces la posicién de la linea sera por encima de
[+ .

la de AG , e inversamente cuando este valor sea menor a 1.

DERIVACION Y USOS DE LA ESCALA NCOMOGRAFICA DE OXIGENO EN LOS
DIAGRAMAS DE RICHARDSON - ELLINGHAM.

Hemos visto que cuando dos lineas se cruzan en los diagramas

o
AG - T, los dos sistemas esgén en equilibrio, ya que en
ese punto sus valores para .AGT son idénticos.

Entonces, cualquier par de lineas de 6xidos a la temperatura
de su interseccién tendri la misma presibédn de equilibrio de
oxigeno, si sus constantes de equilibrio dependen sblamente
de la presidn de oxigeno.

Richarson utiliza esta propiedad mediante graficacién de una
serie de lineas representativas del cambio de energia libre
en relacién con la expansibdn del oxigeno. Asi, para una ex-
pansidén de 1 mol de oxigeno desde 1 atm a cualquier presibn
PO , €l cambio de energia libre sera:

2

AG = RT log p = AU = potencial quimico del
0 0 .
2 2 2 oxigeno.

El valor a presibén constante es por tanto:

AG02 = A/o% = RT log p02 (3) .

Para cualquier presibén constante mis baja, la grafica de

AGO vs T darid una linea recta.
2
A la temperatura del cero absoluto, el valor de .AGO 6
2
%/“o se vuelve cero para todas las presiones. Entonces

2
todas las lineas para los diferentes valores de P, tendrin su
2

origen en ese punto.
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Richardson usb6 esta propiedad demostrando que se podria cons-
truir una escala nomogréfica apropiada a la ecuacién (3) para
asi leer directamente presiones de equilibrio para los 6xidos
a diferentes temperaturas.

La Fig. 5 muestra la co:.strucciébn de este grafico. Se vé& que
el punto de interseccibdn de cualquiera de las lineas de
oxigeno en las de energia libre standard para cualquier éxido
permite leer la presibén de equilibrio de oxigeno a la tempera-
tura correspondiente a ese punto, directamente de ia escala
nomogréfica de P, - :

2

Entonces, es posible leer directamente la presién de equili-
brio de oxigeno para cualquier éxido, mediante el trazado de
una linea imaginaria desde el punto"O", pasando por el punto
donde su linea de energia libre encuentra la correcta coorde—
nada de temperatura, y leer el valor,de Py donde la prolonga
2

.cibén de esta linea corta la escala nomogrifica que esti fuera
del diagrama.

Notese que para las escalas CO/CO2 v H2/H20, los puntos corres

pondientes de referengia son "C" y "H" sobre la ordenada de
cero absoluto., Esas escalas dan las razones de presibn en
lugar de las presiones de equilibrio., Estas razones tienen
relaciones fijas con la presién parcial de oxigeno.



84 N, fr 0 RATIO
v . 4
Ll 'bjcgg,mnoxé o w
T N 7 T
R /A4 ¥or ¥ mﬁ
YEMPERATURE IN DFGREES CENTIGRADE
00 and 00 "0 1000 °? 3 0O 80O 2000 20 2400
o ¥ ey S A T I e TR s I L B 0 -
This line 18 hypothetical and applies o 1
sloichiometric compounds. Actual ﬁ = U
30 j=—{ decomposition 13 fo Fe 04 containing ._bqto 5 » Y.J X
Fe,0,ie ot lower achwvily 20 v g [ |1 n._vT
P == |
: ST LB laml Lt ], |,
e " O3 M 70 o) w ol
4 41/"0 M 'lm. Ilyg L1 "
~ 3 1 s ol = o
ol sgas0r® APV L A AT | weet ] | o
& .l Tt g X
=l s e gﬁ w1 o™
= » ol 7 (3 ’ h
o /” EBC=-Za i 1 »
< 53 p— D:él
A4 > "oz
“ e @) = €+0;=C0; 2 It oid
=0 - .i' L .f';(?\ ~ ~ — w
/' o ’/1 s 3 :\ IM : E‘ i | ok | e
- L o T # a a | |
"t o | T EEEUN
: iy i i
C 4 Iy @S | ATa" P, , o Py 1=
é -0 WA T 2t \?Co 4. i w2 Sfwe
& T /2 0% i -
g - 20 L] [ o ol
¥ F T T T VTS £1¢] ¢
[ L1 A1 .03 EY
<0 - e /‘, At A ¥ b SN N SO S
f - 0I5 o o ,/// ’ ~ t |¥ R
> 5 A 7 of s
Mz A el e
s B T o 6 Iz [~ | ¥a
T = B "’)7 % i~
. ap B A A1
}'/‘ / /’ L "‘ ~
A :
- ) Pt
= 8 w o
2 o () 0,
/.fc;/ o] 02 '9.1 Y
o a1 s e u.gv'/ SUGGESTED ACCURACIES .
A [ 12> ® % 1 KILOCALORIE 2
e ()% S B 0 ® ? 3 XILOCALORIES )] W
LT L © ? 10 KILOCALORIES 0 Tl
i — @ % >0 KILOCALORIES 0
,/ 1\/1 CHANGES OF STATE [ELEMENT|OXIDE
o e MELTING POINT " = -
-m'/ ] BOILING POINT 'y 1] » 0 .g/' Ly
suBuMATION P1 | 8 ~
TRANSITION T i 4 m
30 1 !;J_ g J I | x
W W SEIRATURE . BFSREES CERTIGRAD T 2 A BN
22 URE AN DEG NTIGRADE N
ABSOLUTE ZEROQ we% w0k wA N
te/(ﬁ, (0/COy RATIO N\ N ~
S BTniO n')\‘l W o
H‘/H:G 1MJ"' o= 0® ¥ w60 ) '&:L—uo'dz R o > P .o> o
fﬂg_ | ] W | A Y \ e \ N AY N AY N

FIG., 5 ENERGIAS LIBRES STANDARD DE FORMACION DE OXIDOS
EN FUNCION DE TEMPERATURA. (Ref, 6)



85

Escribamos la ecuacidn:

2 CO + O 2

c02(9) ’

(g) 2(g)

entonces la razén CO/CO2 se determina por la presibén parcial

de oxigeno y por el valor de la constante de equilibrio X, o
KP, para esa reacciédn a la temperatura dada T,
2

P
CO2

. . 2 2 . .
Estd claro que a medida que Py varia, Pco /pco debera también
2 2

variar de manera tal que K se mantenga constante. Este tipo
de diagramas puede usarse en muchos campos: calcinacibn, tos-
tacibn, reduccién, procesos de descomposicién, trabajo en
vacio, fabricacibén de aleaciones, soldaduras, etc.

EJEMPLO 1.
Usando el grafico de energias libres de 6xidos, determine la
razbén CO/CO2 a 1500°C cuando la presién parcial de oxigeno es:

a) 1 atm, b) 1076 atm, c) 10720 atm.
Para resolver este problema, nos referimos al punto de refe-

rencia "C" (CO/CO2) y al punto "O" (pO ).
2

a) p = 1 atm.
0
2

- Unimos "O" con la escala nomografica P, en el punto en
2
que p, = 1 atm. BEn este caso ésta sera la linea hori-
2
zontal.

- En esa linea horizontal encontramos el punto en el que
T =-1500°C y unimos "C" con T = 1500°C

~ Su prolongacién da CO/CO, & 1/10% .
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b) p = 10—6 atm.
0
2
Del mismo modo, unimos "O" con la escala nomografica p0
2
donde p = 1079 atm
0
2
Trazamos una vertical desde T = 1500°C hasta cortar la
anterior recta "O" - (p0 = 10-6 atm), (sea punto D).
2

Luego uniendo "C" con este punto de corte a T = 1500°C
(D) y prolongando hasta la escala CO/COQ, encontramos alli

que para p, = 1076 atm, co/co2 = 1/10.
2
c)p o atm.
0]
2 -20
Unién de "O" con Py = 10 atm.
2

Vertical desde T = 1500°C hasta cortar la anterior recta
(sea F).

Unién de "C" con este punto de corte F y prolongacién hasta
co/c02 da co/co2 = 10 6/1.

EJEMPLO 2.

Obtenga la presiémn de oxigeno en equilibrio para 6xido de alu
minio a 1620°C y determine la razén de equilibrio CO/CO a
esta temperatura.

SOLUCION.
1. Trazamos una vertical imaginaria desde el eje de abscisas
a T = 1620°C que corte la linea 2/3 A1203 .

2. Unimos "O" con ese punto de corte en 2/3 Al O y prolonga-

3
mos hasta el eje de Py cortando a esta escala en:
2

-2
10 P atm.

p
0
2
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3. De la misma manera, una 1inea de "C" a través del mismo
punto de corte de T y 2/3 Al, 3 intersecta la escala

co/c02 en el punto entre 10 /1 y 107/1.

Para encontrar el exacto equilibrio CO/CO se debe inter-

polar entre 10 /1 y 10 /1, teniendo en cuenta que la escala
es logaritmica. Puesto que en este caso, el punto de inter
secciébn estd a 1/5 de la distancia entre estos dos puntos
de referencia, es decir 0.2, entonces tomando el antiloga-

ritmo de 0.2 obtenemos {.22 para la posicién de la
intersecciébn.
La respuesta es: co/co2 = =22 107/1.

CONCLUSION.

Del valor de la presiémn de oxigeno a equilibrio, se sigue que
el 6xido de aluminio puro seréi estable a 1620°C en atmbésferas

= p -20
que contengan muy baja presién de oxigeno, hasta 10 £ atm.

Por debajo de esta presidnm, A1203 se volveri inestable.

Puesto que no es probable que el sistema contenga menos que
esta cantidad de oxigeno, el 6xido de aluminio puro, siempre
permanecera estable como 6xido bajo esas condiciones.

También vemos que la razdén de equilibrio CO/CO2 es tan grande
que inclusive CO "puro" contendrid muy probablemente méas CO2
del que estd indicado por la razbm de equilibrio y por tanto
la altmina pura no seri reducida por 1o que normalmente
llamamos CO puro, a esa temperatura.

La Fig. 6 muestra las energias libres standard de formacién
de sulfuros en funcidén de temperatura, presibébn de azufre
gaseoso y razbn de H2S/H2. Su mane jo es exactamente igual

que el del diagrama de 6xidos.
EJEMPLO 3.

Analice si a 900°C, PbS (galena pura) podria ser reducida a
Pb puro por accién de Fe puro.
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SOLUCION.

De

la figura 6, tene..os:

2 Pbs 2PW1)+S AG = + 31,000 cal/mol

2(g) ;

2 Fe

+

S = 2 FeS ;7 AG = 42,000 cal/mol
2(g) / %

.. 2PbS +2Fe=2Pb+2FeS ; AG = - 11,000 cal/mol

6 bien:

E1l
de
se
la

En

o
PbS + Fe = Pb + FeS§ : AG = 5,500 cal/mol.

cambio de energia libre para la reaccién de precipitacién
pPlomo a partir de la galena con fierro, es -5.5 Kcal y si
coloca Fe puro con PbS puro, precipitara Pb met&lico por

Jran avidez del Fe por azufre a esa temperatura.

otras palabras, FeS es mis estable que PbS a 900°C. Obser-

vando las lineas Pb-PbS y Fe-FeS en el diagrama de sulfuros,

se

ve que FeS es efectivamente mis estable que PbS en todo el

rango de temperaturas del grifico y esta diferencia crece con

la

temperatura.

[+
DESVENTAJAS DEL DIAGRAMA AG - T. Aunque muchas son las
ventajas de este tipo de graficos, debe tomarse en cuenta que

en

1.

estos diagramas:

Los cambios de energia libre se refieren sblamente a esta-
dos STANDARD (normales).

Se asume que lous 6xidos, sulfuros, etc., son "compuestos
de composicibébn definida", y aunque en la préctica ésto no
siempre es asi, por lo menos para varios 6xidos ésto que
se asume es valedero.

No tomamcs en cuenta 1.. posibilidad de la distribucibn de
reaccionantes y productos entre las difcrentes fases (ejem
plo: soluciones s6lidas o liquidas).

La posibilidad de formacién de compuestos intermet&licos
entre los productos y reaccionantes no esti tomada en
cuenta,



5. Estos graficos indican SOLO si los procesos son termodina-
micamente posibles y no dan ninguna informacién acerca de
la velocidad del proceso bajo consideracién.

De todas maneras, apesar de las dificultades y restricciones
indicadas, estos diagramas son muy Gtiles en metalurgia por
su simplicidad de uso y rapidez con la que se pueden obtener
respuestas a problemas practicos.



SISTEMAS METAL - OXIGENO - AZUFRE

El comportamiento fisico-quimico de los sistemas Metal-
Oxigeno-Azufre (M-0-S), es de mucha importancia para la com-
prensibn de los:procesos de tostacibn, fusién reductora, ma-
tificacibn, etc.

DIAGRAMAS DE ESTABILIDAD. Los diagramas de estabilidad se
usan para predecir reacciones posibles en sistemas metalfrgi-
Cos y para conocer los factores que rigen esas reacciones,
tales como ciertas razones entre gases, presiones parciales,
temperaturas, etc., como y& se vibd en el capitulo anterior.

Hay innumerables tipos de diagramas de estabilidad, por ejem-
plo los diagramas T - % Peso, T - % Atbmico, log PSO - log

PO2’ CO2/C0 vs T, 1log p, - T para log P802 const., AG - T,
log pH2 - log PHCl - log PO2 , log pH2 - log PHCl - log pO a

log p constante, log P, - 1/T, etc. Algunos de éstos va

H2O
han sido analizados.

Los diagramas de estabilidad de los sistemas M-0-S, llamados
también diagramas de predominancia de areas, muestran zonas o
areas definidas, dentro de las cuales es predominante , €es
decir estable , cierta especie, en funcibn de pPresiones par-
ciales y temperatura. Estos diagramas tienen particular 1mpor
tancia en metalurgia extractiva, porque conociéndoles, se puede
llegar a establecer el proceso a seguirse con cierto tipo de
concentrado.

Las areas predominantes, en funcién de presiones y tempera-
tura, darén pautas para determinar si el proceso conveniente
seré una tostacién (sulfatante, oxidente, tostacibn - reduc-
cibn, etc.), o una reduccién directa, o reduccién previa oxi-
dacién de sulfuros, o tostacién seguida de lixiviaciébn, etc.

Tomemos como ejemplo el sistema Fe-0-S a 700°K, la Fig. 7 mues
tra el diagrama de predominancia de areas para ese sistema, en
funcibn de las presiones de SO 0

P 2(g) ¥ “2(g)



24

Las lineas muestran los equilibrios bivariantes y los puntos
muestran equilibrios univariantes (equilibrios entre tres
fases).

Nétese que a esa temperatura todavia no existe la fase FeO.

+10 T T T T T
Fe2(SO4)3
B
«
-N
2? Fe203
o
(o]
1
1 | 1 1 1
-50 -40 -30 -20 -10 0 +10

Log Py » (atm) ——
2

Fig. 7 Sistema Fe-0-S. Diagrama de estabilidad de
fases. Temperatura = 700°K.

La construccién de estos diagramas es facil siempre que se
cuente con los datos necesarios. Estos datos se obtienen de
las tablas, principalmente de las de formacidén de compuestos
a partir de sus componentes puros y asociando esos datos con
los de Py Y Py Para cada equilibrio,

2 2
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Por ejemplo, para conocer la posicibn de la linea de equili-

brio Fe- Fe304 se procede de la siguiente manera:

1. Como se trata en este caso del equilibrio entre el metal
Fe y la magnetita Fe_O la linea sera independiente de

374’
log Pgog ¥ dependera sdlo de la presibn de oxigeno a la
2
temperatura dada. Seri una vertical cuyo punto méximo sea
el punto univariante (o monovariante) Fe -- Fe O - FeS.

34

2. Entonces la ecuacibébn quimica que representa este equilibrio
seré:

= F
2(g) €30,

3 Fe + 20
Para el célculo de estos diagramas se asume que se trata
de metales, 6xidos, sulfuros, sulfatos, etc. puros y que
sus solubilidades mutuas son despreciables.

Entonces, la constante de equilibrio a presibn constante,
Kp, para la reaccibdn dada seré:

KP = >
Po
2
y
log X = 1log KP = - 2 log PO o
0]
(Fe3 4) 2
Log KP se obtiene de tablas a la temperatura que se
Fe O
( e, 4)
desee.
3. Finalmente
1
log p = -5 log KP
0
2 (Fe3 4)
a T = 700°K log po = - 32.98
2

Equilibrio Fe - FeS.

1. En este caso el equilibrio dependera tanto de so como de
O y seré una linea oblicua.
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2. Bcuacibn quimica:

Fe + SO = FeS + O
2(g) 2(g)
log X = log K - 1log K .
P (Fes) P(s0,)
Po
3. Como KX = , entonces:
Pso
2
log p - log p = 1log K - log K
%, S0, P(Fes) P(302)
4, Finalmente:
log p = 1log K - log K + log p
0, P(Fes) P(so2) S50,
DE TABLAS DE TABLAS SE ASUMEN
VALORES
o bien:
log p = log p + 1log X - log X
S0, %y P(so2) P(res)
SE ASUMEN DE TABLAS DE TABLAS
VALORES

34
(1og Py = - 32.98) y reemplazando en la Giltima relacién,
2

Tomando para 1log po el valor del equilibrio Fe-Fe O
2

se encuentra asi el punto de equilibrio univariante

Fe-Fe O -FeS;
34

para log Py = - 32.98
2

log Py = ~ 18,26 .,
2

De este punto partirin los equilibrios bivariantes Fe-FeS y

FeS-Fe O .
34
5. Elegimos luego un valor adecuado para la presibn del oxi-
geno, sea log Py = - 50; reemplazando en la Gltima rela-
2

ciébn del inciso 4, con los valores conocidos de log KP
(Fes)
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y log K a 700°K, se obtiene
(s0,)

log Peg == 35.27 .
2

6. Uniendo este punto con el univariante se obtiene la linea
de equilibrio entre Fe y FeS.

Se sigue en la misma forma con los demés equilibrios hasta
completar el grafico.

Al elevar la temperatura, digamos a 900°K, todas las lineas
se desplazarén hacia arriba y hacia la derecha del diagrama,
manteniendo (en la mayoria de los casos) sus pendientes.

Superponiendo las lineas de predominancia de &reas a diferen-
tes temperaturas, se logra apreciar el efecto de la tempera-
tura sobre la estabilidad de las fases para una composicién
particular de gases.

Al superponer lineas de estabilidad de fases de dos o més
sistemas (para una misma temperatura), a una composicién par-
ticular de gases, se pueden observar las diferencias existen-
tes de un sistema con respecto al otro o a los otros. Por
ejemplo si'se superponen, a una misma temperatura, los dia-
gramas de estabilidad de los sistemas M-0-S y Me-0-S, y se
observa que para una determinada composicién de gases, la
fase estable para el sistema M-0-S es el 6xido MO; mientras
que para el sistema Me-0-S, la fase estable es MeSO_, enton-
ces existe la posibilidad de separar M de Me.

Esto ocurre al tostar a 950°K un concentrado sulfuroso de Cu
y Co. Las fases estables, a la composicién usual del gas en
el horno de tostaciébén, son CuO insoluble y CoSO4 soluble.

Esta separacibn se efectlia industrialmente desde 1953 en hor-—
nos de pisos Herreshoff,

Para analizar las principales caracteristicas y limitaciones
de un diagrama de estabilidades del tipo de la Fig. 7, consi-
deremos el sistema Pb-0-S y asumamos que se trata de galena
sometida a tostacién.

La tostacibén estd generalmente asociada con el calentamiento
de minerales sulfurosos y su combinacibn quimica con el oxi-
geno de la atmbésfera. El1 diagrama de estabilidad de fases en
el sistema Pb-0-S (Kellogg y Basu), Fig. 8, ha sido obtenido
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asumiendo que SO_. y O2 serfian los Gnicos gases reaccionantes

2
que toman parte en cualquiera de las reacciones posibles.

SO2 siempre estaré presente desde el primer instante en que

se tenga oxigeno reaccionando con el sulfuro, por tanto su
concentracibn es de importancia y debe ser tomada en cuenta.

Las lineas 1 y 11 en la Fig. 8, son verticales porque repre-—
sentan equilibrios en 1los que no participa el gas SO2:

Linea 1. ZPbO(S) == 4rb(l) + 02(9)

Linea 1%. PbS + 20 = PbSO -
(s) 4(s)

2(g)
Si log Pgo ©S mayor a 0.83 (1inea 11.) y si el valor de
2

log Py estuviera a la derecha de la linea 11, el sulfuro de
2
plomo seria tostado a sulfato de plomo.

Las lineas 3, 5, 7y 9 se refieren a equilibrios que consi-
deran la formacibn de sulfatos basicos a partir de plomo 1i-
quido y de sulfuro de plomo. Las lineas 7 y 9 son las de
mayor importancia en tostacién.

Si introducimos sulfuro de plomo a un horno que contenga
gases en los que log Pgg = 2 y log Py = - 8, el producto
2 2

de la tostacibm seri el sulfato bésico de plomo, PbSO4 x 2 PbO.

Las lineas 2, 4, 8 y 10 se refieren a los equilibrios entre
el sulfato, los sulfatos bAsicos y el 6xido. Asi si gradual-
mente se disminuye PSO , manteniendo constante PO , el PbSO4

2 2
reaccionaré para formar los sulfatos bésicos y finalmente se
transformari en PbO puro al alcanzar valores de Pyg muy
bajos. T2

Por Gltimo, la linea 6 es la llamada reaccibn de “tostacibn-
reduccibn:

PbS(S) + 02(9) = Pb(l) + 802(9)
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en la que el sulfuro de plomo podria convertirse a plomo me-
té&lico mediante un cuidadoso gontrol de las presiones de SO2

v 02. En efecto, a esta temperatura (1100°K) 1los valores de

Pso Y Py \eceésarios para producir plomo liquido, s?rian de-
2 2
masiado bajos para las condiciones que generalmente existen en
el horno de tostaciébn. Pero, a mayores temperaturas, el campo
de estabilidad del plomo se extiende hacia arriba y hacia la
derecha, hasta que la reaccién de "tostacibn-reduccién" llega-
ria a ser posible y apareceria Pb 1liquido en el horno de tos—
tacibébn. Ademé&s cuando se tratan concentrados de plomo de alta
ley, también pueden ocurrir las reacciones de "tostacibn-
reaccién" a temperaturas mayores a 1100°K en el horno de sin-
terizacibn:

Pbs + 2PbO 3Pb + SO
(s) (1) 2(g)

(s)
+ PbsO = 2Pb + 280
(1)

PbS 4(s)

(s)

De modo que ocurre una considerable formacién de plomo meté-
lico que fluye hacia las cajas de viento donde solidifica y
las atora, causando una serie de dificultades, que se solu—
cionan diluyendo la carga.

2(g) .

Una implicacién importante de estos resultados de Kellogg y
Basu (que v& se hizo notar con anterioridad) es que, en nin-
gtn punto existe una "frontera" comfin entre PbS y PbO. Esto
significa que PbO né puede producirse por tostacién de PbS en
oxigeno sin la formacibn previa de sulfatos.

La particula tostada, Fig.9 , consistiri de PbO en las capas
exteriores (donde Pgy S€ mantiene muy baja y& que el gas 302

es "despejado" por el aire en exceso), luego vendrén capas de
sulfatos bésicos de plomo, e incluso posiblemente el PbSO4

cerca a la zona interior del sulfuro no tostado., La difusibn
se volvera lenta a través de las capas de sulfatos y ser4
dificil obtener una tostacién completa.

Las composiciones usuales del gas de tostacién en la industria
se muestran en la Fig. 8 en un pequefio cuadrado achurado, de
manera que, inclusive con un exceso de oxigeno es obvia la
dificultad de una tostacién "a muerte" a PbO.
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Fig. 8 Predominancia de areas en =21 sistema
Pb-0-S. Temperatura, 1100°K. (Kellogg y Basu)

Una tostacibén sulfatante, para producir PbSO4, se lograria

con relativa facilidad, restringiendo la cantidad de oxigeno
presente, pero PbSO4 es insoluble en agua y nb serviria para

propbsitos de lixiviacibdm.
El efecto que se logra al elevar la temperatura es precisa-

mente el de elevar las lineas 2, 4, 8 y 10 y por tanto aumentar
el chance de producir PbO.
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PbSO4 X 2PbO PbSO4 X 4PbO

< |
PbSO. x PbO B
CR— SN

&I

PbO

PbSO
4

PbS

Fig. 9 Constitucibn de una particula tostada.

El aparato de sinterizacién, en el que se absorbe o insufla
aire a través de una cama caliente de concentrados sulfurosos,
es un método ideal de "alejar" el SO2 producido, aumentando
asi la cantidad de PbO formado.

El producto de la miquina de sinterizacibn es una masa aglome-—
rada, porosa, con suficiente resistencia y superficie expuesta
para ser una carga ideal del horno de cuba de plomo.

Los desarrollos modernos de reduccién directa de plomo (Boliden,
Outokumpu, QSL) se basan en las reacciones de tostacibn-reduccibn
O conversibn y tostacién-reaccién que a elevadas temperaturas
proceden simultaneamente en un solo reactor. A 7200°C (1473°K)

y en presencia de considerables concentraciones de gas SO2, el
plomo metalico es estable y relativamente libre de azufre?

Los diagramas M-0-S también pueden ser representados en la
forma triangular de sistemas ternarios, mostrando los equili-
brios univariantes estables en funcién de composicién,
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Tomemos como ejemplo el sistema Zn-0-S:

E1l conocimiento del equilibrio quimico del sistema Zn-0-S es
esencial para un control cientifico de la tostacibébn de la
blenda.

Las propiedades conocidas del sulfato normal de Zinc (Znso4)

a temperaturas de tostacibdn estaban basadas en estudios anti-
guos e inexactos, hasta que en 1963, Ingraham y Kellogg hicie-
ron posible una descripcidbn completa del sistema Zn-S-0 a
temperaturas de tostacibébn. La Fig. 10 muestra los triéngulos
de equilibrio univariante estable en funcibn de composicidn.

A, B, C, Dy E en el gr&fico, se refieren a las siguientes
reaccibnes de equilibrio:

ZnS + 11 ZnSO = 4(Zn0 x 2 ZnSO4) + 4 502 ( 1007°K)

4(Zn0 x 2 ZnSO4) + 4 80, ( 1007°K)

4(0¢)

ZnsS + 11 2ZnSoO =
4(3)

27nS + 3(mwx:2mﬁ%)=11zmn+ss%

ns + 2 Zn0 = 3 Zn(l) + 802

ns-+ 2-Znd = 3.Zn + SO

> (g) 2

B O Q W o>

Fig. 10 Equilibrios univariantes estables en el sistema
Zn-0-S (Ref. Ingraham, T.R. y Kellogg, H.H.
Trans. Met. Soc., AIME, v.227, 1963)
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La Fig. 10 ilustra un hecho significativo sobre el sistema
Zn-0-S:

E1l equilibrio de descomposicién de ZnSO4, frecuentemente ha
sido escrito errbébneamente como

Z = 2 .
nso, Zno + 80, + 1/ 0,

La existencia del sulfato basico, ahora firmemente estable-
cida por Ingraham y XKellogg, hace que el equilibrio estable
entre Zn0 y ZnSO, sea imposible. El sulfato se descompone en
dos etapas; 4

3 ZnSO4 = 7Zn0 x 2 ZnSO4 + 50, + 1/2 0

2

(ac,/5)
Zn0 x 2 ZnSO4

il

3 Zn0 + 2 SO2 + O2 .



SISTEMAS METAL - OXIGENO - CARBON

Al igual que los sistemas M-0-S, los sistemas M-0-C son de
gran importancia en metalurgia, principalmente en procesos de
reduccibn de metales a partir de sus 6xidos.

Estos sistemas toman en cuenta las mezclas gaseosas CO/CO2

(6 COQ/CO) en equilibrio con las fases escoria (6xidos) y

metal.
La constante de equilibrio de la reaccibdn de Boudouard:

CO%g) * Ce) =2 g

AG° = 40,740 - 41.69 T (cal/mol) ,
2
Pco
KC ;——5—-—- ’
c “co,

sirve para calcular el "potencial de carburizacibén" o el
poder de reduccibébn de una mezcla Jaseosa Cco0/CO.. En cambio,

la constante de equilibrio de la reaccibn: %
co = CO + 1/2 0
2(g) (g) / 2(g)
AG® = 67,500 = 21.15 T (cal/mol)
1/2
Pco * Po
2
E, ¢ = )
co,

sirve para calcular el "potencial de oxidacibn" de una mezcla
gaseosa CO/COQ.

Las energias libres de ambas ecuaciones son validas para un
rango de temperaturas de 298° a 2500° K.
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Las razones de equilibrio CO2/CO para la oxidacién o para la

reduccién de las especies metélicas, de acuerdo a la reaccién
general:
M O + CO = M O + CO
Xy (g) x (y-1) 2(g)

representadas por las constantes de equilibrio;

p
o, y _ = 4ce

log X = 1log ( = =T ,

Pco

muestran con claridad las condiciones de trabajo, aplicables
a la pirometalurgia de los 6xidos metélicos (ver también
Analisis Termodin&mico de Reacciones Metalfirgicas en el capi-
tulo de Equilibrios de Reacciébn y los Diagramas de Ellingham).

La Fig. 11 muestra un ejemplo de la aplicabilidad de los dia-
gramas COQ/CO - Temperatura. Es una representacibén gréfica

(1as ordenadas estan en escala logaritmica) de las condicio-
nes de reduccién de niquel y fierro con carbém. La regién de
temperaturas del gréfico es principalmente de interés en 1a
tostacibn-reduccibén, aunque pueden extrapolarse las lineas
hasta las temperaturas de fusién. La construcciébn de estos
diagramas es muy f&cil, basta con conocer las energias libres
standard de reaccién para cada uno de los equilibrios en
funciébn de temperatura.

Luego, despejar el log (PCO /pco) de la expresién de la cons-
2

tante de equilibrio, considerando que las actividades de las
substancias condensadas son iguales a la unidad. Las lineas
de la Fig. 11 estén trazadas para actividades de todas las
fases condensadas, iguales a la unidad (6xido y metales
puros); pero, asumiendo valores menores a la unidad para las
actividades de 6xidos y metales (tomando generalmente datos
experimentales de laboratorio, de la préactica industrial, o
de modelos matemiticos de las soluciones), pueden trazarse
otras lineas de equilibrio para comparacibn, acercindose asi
muchos casos a 1o que ocurre en la practica, principalmente
cuando se trata de la reduccibdn de b6xidos disueltos en las
escorias liquidas, produciendo metales o aleaciones met&ali-
cas.
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Se observa en la Fig. 11 que NiO no puede ser reducido a
metal hasta que todo el Fe es reducido siquiera a magnetita

(Fe304). También se muestra la linea de equilibrio para la

razbn COQ/CO en presencia de C sélido (Boudouard), a manera

de ilustraciébn. Se vé que podria reducirse el 6xido de niquel
sin raducir la magnetita a Fe metélico, a temperaturas mas
bajas que 650°C aproximadamente, pero ocurre que no puede ha-
cerse un uso practico de esta selectividad, debido a la lenti
tud de la reacciébm. Sin embargo, esta oxidacibn selectiva de
fierro, puede aplicarse al sistema niquel-fierro en el pro-
ceso de refinacibn y de elevacibn del grado en ferroniquel.
También se emplea en la conversibn de matas de Fe-Ni-Cu para
eliminar el Fe en forma de 6xido.

Diagramas del tipo mostrado en la Fig. 11 son muy usados en
discusiébn de las consideraciones termodinémicas de las opera-
ciones de fundicibn de zinc, plomo, estafio, antimonio, fierro,
etc, en cualquier tipo de hornos.
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1
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TEMPERATURA, °C —

Fig. 11 Equilibrios para la reducciébn de los b6xidos
de niquel y fierro con carbén.
(Ref. J.O.M., Nov. 1971)



PRINCIPIOS DE REFINACION MEDIANTE REACCIONES

ESCORIA - METAL

Las relaciones de equilibrio pueden combinarse con balances
de materiales para describir las caracteristicas de procesos
simples de refinaciém. Si las soluciones tienen propiedades
termodinimicas simples, generalmente pueden derivarse algunas
expresiones para los cambios de composicibn y para las canti-
dades de las fases "escoria" y metal, a medida que se va afla-
diendo el "agente de separacibétn" (oxigeno, azufre, cloro, etc.)
al sistema. Naturalmente, de acuerdo a la naturaleza del
agente de separacibn, la fase de separacién ser& una escoria,
o una mata, o dross, o speiss, etc. En esta explicacibn se
usard la fase escoria y el agente de separacibn seré el oxi-
geno, para simplificacién.

Si se conocen los equilibrios entre escoria y metal, pueden
utilizarse métodos graficos para relaciones més complejas.

Puede obtenerse la cantidad de oxigeno consumido por cada
metal, a medida que procede la oxidacibn; esta cantidad de-
pendera de la composicién inicial del metal, del equilibrio
escoria-metal y de la extensibén hasta la cual ha ocurrido la
oxidacién.

Los trabajos de T.R.A. Davey, G. M. Willis, H. Schenck y
otros, constituyen valiosas contribuciones para este tipo de
estudios.

Es importante conocer los cambios en composicibébn de escoria y
metal a medida que proceden las reacciones de oxidacibn pre-
ferencial o selectiva, en las que las impurezas se concentran
en una fase (escoria, mata, o sal fundida) diferente a la
metélica.

Una de las reacciones mis simples que representan el equili-
brio escoria-metal, es la siguiente:

M(1) * MeR(escoria) = Me(1) * MR(escoria)(1)

donde M y Me son metales que forman una aleacibn liquida y MR
y MeR forman una escoria 1iquida; R puede ser oxigeno, azufre,
cloro, etc.



107

Considerando (por simplificar la explicacién) que M, Me y R
tienen la misma valencia, asumiremos que:

« la temperatura es constante,

+ solo hay presentes dos metales,

+ las fases escoria y metal son liquidos homogéneos,

+ se conocen las relaciones de equilibrio,

- la escoria consiste solamente de los éxidos de los dos

metales; no se afladen escorificantes.

La Fig. 12 muestra las relaciones de fase del sistema terna-
rio Me-R-M, que ilustran los requerimientos para la remocién
de M en una fase diferente a la metilica (refinacién de Me).
Una aleacién de composicibn C1 que es tratada con suficiente

cantidad de R para que la composicién general sea Cg, consis—
tir4 de la aleaciébn 03 y la fase escoria C4, en las propor-

ciones dadas por la regla de palanca:

= E ia .
C2C4/C203 Metal/Escoria

Una siguiente oxidacibn con R "bajar&" la concentraciém de M
en ambas fases, y si se completa la oxidacién, la razbn Me/M
en la escoria seréd la misma que en la aleacién original. Como
regla general se llevard la concentracibén del metal impureza
por debajo de cierto valor, tal que se cumpla cierta especi-
ficacibébn comercial. Debe considerarse que también se perderi
4lgo del metal Me por oxidacién.

En vez del tri&ngulo de la Fig. 12 pueden utilizarse las
coordenadas de Jaenecke, Fig. 13. Las abscisas son:

I =M/(Me + M) para la concentraciém del metal M en la
fase metilica,
J = M/(Me + M) para la concentraciém del metal M en la

fase escoria,
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Fig. 12 Equilibrio entre metal y escoria en un sis-

tema ternario, K = 100; ambas soluciones
idealec; Me, M y R de igual valencia.
(G. M. willis, Ref. 20)

M y Me indican las cantidades de los metales (en masa o en
moles), I y J son entonces las fracciones de masa o molares
para las fases metal o escoria. La ordenada representa la
concentracién de oxigeno, 0/(Me = M).

l 71 OXIDACION
(Me+M) - REDUCCION
1
I ———
Fig. 13 1Igual que Fig. 12 pero en coordenadas de

Jaenecke; I, J son M/(Me+M) en el metal y
en la escoria, respectivamente. (G. M. Willis,
Ref. 20).
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De esta forma se utiliza el peso total del metal en las fases
metal y escoria, es decir ( Me + M ). La oxidacibn, o la
reduccibn, estd representada por el movimiento vertical del
punto que representa la composicién general del sistema, ha-
cia arriba o hacia abajo respectivamente. La pendiente de
Cualquier linea de enlace, muestra inmediatamente si un metal
estd o né concentrado en la escoria. Para I = 0e I =1, las
fases binarias de los sistemas Me-0 ¥y M-0, estén representa-
das en las ordenadas respectivas.

Las ordenadas y abscisas pueden ser de diferentes escalas, 1o
que es una ventaja cuando se trata de pequefias cantidades de
M (impurezas) en el metal a refinarse (Me).

CONSIDERACIONES DE EQUILIBRIO. En un sistema ternario con
las fases metal, escoria y gas a temperatura constante, queda
tan solo un grado de libertad, de modo que si la composicibn
del metal o la de la escoria, O pO est& determinada, 1o estén
2

las demé&s. Por tanto, a temperatura fija existe una relacién
directa entre la composicién y metal y no es posible escoger
las composiciones metal y de escoria independientemente.

La constante de equilibrio para la reaccién (1) es:

METAL ESCORIA
e X 0
K = METAL ESCORIA (2)'

e0

Si tanto escoria como metal son soluciones ideales, las acti-
vidades pueden ser reemplazadas Por las fracciones molares:

*ye X0
K = X | = (3)
XM XMeO )
TAL ESCORIA

Usando I y J para representar la "fraccién methlica® del me—
tal menos noble (M en este caso) en las fases metal y escoria
repectivamente, la ecuacién. (3) se transforma en:
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(1 -1)7J
e T o) )
6 J=XI/( 1+ I(Xx=1)) (5)

Las ecuaciones 3 - 5 pueden resolverse por el método gréfico.

Si el metal y la escoria contienen M y su 6xido, respectiva-
mente, a concentraciones bajas, tales que:

1<K, 1L,

Las ecuaciones (4) y (5) se simplifican:

|J=K'I (6)

La ecuacibn (6) es a menudo una relacién empirica muy atil.

Si las soluciones son suficientemente diluidas para aplicar

la ley de Henry a la solucién de M en el metal y de MeO en la
escoria, tomando las otras actividades aproximadamente iguales
a la unidad, se podra también aplicar la ecuacién (6).



INTRODUCCION A LA

TERMODINAMICA DE VAPORIZACION

Las reacciones quimicas que usa el metalurgista para separar,
reducir y refinar metales comprenden compuestos metidlicos y
metales en los estados sélidos o liquidos por lo general,

Este capitulo se refiere en cambio, al estado gaseoso de 1los
compuestos metalicos y de los metales, y a las posibilidades
de empleu del lransporte de vapor en metalurgia extractiva.

Consideremos un sistema de un componente, entonces la compo-
sicibn es invariante y las fmmicas variables independientes
son temperatura y presién. Graficando presién versus tempe-
ratura, de acuerdo a las fases estables en el sistema, Fig.
14, se observan regiones llamadas "bivariantes", puesto que
én cada regibén el sistema tiene wn nGmero de grados de liber-
tad igual a 2.

Las curvas que separan estas regiones se llaman lineas uni-
variantes y corresponden a la existencia simulténea de dos
fases,

El ntmero de grados de libertad, a lo largo de esas lineas
es 1.

Tres regiones pueden tener en comGn solamente un punto. Ese
Punto se denomina "triple" o "punto invariante" y el ntmero
de variables independientes es cero.
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D B
LIQUIDO
SOLIDO
8
Ul
S A
[sH
GAS (VAPOR)
C

TEMPERATURA ———

Fig. 14 Diagrama de fases para un sistema simple de
un solo componente. Esquemético.

EQUILIBRIO LIQUIDO - VAPOR, La reaccibn que se relaciténa
con cualquier punto de la linea univariante AB (Fig. "14)
esta representada por:

(1iquido) = l(gas)

Pi(gas)
k a & Pi(gas)
i(14iquido)
Usando la ecuacibn de Clausius - Clapeyron:

i Pi AH v



o bien

que representa la variacibén de presibn en Funcibn de tempera-—
tura.,

o
La curva AB es entonces la linea de vaporizacibn vy AH v es
la entalpia de vaporizacibn del componente 1 del sistema.
EQUILIBRIO SOLIDO-VAPOR. La reaccibn que se relaciona con
cualquier punto de la linea AC es:

s Pi(gas) =

P. ;
3 (s61ido) Al gasd
Usando también Clausius - Clapeyron:
T2 s
in Py _ AH s 1 1
T1 R T2 T1
Py

o
La curva AC es la linea de sublimacibén y AH s es la ental-
Pia de sublimacién de la substancia 1.

Para comprender los detallt - de cémo varian las presiones de
vapor de algunas substancia. con la temperatura, debe recono-
cerse la existencia de polimeros en la fase gaseosa y deben
conocerse las constantes de equilibrioc para las diferentes
reacciones de polimerizacién en funcién de temperatura, con
ayuda del espectrbmetro de masas., Tomemos como ejemplo el
caso del antimonio met&lico:
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ANALISIS TERMODINAMICO DE LA VOLATILIZACION DE ANTIMONIO
METALICO. Experimentalmente se han determinado tres especies
gaseosas en los vapores de antimonio puro; Sb(g) " Sb2(g) y

sb .
4(g)
Se trata en este caso de dos sistemas:

Sistema Metal = Metal ; Sistema Metal = Metal 5
(s) (9) (1) (g)

En cada sistema se tienen cuatro especies: Sb( , Sb y
8 13 (9)

Sb Sb un sblo componente: Sb.
2(g) ¥ "Pa(g) ¥ = SOmpener=s

Por tanto el nfmero minimo de reacciones (ecuaciones) inde-
pendientes que describa el sistema sera:

E (especies) - C (componentes)

R = H-=] =37

De modo que las reacciones independientes en cada sistema
serén:

Te Sb(C) = Sb(g) 1 Sb(l) = Sb(g)
2, 2 Sb(C) = sz(g) pr, 2 Sb(l) = sz(g)
3. 4 Sb(S) = Sb4(g) 3. 4 Sb(l) = Sb4(g)

Ninguna de las 6 ecuaciones puede obtenerse por adicibn o
substaccién de las otras dos en su respectivo sistema, de
ahi su denominacién de "independientes".

Consideremos otras ecuaciones posibles en estos sistemas:

PSb2
2 Sb = Sb H K = —
(9) 2(g) P2
sb
PSb4
2Sb =Sb H K = e
2(g) 4(g) P2
sb



115

p
Sb4

(g) = SPa(g) ¢ E = I
Sb

4 Sb

Estas tres ecuaciones no son independientes porque los va-
lores de las respectivas constantes de equilibrio, pueden ser
determinados por la suma o resta de las ecuaciones 1, 2y 3

6 11, 21 y 3¢,

Analicemos las constantes de equilibrio de las reacciones
independientes, tomemos por ejemplo las del sistema Sb sbélido;
como se trata de Sb puro sé6lido, entonces:

K= Pgp

K = P
2 Sb2

X = P ’
3 Sb4

de la ecuacibétn de Gibbs-Helmholtz:

o o . o©
AG = AXH -T AS = - RT 1n K ,
5 - o [«
se tiene; mE o= AH . AS
- RT R !

[+] o
Si AH y As son independientes de la temperatura,
entonces:

d (1n K ) AH
d (1/T) - R ‘

De modo que, si graficamos 1n P (6 log Pi) versus 1/T,

Fig. 15, para los dos sistemas de antimonio (s6lido y 1iquido)
y cada una de sus especies gaseosas, la pendiente de las 1i-
neas de presibn estara dada por:

Pendiente = - ——— (7) .
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Analizando la Fig. 15 se observa que a partir de 904°K

(104/T = 11.06), las pendientes de las lineas de equilibrio
de las especies de antimonio con la fase condensada Sb(c) '

cambian de valor en mayor o menor grado. Esto se debe a que
904°K (631°C) es el punto de fusibn de antimonio y por enci-
ma de esa temperatura, los vapores y& no estarin en equili-
brio con Sb(c)' sino con antimonio liquido, Sb(1) .

A 904°K, Sb(c) y Sb(l) estin en equilibrio y las presiones
de vapor de las especies gaseosas en equilibrio con Sb(l)

serén iguales a las presiones de vapor en equilibrio con
3b .
(c)

a Tf-‘ ’ péib LIQUIDO) = péib SOLIDO) , respectivamente.
Sb 1’2!4 1!2'4

a) Para T < Tf

Sb
PSb4 > Pgp > Pgp
> =
K3 K2 K1
[o] o o
También AH, > AH, > AH, (segn las inclinacionmes),
ademés todas las AH; son positivas ( 7 ), por tamto:
o

ara Sb =" 8b AH, Z O
P (c) (9) i '

entonces, eventualmente para Sb(c) sobre-calentado se cumpli-
ré:

Porn =~ P > P .

sb Sb2 Sb 4

Las entalpias de las reacciones 1, 2, 3; 1', 2' y 3! estén
relacionadas con la entalpia de fusiém del antimonio, AHE ;
Sb
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por ejemplo:

o
sb = sb :  AH
4 (c) 4(g) 3
. _
Sb = Sb ; H
450 4(g) # AHy
o
Sb = Sb ; AH
480y = 4 5h(, 4
o o o
AH, = 4 AH = AH, - AH_,
4 £ 3
[} o o
De modo que; AH = AH - 4 AH
3! 3
Sb
o o o
y como  AH, = AHg —victon ARy pporzacton = ()
entonces: o ° °
AH,, < AH, 5 (-4 aH)
o o o
AH2, < AH2 ; (-2 AHf )
o o o
aH,, < aH, (- AH, )
b) Para T = Tf
Sb

c) Para T > Tf
Sb

Se observa que la pendiente de la linea correspondiente a
Pgy tiende a decrecer en mayor proporciébm que las de Pgp ¥
4l

P
sb,



118

Por encima del punto normal de ebulliciémn de antimonio en-
contraremos que:

Pqr, > P > P »
sb Sb2 Sb4
El punto de ebulliciétm de antimonio deberé corresponder a
logp; = O ( 1 atm de presién), y segtn la Fig. 15 , este
punto, 1380°C (1653°K , 104/T = 6.05) es correspondiente a
log P, = O para la linea de la presibm total efectiva de
antimonio, es decir para: .
P = P + 2 P + 4 p
TEFECTIVA s Sb, oy
Pp refleja el hecho de que la vaporizacién (volati-
EFECTIVA

lizaciétn) de una molécula que contendga n atomos de metal,
resulta en el transporte de n veces mis metal que una molé-
cula que contiene solo un atomo de metal,

Se puede observar por tanto que a cualquier temperatura,

Prp es mayor inclusive que Pae la "presibn total" :
EFECTIVA

Ppn = P + P + P
T Sb Sb2 Sb4

Py EFECTIVA —  PrOTAL
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+2 T 165'3°K' T T T T T T T T

+1 PUNTO DE EBULLICION 4

. 904°K .
N Pp PUNTO DE FUSION

Sb(SOLIDo)

(atm)

L0g Pi 1
|
[o o]

4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16
104/T , °K

Fig., 15 Presi6n de vapor de antimonio puro (sbélido y
l1iquido) en funcién inversa de la temperatura.

Es apropiado considerar que se obtendra una volatilizacién
réapida en una corriente de gas cuando se tenga una presibn de
vapor igual a 0.1 atm (log pi = - 1), De la misma manera,

0.01 atm de presiétm de vapor (log P; = - 2) correspondera a
una lenta volatilizacién y 0,001 atm (1log p. = - 3) correspon-

dera a una volatilizacibn muy lenta. De acuerdo a Kellogg,
presiones de vapor por debajo de 0.0001 atm (1og p; = - 4)

pueden ser consideradas como despreciables en cuanto al
transporte de vapor en procesos praicticos se refiere.
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EJEMPLOS DE VOLATILIZACION EN METALURGIA EXTRACTIVA.

Muchos son en la actualidad los procesos metalGirgicos que
hacen uso de la volatilizacibdn para concentrar, separar O re-
finar metales.

Los procesos de volatilizacién de metales en forma de cloru-
ros, sulfuros y 6xidos a partir de minerales de baja ley,
matas y escorias; los procesos de segregacibn, cuya parte
critica es precisamente el transporte del metal en una fase
gaseosa para luego separarse de su "extractor" y depositarse
en un "nucleo" apropiado; la destilacibn en vacio, por medio
de la que se puede producir metal de alta pureza; el desgasado
en aceros y muchos otros, son procesos donde rigen reacciones
de vaporizacién y transporte de la fase gaseosa.

Para analizar termodinémicamente la vaporizacién en sistemas
binarios, tomemos como ejemplo el sistema Cd-O.

El 6xido de cadmio que se forma durante la tostaciém de mine-
rales sulfurosos de Zn, se descompone dando origen a la vola-
tilizacibén de Cd(g) a 927°C, que luego es condensado como

Cdo(c) para su posterior recuperacién.
La reaccién de volatilizacién para este sistema es la siguien-
te:

1

cdo = cd + — O
(c) (9) 2 “2(g)
o
AG 000 = 28,290 cal/mol (Xellogg)
z
Pog * Po2
K = 5 ,
_ ‘ €do
o o —
a 1200; (927°c), para 340 =
£ = 7.05x 10'-6 =Pp.. X p% - (Kxellogg)
= I cd 0 :

2

La presién parcial de Cd en la fase gaseosa es inversamente
proporcional a la raiz cuadrada de la presibn de oxigeno a
cualquier temperatura.
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Se trata de un sistema binario de dos fases, por tanto se
tienen dos grados de libertad. A temperatura constante, PCd

puede tener valores muy grandes si PO es correspondientemen-

te pequefia. 2

La especie volatil en el sistema Zn-O es Zn(g). Si se trata

de un proceso de volatilizacién de Zn de escorias de plomo,
el Zn(g) se oxida al condensar y es recuperado como Zno(c),

si se trata de un proceso de reduccién de zinc, el Zn(g)

debe ser condensado como Zn(l) o

La especie volatil en el sistema Sn-0 no es Sn02, sino Sno(g)

que al condensar se oxida recién a Sn02(c).

Las especies importantes en la fase gaseosa del sistema Sn-S
son Sns(g) y el dimero Snasa(g). El sulfuro de estafio es

mucho més volatil que el 6xido de estafio.

La cloruracién de bismuto a partir de oxidos de bismuto es
un ejemplo de volatilizacibébn en sistemas ternarios.

Se trata del sistema Bi-O-HCl; el cloruro de bismuto, BiCl3,
es volatil en ambiente oxidante y normal:

1/2 Bi203(c) + 3 HCl(g) = Bic13(g) + 3/2 Hzo(g)

log X = élgﬁéé - 0.65 1og T + 0.446 (700°=1100°C)
3/2
Ppici. ¥ Py o
. 3 2
= = ,
Pyca

de modo que la volatilizacibn de bismuto como cloruro esti
directamente influenciada por la presiétn de HC1l y de vapor de
agua. Cuanto menor sea la concentraciébn de vapor de agua en
el ambiente y mayor la presi6tm de HC1l a determinada tempera-
tura, mayor sera la cloruracibén y volatilizaCiébm de bismuto
a partir de B1203 (Padilla, R. y Joffré J., Rev. Met, no. 2,
Bolivia),
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En el sistema Sn-0-S, existen dos posibilidades de volatili-
zacibn del estafio; como Sno(g) y como Sns(g). Cada uno de

estos vapores tiene polimerizaciones en la fase gaseosa, pero

las mis importantes son las indicadas.

Dependiendo de las presiones de S S0 las reacciones
4 L. “2(g) ¥ “"2(g)’

de volatilizacibn de estafio a partir de casiterita son:

510, () * Spcg) = SS(gy * §0y(4y
28080y = SmyS, (0
S0, ( .y + 1/4‘s2(g) = Sn0( ) 1/2 59, (4)
X S0 oy =SB0 0y (x = 2,3,4) ,

. 1 ;
PSnS > pSno , Cuanto mayor sea PS en el

: 2
sistema.

Generalmente se' emplea pirita en la practica como agente
sulfurizante de la casiterita; también para sulfurizar al
estafio de las escorias:

Sno(l) + FeS( = SnS(g) + Feo(l)

c, 1)

a
SnoO
= K x a b4 _ i

Psns FeS Ao
ESCORIA

La volatilizacibébn de estafio como sulfuro, a partir de escorias
ser& mayor, cuanto mayor sea la actividad de SnO en las esco-
rias y menor sea la actividad de FeO en ellas. Cuando la es-
coria contiene mucho fierro, la volatilizacidbn es retardada.
Para incrementar la actividad de SnO en la escoria, y asi
elevar la presidtm de vapor de SnS, se puede afiadir Cal a
aquella.
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Se trata de un sistema binario de dos fases, por tanto se
tienen dos grados de libertad. A temperatura constante, Pcd

puede tener valores muy grandes si P, es correspondientemen-

te pequeiia. 2

La especie volitil en el sistema Zn-0 es Zn(g). S5i se trata

de un proceso de volatilizacién de Zn de escorias de plomo,
el Zn(g) se oxida al condensar y es recuperado como Zno(c),
si se trata de un proceso de reducciém de zinc, el Zn(

g)
debe ser condensado como Zn(l) .

La especie volatil en el sistema Sn-O no es Sn02, sino Sno(g)

que al condensar se oxida recién a Snoz(c).

Las especies importantes en la fase gaseosa del sistema Sn-S
son Sns(g) y el dimero Snzsz(g). El sulfuro de estafio es

mucho més volatil que el 6xido de estafio.

La cloruracibén de bismuto a partir de oxidos de bismuto es
un ejemplo de volatilizaciébn en sistemas ternarios.

Se trata del sistema Bi-O-HCl; el cloruro de bismuto, BiClB,
es Volatil en ambiente oxidante y normal:

1/2 Bi203(c) + 3 HCl(g) = 31013(9) + 3/2 H20(g)

log X = El%ﬁéé - 0.65 log T + 0.446 (700°-1100°C)
3/2
Ppici, * Py o
3 2
K = 3 1
Pper

de modo que la volatilizaciébmn de bismuto como cloruro esti
directamente influenciada por la presiém de HCl y de vapor de
agua. Cuanto menor sea la concentraciébn de vapor de agua en
el ambiente y mayor la presibén de HC1l a determinada tempera—
tura, mayor ser& la cloruracibén y volatilizaciébm de bismuto
a partir de Bi203 (Padilla, R. y Joffré J., Rev, Met. no. 2,
Bolivia).
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En el sistema Sn-0-S, existen dos posibilidades de volatili-
zacibn del estafio; como Sno(g) y como Sns(g). Cada uno de

estos vapores tiene polimerizaciones en la fase gaseosa, pero

las m&as importantes son las indicadas.

Dependiendo de las presiones de S SO las reacciones
P P 2(g) 7 "2(g)’

de volatilizacibn de estafio a partir de casiterita son:

Snoz(c) + Sg(g) = Sns(g) + sog(g)
2 SnS(g) = Sn2S2(g)
Sno,., \ + 1/4°'S = SnO + 1/2 80
2(c) 2(g) (g9) 2(g)
X Sno(g) = Snxox(g) (x = 2,3,4) ,

. O mayor 1
PSnS > PSno . Cuant ay sea PS en e

. 2
sistema.

Generalmente se'emplea pirita en la préctica como agente
sulfurizante de la casiterita; también para sulfurizar al

estafio de las escorias:

SnoO

+ FesS = SnS + FeO
(1) (c, 1) (g) (1)
= K x ble _i§£9_ ‘
Psps = 3res 300
ESCORIA

La volatilizacién de estafio como sulfuro, a partir de escorias
ser& mayor, cuanto mayor sea la actividad de SnO en las esco-
rias y menor sea la actividad de FeO en elias., Cuando la es-
coria contiene mucho fierro, la volatilizacibn es retardada.
Para incrementar la actividad de SnO en la escoria, y asi
elevar la presibm de vapor de SnS, se puede afiadir Cal a
aquella,
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Los procesos de volatilizacibébn son también recomendables,
para las pequefias cantidades de los metales raros que frecuen
temente acompafian al metal principal en un mineral, cuando
aquellos pueden ser recuperados en alguna etapa del proceso.
In, Ga, Ge, y otros son recuperados en los polvos que conden-
san durante las operaciones de tostacién y de reduccibén en
horno de cuba de Zn y Pb principalmente.



PROBLEMAS TIPICOS

1. Calcule el coeficiente de actividad de Bi en una aleacibn
liquida Bi-Sn a 608.1°K.
Datos:

' M
Xg; =0.3, Hgi = 40 cal/atg. , Spi = 2.26 u.e.

Solucibn.
E1l conocimiento de las propiedades termodinémicas del sis-

tema Bi-Sn es Gtil para la fabricacibdn de aleaciones y para
la refinacién de Sn o de Bi.

’ .
Gpi = Hgi = DiRyy = EFIUG Bpy
Ggi = 40 - 608.1 X 2.26 = — 1334.31 cal/atg.
GM
%5 1334.31
log ap; = 7 = ~ 3.576 x 608,17 ~ ~ 04796
aBi = 0.3314

F=
1

= aBi/kBi = 1.105

La actividad de Bi en la aleacibn, es casi igual a la
fraacibén molar de Bi, consecuentemente Jéi estd muy proxi-

mo a 1, 1lo que indica que la aleacibdn estéd muy prdxima a
ser una solucibn ideal, hecho que est& corroborado por el
bajo valor de la entalpia molar parcial de Bi a esa tempe-
ratura.

Efectivamente se puede esperar ese comportamiento de las
soluciones Bi-Sn, pues ambos componentes estén muy préximos
en la Tabla Peribdica de Elementos.
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Siendo el valor del coeficiente de actividad de Bi en $n,
ligéramente mayor que la unidad, las pequefias desviaciones
de esta solucibn con respecto a la ley de Raoult, son ade-
mé&s positivas, indicando ésto que las pequefiisimas Ffuerzas
de interaccién entre Bi y Sn que atn podrian existir, serian
més bien de repulsibn entre &tomos de Bi y Atomos de Sn.

Calcule Ggi en una alzacibn Zn-Ag a 1200°K,
Datos:

XZn = 0.612

T = 873°K

ayn = 0.34

Hgn = =500 cal/at.g.
Soluciébn.

Considerando que Hgn sea independiente de la temperatura, se

puede aplicar la ecuacibédn de Clausius-Clapeyron a la solu-
cién de este problema:

1200 _ Hgn 1 a1 873
199 0z =R [1200 - 873] + log J‘Zn
1200 _ - 500 1 1 .
oy J\Zn = 4,576 [1200 = 873] + (- 0.2553) = 0.2212
Ggﬁ = RT log xin = 4.576 x 1200 x (- 0.2212)
EX

G -1214.39 cal/at.g.

Zn
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Este valor indica que la aleacibn Zn-Ag esté& muy lejos de ser
una solucién ideal. Por el valor negativo de la energia libre
molar parcial en exceso de Pb y por el valor de su actividad
para XPb = 0.612, se trata de desviaciones negativas de la

ley de Raoult, indicando que existe tendencia fuerte a formar
soluciones de Zn-Ag a esas temperaturas. Este hecho confirma
el uso prictico que se hace de Zn en polvo para extraer a la
plata del plomo liquido (bullibém), durante su refinacién
pirometaltrgica.

3. Se produce Co metélico en un horno continuo a 800°C, a par-
tir de una mezcla de CoO y Fe304.

El fierro debe ser retenido como Fe304.

Para la reduccién se dispone de un gas (sub-producto de
otra operacién) que contiene 5% CO, 45% co, vy 50% N,.

Este gas es enriquecido en CO pasando en primer lugar por
una “"cama" de coke caliente a 727°C.

E1l gas que sale de este reactor es luego disuelto con el
gas fresco (de la composicién dada) que se tiene a disposi-
cibn.

El gas de salida del horno continuo est& en equilibrio con
Co0 y Co, mientras que el gas a la salida del reactor con
coke esti en equilibrio con carbbdn.

La presibn total en todo el sistema es 1 atm.

Cual seri la velocidad del consumo de carbbén en el reactor
"productor" a 727°C, ‘en 1b por 1b de Co producido en el
horno continuo, cuando la velocidad de producciém de cobal-
to es la méxima posible bajo las condiciones indicadas?

Datos: ¢
Coo(c) + co(g) = Co(c) + cog(g) ; K8OO°C = 26.7
Fe304(c) + co(g) = 3 Feo(c) + cog(g); K800°C = 2,56
COyg) * C(gr.) = 2 CO(q) P Kopoeg = 214



127
Pesos atbmicos Co 58.94

12

Q
1

Solucibn.

La Fig. 16 interpreta graficamente el enunciado del problema.

ggoo i t GASES
374 |
HORNO
8oo°c | conNTI-
NUO
' €374
. Co Metal
5% CO , DISOLUCION
45% CO L. y
2 '
50%N Y
2 " PRODUCTOR"
GAS DISPONIBLE COXE GAS ENRIQUECIDO
727°C
ENRIQUECIMIENTO

Fig. 16 INTERPRETACION GRAFICA DEL PROBLEMA 3.

En primer lugar, es necesario calcular la composicibn del gas
enriquecido.

Consideremos entonces 100 moles de gas reductor que ingresan

a la cémara de coke a 727°C. La reaccibn que debe considerarse
seré:

Co c = 2 CO i X = 2, s
2(g) * “(gr.) (g) * %7270¢ i
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efectuando un balance en este reactor "productor" de CO, se
tiene;

ESPECIE MOLES QUE MOLES QUE PRESION PARCIAL

GASEOSA ENTRAN SALEN DE LA ESPECIE, atm
co 5 5 + 2x (5+2x)/(100+x) . P,
co, 45 45 ~ x (45-x)/(100+x) . P
N, 50 50 50/(100+x) . L
TOTAL MOLES 100 100+x Pp = Pog + pco2 + pN2

como el gas a la salida de este reactor estd en equilibrio con

carbbn sblido ( a, = 1), entonces:
P2
CcO
Kipjoe = 2:14 = 3 ,
002

reemplazando los valores de las presiones de vapor, de la
tabla;

(5+2x)2 _ 25 + 20x + 4x2
(100+x) (45-x)  ~ 4500 - 55x - x<

2.14
resulta una ecuacibén de segundo grado:
6.14x2 + 137.7x = 9605 = O .

Resolviendo esta ecuaciébn, considerando solamente la raiz
positiva, resulta:

x = 29.8 & 30

Entonces, volviendo a la tabla, la composicibén del gas enri-
quecido es la siguiente:

co = 5 +2x 30 = 65 moles ; 50,00 %
co, = 45 - 30 = 15 " 7 11.53 %
N, = 50 = 50 " i 38.47 %

Total gas enriquecido 130 moles ; 100,00 %
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Bien, este gas enriquecido en CO ( agente reductor ) deberia
ingresar al horno continuo para reducir cobalto, pero por su
alta concentracién podria también reducir a la magnetita, por
tanto es necesario efectuar antes un anilisis termodinimico de
las reacciones de reduccién de CoO y Fe 0O

34
COO(C) + CO(g) = CO(C) + COQ(g) ; K800°C = 26.7
Fe304(c) + CO(g) = 3FeO(C)+ COZ(g) ; K8OO°C = 2,56

Ambas reacciones estén influenciadas por el valor respectivo
de la razén 002/co a 8oo°c:

Para que CoO se reduzca complétamente a Co metélico,

Pco2

—_ 26.7 .
Pco ) CorRrRIENTE

DE GAS
Para que el Fe sea retenido como Fe304 ’

Pco2

_— 2.56 .
Pco CORRIENTE

DE GAS

Entonces, "serd suficiente que la razén CO2/CO en la corriente

de gas sea mayor que el valor de la constante del equilibrio

Fe3O4 - FeO, para que se logre el objetivo del enunciado.

Por comparacibn entre ambas constantes de equilibrio, puede
asegurarse que la reduccibébn de Co se completarid termodinimica-
mente mientras que no seri tan facil la de Fe304 (26.7 frente
a 2.56),
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De modo que, sea:

_ = 2.57
Pco CORRIENTE
DE GAS

Para que el gas enriquecido cumpla esta condicibn, debera
mezclarse adecuadamente con el gas disponible fresco de compo-
sicién conocida. Sea y el ntmero de moles de gas fresco (sub-
producto de otra operacién) que por mezcla diluird al gas en-
riquecido; entonces,

Moles de CO diluidos, CO (65 + 0.05y)

Moles de CO, diluidos, co, = (15 + 0.45y)
Total moles de gas dilufido = ( 130 +y )
_ _(15 + 0.45y)
Como Pco2 = (130+y) T
(65 + 0.05y)
y Peo = (130+y) Pp
_ _(15 + 0.45y)
2.57 = (65 % 0.05y) ’
de donde
y = 470 .

La composicién del gas dilufdo, que ingresara al reactor con-
tinuo para reducir solamente al Co, serd entonces la siguiente:

co = (65 + 0.05 x 470) = 88.5 = 88 moles 14.80 %
co, = (15 + 0.45 x 470) = 226.5 = 227 moles 37.80 %
N2 = (50 + 0.50 x 470) = 285 = 285 moles 47.40 %

Total corriente de gas = 600 moles 100.00%
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Corresponde ahora efectuar un balance misico en el reactor
continuo a 800°C.

ESPECIE MOLES QUE MOLES QUE PRESION PARCIAL

GASEQSA ENTRAN SALEN DE LA ESPECIE, atm.
co 88 88-2 ((88~z)/600) B
co, 227 227+z ((227+2)/600) e

N, 285 285 (285/600) B
Total 600 600 P

Donde z es el ntmero de moles de CO que se consume en la
reaccibn:

CoO(C) + CO(g) = Co(c) + co2(g) 2 K8OO°C =263 7
P
CO2 227 + 7
_— = 26.7 = 88 _ 2
Pco
z = 77

De modo que, la cantidad de CO empleado en la reduccibn de
cobalto fué de 77 moles y seghn la reaccibébn se observa también
que por cada 77 moles de CO consumidos, se producen 77 moles
de cobalto. Por tanto, en el reactor "productor" de gas CO a
727°C, la velocidad de consumo de carbbdn por libra de cobalto
producido se calcula de la siguiente manera:

Son 30 moles de 002 que se convierten a CO por accibn del C

del reactor, entonces; de acuerdo a la reaccibén serén también
30 moles de coke que se consumieron, Relacionando estos 30 mo-
les de C con los 77 moles de Co producidos, resulta:

30 x 12 Veloc. consumo C = 0.079 1b/1bCo !
77 x 58.94 en el reactor "productor"
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4, Se fabrican 30 toneladas de hierro para lingotes (acero con
muy bajo contenido de carbém) en un horno Siemens Martin
4cido. Asuma que, hacia el final de la refinacibn, el
hierro esti en equilibrio a 1600°C con la escoria. La es-—
coria estéd saturada con silice y la actividad de FeO en
élla (con referencia a FeO liquido puro) es 0.3.

Si luego el hierro es colado en un recipiente que contiene
200 1b de ferrosilicio (50% Si); cual ser& su contenido final
de oxigeno, asumiendo que no ocurre ninguna reaccidén con el
aire durante la colada?

No desprecie el contenido inicial de Si en el hierro.
Datos,

FeO

0 M 5 ) X 600°C

810y(c) = 82 +22 i Kgooec

Actividades de O y Si en % peso.

Solucibn.

En primer lugar, se debe conocer el contenido de Si en el
hierro cuando éste est& todavia en el horno Siemens Martin;

a (-7
0.02 = Fe x % O

K =
1600°C ape

. %4 0= 0.22 x0,3 = 0,066 Antes de la colada.

(% 0)% x #% si

- -5 _
Kigopec = 3 %107 = a..
S1i0
2
Como la escoria esti saturada con Sio2 a equilibrio
. 3 x ‘IO_.5 -3
% 8Si = 3 = 6,887 x 10 Antes de la

4.36 x 10~ colada.
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Después de la colada, el hierro que contenia 6.887 x 10—3 %
Si disuelto, al mezclarse con ferrosilicio en el recipiente,
aumentard su contenido de silicio de acuerdo a;

30,000 kg + 200 1b x 0.454 kg/1b = 30,090.8 Kg

La cantidad total de mezcla de Fe y Si ser& 30,090.8 kg, y el
nuevo % Si en la aleacién seré:

45.4 x 100

% si = 50.090.8 + 0.006887
%81 = 0.15776 Después de la colada.
Entonces;
SlOz(c) = S1 + 20
2
s 0.157 x ( % 0 )
X = 3x10 =

1

Segn la reaccién, podria suponerse que después de la colada,
una cantidad del Si podria formar més Si02, pero en vista de
que la escoria esti saturada de Si02, el % Si disuelto en Fe
no cambia. Se asume que tampoco ocurre ninguna reaccién con
el aire durante la colada, entonces;

‘% 0 final en el hierro = 0.01382

5. En la determinacibn experimental de actividades (presiones
parclales) en el sistema Sn-Fe-S, se utiliza mezclas gaseo
sas de H2(g) y H2S(g)' para controlar el potencial azufre

de tal manera que pueda prevenirse cualquier descomposicién
de las muestras sulfurosas a las temperaturas estudiadas.
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Las principales reacciones posibles en el sistema son las
siguientes:

SnsS H = S H_ S
1S(cy * Ha(q) n1y * HS(g) (1)
o

AG, = 22,124 - 12.99 T (298° - 1143°K)
SnS H = H S 2
nS(qy *+ Hyg) = SB(qy * HyS(g) (2)
AG; = 10,460 - 2.80 T  (1143° - 1500°K)
FeS H = P H.S
eSe) * Ha(g) ep () * S (3
ac, = 14,330 - 0.76 T (412° - 1179°K)

H = P H_ S
FeSiey + Ha(g) epe) * HSg @)
4G, = 14,490 - 0.935 T (1179° - 1261°K)

a)sChmo estarén representadas y cuédles serén los valores de
las constantes de equilibrio en el sistema a 800°, 1000° y
1200°K?

b)dCébmo tendri que ser la razbdn st/H2 en el sistema para
prevenir totalmente la descomposicién de las muestras
sulfurosas a las temperaturas indicadas?

c)dCémo se logrard experimentalmente ese objetivo?

Solucién.

a) Las cuatro ecuaciones pueden expresarse en una forma gene-
ralizada como:

B e 0)e & Margy. T MvZaiad- 3. el 1

cuya constante de equilibrio, considerando que el metal y
sulfuro respectivo estén puros, seré:
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entonces;

B RT

donde i corresponde a las ecuaciones (1), (2), (3) v (4).

Reemplazando la expresibn respectiva para AG en cada caso,
se obtienen los siguientes valores:

[e]

AG , cal/mol PH2S/pH2
T%;P' . . Equil 1,2 Equil 3,4
Equil 1,2 Equil 3,4 Snsﬁcll) Fes(c,l)
800 11,734 13,726 6.23x10"F 1.78x107%
1000 9,136 13,575 1.01x107°  1.08x1073
1200 7,097 13,368 5.10%10°°  3.67x107°

b) Para prevenir que las reacciones (1) a (4) procedan a la
derecha, los valores experimentales de las razones PH S/pH
2
deberén ser mayores o iguales que las razones de equilibrio
calculadas, es decir:

Pr_s ::> Pr_s
N A
H2 EXPERIM. H2 EQUIL.,

1 ]
De modo que, luego de un anélisis de la tabla, las razones
que cumplan con la condicién requerida para diferentes
temperaturas; es decir, para prevenir que tanto el FeS como
el SnS se descompongan, seran las gque tengan mayor valor
entre ambas para cada temperatura:

p
HES

WV

PH2 EXPERIM.

EQUIL. SnS(C 1)
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Para mayor claridad se recomienda graficar H2S/H2 en funcibdn
de temperatura para las cuatro ecuaciones. La interpretacidn
del gr&fico seréd inmediata.
c¢) Este objetivo se logra experimentalmente, utilizando dos

flujbmetros calibrados, uno para H2(g) vy el otro para

H,S .

2"(g)

Se requiere saturacidn del ambiente con la mezcla respec-

tiva para cada temperatura, que se logra en una cémara de

reaccibdm con el menor espacio "muerto" posible, a la que
ingresa la mezcla de (Has + H2) a velocidades tan bajas

como para asegurar la saturaciétm y evitar la difusién de
retroceso de 1o0s vapores.

Cuando los flujémetros estén satisfactoriamente calibrados,
las mezclas de st/HQ se ajustan de la siguiente manera:

Consideremos 1 mol de H.S 1 mol de H ue éstos
2°(q) 7 2(g) ¥ 1

obedecen a la ley de gases ideales, entonces:

P es proporcional a V ;
H.S H,S
2 27(g)
Py es proporcional a VH S
2 2(g)
Entonces:
Pst VHZS
= Temepe , V = voltmen.
Py H
2 2




137
donde; Q = caudal (L3/T)

= alturas de la escala de los flujémetros, (L)
proporcionales a las caidas de presibn.

k = constantes que dependen de las dimensiones de
cada capilar en los flujbmetros y de las den—~
sidades de los fluidos en los manbmetros

M = viscosidades de los fluidos (M/LT)
respectivos.

o
De modo que k1/06H2

——— = (C , constante
kz,l‘H S
2
donde C = 1.955 para el caso del problema.
Luego;
PH,s h,
D = 1.955 o ’
H2 2

donde h1 v h2, las alturas respectivas de las escalas de los
manbémetros, estan expresadas en cm.
6.4Cual seré el contenido mis bajo de Cu en Pb metélico al que

se puede llegar afiadiendo azufre por agitacibn a 326°, 400°
y 500°C?

Datos.
Pbiy + Sy = PBS (1)
AG = - 25,070 + 4.89 T (cal/mol)
2 Cu(c) + S(1) = Cuzs(c) (2)
a6 = - 17,650 - 8.41 T (cal/mol)
AH; = 3100 cal/mol a T, = 1356°K, £ = fusién
Cu Cu
Asumir que ACP = 0 para Cu.

C-1
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log ., = - 0.343 + 1480/T

solucibn.

La reacciébn (2) representa la sulfurizacién de Cu sb6lido, pero
el plomo crudo liquido contiene cobre como impureza en forma
de solucién, por tanto debe considerarse en primer lugar la
transformacién de cobre sbélido a cobre liquido:

(3)

“e) T

] [a] o

a T ;. AG = AH - T AS = 0,
Cu fCu fCu fCu fCu

luego o

LISf = — = — = 2,29 u.e.
Cu

De modo que, a cualquier otra temperatura T;

o .+
AG, = 3100 - 2.29 T (cal/mol).
Cu

Entonces, multiplicando la reaccién (3) por 2, restando de
(2) y restando también (1) del resultado; queda la expresibn
de la distribucibmn de Cu y Pb entre las fases dross (sulfuros)

y metal:
QCu(l) + PbS(C) = Pb(l) +Cu28(c) (4)

o

AG = 1220 - 8.72 T (cal/mol) .

La constante de equilibrio para la reaccibn (4) esté& dada por:

a

K an X Cuz 2 a = fll
E 2 ¥ Pb 3
aCu anS

Las actividades de Cugs y PbS pueden tomarse iguales a la

unidad, puesto que a las temperaturas de operacibén estarén
presentes como sblidos puros, entonces:
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2
K = 1/aCu
o
aG
. 1 = = =
0 sea og X =2 log aCu =T ’
Yeemplazando valores;
133.33
log Aay = T - 0.953.
133.33
log XCu + log K‘XCu = T - 0.953
finalmente;
log X,, = = 0.61 -1347/1

Bl e e e e e et}

Esta es una expresién termodinémica que d& el contenido de Cu
en el plomo metdlico, cuando se llega a equilibrio al afiadir
zufre al plomo crudo, en funciém de temperatura.

Tomando las tres temperaturas del problema, respectivamente
se ulcanzan los siguientes valores:

TEMPERATURA CONTENIDO FINAL DE Cu EN Pb
°c °K XCu % Cu
326 599 0.00138 0.0422
*400 673 0.00245 0.0751
500 773 0.00444 0.1361

A menor temperatura del bafio metélico, menor es el contenido
residual de Cu en Pb; es decir al bajar la temperatura, dis-
minuye la solubilidad de Cu en Pb {(aumenta la actividad de Cu
en el dross). La separacién del dross sbdlido gque se forma
en esta operacién es facil y el arrastre de Pb liquido, es
minimo. Sin embargo, el limite mé&s bajo al que generalmente
se puede llegar en el plomo al precipitar Cu con azufre en la
préctica, es 0.05% Cu por adicidn de 0.0005% S a 326°C. La
pPresencia de Sn en el bafio promueve la eliminacibébn de cobre
hasta niveles menos que 0.001% Cu, cuando se afiade suficiente
azufre y cuandc el tiempo de agitacibmn es prclongado.
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La reversibn de cobre del dross al plomo metélico ocurre

cuando se continfia la agitaciébn después de que ya no se afiade

més azufre.
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2
X = ‘l/aCu
=]
paye;
0 sea: 1log X = -2 log aCu =T TRr ’
reemplazando valores;
133.33
log an, = T - 0.953.
. 133.33
log X+ log XxCu = - 0.953
finalmente;
log X,, = - 0.61 - 1347/T

Esta es una expresibn termodinémica que d& el contenido de Cu
en el plomo metédlico, cuando se llega a equilibrio al afiadir
azufre al plomo crudo, en funcién de temperatura.

Tomando las tres temperaturas del problema, respectivamente
se alcanzan los siguientes valores:

TEMPERATURA CONTENIDO FINAL DE Cu EN Pb
°C K XCu % Cu
326 599 0.00138 0.0423
*400 673 0.00245 0.0751
500 773 0.00444 0.1361

A mencr temperatura del baflo meté&lico, menor es el contenido
residual de Cu en Pb; es decir al bajar la temperatura, dis-
minuye la solubilidad de Cu en Pb (aumenta la actividad de Cu
en el dross), La separacién del dross sé6lido que se forma
en esta operacibn es. facil y el arrastre de Pb liquido, es
minimo. Sin embargo, el limite m&s bajo al que generalmente
se puede llegar en el plomo al precipitar Cu con azufre en la
préctica, es 0.05% Cu por adicibén de 0.0005% S a 326°C. La
Presencia de Sn en el bafio promueve la eliminacién de cobre
hasta niveles menos que 0.001% Cu, cuando se afiade suficiente
azufre y cuando el tiempo de agitacibn es prolongado.
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La reversibn de cobre del dross al plomo meté&lico ocurre

cuando se continfia la agitacibn después de que yé& no se afiade

més azufre.
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