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1 PROPOSITO DEL LIBRO Y AYUDA A SU LECTURA

1. Intencion: El objetivo de este libro es, en primer lugar, presentar algunos
conceptos basicos de la termodindmica quimica para facilitar la comprensién de los
fendmenos naturales, las transformaciones y los procesos relacionados con los
recursos minerales.

Su finalidad es proporcionar al lector una base de conocimientos que le permi-
tan aplicar los principios basicos de la termodinamica a las reacciones quimicas, los
cambios fisicos y al estudio de los equilibrios en sistemas minerales heterogéneos.

2. Estructura: Este texto esta dividido en seis capitulos. El capitulo 1 contiene
los conceptos y principios basicos de la termodindmica, las principales funciones y
su significado, las ecuaciones del equilibrio y otras relaciones que se emplearan en
posteriores aplicaciones. El capitulo 2 es una aplicacion directa del primer principio
de la termodindmica a la determinacion de los efectos calorificos de las reacciones
quimicas, mostrando diversos procedimientos para los calculos termoquimicos.

El estudio detallado de los sistemas que pueden sufrir reacciones quimicas se
presenta en el capitulo 3, donde se estudia el equilibrio en diferentes sistemas, asf
como el desplazamiento del equilibrio quimico. En el capitulo 4 se analizan los sis-
temas heterogéneos y los equilibrios de fases, con aplicacion a los cuerpos puros y
a diversos sistemas minerales binarios y ternarios.

Dado que muchos elementos se encuentran en la naturaleza en distintos esta-
dos de oxidacion, para estudiar la tendencia de las sustancias a reaccionar es nece-
sario estudiar el potencial de oxidacién-reduccion. En el capitulo 5 se analizan los
fenémenos electroguimicos, las medidas de actividad de los iones, asi como los
valores que se pueden encontrar en distintos ambientes de la naturaleza.
Finalmente, el capitulo 6 recoge los conceptos fundamentales de la cinética quimi-
ca, la velocidad de reaccion y las ecuaciones formales de cinéticas simples.

3. El nivel de conocimientos requerido: Los principales conceptos termodi-
namicos se presentan al principio del libro, por lo que no es necesario un nivel de
conocimientos previos elevado, entendiendo que es suficiente con una formacién
basica en los fundamentos quimicos y mineralégicos propios de un ambiente uni-
versitario.



4. Bibliografia de apoyo: Entre los numerosos textos de termodinédmica y de
fundamentos geoquimicas cabe destacar, entre los que se citan en el libro, los
siguientes:

Atkins P (1999) “Quimica Fisica”. ISBN 84-282-1181-7. Ediciones Omega.
Sexta Edicion. 1999.

Chang R. (2003) “Quimica”. 7a Edicién. Mc Graw-Hill ISBN 970-10-3894-0.
2003.

Montes Villalon J. M., Garcia Torrent J. (1998) “Termodindmica Quimica (I'y
I1)”. ISBN 84-8497-894-X. 84-85063-07-7. Servicio publicaciones Fundacién
Gomez Pardo. (1998).

Krauskopf K. B. (1967) “Introduction to Geochemistry”. McGraw-Hill Book
Company. Library of Congress Catalog Card Number 67-13903. ISBNO-07-
113929-X. 1967.

White William M. (2003) Geochemistry. Cornell University 1998. 2003.
http://www.imwa.info/Geochemie/Chapters. HTML

5. Programas: Entre las aplicaciones informaticas disponibles, cabe destacar:
Test: Software de caracteristicas termodindmicas
http://thermo.sdsu.edu/testcenter/

* Base de datos electrénica de caracteristicas termodindmicas. Gobierno
EEUU: http://webbook.nist.gov/chemistry/form-ser.html

* Physprops. G&P Engineering Software. http:/gpengineeringsoft.com/
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2 CONCEPTOS BASICOS

2.1 Definiciones

La termodinamica es una ciencia macroscopica que se ocupa del calor, del tra-
bajo, de la energia y sus transformaciones; estudia las relaciones entre las distintas
propiedades de equilibrio de un sistema y los cambios producidos durante los pro-
cesos. Sus leyes son restricciones generales que la naturaleza impone en todas esas
transformaciones.

Es indispensable fijar cuidadosamente la significacion de los conceptos termo-
dindmicos y definirlos con rigor y exactitud.

Lo primero es definir el objeto o entidad que se analiza. Por eso, la primera defi-
nicion que debe aparecer es la de sistema, distinguiéndolo del ambiente y recono-
ciendo las relaciones posibles entre ambos.

e Sistema es la parte del mundo fisico (conjunto de materia o regién del espa-

cio) que sometemos a nuestro estudio. Una vez definido el sistema y fijados
sus limites podremos definir el ambiente.

e Ambiente es la parte del mundo fisico que esta fuera del sistema y que puede
ejercer una accién sobre el sistema.

Los sistemas pueden ser abiertos, cerrados o aislados:
e Sistema abierto es aquél que puede intercambiar materia, calor y trabajo con

el ambiente.

e Sistema cerrado es aquél que puede intercambiar calor y trabajo, pero no
materia.

e Sistema aislado es aquél que no intercambia ni materia ni calor ni trabajo con
el ambiente.

Un sedimento sometido a metamorfismo puede asimilarse a un sistema cerra-
do. Una vez que el sedimento ha sido formado no entra ni sale materia de él, y uni-
camente sufre transformaciones debido a la presiéon y temperatura a la cual es
sometido.

Sin embargo una roca granitica sometida a erosion es un ejemplo de sistema
abierto.

Sistema

Ambiente

Sistema Abierto,
Cerrado, Aislado

1"



Figura 2.1 Sistemas abiertos, cerrados y aislados.

El sistema estd caracterizado por una serie de propiedades o magnitudes termo-
dindmicas, que pueden agruparse en dos grandes bloques: intensivas o extensivas:

e Las magnitudes intensivas no dependen de la cantidad de materia del sistema
Magnitudes Intensivas (densidad, fraccién molar, indice de refraccion, presion,...).

y Extensivas e Las magnitudes extensivas, dependen de la cantidad de materia y son aditivas
(masa, volumen, energfa).

Las magnitudes especificas y las molares, que se refieren respectivamente a las
unidades de masa o de cantidad de sustancia, son evidentemente intensivas.

Cualquier cuerpo o agregado material se puede obtener bajo distintos estados
de agregacion, dependiendo de sus propiedades. En termodindmica se manejan
tres estados de agregacion: sélido, liquido y gaseoso. No debe confundirse este tér-
mino con el concepto de agregado cristalino. Este se refiere a varios cristales de una
misma especie que han crecido juntos (agregados granulares, columnares, fibrosos,
radiales, etc.) y en todos los casos corresponden al estado sélido; se definen las
rocas como cuerpos constituidos por agregados de distintos minerales en propor-
ciones determinadas.

El estado de un sistema queda definido por el conjunto de magnitudes necesa-
rias para reproducirlo y que por ello se llaman magnitudes, variables o funciones
de estado, o propiedades del sistema.

Atendiendo a sus magnitudes intensivas, los sistemas se clasifican en homogeé-
neos y heterogéneos:

12



e Un sistema es homogéneo cuando sus magnitudes intensivas son iguales en
todos los puntos del sistema.

e Un sistema es heterogéneo cuando sus magnitudes intensivas varian entre los
distintos puntos del sistema. Los sistemas heterogéneos constan de una serie
de regiones o porciones que son homogéneas, cada una de las cuales se llama
fase. Al pasar de una a otra fase, las magnitudes intensivas varian bruscamen-
te. Existen sistemas en los que las magnitudes intensivas varfan de una forma
continua. Tales sistemas se llaman heterogéneos continuos.

No debe confundirse el concepto de fase con el de estado de agregacion de la
materia. Por ejemplo, una mezcla de agua y un aceite insoluble en ella es un sis-
tema de dos fases, ambas en estado liquido. Una mezcla de dos formas cristalinas
diferentes que presentan diferentes propiedades es también un sistema de dos
fases, en este caso ambas sélidas.

Los minerales son homogéneos porque tienen una composicion y estructura
cristalina idénticas. En las rocas, la distincion es mas compleja, pues depende de la
escala y cabe distinguir entre homogeneidad estadistica y escala: una roca granu-
lada puede considerarse homogénea a gran escala si el tamafo de la muestra es
grande respecto al conjunto, pues resulta constituida por minerales cuya distribu-
cién espacial es la misma en todo el cuerpo rocoso a esa escala, pero a escala
mucho mas pequefa las muestras no son estadisticamente idénticas y la roca es
heterogénea.

Cuando en un sistema se modifica el valor de, al menos, una de sus funciones
o variables de estado, se dice que ha experimentado una transformacion o proce-
so. Las transformaciones pueden ser adiabaticas, isocoras, isobaras, isotermas si no
hay intercambios de calor, o si el volumen, presion o temperatura permanecen
constantes, respectivamente.

Asimismo se denomina transformacion ciclica cuando recupera su estado inicial
al final de la transformacion.

Una transformacion se denomina casi-estatica cuando esta constituida por una
sucesion continua de estados de equilibrio termodinédmico.

Un sistema esta en equilibrio termodindmico cuando sus propiedades termodi-
namicas permanecen constantes con el tiempo y no intercambia calor, trabajo ni
materia con el ambiente. El equilibrio termodindmico es un concepto amplio que
implica los equilibrios mecanico, térmico y quimico.

Puede ocurrir que las propiedades del sistema permanezcan constantes, pero
gue haya un flujo de materia o de energia, en cuyo caso se dice que el sistema esta
en régimen permanente o estacionario.

Sistemas Homogéneos

y Heterogéneos

Transformacion
Adiabatica, Isocoras,
[sobaras, Isoterma,

Ciclica

Equilibrio
Termodinamico
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TERMODINAMICA APLICADA A LOS F S0S MINERALES

2.2 El principio Cero de la Termodinamica

La temperatura es la magnitud termodindmica que da valor cuantitativo a las
nociones intuitivas de frio y de calor.

Un sistema esta en equilibrio térmico con otro cuando al ponerlos en contacto
térmico su equilibrio no se altera, es decir, su temperatura no cambia.

Dos sistemas se ponen en contacto térmico cuando es imposible el intercambio
de materia y ninguno de los dos puede desarrollar trabajo sobre el otro.

El principio cero de la termodinédmica permite comparar las temperaturas entre
dos sistemas mediante el equilibrio térmico con un tercer sistema, llamado termo-
metro.

Su enunciado es el siguiente: Si un sistema C estd en equilibrio térmico con
Temperatura . . . _ .
otros dos sistemas: Ay B, los sistemas A y B estan en equilibrio entre si.
Esto equivale a afirmar que el equilibrio térmico tiene las propiedades légicas de
la igualdady, por tanto, puede asignarse a todo sistema una temperatura, que indi-
caré si, al ponerlo en contacto con otros, se rompera o no el equilibrio térmico.

La aplicacion fundamental del principio 0 es proporcionar una base teérica rigu-
rosa para la determinaciéon de temperaturas empiricas.

En Termodinémica se suele utilizar la temperatura absoluta T, cuya unidad de

Temperatura medida es el kelvin (K), y que esta referida a la escala de los gases ideales, cuya

Absoluta magnitud termomeétrica es el volumen. Se relaciona con la temperatura Celsius t, o
centigrada, por la expresion

T=273,15K +t (2.2.1)

1.3 El Primer Principio de la Termodinamica

El Primer Principio de la Termodindmica establece la ley de conservacién de la
energia: la diferencia entre la cantidad de energia suministrada a un sistema en
forma de calor, Q, y la energia obtenida del sistema en forma de trabajo, W, es el
cambio producido en la energia del sistema, U. Podemos expresarlo, para cantida-
des elementales de energia intercambiadas:

du =30 - 3W (2.3.1)

La unidad de energia en el S.I. es el julio (J), que cuando se expresa por uni-
dad de tiempo (J/s), se denomina potencia, y se mide en watios (W)

La energia mide la capacidad de un sistema de realizar trabajo o intercambiar

Energia . . . .
g calor. Ambos conceptos sirven para medir transferencias de energia:

14



e Trabajo es la magnitud fisica resultante de aplicar una fuerza a un sistema
durante su desplazamiento. Es decir, es el resultado de multiplicar la fuerza
por el desplazamiento.

o El calor es la magnitud fisica que pasa de un sistema a otro cuando, estando
a distintas temperaturas, se ponen en contacto térmico.

Calor y trabajo no tienen una diferencial exacta, ya que el trabajo realizado o
el calor intercambiado en un cierto proceso entre dos extremos 1y 2 depende del
proceso concreto seguido y no sélo de los estados extremos. Esto se expresa
mediante el simbolo & para las diferenciales de calor y trabajo.

Respecto a la energia de los cuerpos y/o sistemas hay dos magnitudes

principales:

e Energia interna (U): Energia de un sistema debida a la estructura, el movimien-
to y las interacciones de los 4tomos o moléculas que lo constituyen (energias
de rotacion, traslacion y vibracion).

e Entalpia (H): Energia de un sistema debida a su energia interna y a su capaci-

dad para desarrollar trabajo de expansidon o compresion contra el ambiente.
H=U+pV

La energia interna se utiliza para medir la energia de un sistema cerrado, la
entalpia se utiliza para medir la energia de un sistema abierto.

Consideremos un sistema cerrado que absorbe una cantidad de calor Q, pro-
duce una cantidad de trabajo W y que pasa de un estado 1, en el que tiene una
energia cinética E; y una energfa potencial £,; en el campo gravitatorio terrestre,
a un estado 2 con energias £, y Ep,. Si expresamos matematicamente el primer
principio de la energfa obtenemos el balance energético:

Energia entrante — Energfa saliente = Energfa acumulada
o bien:
Q+EC7+Ep7'W'EC2+Ep2= Uz-U1, (232)

o bien:
Q-W=AU- AE, + AE, (2.3.3)

En estas expresiones, Q es el calor absorbido, W el trabajo realizado y U es la
energia interna del sistema.

En los sistemas cerrados suele ser AE, = 0y AE.= 0, con lo que (2.3.3.) se
transforma en:

AU=Q-W (2.3.4)

Trabajo y
Calor

Energia Interna (U)

Entalpia (H)

15
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Capacidad

16

Calorifica

Si la transformacion es adiabatica, Q =0y

W=-AU=U,-U, (2.3.5)

Si la transformacion es ciclica, es decir el sistema recupera su estado inicial, es
Up=Uy

W=0Q (2.3.6)

Un sistema homogéneo cerrado en equilibrio frecuentemente no puede reali-
zar otro trabajo que el de expansion o compresion contra el ambiente, es decir

SW = pdV 2.3.7)

Al sustituir (2.3.7) en (2.3.1) se tiene

dU = 3Q - pdV (2.3.8)

Como sabemos, la entalpia es una propiedad extensiva, muy ligada a la ener-
gia interna, que tiene en cuenta los cambios de presién o volumen en el sistema:

H=U-pV (2.3.9
Y por tanto

dH = dU + pdV + Vdp (2.3.10)

Si un proceso tiene lugar a presion constante dp = 0y se cumplira

dH = dU + pdV = 3Q (p = cte) (2.3.11)
De aquif se deduce

8Q, = [dH], = %)p a7 (2.3.12)

y la capacidad calorifica a presién constante sera

C, = (g—%’) = (%)p (2.3.13)

Supongamos ahora que el proceso en cuestion es isocoro. Entonces dV =0y
(2.3.8) se reduce a

8Qy = [dU], (2.3.14)
Como se trata de un sistema homogéneo cerrado en equilibrio, su estado

dependeréa de solo dos variables independientes. Si tomamos el par (7,V),
podemos desarrollar (2.3.14) como sigue:



8Q, = [dU ], = (g—‘TJ ,dT (2.3.15)

luego la capacidad calorifica del sistema a volumen constante sera

) (2.3.16)

_8Qv _ U
C dT (aT

Las expresiones (2.3.16) y (2.3.13) determinan 8V y 8p como funciones de
estado extensivas del sistema considerado. En ellas se aprecia una dualidad muy
frecuente en Termodindmica: En las transformaciones isobaras la H tiene un papel
analogo al de la U en las isocoras.

Si se dividen las capacidades calorificas por el nimero de moles del sistema, se
obtienen los calores molares C,, y Cp, que son unas propiedades intensivas muy
utilizadas en Termodindmica Quimica. Si, en cambio, dividimos por la masa del
sistema, resultan los calores especificos ¢,y ¢, que también son propiedades inten-
sivas y se emplean frecuentemente en Termodindmica Técnica.

Cuando el proceso tiene lugar a presion y volumen constantes dH = dU, es decir,
todo el cambio de energia viene dado por la entalpfa.

Consideremos ahora un sistema abierto que se encuentra en régimen perma-
nente. Supongamos (Figura 2.3.1) que entra materia por 1y sale por 2. En un
instante dado, imaginemos un pistén ideal A; en 1y otro A, en 2. Si dejamos trans-
currir el tiempo necesario para que fluya la unidad de masa por el sistema, A; habra
pasado a la posicion A" y A, a la A,". Sean v; y v, los volumenes comprendidos
entre A; y Ay, que seran iguales a los volumenes especificos de los fluidos entran-
te y saliente, en las respectivas condiciones (Ty, p1) y (T, p,). Evidentemente, la exis-
tencia de un régimen permanente obliga a que la masa entrante sea igual a la
saliente (condicion de continuidad), de modo que permanezca invariable la masa
total del sistema.

Figura (2.3.1
A A, lq gura ( )
& i3
1
Z A, A,
P
l 2
Wll
Z)

Calor Molar y
Calor Especifico

Régimen
Permanente
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Al circular la unidad de masa, el sistema absorbe una cantidad de calor q y rea-
liza un trabajo util w,. El trabajo total w realizado se obtendra sumando a w, el
debido al desplazamiento de A; y A,, que es el llamado trabajo de flujo o de
trasvase:

W=-W,+p;vo-p;vy (2.3.17)

El cambio de energia total del sistema es igual a la diferencia entre las energias
totales de vq y v,, ya que, por existir régimen permanente, la porcién del sistema
comprendida entre A;" y A, no experimenta cambio energético alguno. La energia
total de v4 serd la suma de su energia interna y sus energfas cinética y potencial en

. R 2 .
el campo gravitatorio terrestre, esto es u, +17c1 + gz,, Si representamos por u; su

energfa interna especifica y por ¢; y z;, la velocidad y la altura o cota de su centro
de gravedad. Al aplicar el Primer Principio, resulta

2 2
q=(u2+%c2 +gzz> -<u7+13c1 +gz1>+(wu+p2v2-p7v1)=..

..=h2-h,+%c§-%cf+gzz-gz1+wu. (2.3.18)
Se puede dar a (1.3.18) la siguiente forma
q='Wu=h2'h7+ecz'ec7+ep2'ep7, (2319)

en donde h, e. y e, representan, respectivamente, la entalpia especifica y las
energfas cinética y potencial especificas. Como hemos indicado antes, q y w,
representan el calor absorbido y el trabajo Util realizado por cantidad de masa
circulante.

Las expresiones (2.3.3) y (2.3.19) son las formulaciones matematicas del Primer
Principio para sistemas cerrados y sistemas abiertos respectivamente. Aunque tie-
nen una gran analogia formal, existen importantes diferencias conceptuales entre
las diversas magnitudes implicadas.

2.4 El Segundo Principio de la Termodinamica

Al igual que el Primer Principio, el Segundo Principio de la Termodinamica se
basa en la observacién de los fenémenos que ocurren a nuestro alrededor.

Histéricamente nace de la observacion de las maquinas térmicas por Sadi
Carnot. El Segundo Principio fue enunciado por Clausius y Planck de dos formas
equivalentes:

Enunciado de Kelvin-Planck: Es imposible la existencia de una maquina ciclica
que realice trabajo sin mas que tomar calor de un solo foco.

Enunciado de Clausius: Es imposible la existencia de una maquina ciclica que
haga pasar calor desde un cuerpo frio a otro mas caliente sin consumir trabajo.



Asi como en el Primer Principio aparece una funcion de estado U (energia inter-
na), el Segundo Principio conduce a la definiciéon de otra funcién de estado S
(entropia), mediante la cual puede enunciarse este segundo principio de la siguien-
te manera: La entropia puede crearse, pero nunca destruirse. La entropia sirve para
medir la degradacion de la energia y desempefia un papel decisivo en el estudio de
los procesos, el analisis de su viabilidad y la investigacion del equilibrio.

Esta funcién S tiene las siguientes propiedades:

a) Solo puede variar por intercambio de calor con el ambiente o por produccion
interna en el propio sistema.

dS = 85, + 8S; (2.4.1)
b) La variacion de entropia debida al intercambio de calor con el ambiente vale:

55, =99 2.42)
T

que expresa que si el sistema recibe calor aumenta su entropia.
) La produccioén interna de entropia no puede ser negativa

85==0. (2.4.3)
por lo que la entropia producida por el sistema solo serd nula cuando el

proceso sea reversible (es decir ideal). La expresion (2.4.3) se conoce como
Desigualdad de Clausius.

De (2.4.1), (2.4.2) y (2.4.3) se deduce que:

8
8S ==, 244
7 (2.4.4)

en la que el signo de igualdad corresponderd a un proceso reversible. Esto
permite el calculo de cambios de entropia a partir de valores de 3Q correspondien-
tes a procesos reversibles. Para una transformacién elemental reversible se
verificara:

dS=8Qu,/ T (2.4.5)

Asf, por ejemplo, se puede calcular el cambio experimentado por la entropia de
un sistema debido a los cambios de estado de agregacién o de forma cristalina a
presion constante, donde la temperatura permanece invariable y el proceso es
reversible si en todo momento existe equilibrio entre las dos formas:

Entropia
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Proceso
Reversible

2 2
AS = J Qe 1 J Qrev _ pH (2.4.6)

Si se tratase de un sistema aislado, dQ =0y
dS=0, (2.4.7)

lo que significa que cualquier proceso que tenga lugar en un sistema aislado
aumentara su entropfa, o la mantiene si el proceso es reversible.

Estadisticamente la entropia se define mediante la expresion:
S=k-InQ, (2.4.8)

donde k es la constante de Boltzmann'y Q la probabilidad termodinamica, que
es la medida fisica del desorden de un sistema. Esta férmula expresa la relacion
existente entre entropia y desorden.

2.5 Ecuaciones del equilibrio
Por aplicacion del primer y segundo principios a un sistema cerrado que sélo

pueda realizar trabajo de expansién se obtiene a partir de (2.3.8) y (2.4.4)
TdS = 8Q = dU + padVv (2.5.1)
o también

dU + pdV-TdS =0 (2.5.2)

que es la relacién fundamental para el estudio de los equilibrios termodinami-
cos. Hay que reparar en que esta relacion ha de satisfacerse cuando se deja
abandonado a si mismo un sistema cerrado, sin mas intercambios con el ambiente
que los debidos a las ligazones impuestas (intercambios de calor con el ambiente,
por ejemplo, para mantener constante su temperatura).

Vamos a discutir a continuacion las conclusiones a que conduce (2.5.2) en dos
casos posibles:

a) El sistema evoluciona a temperatura y volumen constantes. Entonces dT = dV
= 0. Al sustituir en (2.5.2), obtenemos



Definamos una nueva funcion de estado F, llamada energia libre o funcién de
Helmholtz:

F=U-TS (2.5.4)
Al sustituir en (2.5.3) resulta
[dFl ry=0 (2.5.5)

En todo sistema cerrado que evoluciona espontdneamente a temperatura y
volumen constantes, sélo son posibles las transformaciones que no aumenten su
energia libre. Por tanto, el sistema se encontrara en equilibrio cuando su energia
libre sea minima.

b) El sistema evoluciona a temperatura y presién constantes. Entonces dT = dp
= 0. Al sustituir en (2.5.2), resulta

[dU + pdV - TdS] 1, = [dH - TdS] = 0 (2.5.6)

Ahora podemos definir una nueva funcién de estado G, llamada entalpia libre
o funcién de Gibbs:

G=F+pV=U+pV-TS=H-TS (2.5.7)
Al sustituir en (2.5.6) se tendra
[dG]1,=0 (2.5.8)

En todo sistema cerrado que evoluciona espontdneamente a temperatura y
presidon constantes, solo son posibles las transformaciones que no aumenten su
entalpia libre. Por tanto, el sistema se encontraréd en equilibrio cuando su entalpia
libre sea minima.

En estos dos casos puede apreciarse cémo las funciones Fy G conciertan las dis-
minuciones de Uy H con los aumentos de S para hacer subir la entropfa del
Universo. Las contribuciones respectivas dependen de la temperatura. Cuando ésta
es baja, el producto TdS es pequefio comparado con dU o dH en (2.5.3) 0 (2.5.6),
de modo que prevalecen los términos dU o dH. A bajas temperaturas, por tanto, el
sistema se desplaza hacia el equilibrio haciendo disminuir su energia interna o su
entalpia. A temperaturas elevadas, por el contrario, resulta dominante el producto
TdS y el sistema evoluciona hacia el equilibrio aumentando su entropfa.

Energia Libre

Entalpia Libre
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Las expresiones (2.5.5) y (2.5.8) - sobre todo la Ultima - son extraordinariamen-
te Utiles en la investigacion de los equilibrios mas usuales: cuando el sistema no
estd aislado, sino que se mantiene a temperatura y volumen o presién constantes,
sus estados de equilibrio se determinan investigando los minimos de su energia
libre o de su entalpia libre.

2.6 Reversibilidad e irreversibilidad

Los conceptos de reversibilidad e irreversibilidad juegan un papel muy importan-
te en ingenieria termodindmica y son esenciales en el andlisis energético de los
sistemas. La evaluacién de las irreversibilidades es fundamental para estimar lo que
se separa un proceso real de uno ideal perfecto.

Un criterio para definir los conceptos de reversibilidad e irreversibilidad se basa
en la creacion de entropia. Supongamos que en un sistema aislado se realiza una
transformacion. Necesariamente se verificara AS = 0. Si el proceso directo se verifi-
ca con un AS = 0, el inverso dard también AS = 0. No se violara el Segundo
Principio y seria posible la doble direccion. En este caso se trata de un proceso
reversible.

Otro criterio es definir la transformacién reversible como aquélla que, una vez
realizada, puede deshacerse sin que persista alteracion alguna, ni en el sistema ni
en el ambiente. Esta definicion exige que la transformacion reversible sea una
sucesion continua de estados de equilibrio termodindmicos, sin efectos disipativos.

La reversibilidad es una idealizacién termodindmica que nunca se da en la
realidad, pero a la que es posible aproximarse indefinidamente, sin llegar nunca a
alcanzarla.

Si el proceso fuera irreversible, seria AS > 0. El mismo proceso en la direccién

Proceso contraria deberia verificar AS < 0, lo que contradice el Segundo Principio y en

Irreversible consecuencia la doble direccién de este proceso seria imposible. Por ello decimos
que se trata de un proceso irreversible.

La irreversibilidad se asocia a todo desequilibrio y a todo proceso espontaneo.

2.7 Calculo de variaciones de entropia

Como consecuencia de la formulacion matematica del Segundo Principio
(2.4.4), la variacion de entropfa que experimenta un sistema cuando pasa de un
estado inicial 1 a otro final 2 puede ser determinada con la ayuda de una transfor-
macion reversible entre ambos estados:
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2
AS=52-S,=JdS=Jd$J- 2.7.1)
1

1

Vamos a aplicar esta expresion a algunos casos de interés.

a) Procesos de cambios de estado. En este caso, si p es constante, T también
permanece constante, luego

AS=%. 2.7.2)

b) Procesos de calentamiento a presion constante. Se verifica

dQ, = dH = ¢, dT, (2.7.3)

en donde ¢, es la capacidad calorifica (cantidad de calor necesaria para
producir una elevacion unidad en la temperatura del sistema) del sistema a presion
constante.

Al integrar resulta

2

AS:J% o7 (27.4)

T
1

) Gases ideales. La aplicacién del Primer Principio nos lleva a:

dQrey=dU + dW =dU + pdV = dH - Vdp = nC, dT - Vdp , (2.7.5)

en donde C, es el calor molar a presion constante del sistema y n su cantidad
de materia (nUmero de moles). Por tanto

ds=nC, 2 -np & (276
T p
en donde R es la constante universal de los gases ideales. De aqui,

S;-51=45=nC, In 7——Z-nR In P2 2.7.7)
T, Py

supuesto que C, sea constante.
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2.8 Funciones molares parciales

Un sistema heterogéneo estd compuesto por varias fases, siendo cada fase un
sistema homogéneo abierto que puede intercambiar materia libremente con las
fases que la rodean. ;Cémo afecta al sistema ese intercambio de materia?

Los sistemas heterogéneos tienen muchas mas posibilidades de transformacion
que los homogéneos, siendo posibles los intercambios de materia entre sus fases
de tantas mas formas cuantas mas sustancias y fases existan. Los sistemas hetero-
géneos se denominan bifasicos, trifasicos, etc. en funcién del nimero de fases
presentes.

Es bien sabido que las propiedades y magnitudes de un sistema, como su ental-
pia o su estado de agregacién, dependen de las variables termodinamicas, como
por ejemplo, la presion y la temperatura. Si éstas se modifican, podran cambiar
Funcién Molar Parcial aquéllas. Cuando ademas puede cambiar la cantidad de materia de cada uno de
los componentes del sistema, podemos estudiar cdmo afectan estos cambios a las
propiedades termodinamicas y eso se determina mediante las denominadas funcio-
nes molares parciales.

Consideremos un sistema homogéneo abierto, formado por n1 moles del com-
ponente 7, n, moles del 2,... y, en general, ni del i. Sea Y una magnitud extensiva
del sistema. Si éste estuviera cerrado, Y serfa funcion de dos variables termodina-
micas, tal como Ty p. Cuando el sistema se abre al intercambio de materia con su
ambiente, su estado dependerd, ademas, de la cantidad de materia que contenga
de cada uno de sus componentes:

Y =Y (Tp,ny,ny,...n...). (2.8.1)

Si- multiplicamos por un mismo ndmero A todas las n;, manteniendo constantes
la Ty lap, la cantidad total de materia del sistema quedara multiplicada por A, sin
gue se altere su composicion. Como Y es extensiva, también resultard multiplicada
por Ay podremos escribir

Y (TAn ANy, AN;..) = AY(T,p,nq,ny,..N;,...), (2.8.2)

gue nos indica que Y es homogénea de primer grado en las n;.

Se define una funcién molar parcial correspondiente a Yy al componente |
como la siguiente derivada parcial:

Yi= Drpn i 28.3)

Pueden destacarse las siguientes propiedades:

2%



a) las funciones molares parciales no se alteran al multiplicar todas las ni por un
mismo numero. Esto significa que las funciones molares parciales no depen-
den de la cantidad de materia total del sistema, siempre que no se alteren la
temperatura, la presion ni la composiciéon

Y; (T,p, AN, ANy, AN;...) = Yi(T,p,nq,N5,...05...), (2.8.4)

b) cualquier magnitud extensiva puede expresarse mediante sus funciones
molares parciales (aplicacién del teorema de Euler de las funciones
homogéneas):

Y= 2Y| n;. (285)

) toda magnitud extensiva es proporcional a la cantidad de materia del sistema
cuando permanecen constantes su temperatura, presién y composicion:

Y = nZY;n;/n = nZY, X (2.8.6)
donde xi = ni / n son las fracciones molares de los i componentes
Se define la funcién molar media Y,, como Y/n. De acuerdo con (2.8.6), Funcion Molar Media
Y, = %/ n = Yixi 2.8.7)

Cuando un sistema esta formado por un solo componente (es un cuerpo puro),
la expresion (2.8.7) se reduce a Y, = Y;, 0 sea

Y_ 9Y
== 2.8.8
n=t=@y, (288)

resultado que indica que, en los cuerpos puros, las funciones molares parciales
equivalen a las funciones molares medias. Las funciones molares parciales son,
pues, una generalizacién del concepto usual de funcion molar media, al que susti-
tuye cuando el sistema tiene mas de un componente.

2.9 El potencial quimico

El potencial quimico ; de un componente i de un sistema es una funciéon molar

: : Potencial Quimico
parcial, que se define como

0G
i = (Tn,-)“”fﬂ . (2.9.1)
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Al aplicar (2.8.5),

G= Enn,- (g—G) =2n i 2.92)

Cuando el sistema es un cuerpo puro, i=1y G =nu, o bien

M:%: G, . 2.93)

lo que indica que el potencial quimico de los cuerpos puros coincide con su
entalpfa libre molar.

El potencial quimico tiene un papel primordial en el estudio del equilibrio en
sistemas heterogéneos.

2.10 Significado de las funciones termodinamicas

Una de las principales aplicaciones de la termodindmica a la geoquimica de los
recursos naturales es la capacidad de predecir lo que ocurrird cuando se mezclen
dos sustancias. A primera vista, para saber si las sustancias van a reaccionar o, por
el contrario, van a permanecer en equilibrio juntas sin que se produzca ninguna
. reaccion, podria pensarse que el cambio de entalpia nos podria dar la clave para
Proceso Exotérmico y solucionar esta cuestion. En efecto, los procesos exotérmicos frecuentemente tie-
Proceso Endotérmico nen lugar espontaneamente, mientras que los procesos endotérmicos generalmen-
te no se producen si no se suministra energia al sistema. Es mas, cuanto mas exo-
térmica es la reaccion (mayor AH negativo), tanto mas energéticamente esperamos
que se desarrolle la reaccién. Y, en efecto, asi ocurre con algunas reacciones, como
la combinacion del oxigeno con el hidrégeno, que es muy exotérmica y ocurre con
una gran violencia de caracter explosivo.

Sin embargo, podemos mezclar un volumen de oxigeno con dos de hidrégeno,
obteniendo una mezcla explosiva, en la que es posible la reaccion de sintesis del
agua, que tiene una afinidad muy elevada. A pesar de esto, la mezcla puede per-
manecer sin que ocurra nada apreciable durante un tiempo indefinido. Pero basta
introducir un catalizador adecuado, o iniciarla mediante una llama o una descarga
eléctrica para que se produzca totalmente la reaccion con una enorme velocidad.
En la determinacion de las velocidades de reacciéon, ademas de las afinidades, inter-
vienen otros factores cuyo estudio incumbe a la Cinética Quimica.

Cinética Quimica

Si continuamos analizando algunos procesos veremos que el uso intuitivo de la
entalpia para predecir la afinidad cae en ciertas contradicciones. Asi, se observa que
algunas reacciones endotérmicas tienen lugar espontdneamente, extrayendo el
calor necesario de sus alrededores, como por ejemplo, la disociacion del nitrato
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potasico, que tiene una entalpfa de reaccion de 35,1 kJ mol' y que al agitarlo en
agua provoca el enfriamiento de ésta y del recipiente donde se produce la disocia-
cion de la sal en iones.

Estos hechos llevan a pensar que el cambio de entalpia, aunque para muchas
reacciones da una indicacion de la tendencia a que éstas se produzcan, no es una
medida infalible de la reactividad. Debe haber alguna cantidad relacionada con la
entalpfa, que nos permita hacer predicciones mas fiables que las debidas simple-
mente al cambio de entalpfa.

Aqui podemos pararnos a pensar en lo que ocurre en los procesos naturales,
gue suceden de forma espontanea desde estados de orden hacia estados de des-
orden, como la mezcla irreversible de dos gases o la transformacion de movimien-
to (energia cinética) en calor. En estos procesos la entropia desempefia un papel
muy importante. De hecho, si consideramos un sistema aislado, en el que es dQ =
0, al aplicar (2.4.4) se cumplird dS = 0. Por tanto, la entropia de un sistema aisla-
do no puede disminuir y, en consecuencia, un sistema aislado se encontrara
en equilibrio termodinamico cuando su entropia sea maxima, ya que en dicho
estado cualquier transformacion tendria que hacer disminuir su entropia y eso es
imposible.

La entropfa nos proporciona, pues, un criterio matematico para investigar el
equilibrio termodinamico de un sistema aislado, que se reduce simplemente a la
busqueda de méaximos de dicha funcién de estado.

El Universo constituye un sistema aislado. Por consiguiente, puede afirmarse
que la entropia del Universo crece incesantemente a consecuencia de los procesos
gue se estan produciendo continuamente en él.

Cualquier proceso espontaneo tiene su origen en algun desequilibrio vy, por
tanto, es irreversible. La expresion (2.4.3) indica que, en general, todo proceso
espontaneo va acompafado de una creacion de entropia. Si un sistema no esta ais-
lado, puede ceder al ambiente una cantidad de calor tal que dQ/T sea negativa y
mayor, en valor absoluto, que la entropia creada dS;; en tal caso sera dS < 0, mien-
tras que la entropia creada serd positiva. Asi que, aunque en un proceso esponta-
neoy, por tanto, irreversible, se produzca una disminucion de entropia, habra siem-
pre una creaciéon de entropia. No hay que confundir creacién de entropia con cre-
cimiento de entropia.

Desde un punto de vista molecular o "microscopico”, la entropia puede ser
considerada como una medida del desorden del sistema. Consideremos, por ejem-
plo, un gas contenido en un recipiente a presion constante. Si lo enfriamos, al
hacerle ceder calor ocasionaremos una disminucion de entropia. Al mismo tiempo
disminuye el volumen del sistema. Esto reduce el desorden del sistema, al quedar
las moléculas confinadas en un volumen menor. Si el gas llega a condensarse,

Proceso Espontaneo
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se produce un descenso marcado de entropia, que corresponde al desprendimien-
to del calor de condensacion. Esta disminucion de entropia concuerda con la
disminucién brusca del desorden, al pasar las moléculas a ocupar posiciones
bastante mas definidas que en el estado gaseoso. Si se sigue enfriando hasta la
solidificacion o cristalizacion, la entropia sufre un descenso todavia méas pronuncia-
do, que corresponde a la fuerte ordenacion impuesta por el estado cristalino.

De alguna forma, parece que la tendencia al desorden es el otro factor que
le falta a la entalpia para determinar si una reaccién tendra lugar. Asi pues, la
tendencia a la reaccién dependerd de dos factores: el cambio de entalpia y el
cambio en el grado de desorden y esto es precisamente lo que expresa la relacion
(2.5.7), que podemos escribir en forma incremental para un proceso isotermo

AG = AH - TAS (2.10.1)
El término AG representa, por tanto, la tendencia a reaccionar de un sistema.

Las funciones de estado Fy G son faciles de recordar, ya que se obtienen a par-
tir de Uy H, respectivamente, restandoles el producto TS. Todas ellas se miden en
julios.

Para las funciones de estado U, H, Fy G empleamos la notacién y nomenclatu-
ra mas comunes en Espafia, que son precisamente las establecidas por las uniones
internacionales de Fisica y Quimica.

En otros textos, sobre todo anglosajones, son frecuentes otros nombres y sim-
bolos, que pueden desconcertar al lector novel o incluso inducirle a error. Para evi-
tar esas dificultades, damos a continuacién un cuadro resumen con los simbolos y
nombres mas frecuentes.

En este cuadro vemos que el Unico peligro real de confusién se presenta con
la F, ya que el mismo simbolo y nombre pueden ser aplicados a dos funciones

distintas.
~ Normalizads  otes
Simbolo Nombre Simbolo Nombre
u Energia interna E Energia
H Entalpia l, ) Calor contenido, calor total
F Energia libre A Funcion de trabajo, funcién de Helmholtz
G Entalpfa libre F Energfa libre, funcién de Gibbs



2.11 Foérmulas de Thomson. Formulas de Maxwell

La relacion (2.5.2), que tan util nos ha sido para investigar el equilibrio, en su
forma general no sirve para deducir ecuaciones entre funciones de estado, ya que
se trata de una inecuacion. Hay que notar que dicha férmula es aplicable a un sis-
tema cerrado, que puede o no estar en equilibrio y sélo puede realizar trabajo de
expansion. Cuando el sistema se encuentra ademas en equilibrio interno y esta en
equilibrio mecanico y térmico con su ambiente, todos los procesos que experimen-
tard serdn reversibles y la formula (2.5.2) se verificara con el signo de igualdad. Hay
un caso simple en el que se dan estas circunstancias; es el de un sistema homogé-
neo y cerrado, quimicamente inerte, en equilibrio mecanico y térmico con su
ambiente, ya que todo sistema homogéneo y quimicamente inerte se encuentra
siempre en equilibrio termodinamico y sélo puede hacer trabajo de expansion. En
tal caso, (2.5.1) se convierte en

TdS = 8Qyey = dU + pdV 2.11.1)
o también, al despejar dU,
du =TdS - pdV (2.11.2)
que expresa dU en funcién de dSy dV.

El resultado (2.11.2) indica que la entropfa y el volumen son las dos variables
naturales para determinar la energia interna. Por otra parte, confirma termodina-
micamente que el estado de un sistema homogéneo y cerrado, que satisfaga las
condiciones anteriores, queda determinado por dos variables.

Si diferenciamos las ecuaciones de definicién de H, Fy Gy aplicamos (2.11.2),
obtendremos expresiones analogas para sus respectivas diferenciales:

dH = dU + pdV + Vdp = TdS + Vdp (2.11.3)
dF = dU - TdS - SdT = -SdT - pdV (2.11.4)
dG = dH - TdS - SdT = -SdT + Vdp . (2.11.5)

Las cuatro ecuaciones precedentes son fundamentales en Termodinamica y de
ellas vamos a deducir enseguida otras muy Utiles. Conviene observar que identifi-
can las dos variables naturales para determinar cada funcién termodinamica. Es fre-
cuente que se necesite tomar un par de variables distinto para expresar alguna de
estas funciones; en tal caso sélo se precisa realizar el cambio de variables adecua-
do, problema matemdtico que no presenta dificultad alguna.

Se obtiene una primera familia de relaciones al expresar que, como las cuatro
ecuaciones son diferenciales totales exactas, los coeficientes de las diferenciales de
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Formulas de Thomson

sus segundos miembros han de ser iguales a las derivadas parciales de las funcio-
nes cuya diferencial aparece en los primeros miembros:

<%)v =T (%)5 = -p 2.11.6)
<%)p =T (%)S =V 2.11.7)
(57, = -5 ()= > (2.11.8)
(g_G)p =S (%)T =V (2.11.9)

De todas éstas, las mas utilizadas suelen ser las (2.11.8) y (2.11.9), porque sir-
ven para calcular las variaciones de Fy G con Ty V o p. Con la segunda de las
(2.11.9), por ejemplo, se pueden determinar los cambios de G con la presién, a
temperatura constante:

P2

P
[4G]; =J2(%;)po = J Vdp (2.11.10)
P Py

integral que se puede calcular en cuanto se conozca la ecuacion de estado del
sistema homegéneo en estudio. En el caso de un gas ideal se tendria

P
[aG]; =J *RTdp = nRT InLz 2.11.11)
Py p p]

En las ecuaciones de definicion de Fy G (2.5.4) y (2.5.7) podemos sustituir S por
los valores que dan las primeras de las ecuaciones (2.11.8) y (2.11.9):

F

u-rs:un(g—ﬁv 2.11.12)

b 796
G H-TS—H+T(67_ )p (2.11.13)

Estas son las llamadas formulas de Thomson, que permiten determinar Fy G en
funciéon de U o H y de los coeficientes de temperatura de F o G.

Veamos ahora cémo se obtiene otra importante familia de ecuaciones.
Consideremos, por ejemplo, las ecuaciones (2.11.6). Si derivamos parcialmente la
primera respecto de V y la segunda respecto de S, en ambos casos obtenemos
(32U / (3Sa V), ya que la derivacién goza de la propiedad conmutativa, y los dos
resultados han de ser iguales:



Vv aS

(B_T)S - -(3_P>V - (2.11.14)

A este resultado habrfamos llegado directamente por aplicacién de la condicion
de Schwartz, de igualdad de las derivadas parciales cruzadas de los coeficientes de
una diferencial total exacta. Andlogamente, de las férmulas (2.11.7), (2.11.8) y
(2.11.9) se deduce:

o - )
=) - )
(%)T - (%)p (2.11.17)

Las cuatro ecuaciones (2.11.14) a (2.11.17) que acabamos de obtener se llaman
formulas de Maxwell. Las mas utilizadas suelen ser las dos Ultimas, que permiten
sustituir derivadas parciales de la entropia por derivadas calculables con la ecuacién
de estado del sistema.

Férmulas de Maxwell
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3 CALCULOS TERMOQUIMICOS

3.1 Avance de reaccion
La representacion usual de una reaccion tiene la forma siguiente:

Zogh = ZpP (3.1.1)
J

en donde R;y P, simbolizan reactivos y productos respectivamente, y o;y f3; los
coeficientes estequiométricos necesarios para equilibrar la reaccion. Podemos dar
una forma mas compacta y manejable a esta expresion si introducimos unos coefi-
cientes v tales que

Vi=-q v } (3.1.2)
Vi = - B v

y representamos reactivos y productos con un simbolo comun B; Entonces
(3.1.1) se convierte en

ZV,'B,' =0 (313)
i

En esta expresion los reactivos se caracterizan por tener coeficientes v; negati-
vos y los productos por tenerlos positivos. Esto corresponde al hecho de que, cuan-
do la reaccion (3.1.1) avanza de izquierda a derecha, se consumen reactivos y se
forman productos en proporcion a sus respectivos coeficientes estequiométricos. El
paso de (3.1.1) a (3.1.3) es muy simple, ya que se limita a cambiar de signo los coe-
ficientes estequiométricos de los reactivos. Hay que observar que los coeficientes
a, B,y v son puros numeros, sin dimensiones.

Consideremos ahora una reaccién genérica, representada en la forma (3.1.3). Si
la reaccion experimenta un progreso infinitamente pequefo, habréa proporcionali-
dad entre las variaciones dn; de las cantidades de materia de las especies B; y sus
coeficientes v;

dn; _dny_ =ﬂ=,,,=d§ (3.1.4)
7] V> Vi

Coeficientes
Estequiométricos
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Avance de
Reacciéon

Reactivo
Limitador

Grado de Reaccion

en donde hemos representado el coeficiente de proporcionalidad por d&, que
denominaremos avance elemental de la reaccion. Como las dn; se miden en moles
y los coeficientes v; son puros numeros, d& tendra las dimensiones del mol. De
(3.1.4) se desprende que

dn;=vi+dE v (3.1.5)
y también, al integrar,

g
n; =n, +j vidE = no+v & (3.1.6)
0

en donde n;, es la cantidad inicial de la especie genérica B;, cuando & = 0. De
aqui se deduce que

g= Ni-dno (3.1.7)
Vi

Inicialmente, el avance de reaccion € es nulo y va aumentando progresivamen-
te conforme avanza la reaccion. Conocidas las n;, iniciales del sistema, basta con
la tnica variable & para determinar todas las n; mediante (3.1.6).

Supuesto que haya cantidades suficientes de los demas reactivos, el reactivo
genérico B; se agotara cuando se haga n; = 0 y de (3.1.7) deducimos que tal cosa
ocurrird cuando

Nio
E=-— = & (3.1.8)

Vi

Eim,i €S siempre positivo, ya que la v; de todo reactivo es negativa. Aquel reac-
tivo al que corresponda una &, ; menor serd el que se agote primero y hara mate-
rialmente imposible todo progreso ulterior de la reaccion. Ese reactivo recibe el
nombre de reactivo limitador o limitante / y determina el valor méximo posible de
g, que sera

n,,
Erax = -5 (3.1.9)
El grado de reaccion se define como
e o S (3.1.10)
Emax

A consecuencia de esta definicion, € es un numero (adimensional) comprendi-
do entre 0 (en el estado inicial) y 7 (al agotarse el reactivo limitador). Si sustituimos



& por su valor expresado por (3.1.7) (referida al reactivo limitador) y &, por el que
da (3.1.9), obtenemos
Nio= Ny

€ = n—l,o (3.1.11)

resultado que indica que e/ grado de reaccién es la cantidad relativa de reacti-
vo limitador consumida, referida a su cantidad inicial. Segun que se trate de una
reaccion de disociacion, de formacion, de ionizacion, etc..., se da a & el nombre de
grado de disociacién, de formacién, de ionizacion, etc...

3.2 Calor de reaccion. Ley de Hess

El calor intercambiado en una reaccién quimica, o calor de reaccién, viene
expresado como el incremento de una funcién de estado. Segun las condiciones
bajo las que se desarrolla una reaccion, cabe definir:

- Calor cedido a volumen constante: es igual a la disminucion de la
energia interna del sistema debida a la reaccion (denominada energia interna
de reaccion):

q, = -AU, (V=cte) (3.2.1)

- Calor cedido a presion constante: es igual a la disminucién de la entalpia del
sistema debida a la reaccién (denominada entalpfa de reaccién):

Qp = -AH, (p=cte) (3.2.2)

Como frecuentemente se estudian procesos a presion constante, la expresion
mas utilizada es la (3.2.2). Es facil pasar de una a otra mediante la ecuacion

AH, = - AU, + RT Avg, (3.2.3)

en donde Avg,, se refiere s6lo a las sustancias que intervengan en estado gase-
050, pues son las Unicas que contribuyen significativamente al término pAV que
diferencia los cambios de entalpia y energia interna.

En los calculos termoquimicos, para evitar cualquier confusién de signos, es
muy aconsejable limitarse a manejar AH'y AU que proporcionan una lectura direc-
ta del balance de energia en la transformacién, ya que no son mas que la diferen-
cia entre los valores de cada funcion antes y después de producirse la reaccion. En
particular, cuando reactivos y productos se encuentran en proporciones estequio-
métricas (los reactivos, estado inicial, se transforman totalmente en productos,
estado final) sera

AH = Hp - Hg (3.2.4)

Avance de
Reaccion

Energfa interna
de Reaccion (Vr)

Entalpia
de Reaccion (Hr)
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Se denominan endotérmicas las reacciones en las que se verifica AH > 0, mien-
tras que son exotérmicas aquéllas para las que AH < 0. Si se mantiene el sistema
en contacto calorifico con el ambiente, que lo mantiene a temperatura constante,
una reaccion endotérmica producirad un flujo de calor hacia el sistema, mientras que
una reacciéon exotérmica provocara una cesion de calor a su entorno.

Al estar determinados los calores de reaccion por incrementos de funciones de
estado, resulta que el calor que se transfiere en el cambio quimico es independien-
te del camino seguido, y depende sélo de los estados inicial y final. Asi, siempre
gue los reactivos iniciales estén en las mismas condiciones fisicas y quimicas y se lle-
gue a los mismos productos finales, el AH serd el mismo tanto si se trata de una
transformacion directa como si se llega a los productos a través de una serie de
reacciones. Esta consecuencia evidente del Primer Principio es la Ley de Hess,
a veces denominada “ley de los estados inicial y final”. Veamos su expresion
analitica:

Supongamos que una cierta reaccion es la resultante de una serie de reacciones
de la forma (3.1.3), cuyas respectivas entalpfas de reaccion AH,; (=12, ...) se
conocen. Si la ecuacion de la reaccidn resultante es una combinacion lineal de la
forma

Zj_‘/\/ (Z;‘V[B,‘) = jZ%/\jv,»B,» = 0 (325)
en donde A es el coeficiente que multiplica la reaccion genérica j, el AH, de la
reaccion resultante quedara determinado por la siguiente expresion:

AH, = I\ AH, (3.2.6)
J

esto es una combinacién lineal de la misma forma que condujo a la reaccion
resultante.

Ejemplo. En una experiencia a 25 °C y 1 atm se observa que la boehmita (Al,O3
¢ H,0) en presencia de agua pura reacciona espontaneamente para formar gibbsi-
ta (Al,O3 @ 3 H,0). El calor desprendido en la reaccién de 1,2 g de boehmita es de
217,4 ). Se desea calcular la entalpia de reaccién molar.

La reaccion que tiene lugar es:
A|203 L4 Hzo +2 Hzo < A|203 L4 3H20 +Q (327)
siendo Q el calor desprendido, que segun los datos es: 217,4 cal/(1,2 g)=181,2

J/g. Para poder pasar a J/mol necesitamos considerar el peso molecular de la
boehmita que por su composicion es:



ALOs;e H,0=27-2+16-3+(1-2+16) = 120g/mol,  (3.2.7)

luego el calor de reaccién molar es:
Q=181,2J/g - 120 g/mol = 21 744 J/mol, (3.2.8)
y por tanto la entalpia de reaccion es:

AH, = - 21744 Jmol, (3.2.9)

3.3 Calculos termoquimicos

Estado normal, estado de referencia o estado estdndar de una sustancia a la
temperatura T del sistema es el de su forma pura mas estable a dicha temperatura
y a una presion prefijada (la presion normal es 1 bar). Los datos de las diversas
sustancias se encuentran tabulados a la temperatura convencional de 298,15 K
(25 °C). El estado normal de un elemento quimico a 25 °C es aquél en que es esta-
ble a la temperatura convencional de 25 °C y la presién normal de 1 bar. A este
estado se le asigna, por convenio, entalpia nula.

Cuando los compuestos que intervienen en una reaccion quimica estan en esta-
do normal, la entalpia de reaccién se representa mediante AH®,298, que es el
incremento de entalpfa normal o la entalpfa normal de reaccién a 25 °C.

Existen tablas termodindmicas muy completas que ofrecen datos de calores de
reaccion correspondientes a distintos tipos de reacciones, como las de formacién o
combustién. Aplicando la Ley de Hess se comprueba que puede obtenerse el AH,
de cualquier reaccién quimica restando las entalpfas de formacién normales de los
reactivos de las entalpias de formacion normales de los productos:

AHO = v AHY, (3.3.1)
, ,

en donde AH®; representa la entalpia de formacién normal de la especie
quimica genérica i (reactivo o producto).

Puesto que los coeficientes estequiométricos v; son puros nimeros, las dimen-
siones de AH son las mismas que las de AH%,; es decir, energia/mol. Los
coeficientes v; nos proporcionan los numeros de moles de reactivos y productos de
una reaccién. Es evidente que AH° depende de como se escriba la reaccién, ya
gue si todos los v; se multiplican por un mismo factor A, el AH®, de la reaccion
resultante serd A veces el de la reaccion original. El factor mof’ en AH®, indica que
la variacion de entalpia se refiere a un avance &= 1 mol.

Estado
Normal

Entalpias de
Formacion
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Calor de
Transformacion

Es facil determinar el valor de la entalpia molar normal de una sustancia a una
temperatura cualquiera T. Basta integrar la expresion de la capacidad calorifica a
presion constante, referida a un mol, entre la temperatura convencional de 298, 75
Ky T, sumandole la entalpia de formaciéon normal a 298,75 K:

.
HS, = AH%0 +J C, dr (33.2)
298,15 K

Se dispone asi de una expresion para la entalpia molar normal, basada en el
mismo criterio que las de formacioén, esto es asignando entalpia nula a los elemen-
tos a la temperatura convencional de 298,75 K. Conviene observar que el primer
término del segundo miembro representa la parte quimica de la entalpia, mientras
que el segundo refleja la parte puramente fisica, debida a la diferencia entre la tem-
peratura Ty la convencional.

Aplicando (3.3.2) a dos temperaturas T; y T, se puede obtener el cambio de
entalpia (puramente fisico) de una sustancia debido al paso desde T; a T:

T

AHO, = J C, dr (3.3.3)
TI

Ademas de los calores o entalpias de formacion, se dispone también de abun-
dantes datos de calores de combustién. Dado que los productos de combustion
son los mismos tanto para reactivos como productos, también puede obtenerse el
AH®, de cualquier reaccion quimica restando la entalpia de combustion de los pro-
ductos de la entalpfa de combustién de los reactivos. Andlogamente a (3.3.1), se
puede escribir

AHY = - v AHY (3.3.4)

en donde AH°c; representa la entalpia de combustién normal de la especie
genérica i. No hay que olvidar en los célculos la diferencia de signo existente entre
(3.3.1)y(3.3.4).

Los cambios de estado de agregacion y las transiciones de forma cristalina oca-
sionan también intercambios energéticos en forma de calor. Se denomina calor de
transformacion al calor absorbido o cedido por una sustancia pura en el transcur-
so de un proceso de esa clase. Los calores de transformacion son de naturaleza
fisica, ya que durante tales procesos no se forman nuevas especies quimicas. Si se
mantiene constante la presion del sistema, la temperatura de éste también
permanecera constante durante la transformacion.



Son calores de transformacién, por ejemplo, los calores de vaporizacion, fusion
y sublimacién. Cuando se suministra calor a un sélido se llega a alcanzar su tem-
peratura de fusion y si se le sigue aportando calor, el sélido funde. El calor suminis-
trado durante el proceso de fusion es un calor de transformacién (calor de fusion).
Igualmente, al suministrar calor a un liquido, el calor aportado para conseguir la
vaporizacién del liquido es el calor de vaporizacion.

Los calores de transformacion pueden referirse a la unidad de cantidad de sus-
tancia. En tal caso, las unidades usuales son J mol' o kJ mol'. Habida cuenta de
la naturaleza fisica de las transformaciones, en muchos casos es preferible referir-
los a la unidad de masa, expresandolos en tal caso en J kg o kJ kg'. Como los
procesos de fusion, vaporizacion y sublimacién son endotérmicos, los AH corres-
pondientes son positivos. Por este motivo, y para manejar cantidades positivas, se
asigna a los calores de transformacion e/ mismo signo que los AH.

3.4 Efecto de la temperatura. Ecuaciones de Kirchhoff

Cuando las reacciones tienen lugar a la temperatura convencional de 25°C,
podemos calcular las entalpias de reaccién empleando datos tabulados y siguiendo
alguno de los procedimientos precedentes. Sin embargo, muchas reacciones no
tienen lugar a esa temperatura y es necesario conocer la entalpfa de reaccién a otra
u otras temperaturas diferentes.

Si se dispone de datos (entalpfas de formacion, combustion) para las tempera-
turas deseadas, se aplican los mismos algoritmos, ya que son aplicables para
estados normales a cualquier temperatura. Sin embargo no es frecuente disponer
de todos esos datos a distintas temperaturas y hay que resolver el problema del
calculo de la entalpia de reacciéon a una cierta temperatura, conocido su valor para
otra temperatura, que suele ser 25°C.

El procedimiento basico es muy simple. Se empieza por expresar el ¢Hor de una
reaccion formulada como (3.1.3):

AH = -Sv Ho, (3.4.1)
, ,

en donde H¢,; es la entalpfa molar normal de la sustancia genérica i/ a la
temperatura T, determinada por (3.3.2). Al derivar esta expresion respecto de T a
p constante obtenemos

("AH?) = zw(%) (3.4.2)
aT /p i aT Jp
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Si recordamos la definicion de la capacidad calorifica a presién constante, al
estar referidas las entalpias H%,; a un mol, podemos sustituir las derivadas del
segundo miembro por los calores molares a presion constante C, .

() 5y
p

92 3.4.3
aT i ( )

p.i

y llamando AC, al sequndo miembro, por aplicacién del formalismo (3.1.3),

AC, = -? vi Cpi (3.4.4)
llegamos a
"AH?) = AC 345

Analogamente, si la reaccién tuviera lugar a volumen constante, (3.4.5) queda-
rfa sustituida por

aAH?) = AC 3456
( aT v v (3.4.6)

Ecuaciones de Las expresiones (3.4.5) y (3.4.6) se denominan ecuaciones de Kirchhoff y esta-
Kirchhoff blecen la variacién de los calores de reacciéon a presion constante o a volumen cons-
tante con la temperatura.

En la practica interesa integrar estas ecuaciones para su aplicacion. Al integrar
(3.4.5) a presion constante, entre las temperaturas T; y T, obtenemos

T

AHS, = AHY, =J AC, dT (3.4.7)
T1

importante ecuacién que da la respuesta al problema planteado.

Para la aplicacion practica de esta expresion es necesario conocer AC,, en fun-
cion de T. Existen tablas que proporcionan los calores molares de las sustancias en
forma de series potenciales:

Co=-a+bT+cT?+ .. (3.4.8)

en las que los coeficientes a, b, ¢, ... toman valores progresivamente menores,
por lo que suele obtenerse suficiente aproximacién tomando los dos o tres prime-
ros términos. Al sustituir en (3.4.7) las expresiones del tipo (3.4.8) para cada
sustancia y agrupar segun potencias de T, se obtiene



T. T.
AHS, - AHC, =J2(A+BT+ CT2+..)dT = [AT+lBT2+1_c73+...] ‘
T, 2 3 T,
(3.4.9)
es decir,
AHS, - AHC, =A(T2-T,)+(—;)B(TZZ-T,Z)+(—;)C(T23-T,3)+...

(3.4.10)

que resuelve totalmente el problema.

4
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4 LEY DE ACCION DE MASAS

4.1 Introduccion

Comencemos con unas cuestiones de gran interés: ;Se puede saber si dos
sustancias reaccionardn entre si al mezclarse bajo unas condiciones de presiéon y
temperatura conocidas? Y si reaccionan, ;es posible predecir qué concentraciones
finales se obtendran?

La ley de accién de masas estudia estos procesos y sirve para contestar las pre-
guntas planteadas.

Se ha verificado experimentalmente que toda reacciéon reversible, para unas
condiciones de presién y temperatura dadas, tenderd a establecer una relaciéon
constante entre las concentraciones de productos y reactivos. En dicho instante se
dice que el sistema ha alcanzado el equilibrio. Se siguen produciendo reacciones
constantemente, pero en igual magnitud hacia uno y otro lado de la reaccion.

En el estudio del equilibrio, si nos referimos a un sistema cerrado a temperatu-
ra y presion constantes en el que la Unica transformacion posible sea una cierta
reaccion quimica, hay que investigar los minimos de su entalpia libre G en dichas
circunstancias. Por este motivo, antes de iniciar el analisis, tendremos que estable-
cer un formalismo para expresar los cambios de la entalpia libre y, en general, de
las propiedades extensivas del sistema, en funcion del avance & de la reaccion.

Se trata de formular los cambios de una funcién extensiva Y cualquiera del
sistema cuando se produce en él una cierta reaccién, definida por (4.1.3.), a
temperatura y presion constantes.

Se puede escribir para toda transformacion elemental a temperatura y presion
constantes:

dv=3 (g_r’;) T, A (4.1.1)

Pero las dn; vienen determinadas por (4.1.5)

dn, = vid & (4.1.2)
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y la derivada parcial, segun la definicion (4.8.3) es la funcién molar parcial Y;,
luego la expresién anterior se convierte en

dY =% Y vdg (4.1.4)

y, si definimos el incremento de Y segun la reaccion, o "Y de reaccion",
mediante

AY,— =2ivi Yi, (415)

(4.1.4) toma la forma mas compacta siguiente:

dY =AY, d & (4.1.6)
o también,
dy
e AY, . 4.1.7)

Este resultado expresa la "variacion instantanea” de Y por unidad de avance de
reaccion. También puede decirse que representa el cambio de Y por incremento
unidad de &, esto es cuando los cambios experimentados por las n; son numérica-
mente iguales a sus respectivos coeficientes v, si el sistema es tan grande como
para que ese avance produzca una alteracion despreciable en su composicion.

4.2 Condicion de equilibrio para una reaccién quimica
Continuamos con el estudio de un sistema cerrado a temperatura y presion
constantes en el que se produce un avance elemental d€ de una reaccion (4.1.3).

Como soélo son posibles aquellas reacciones que disminuyan la entalpfa libre
([dGly, = 0), al aplicar (4.1.1) a la entalpia libre, teniendo en cuenta (4.9.2) y (4.1.5)

dG = PXRTH dni = 2V Wi d% = AG,— d% =0 (4.2.2)
y aplicando (4.1.5)
dG = AG,dg=0 (4.2.3)

Ya que [dGly, = 0, el equilibrio se produce cuando dG = 0y, como d§ es
arbitraria, la ecuacién (4.2.3) obliga a que:



AGr = ini wi = 0 (424)

que es la condicién de equilibrio para una reacciéon quimica genérica, de la
forma (4.1.3).

Cuando AG,; ... 0, no existira equilibrio y, segun (4.2.3), tendra que ser dG < 0.
Si AG, < 0, dicha formula obliga a que sea d& > 0, luego la reaccién progresara. Si
AG, < 0, tendra que ser d& > 0y la reaccion retrocedera.

Cuando se aplique la condicion de equilibrio (4.2.4) a un sistema heterogéneo,
no es preciso emplear una notacion de dobles indices (para identificar componen-
tes y fases). Si el sistema se encuentra en equilibrio, el potencial quimico de todo
componente / tendra un mismo valor u; en cualquiera de las fases y quedara iden-
tificado, pues, por sélo el subindice.

Conviene advertir aqui que el teorema de Gibbs (u;! = p2 =..= u® =..= u
(...1)) puede ser considerado como un caso particular de (4.2.4), aplicado a reaccio-
nes que consistan en el paso de componente genérico / de una fase a otra.

Si son posibles simultaneamente varias reacciones en el sistema, para cada
reaccién genérica j se verificara (4.1.5) y, en consecuencia, la dn; de cada compo-
nente verificara

dn, = 3, dg, (4.2.5)
y (4.2.4) se convertird en
dGi = ZJ Zivij i dEJ = ZJ AGr,j dEJ = O . (426)

Como las & son arbitrarias, esta expresion se ha de anular idénticamente y se
satisfara, por tanto, (4.2.4) para cada una de las reacciones.

4.3 Afinidad de una reaccion

Acabamos de comprobar que, siempre que el AG, de una reaccién es negativo,
la reaccion tiende a progresar. Este hecho nos sugiere expresar mediante - AG, la
tendencia de una cierta reaccion a producirse espontaneamente, o afinidad de la
reaccion.

La afinidad es la fuerza motriz de una reaccion. Esto no significa que, necesa-
riamente, una mayor afinidad signifique mayor velocidad de reaccién. La velocidad
de una reaccion depende de su afinidad y de la resistencia o las barreras que se
opongan a su avance.

Condicion de
Equilibrio

Afinidad



Es interesante establecer una relacion termodindmica entre la afinidad y el calor
de reaccién. Para ello vamos a intentar expresar AG, en funcion de AH,.

Como
Gj = H;- TS (4.3.1)
y
(.Gi/..T)p=-5 (4.3.2)
se deduce que
W= Hi + T(%)p, (4.3.3)

formalmente anéloga a la fédrmula de Thomson (1.11.13).

Si- expresamos AG, mediante la definicién (4.1.5) y aplicamos (4.3.3), se
obtiene

32’/#‘4
i

gue equivale, por aplicacion de (4.1.5) y (1.9.1) a

AG, = AH, + T( aAGf) . (4.3.5)
aT Jp

Esta es la llamada ecuacion de Gibbs-Helmholtz, de aplicacion muy frecuente
en Termodindmica Quimica.

Puede darse a (4.3.5) una forma que suele facilitar su aplicacion. Si derivamos
el cociente AG,/T, resulta

a“?Gf T "?_ff - AG, (4.3.6)
o7 12
y si lo aplicamos a (4.3.5),
ag » (4.3.7)
_ Ly A
( aT o = T2



Todavia podemos hallar otra forma, que es muy Util en las representaciones

graficas. Como se verifica

AG AG
a— T 9 T’ . (4.3.8)
F = ai (}3),

7

al sustituir en (4.3.7) resulta

o AG, (4.3.9)

_ AH,.

_r, o
oL
T

Esta ecuacién indica que, si se representa graficamente AG,/T, en funcion de 1/7,

la pendiente de la tangente a la curva obtenida es precisamente AH,. Como es fre-

cuente que el calor de reaccién varie relativamente poco con la temperatura, la
curva suele aproximarse a una recta en intervalos moderados de dicha variable.

A partir de (4.3.1), se deduce también facilmente que
AG, = AH, - TAS,, (4.3.10)

gue tiene la misma forma que la definicién de G, (1.5.7), y es equivalente a la
ecuacion de Gibbs-Helmholtz (4.3.5). Su empleo es inmediato cuando se conoce el
AS, de la reaccion.

4.4 Fugacidad y actividad de un componente

La condicién de equilibrio para una reaccién quimica viene expresada mediante
(4.2.4) como una ecuacion lineal muy simple en los potenciales quimicos de las
sustancias que intervienen en la reaccién. Para facilitar la aplicacion practica de
dicha condicion, es necesario formular los potenciales quimicos en funcién de
propiedades cuyo conocimiento o determinacién sean mas faciles o inmediatos.
Eso es muy simple en el caso de un gas ideal puro. Por aplicacion de la ecuacion
termodinamica

dG = dH - TdS - SdT = - SdT + Vdp 4.4.1)

y de la ecuacion de estado del gas ideal, podemos escribir, a temperatura cons-
tante,

du= dG,, =V ,dp =%—dp = RTdInp, (4.4.2)
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gue determina la variacion elemental de u a temperatura constante, en funcion
de p.

Cuando el gas forma parte de una mezcla gaseosa ideal, el resultado es formal-
mente el mismo. En efecto, supongamos que la mezcla gaseosa se encuentra en
equilibrio con el gas genérico i puro, contenido en un deposito separado de la mez-
cla por una membrana semipermeable, que solo deja pasar el gas i (figura 4.4.1).
Evidentemente, habra equilibrio cuando la presién parcial p; del gas en la mezcla
sea igual a la existente del lado del gas puro. Pero también habra de cumplirse el
teorema de Gibbs

pl= == w = m o () (4.43)

para dicho gas, su potencial quimico en la mezcla sera igual al del gas puro y
seqguird, por tanto, (4.4.2):

dpi = RTdinp; (T =Cte). (4.4.4)

Si integramos esta expresién entre los estados (T, p,°) y (T, py), obtenemos

pi= ul (T pd)+ RT'”S—Z' (4.4.5)
i
(Tp) (T.p1)
Gas |
Mezcla puro
Figura 4.4.1

en donde p; es una presién normal, de referencia, o "standard", generalmen-
teigual a 7 bar (6 1 atm), y u’ el potencial quimico normal del gas i a la presion
normal p{ y la temperatura T del sistema. Obsérvese que el estado normal se toma
siempre a la temperatura T del sistema y a una presion p;° arbitraria, que se podré
elegir seguin convenga.



Como gracias a (4.4.5) se simplifica notablemente la formulacién de los equili-
brios en sistemas gaseosos ideales, interesaria conservar su forma para cualquier
componente de cualquier fase. Para ello se define una nueva propiedad intensiva,
denominada fugacidad f; de un componente i de una fase cualquiera mediante una
relacién de la misma forma que (4.4.4):

dP«i = RTdInf, (T = Cte) . (446)

Si, anadlogamente al caso del gas ideal, integramos (4.4.6) entre los estados
(T £°)y (T f), obtenemos una férmula analoga a (4.4.5):

f.
wi= i+ RTlnf;o ) (4.4.7)

!

Esta expresion determina w; como funcion mondétona creciente de f;. La funcién
inversa f; (u), en consecuencia, también serd mondtona creciente. Todo compo-
nente tiende a escapar de las fases en que es mayor su potencial quimico; por
tanto, w;, o cualquier funcién monoétona creciente de w;, tal como f;, sirve para
medir la tendencia al escape del componente i.

Se define la actividad a; del componente i como el cociente entre su fugacidad
f;y la normal 7 :

a; = fi/fio . (4.4.8)
Al introducir esta definicién en (4.4.7), resulta
Wi = ].Lio + RTlnai (T = Cte) . (449)

Al potencial quimico normal .’ le corresponderd, evidentemente, una actividad
unidad.

La expresion (4.4.9) se toma como definicion de la actividad a; de cualquier
componente de cualquier fase, sea 0 no gaseosa. Mediante ella se puede sustituir
el potencial quimico u; por la actividad a;, lo cual conduce, como veremos, a una
notable simplificacion formal de los célculos de equilibrio.

Dada la analogia existente entre (4.4.4) y (4.4.6), se asigna a la fugacidad las
dimensiones de una presion, ya que, en cierto modo, representa una "presion
generalizada". La actividad, por el contrario, es un puro numero adimensional.

Fungacidad

Actividad
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Si para los componentes de una mezcla gaseosa ideal tomamos como presion
normal la p de la mezcla, como p,/p = x;, (4.4.5) se convertird en

pi= pu’ +(Tp)+RTIn x.. (4.4.10)

Esto significa que, si se toma el estado normal (7,p), la actividad de todo com-
ponente de una mezcla gaseosa ideal es igual a su fracciéon molar.

En el caso de las disoluciones condensadas (liquidas o solidas), afirmaremos que
un componente tiene comportamiento ideal, si verifica la misma relacion (4.4.10)
que los gases ideales, esto es si su actividad es iqual a su fraccion molar.

Dada la poca compresibilidad de estas disoluciones, importa poco que el esta-
do normal se tome a la presién p del sistema o a otra prefijada p° que no sea muy
diferente.

Mas adelante veremos que, en ciertas circunstancias, el comportamiento de
muchos componentes se aproxima bastante al ideal descrito por (4.4.10), expresion
gue determinara entonces aproximadamente los potenciales quimicos respectivos.
Cuando todos los componentes de una fase siguen (4.4.10), se dice que la fase es
ideal. Es facil establecer una conexion entre (4.4.9) y (4.4.10); basta para ello intro-
ducir un factor de correccion adecuado en el argumento del logaritmo. Entonces,
todo componente verificara

wi = p’ + RTIn(yx) , (4.4.11)

Coeficiente
de Actividad

en donde el coeficiente de actividad v, se define mediante
a =X - (4.4.12)

El coeficiente de actividad mide cuanto se desvia un componente del compor-
tamiento ideal. Su valor serd la unidad cuando el comportamiento sea efectivamen-
te ideal.

4.5 Estados normales

En principio, la eleccién del estado normal es arbitraria, ya que afecta sélo al
valor numérico de la actividad y al término constante u° del sequndo miembro de
(4.4.9), pero no a sus relaciones con otras propiedades. Se comprende que es fun-
damental una eleccién adecuada del estado normal de cada componente para faci-
litar los calculos en que intervenga su potencial quimico. Por este motivo vamos a
examinar ahora esta cuestion.



Se suelen preferir aquellos estados que proporcionen valores numéricos conve-
nientes a las actividades. Segun la aplicaciéon de que se trate, se pueden utilizar
diversos estados normales para una misma sustancia; es importante, sin embargo,
mantener un mismo estado normal a lo largo de una misma serie de célculos. En
todos los casos, tiene que estar claramente determinado el estado normal, porque
los valores numéricos de la actividad carecen de significado si no se conoce a qué
estado normal estan referidos.

Evidentemente, el estado normal de un componente se puede definir de entra-
da, estipulando sus propiedades termodindmicas segin convenga, pero siempre a
la temperatura T del sistema. Este es el método directo, que podria pensarse que
es el Unico a primera vista. Existe, no obstante, un método indirecto, que consiste
en lo siguiente: A un cierto estado, de potencial quimico w;", se le asigna una acti-
vidad de un valor arbitrario a;", que se juzgue conveniente por la razén que sea.
Entonces, segun (4.4.9), se habra de verificar

w = wl+ RTIna . (4.5.1)

De aqui podemos despejar lio para el estado normal a que conduce la fijacién

del par (a;’, u")
pl = w - RTlna’ (4.5.2)

y la expresion de u; sera
wi = (i - RTIna’) +RT Ina; . (4.5.3)

Enseguida veremos algunos ejemplos de aplicacién de este método, al conside-
rar los principales casos posibles de fijacion de estados normales.

a) Gases ideales.- En ellos coincide la fugacidad con la presion parcial. Como ya
se ha indicado, usualmente se toma como estado normal el del gas puro a la
temperatura T del sistema y la presion p° = 1 bar (6 1 atm). De acuerdo con
(4.4.8), la actividad sera igual al nimero que mide la presion parcial del gas
cuando se toma como unidad de presion el bar (o la atmostera).

A veces se prefiere como estado normal el del gas puro a la temperatura y
presion del sistema. En tal caso, la actividad p,/p resultara igual a la fraccion molar
x; y se verificard (4.4.10). Hay que notar que, con esta eleccion, el estado
normal cambiard con la presion del sistema, mientras que con el primer criterio
permanece inalterado.
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b) Gases reales.- Ahora ya no coincide la fugacidad con la presién. Se plantea,
pues, el problema de determinar la fugacidad del gas en funcion de su
presion.

Sabemos que todo gas tiende a comportarse idealmente cuando su presion
tiende a cero. Esto nos invita a utilizar el método indirecto con un paso al limite:

.f
limy, ~o—L=1 . (4.5.4)
p

i

De acuerdo con (4.5.2) se verificara

*

wd = limy, o (u; - RT In %) =... (4.5.5)

1

= limy o (s - RT In %) . (4.5.6)

!

Esta expresion determina el estado normal, al que se le asigna una fugacidad
de 7 bar (6 T atm); se le puede denominar estado normal referido a gas ideal.

¢) Cuerpos puros_condensados (sélidos o liquidos).- Por tratarse de cuerpos
puros, el potencial quimico coincide con la entalpia libre molar media. Como
los volimenes molares de los cuerpos condensados son relativamente peque-
fos, AG,, es practicamente despreciable para cambios de presion moderados.
En consecuencia se verifica, con gran aproximacion,

pi = = Gp (4.5.7)

y la actividad sera siempre igual a la unidad. Este hecho simplifica notablemen-
te los calculos de los equilibrios quimicos en que participen sustancias de tal
naturaleza.

De acuerdo con la practica usual, el estado normal se toma habitualmente a la
presion de 7 bar (6 1 atm). A veces se toma la presion p del sistema. Si el cuerpo
es muy volatil (presiéon de vapor mayor que la atmosférica), se fija el estado
normal a la presion de vapor correspondiente a la temperatura del sistema.



d) Disoluciones (liquidas o sélidas).- En muchas disoluciones es posible distinguir

entre disolvente y soluto. Se suele denominar disolvente al componente en
exceso respecto de todos los demaés. El disolvente puro, a la misma tempera-
tura que la disolucion, tiene el mismo estado de agregacion (liquido o solido)
que la disolucién. Esto no tiene por qué ocurrir con los solutos, los cuales
puros pueden o no encontrarse en el mismo estado de agregacién que la
disolucion (por ejemplo, sustancias sélidas o gaseosas que se disuelven en un
liquido).

Disolvente
Soluto

Para el disolvente, se toma como estado normal él mismo puro, a la tempera-
tura del sistema y la misma presién que éste, o a la presion fija de 7 bar (6 1 atm).
Para los solutos, en cambio, se suele seguir el método indirecto, basandose en el
hecho de que, cuando la disolucién estd muy diluida, su comportamiento se apro-
xima al ideal determinado por (4.4.10). Entonces, cuando la concentracion de un
soluto tiende a cero, podemos asignarle una actividad igual a la fraccién molar:

lim, o= . (4.5.7)

*
i

Al aplicar la ecuacion (4.5.2), resulta
p’ =lim, o (u -RTIna;) =... (4.5.8)
L=limy o (u - RTInx,),
que determina el llamado estado normal referido a dilucién infinita.
4.6 Ley de accion de masas
Una vez introducida la nocion de actividad, podemos volver sobre la condicion
de equilibrio quimico (4.2.4) y transformarla con la ayuda de (4.4.9):
AG, =3 (v +vRTna) = ...
=2l + RTZulna) = ...
.= AGP° +RTZna = ...

..=AGPC +RTInlla”" =0 , 4.6.1)
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Coeficiente
de Reaccion

en donde hemos introducido el incremento de entalpia libre normal de la
reaccion:

AG,—O = Eivip,io : (462)
Podemos transformar (4.6.1) de la siguiente forma:

o
In= H(X,'vi= - AGr

(4.6.3)
j RT

donde el simbolo IT significa productorio (es decir producto de los coeficientes
con subindice i). Al tomar exponenciales en (4.6.3),

AG]
In=la"=e%"r, (4.6.4)
i

que es la expresion de la ley de accion de masas, o L.A.M y que sélo es aplica-
ble en el equilibrio. Para facilitar su comprensién y manejo, daremos el nombre de
cociente de reaccion A, al productorio del primer miembro:

Az =[la" (4.6.5)

y constante de equilibrio K, al segundo miembro:

L@O
K,=e-fT (4.6.6)

El cociente de reaccion depende basicamente del estado inicial del sistema y del
avance de reaccion €. La constante de equilibrio, en cambio, depende de la
temperatura del sistema y de los estados normales elegidos. Si, como es frecuente,
se toman los estados normales a 7 bar u otra presion fija, distinta de la del siste-
ma, la constante de equilibrio dependera sélo de la temperatura. En cualquier caso,
nada tiene que ver la constante de equilibrio con el avance de reaccién.

Al hacer uso de las definiciones (4.6.5) y (4.6.6), la expresién (4.6.4) de la L.A.M.
se transforma en

A=K, . (4.6.7)

En general, serd A, = K, salvo si el sistema se encuentra en equilibrio quimico,
en cuyo caso sera A, = K,, y se verificara la L.A.M. Esta ley impone, por tanto, una



condicion que ha de satisfacer el cociente de reaccién cuando se alcance el
equilibrio.

La aplicacion de la L.A.M. al estudio de los equilibrios quimicos en disoluciones
ideales es inmediata. Como entonces las actividades son iguales a las fracciones
molares, basta sustituir las a; por x; en la expresion (4.6.4) de la L.A.M. para obte-
ner una condicion que afecta directamente a la composicion del sistema. Gracias a
gue se pueden expresar todas las x; en funcion del avance de reaccion &, (3.1.6), la
L.A.M. proporciona la ecuacién que se precisa para determinar el valor que toma &
en el equilibrio.

Si intervienen cuerpos condensados puros en la reaccion, como sus actividades
son iguales a la unidad, dejan de aparecer explicitamente en el cociente de
reaccion, que puede resultar notablemente simplificado.

A las reacciones entre gases ideales les dedicaremos un tratamiento especifico
en el apartado 4.8, dada la extension que requiere y la diversidad de los aspectos
gue abarca su estudio, por lo frecuente que es el empleo del modelo gaseoso ideal.

Para aplicar la L.A.M. es preciso conocer el AGy de la reaccion en estudio. Esto
puede hacerse de varias formas. La mas directa se basa en el empleo de las ental-
pias libres de formacion de las sustancias que intervienen en la reaccion y precisa-
mente a la temperatura del sistema. El formalismo es el mismo de la ley de Hess en
Termoquimica y se traduce en la siguiente expresion:

AGrO = EUiAGfIiO ' (468)
que tiene la misma forma que la entalpfa de formacion normal:
AHrO = EiUiAHfIiO ’ (469)

Se dispone de tablas de entalpias libres de formacién a la tempera—tura conven-
cional de 25°C. Mediante ellas es inmediata la determinacién del AG®, 595 de una
reaccion y la K, a la misma temperatura. Como corrientemente la temperatura T
del sistema sera otra, necesitaremos un procedimiento para el célculo de la K, a
una temperatura en funcién de su valor a otra temperatura, cosa que vamos a
hacer en el apartado 4.7.

A veces puede hacerse uso de la relacion (4.3.10) entre AG, AH, y AS,. Como
AG,° puede determinarse sin problemas con la ayuda de la Termoquimica, si, por
alguna razon se conociera o fuera facil determinar AS,°, se podria calcular inme-
diatamente

AG.°= AH,C- TAS?. (4.6.10)
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Como existen tablas de entropias normales a la temperatura convencional de
25°C y es facil el calculo de los cambios de AS,° con la temperatura, éste es otro
camino posible.

Supongamos, por Ultimo, que la ecuacion de una reaccion es combinacion line-
al de las de otras, tal como plantea la ley de Hess. Andlogamente a (4.2.6) pode-
mos escribir

AGP® = ZNAG,P, (4.6.11)

y si sustituimos en (4.6.6),

-SNAG/RT )
Ky=e =[] Ky, (4.6.12)

i

que determina la K, de la reaccion resultante en funcion de las K, ; de las que
se combinaron. Conviene reparar en la correspondencia formal logaritmica que
existe entre (4.6.11) y (4.6.12).

4.7 Variaciones de la constante de equilibrio

Vamos a investigar, en primer lugar, como varia la constante de equilibrio con
la temperatura del sistema. Para ello derivaremos respecto de T el logaritmo natu-
ral de K, que es, evidentemente, el exponente de (4.6.6):

InKey _ (9 AGH, @.7.1)
aT "~ oT "RT *®
o0 (A
Rr T

y si aplicamos la ecuacion de Gibbs-Helmholtz en su forma (4.3.7), obtenemos

(BlﬂKa) _Anp (4.7.2)
oT P RT?

que es la ecuaciéon de van't Hoff. Si la integramos entre las temperaturas T; y
T,, resulta

T2
1

K. T2 4.7.3)




La expresién de AH,” en funcion de la temperatura se obtiene mediante

1

AHC =M+ AT+ %BT2+§CT3 +.. (4.7.4)

consecuencia de la ecuacion de Kirchhoff

[aAH?} - AC, (4.7.5)
p

oT

Asi pues, conocido el valor de K, (0 de AG,°) a una cierta temperatura T;, se
puede calcular su valor a otra temperatura T, utilizando exclusivamente los mismos
datos empleados en Termoquimica.

Como los estados normales se toman usualmente a la presion fija de 7 bar (6 1
atm), la constante de equilibrio no dependera de la presion del sistema. En el caso
en que se tomen los estados normales a la presion p del sistema, podemos investi-
gar los cambios de K por derivaciéon de In K, respecto de p, andlogamente al caso

anterior:
aana d AG° (4.7.6)
o 1= dp RT
1 0AG®°
A G')
Con la ayuda de

podemos transformar la Gltima derivada como sigue:

. ore
(8AaG,)T=zw( M)r=--- 4.78)
1o
EDNAGEING

que resuelve el problema planteado.
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Constante de
Equilibrio

Presion Parcial

Fraccion Molar

4.8 Equilibrios gaseosos ideales

Es frecuente que el sistema sea puramente gaseoso y se aproxime suficiente-
mente al comportamiento ideal. En tal caso, de acuerdo con (4.4.5), se verifica

ai=pip°, (4.8.1)

si se toma, como es usual, una misma presién normal p° para todos los gases
gue constituyen el sistema. Entonces, de acuerdo con (4.6.5), sera

As =H(%)w =7 [Tor (4.8.2)
en donde
Av= Sy . (4.8.3)
Si definimos
Ay =TIp" . (4.8.4)
y
Kp= (%K, , (4.8.5)

la expresion de la L.A.M. tomara la forma
A, =TIp" = K, (4.8.6)

Como iremos viendo en lo sucesivo, la introduccion de la K, simplifica la formu-
lacion de los equilibrios en funcion de las presiones parciales.

Podemos operar de una forma anéloga para introducir nuevas constantes de
equilibrio, que faciliten el manejo de las fracciones molares, las cantidades de
sustancia o las concentraciones molares en volumen. Empezaremos por las
fracciones molares:

Ap= " = Ti(px)" = p* Ix". (4.8.7)



Ahora definimos

A, =TIx" (4.8.8)

Ke=piK, (4.8.9)

Al aplicar estas definiciones a (4.8.6), se obtiene una nueva férmula para la
LAM.:

A, =TIx" = K, (4.8.10)
Para las cantidades de sustancia operaremos como sigue:
Ay =TI (p.ni/n) = (o)™ Tin (4.8.11)

en donde n representa la cantidad total de materia del sistema. Andlogamente
a los casos anteriores, definimos

A, =" (4.8.12)

Kn= (p/n)™K, . (4.8.13)

Estas tres formulas, aplicadas a (4.8.6), conducen a la siguiente expresion de la
LAM.:

A, =TIn" =K, . (4.8.14)

Finalmente, se obtiene una expresién de la L.A.M. en funcién de las concentra-
ciones molares en volumen de la siguiente forma:

A, =T RTA)Y = RTY* T (V) =

= RTMIIGY = RD™MA. (4.8.15)
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en donde ¢ representa la concentracion molar en volumen de la sustancia
genérica i. Definimos

Ac=TIc" . (4.8.16)

K= RT)™K, . (4.8.17)
Al aplicar a (4.8.6) resulta la expresion buscada para la L.A.M.:
Ac=TIc" = K, . (4.8.18)

Conviene observar que K,, K, y K. tienen, respectivamente, las dimensiones de
pA”, nA”y A K,, en cambio, es un puro nimero, como K.

Como ejemplo de la utilidad de los conceptos precedentes, vamos a aplicarlos
al andlisis del efecto de la agregacion de gases sobre el equilibrio. Supondremos,
en primer lugar, que se agrega un gas inerte. Para investigar qué ocurre, partire-
mos de la relacion (4.8.13) entre K, y K,,. Si se mantienen Ty p constantes, al agre-
gar el gas inerte aumenta la cantidad total de materia n del sistema sin que se alte-
re ninguna de las n; de las sustancias que intervienen en la reaccion.

Entonces, si Av es positivo/negativo, (p/n)*" disminuye/aumenta ; pero K, permanece
constante porque no varia la temperatura, luego K, ha de aumentar/disminuir y la
reaccion avanza/retrocede . Si Av es nulo, el equilibrio no se altera.

Supongamos ahora que se agrega el gas inerte manteniendo Ty V constantes.
En este caso conviene utilizar la relacién (4.8.17) entre K. y Kp. Tanto RT como K,
permanecen inalteradas, luego K. no varia y el equilibrio no se altera. Si, en las mis-
mas condiciones, el gas que se agrega es reactivo/producto , seguin (4.8.18) A. ha de
permanecer constante, luego el equilibrio se desplaza en el sentido de agotar el
cuerpo agregado, 0 sea que la reaccidn avanza/retrocede.

Si se agrega el gas reactivo o producto a Ty p constantes, no es posible prede-
cir nada en principio y hay que entrar en el detalle de la estequiometria concreta
de la reacciéon de que se trate.

4.9 Equilibrios no ideales

Aunque sea muy frecuente, no siempre se consigue una aproximacion satisfac-
toria tratando los sistemas gaseosos y las disoluciones como si fueran ideales al



aplicar la L.A.M. Hay dos casos tipicos en que hay que recurrir a un planteamiento
mas general. Son éstos los sistemas gaseosos a presiones elevadas y las disolucio-
nes que se desvien sensiblemente del comportamiento ideal, especialmente las
idnicas.

En sistemas gaseosos a presiones elevadas, pueden producirse desviaciones
importantes respecto del comportamiento ideal y serd preciso manejar las fugaci-
dades en vez de las presiones parciales. De acuerdo con (4.6.5) y (4.4.8),

A, = T/ = ()1 (4.9.1)
y si, andlogamente a (4.4.12), hacemos
fi=xfi | (4.9.2)

en donde ¥; es el coeficiente de fugacidad del componente genérico i, (4.9.1)
se convierte en

Ay = () ™y Tp = (1) AvA,, (4.9.3)
en la que representamos IIy" por Ay.
La expresion de la L.A.M. tomard, pues, la siguiente forma:
AA, = (MK, (4.9.4)

Con el fin de que esta férmula determine A, que es lo que interesa, hay que
conocer previamente Ay, que a su vez es funcion de la composicién de equilibrio,
para cuya determinacion se precisa A,. Este circulo vicioso se soslaya operando por
aproximaciones sucesivas. En una primera aproximacion, se supone comportamien-
to ideal (Ay = 7) y se determina un primer conjunto de presiones parciales p;.
Existen diversos procedimientos para determinar las ; en funcion de las p;. Con su
ayuda se obtiene un conjunto de coeficientes de fugacidad x;, que se introduce en
(4.9.4) y permite el calculo de un nuevo cociente de reaccion A,, con el que se
obtiene la segunda aproximacion p;”. Se repite el proceso las veces que necesite
(corrientemente muy pocas), hasta lograr que las diferencias entre los resultados de
dos iteraciones sucesivas sean menores que los margenes de error.

En el caso de las disoluciones, se sigue un proceso enteramente analogo, recu-
rriendo ahora a (4.4.12). La expresion (4.9.1) queda sustituida por

A, = Ii(yx)" = AA . (4.9.5)

Coeficiente de
Fugacidad

61



TERMODINAMICA APLICADA A LOS RECURSOS MINERALES

y, en vez de (4.9.4), se llega a
AA =K, (4.9.6)

gue se utiliza en un proceso iterativo semejante al anterior.

4.10 Desplazamiento del equilibrio quimico

En la figura 4.10.1 se representa graficamente cémo varia la entalpia libre G de
un sistema cerrado cuando se produce en él una reaccion quimica a temperatura y
presiéon constantes. Desde un valor inicial G, para un avance de reaccion nulo,
estado en el que supondremos que solo hay reactivos, G va disminuyendo hasta
pasar por un minimo, para el cual el sistema se encontrara en el estado de equili-
brio quimico, que se determina mediante la L.A.M. y al que correspondera un avan-
ce de reaccion é = &,. Cuando se modifican la T y/o la p, la curva se alteray se des-
plaza el minimo de G hasta un nuevo valor de &g Vemos, por tanto, que las suce-
sivas posiciones del minimo de G van determinando el desplazamiento del equili-
brio con los cambios de temperatura y presion.

G(T,p)

i
0 €

_

Figura 4.10.1

No es complicado investigar matematicamente esta cuestion. Se trata de formu-
lar los cambios de G con T, p y las n;, cuando los cambios de estas Ultimas se deben
exclusivamente a una reaccion quimica. Para ello recurrimos a la expresiéon de dG
en funcion de dT, dp (4.11.5), anadiendo el término correspondiente a la variacion
de las n; debidas a la reaccion,

dG = dH - TdS - SdT = -SdT + Vdp + Spdn; (4.10.1)



introduciendo en ella los valores de las dn; determinados por (4.1.2):

dG = - 5dT + Vdp + Ejvilkidg . (4.10.2)
De aqui se infiere que
EjUiP«i = AGr = (SG/Sg)Tp . (4103)

gue no es mas que una forma mas general de expresar (4.1.7) aplicada a G. En
equilibrio, a Ty p constantes, se verificara (4.2.4) y, en consecuencia, (...G/... &),
serd nula.

Gracias a (3.10.3), se puede dar a (4.10.2) la forma mas simple siguiente:
dG = - SdT + Vdp + (6G/8¢)r, dé . (4.10.4)

Al derivarla respecto de & obtenemos

G
dSg = (4.10.5)
aS aV 2°G
G re T+ ey O+ (5

Al variar Ty p, se va alterando ¢, pero el sistema permanece en equilibrio, aun-
que éste se vaya desplazando. Por tanto, (6G/86&)r, se mantendra igual a cero y su
diferencial, en consecuencia, también sera nula. Entonces, (4.10.5) igualada a cero
expresara la condicion de que (8G/8&)r, se conserve nula para todo cambio elemen-
tal de Ty p. Al despejar d¢ se obtiene

) aV
(E)” (E)"” (4.10.6)
dg = dr - dp
2°G 0’ G
( aEZ Tp agz )IP

Como, en tanto que el sistema se encuentre en equilibrio, G ha de ser minima,
(8G/5¢)7, sera nula - como ya se ha visto -y (8G/6&)r, tendra que ser positiva. En
consecuencia, el coeficiente de dT tendra el mismo signo que (85/8¢), y el de dp
el mismo que - (85/88)7,. Ademas (85/8€)7, es positiva si el sistema absorbe calor al
progresar la reaccion y negativa en caso contrario. Podemos dar, pues, a (4.10.6) la
siguiente interpretacion:
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Cuando se aumentaldisminuye la temperatura a presion constante, el equilibrio
quimico se desplaza en el sentido en que se absorberialcederia calor a temperatura y
presion constantes; cuando se aumentaldisminuye la presion a temperatura constan-
te, el equilibrio se desplaza en el sentido en que disminuiria/aumentaria el volumen a
temperatura y presion constantes.

Estos hechos constituyen casos particulares del principio de le Chatelier-Braun,
que afirma que todo sistema en equilibrio tiende a contrarrestar o aminorar los
efectos de las acciones externas que se le apliquen.

El principio de le Chéatelier-Braun tiene un campo de aplicacién amplisimo, pero
al emplearlo se ha de tener cuidado de razonar correctamente para llegar a con-
clusiones validas. A este respecto conviene observar que, en el caso que hemos
analizado, las acciones externas se refieren a magnitudes intensivas (temperatura o
presién) y las reacciones del sistema se refieren a magnitudes extensivas (calor o
volumen).



5 EQUILIBRIO DE FASES

5.1 Introduccion

Se define fase como cada una de las porciones homogéneas distintas de las que
consta un sistema y esta separada de las demas por superficies de discontinuidad
para las propiedades intensivas. Por ejemplo, una disolucién acuosa de cloruro
sodico es un sistema homogéneo pues forma una fase liquida Unica y uniforme; si
esa disolucion estd en equilibrio con cristales de la sal, entonces coexisten dos
fases, una liquida y otra sélida. Los sistemas gaseosos solo tienen una fase, mien-
tras que los sistemas condensados, solidos o liquidos, pueden tener varias fases.

El equilibrio entre las distintas fases de un sistema depende de las condiciones
en las que se encuentre, de forma que si se varian éstas, podra cambiar el nimero
y la naturaleza de las fases que presente un sistema. Asi, al enfriar un liquido se
pueden formar cristales solidos, que volveran a fundir si se calienta el sistema.

Un sistema estd formado por un conjunto de sustancias. Se define el nimero
de componentes independientes como el nimero minimo de especies quimicas
necesarias para preparar el sistema en cualquiera de las formas en que pueda pre-
sentarse. En general, si en un sistema hay n especies quimicas cuyas cantidades
pueden variarse libremente y entre ellas hay r posibles reacciones linealmente inde-
pendientes, el nUmero ¢ de componentes independientes es igual a n-r. Una vez
fijado el nimero de componentes independientes, puede elegirse conveniente-
mente cudles son tales componentes.

Segun el nimero de componentes, los sistemas se denominan cuerpos puros

(un solo componente independiente), sistemas binarios (dos componentes),
sistemas ternarios (tres componentes), etc.

5.2. Regla de las fases
El equilibrio termodindmico de un sistema heterogéneo viene determinado por
las siguientes condiciones, que afectan sélo a propiedades intensivas:

Equilibrio mecénico: todas las fases deben encontrarse a una misma presion:

pl=p2=..=pf=..=p" , (5.2.1)
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Equilibrio térmico: todas las fases deben encontrarse a una misma temperatura:
T=T2=.=T"=.=Tf (5.2.2)

Equilibrio quimico: el potencial quimico de cada uno de los componentes del
sistema ha de ser el mismo en todas las fases:

=pl=..=p=..=pf (5.2.3)

Siempre gque no se alteren las composiciones de las diferentes fases ni la tem-
peratura o la presién del sistema, el equilibrio no se vera modificado, pudiendo pro-
ducirse intercambio de materia entre fases o entre éstas y el ambiente sin modifi-
car el equilibrio termodinamico. Entendemos que se destruira el equilibrio si se for-
man nuevas fases o desaparecen algunas de las ya existentes.

El numero | de variables intensivas que pueden ser alteradas en un sistema
abierto sin destruir el equilibrio viene definido por la llamada regla de las fases,
cuyo enunciado es:

Regla de
las Fases

fel=c+2 (5.2.4)

donde f es el nimero de fases en equilibrio y ¢ el nimero de componentes inde-
pendientes. El numero / se denomina numero de grados de libertad o variancia
del sistema. Cuando /vale 0, 1, 2, ... se dice que el sistema es invariante, monova-
riante, bivariante o plurivariante.

Grado de A medida que aumenta el numero de fases presentes en equilibrio en un siste-
ma, se reduce el nimero de libertades o posibilidades de variacion en las propieda-

Reaccion . . L .
des intensivas para que el equilibrio siga siendo posible.

5.3 Cuerpos puros. Diagramas de equilibrio

Al aplicar la regla de las fases a los cuerpos puros o sistemas formados por un
solo componente (c = 1) pueden presentarse los siguientes casos:

Una sola fase: f = 1, | = 2. Sistema bivariante: Ty p quedan arbitrarias.

Dos fases: f =2, | = 1. Sistema monovariante: tiene que existir una dependen-
cia funcional &(T,p) = 0 entre presién y temperatura, pues una vez fijada una, la otra
gueda determinada.



Tres fases: f = 3, [ = 0. Sistema invariante. Cuando coexisten tres fases, Ty p
guedan determinadas sin posible variacion.

No es posible la coexistencia de mas de tres fases en equilibrio, ya que / no
puede ser negativa. Hay cuerpos puros que pueden presentarse bajo mas formas,
como el sistema SiO,, que ademas de gas y liquido puede aparecer bajo seis for-
mas polimorficas sélidas correspondientes a diferentes modificaciones estructura-
les, pero sélo podrén coexistir en equilibrio tres de ellas como méximo.

Al ser 2 el nUmero maximo posible de grados de libertad, los cuerpos puros pue-
den representarse graficamente en diagramas planos, de dos dimensiones, que se
denominan diagramas de equilibrio y que presentan las fases estables en el equili-
brio en funcién de las variables intensivas, normalmente Ty p que se toman como
coordenadas. En estos diagramas de equilibrio habra regiones en las que sera esta-
ble una sola fase, lineas sobre las que estaran dos fases en equilibrio y puntos
correspondientes a tres fases en equilibrio, denominados puntos triples.

5000 -
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Liquido
—_ 7
O /
< 2000;//
<
= T
= . . I
8 w )/ Cuarzo Alto |
g 7 /| I
e Tridimita .7 . '
1000| - - == - - = - A
- — B
D . o
1 Stishovita
: . Cohesita
Cuarzo Bajo
500 L L )
0,1 1 5 10 50 100 200
presion (kbar)
Figura 4.3.1

En la Figura 5.3.1 se representa el diagrama del sistema SiO,. Cada punto den-
tro del diagrama representa unas condiciones determinadas de presion y tempera-
tura. El interior del diagrama esta subdividido para indicar las regiones de estabili-
dad de las diversas fases de SiO,. Asi, puede usarse el diagrama para saber qué
fases existen en equibrio a cada presion y temperatura. En el punto A, correspon-
diente a 1000 °C y 5 kbar, la fase estable es cuarzo alto, en el punto B coexisten

Diagrama de
Equilibrio

Regiones de
Estabilidad
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cuarzo alto y tridimita y en C aparecen conjuntamente cuarzo alto, tridimita y cris-
tobalita. Sélo hay un punto en el diagrama en el que pueden existir conjuntamen-
te esas tres fases y corresponde a unas condiciones particulares de presion y tem-
peratura, que se obtienen a partir de las coordenadas del punto C en el diagrama.
El punto C es un punto invariante.

Decir solamente que las condiciones del sistema son tales que sélo existe cuar-
zo alto no es suficiente, ya que éste puede existir en una amplia variedad de com-
binaciones de p y T: la presion y la temperatura pueden variarse independientemen-
te sin modificar el equilibrio de fases.

Por el contrario, cuarzo alto y tridimita no sélo coexisten en el punto B, sino que
hay una variedad de combinaciones de p y T (a lo largo de la linea CBD) para las
que coexisten las dos fases. Para definir totalmente las condiciones del sistema
tenemos que conocer la temperatura y presion de estas fases, lo que puede conse-
guirse fijando bien la temperatura o bien la presion, ya que la otra variable vendra
obligada; por ejemplo, si el cuarzo alto y la tridimita coexisten de forma estable a
1000 °C, puede deducirse del diagrama que la presion del sistema sera algo menor
de 1 kbar.

5.3.1 Equilibrios liquido-vapor

Consideremos una situaciéon en la que una sustancia se presenta en forma de
una fase liquida y otra gaseosa en equilibrio. En rigor, se llama vapor a la fase gase-
osa en equilibrio con la liquida. Como el sistema es monovariante, su presion sera
funcion de su temperatura y se la denomina presién de vapor del liquido a la tem-
peratura en cuestion, o presion de saturacion del gas a esa misma temperatura.

La vaporizacién de un liquido se ha de producir forzosamente en la superficie
de contacto liquido-vapor. Si partimos de una sustancia estable en su forma liqui-
day la calentamos a presion constante, cuando su presién de vapor se haga igual
a la aplicada al sistema, se iniciard la vaporizacion simultaneamente en muchos
puntos del interior del liquido, formandose burbujas de vapor. Este fenémeno se
llama ebullicion. La temperatura a la que la presion de vapor de un liquido es igual
a la aplicada recibe el nombre de punto de ebullicién del liquido a dicha presion.
El punto de ebullicion normal es aquella temperatura a la que la presion de vapor
esigual a T atm.

El equibrio entre fases genéricas viene definido por la ecuacién de Clapeyron,
gue establece una relacién entre las variables termodinamicas, presion y tempera-
tura, el incremento de volumen molar AV, debido a la transformacién de fases y
el calor de transformacién molar, A:

do__ 2

3.1
dT  TAv, (5:31)



En las transformaciones entre formas condensadas (sélidas o liquidas), en inter-
velos de temperatura moderados pueden suponerse constantes AV,, y A, y puede
emplearse la ecuaciéon integrada:

AH, (T
—p =2p L2 (5.3.2)
P, =P AV T,
Cuando una de las fases es gaseosa puede emplearse la ecuacion de Clausius- Ecuacién de
Clapeyron: Clausius-Clapeyron
|np_2=&(i_l) (5.3.3)
p, R Ti T,

Si vamos calentando gradualmente un sistema liquido-vapor sin destruir el equi-
librio, esto es recorriendo la linea de equilibrio correspondiente, la presion ira
subiendo de una forma muy pronunciada. La densidad de la fase vapor, que es
mucho mas compresible que el liquido, ird aproximandose cada vez mas a la de
éste, hasta llegar a igualarse con ella a una cierta temperatura, caracterfstica de la
sustancia de que se trate y denominada temperatura critica T. de dicha sustancia.
La presion p. correspondiente se llama presion critica y el volumen molar, que sera
Unico por ser iguales las densidades, volumen molar critico V..

El estado caracterizado por T,y p. recibe el nombre de estado critico o punto
critico. En él se hacen iguales, no sélo las densidades, sino todas las demas propie-
dades intensivas de ambas fases, tales como indices de refraccién, color, viscosidad,
etc... Esto significa que desaparece cualquier diferencia entre las fases, las cuales se
hacen absolutamente idénticas y el sistema se vuelve homogéneo. En general, en
sistemas de cualquier nimero de componentes, se denomina también punto criti-
co a aquél en que desaparece la distincion entre dos fases, que se convierten asf en
una sola. El numero de fases del sistema disminuye en una unidad, pero no porque
una fase se agote transfiriendo materia a otras, sino porque las propiedades inten-
sivas de alguna fase se hacen idénticas a las de otra.

Punto Critico
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Aunque un diagrama de dos dimensiones es suficiente para describir las trans-
formaciones en los cuerpos puros, a veces se representan tres variables, incluyen-
do el volumen molar ademas de la presion y la temperatura. Se obtiene asi un dia-
grama de tres dimensiones, como el de la Figura 5.3.2, correspondiente al agua:

400
300
200

100

Figura 5.3.2

5.4 Sistemas binarios. Estudio grafico de fases
Al aplicar la regla de las fases a los sistemas binarios, formados por dos compo-
nentes (c = 2) pueden presentarse los siguientes casos:

Una sola fase: f = 1, | = 3. Sistema trivariante

Dos fases: f = 2, [ = 2. Sistema bivariante.

Tres fases: f = 3, [ = 1. Sistema monovariante.

Cuatro fases: f =4, | = 0. Sistema invariante.

Para el estudio grafico de los sistemas binarios, por tanto, seria necesario un

diagrama tridimensional, con regiones de tres libertades, superficies bivariantes,
lineas monovariantes y puntos cuadruples invariantes.



El estado de cada fase a se representa mediante un punto M en el diagrama
(Figura 5.4.1). Las coordenadas de M son P, Ty x,*. Como

X% = 1- X% (541)

X;% queda determinada por el segmento NO', siendo OO" = 1.

T <«

Q
v

Figura 5.4.1

Cuando el sistema es homogéneo, solo hay una fase y su estado queda deter-

minado por las coordenadas de un solo punto M, que podemos desplazar libre-
mente dentro de una cierta region.

Cuando coexisten dos fases (Figura 5.4.2), una vez fijadas la presion y la tem-
peratura, quedan determinadas las composiciones de las dos fases. Sus puntos
representativos M* y MP, describiran, pues, sendas superficies 3*y P.

n
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PP,

Figura 5.4.2

Cuando coexistan tres fases (Figura 5.4.3), los puntos M*, M’y M”, represen-
tativos del estado de cada una de ellas, describen /ineas que han de pertenecer a
una misma superficie cilindrica de generatrices paralelas al eje 00", puesto que los
puntos M, MPy M” han de corresponder a un mismo par P,T, lo que equivale a
decir que se han de encontrar sobre una misma recta paralela a OO'. Cuando coe-
xisten cuatro fases, apareceran en el diagrama cuatro puntos contenidos en una
misma recta paralela a 0O".

T

P

Figura 5.4.3



Para facilitar el trabajo practico y evitar el manejo de diagramas tridimensiona-
les, se fija una de las variables p o T, lo que equivale a cortar el diagrama con un
plano normal al eje de presiones o al de temperaturas. Las superficies 3%y 3°, de
la Figura 5.4.1 se convierten en dos lineas ¢y ¢®, (Figura 5.4.4) sobre un diagra-
ma bidimensional (T,x) o (p,x). Los equilibrios monovariantes vendran representados
por ternas de puntos en lineas paralelas al eje de concentraciones. Los equilibrios
invariantes estaran representados por cuaternas de puntos en lineas paralelas al eje
de concentraciones, que sélo apareceran si la variable fijada (p o T) coincide con el
valor correspondiente a un punto cuadruple. Por supuesto, para efectuar un estu-
dio completo habrd que construir un conjunto de diagramas bidimensionales,
correspondientes a diferentes valores de la variable fijada.

ToP
co oF
M M MB
0 Xe X, XP o1
Figura 5.4.4

Cuando el sistema es bivariante, conocida la cantidad de materia total de cada
componente, es posible determinar la cantidad de materia de cada fase una vez
fijadas la presion y la temperatura. Esta determinacion se puede hacer graficamen-
te en el diagrama de equilibrio (Figura 5.4.4).

En efecto, al conocer los nimeros de moles de los dos componentes, queda
determinada la composicion global del sistema. Sea x, la fraccion molar global
de 2. Si igualamos la suma de los nUmeros de moles de 2 en cada fase con el
numero total de moles del mismo (balance de materia de 2):

g

n® %% + NP %P ="+ nP) x, (5.4.2)
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de donde deducimos, al despejar n“/ nf

X MM (5.4.3)
nfox-x% M*M

gue es una relaciéon muy Gtil, cuya interpretacién geométrica es muy simple. Por
su forma, la expresion (5.4.3) se suele denominar regla de la palanca.

5.4.1 Equilibrio solido-liquido con solubilidad completa

Comenzaremos por los diagramas mas sencillos, que corresponden al caso en
el que las dos sustancias 7 y 2 que constituyen el sistema binario son totalmente
miscibles, de manera que forman en estado sélido una disolucién uniforme, desor-
denada, en todo el dominio de composiciones, sin aparicion de fases intermedias
(no hay tendencia a formar compuestos ni a la separacion de fases).

Este es el caso del sistema binario formado por las plagioclasas Albita
(NaAlSi3Og) - Anortita(CaAl,Si,Og), representado en la Figura 5.4.5.

1600

Liquido

1500

1400

1300

1200

FEE A Plagioclasa
1100(

1000~

| | | | | | | |
NaAlSiz;Og 10 20 30 40 50 60 70 80 90 CaAl,Si0g
(Albita) Porcentaje en peso de Anortita (Anortita)

Figura 5.4.5

Estas plagioclasas muestran solubilidad total en estado sélido, lo que significa
gue un liquido de cualquier composicion intermedia entre las de Albita y Anortita
puras puede cristalizar para dar lugar a una plagioclasa de la misma composicion.
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El diagrama, que representa la variacion de la composicion con la temperatura,
a una cierta presion prefijada, presenta dos curvas que definen las diferentes regio-
nes de estabilidad de las fases. Por encima de la curva superior (temperaturas ele-
vadas) el sistema se encuentra totalmente en estado liquido, para cualquier com-
posicion. Por debajo de la curva inferior (bajas temperaturas) el sistema aparece en
forma de una fase solida homogénea. Entre ambas curvas aparece una region bifa-
sica en la que coexisten liquido y sélido.

Supongamos que el sistema se mantiene a una temperatura elevada y tiene una
cierta composicion intermedia, como por ejemplo la del punto D. En esas condicio-
nes, el sistema aparece como un liquido homogéneo. Al ir disminuyendo su tem-
peratura, sin cambiar la composicion, el punto D ird descendiendo en vertical, hasta
llegar al punto E. A esa temperatura, al alcanzar la linea de equilibrio, el sistema
comienza a solidificar y aparecen los primeros cristales. El diagrama nos indica que
esos cristales tienen una composicion (porcentaje de Albita y Anortita) que viene
dada por la curva del sélido, es decir, por la correspondiente al punto F. Al seguir
enfriando, el punto representativo del sistema pasard a ocupar una posicion como
la del punto /, que corresponde al equilibrio entre liquido y sélido, estando defini-
da la composicion del liquido por el punto Gy la del sélido por H: sobre el eje hori-
zontal se pueden leer directamente las composiciones de ambas fases. Puede com-
probarse que los primeros cristales formados son mas ricos en el componente
CaAl;Si,Og que el liquido original, lo que hace que la composicion del liquido resi-
dual se enriquezca en NaAlSi3Os.

Es también sencillo determinar graficamente la proporcién de materia que tene-
mos en forma liquida y en forma de cristales, ya que basta medir las longitudes de
los segmentos G/ e IH y aplicar la regla de la palanca:

Nigo _ Gl (5.4.4)
r]Hquido IH

Si se continda enfriando el sistema, se llegara al estado representado por el
punto K, que corresponde a la temperatura mas baja a la que todavia queda liqui-
do en equilibrio con cristales, a esa composiciéon. Los cristales tienen la composi-
cion del liquido inicial. Para temperaturas mas bajas, el sistema estara formado sélo
por una fase solida.

Dentro de este tipo de sistemas con solubilidad total en estado solido, pueden
encontrarse diagramas que presenten un minimo o un Maximo, como se represen-
ta en la Figura 5.4.6. Las secuencias de fusién o cristalizacién son iguales a las des-
critas para las plagioclasas, con la excepcion de que el liquido que tiene precisa-
mente la composicién del maximo o minimo cristalizara directamente formando
una fase sélida de la misma composicién.
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Eutéctico

Liquido
Liquido

Temperatura
Temperatura

Disolucion solida XY Disolucién sélida XY

X Y X Y

Figura 5.4.6

Los sistemas oro-cobre y cobre-manganeso tienen diagramas de este tipo.

5.4.2 Equilibrio sélido-liquido con solubilidad parcial

Aunque la solubilidad total es frecuente en los minerales, es ain mas frecuen-
te encontrar sistemas que presentan solubilidad limitada en estado sélido. Un dia-
grama caracteristico es el representado en la Figura 5.4.7. En la parte superior del
diagrama el sistema se mantiene en estado fundido. En los extremos del diagrama
aparecen dos fases sélidas ay B que son respectivamente una disolucion de 2 en
7y de 7 en 2. El punto M se denomina eutéctico y corresponde a la menor
temperatura a la que puede existir disolucion liquida.

T°2

Figura 5.4.7



Partiendo de un fundido de la composicion E, al ir enfridandolo se alcanzara el
punto D, donde aparecen los primeros cristales de disoluciéon sélida «. Al seguir
enfriando, a la temperatura del punto C el sistema esta formado por cristales « de
la composicion C'y liquido, de composicion N. A la temperatura Ty, ademas de los
cristales a aparecen también cristales 8 que corresponden a otra disolucién solida
de los mismos dos componentes 7y 2, pero en diferentes proporciones: las disolu-
ciones a son ricas en el componente 7, mientras que las disoluciones B, son ricas
en el componente 2. A la temperatura T, coexisten las dos fases sélidas y liquido
de la composicién del punto M; este punto se denomina eutéctico. Como hay tres
fases y el sistema es binario, al aplicar la regla de las fases se deduce que habra sélo
una libertad, pero tenemos fijada de antemano la presién, luego el sistema ha de
permanecer invariable hasta que desaparezca una de las fases. Si seguimos enfrian-
do, la fase liquida se agota, coexistiendo ya sélo las dos fases sélidas ay B a tem-
peraturas inferiores; cualquier punto como el A queda situado en una region bifa-
sica correspondiente al equilibrio entre las dos fases sélidas.

Cuando los puntos de fusién de los dos componentes son muy distintos,
suelen aparecer diagramas del tipo representado en la Figura 5.4.8, con el punto
peritéctico M. Consideremos un liquido E, que vamos enfriando gradualmente.
Nada nuevo ocurre hasta llegar a B, en donde aparece, ademas de « y el liquido,
el primer cristal de B. Si seguimos tomando calor del sistema, la temperatura per-
manece constante y se va formando mas B a partir de a y el liquido: se funden o
disuelven los contornos de los cristales de « para formar 8. Una vez agotado el
liquido, el sistema queda en forma de cristales de a 'y de B.

Figura 5.4.8

Peritéctico

7
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Con estos diagramas de equilibrio se puede seguir con facilidad un proceso de
cristalizacion de una mezcla binaria. Consideremos un sistema formado por dos
compuestos 7y 2 en estado liquido, representado por el punto F (Figura 5.4.9 a).
Al ir enfriando, el sistema permanece liquido hasta que se alcanza G. A esa tempe-
ratura aparece el primer solido en equilibrio con el liquido. Ese sélido corresponde
a una fase rica en 2, que podemos designar como 3, Cuya composicion a esa tem-
peratura viene dada por el punto G''. Al seguir enfriando, tendremos puntos como
el H, que esta dentro de la region de equilibrio entre liquido y B, de forma que el
sistema estd compuesto por esas dos fases, representadas respectivamente por los
puntos H'y H''. Podemos conocer, por consiguiente, las composiciones de las dos
fases (bastara leer sobre el eje de las x, las fracciones molares correspondientes a
H'y H") y también la proporcién relativa de ambas fases, aplicando la regla de la
palanca.

Al seguir enfriando se alcanzara el punto /, donde, ademas de B, y liquido,
aparece la fase solida . Como se ha visto, el sistema serd invariante mientras
coexistan las tres fases y, en consecuencia, la temperatura permanecera constante
aunque se siga extrayendo calor del sistema. Las composiciones de las fases sélidas
vienen dadas por los puntos /' e /"'y la del liquido por E. Una vez agotada la fase
liquida, la temperatura continuarad disminuyendo y a los estados representados
por puntos como el J les corresponderan dos fases sélidas ay B, representadas por
JyJn

Liquido

1 X, 2 Tiempo
a) b)

Figura 5.4.9
En la Figura 5.4.9 b) se ha representado la curva de enfriamiento del sistema
Curva de eutéctico anterior. El liquido se enfria uniformemente hasta alcanzar G, cuando

Enfriamiento empiezan a depositarse cristales de B. La rapidez del enfriamiento es ahora menor,
ya que la solidificacion progresiva de B libera su entalpia de fusién, lo que retarda

8



el enfriamiento. Cuando el liquido restante alcanza la composicién eutéctica, la
temperatura permanece constante hasta que solidifica todo el sistema: esta es la
detencion eutéctica. Si el liquido tiene inicialmente la composicion eutéctica,
entonces el liquido se enfria uniformemente hasta la temperatura de solidificacion
del eutéctico, donde hay una prolongada detencién eutéctica mientras se solidifi-
ca toda la muestra. Una vez cristalizado el sistema, continuara el enfriamiento
del sélido heterogéneo. Las curvas de enfriamiento obtenidas experimentalmente
para mezclas de distintas composiciones pueden emplearse para construir los
diagramas de fases.

5.4.3 Equilibrio sélido-liquido con insolubilidad total

En este caso, los sélidos no se mezclan en ninguna proporcion, por lo que el
diagrama toma la forma de la Figura 5.4.10. Las fases @ y 8 son ahora componen-
tes 1y 2 puros respectivamente.

El diagrama de la Figura 5.4.10 corresponde al caso del sistema binario Esfena
(CaSiTiOs)-Anortita (CaAl,Si;,Og). Ambos coexisten con el liquido a la temperatura
de 1300 °C. Al enfriar un liquido correspondiente a un punto a la derecha del
eutéctico, como por ejemplo el A (80 % de anortita), apareceran cristales de anor-
tita en equilibrio con liquido, mientras que si el liquido original estuviese a la
izquierda del eutéctico, al enfriar se formarian primero cristales de esfena. Al llegar
a 1300 °C cristalizan esfena y anortita a la vez, pero sin formar disolucién sélida,
en una fina interposiciéon de cristales de ambos puros, llamada mezcla eutéctica.

1600 + -
& 1500
<
=
2
g
£ 1400
1300
F
CaSiTiOs 20 40 60 80  CaALSi,0q
(Esfena) (Anortita)
Figura 5.4.10

Detencion

Eutéctica
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Si enfriamos un liquido de composicién eutéctica, solidifica como si fuera un
cuerpo puro, ya que la temperatura permanece constante durante todo el proceso
de cristalizacion, pero el sélido no es homogéneo.

5.4.4 Fases intermedias

Las fases soélidas consideradas en los sistemas estudiados en los parrafos prece-
Fases Extremas dentes eran fases extremas, es decir, fases que llegan hasta los extremos del dia-
grama y contienen, como caso particular, a los componentes puros. Ahora vamos
a considerar el caso en el que aparezcan fases intermedias. Estas pueden aparecer
de dos formas distintas, que se describen a continuacion.

Fases Intermedias

a) Fases intermedias con punto de fusién congruente. Este es el caso en el que
la fase intermedia se forma directamente a partir del liquido. Aparece enton-
ces un maximo M en el diagrama (Figura 5.4.11 a). Dicho maximo suele estar
préoximo a una relacion estequiométrica sencilla, que parece indicar que la
fase y corresponde a un compuesto formado por 1y 2. En las fases solidas
aparecen muchas veces compuestos intermedios, cuya composicidon no es
rigurosamente constante y a eso se debe que el dominio de estabilidad de vy
abarque intervalos de composicion moderados. Si se forma un verdadero
compuesto quimico, dicho dominio se convierte en una recta vertical (Figura
5.4.11 b). En ambos casos se dice que la fase vy tiene punto de fusién con-
gruente.

Punto de Fusion
Congruente

No es forzoso que el maximo M esté entre dos eutécticos £y E’. Uno de estos,
por ejemplo, puede ser sustituido por un peritéctico.

T Liq. T Liq.
T

T,
1+L y+L

2+L

I+y
2+y

a) b)

Figura 5.4.11
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b) Fases intermedias con punto de fusion incongruente. Puede existir una fase

solida intermedia que se descomponga en liquido y otra fase antes de llegar
a su punto de fusiéon. Entonces se dice que la fase intermedia tiene punto de
fusion incongruente. Estas fases se forman a partir del liquido por reaccién
peritéctica entre éste y otra fase sélida. En la Figura 5.4.12a) se representa
este caso: a la temperatura peritéctica T, se forma la fase y por reaccion entre
a y el liquido. Siy es un compuesto quimico, el diagrama toma la forma de

la Figura 5.4.12 b).

T
T, .
Liq.
T, E
1+L
TP
y+L 2+L
T+y E
2 +y
1 2
a) b)
Figura 5.4.12
5.4.5 Sistemas binarios 1524
complejos 1500 I
Los sistemas binarios Liq.

complejos consisten simple-
mente en una mera
combinacion de las caracte-
risticas de los casos anterio-
res. Por ejemplo, el sistema
NaAlSiO4-NaAlSisOg repre-
sentado en la Figura 5.4.13
proporciona las regiones de
estabilidad de carnegieita,
nefelino y albita.

Punto de Fusion

Incongruente

T

1400 - t
‘D cameglelta

5 g

5 1300-©

<

-

g 12541 F

E, Carnegieita *

1100

Liqg+

1200 | + Nefelino .

|
NaAlSiO, 10
(Carnegieita, nefelino)

v Lig +: Nefelino
\‘ 1
1
Nefelino * 1
[ I—I\‘ :
. 1 Nefelino + albita Albita—~
L L1 i L L L L L 1
20 30 40 50 60 70

80 90  NaAlSi;Oq

Porcentaje en peso de albita

Figura 5.4.13

(Albita)
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A bajas temperaturas, el nefelino (NaAISiO,) puede existir como una fase homo-
génea conteniendo hasta un 34 % de NaAlSi;Og en disolucién sélida. Si se anade
mas NaAlSi;Og reacciona para producir una unién bifasica de liquido y nefelino. A
1254 °C el nefelino puro cambia a carnegieita, que es la fase estable a mayores
temperaturas. El rango de composiciones de la albita es bastante mas limitado,
pues aparece como disolucion solida hasta un maximo del 4 % de NaAlSiO,4 en su
estructura.

Si se enfria un fundido con mas del 34 % de NaAlSi3Og, por ejemplo el punto
A, apareceran las siguientes regiones: liquido homogéneo hasta el punto B, donde
comienzan a precipitar cristales de carnegieita de la composicion C en equilibrio
con el liquido; al seguir enfriando, el liquido cambia su composicion a la del punto
Dy la carnegieita cambia su composicion a la del punto E. Por debajo de esta tem-
peratura no puede existir carnegieita de esa composicion y debe producirse la reac-
ciéon entre liquido D y carnegieita £ para dar nefelino de composicion F. Durante
esta reaccion, que tiene lugar bajo condiciones invariantes, el liquido, que esta en
exceso, disminuye su proporcién, como puede deducirse al aplicar la regla de la
palanca. Una vez que el sistema contiene solo nefelino y liquido de la composicién
D, la temperatura de nuevo puede disminuir, precipitdndose directamente el nefe-
lino a partir del liquido. A medida que va precipitando nefelino, el liquido va cam-
biando su composicion de forma continua, desde D hasta G, a la vez que el nefe-
lino cambia su composicion desde F hasta H. Los cambios de composiciéon tienen
lugar tanto en los nuevos cristales que se estan formando como en los ya precipi-
tados previamente y que estan en equilibrio con el liquido con el cual reaccionan
produciendo el cambio en su composicion. Cuando la composicion del liquido llega
a la composicion del eutéctico G, aparece un nuevo punto invariante y tiene lugar
una nueva reaccion. Todo el liquido del sistema tiene la composicion G vy cristaliza
dando albita de composicién I'y nefelino de composicion H. Una vez consumido el
liquido se formaran cristales de nefelino y cristales de albita.

Ademas de estos tipos de fendmenos descritos, pueden aparecer otros, como
es la aparicién de regiones con inmiscibilidad en fase liquida, como ocurre en el sis-
tema MgO-SiO, mostrado en la Figura 5.4.14, que proporciona las regiones de
estabilidad, entre otros, de periclasa, cristobalita y tridimita.

En este sistema aparecen dos compuestos intermedios: la forsterita (Mg,SiO,) y
la enstatita (MgSiOs). La forsterita funde congruentemente a 1890 °C. Entre ésta y
la periclasa existe un eutéctico binario. La enstatita funde incongruentemente a
1557 °C para dar forsterita y liquido. Entre la enstatita y la cristobalita hay un
eutéctico A. El punto B es un peritéctico. La principal particularidad de este digra-
ma es la presencia de una zona de inmiscibilidad en la fase liquida rica en silice. Las
composiciones en esta region del diagrama consisten en dos fases liquidas: por
ejemplo, el punto C corresponde a la separacion de dos liquidos cuyas composicio-
nes vienen dadas por los puntos Dy E. Cuando un liquido homogéneo como el F
se enfria comienza la separacion en dos liquidos. Normalmente el segundo liquido



se separa inicialmente en forma de gotas pequefitas, que o bien flotan o bien se
hunden, segun la densidad relativa de los dos liquidos. Dejando un tiempo suficien-
te, se formarad una superficie horizontal de separacién entre ambos liquidos. Al
seqguir extrayendo calor del sistema, la fase liquida rica en SiO, aumenta su propor-
cion y su contenido en silice; el liquido original resulta enriquecido en MgO debido
a la desaparicion de su fraccién rica en silice, modificando su composicién hacia /,
mientras el segundo liquido cambia su composicion hacia J. Por debajo de la tem-
peratura correspondiente a la linea /J, la regién de inmiscibilidad liquida deja de
existir, siendo estable una mezcla de cristobalita y liquido. Al seguir enfriando, se
alcanza la temperatura del eutéctico A entre la enstatita y la cristobalita. Por deba-
jo de 1470 °C la silice aparece en forma de tridimita.

2800, .
2700} . §
2600 .
2500F Lig. -
2400 " -
D) 2300} . -
g 2200+ Y .
\ F
< - -
E 2100 Periclasa i
£ 2000 +lig. G H
& 900l 1850%20
N Dl_lC ...
1800+ \
\Enstatita 1713+5
- |
1700 Periclasa Lig+ 4/ _
1600+ + forsterita forsterita \‘B -/ Cristobalita + lig. _|
1500+ Forsterita | AEnstatita + Cristobalita —
) ) ) ) ensltatiw Ensllatita * Tridimlita
MgO 10 30, ;;“ 50 Mu§-o70 90 SiO,
(Periclasa) (Fogr;e‘m;) (Engst;ﬁt;) (Cri_stgbz}lita,
Peso en tanto por ciento SiO, Tridimita)
Figura 5.4.14

5.5 Sistemas ternarios. Diagramas triangulares

En los sistemas de tres componentes, los grados de libertad son /=3 -f+ 2 =
5 - f. El nimero maximo posible de libertades es 4 (cuando el sistema es homogé-
neo), que son: la temperatura, la presion y dos fracciones molares (la del tercer
componente se obtiene restando de la unidad la suma de las fracciones molares de
los otros dos).
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Figura 5.5.1

Para su representacion
grafica completa seria nece-
sario un diagrama de cuatro
dimensiones. Si se fija la pre-
sién, bastard con un diagra-
ma tridimensional, como el
de la Figura 5.5.1, en el que
las composiciones se repre-
sentan en los ejes horizonta-

les y la temperatura en el 7
vertical. Una seccion hori- 10 D 3040 1 60 70 80 90
i - 3(%
zontgl de este diagrama pro (%)
porciona una representacion Figura 5.5.2

de las fases del sistema en

funcién de su composicion, a

presion y temperatura fijadas. Si se dispone de un conjunto de estas secciones a
diferentes temperaturas, puede estudiarse la evolucién del sistema con la tempera-
tura, a presion fija. Sobre el plano de las fracciones molares (x” y x2) se pueden
representar las sucesivas secciones del diagrama correspondientes a distintas tem-
peraturas, proyectandolas como curvas de nivel o isotermas.

De esta forma es posible representar los sistemas ternarios mediante diagramas
planos en los que aparezcan explicitamente dos fracciones molares. Como en la
practica suele ser preferible que se reflejen en el diagrama las tres fracciones mola-
res, aunque no sean independientes, se recurre habitualmente a los diagramas
triangulares.

El método de Gibbs-Roozeboom emplea un tridangulo equilatero para la repre-
sentacion gréfica, debido a que sus propiedades geométricas resultan muy conve-
nientes, aunque se puede emplear un tridngulo cualquiera.
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Cada vértice del triangulo representa un componente puro y cada lado repre-
senta una mezcla binaria, en la que esta ausente el componente correspondiente
al vértice opuesto.

A

Asf, en la Figura 5.5.2, el vérti-
ce A corresponde a componente
7 puro, el B a componente 2 vy el N
C representa 3 puro; en cuanto a
los lados, el AB corresponde a P I
mezclas de los componentes 7y ’ N
2, el BCamezclas 2-3yel CA a Xa, S X
mezclas 3-1. B /[t—»/ N\ ¢

Las lineas paralelas a cada lado Figura 5.5.3

representan los diferentes porcen-

tajes del componente del vértice

opuesto: por ejemplo, cualquier punto de la linea FG representan un sistema en el
gue hay variaciones de los componentes 2 y 3, para una cierta proporcion fija
(30%) de 7. Cada punto interior del tridngulo representa una mezcla ternaria. Por
ejemplo, el punto Z representa una mezcla constituida por 30% de 7 (recta FG),
50% de 2 (recta Hl) y 20% de 3 (recta DE).

Veamos algunas propiedades geométricas de los diagramas triangulares, que
nos seran Utiles en el estudio de los sistemas ternarios.

1) El lugar geométrico de los
sistemas que contienen dos
de los componentes en una
relacion constante es una
recta que pasa por el vértice
correspondiente al otro
componente (Figura 5.5.3)

C

2) El punto representativo del
sistema M, obtenido al
mezclar otros dos Ry S, de Figura 5.5.4
los mismos componentes,
se encuentra sobre el seg-
mento RSy ademas se verifica (ver Figura 5.5.4):

s _ RM (5.5.1)
Nk MS
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3) Si se mezclan tres sistemas represen-
tados por los puntos A', B'y C, la
composicion de la mezcla resultante
estard situada dentro del triangulo
A'B'C'. Se cumple:

BF (4.5.2)
B A
B ¢
Figura 5.5.5 La relacion (4.5.2) indica que x'4 es for-

malmente andloga a x, sustituyendo el
tridangulo ABC por el A'B'C' (Figura 5.5.5).

5.5.1 Mezclas liquidas ternarias

Es poco habitual encontrar tres liquidos que sean totalmente miscibles entre si,
siendo maés frecuentes los sistemas formados por mezclas liquidas ternarias en los
Mezcla Liquida Ternarias que se da miscibilidad parcial en uno, dos o los tres pares de componentes. Veamos
cémo se puede estudiar un sistema ternario con miscibilidad parcial en estado
liquido.

Supongamos que el componente 7 de
la Figura 5.5.6 es completamente miscible
con 2y con 3, pero las disoluciones obteni-
das entre estos Ultimos son sélo parcial-
mente miscibles. Si preparamos una mezcla
binaria de 2 y 3 en una cierta proporcion,
por ejemplo, la correspondiente al punto D,
resulta que, debido a la miscibilidad parcial
de estos componentes, el sistema se sepa-
ra en dos disoluciones My N, denominadas
disoluciones conjugadas. Al agregar 7, se
disolverd en 2 y en 3, de forma que My N
dejan de ser binarias y se convierten en Ry
S. Como vemos, la agregacion de 7 ha aumentado la miscibilidad de las disolucio-
nes conjugadas. De acuerdo con la segunda propiedad de los diagramas triangula-
res, el sistema estara representado por un punto Z de la linea de unién RSy se veri-
ficara la relacion:

Disolucién Conjugada

Figura 5.5.6

ns  _ RZ (5.5.3)
Nk A
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Los puntos Ry S describen la linea binodal MRSN y se van aproximando hasta
confundirse en el punto de pliegue K, en el que la linea de union es tangente a la
binodal. En el punto K desaparece la diferencia entre las dos fases conjugadas y el
sistema se convierte en homogéneo. Dicho punto tiene el caracter de un punto
critico, pero se diferencia esencialmente del binario en que se llega a él a tempera-
tura constante.

Las lineas de unién son caracteristicas de cada sistema y no son necesariamen-
te horizontales ni paralelas: es frecuente que converjan en un punto situado sobre
la prolongacién de un lado del tridngulo. Las lineas de unién se determinan expe-
rimentalmente analizando la composicién de las diversas mezclas.

Si a la mezcla binaria inicial de 2 y 3 le seguimos afadiendo méas componente
7, manteniendo invariables las cantidades de aquéllos, de acuerdo con la primera
propiedad de los diagramas triangulares, el punto representativo del sistema des-
cribird la recta DA. Siempre que dicho punto se encuentre por debajo de la linea
binodal, el sistema mostrara su miscibilidad parcial, separandose dos fases liquidas
y representadas por pares de puntos como Ry S, Ey F, etc., hasta llegar a la
linea binodal, a partir de la cual se agota una de las fases y el sistema se hace
homogéneo.

Si se parte de una mezcla binaria de 7 y 2 en cantidades invariables, tal como
la correspondiente al punto H', y se va afiadiendo componente 3, el punto repre-
sentativo describira la recta H'C, de forma que el sistema tendra primero una fase,
después dos (al cortar la linea binodal) y finalmente una de nuevo (al volver a cor-
tar la linea binodal).

Para una cierta cantidad de 3, el sistema resultante vendra representado por un
punto como el H situado sobre H'C, dentro del area encerrada por la linea binodal.
El sistema esta formado por las fases a 'y B, representadas respectivamente por R
y S. En el diagrama vemos que, al pasar de H'a Ry S, la fase a (representada por
R) es mas pobre en 7 que la disolucion primitiva H'y la fase B (representada por S)
es mas ricaen 1 que H'.

5.5.2 Influencia de la temperatura

Hasta ahora hemos estudiado lo que ocurre cuando dos componentes del sis-
tema ternario son parcialmente miscibles, pero como se anunciaba al principio de
este parrafo, podemos encontrar mezclas liquidas ternarias con miscibilidad parcial
entre uno, dos o los tres pares de componentes. Veamos lo que ocurre en estos
Casos.

Cuando dos pares de componentes son parcialmente miscibles, se pueden dar
los dos casos representados en la Figura 5.5.7. En el caso a) hay dos lineas binoda-
les, cada una con su punto de pliegue. En el caso b) las dos curvas estan unidas y

Linea Binodal

Punto de Pliegue
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desaparecen los puntos de pliegue. Generalmente se pasa del tipo a) al b) al
disminuir la temperatura, ya que disminuye la solubilidad.

A\ )

T, T,

a) a)

Figura 5.5.7

Cuando existe miscibilidad parcial entre los tres pares de componentes, pueden
aparecer tres curvas binodales separadas (una por cada par de componentes),
como se dibuja en la Figura 5.5.8 a).

Si'la miscibilidad es menor, lo que ocurre con frecuencia al disminuir la tempe-
ratura, se pueden unir dos de las curvas binodales de forma analoga a como ocu-
rria en la Figura 5.5.7 b). Pero también pueden llegar a unirse las tres curvas y
entonces el diagrama toma la forma de la Figura 5.5.8 b). En ella, las regiones pro-
ximas a los vértices A, B, y C son monofasicas y las contenidas en las zonas con line-
as de unioén son bifasicas. En la region contenida en el tridngulo A'B'C', el sistema
estd formado por tres fases A', B' y C', cuyas composiciones permanecen fijas
mientras no se cambie la presion ni la temperatura.

y—

T,

a)

Figura 5.5.8



En general, al aumentar la temperatura se altera la extension y la forma de las
regiones bifasicas. En la Figura 5.5.9 se muestra un ejemplo tipico para un sistema
en el que un aumento de temperatura produce una mayor solubilidad mutua entre
dos de los componentes del sistema ternario. En esta figura se ha representado la

temperatura como una coordenada adicional.

Como siempre, el estado
del sistema a cada tempera-
tura vendré representado por
una rebanada de este diagra-
ma, es decir, por el corte del
diagrama segun un plano T =
cte. perpendicular al eje verti-
cal. Realizando sucesivos cor-
tes a distintas temperaturas
se obtendran secciones del
diagrama que se pueden pro-
yectar conjuntamente sobre
el plano. Se obtienen asi dia-
gramas como el de la Figura
5.5.10 en donde se observa
cdmo al elevar la temperatu-
ra aumenta la solubilidad y
disminuye el 4rea encerrada
por la linea binodal. Ocurre lo
contrario al enfriar el sistema.

Figura 5.5.10

Temperatura (°C)

Figura 5.5.9
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5.5.3 Solubilidad de sales

Entre los sistemas con una fase solida y
dos liquidas, son interesantes los constitui-
dos por dos sales con un i6n comun y agua.
Cada sal influye sobre la solubilidad de la
otra en el disolvente. La Figura 5.5.11
representa un caso tipico. El punto M
representa la disolucion saturada de S; en
agua en ausencia de S,. El tramo BM com-
prende diferentes cantidades de S; soélido
Figura 5.5.11 en equilibrio con la disolucién saturada M.
Los puntos entre My A representan disolu-
ciones no saturadas de S; en H,0.

En el lado AC del diagrama ocurre igual, de forma que P representara la solubi-
lidad de S, en agua en ausencia de S;, en PC volveremos a encontrar sélido (S, en
este caso) en equilibrio con disolucién saturada y en AP disolucién no saturada. La
presencia de S, cambia la solubilidad de S; a lo largo de la linea MFN, mientras que
la presencia de S; produce la variacion de la solubilidad de S, segun PN. El punto
N representa una disolucién saturada con relacién a S; y a S,. Las lineas de unién
conectan la composicion de la disolucién saturada y del solido en equilibrio con
ella. La region AMNP corresponde a una disolucion acuosa homogénea, que goza-
ré4 de dos grados de libertad. En BMN y CNP existen mezclas de aguay S;y S, soli-
das, respectivamente y el sistema dispondra en estas regiones de un grado de liber-
tad. En BNC existen a la vez una fase liquida Ny las dos solidas S; y S,.

Si tomamos una disolucion Z; y empezamos a evaporar agua a temperatura
constante, el punto representativo se desplazara sobre la recta AH. Al llegar a Z,
precipita el primer cristal de S; (punto B) y, conforme progresa la cristalizacion, se
pasa por puntos como el Zs, que corresponde a la coexistencia de liquido Fy S; soli-
do. En Z, el liquido tiene la composicion Ny, a partir de ese momento, aparece el
sélido S,. Finalmente, al llegar a H sélo quedan las sales sélidas S; y S,. Un ejem-
plo tipico de este tipo de diagrama lo proporciona el sistema H,O, NH,CI,
(NH4),50,.

Son posibles otros muchos casos, varios de los cuales se representan en las
siguientes figuras. Si una de las sales forma un hidrato S,.nH,0, el diagrama toma-
ra la forma indicada en la Figura 5.5.12 a), que tiene la particularidad de que cual-
quier punto representativo del sistema contenido en el tridngulo inferior correspon-
de a la existencia exclusiva de los tres sélidos S;, S,y S,.nH>O. Si el sistema esta
constituido por sales hidratadas y anhidras, el diagrama toma la forma de la Figura
5.5.12 b).



Figura 5.5.12

5.5.4 Sistemas con tres fases
solidas

Para terminar el estudio de los siste-
mas ternarios, vamos a considerar el
caso en el que pueden coexistir fases
solidas y liquido. Supondremos que los
tres componentes son totalmente inso-
lubles en estado solido, de forma que
las Unicas fases soélidas posibles son las
constituidas por los componentes 1, 2
y 3 puros. La Figura 5.5.13 representa
el diagrama tridimensional de este tipo
de sistemas, en el que ademas de las
composiciones se ha dibujado la
influencia de la temperatura, lo que da
una idea global de su comportamiento Figura 5.5.13
a presion constante.

Los puntos de fusién de los componentes puros vienen representados por Ty,
Tgy Tc. Cada par de componentes forma un sistema binario con un eutéctico: M,
es el del sistema A-B, N, es el de A-Cy Ps es el de C-B. En general, todos estos pun-
tos aparecen a temperaturas diferentes.

Lo mas destacable es que el sistema forma también un eutéctico ternario, T,
gue aparece al mezclar los tres componentes. Por encima de las superficies curva-
das, el sistema es liquido, y a temperaturas inferiores a T, es sélido. Segun la regla
de las fases, el punto Tg tiene un Unico grado de libertad, ya que en él coexisten
cuatro fases: el liquido y tres sélidos puros. Al fijar la presién quedaran determina-
das tanto la temperatura como la composicion del sistema.
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Para la representacion de estos siste-
mas, como es habitual, se utilizan diagra-
mas planos sobre los que se proyectan
sucesivas secciones del diagrama tridi-
mensional por planos T=cte., tal como se
representa en la Figura 5.5.14. Obsérvese
que se trata de un diagrama triangular
enteramente anélogo a los ya vistos, con
la particularidad de incorporar informa-
cion correspondiente a distintas tempera-
turas y que se ha dibujado con un vértice
hacia abajo (en lugar de un lado hacia
abajo) para establecer la correspondencia
visual con el diagrama de la Figura 5.5.13.

Figura 5.5.14

A una cierta temperatura comprendida entre T¢ y T3 existe una zona central del
diagrama rodeada por la curva MNP, en la que es estable la fase liquida sola. En
las zonas del tipo AM,N,, comprendida entre el arco MsN, y las rectas AM,; y ANy,
existe una mezcla de un liquido y un sélido puro (en AM,N, el sélido es 7). En las
regiones como AN,C, hay una mezcla de un liquido (N, en este caso) y dos solidos
puros (7y 3).

Al disminuir la temperatura, la curva se va contrayendo hasta reducirse al eutéc-
tico ternario E a la temperatura Tz Al aumentar la temperatura, por el contrario, la
zona central de mezcla liquida ternaria se abre, pasando a curvas como la P;M;3Ns,
en donde encuentra el eutéctico binario P;. Andlogamente ocurre con los otros
eutécticos binarios N, y M;. A temperaturas suficientemente elevadas el sistema se
presenta como un liquido homogéneo.

En ocasiones es util indicar en el propio diagrama las temperaturas a las que se
van obteniendo las sucesivas curvas, como en la Figura 5.5.15 en la que se repre-
senta el sistema Wollastonita (CaSiOs)-Esfena (CaSiTiOs)-Anortita (CaAl,Si,Og).

Con fines practicos, en la Figura 5.5.16 se representa este mismo sistema dibu-
jando solo las curvas frontera entre las regiones de estabilidad de cada una de las
especies presentes. En esta figura puede seguirse el enfriamiento de un liquido A
sin modificar su composicion. El punto A, en un diagrama de tres dimensiones,
como el de la Figura 5.5.13, se desplazara en vertical bajando desde la zona de
estabilidad del liquido hasta alcanzar la superficie limite liquido-sélido en el campo
de la anortita (en el diagrama plano este trayecto se proyecta sobre el propio punto
A). En ese momento la anortita comienza a cristalizar y el liquido pierde contenido
en anortita, provocando un cambio en su composiciéon que hard que el punto
representatito se aleje del vértice de la anortita: la continua precipitacion de la
anortita al disminuir la temperatura cambia la composicion del liquido residual
desde A hacia B.



Al llegar a B el liquido
alcanza la regiéon de estabili-
dad de la wollastonita y
entonces comienza ésta a
precipitar, junto con la anorti-
ta. Al haber tres fases, solo
queda una libertad (la presion
estd fijada), lo que significa
que las tres fases solo pueden
coexistir a lo largo de una
linea que define los limites de
composicion del liquido, es
decir, la linea frontera entre
las regiones de estabilidad de
las fases. En consecuencia, la
composicion del sistema va
cambiando segun la linea BC,
hasta que se alcanza la regién

(Esfena)
CaSiTiOs

CaSio, 20 40 128360 80 CaAlSi,0q
(Wollastonita) (Anortita)
Figura 5.5.15

de estabilidad de la esfena; en ese momento comienza ésta también a precipitar y
como ahora hay 4 fases, el sistema no tiene libertades y aparece un punto invarian-
te. Aungue se continle extrayendo calor del sistema, las composiciones y la tem-
peratura permanecen constantes, hasta que se consuma el liquido. Este es el eutéc-

tico ternario del sistema.

Esfena

Anortita

>
. .
6 Wollastonita

Wollastonita

(Esfena)
CaSiTiOs

Anortita

. C
Wollastonita

“-eA
Anortita CaSiO; CaAl,Si,Og
(Wollastonita) (Anortita)
Figura 5.5.16

Es posible utilizar la regla de la palanca para determinar las cantidades de dis-
tintas fases en diversas situaciones durante la cristalizacion o fusion. Consideremos
el liquido M situado en la regién de la wollastonita. Al enfriar llega hasta la super-
ficie limite del liquido y comienza a cristalizar wollastonita, con lo cual el liquido
cambia su composicion, alejandose del vértice de la wollastonita. La cantidad en la
gue el liquido ha cambiado su composicién necesariamente esta relacionada con la
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cantidad de wollastonita que ha precipitado. Cuando el liquido ha cambiado su
composicion a N, la distancia MN representa la proporcion de cristales de wollasto-
nita que se han formado y la distancia entre el punto O de la wollastonita y el liqui-
do original M representa la proporcion de liquido residual. Los porcentajes de estas
fases se pueden determinar mediante las expresiones:

MN = %acristales wollastonita
ON

OM"_ 9 liquido

ON

Al continuar enfriando, la wollastonita continta precipitando hasta que se
alcanza la region de la esfena, momento a partir del cual cristalizaran conjuntamen-
te, siguiendo la linea limite hacia el eutéctico.



6 ELECTROQUIMICA

6.1 Introduccion

Para describir la tendencia de una sustancia a reaccionar con otra hay que
considerar, ademas de las constantes de equilibrio usadas en la ley de accién de
masas Yy la entalpia libre (también llamada funcion de Gibbs) (capitulo 4), el
potencial de oxidacion — reduccion.

Muchos elementos se encuentran en la naturaleza en distintos estados de oxi-
dacién. El hierro por ejemplo se encuentra como metal nativo (oxidacién 0), com-
puestos ferrosos (oxidacién 2+), y como compuestos férricos (oxidacién 3+). De
igual manera es posible encontrar manganeso (2, 3, 4), azufre (-2, 0, +6), vanadio
(+3, +4, +5), cobre (0, 1, 2), cobalto (2, 3), nitrégeno (-3, 0, 5) y muchos otros...

Por oxidacion se entie1nde el incremento de valencia positiva, o bien la disminu-
cion de valencia negativa' . Por reduccion se entiende lo contrario. Por ejemplo, en
una reaccion del tipo:

In+Cu® = Zn’+Cu 6.1.1)

el cinc es oxidado por el cobre (el Zn incrementa su valencia positiva al perder
dos electrones).

Si se colocase una ldmina de cinc dentro de una disolucién de sulfato de cobre,
tendriamos los reactivos de la ecuacion (6.1.1) lo cual darfa lugar al picado de la
ldamina de cinc, debido a que algunos d&tomos pasarian a la disoluciéon y a una depo-
sicion de cobre en la ldamina, debido a que algunos cationes de cobre abandonari-
an la disolucién. Otro efecto medible es un aumento de temperatura de la disolu-
cion debido a la reaccion, asi como un cambio de coloracion del liquido debido a
la disminucién del cobre en disolucion.

Dicha reaccién puede descomponerse como suma de dos reacciones, una de
oxidacion (6.1.2) y otra de reduccién (6.1.3):

In<e In+2¢e (6.1.2)
Cir+2e = Cu (6.1.3)

T El nombre de oxidacién se debe a que originariamente se pensd que esté tipo de reacciones se daban
exclusivamente con la reaccion de las sustancias con oxigeno, como por ejemplo 2 H, + O, -> 2 H,0.

Potencial de Oxidacion

Oxidacion

Reduccién
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la posibilidad de aprovechar el movimiento electrénico mediante una pila elec-
troguimica para generar un potencial eléctrico. Dicha construccién se utiliza, efec-
tivamente, y entre otras cosas permite la determinacion del potencial de oxidacién
(también denominado, potencial redox, potencial de reduccién, y potencial de oxi-
dacién-reduccion), que es una medida cuantitativa de la variacién de energia nece-
saria para afadir o quitar electrones de la estructura de un elemento en un estado
de oxidacién definido.

6.2 Oxidacion y reduccion (redox)

7n Cu
2112+ LM> Cu2+_,
R
S0,” S0,”

Figura 6.2.1 Pila de Daniel

La pila de Daniel (inventada en el siglo XIX y empleada extensamente en redes
telegréficas) se fundamenta en la reaccion (6.1.1). Consta de dos electrodos de cinc
y cobre inmersos respectivamente en disoluciones acuosas de ZnSO, y CuSO,.

Las pilas electroquimicas construidas de este modo ofrecen una tension de
Fuerza ElectroMotriz vacio, o FuerzaElectroMotriz (f.e.m.), &, que guarda relacién con la tendencia de
(f.e.m.) dichas sustancias a reaccionar entre si. Podriamos decir que la f.e.m. mide la avidez

de las sustancias por coger electrones.

Es posible asignar un potencial ¢ a todo electrodo si se toma como referencia
un mismo electrodo, con el que se comparan todos los demdas. Para poder compa-
rar entre s las distintas sustancias se decidio utilizar un electrodo de hidrégeno (gas
gue bafa a un electrodo de platino en presencia de agua) como electrodo de refe-
rencia, en el cual se produce la reaccion:

H, < 2H" +2 e (6.2.1)



al cual se le ha asignado arbitrariamente un potencial de 0 V.

Se denomina potencial de reduccion de un electrodo genérico al valor de la f.e.m.
de la pila formada con el electrodo de referencia a la izquierda. Gracias al estudio
comparativo de las distintas reacciones de oxidaciéon - reduccién (redox) se han
determinado los potenciales de distintas sustancias (Tabla 6.2.1). Los valores dados
en la Tabla 6.2.1 son valores normales y se denominan €°, esto quiere decir que las
concentraciones de las disoluciones son 1 My que se han medido 25 °C y 1 atm.

Tabla 6.2.1 Potenciales de oxidacion normales de diferentes semireacciones

Zn (s) = n*ti2e

H,5(9) = SO, +10H +8 e

H, (9) < 2H +2¢

Cu+ < Cut+2e

FeCOs(siderita) + H,O = Fe;0,4 (magnetita) + 3 CO,(g) + 2 HY + 2 &
Cu () = Cut+2e

Fe’* = Fe¥* + e

Fe?* + 3H,0 < Fe(OH)3 (s) + 3H + &

FeCOjs (siderita) + 3H,0 < Fe(OH)3 () + HCO3 + 2 HY + &
2 H0 < 0,(9) +4H +4¢

Mn2+ = Mn’+ e

Gracias a la Tabla 6.2.1 es posible determinar si dos sustancias van a reaccionar y
en qué sentido. Considerando dos sustancias cualesquiera dentro de la tabla, la
que esté por arriba (% menor) se oxidara frente a la que esté por debajo (¢° mayor).

Volviendo al ejemplo del zinc y el cobre, si planteamos la reaccion segin (6.1.1)
entonces, acudiendo a la Tabla 6.2.1 es posible determinar el potencial de la pila,
gue tendrd una f.e.m. de -0, 76 - (+0,34) =-1,10 V.

La entalpia libre de la reaccion mide el maximo trabajo realizable por la pila, que
no es otra cosa que el potencial por la carga. Expresado matematicamente resulta:

AGY = z¢0F (6.2.2)
donde:

AGP es la entalpia libre normal de la reaccién

-0,76
-0,34
0,00

+0,16
+0,32
+0,34
+0,77
+1,06
+1,08
+1,23
+1,23
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z es el nimero de electrones intercambiados entre las dos semireacciones
para equilibrar la reaccién redox global.

F es la constante de Faraday, la carga en culombios de un mol de electro-
nes (96 500 C/mol de )

Potencial Normal | % es el potencial normal de la pila.

La reaccién sera posible siempre que su potencial sea negativo, ya que segun la
ecuacion (6.2.2) ello implica AG® < 0.

Como por otro lado

AG® = -RTInK (6.2.3)

es posible relacionar en el estado normal la ecuaciéon (6.2.2) y (6.2.3) dando
lugar a:

-RTInK= z¢°F (6.2.4)

Como a su vez, recordando el cociente de reaccion referido a las actividades, A,

AG,= AG + RT In A, (6.2.5)

es posible llegar a la ecuacion de Nerst:

g =g -gln A, (6.2.6)

Hay que dejar claro que el potencial de la reaccion no depende de la cantidad
de materia, aunque si influye en la cantidad de corriente, en las entalpias, entropi-
as, y entalpias libres de la reaccion. Asi pues para determinar el potencial de una
pila, se sumaran los potenciales de los electrodos correspondientes, uno como oxi-
dante y otro como reductor, sin afectar el potencial por el coeficiente estequiomé-
trico necesario para el balance de la reaccion.

6.3 Concepto de pHy Eh

El pH es una medida de la actividad del ion hidrégeno (H), que al fin y al cabo

PH .
es un proton.

El ion hidrogeno no se encuentra en el agua como H*, pues al ser polar la molé-
cula de agua, se crean iones hidronio (H;0%).



Se define el pH como el logaritmo decimal, cambiado de signo, de la actividad
del i6n hidronio (H;0%), aunque habitualmente por simplificar se suele escribir:

pH = log [H"] (6.3.1)

Dicha definicién proviene de la ecuacion de ionizaciéon del agua:

H,0 < H" + OH (6.3.2)

cuya constante de equilibrio a 25 °C es:

K =[H*] [OH]= 10" (6.3.3)

En el caso del agua como sustancia pura se verifica que [H™] = [OH7], con lo que
el pH neutro es por tanto pH=7. Gracias a este valor es posible distinguir el carac-
ter 4cido (pH<7) o basico (pH>7) de las disoluciones en funcién del pH.

Usualmente, se utiliza E° 6 €° para hacer referencia al potencial normaly Eh para
hacer referencia al potencial en otras condiciones. Se eligié la nomenclatura “Eh”
para remarcar que cuantifica la electronegatividad de la sustancia referida al elec-
trodo de hidrégeno.

Si se consideran 25 °C de temperatura y haciendo uso de todas las constantes
de la ecuacion (6.2.6), es posible escribir:

Eh =g -%257 In A, (6.3.4)
0, pasando a logaritmo decimal,
Eh=¢- %259 log A, (6.3.5)

También se usa en la bibliografia el concepto “pe”, en lugar de Eh, para aumen-
tar la semejanza con el pH. El “pe” es un ndimero adimensional proveniente de
considerar la actividad de los electrones:

pe = - log (ac.) (6.3.6)
Se puede comprobar que:
FEn (6.3.7)

PE=53RT

Eh
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y considerando de nuevo los 25 °C y 1 atm, llegamos a:

__Eh
PE€ = 0,059V

(6.3.8)

por lo que se hace patente que el “pe” no tiene unidades y que “pe” y "Eh”
son cantidades proporcionales, con una constante de proporcionalidad depen-
diente de la temperatura.

El pH del agua que se encuentra en la naturaleza esta controlado por varias
reacciones relacionadas con los iones mas comunes, sélidos, gases e incluso por
sustancias solubles, pero sin caracter idnico.

En la naturaleza el valor de Eh varia entre + 0,8 V a -0,5 V y el valor de pH varia
entre 1.0y 10.0.

Existen varios factores que pueden alterar los valores de Eh y pH, principalmen-
te los siguientes: procesos organicos de fotosintesis, respiracion, descomposicion;
reacciones de oxidacion-reduccion de hierro, azufre, nitrégeno y carbono; balance
en el agua entre el CO, disuelto y el CaCOs de las rocas.

Tabla 6.3.1 Intervalos de pH y Eh para distintos materiales y los parametros que los
controlan, 1%

Agua de meteorizacion 4 a8 +800 a +300 Cantidad de CO,, O, disuelto.
Turbera
depresion 7 a8 +500 a valores Topografia, reacciones organicas
negativos
monticulo 3 a7 +500 a valores
negativos
Suelos 2,8a10 +750 a -350 Cantidad de agua y tipos de minerales
presentes; contenido organico
Agua subterrdnea 5a9 +500 a -100 Rocas circundantes, reacciones
organicas
Agua mineral
Zona oxidada 2a9 +800 a +200 Oxidacion de la pirita
Zona primaria 6 a9 +200 a -100 Rocas circundantes
Agua potable de 4a10 +600 a -100 Cantidad y tipo de material disuelto

rios y lagos



Sedimentos en agua 4a9 +600 a -200 Composicién de los sedimentos

potable (orgénica e inorganica)

Sedimentos marginales 5a 10 +500 a -400 Grado de insolacion, tipo y cantidad de
marinos flora y fauna, composicién sedimentos
Agua de mar 6a10 +500 a -200 Algas, balance entre CO, y CaCOs.
Sedimentos en mar 6a9 +600 a -400 Algas, balance entre CO, y CaCOs;
abierto composicién sedimentos.

Aguas geotermales 0,85a9,5 +700a-185 Muchos factores.

Debe tenerse presente que la entalpia libre de reaccién varfa al variar las
concentraciones de las sustancias y que gracias a la ecuacién de Nerst puede
calcularse. Si se tiene por ejemplo una reaccién de manganeso con hierro:

MnO, + 4H* + 2Fe’* < Mn? + 2H,0 + 2Fe®* 0 =- 0,46V  (6.3.9)

en una disolucién con pH=3 y una concentracién unidad del resto de las sus-
tancias, considerando que la disolucion tiene comportamiento ideal, y la ecuacion
de Nerst, se puede escribir:

2
a nz+a o 3+ 12
ss=—0,4+0’(;59 log—r” ° ’ =—O,4+0’059 log 11 — =-0,10V (6.3.10)

38, 2 2 (107)"r

Luego al disminuir el pH disminuye el Eh. La conclusiéon que resulta del ejem-
plo es que al disminuir el pH (disoluciones acidas) disminuye la tendencia de la reac-
cion hacia la derecha. Ello es coherente con la consideracion de que al disminuir la
concentraciéon de los reactivos (en la reaccion (6.3.4) propuesta los iones hidroge-
no son reactivos), disminuye la tendencia de la reaccion a producirse.

La variacién de potencial con la concentraciéon es el fundamento de las pilas
denominadas de concentracion porque se basan en disoluciones iguales en com-
posicién, pero no en concentracion para ambos electrodos.

Una observacion importante es que, si se considera valida la suposicién de ide-
alidad de las disoluciones entonces Aa viene dado por las concentraciones como
Ac, tal como se establece en la Ley de Accion de Masas.
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6.4 Diagramas Eh-pH

Podemos calcular los valores teéricos de Eh en la naturaleza. El limite superior
de Eh lo define la reaccién del agua:

2H,0 < Oy(g) + 4 H Y +4e €0 =+ 1,23V (6.4.1)

ya que no existe otro oxidante en la naturaleza mas fuerte, capaz de oxidar el
agua para producir oxigeno gaseoso.

El potencial natural de esta reacciéon proviene de la ecuacion (6.3.5) que aplica-
da a la reaccion (6.4.1) resulta,

- 0,059 -1 6.4.2
e=+1,23+ 2 Iog([H ] pOZJ (6.4.2)

Teniendo en cuenta que el aire estd aproximadamente compuesto de un 21 %
de oxigeno podemos estimar que po, = 0,2 atm:

e =+ 1,23 - 0,059pH + 0,015l09(0,2) , (6.4.3)

con lo que obtenemos la expresion buscada del /imite superior del Eh:

Eh = 1,22 - 0,059pH | (6.4.4)

Por otra parte el limite inferior vendra impuesto por

H, < 2H"+2e € =0,00V (6.4.5)

ya que hay pocos agentes reductores naturales capaces de producir hidrégeno
gaseoso a partir del ién hidrogeno del agua.

Igualmente, utilizando la ecuacién (6.3.5) aplicada a la reaccién (6.4.5) resulta

0,059, [[H]’ 0,059 +,) 0,059
£=0,00+ 5 log 7] =O'OO+T|09([H]ZJ_Tbg([HZ]) (6.4.6)

El menor valor del Eh (que es el objeto de este planteamiento), se dara con el
mayor valor de la actividad del hidrégeno molecular, cuya presidon nunca podra ser
superior a la presion atmosférica (1 atm), con lo que el limite inferior de Eh viene
dado por



e =+0,059pH | (6.4.7)

El intervalo de potenciales de oxidacion en ambientes naturales determina por
tanto las reacciones que pueden tener lugar, y estan tedricamente limitadas en
medios acuosos por los limites impuestos por las ecuaciones (6.4.4) y (6.4.7).

Toda forma oxidada de cualquier pareja con un potencial superior al dado por
la ecuacion (6.4.4) descompondra el agua liberando oxigeno molecular en forma
de gas. Toda forma reducida con un potencial inferior al dado por la ecuacién
(6.4.7) descompondra el agua liberando hidrégeno molecular en forma de gas.

En la practica no se cumplen tan estrictamente estos limites tedricos, ya que se
requiere un potencial superior al teérico. Sin embargo la quimica de la sedimenta-
cion s considera que dichas ecuaciones controlan mayoritariamente los procesos
de oxidacién y reduccion.

La disolucion, transpor- 2,0
te y deposicion de elemen- 1.8
tos en la naturaleza para
dos o més estados de oxi- L6
dacién, estan influenciados 1,4
en su mayor medida direc- 12
tamente por el potencial ’
de oxidacién del ambiente.
Ya que, a la vista de la
Figura 6.3.1 se observa
que el potencial de oxida-
cion de muchas reacciones
decrece rapidamente con
el aumento de pH, gene-
ralmente la oxidacion se ve
favorecida en disoluciones
alcalinas.

1,0

Figura 6.3.1 Variacion de los potenciales de oxidacion con el pH de diversas
reacciones. Leyenda en Tabla 6.3.2
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Tabla 6.3.2 Potenciales de oxidacion normales de diferentes semireacciones?

Zn (s) Zn**t + 2 e -0,76
H,S(g) = SO4% + 10 H* + 8 & -0,34
A H (9) = 2Ht"+2e 0,00
Cut < Cut+2e +0,16
FeCOs(siderita) + H,O = Fe304 (magnetita) + 3 CO,(g) + 2 H* +0,32
+2e
Cu (s) < ur+2e +0,34
E Fe2+ = Fe3+ + e +0,77
Fe2* + 3H,0 = Fe(OH)3 (s) + 3 H* + e +1,06
FeCOs (siderita) + 3H,0 = Fe(OH)s3 (s) + HCO3 + 2 H* + e +1,08
B 2 H,O = Ox(g)+4H+4e +1,23
K Mn2+ = Mn3* + e +1,51
M C?+ < Cot+e +1,84
L Ni2+ + 2 H,O = NiOy + 4 Ht + 2 e 1,75
H Pb*2 + 2 H,0 = PbO, + 4 HY + 2 & 1,46
F NH4+ + 3 H,0 <= NOs+ 10 H* + 8 e 0,84
L Ni(OH); + 2 OH" = NiO; + 2H,0 + 2 e 0,49
B’ 4 OH- = 07 + 2H,0 + 4 e 0,40
H’ PbO + 2 OH- <= PbO, + H,0 + 2 e 0,25
M’ Co(OH;) + OH- = Co(OH)3 + e 0,2
SZ + 4 H,0 = SO4% + 8 H* + 8 e 0,14
F’ NH3 + 9 OH" <= NOs+ 6 H;O + 8 e -0,12
K’ Mn(OH), + OH- = Mn(OH)3 + e~ -0,40
E' Fe(OH), + OH- = Fe(OH)3 + e -0,56

Ejemplos de aplicacion de los diagramas Eh-pH:

- Los altos potenciales requeridos para convertir cobalto bivalente (Co%*) en
trivalente (Co3*) en una solucion 4cida indica que el mineral heterogenita
(CoO(OH)) se depositara de disoluciones alcalinas, para las cuales el potencial
de oxidacion es mucho menor.

2 Brownlow, Arthur H.;. Geochemistry. Ed3. Prentice Hall. ISBN 0-13-398272-6. 1979



- Los altos potenciales requeridos para convertir plomo bivalente (Pb2*) en PbO,
indican que el mineral platnerita (PbO,) se depositara de disoluciones alcalinas,
para las cuales el potencial de oxidaciéon es mucho menor.

Figura 6.3.2 lzquierda: heterogenita. Derecha: Platnerita (parte negra). Fuente: web sobre
minerales: http://webmineral.com

Los diagramas Eh-pH proporcionan un sistema Util para ilustrar los campos de
estabilidad de distintos minerales en ambientes himedos. El sistema Mn-H,0 es
un ejemplo ilustrativo de diagrama Eh-pH (Figura 6.3.3) en el cual se muestra cla-
ramente por qué no puede encontrarse manganeso como metal nativo.

En condiciones medioambientales reductoras el manganeso esta presente como
compuestos de manganeso en disoluciones &cidas, y precipita como Mn(OH),
cuando el pH excede 8 (para una actividad unidad de Mn; se requiere un pH mayor
para la precipitacion en disoluciones mas diluidas, de acuerdo con la ley de accion
de masas). Seguin van siendo las condiciones ambientales mas oxidantes, el campo
de los iones de manganeso se retrae hacia disoluciones mas acidas; en la parte basi-
ca 6 alcalina del diagrama el Mn(OH), (pirocroita) va siendo reemplazado por
Mn304 (Hausmannita), MnOOH (manganita), y MnO, (pirolusita). Bajo condiciones
altamente oxidantes el MnO; es la fase estable para todo el rango de pH. En el
diagrama se encuentra también la razon por la que no se pueden encontrar per-
manganatos (MnOy) en condiciones geoldgicas; las disoluciones en agua de
permanganato son inestables y se descomponen lentamente, liberando oxigeno y
precipitando en forma de MnO,.

En la figura 6.3.4 se ha resumido, a modo orientativo, los valores de Eh y pH
gue se pueden encontrar en distintos ambientes de la naturaleza. Asi, para un pH
igual a 7, es previsible que los potenciales de oxidacion de los ambientes naturales
deben rondar entre los -0,41 Vy 0,82 V, rango definido en dicha figura por los limi-
tes inferior y superior del agua. También es posible prever que para un ambiente
marino euxinico, como las aguas aisladas del fondo de una cuenca reductora
donde esta presente el H2S, es previsible para un valor de pH=6, encontrar valores
de Eh entorno a -0,2.
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+1,2

+0,6

Eh

0 2 4 6 8 10 12 14

Figura 6.3.3 Diagrama Eh-pH para el sistema Mn — H20, para actividad unidad de
Mn. Las lineas discontinuas son las de descomposicion del agua.

En la figura 6.3.4 se ha resumido, a modo orientativo, los valores de Eh y pH
gue se pueden encontrar en distintos ambientes de la naturaleza. Asi, para un pH
igual a 7, es previsible que los potenciales de oxidacion de los ambientes naturales
deben rondar entre los -0,41 V'y 0,82 V, rango definido en dicha figura por los limi-
tes inferior y superior del agua. También es posible prever que para un ambiente
marino euxinico, como las aguas aisladas del fondo de una cuenca reductora
donde esta presente el H2S, es previsible para un valor de pH=6, encontrar valores
de Eh entorno a -0,2.



Figura 6.3.4 Diagrama aproximado Eh-pH de ambientes naturales.
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7 CINETICA QUIMICA

7.1 Velocidad de reaccion

La Termodinamica se ocupa del estudio del equilibrio quimico y sus recursos nos
permiten conocer si una cierta reacciéon tendra lugar o no y hacia dénde se despla-
zara el equilibrio. Nos permite también conocer la distribucion de componentes
entre varias fases en equilibrio. Pero no disponemos de herramientas para saber
cuanto tiempo tardara una reaccion en alcanzar el equilibrio ni mucho menos, cual
es el camino que los reactivos siguen hasta convertirse en productos, es decir, el
proceso detallado de la evolucion del sistema hacia el equilibrio.

La introduccién de la variable tiempo nos va a permitir definir la velocidad de
reaccion como la variacion que experimentan las cantidades de reactivos o produc-
tos en la unidad de tiempo. Estas cantidades estan relacionadas con los coeficien-
tes estequiométricos de la reaccion y con el avance de reaccién, segin vimos en el
capitulo 3, del que recordamos las expresiones (3.1.4) y (3.1.5):

dn _dnp _ 90 e (7.1.1)
v, v, v,
dni = v dE Vi (712)

De forma rigurosa, la velocidad de reaccion vendra dada por la variacion del
avance de reaccion con el tiempo:

v=398 (7.1.3)

Tomando el tiempo como variable independiente, de (7.1.2) obtendremos

= ﬂ = : di
= U (7.1.4)

La variacion que experimentan las cantidades de reactivos o de productos en la
unidad de tiempo vendra dada por (7.1.4), que podemos escribir de la siguiente
forma:

v= 98 _ 1 g (7.1.5)

Velocidad de Reaccion
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Al sustituir (7.1.1) en (7.1.5) obtenemos

o

1 dn
v; dt

| —
[oR

an 716
T ( )

V =

c

i
Este resultado nos indica que dn;/dt es proporcional al coeficiente v; correspon-
diente de la ecuacién de la reaccion y que la velocidad de la reaccién queda deter-

minada completamente en cuanto se conoce la que corresponde a un solo compo-
nente.

Por ejemplo, si consideramos la reaccion de precipitacion de la dolomita en
disolucion:

Ca?* + Mg?** + 2 CO*5 « CaMg(CO3), (7.1.7)

usando la ecuacion (7.1.5) relacionaremos la velocidad de reaccion con los
cambios en las cantidades de materia mediante:

dg dnce dn,, 2 _1Ancges dNeaygeo, (7.1.8)
d dt  dt 2 dt  dt
Como
dnC32+

= velocidad de agotamiento del Ca**

angz+
dt

= velocidad de agotamiento del Mg?*

dnco> - - :
- _n;f[’23= velocidad de agotamiento del CO”;

_ Incamgicoy),

n = velocidad de agotamiento del CaMg(COs),

podemos afirmar que la velocidad de reaccién es igual a la velocidad de agota-
miento del Ca”*, igual a la velocidad de agotamiento del Mg?®*, igual a un medio
de la velocidad de agotamiento del CO* e igual a la velocidad de formacion de la
dolomita CaMg(COs),. La relacién entre la velocidad de reaccién y la velocidad de
cambio de las cantidades de materia de productos y reactivos depende de los coe-
ficientes estequiométricos, como indica (7.1.5). La velocidad de reaccién es Unica
(para una composicion y temperatura dadas) y es independiente del reactivo o pro-
ducto que se seleccione.



e

La definiciéon (7.1.3) de velocidad de reaccion se refiere a las cantidades de las
sustancias presentes, no a sus concentraciones. Esto es interesante cuando varia el
volumen durante el transcurso de una reacciéon. Sin embargo, es muy frecuente
que el volumen del sistema se mantenga constante y entonces la variacion de la
cantidad de sustancia equivale a la variacién de la concentracién, por lo que habi-
tualmente manejaremos velocidades de cambio de concentracion. Asi, en el ejem-
plo anterior, la velocidad de reaccion sera

- dCaMglCo)) 719
dt .

donde d(CaMg(COs),) representa la concentracion de dolomita.

Para realizar el estudio cinético de una reaccién quimica, es preciso determinar
previamente su mecanismo, esto es los pasos sucesivos mediante los que se produ-
ce. Este es un aspecto muy interesante, ya que, planteado el problema a la inver-
sa, los métodos de la Cinética Quimica pueden ser muy Utiles en la investigacion
de las etapas que constituyen el proceso detallado segun el cual se desarrolla la
reaccion.

Por otra parte, la evoluciéon hacia el equilibrio va a estar totalmente condiciona-
da por la temperatura. Asi, por ejemplo, algunos sistemas geoquimicos de baja
temperatura frecuentemente no se encuentran en equilibrio. Este es el caso de los
océanos, cuyas aguas superficiales estan sobresaturadas en calcita, pero la calcita
precipita principalmente por actividades bioldgicas. A una profundidad de 2500 m,
el agua no esta saturada de calcita, pero la calcita procedente de las conchas de
microorganismos permanece depositada a esas profundidades, aunque a mayores
profundidades sf se disuelve. Por tanto, la aplicacion de la termodinédmica a estos
sistemas debe hacerse con precaucién, puesto que proporciona sélo un conoci-
miento limitado de los sistemas geoquimicos a baja temperatura, siendo la cinéti-
ca la que controla su estado y evolucion. Incluso en los sistemas metamorficos, con
temperaturas en el intervalo 300 °C — 700 °C, los factores cinéticos son decisivos
para determinar los estados finales.

Es mas probable que los sistemas geoquimicos de alta temperatura, como los
magmas, se encuentren en equilibrio y la termodindmica proporciona un conoci-
miento razonable de estos sistemas. Sin embargo, incluso a altas temperaturas, los
factores cinéticos son importantes y pueden inhibir el equilibrio. Un ejemplo carac-
teristico de desequilibrio a alta temperatura es la formacién de vidrios volcanicos
amorfos. La termodinédmica predice que los magmas cristalizardn segun se enfrien,
pero cuando el enfriamiento es suficientemente rapido, en lugar de formarse
estructuras cristalinas se forman vidrios volcanicos, que en muchos sentidos se
comportan simplemente como liquidos extremadamente viscosos.

Los sistemas quimicos estan gobernados por los principios de la Termodinamica
y la Cinética, de forma que ambas proporcionan herramientas complementarias
para el conocimiento de los fenédmenos que ocurren en La Tierra.
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7.2 Reacciones simples y complejas

Al estudiar ciertas reacciones sencillas en fase gaseosa o en disolucién, se obser-
va frecuentemente que su velocidad es proporcional a las concentraciones de los
reactivos. Sea, por ejemplo, la reaccion

A+B<C+D (7.2.1)

la velocidad de reaccion directa sera

en donde representamos por (A) y (B) las concentraciones de A y B por unidad
de volumen y k; es la denominada constante de velocidad de la reaccién directa.
Andlogamente, para la reaccion inversa:

vi = ki (Q) (D) (7.2.3)
La velocidad de reaccion resultante se obtendré por diferencia de vy y v; :
vV =v4-V = kg(A)B) - k(C)D) (7.2.4)

El equilibrio se alcanzard cuando v sea nula, esto es, cuando sea vy = v; .
Entonces se verificara:

kg — (D)

<2 o0 (7.2.5)

que también debe ser igual, segun la Ley de Accion de Masas, a la constante de
equilibrio de (7.2.1), luego se verifica

K = Kd (7.2.6)

La ecuacion (7.2.6) establece una relacién entre la constante de equilibrio (con-
cepto termodindmico) y las constantes de velocidad (concepto cinético). El razona-
miento que nos ha conducido a ella se basa en una interpretacion cinética del equi-
librio, expresada por (7.2.4).

Podemos generalizar las expresiones (7.2.2) y (7.2.3) para una reaccién
genérica

D yB=0 (7.2.7)
i



mediante

v=k [[(C)" (7.2.8)

en donde los exponentes a; no coinciden, en general, con los coeficientes v; de
la ecuacion de la reaccion (7.2.7). Para el reactivo genérico G, se dice que la reac-
cion es de orden a; en C. Se denomina orden de la reaccion a la suma X «; de los
exponentes de las concentraciones (C) que figuran en (7.2.8).

Orden de la Reaccion

Veamos algunos ejemplos: la reaccion de formacion del HI:
H, + I, — 2HI (7.2.9)

es de segundo orden y su velocidad es proporcional a las concentraciones de H,
e |,. Otra reaccion de segundo orden es la descomposicion del dxido nitrico:

2NO, — 2NO + O, (7.2.10)

cuya velocidad es proporcional al cuadrado de la concentracién del NO,. En
cambio, la descomposicion del pentoxido de nitrégeno, que sigue una reacciéon
analoga,

2 N205 - 4N02 + Oz (7211)
es de primer orden y su velocidad es proporcional a la concentracion del 2 N,Os.

La explicacién de estos hechos reside en que la reaccién quimica total, en su
forma genérica (7.2.7), no da ninguna informacion sobre el mecanismo de esa
reaccion. En general, la ecuacion de la reaccion total sélo representa el estado ini-
cial'y final, pero los reactivos no se transforman directamente en los productos, sino
gue siguen una serie de pasos sucesivos, O etapas, descritas por una serie de
reacciones elementales, que constituyen el proceso detallado o mecanismo de
reaccion. La velocidad con la que un sistema alcanza el equilibrio depende del
mecanismo del proceso, mientras que el propio estado de equilibrio no depende
del mecanismo, sino de sus funciones termodinamicas.

Mecanismo de Reaccion
Reaccion Elemental

Para que se produzca cada reaccion elemental, es necesario que se unan las
moléculas de los reactivos hasta formar un cuerpo intermedio inestable, llamado Complejo Activado
complejo activado, que después se descompone dando lugar a los productos.

Por ejemplo, la reaccion de meteorizacion de la anortita puede describirse
mediante la reaccion

13
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CaAl,Si,0g + 3 H,0 + CO, — CaCO; + 2 AOH); + 2 SI0; (qy  (6.2.12)

En la naturaleza, sin embargo, este proceso implica varios pasos intermedios,
gue pueden incluir las siguientes reacciones:

Hy0 + COyi = HCOs g (7.2.13)
H2CO3 - HC03 (aq) T H* (7214)

CaAlzsizog + Hzo + 2H+ i SleleHs(oH)4+ Caz+ (aq) (721 5)

Hzo + S|2A|20H5(OH)4 - 2 SlOZ @@ t 2" A|(OH)3 (7216)
HCO; (@a) — C02_3 (ag) t H* (7.2.17)
C02_3 @y *+ Caz+(aq) — CaC0s (7.2.18)

Las reacciones (7.2.13), (7.2.14) y (7.2.17) son reacciones elementales que sélo
implican un paso y la reaccion ocurre a nivel microscépico tal y como describe la
ecuacion escrita. Las demas reacciones no son elementales y, a su vez, consisten en
varias reacciones elementales. Asi, la reaccién (7.2.15) describe la conversion de la
anortita en caolinita, liberando un i6n de calcio. Esta reaccion implica cambios
profundos en la estructura, que no aparecen descritos por la propia ecuacion. El
estudio cinético completo requiere el conocimiento detallado de los pasos seguidos
en estos cambios estructurales. Una posibilidad es que todos los componentes
estén en disolucion en un estado intermedio:

CaAL,Si,0g + 6Hy0 + 2H" = 2H,Si04 (s + 2AOH); (s + Ca> oy + 20H (7.2.19)

2H,Si04 (aqy + 2AOH)"; (o) + 20H” — Si,ALOH5(OH), + 5H,0 (7.2.20)

La reaccion (7.2.16) corresponde a la conversion de caolinita en cuarzo y gibb-
sita y puede implicar la disolucién de S,0,, precipitando posteriormente como
opalo, para transformarse después en cuarzo:

Si,Al,OH5(OH), + 5H,0 — 2H,Si04 (o) + 2AI(OH); (7.2.21)
H4Si04 (aq) — SIOZ (6palo) + ZHzo (7222)
SIOZ (6palo) d SIOZ (q2) (7223)

7.3 Efecto de la temperatura sobre la velocidad de reaccién

Se observa experimentalmente que la elevacion de temperatura suele provocar
fuertes aumentos en la velocidad de reaccion. Es frecuente que la aplicacion
sucesiva de incrementos constantes de temperatura haga que la constante de

14



velocidad se multiplique cada vez por un mismo factor. Esto parece sugerir que la
relacion existente entre la constante de velocidad y la temperatura ha de ser de tipo
exponencial.

Arrhenius fue el primero en proponer una relacién entre la constante de
velocidad y la temperatura, que se ajusta bastante bien a los resultados experimen-
tales en intervalos moderados de temperatura:

Ua
k, = Ae - RT (7.3.1)

El coeficiente A se suele denominar factor pre-exponencial y el pardametro U,
energia de activacion. Como A tiene las mismas dimensiones que k;, en el caso de
una reacciéon de primer orden vendra medida en s, por lo que a veces se le deno-
mina también factor de frecuencia. La determinacion de energias de activacion es
un objetivo de gran importancia en los estudios cinéticos.

En la expresion de Arrhenius A y U, son constantes. Otras formulaciones
posteriores mas complejas incluyen la dependencia de A y U, con la temperatura,
aunque cuando sea U, » RT (lo que sucede en la mayoria de las reacciones) la
variacién con la temperatura es generalmente despreciable.

Para comprobar la validez de (7.3.1) se suele manejar la ecuacién logaritmica:

U
Ink, = InA - —2 7.3.2
' RT 732

Energia de Activacion

y se representan los datos experimentales tomando 5.0
1/T en abscisas y In k, en ordenadas. Los puntos asf
obtenidos suelen estar muy aproximadamente en linea
recta, lo que concuerda con la expresion de Arrhenius.

En la figura 7.3.1 se representa la ecuacién (7.3.2)
para la descomposicion del CH3;CHO. La pendiente per-
mite conocer (- U,/ R)y la ordenada en el origen nos
proporciona /n A.

Hay que destacar la fuerte influencia que tiene la -5.0

energia de activacion U, sobre la velocidad de reaccion. 10 1.1 12

1.3 14 15

Por ejemplo, al aumentar U, en 20 kJ mol ™, k, se hace 1000 K/T

mas de 3000 veces menor. En cuanto a la temperatu-
ra, para un mismo valor de Ay con una energia de acti-
vacién igual a 80 kJ mol™", que es muy corriente, un aumento de 10 K hace que ,
casi se triplique. Ademads, se puede comprobar que cuanto mas elevada es la ener-
gia de activacion, tanto mas sensible a la temperatura es la velocidad de reaccion.

Figura 7.3.1
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7.4 Ecuaciones cinéticas simples

7.4.1 Equilibrios liquido-vapor

La velocidad de reaccion es proporcional a las concentraciones de los reactivos,
como se expresa con caracter general en (7.2.8). Si consideramos una reacciéon de
primer orden, del tipo

k
A = Productos (7.4.1)

cuya constante de velocidad es k;, su velocidad de reaccién serd proporcional a
la concentraciéon del Unico reactivo. Si representamos la concentracion inicial de
éste por a y su disminucion pasado un tiempo t por x, se verificara

c=a-x (7.4.2)

donde c representa la concentracion en el instante t. Se cumplira

dc
_dc_y 7.4.3
dt 1C ( )
y, por tanto,
d(a—x) ax
_ale=x% _ox _, (,_ (7.4.4)
dt dt 1(a=)
Separemos variables en (7.4.4):
Kkt (7.4.5)
a-x

e integremos con la condicién inicial x = 0 :

In—2 =kt (7.4.6)
a-x
De aqui deducimos
x=a0-eﬁﬁ (7.4.7)
o también
c = ae*t (7.4.8)
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Asi pues, vemos que en las reacciones de primer orden la concentracién del
reactivo disminuye exponencialmente y tiende a 0 cuando t tiende a «. Sila reac-
cién no es muy lenta, pasado un intervalo de tiempo moderado, se puede conside-
rar como realizada practicamente por completo.

La expresion (7.4.6) nos da un procedimiento para reconocer si una reacciénes
de primer orden. Basta medir concentraciones y tiempos y representar In (a/a-x) en
funcion del tiempo. Si los puntos obtenidos estan sobre una recta que pasa por el
origen, la reacciéon es de primer orden y su constante de velocidad es la pendiente
de dicha recta.

También se puede determinar la constante de velocidad por integracion de
(7.4.5) entre dos instantes t; y t, :

a-x,
n—

| =InSt =k, (t, -t )=k, At (7.4.9)

a-x, C,

y de aquf se deduce inmediatamente ;.

Se conocen muchas reacciones de primer orden gaseosas y en disolucion, pero
frecuentemente no tienen lugar con un proceso monomolecular. A veces, por
ejemplo, se trata de una reaccion bimolecular, pero uno de los reactivos se encuen-
tra en gran exceso comparado con el otro; entonces la concentraciéon del primero
no es afectada practicamente por la reaccion y la velocidad resulta ser muy aproxi-
madamente proporcional a la concentracion del segundo. En este caso se puede
decir que la reaccién es de pseudoprimer orden. El concepto de pseudoorden de
una reacciéon es importante en reacciones cataliticas, en las que un catalizador
modifica la velocidad sin consumirse durante la reacciéon, o cuando un reactivo es
regenerado de forma catalitica durante el transcurso de la reaccion. En general,
siempre que la concentracién de un reactivo j se mantenga practicamente constan-
te, el término (C) de su ecuacion cinética (7.2.1) se podra englobar en la constan-
te k, con lo que X a; se reducird en q; .

Pueden presentarse también reacciones de orden cero cuando en (7.2.8) sea
Y a; =0. Entonces sera

SOy

= 7.4.10
g =Ko ( )

siendo k, la constante de velocidad. La integracion de (7.4.10) nos dice que la
concentracioén ira disminuyendo linealmente con el tiempo

x=k,-t (7.4.11)
y también

c=a- kot (7.4.12)
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7.4.2 Reacciones de segundo orden
Consideremos una reaccion de segundo orden

k
A + B = Productos (7.4.13)

Representemos por a y b las concentraciones iniciales de A y B respectivamen-
te. Como, transcurrido un cierto tiempo t, habran experimentado una misma dis-
minucion x las concentraciones de ambos reactivos, se verificara

dx
= = - — 7.4.14
7t k, @-x)(b-x) ( )

y, al separar variables,

ax

Yoo (7.4.15)

Esta ecuacion diferencial se integra facilmente descomponiendo su primer
miembro en fracciones sencillas e integrando inmediatamente, con lo que
obtenemos

22Xy ¢ (7.4.16)

La ecuaciéon (7.4.16) puede servir, andlogamente a (7.4.6), para reconocer el
orden de una reaccion. Si la reaccion es de segundo orden y representamos In [b(a-
x)la(b-x)] en funcién de t, ha de resultar una recta de pendiente (a-b) k, y que pasa
por el origen.

Las concentraciones iniciales a y b pueden ser iguales, bien porque se haya
impuesto esta condicién deliberadamente o porque se trate de una reacciéon de
segundo orden con un solo reactivo, tal como

k
2A = Productos (7.4.17)

Entonces (7.4.16) se convierte en una expresion indeterminada, que se puede
calcular tomando limites convenientemente, pero es preferible volver a integrar la
ecuacion (7.4.14), cuya forma serad ahora

ax

Ky (7.4.18)
pm k@ —x)



o también

=k, dt (7.4.19)

y al integrarla entre O y ¢,

= =k, t (7.4.20)
que es la expresion que sustituye a (7.4.16).

7.4.3 Reacciones de orden n

Consideremos una reaccién de orden n, en la que se preparan los reactivos con
iguales concentraciones iniciales. La ecuacion diferencial sera

ax
=2 _ —xY) 7.4.21
% k(6 -) (7.421)

o también

dx

(@-x"

Se denomina periodo de semirreaccién al intervalo de tiempo necesario para
que se reduzcan las concentraciones de los reactivos a la mitad de su valor inicial.
Si llamamos T a dicho periodo, lo podremos determinar facilmente por integracion
de (7.4.22) entre Oy a/2 :

=k, dt (7.4.22)

a
SIS U (7.4.23)
n=1@-0""

y de aquf se deduce

n-1
S A (7.4.24)
n-=1 an- an—1

o también, finalmente,

Periddo de
Semirreaccion
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Peri¢do de
Semidesintegracion

120

n=1
__ 271 (7.4.25)

k,(n-7a""

El resultado (7.4.25) nos indica que el periodo de semirreaccién es inversamen-
te proporcional a la constante de velocidad y a la potencia n-7 de la concentracién
inicial. En este hecho se basa un método para la determinacion de 6rdenes de
reaccion.

En el caso de una reaccién de primer orden, bien por el paso al limite de (7.4.25)
o por sustitucion directa de x = a/2 en (7.4.6), se obtiene

In2
=

"% (7.4.26)

y T resulta ser independiente de la concentracion inicial. Este hecho, que se
debe al caracter exponencial del fenémeno, sucede también en la desintegracion
de sustancias radiactivas, que tiene lugar mediante reacciones de primer orden y en
donde T recibe el nombre de periodo de semidesintegracion.

7.5 Movimiento de los reactivos

Para que una reaccion quimica tenga lugar es necesario que las especies quimi-
cas se aproximen y la velocidad a la que un reactivo se mueve hacia otro es con fre-
cuencia la etapa determinante de la velocidad total de reaccion en fenémenos geo-
l6gicos. Asi, el cambio metamérfico de calcita en wollastonita tiene lugar répida-
mente a altas temperaturas en el laboratorio, pero la velocidad del cambio en un
lecho de calcita en un contacto intrusivo depende de lo rapido que las disoluciones
de la intrusién puedan llevar silice hasta la roca carbonatada.

Es obvio que los fendmenos son complejos y aunque se restrinja el planteamien-
to solo a interacciones entre disoluciones y rocas, deberian considerarse movimien-
tos rapidos de aguas subterraneas a través de fisuras, penetracion lenta de agua
en intersticios entre los granos minerales o la lenta difusion de iones y moléculas
desde las disoluciones hasta el interior de las estructuras cristalinas. De forma sim-
ple se van a presentar algunos ejemplos para aplicar los conceptos méas sencillos.

Consideremos en primer lugar la alteracién de una roca por reacciéon con cons-
tituyentes de un fluido en movimiento, como es el caso del cambio en la relacién
de isétopos del oxigeno en una masa pluténica de granito enfriada por agua mete-
6rica de bajo contenido en '80. La reaccién se puede representar mediante

W818 Oinfcia/ + R818 Origga/ - W618 Oﬁna/ (751)

fluido fluido



donde W es el porcentaje atomico de oxigeno en el sistema aportado por el
agua meteodrica y R es el porcentaje atémico aportado por la roca. El superindice
“inicial” se refiere a las propiedades del isétopo preliminar de la roca y del fluido,
y el superindice “final” representa los valores de equilibrio después de la reaccion.
La ecuacioén (7.5.1) corresponde a un balance de materia: el nimero de moles de
cada elemento salientes de la reaccién debe ser igual al nimero de moles entran-
tes. La ecuacion (7.5.1) se puede reordenar para proporcionar una expresion de la
relacion atdmica del oxigeno en el agua y en la roca durante el intercambio de

isotopos:
18 ) final 18 inicial
ﬂ= 6 Oroca -0 Oroca (752)
R 18 ~yinicial _ §18 final
6°0 fluido 6°0 fluido

Usando esta ecuacion podemos calcular la cantidad de liquido que se necesita
para la alteracion de un cierto volumen de roca. Para ello se precisa medir la com-
posicion isotdpica de oxigeno tanto en la roca como en el agua, realizando dicha
medicion sobre muestras de roca sin alterar y sobre agua metedrica local. El valor
de la composiciéon isotépica final provendrd del andlisis del material alterado.
Entonces, para hallar el valor de la relacion isotopica final en el fluido, supondre-
mos que éste viene determinado por el equilibrio isotépico con la roca.

Para ampliar el concepto de transferencia de masa, veamos los cambios de con-
centracion en los solutos en un fluido segun se desplaza a través de la roca. De
nuevo supondremos que el fluido se puede desplazar por caminos a través de frac-
turas y microfracturas y por los espacios en el contacto entre granos. La relacion del
volumen de espacio libre al volumen total de los minerales mas las aberturas se
denomina porosidad, cantidad que varia entre 0,3 para lodos sin compactar hasta
mucho menos de 0,01 para algunas rocas cristalinas. La porosidad representa el
volumen maximo de fluidos que pueden participar en la reaccion con la roca en
cada momento y la conexion entre los espacios libres determina la susceptibilidad
de la roca para que circule el fluido. Simplificando, consideramos que la transferen-
cia de masa debida al flujo sélo se produce en una direccién x.

Porosidad

Para expresar el cambio de concentraciéon de un componente genérico i en el
fluido emplearemos una nueva medida de concentracién, la densidad parcial Densidad Parcial
de masa, ...;, definida como los gramos de componente / por centimetro clbico de de Masa
fluido.

La velocidad de cambio de la concentracién de i en el fluido se puede simboli-
zar mediante el cociente diferencial (...;/ ... t)qudo. Para un cierto volumen de roca
y poros, esta velocidad debe ser igual a la velocidad a la que el componente i entra
en la roca, menos la velocidad a la que sale, mas la cantidad afadida o eliminada
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por la reaccion dentro de la roca. La masa del fluido que se mueve a través de la roca
se llama flujo de masa, simbolizado mediante el vector J; se expresa como los gramos
de material que pasan por la unidad de &rea de la roca por sequndo (g cm™ seg™).
Para el componente /, la velocidad de cambio de concentracién dentro de la roca
debido a la transferencia de masa segun la direccion x viene representada por la
derivada parcial = (...J; / ...X)auido, donde el signo negativo indica que la concentra-
cion de i disminuye en el volumen de reaccion si el flujo aumenta en la direccion x.

El flujo total del componente i en el volumen de la roca se compone de dos par-
tes: el flujo debido al movimiento en masa del fluido, llamado flujo advectivo, y el
flujo debido al movimiento molecular del fluido, llamado flujo difusivo. La concen-
tracion de i puede también sufrir cambio por reaccién del fluido con minerales de
la roca, para el que se expresa su velocidad mediante (...; / ...t)eaccion- El balance
global de materia, expresado en forma de velocidades, requerird por tanto que se

cumpla:
i - (Y _(YL L [on (7.5.3)
ot fluido ox adveccion ox difusion ot reaccion

Velocidad de cambio de i en el fluido = velocidad de transferencia de masa por adveccién + velocidad
de transferencia de masa por difusiéon + velocidad de cambio de masa anadida o eliminada por

reaccion.

Esta compleja ecuacion diferencial en derivadas parciales proporciona otra
forma de predecir la naturaleza y velocidades de transferencia de masa de los ele-
mentos durante los procesos geoquimicos.

El tratamiento de un elevado numero de datos, con frecuencia de origen muy
diverso, hace necesario el empleo de herramientas numéricas, técnicas estadisticas
y ayudas gréaficas que evitan errores y facilitan el establecimiento de conclusiones.
Asi se han desarrollado numerosos cédigos numéricos que permiten la modeliza-
cion de los procesos geoldgicos. La modelizacion geoquimica consiste en la aplica-
cion de principios fisico-quimicos a la interpretacion de sistemas geoldgicos y cons-
tituye hoy una herramienta de trabajo indispensable.
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