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PROLOGO

Con estos apuntes se pretende facilitar el aprendizaje de la Qui-
mica aplicada a la Ingenierfa Ambiental, los cuales no son una re 3
produccibén exacta de la clase, debido a que ésta tiene elementos E

secundarios, aclaratorios y anecdécticos, por parte del profesor
y de los alumnos, los cuales se utilizan por la didictica de la
exposicibén en el aula

Estas notas constituyen la ordenacidén metédica de los temas y pro
blemas que conforman la asignatura de Quimica Sanitaria, mismas

que se deben de enriquecer con los libros dedicados al tema

Los conceptos se cubren en ocho partes, las cuales estén distri-
buidas de la siguiente manera: en el primer capitulo; se introdu
ce al alumno en los conceptos tedéricos bédsicos, como son la deno
minacién correcta de cada una de las sustancias, la colocacidn de
los elementos en la tabla periddica, asi como las diferentes for-
mas de uniones entre ellos, continuando con el balanceo de reac-
ciones quimicas y finalizando con la aplicacién de la estequiome
tria al cdlculo de reactivos. El segundo capitulo abarca las le
yes y propiedades de las dispersiones en los tres estados de la
materia. En el capitulo tercero se proporcionan los conocimien-
tos fundamentales del equilibrio quimico, mismos que se emplean
en los capitulos posteriores. El capitulo cuarto, es uno de los

mis importantes, pues en &1 se estudian los conceptos de equili-

brio 4cido-base los cuales se aplican directamente en la determi
naciénm de pH, alcalinidad y acidez. En el capitulo quinto se es
tudia de manera superficial la quimica de la coordinacién con el

fin de comprender algunos compuestos presentes en la naturaleza

y algunos otros que se forman en el momento de realizar ciertas
determinaciones analiticas. El capitulo sexto contiene el equi-
librio que ocurre en dos reacciones de 0xido-reduccidén Gtiles en

la prediccidén de reacciones y el cual explica las valoraciones
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volumétricas tan importante como lo son la Demanda Quimica de
Oxigeno y la Demanda Bioquimica de Oxigenc. En el séptimo capi-
tulo se integra al equilibrio en medio heterogéneo el equilibrio
dcido-base para la mejor comprensiédn y resoluciédn de los proble-
mas en los que interviene la separacibén de algln elemento utili-
zando condiciones apropiadas de precipitacién; en este mismo ca-
pitulo se explican los fundamentos de la determinacién de séli-
dos en agua y aguas residuales. El capitdlo octavo emplea todos
los conocimientos expuestos en los capitulos anteriores para en-
tender el comportamiento de algunos de los elementos y compues-
tos importantes en la Ingenieria Ambiental, asi, como de su com
portamiento frente a otras sustancias. El1 Gltimo capitulo con-
tiene una bibliografia que le puede ser til a las personas que
desean profundizar en los temas que se mencionan en el contenido
de estos apuntes

Asi mismo, con esta publicacién se complementa desde el punto
tedrico el Manual de Quimica del Agua que también fué editado
por la Divisibén de Estudios de Posgrado de la Facultad de Ingenie
ria, en su primera edicibén en enero de 1985. Ambas publicaciones
tienen el objetivo de ayudar en el proceso de enseflanza-aprendiza
je de la asignatura de Quimica Sanitaria la cual es tebrico-préc-

tica

La realizacién de estas notas es el producto de haber impartido
esta asignatura a diferentes generaciones de estudiantes, a quie-
nes les agradezco su colaboracidén, pues con sus comentarios y tra
bajos de investigacidn se integraron paulatinamente algunos temas
y otros se enriquecieron. También son el resultado de haber sido
discipula y ayudante en esta asignatura del M en I. Salvador

Ayanegui JaritzT

Por Gltimo quisiera agradecer al M en I. José Luis Martinez Pala-
cios por la revisibén y correccién de este material y a la Srita
Margarita Eulogio Gutiérrez quien pacientemente mecanografid esta
edicidn.

Georgina Ferndndez Villagdmez
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1 CONCEPTOS TEORICOS BASICOS

DEFINICIONES

ELemento.- Es aquella sustancia que no puede ser descompuesta
o estar formada por otra mas sencilla

Hasta el momento se conocen 104 elementos cuya abundancia en
la naturaleza es distinta para cada uno de ellos. Para repre-
sentar a los elementos, se acoétumbra usar una serie de simbo-
los que son generalmente la inicial del nombre del elemento en
latin, salvo cuando varios de éstos comienzan con la misma le-
tra, en cuyo caso, se acostumbrd usar las dos primeras letras
0o bien la primera y una intermedia. Si se emplean dos letras
para denominar a un elemento dado, la primera de ellas se es-

cribe con letra maylscula y la segunda con mindscula




'
i
4
y
i

Ejemplos
Cloro del latin clorine cr
Magnesio del latin magnesium g
Calcio del latin calcium Ca
Bromo del latin bromine Bn

Estos son ademds algunos de los elementos que se encuentran en

mayor abundancia en el agua de mar

Compuesto.- Los compuestos, son las sustancias homogéneas for
madas por la unién de dos o mis elementos diferentes, combina-
dos en proporciones fijas de peso. E1 hecho de ser homogénea,
se refiere a que sus propiedades permanecen constantes a tra-
vés de toda la masa que constituye al compuesto y que siempre
que se analice una muestra de él, se encontrari la misma pro-
porcidén en peso de los elementos que lo forman, sin importar
de donde se haya tomado esa muestra. Por ejemplo una muestra
de agua tomada en un rio, en el mar, del hielo que forma un
témpano o de una alberca, estard siempre constituida por
88.81% en peso, del elemento oxigeno y 11.19% también en peso,
del elemento hidrégeno. Es importante tomar en cuenta, que
las propiedades que caracterizan a un compuesto determinado,
no son las mismas que las propiedades de los elementos libres,
antes de haberse unido para formar el compuesto. Asi, el agua
que es un compuesto 1liquido estid formado por dos elementos ga-
seosos, el hidrbgeno, que es altamente inflamable y el oxigeno

que mantiene la combustidén y es importante para la vida

Sustancia.- Este término se utiliza indistintamente para refe

rirnos tanto a un elemento como a un compuesto




Atomo.- Se puede definir un 4tomo de un elemento, como la par
ticula mds pequeila de ese elemento, ya que este vocablo provie
ne del griego a, privativa y témnedin, dividir de tal manera
que habri tantos 4tomos diferentes como los hay de elementos.

Es importante saber que el 4tomo no es la particula méis peque-

fla que existe o que estos son indivisibles, ya que su estructu

ra esti constituida por protones, electrones y neutrones

Una definicién adicional, se encuentra si se toma en cuenta la
reactividad quimica, entonces se puede definir el &tomo como
la minima porcién de un elemento que puede entrar en combina-

- 2
ci10n con otra

MoZL&cula.- Una molécula de una sustancia, puede estar consti-
tuida por varios 4tomos unidos o bien por uno solo. De acuer-
do con el nlmero de 4tomos que pueden formar una molécula, se

pueden dividir en tres grupos:

Moléculas Monoatémicas: Ca, Mg, Cu (1 4tomo)
Moléculas diatémicas: H,, 0,, HF, CO (2 4tomos)
Moléculas poliatdmicas: HCN, CH; COOH, NaOH (3 6 + 4tomos)

I6n.- Un ién es una particula que se encuentra cargada eléc-
tricamente; si la carga es positiva se dice que el 1i6n es un

catibn y si por lo contrario la carga es negativa es un anién

Para que se forme un ién la particula neutra (4tomo o molécu-
la) debe perder o ganar electrones, o separarse de tal forma
que una parte de la particula queda con exceso de electrones
y la otra, con falta de ellos; ejemplo de iones

+ 3+

cationes:Fg2+, H , Ca”, Mg++

aniones: OH™, Cr,057, F~, SO,




Mezcfa.- Una mezcla estarid constituida por la unién de dos o
mis sustancias, las cuales pueden separarse por la accién de
solventes adecuados o por simples medios mecénicos. La compo
siclén de una mezcla es variable, si se toman varias muestras
de una mezcla y éstas difieren en la proporcién, entonces se
tratari de una mezcla heterogénea. Por ejemplo la atmbsfera
de una ciudad la cual estari formada de N,, 0,, Ar, H,0, CO,
etc. Si por el contrario, todas las muestras siempre existen

en la misma proporcién, entonces se tratari de una mezcla ho-

mogénea. Por ejemplo, el oxigeno disuelto en el agua de un es

tanque; a este tipo de mezclas se les conoce también con el

nombre de soluciones

Valencia y ndmenro de oxddacién.- El1 término valencia, en su
sentido mi4s extenso, se usa para describir el poder o capaci-
dad de un elemento para combinarse con otro. Para este fin,
se emplea como 4tomo de referencia el hidrégeno, asignéindole
el valor de uno; por lo tanto, la valencia de un elemento se
puede definir como el nGmero de 4tomos de hidrégeno que se

pueden combinar con un 4tomo de dicho elemento

Ejemplo: El cloro en el HCL tiene una valencia de -1 (univa-
lente) y el oxigeno en el H,0 tiene valencia de -2 (divalen-
te)

Para el caso del magnesiao en el Mg0, este elemento es divalen-
te, pues se combina con un 4tomo de oxigeno que a su vez tiene
la capacidad de combinarse con dos 4tomos de hidr6geno; ademis
el magnesio puede formar el compuesto MgH, donde se aprecia

. Id .
con mas claridad su caracter divalente

Algunos elementos presentan (nicamente una valencia al formar
distintos tipos de compuestos, mientras que otros compuestos

pueden tener dos o mis valencias. Este seri el caso del

RAR————
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nitrégeno, pues forma diferentes compucstos con distintas va-
lencias como se puede apreciar en los 6xidos de este elemento,

las cuales estan en el aire:

N,0, NO, N,05, NO, y N,05 en donde la valencia del

nitr6geno varia desde 1 hasta 5

La valencia, tal como se encuentra definida, en un nlmero di- i

ficil de determinar en la mayoria de los compuestos, ademis
de que no se considera la carga de los elementos en estos con
puestos, asi surge el concepto de el ndmero de oxidacidn, el
cuil describe el poder de combinacibén de los elementos en tér-
minos de las fuerzas que actfian para mantener a los 4tomos en

combinacibén en un compuesto estable

El némero de oxidacidén de un elemento se define como la carga
que parece tener un atomo cuando se aplican las siguientes re-

glas:

1) E1 nGmero de oxidacién de un 4tomo en su forma elemental
es cero. Ejemplos: 0,, H,, He, Cu, todos tienen nUmero
de oxidacidn cero,

2) El nGmero de oxidacibén de los compuestos ibnicos es igual

2 -

a la carga de ién. Ejemplo Fe'', 0 y $0,°7, tienen ni-

mero de oxidaciébén de +3, -2 y -2 respectivamente,

3) En compuestosque contienen oxigeno, el 4tomo de oxigeno
tiene un ndmero de oxidacién de -2, excepto en 1los peréxi

dos (H,0,, N,0, etc) y el OF, donde se tiene nGmero de
oxidacién de -1 y +2 respectivamente,

4) En compuestos que contienen hidrégeno, el 4tomo de hidrd-
~ geno tiene nfimero de oxidacidén de + 1 excepto en los hidru

ros (L«H, MgH,, etc) en donde el numero de oxidacibn es
de -1,




5)

6)

7)

8)

9)

En los compuestos binarios el nUmero de oxidacién negati-
vo seréd el del elemento mids electronegativo, correspon-
diendo el nGmero de oxidacidén positivo al elemento menos

electronegativo

1+ 1- 2+ . 2-

Ejemplos: Na'" cetT; Bt el T; el o
La suma algebrdica de los nGmeros de oxidacién positivos
y negativos en un compuesto es igual a 0

Ejemplos: Cu’® 0°7=+ 2 - 2 =0

3+ 1

Cn™" F3 =+ 3 + 3 (-1) =0

A estas reglas se adicionan otras tres que son de mucha
utilidad para poder encontrar el nimero de oxidacién de

todos los elementos en combinacién:

En todos 1los haluros (fluoruros, cloruros, bromuros y yo-
duros) el nmero de oxidacién del haldgeno se considera
de -1 Ejemplos: NaCf, KI, y Ca Br,; el C&, I y Ba tienen

nGmero de oxidacién de -1,

Los elementos alcalinos (primera columna de la tabla perid
dica) siempre tendrédn nimero de oxidacién igual a + 1
Ejemplos: Na,S0,, L{OH, K,S80,; el Na, L{ y K tienen un ni

mero de oxidacibn de +1,

Los elementos alcalino-térreos (segunda columna de la ta-
bla peribédica) siempre tendran nGmero de oxidacidén igual
a + 2 Ejemplos: Ca{OH),, BaCl,, Mg CO,, Be{NO,),; el
Ca, Ba, Mgy Be tienen un nimero de oxidacién de +2




1.1 Nomenclatura Guimdica

A los compuestos quimicos se les ha asignado un nombre determi
nado desde el momento en que €l hombre los reconoce como ta-
les, aln actualmente se les continGa llamando por su nombre an
tiguo y no por su nombre quimico; un ejemplo adecuado es el
del agua H:0 a la que se le debia de denominar 6xido de hidré-
geno. Dada la cantidad tan grande de compuestos que se conocen,
se ha desarrollado un sistema de nomenclatura que asigna a ca-
da sustancia un nombre relacionado con su composicién. Estas
reglas para nombrar a las sustancias inorgénicas las ha reco-
mendado la "Unidén Internacional de Quimica Pura y Aplicada"
(IUPAC), aunque se han utilizado otros sistemas de nomenclatu-

ra que en muchos casos se continuan empleando

ELementos

Para estas sustancias se ha recurrido al griego o al latin pa-
ra designarlas. En algunos casos el nombre corresponde a sus

propiedades que los caracterizan, por ejemplo:

Simbolo  Nombre Propiedad

H Hidrégeno generador de agua (hidro=agua, genos=
generador)

1 Yodo vapores color violeta

Hg Mercurio semejante a la plata 1liquida (hidragi-

rius)

Fb Plomo pPOT Su peso

An Argén sin energia

Ba Bario pesado

P Fésforo llevé 1luz (fosforescente)

Br Bromo fétido




En otros casos se hace alucién a algunos paises o personajes

por ejemplo:

Ge
Ga
Po
Eu
Es
Fm

Germanio Alemania
Galio Francia
Polonio Polonia
Europio Europa
Einstenio Einstein
Fermio Fermi

Y en ocasiones toman el nombre del astro o mineral donde se

les descubrié, como es el caso de los siguientes elementos

He
in
Te

Algunos més

Se

Te
Fu

Helio en el sol

Circonio en el metal circén

Tecnecio por haberse obtenido
técnicamente

toman su nombre de los astros, por ejemplo:

Selenio de la Luna
Teluro de la Tierra
Plutonio de Plutén

Sustancias moleculares binarias

1) Sustancias que contienen oxigeno y un elemento metédlico.

El nombre se forma con la palabra 6x4ido, la preposicién de y

el nombre del elemento metdlico; si el elemento metidlico es

multivalente (varios nUmeros de oxidacidén), se pone entre pa-

réntesis su nGmero de oxidacién con nlimeros romanos. Ejem-

plos:

Cnz0; 6xido de cromo (III)




Fel 6xido de hierro (I1)
Fe,0, 6xido de hierro (I11)

En la nomenclatura antigua se acostumbra nombrar a éstos 0xi-
dos poniendo la terminacibén {co al metal cuando éste se encuen
tra en su mayon grado de oxidacién y la terminacién ¢s0 cuando

estd en su menor grado. Ejemplos

FeO 6xido ferroso
Fe,0, 6xido férrico

2) Sustancias que contienen oxigeno y un elemento no met4lico
El nombre se forma con la palabra ¢xido precedida del prefijo
que corresponda al nmero de 4tomos de oxfgeno cantenidosen el
compuesto (cuando es uno solo se puede eliminar el prefijo mo-
no), seguida de la preposicién de y el nombre del otro elemen-
to que a su vez lleva el prefijo que indica el nGmero de 4to-

mos de este elemento contenido en la molécula

En este caso también se puede usar la terminologia que se apli
ca para 6xidos de elementos metdlicos. Tomando nuevamente al-

gunos de los contaminantes atmosféricos

NO  monbéxido de nitrégeno u 6xido de nitrégeno (II)

N,0 monbéxido de dinitrégeno u 6xido de nitrégeno (I)

N,0, triéxido de dinitrégeno u 6xido de nitrbgeno(III)

N,0s pentbéxido de dinitrégeno, pentéxido de nitré
geno u 6xido de nitrégeno (V)

3) Sustancias que contienen dos elementos no metdlicos excep
tuando el oxigeno

El nombre se forma con la raiz del nombre del elemento mas
electronegativo (el que actfia como anién), precedido de un pre
fijo que indica el nGmero de 4tomos de dicho elemento en el
compuesto, seguido del sufijo uro; esto seguido de la




1

preposicién de y el nombre del elemento menos electronegativo

(el que act@a como catibén). Ejemplos

CF, difluoruro de carbono
BCL, trnicloruro de boro
cS, disulfuro de carbono

4) Sustancias que contienen un elemento metilico y uno no me-
tdlico con excepcibn del oxigeno

El nombre se forma mencionando el elemento que actfia como
anidén (no metal) con la terminacién uro, seguido por el nom-
bre del elemento que actia como catién (metal) precedido de 1la
preposicién de. En caso de que el elemento metdlico sea multi
valente se pone al final entre paréntesis su nGmero de oxida-

cibén con nOmeros romanos. Ejemplos

K1 yoduro de potasio
Mg C&, cloruro de magnesio
Fe F2 fluoruno de hierro (II)

Hidnéxidos

Su nombre se forma poniendo la palabra hidadxido seguida de 1la
preposicién de y el nombre del ién positivo que forma el hidré
xido. En caso de que el i6n positivo pueda tener varios nlme-
ros de oxidacién, se suele poner entre paréntesis el nlmero

con el que est4d actuando en la molécula. Ejemplos
NaOH hidréxido de sodio

Ca(0H), hidréxido de calcio
Cu(OH), hidrbxido de cobre (II)

10




Acidos

1) Acidos que no contienen oxigeno o hidréicidos

Se nombran mencionando la palabra dcido seguida del nombre
del ibén negativo con la terminacibén hidrico, también se puede
denominar usando la terminologia que se emplea para las sus-
tancias binarias formadas por un elemento metdlico Y uno no
metilico, con la diferencia de que en este caso se tiene hi-

drégeno en vez del elemento metidlico. Ejemplos

HF  Acido fluorhidaico o fluoruro del hidrégeno
H,S 4cido sulfhidriico o sulfuro de hidrégeno
HI  4cido yodhidnico o yoduro de hidrégeno

El primer nombre se usa cuando el compuesto se encuentra ioni-
zado (por ejemplo en solucidén acuosa) y el segundo cuando es-

t4d en forma molecular

2) Acidos que contienen oxfigeno u oxiicidos

Cuando un elemento determinado forma un solo oxiécido, el nom-
bre de este 4cido se formari por la palabra 4cido, seguida por
otra compuesta por la raiz del nombre del elemento con el sufi

jo 4Lco

En caso de que existan varios oxidcidos del mismo elemento, el
nombre del mds comin de ellos estari compuesto como si fuera
éste el Gnico oxidcido del elemento; el 4cido con un oxfgeno me
nos, empezard en hipo y terminard en o0s0, y si existe un 4cido
con un oxigeno mids que el terminado en 4ico, este empezari en
per y terminari en 4£co

Una forma sencilla de saber estos nombres, es observar el nlme

ro de oxidacién del elemento central o formador del oxiicido,
y seguir las reglas de nomenclatura que se ven a continuaciébn

11
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No. de oxidacién Prefijo Sufijo

+ 16 + 2 hipo 0S0

+ 36 + 4 - 050

+56+6 - ico

+ 7 per ico
Ejemplos

H't ce®t 05° dcido clérico

H'' ce®t o3 4cido cloroso

Wit ce't o?” 4cido hipocloroso

H'Y ce’t o0 4cido perclérico

Cuando en un oxiicido existen dos 4tomos del elemento central,
se usa la misma nomenclatura pero anteponiendo el prefijo d«
al nombre de este elemento. Ejemplo

H,Cry,0, 4cido dicrémico

Cuando es un oxidcido uno de los oxigenos es sustituido por el
elemento azufre, el 4cido toma el prefijo #io. Ejemplo

H2S80, es acido sulflrico y
H,8,0, es 4cido tiosulfiirico

Ademés existen oxi4cidos que pueden presentar diferentes for-
mas complejas, pues aunque su nimero de A4tomos de hidrégeno y
de oxigeno sea distinto, mantienen constante el ndmero de oxi-
dacién de su 4tomo central o formador del 4cido. Estos com-
puestos se distinguen con los prefijos onto, meta y pino,
usidndose el primero para el compuesto mas comin, el segundo

12 _



para el que le sigue en importancia y el tercero para el menos

comGn. Ejemplos

1 H PO, 4cido ortofosférico
H PO, 4cido metafosférico
H,P,0, A4cido pirofosférico

En este iltimo caso, en realidad los tres se llaman 4cido fos-
férico y denominarlos de esta forma es correcto

3) Acidos parecidos a oxiicidos pero que contienen grupos elec
; tronegativos que no son oxigeno

1 En este caso el nombre se forma poniendo la palabra decdido segui
da del nombre del grupo que se encuentra en lugar del oxigeno,

precedido de un prefijo que indica el néimero de 4tomos que par
ticipan en la molécula, y finalmente la raiz del elemento cen-
tral con el sufijo 4co. Ejemplos

HBF, 4cido tetrafluorobébrico
H,Pt (CN),  &cido cianoplatinico

Sales

1 1) Neutras derivadas de hidrécidos

Se usa la misma nomenclatura que para las sustancias binarias
que contienen un elemento metdlico y uno no metélico; es de-
cir, se pone la raiz del nombre con la terminacién uro del ele
mento o grupo que formaba al hidricido, seguida de la preposi-
cién de y el nombre del otro elemento o grupo que forma la sal
(i6n posititivo). Ejemplos .

Li C2 clorune de litio
Na .S sulfuro de sodio
K CN cianuro de potasio
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2) Neutras derivadas de oxiicidos

Para nombrar estas sales se usa el mismo sistema que en el ca-
so de sales derivadas de hidr4cidos, con la diferencia de que
ahora se cambian las terminaciones 4co y o040 del 4cido por 1las
terminaciones ato e {ito respectivamente, ademids de que se pone
entre paréntesis el nGmero de oxidacibén del ién positivo que
forma la sal en el caso de que sea polivalente. Ejemplos

Mn SO, sulfato de manganeso (II), derivada del

. 4cido sulfurico
K NO, nitrato de potasio, derivada del 4cido
nitrico

(NH4) 2803 sulfito de amonio, derivada del 4cido sul
fGroso

Ca(CL0), hipoclorito de calcio, derivada del 4cido
hipocloroso

3) Acidos
Los 4cidos que tienen mas de un hidrégeno pueden formar sales
por sustitucién de Gnicamente parte de los hidrégenos que for-

man el Acido

La nomenclatura de estas sales sigue las mismas reglas que las
de las sales neutras, con la diferencia de que ahora se agrega
al nombre del ién negativo (derivado del 4cido) la palabra mo-
noicida si tiene un hidrégeno en la molécula, o didcida si tie

ne dos. Ejemplos

K HCO4 - carbonato mono4cido de potasio, provie-
ne del 4cido carbédnico

Mg HPO, fosfato mono4dcido de magnesio, proviene
del 4cido fosférico

CqlH,PO,), fosfato didcido de calcio, proviene del
4cido fosférico

14



y o

Antiguamente se acostumbraba anteponer el prefijo b{ al nombre
de la sal y a no mencionar si es mono o diidcido. Asi el carbo
nato monodcido de potasio seri bicarbonato de potasio, y el
fosfato monoicido de magnesio, serid biofosfato de magnesio
Pendxidos
En este caso la nomenclatura es exactamente igual que para los
6xidos con la diferencia de que ahora se antepone a la palabra
6xido el prefijo pen. Ejemplos

H,0, per6xido de hidrégeno

Na,0, peréxido de sodio
Hidrunros
Estas se forman al unir hidrégeno con un metal y su nombre se
designa poniendo la palabra hidruro seguida de la preposicién
de y el nombre del metal. Ejemplos

K H hidruro de potasio

Ca H» hidruro de calcio
Tones
1) Monoatdémicos

a) Monovalentes positivos

Se forma el nombre con la palabra 4i6n seguida del nombre
del elemento que lo constituye. Ejemplos

15




2)

+ ) ;
sa? ién estroncio

+ . .
Ca’ ién calcio

b) Multivalentes positivos

Se forma el nombre con la palabra 4dn seguida del nombre
del elemento que lo constituye y entre paréntesis el namero
de oxidacién correspondiente. Ejemplos

Mn** ién manganeso (IV)

cn’t ién cromo (VI)

c) Monovalentes negativos

Se forma el nombre con la palabra {dn seguida de la rai:z
del nombre que lo constituye con el sufijo uno. Es intere-
sante notar que estos iones provienen de hidricidos y por

lo tanto pueden formar sales con grupos positivos. Ejem-

plos
cet” ién cloruro
1 ién yoduro
Binarios

a) Positivos

Como en espafiol, los nombres de la mayoria de los metales
terminan en {0, y dado que para nombrar a los iones positi-
vos se usa el nombre del metal sin alterarlo, es légico uti
lizar también la terminacién io para nombrar a los iones po
sitivos de los grupos no metdlicos. Ejemplos

14 ) ,

NH ién amonio
14 ) ) ,

H30 ién hidronio

16



b) Negativos que contienen oxigeno

En este caso, el nombre se forma con la palabra {6n seguida
del nombre del ién con las mismas terminaciones que se usa-

ron para designar a las sales que se derivaban de oxiécidos,

g' ya que estos provienen precisamente de estos 4cidos.” Ejem-
1 plos
i CL03'” 1ibn clorato, derivado del 4cido clérico
| CL0,'” 1ién clorito, derivado del 4cido cloroso
C£0' ién hipoclorito, derivado del &4cido hipo
cloroso

CL0,*" ién perclorato, derivado del 4cido percld
Tico

i d c) Negativos que no contienen oxigeno. Ejemplo CN

1.2 Perndodicidad y enfaces quimicos

Para este tema es necesario hacer referencia a la tabla pe-
riédica de los elementos mostrados en el siguiente esquema.
Aqui los elementos se ordenan de acuerdo con su semejanza

Pd . . . .
quimica en grupos verticales y horizontalmente en periodos

repetitivos; las familias son: I Metales alcalinos, II Meta

les alcalino térreos, III Metales de transicién, IV No Meta
les; V Gases Nobles, VI Tierras raras, VII Serie actinida

-

IJI I11 v iIv

VI ]

| VII ]

——
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Las teorias de la estructura atbémica deben de explicar las
diferencias de reactividad de diversos elementos y también

a que se debe que las propiedades fisicas y quimicas de los
elementos se repiten de la manera en que se encuentran en

la tabla periédica. La periodicidad de los elementos des-
carta definitivamente a la masa como factor determinante de
la reactividad quimica y por lo tanto, los nucleos atémicos
posiblemente no son los responsables de la conducta quimica.
Asi pues, la respuesta se debe buscar en la arquitectura con
figuracional de los electrones externos a fin de observar el
comportamiento de los elementos. Al pasar de un elemento a
otro, en la tabla peribdica, el nfimero atémico incrementa
una unidad y asi sucede también en la carga nuclear. Para
conservar la electroneutralidad de los 4tomos, este incre-
mento progresivo de la carga nuclear debe ir acompafiada por
un incremento simultineo en el nUmero de electrones orbita-
les. En consecuencia, al pasar desde el hidrégeno con z=1
al laurencio con z=103, el nimero de electrones alrededor
del nlicleo debe incrementarse progresivamente de uno en uno,
desde un electrén solo en el caso del hidrbgeno hasta el va-
lor 103 para el laurencio. En cuanto estos electrones ocu-
pen la estructura externa del 4tomo deben disponerse en ca-
pas y subcapas, cada/una de las cuales, contiene un nGmero
de electrones compatible con el total de los que existen y

con el nlmero mdximo que puede entrar en cada una

Es importante mencionar que la electronegatividad (tendencia
de algunos 4tomos en una molécula para atraer electrones ha-
cia si mismos) en la tabla peribédica aumenta de¢ izquierda a
derecha y de abajo hacia arriba. El radio atémico aumenta
conforme aumenta el nlmero de electrones de arriba a abajo,
pero disminuye de izquierda a derecha igual que el volGmen

atémico
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Los electrones se van colocando en las distintas capas y
subcapas. Los estudios espectroscépicos detallados, de-
muestran que se requieren cuatro nimeros cuénticos para ca-
racterizar un electrén de un 4tomo. Estos son: a) el nlme
ro cudntico principal, n; b) el azimutal, 2; c) el magnéti-
co, m, y d) el nGmero cuintico de spin, 4

El nfimero cuéntico principal n de un electrén cualquiera en
un 4tomo determina el nivel energético principal al cual
pertenece el electrdén. Este nGmero toma solo valores ente-
ros 1, 2, 3, etc. dependiendo del nivel del electrén. Co-
rrespondiendo a cada valor de n existen n valores posibles
del nGmero cudntico azimutal £ que determinan el momento an
gular del electrén, y que pueden considerarse como subcapas
del nivel principal. Asi cuando n=! existe un solo valor
posible de £ que es £=0. Cuando n=2 podemos tener £=0 y
£=1, mientras que para n=4 tenemos £=0, 1, 2, y 3. El nbme
ro cudntico magnético m determina las posibles orientacio-
nes cuantizadas espaciales del momento angular orbital, y
pueden considerarse como la forma de desdoblamiento de cada
subcapa en niveles mis finos que difieren ligeramente entre
si en energia, pero que aln pertenecen a cada subcapa parti
cular. Los valores que este nlmero cuintico toma, estén de
terminados por los valores de £, y oscilan desde -£+ 0+ + £,
es decir, (22 + 1) valores de m para cada uno de £. Por
ejemplo, para £=0 hay un solo valor de m, es decir, m=90.
Cuando £=1 se tiene m=-1, 0 y + 1; un total de tres valores.
Por otro lado, si £=3, tenemos siete valores de m, que son
m=-3, -2, -1, 0, + 1, + 2, + 3

Finalmente el nGmero cuintico de spin 4 surge de una suges-
tién hecha por Uhleunbeck y Goudsmit en 1925, segln la cual,
un electrén en su movimiento en una 6rbita puede rotar al-
rededor de su propio eje. Tal spin contribuirid al momento
angular del electrén y modificarfa as{ las relaciones de
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Vd . - . .
energla. Suponiendo que este spin se haya cuantizado, exis-
ten solamente Gos valores posibles para é1 que son 4= + } §

4= -4,dependiendo de si el electrén gira sobre si mismo en

una u otra direccién

Los cuatro nimeros cuanticos y los valores que puedan tomar

se resumen como sigue:

1.- NGmero cuintico principal, n. S06lo puede tomar los

valores entercs pn= 1, 2, 3 etc

2.- NOmero cuidntico azimutal, £. Para cada valor de n
existen n valores de £, es decir, £=0, 1, 2,...(n-1)
3.- Nbmero cudntico magnético, m. Para cada valor de ¢

existen (24 + £) de m. Este intervalo es desde
m=f a m= + £ pasando por m=0; es decir, m=0, t 1, ¢
2, ... t Z.

4.- El nGmero cuintico spin, s. Existen sb6lo dos valores

posibles de 4, 4=} y 4=-} para cada valor de ¢

Al especificar sus cuatro nlimeros, la 'direccién'" de un elec
trdén particular en un 4tomo dado se define completamente; es
decir, los cuatre nimeros cudnticos sitdan cada electrédn en

el nivel de energia (n), la subcapa (2), la sub-subcapa (m),

y la direccibén de su spin (s)

Lo anterior no implica que varios electrones de un 4tomo
ocupen el mismo nivel de energfa y tengan por lo tanto sus
nimeros cuinticos idénticos, sin embargo el estudio de los
espectros revela que esto no es posible, hecho que condujo
a Pauli a enunciar en 1923 su principio de exclusidén. De
acuerde con el mismo, '"nunca dos electrones de un Atomo pue

‘den tener cuatro nfimeros cuédnticos iguales'™. Para que
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existan en el mismo 4tomo, pueden tener tres ndmeros igua-
les, pero el cuarto debe ser distinto. Veremos ahora que

este principio es de un valor fundamental, y ayuda conside-
rablemente en la deduccién de la distribucién de los elec-

trones en los Atomos de los diversos elementos

La distribucién electrbnica de un 4tomo se especifica dando
el nGmero de electrones a cada subcapa. Por ejemplo, la
distribucién electrébnica en el estado basal del 4tomo de
oxigeno (z= &), alrededor del nucleo se van a colocar 8
electrones en las capas y subcapas que satisfagan la condi-
cién de estado basal. Los primeros electrones, se colocan
en las subcapas, (que sélo pueden tener dos electrones). La
siguiente subcapa de mayor energia es 25 (también con sdlo
dos electrones). Los cuatro electrones restantes iran a la
subcapa 2p que tiene mas energia que la 2s5. E1l orden en que
deben irse introduciéndo los electrones en las subcapas, co

rresponde a su aumento de energia

La energia aumenta al incrementarse el valor de n + 1; cuan-
do hay dos subcapas con el mismo n + 1, las energias aumen-
tan al aumentar el valor de n. Asi el orden en que se lle-

nan las subcapas es:

14, 24, 2p, 34, 3p, 44, 3d, 4p, 54, 4d, 5p, 6s,
46’ Sd} 6p} 7p’ 56’ 6d

E1l nGmero de electrones que hay en cada subcapa se indica
como exponente del simbolo de ¢

Asi lo anterior, la distribucién electrdédnica del oxigeno es

2 2

152, 242, 2p°
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y para un elemento con ntmero atémico de 73 la distribucién

electrdénica es la siguiente:

152, 2452, 2p®, 342, 3p®, 442, 3d10, 4p&, 542,
4d1°, 5p&, 652, 4414, 5d3

Enlaces Quimicos

Los 4tomos de un elemento determinado tienen una capacidad
de combinacibén o valencia. Para hablar de enlaces formados
entre dos 4tomos en funcién de sus estructuras, es importan
te considerar las fuerzas que hacen posible el enlace y 1la
geometria o estructura de las combinaciones atémicas resul-

tantes

Los dos electrones 4 o los seis electrones P que se encuen-
tren en el nivel cudntico mas externo, el llamado mnivel o
capa de valencia del 4tomo de un gas noble representan una
estructura de estabilidad midxima. Los demds elementos tie-
nen niveles de valencia de sus 4tomos incompletos por lo que
tienen una cierta reactividad quimica. Cuando se combinan
con otros 4tomos, los 4tomos de un elemento tienden a alcan
zar la distribucién electrbnica estable caracteristica de

la estructura del 4tomo del gas noble mas préximo en la ta
bla perib6dica. Lo que se consigue por ganancia, pérdida o

comparticién de electrones

Representacién para Fluor Z = 9
152, 252, 2p>s L FC
capa electrones
interna de valencia
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Para el Litio:

. X
142, 247 Li
capa electrones

interna de valencia

La capa interna se representa por el simbolo del elemento
y es con estos modelos con los que se explica la formacién

del "octeto de Lewis"
Las ligaduras o enlaces atfémicos fundamentales son: tres

a) polar (electrovalencia o iénico)
b) no polar (covalencia)

c) semipolar (covalencia coordinada)

Asi para el ejemplo anterior, el litio cede al fluor, defi
nitivamente, un electrdédn y se convierte en un ién monova-
lente positivo, mientras que el fluor, que ha adquirido
ese electrén completando un octeto de electrones en su ca-
pa de valencia, se convierte en un ién monovalente negati-
vo. Estas dos particulas se mantienen unidas por la fuer-
za electrostltica

Li ¥ F:
Enlace idénico, electrovalente o polar. El enlace ibnico se
va a formar cuando un metal de bajo potencial de ionizacién
se combina con un no metal de afinidad electrénica elevada.
Ejemplos
. XX
X . . X
Na T ocer oy it ER
Enlace covalente; se forman cuando en los compuestos parti

cipan 4tomos de elementos pertenecientes a grupos préximos
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en la tabla periddica y no existe normalmente una transfe-
rencia completa de electrones de un 4tomo a otro como en el
enlace idnico, sino que se completan los pares electrérnicos;

también sucede cuando se unen 4tomos de la misma especie.

Ejemplos:
xxi .
cL x g% H H H x Ct
p-p 5-4 5-p

En las moléculas con enlaces covalentes puede existir Cier-
ta polaridad. Por ejemplo; el 4tomo de oxigeno tiene hibri
dacién 152, 2s52%, 2px', 2py*, 2pz? tiene dos orbitales p con
un solo electrdén en su nivel de valencia y se combina asi

con dos 4tomos de hidrégeno para formar la molécula de agua

s i

El 4ngulo de enlace deberia ser de 90° por la orientacidén
de los orbitales p, pero resulta de 104.5°. ¥?). Es una -

molécula covalente pero existe una polaridad

En este tipo de moléculas al aumentar el tamafio del Atomo
central los 4ngulos se aproximan a 90° como se puede obser-

var en los siguientes compuestos:

HZS HZSQ HZTQ (9)
92.12 91° §9.5

Con el 4tomo de nitrégeno sucede lo mismo en la molécula de
NHy 182 282 2px* 2oy' 2pz' configuracién para el nitrbgeno
se encuentra que el 4ngulo experimental es de 107.3° y no
de 90°. Sin embargo los 4ngulos experimentales para PHj,
AsH; y SbH; son de 93.9°, 91.8°, 91.3° respectivamente. (?)
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Asi la electronegatividad de cada uno de los &4tomos de los
elementos, que forman las moléculas influye para que exista
una cierta polaridad en la molécula asi el 0 es mas electro

negativo que el H, lo que hace que la molécula sea dipolar

Enlace covalente coordinado o mGltiple. Cuando al combinar
se dos atomos cada uno de los cuales tiene mas de un espa-
cio vacio en su capa de valencia, existe la posibilidad de
que se formen mas de un enlace covalente entre ellos, puede

ser doble o triple. Por ejemplo

.. XX x XX
N. + xNx—=> N, xN
. X . X

que tendri dos enlaces p y uno sigma

Enlace covalente dativo o coordinado, es aquel en el cual
los dos electrones del par compartido proceden de uno de
los dos 4tomos unidos por el enlace. Como ejemplo es el Ni-
trbgeno de la molécula de NH4+.Una vez formado el enlace se

comporta como cualquier enlace covalente

H * H
XX " XX 4

H ’.‘I;l(’.‘ H + H IH ’.‘y’f H{ 6| H-N-N
H H N

como sintesis para esta parte de enlaces se tiene:

4
Iénico (ejem NaCk)

Polar (ejem HCE)

; Apolar (ejem CZ-C#)

Covalente Miltiple (ejem N=\)
Coordinador Dativo (ejem NHu+)

Enlaces

(tipos)

Por puentes de hidr6geno
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Enlaces por puentes de Hidrégeno. Cuando se unen con el hi
drégeno 4tomos no metilicos de elcctronegatividad elevada
como los de F, 0 y N, existe una fuerza de atraccién entre
el 4tomo de hLidrégeno positivo de una molécula y el Atomo
negativo de otra molécula. Esta fuerza puede ser lo sufi-
cientemente grande para hacer que dos o mas moléculas se

" asoclen en agrupaciones mayores

Estos enlaces no son en ningén sentido covalentes puesto que
en la molécula de H,0 cada 4tomo de Hidrégeno tiene su orbi-
tal 74 1lleno con dos electrones

Aunque la energia necesaria para romper un puente de hidré-
geno es pequefila se observa que los liquidos andlogos al agua
que posean puentes de hidrégeno tienen punto de ebulliciébn
mayores que los de hidrocarburos con peso molecular semejan-

te

Los compuestos que contienen puentes de H se dice que son

asociados. Y se representan en las f6érmulas con lineas pun-

teadas
H-0...... H -0 H-0,

] [] [ ]
H H H

q q 00 'H-O\

H- N ..... H-N , CHs- C C - CHj
{ [] \ I,
H H 0-H....0

Cuando aparece la presencia de agua y de un 4cido orgénico

se tiene

H-0-C=0.....H-0.....H-0-C=0....H-
' [ !

?
CHs H CH3 H
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1.3 Balanceo de hreacciones
Son la representacién abreviada del ndmero y naturaleza de
cada uno de los reactantes y de sus productos en una reac-
cién quimica. Asi puede haber diferentes tipos de ecuacio-

nes:

aj Combinacién. Dos o mds sustancias se combinan para for

mar una sola

cC+ 0, » CO,

S+ 0, » 302

Ca0 + H,0 > CalOH),

2AL + 3Bn, » ZALBn,

b) Descomposicién. Reaccibén inversa a la combinacién

2Hg0 » 2Hg + 0,

2KCLO, - 2KCE + 30,

NH NO, > N, + 2H,0

c) Desplazamiento simple. Un elemento desplaza en un com-
puesto a los 4tomos de otro elemento

In + CuSO0, » InS0, + Cu
ZFe + 6HCEL » ZFeCL, + 3H

2

2AL + 6NaOH » 2Na,ALO, + 3H,
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d)

Metatesis a doble desplazamiento. Ocurren en disolucién
acuosa. Alguno o algunos de los Atomos (generalmente
como iones) de un compuesto desplazan a uno o varios
4tomos (como iones) de otros compuestos produciendo

nuevos compuestos
AgNO; + NaCl -+ NaNO; + AgCly
Na2$ + H2$04+Na2$04 + HzS‘f

BaCL, + ZAgNO; » 2AgCL + Ba(NO3),

Estas reacciones se pueden balancear f4cilmente utilizando

a)

un "método de tanteo', sin embargo van a existir otras en
donde se combinen dos o méds de estos tipos de reacciones y
su balanceo no sea tan sencillo. Por esta razén se em-
plean métodos como el de Balanceo de reacciones de oxida-
cibén-reduccidén (redox) que se requieren de sistematiza-
cibén para su mejor balanceo. Esta pueden ser: (a) el de
cambio en el nGmero de oxidacibén o transferencia de elec-
trones y (b) el del ibén-electrbén. Se verd el mas utiliza-

do, que es el primero

Observar con cuidado la reaccidén no balanceada, buscan

do elementos que hayan cambiado de némero de oxidacién,

Expresar este cambio de nGmeros de oxidacién escribien
do las reacciones electrénicas parciales correspondien

tes,
Balancear las reacciones electrdénicas parciales tanto

por lo que hace al nimero de electrones como por el nd
mero de componentes quimicos,
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d) Substituir los coeficientes de las reacciones electréni

cas parciales en la reaccibén no balanceada,

e) A partir de las reacciones electrbnicas parciales, ba-
lancear el resto de los elementos y grupos atémicos que
hay+en la reaccién no balanceada. E1 orden usual es:
elementos positivos (diferentes del hidrbgeno) iones o
grupos atbémicos negativos, hidrégeno y oxigeno. Ejem-
plo:

+s +2 ’ +2
Cu° + HNOg - CU(N03)2 + H20 + NO
scu® Z2¢ zcut?

gNts 32 yt2 1

—

Sustituyendo y realizando los cambios adecuados se tiene:
3Cu + 8HNO; - 3Cu(NO3) 2 + 4H,0 + 2N

Otro ejemplo seria
-1 +6 +6 +3 0

6KI  + 5K,Cn,0, > 8K,Cn0, + Cn,0; + 31,

gent® 13¢ g04*?

1 -2e 370
—p. 12

3x2 17

1.4 Estequiometnda

Sus rafices griegas son: stoichion= constituyente elemental
y metrein= medir, asi, la estequiometria es la parte de 1la

quimica que estudia las relaciones entre los pesos de las

sustancias que se determinan por sus férmulas y por las
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ecuaciones quimicas que representan sus transformaciones.
El peso de los 4tomos y moléculas se han determinado me-
diante métodos quimicos o fisicoquimicos muy precisos, asf{
como también la composicidn exacta de los compuestos. Las
combinaciones quimicas est4n regidas por leyes y principios
fundamentales, que fueron establecidos cuando todavia mo se
habia postulado la teoria atémica moderna; la cual ratificé
estos principios y marcd sus limitaciones

Es importante tomar en cuenta las siguientes leyes para es-
tablecer estos principios de estequiometria:

. Ley ae £a conservacidn de La materdia: 'La materia no
se crea ni se destruye, solo se transforma' o en otras
palabras. ''Nada puede crearse y en cada proceso hay,
exactamente tanta sustancia presente antes como después
de que el proceso haya sucedido. Solo hay un cambio o

modificacién de la materia'

. Ley de Las proporciones constantes o Ley de Proust o
Ley de las proporciones definidas también se le llama.
Los elementos se combinan en proporciones definidas de
peso, de tal manera que la composicién de un compuesto
quimico puro es independiente del proceso de prepara-

-z
cion

. Ley de Las proponrciones mialtiples: 'Cuando dos elemen-
tos se combinan para formar varios compuestos, los pe-
sos de uno de los elementos que se unen con un peso
constante del otro, guardan una proporcién representada

por nimeros enteros, generalmente pequefios"
. Ley de Las proporciones equivalfentes: 'Los pesos de los

distintos elementos que se combinan con un peso constan
te de otro, expresan también por si mismos, o
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760 mm de Hg (1 atm)

Masa atémica: Las masas atbmicas de los elementos es-
t4n referidos a los 16 g de oxigeno que ocupan un volu
men de 22.4 litros a 1 atm y 0°C, ya que las masas in-
dividuales de los 4tomos son muy pequefias. En la ta-
bla periddica figuran las masas de los 4tomos de los
elementos tal como existen en la Naturaleza. Actualmen
te, en lugar de oxigeno se utiliza como referencia el
isétopo de carbono 12 (isétopo es una especie de un ele
mento que tiene el mismo nGmero de protones pero dife-
rente nUmero de neutrones que la especie m4s comin de
ese elemento, o sea que varia en su masa atbmica perono
en el nfimero atémico), a cuya masa atémica se le da el
valor de 12 uma (unidades de masa atémica o unidades de
masa atbémica unificada)

Peso moleculan: El peso de una molécula es obviamente
la suma de los pesos atémicos de los &tomos que consti

tuyen dicha molécula

Atomo-grnamo y mof: Dado el enorme néGmero de moléculas
que intervienen en una reaccibén fu& necesario definir
estos conceptos; mol como un conjunto de un némero
grande y determinado de unidades quimicas fundamentales
comparables a la cantidad utilizada realmente. Asi un
Atomo gramo de un elemento cualquiera, como el peso até
mico del elemento expresado en gramos, y una mol de
cualquier compuesto como el peso molecular del compues-
to expresado en gramos. Un 4tomo gramo de cualquier
elemento contiene siempre el mismo niimero de 4tomos,
siendo este nOmero 6.02 x 71023, o sea el Nlmero de Avo-
gadro. Del mismo modo, una mol de cualquier compuesto
contiene el mismo ntmero de moléculas, que es también
el Nlmero de Avogadro
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multiplicados por un factor sencillo, las proporciones

seglin las cuales se combinan entre si’

. Ley de Los voldmenes de combinacidén: '"Cuando los gases
toman parte en los cambios quimicos, los volUmenes de
los que reaccionan y los voldmenes de los productos, si
son gaseosos, guardan una proporcién representada por
nlmeros enteros pequefios'. No habria desviacidn a esta
Ley si todos los gases se comportan como ideales, pero
las compresibilidades de los gases reales son diferentes
y traen como consecuencia que esta Ley no sea rigurosa-

mente cierta

. Prnincipio de Avogadro: Los volGmenes iguales de todos
los gases y vapores, bajo las mismas condiciones de tem

. ./ . . 03 7/ V4
peratura y presidén, contienen el mismo numero de molécu

las"

Defindicibn de MolLéculas porn Avogadro: ! Son las masas
mis pequeflas de una sustancia que pueden existir en 1i-
bertad"

Es importante también, para fines de cdlculo definir con
que tipo de unidades se trabaja en estequiometria, general-
mente se emplean en las reacciones cantidades de atomos y
moléculas, sin embargo, se deben de tener en cuenta los si-

guientes conceptos:

. Nidmeno atémico (z}: E1 ndmerc atémico de un elemento
es igual al nimero de protones de un &4tomo de dicho ele
mento, o lo que es lo mismo, al nGmero de electrones
(cuando el elemento estd en forma neutra, sin carga)

023

. Ndmeno de Avogadrno: Es igual a 6.02 x 1 moléculas

presentes en 22.4 litros de cualquier gas a 0°C y
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La mol se considera una unidad del sistema decimal, ten

dri mGltiplos y submGltiplos

. Volumen cramo moleculan: Es el volumen ocupado por una
mol de un elemento en estado gaseoso, en condiciones
normales (0°C y 1 atm de presidn) (TPS, temperatura y
presibn estéindar)

. Composicién moLan de Los compuestos quimicos: Las foér-
mulas quimicas dan una idea de la composicién molar de
un compuesto, a la vez que al conocer la composicién mo

lar de un compuesto se puede saber su férmula quimica

. Peso equivalente o equivalente quimico: Es la cantidad
de sustancia (ya sea elemento, radical o compuesto) ca-
b paz de combinarse con 8 g de oxigeno o su equivalente
| de otra sustancia. Si se comparan los pesoé equivalen-
tes de las diferentes sustancias con sus pesos molecula
res, encontramos que estos Ultimos siempre son malti-
plos de pesos equivalentes. Esta razén del peso mole-
cular de un elemento o grupo con el peso equivalente
del mismo elemento o grupo, viene dada en unidades equi-
valentes por mol y refleja cuantos pesos equivalentes o
poderes de combinacibén estin presentes en una mol del

> elemento o grupo
gramos/mol equivalente .
2 / = &9 valencia
gramos/equivalente mol

Esta relacién nunca es menor que la unidad y resulta ser
ademds un namero entero. Este nfmero es en realidad el n-
mero de oxidacién o valencia (ya que no tiene signo) del
elemento o grupo. De aqui que, si se conocen las valencias
de los elementos o radicales, se pueden escribir las férmu-
las para los compuestos
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Para 4cidos, bases, sales y reacciones Redox se tienen las

siguientes relaciones para los pesos equivalentes

PM
# de hidrégeno

Peso eq 4cido =

36

PM = 36.5 peq = q

Ejem HCZL

PM

# de grupos hidroxi

Peso eq base

. _ 40
Ejem NaOH, —_ ,, peq= —7——

= PM
{ Peso eq Sal =
' # de cargas del catién o del anién
. _ 334
Ejem A£2(304)3PM - 334 beq = - = 55,66
6

PM

Vd . .
Peso eq en oxido reduccibn =
: # de electrones ganados
i 0 perdidos

Z +2 +5 +3 +2
' Ejem FeS0, + HNO3; + H,804, > Fey(SU4)s + MO + H,0

HNOaPM = 65.03 peq = - = 21.01

Problema

En la oxidacién de un agua residual que lleva Fe, se efectQa

34




la siguiente reaccién

FeS + 0, » Fep03 + S02 Nota: no se puede balancear

/ . .
por oxido-reduccibn

a) Balancee la reaccién
b) ¢Culntos moles de S0. pueden prepararse a partir de 0.24
' moles de FeS?
c) ¢Culntas moles de oxigeno se necesitan para producir 2.5
moles de Feo,037
d) ¢Culdntas moléculas de S0, se forman?
Respuestas
a) 4Fe¢eS + 70, ~» 2F€203 + 480,
b) 4 moles de FeS dan 4 de SO, entonces
4 de FeS - 4 de SO0,
0.24 de FeS - «x
x = 0.24 moles de S0,
c) Sabemos que 7 moles de 0, producen 2 de Fe,0; entonces
7 de 02 - 2F€203
x = de 02 - 2.5F€203
X = 8.75 moles de 0,
d) Como 1 mol = 6.02 x 10%? moléculas, 0.24 moles serén

0.24 x 6.02 x 10%% = 1.44 x 102% moléculas.
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2 DISPERSIONES

2.1 T4ipos de Soluciones

Si una mezcla es homogénea en todo su volumen, se le denomina
disolucién o simplemente solucién. Ademis mientras las propie
dades de un compuesto son completamente distintas a las de los
elementos que lo forman, las propiedades de las -disoluciones
mantienen gran parte de las caracteristicas de sus componentes.
Exceptuando el caso de las mezclas heterogéneas es imposible
distinguir visualmente las particulas o componentes de una di-

solucién, incluso con la ayuda del microscopio més potente

Las soluciones pueden estar compuestas por cualquier combina-
cién de los tres estados de la materia: gaseoso, liquido y sé
lido, siempre y cuando consten de una sola fase. Se pueden

distinguir nueve clases de disoluciones, como se aprecia en la
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siguiente tabla:

Estado fisico Estado fisico de 1los
de la solucibn componentes puros

Ejemplos

Gaseoso Gas en liquido

Liquido en gas
S6lido en gas

Liquido Gas en liquido

Liquido en liquido
S61lido en 1liquido

S6lido Gas en sblido

Liquido en sb6lido

Sélido en sélido

Aire en cualquier mez-
cla de gases

Agua en aire

Particulas de polvo en
aire

Oxigeno o amoniaco en
agua

Alcohol en agua
Glucosa en agua

Hidr6geno en paladio

Mercurio en Oro (amal-
gama)

Oro en Plata (aleacio-
nes)

Caracteristicas de las disoluciones:

a)

b)

c)

d)

Tienen la tendencia a ser uniformes en todo su volflmen,

Pueden estar compuestas por cualquier combinacién de los

tres estados de la materia; liquido, gaseoso y sélido

siempre y cuando consten de una sola fase,

Las disoluciones pueden ser dispersiones ya sea de espe-

cies moleculares, de especies ibnicas o bien de una combi

nacién de ambos tipos,

Los componentes de una disolucién se suelen llamar 'disol-

vente y soluto, en donde el disolvente es el componente
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que se encuentra en mayor cantidad,

e) La cantidad de una sustancia que se disuelve en otra depen-
de de la naturaleza del soluto y del solvente de la tempe-

ratura y la presién

Las soluciones pueden ser saturadas, no saturadas y sobresatu-
radas si se denominan desde un punto de vista cualitativo; pe-
ro desde un punto de vista cuantitativo estricto, se debe de

definir la cantidad de soluto presente en la disolucién de 1la

siguiente manera:
Sistema Abreviatura Sdgndficado

Normal N equivalente de soluto
Iitros de solucidn

" moles de soluto
Molar litros de solucibn

Molal m moles de soluto
Kg de disolvente

. n n
nimero de moles parciales; X2 = —2%—= =2

Fraccién Molar X nimero de moles totales ny + n, nt

en donde s = nimero de molas

(100) (gramos de soluto)

$ en Peso %P g del solvente + g del soluto
{ (100) (litros de soluto)
% en Volumen (24 Iitros de solucidn
11160 mg de soluto
partes por millon ppm Kg de solucidn o L de la solucidn
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Ejemplos

1. ;Cull es la molaridad de una disolucién que contiene 76 g
de CH; OH en 200 mL de disolucién?

El peso molecular de CH,OH

1 mot
X X = 0.5 moles

Entonces 32g
16g

n

Como 1la molafidad estd definida como moles/litro de diso-
lucién, 0.5 moles 200 mL
X = 1000 mL x = 2.5 molan

2. La concentracién de una disolucién determinada esti dada

+ como 40.0 g de NaCf por litro de disolucién. Conviértan-

se éstas unidades a molaridad y normalidad

Se sabe que 1 mof de NaCf es 58.59 y de NaCf, entonces pa-
} ra 40g de sal seré:

3 56g = 1 mok

‘ 40g

X X = 0.684 moles

Como se tiene un litro de solucidn sera 0.684 molarn. Ade-

mds, como 1 mof de NaCf es igual a 1 equivalente de la sal,

tendremos también que la solucién es 0.684 Normal

3. ¢Cbmo se prepararian 300 mL de una disolucibn 2.2 M de
ALCE,
PM ALCL, = 133.5 Jo 1 mof de ALCL, = 133.5g en 1000 mL

serfia una solucién 1 molan,

Se deben de hacer cilculos para 300 ml

1000 mL
300 ml X = 40.05g

133.5¢g
X
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2

Para preparar una solucibén 2.2 molar

1 molan = 40.05g
2.2 molan = x x = &8.11g (para 300 mlL)

iCudl es la molalidad de la disolucibén que contiene 20g de

azQcar Ci1,H2,0::, disueltos en 125g de agua?

PMC12H22011= 342 Joo 1 mok C12H22011= 3429
206

X
x = 0.058 moles

Como la molalidad es moles/kilogramos de disolvente, y tene

mos 125g (0.125 Kg) la concentracibén seré:
molalidad = 0.058 moles/0.125 Kg = 0.468 mok

Determinar la fraccidén molar de cada sustancia en una diso-
lucibén que contiene 36g de agua y 46g de glicerina
[C,Hs(0H) 3] Pesos moleculares: CyH (O0H) ;= 92, H,0 = 18

92g de glicenina = 1 mok

46g de glicenina = x x = 0.5 moles de glicenina
18g de agua = 1 mok

36g de agua = x x = 2 moles de agua

El total de moles serd: 2.5 moles
Entonces se tiene para las fracciones
x glicerina = 0.5/2.5 =

0.2
X agua = 2.0/2.5 = 0.8
1.0 sumando

40



6. ¢Culdntos equivalentes-gramo de soluto estdn contenidos en:

a) 1 litro de disolucién 2 N

b) 1 litro de disolucién 0.5 N

c) 0.5 litros de disolucién 0.2 N
d) 60 mL de disolucién 4 N

a) 1 N =1 eq-g j
2 N = x x = 2 equivalente-gramo E
b) 1 N =1 eqg-g
0.5N= «x x = 0.5 equivalente-gnramo
c) 1 N =1 eq-g
0.2N= x X = 0.2 equivalente-gramo/I1L

como se tienen 0.5 litros

0.2 eq-g = 1 Litro

X = 0.5 Litno x = 0.1 equivalente-gramo
d) 1 N =1 eqg-g

4 N = x X = 4 eq-g en Litno

al tener 60 ml

1000 mL
60 mL x = 0.24 equivalente-gramo

S~
)
o
1
w
n

o
]

2.2 Leyes y Propiedades de Las Disoluciones

Los compuestos de soluciones saturada, no saturadas y sobresa-
turadas se pueden utilizar en Ingenieria Sanitaria para fines
cualitativos, sin embargo las soluciones molares y normales

son las mas utilizadas. Las soluciones molales se utilizan
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normalmente cuando las propiedades fisicas de las soluciones
tal como presién de vapor, punto de congelacién y punto de ebu

11licién se involucran

Para soluciones que contienen solutos no vol4tiles tienen 1las

siguientes propiedades, llamadas coligativas

a) el descenso de la presibén de vapor del solvente
b) el descenso del punto de congelacién
c) el aumento del punto de ebullicién

d) 1la presién osmética

Estas propiedades dependen Gnicamente del nUmero de particulas
en solucién y de ninguna manera de la naturaleza de las mismas.

Ademéds funcionan en soluciones diluidas

Tebdricamente, es conveniente subdividir las soluciones en: a)
de no electrb6litos y b) de electrélitos. En el primer caso,
el soluto disuelto permanece en forma molecular sin carga, y
no presenta tendencia a la disociacién en iones con carga eléc
trica. En tales soluciones, se establecieron ciertas leyes ge
nerales que se discutirdn a continuacién. Por otra parte, en
las electroliticas el soluto se disocia en mayor o menor pro-
porcién de iones, incrementando asi el numero de particulas en
solucién. E1l comportamiento de ésta, respecto a ciertas pro-
piedades, por ese motivo, cambia y exige la modificacién de
las leyes simples deducidas para las soluciones no electroli-

ticas

Descenso de La presibn de vapor del sclvente. Un soluto
disuelto, hace descender la presién de vapor del liquido
de solvente en que se encuentra y esto se explica fécilmen
te por la ley de Raoult: P = P° N, donde

P = Presién de vapor del solvente sobre una solucibén dada
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P° = Presién de vapor del solvente puro
N1 = Fraccién molar del solvente
Como N; < I siempre == P < P° .. La ley de Roult serd: "la di

solucién de un soluto en un solvente hace descender la presién
de vapor de este G1timo respecto a la del solvente puro

Aumento del punto de ebullicién de Las s0fuciones. Las so-
luciones que contienen solutos volatiles hierven a tempera-
turas mas elevadas que las del solvente puro. La diferen-
cia entre los puntos de ebullicién de la solucidén y del sol
vente para una presibén constante establecida, se conoce co-
mo elevacidén del punto de ebullicibén, que depende de la na-
turaleza del solvente y la concentracién del soluto, pero
es independiente, por lo menos en soluciones diluidas, de
la naturaleza del soluto en tanto este no se ionice. Apro-
vechando esta propiedad, se pueden calcular los pesos mole-
culares a partir del ascenso del punto de ebullicibdn con
una "constante ebulloscédpica" (Kb)

A Tp Wy, M,
1000 W,

Kb =

Donde A Tb es el aumento del punto de ebullicién para una solu
cién que contiene W, g de soluto, cuyo peso molecular es M, di
suelto en W; g de solvente

Descenso del punto de congelacién de Las soluciones, Al en-
friar una solucién diluida, se alcanza eventualmente una tempe
ratura en la cual el solvente sélido comienza a separarse. La
temperatura en que comienza tal separacién, se conoce como pun
to de congelacibén de la solucién, que de una manera mis gene-
ral se define como aquella temperatura en la cual una solucién
particular se haya en equilibrio con el solvente sélido

43




Las soluciones se congelan a temperaturas menores que el sol-
vente puro. El descenso del punto de congelacién de una solu-
cibn es, otra vez una consecuencia directa de la disminucidn
de la presién de vapor del solvente por el soluto disuelto.
Por similitud con la propiedad anterior, también se pueden ob
tener los pesos moleculares de una sustancia en solucién te-
niendo una constante, que para este caso serd una ''constante

crioscépica' (K{) definida por cada solvente

1000 U,
ATE W,

M2 = Kf |

Por lo tanto, se puede aprovechar esta propiedad para separar
soluciones sbélidas por congelacién, que al igual que en el ca-
so anterior, se utilizan dichas propiedades para purificar el

agua

Osmosis y Presidn Osmética, Cuando una solucién de soluto se
separa de un solvente puro mediante una membrana semipermea-
ble, es decir, que permite el paso del solvente pero no del so
luto, se observa que aquel tiende a pasar a través de la mem-
brana a la solucién, y de ahi a diluirlo. Este fendmeno llama
do Osmosis, fue observado por primera vez por Abbi Nollet en
1748. Para definir presién osmética =, se requiere de un dia-
grama como el siguiente, en donde se representa por C una Cémg

ra abierta en un extramo Yy

+P C r1— cerrada en el otro con‘un
J—i 4 pistén mévil P. La cémara
‘ M se divide por medio de una
Solucién Solvente membrana semipermeable en
: dos secciones, de las cuales

la de la derecha estd llena con un solvente puro, y la otra
con soluciédn que contiene algén soluto. A causa de la 4smosis,
el solvente tiende a pasar a través de la membrana hacia la so-

}ucién y desplaza el pistén hacia arriba. El1 movimiento del
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pistén y la 6smosis se detienen al aplicar una presién sobre
aquel a fin de mantenerlo en su posicibén original; se llama
presibn osmética de la solucidén a la presibén mecénica que debe
aplicarse sobre la solucién para impedir la 6smosis del solven

te hacia la solucién a través de una membrana semipermeable

Todas estas propiedades se aprovechan para fines de purifica-

cibén del agua por separacién de ciertos contaminantes en solu-
ciones acuosas ya sea elevando o disminuyendo la temperatura,

asi como utilizando membranas semipermeables en el caso del

tratamiento por 6smosis inversa

Se debe de considerar la presencia de sustancias, especialmen-
te sales, 4cidos inorgénicos y bases, que al disolverse en
agua o un solvente apropiado originan soluciones que conducen
la electricidad en cierta medida y se denominan electrolitos
los cuales presentan estas propiedades pero no obedecen las re
laciones simples deducidas para los no electrolitos. Sus efec
tos son mayores que los esperados para la relacién correspon-
diente, es decir, las soluciones de electrolitos se comportan
como si el soluto tuviera un peso molecular menor que el co-

rrespondiente a la férmula m4s simple de la sustancia

Se debe de considerar para esta parte, la teorfa de disocia-
cibén de Arrhenius (1887) quien postulé, que los electrélitos
en solucién se disocian en particulas cargadas eléctricamente,
llamadas iones, de manera que la carga total de los iones posi
tivos es igual a la carga total de iones negativos. Al finalj
la solucién en conjunto resulta neutra a pésar de la presencia
de particulas cargadas eléctricamente. La presencia de estos

iones es responsable de la conductividad eléctrica de las solu
ciones
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2.3 Sistemas Coloidales

Un sistema coloidal estd constituido por una fase dispersa y
una dispersante en donde la primera, tiene un didmetro de par-
ticula entre 10 ° y 1077 cm (o de 1 nanémetro (nm) aunque algu
nos autores consideran que el rango coloidal se puede extender
hasta 10 ym, no es fdcil distinguir entre coloides y solucio-
nes pues el limite inferior de los coloides se traslapa al de
las soluciones y el superior se traslapa al de las suspensio-

nes

En Ingenierfia Ambiental las dispersiones coloidales mis comunes
son las de aceites emulsificantes (dispersiones liquido-1{quido)
presentes en desechos industriales y espumas (dispersiones gas
eniliquido) las que se desarrollan durante la zereacibn de las
aguas residuales industriales, asi como las dispersiones de sé
lido en liquido formadas por particulas presentes en aguas su-

perficiales, las cuales imparten turbiedad del agua

Los sistemas coloidales pueden ciasificarse por la afinidad de
la fase dispersa a la fase dispersante. Pueden ser liofilicos
(afinidad al medio) y liofébicos (no afin al medio); cuando el
medio dispersante es el agus se les llama hidrofébicos e hidro

filicos

Propiedades

. Propiedades eléctricas.- Todas las particulas estdn cargadas

eléctricamente, pueden ser positivas o negativas

Propiedades electrocinéticas.- La estabilidad de los coloi
des hidrofébicos depende de la carga eléctrica que ellos
posean, esta carga se gana por la adsorcién de iones del

medio circundante. Los iones de carga opuesta se acercan
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a ellos en una segunda capa difusa, asi obtienen una carga

distinta

La estabilidad del coloide esta generalmente en funcién de 1la
magnitud de la carga comunmente referida al potencial zeta, &

El potencial zeta se define por la ecuacién

£= 4n 7 ¢

D
Donde ¢ es la carga en la particula ¢ es el grosor de la zona
de influencia de la carga de la particula, y D es la constante
dieléctrica del liquido. En esta forma, el potencial zeta es
una medida tanto de la carga sobre una particula coloidal como
de la profundidad dentro de la que se extiende el efecto de la
carga. Los coloides hidrofébicos y hasta cierto grado, los
6xidos hidratados férrico y de aluminio son estables mientras
que el potencial zeta excede a un valor critico. Si ésta dis-
minuye de tal valor, tiende a ocurrir la coagulacién, lentamen
te en la cercania inmediata del potencial zeta critico y més

ridpidamente mientras mis cerca se encuentra de cero

2.4 Coagulacidn en tratamiento de agua

Los coloides estin presentes en las aguas residuales impartien
doles color y turbidez debido a compuestos orgénicos e inorgd-
nicos. Es deseable que ellos no se encuentrcn enel agua y se
deben de controlar las condiciones para evitarlos. Para ello,
funcionan muy bien las sales de aluminio y hierro (III)ya que
logran coagular a los coloides y facilitan el manejo de los lo
dos obtenidos a partir de las aguas residuales

Los coloides coagulan como consecuencia de la reduccién del
potencial zeta, que puede deberse a la disminucién de la carga
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neta, ¢, o por disminucién de ¢, que es la distancia aparente
de separacién de carga. Los iones particulares que producen
este efecto, son de signo opuesto al de la carga eléctrica que
actla sobre el coloide, los iones con cargas dobles o triples
son mucho mis efectivos que los iones de carga simple. Asi
que, la presencia de iones sulfato, ayuda a la coagulacién de
los coloides cargados positivamente debido a los oxidos de alu

minio o de hierro

Los coloides cargados opuestamente tienden a actuar como iones
muy fuertemente cargados, el uno respecto al otro. Cuando se
les mezcla, se lleva a cabo una coagulacién mutua de neutrali-
zacibn de cargas. La eliminacién efectiva de los coloides
(cargados negativamente) que imparten color y turbidez ocasio-
nada por las arcillas mediante el alumbre, se debe en parte a
la interaccién con las particulas coloidales cargadas positiva
mente del 6xido de aluminio. Sin embargo, también es importan
te considerar los factores quimicos, tales como la habilidad
para formar complejos de los iomnes férrico y de aluminio, en
la coagulacibén con alumbre o sales férricas. Cuando los iones
responsables de la carga sobre el coloide son iones de hidrége
no o de hidroxilo (u otros iones 4cidos o bédsicos) con frecuen
cia se puede obtener la neutralizacién de la carga mediante
cambios en el pH. Este efecto es responsable de las variacio-
nes de la facilidad para formacién del fléculo con alumbre o

cloruro férrico a diferentes valores de pH

Dado que las particulas coloidales estdn cargadas eléctricamen
te, todas las particulas del mismo sistema tienen carga del
mismo signo. La accibén repulsiva entre tales cargas tiende a
impedir que las particulas se unan, y es un factor de mdxima
importancia en la estabilidad de las dispersiones coloidales.
A continuacién se presenta un diagrama representativo de las
particulas coloidales del cloruro de plata. Cuando se forma

cloruro de plata en presencia de exceso de ién plata, las
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particulas coloidales quedan estabilizadas por la adsorcién
primaria de iones plata, como se indica en la figura 2.1 El
sistema en conjunto es eléctricamente neutro: Los iones (NOa-)
que son atraidos hacia la particula positiva se denominan con-
traiones. Cuando se ha afiadido cerca de la cantidad equivalen
te de ién cloruro, la concentracién del i6n que se adsorbib
primero (Ag+) se hace tan pequefia, que el coloide deja de ser

estable, las particulas coagulan o floculan y se sedimentan en
forma de precipitado

Si se afiade disolucién de nitrato de plata o una disolucién de
cloruro sédico, el cloruro de plata coloidal que se forma en
primer término estd cargado negativamente por adsorcién prima-
ria de iones cloruro y los cationes (Na’) forman la capa con-
traién, como se-indica en la figura 2.2

Na _
.
4
/ ce”  Na'
NOs AR / v
cL
+
+ Na
Na J
Figura 2.1 Figura 2.2
Precipitado en presencia Precipitado en presencia
de exceso de idén plata de exceso de ién cloruro
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Las particulas coloidales se coagulan o floculan por adicién
de electrblitos. Los aniones son los iones que actdan en la
floculacidén de los coloides positivos y los cationes son los
agentes floculantes de los coloides negativos. Durante la flo
culacidén los contraiones se arrastran junto con el precipitado
y dan lugar a una contaminacién; su eliminacidn por lavado es
dificil. Los electrélitos utilizados en la floculacién de los
coloides deben ser sustancias fdciles de volatilizar cuando el

precipitado sea desecado o calcinado

Los precipitados formados por coloides floculados pueden, en
general, volver a dispersarse (peptizarse), por lavado en au-
sencia del electrdélito que originé su floculacibén. La peptiza
cibén del precipitado se evita con el empleo de una disolucién

diluida de dicho electrdélito como 1iquido de lavado

Los ccloides en que existe una gran afinidad entre las fases
pueden ser muy viscosos e incluso aparecer en forma semisblida
constituyendo un gel. Por ejemplo la silice hidratada precipi
tada de sus disoluciones forma un coloide altameante hidré6filo,
muy estable, que no puede ser coagulado para obtener una forma
filtrable, excepto por deshidratacién a temperatura superior a
100°C

2.5 Propdledades de Los gases y mezclas gaseosas. Oxigenoc

Disuelto

Un gas no posee forma propia ni tiene un volumen definido. Los
liquidos y los gases se denominan fluidos. Un liquido en la
‘medida que llene un recipiente adoptard la forma de éste, pero
retendrid su volumen, mientras que un gas llenari siempre total
mente cualquier vasija que lo contenga. Se debe de tener pre-
sente que el estado particular de agregacibén de una sustancia

estd determinado por la temperatura y presién bajo la cual

50

C—————— . e e s . e —— e




existe. Asi a 4.57 mm de Hg. de Presibén y a 0.010°C coexisten

hielo, agua y vapor en forma estable

Los gases se clasifican para fines préicticos en {deafes y en
neales o no Ldeafes. El gas ideal obedece ciertas leyes como
son: a) Ley de Boyle, b) Ley de Charles o de Gay Lussac <c¢)
Ley de las presiones parciales de Dalton d) Ley de Difusién
de Graham; mientras que los gases reales las cumplen solo a

bajas presiones

En los gases ideales, el volumen ocupado por las moléculas es
insignificante en comparacién con el volumen total y esto es
vidlido para todas las presiones y temperaturas; ademis la
atraccién intermolecular es infima bajo cualquier condicién.
Para los gases reales ambos factores son apreciables y la mag-
nitud de ellos depende de la naturaleza, temperatura y presién
gaseosa. Asi que un gas ideal es hipotético, ya que cualquier
gas debe contener moléculas que ocupan un volumen definido y
ejercen atracciones entre si. Sin embargo, con frecuencia la
influencia de estos factores es insignificante y el gas puede
considerarse ideal. Estas condiciones se obtienen a presiones
bajas y-a temperaturas relativamente elevadas, condiciones ba-
jo las cuales el espacio '"libre' dentro del gas es grande y pe

quefias la fuerza de atraccién entre las moléculas

-~

Ley de Boyle V= —

~

Ley de Charles o Gay Lussac V = K,T

Ley General del Edo. Gaseoso PV = nRT

0.08205 £¢t. atm grado > mol™ '
1.987 cal g/tado-1 mot™
§.314 x 107 engios gnado~1 mol

donde:

-1

-1

"R R
]

§2.05 cc-atm grado™ ' mok
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Ley de Dalton P Py + Py + Py + ...

total”

3
*
3
3
i
3
]
:
s

Ley de Difusibén de Graham L A Yoo . Ypalm | /M

v, Vo1 Vo, Vm 7N
E donde v, y v, = velocidad de los gases
p, » p, = densidad de los gases
Vm = volumen molar (ambos igual a la misma Py T)
M, ¥y M, = pesos moleculares

Problemas

1. Dos gramos de oxigeno se encuentran encerrados en un reci-
piente de dos litros a una presibén de 1.21 atm ;Cudl es la
temperatura del gas en grados centigrados? Respuesta:
200°C

2. Cuatro gramos de metano a 27°C y presién de 2.5 atmbsfe-
ras ocupan un volUmen de 2.46 litros. Calcular el valor

de la constante de los gases R en cc-afm g/Lado_1 mot”*

Oxigeno Disuelto

El oxigeno disuelto en el agua tiene un papel muy importante
ya que es bésico para la vida de los microorganismos y organis
mos. Los gases atmosféricos se disuelven en cierto grado en
el agua. Sin embargo el oxigeno tiene baja solubilidad y no
reacciona con el agua, y su solubilidad es directamente propor
cional a su presidén parcial. La ley de Henry se puede utili-
zar para calcular las cantidades presentes de 0, en la satura-
cibén a cualquier temperatura, lo cual es muy importante en la
Ingenieria Sanitaria y Ambiental pues una baja presencia de
oxigeno en el agua implica algln tipo de problemas de contami-

nacién
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El efecto de la presibén en la solubilidad de un gas dado, en
un 1liquido particular, a temperatura constante, se puede obte-
ner ficilmente invirtiendo el proceso, en efecto, se considera
el gas como un soluto que vaporiza hasta establecer una pre-
sién de vapor sobre la solucién. En estas condiciones se apli

ca la ecuacién siguiente

Donde §,(g) es la fugacidad del gas sobre la solucién y A, es
la actividad de dicho gas en solucién. Si la fase de gas y la
solucibén se comparten idealmente, entonces f2(g) = P2, A2 = N,

y la ecuacién anterior se transforma en

P2 K N, = K'P,

N2

que corresponde a la Ley de Henry, establece que a temperatura
constante la solubilidad de un gas en un liquido es directamen

te proporcional a la presién del gas sobre el 1liquido

El factor de proporcionalidad K! se llama constante de la Ley
de Henny. Su magnitud depende de la naturaleza del gas y el

solvente, temperatura y unidades en que se expresa P

Cuando varios gases se disuelven simulténeamente en un solven
te, la ecuacién_de la Ley de Henry es v4lida para cada gas in
dependientemente, con tal que N, sea la concentracién y P, la
presidén parcial de cada gas. Por lo tanto es posible estable
cer que la solubilidad de cada gas en una mezcla de ellos es

directamente proporcional a su presién parcial en la mezcla.
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3 EQUILIBRIO QUIMICO

3.1 Concepto de Equilibrio en Reaccdiones Quimicas

Partiendo de la base de que todas las reacciones en quimica
son reversibles, es decir que los 4tomos de las moléculas re-
sultantes de una reaccidén, se pueden volver a unir para formar
nuevamente las sustancias que se pusieron en un principio a
reaccionar, si esta Gltima situacién no es conveniente al pro-
ceso, se deben de estudiar las condiciones para que este fené-
meno no suceda, se minimice o se controle la reaccién para ob-
tener mayores beneficios econbémicos a través de una mejor efi-
ciencia. Cuando los productos se forman con una misma veloci-
dad que los reactivos, se dice que la reaccibén est4 en equili-
brio, pero este equilibrio se debe de entender que es dinémico,
ya que los 4tomos estén en constante movimiento uniéndose unos
a otros y separindose para formar compuestos diferentes a los
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anteriores, ambas formaciones con la misma velocidad

3.2 Ley de Accibn de Masas

Esta ley fué formulada en el siglo pasado (1879) por Gulberg y
Waage generalizéndoée de la siguiente manera ''La velocidad de
reaccidén es proporcional a las masas activas de las sustancias

reaccionantes"

Termodinamicamente, el término "masas activas' se puede susti-

tuir por '"actividades'" o por '‘concentraciones"
Tomando como ejemplo a los compuestos M y N, los cuales reac-
cionan para formar Y y Z, la ecuacién quimica se puede repre-
sentar por:
VI

mM + nN > y V + zZ (3.1)
donde m, n, y,z son los moles de cada uno de los compuestos
La velocidad de reaccién entre M y N se puede representar por:
[N] (3.2)
es decir, que la velocidad de reaccién entre M y N es propor-
cional al producto de sus concentraciones molares [ ] elevadas
a sus respectivos coeficientes. Matemiticamente una proporcio-
nalidad se convierte en una igualdad introduciendo la constante

de proporcionalidad. Por lo tanto la ley de accién de masas
para M y N seré4:

vi = Ko [M1™ [N]" (3.3)
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donde K es la constante de velocidad de la reaccidn directa
Si consideramos a la reaccién como reversible

V1 (34)
mM o+ AN ¥y V + 22

V2
entonces la velocidad de reaccidén inversa se representari por:
va = K, V1Y (217 (3.5)

En un principio vi >> v2 0 sea que vi es muy grande y v2 es ce-

ro y después de ese instante inicial v2 empieza a aunentar

3.3 Constante de Equilibrio Quimico

Considerando que v; empieza a ser menos rdpida y v, al contra-
rio va aumentando, llegard un momento en que sean iguales
{(vi=v2), alcanzando un estado de equilibrio dindmico para el

sistema

Matemidticamente, sustituyendo las ecuaciones (3.3) y (3.5):

Ki (™ INI" = Ky V1Y 120 (3.6)

Rearreglando la ecuacién anterior y tomando en consideracién
que la relacidén de 2 constantes da otra constante, se tiene
que:

Y (712
Keq = ﬁl‘. = .[_Z_]__LZ_]._ (3.7)

K2 (M1™ (N)"
Conde Keq es la constante de equilibrio, la cual tendrd el mis
mo valor a una temperatura constante independientemente de 1las
concentraciones iniciales de los componentes M, N, ¥ y Z y de

si se alcanza el equilibrio a partir de ¥ y Z, es decir:
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Ko _ [M3™ [N1"

K'eg=
K, (v1¥ (2%

(3.8)

Por lo tanto existe una reciprocidad entre (3.7) y (3.8)

(3.9)

Keg=
K'eq

Algunas reacciones alcanzan el equilibrio rdpidamente, otras
por el contrario, no lo hacen tan répidamente esto es, si Keg
es muy grande, indica que una reaccién es completa en la direc
cién directa; un valor pequefio de Keq indica que la reaccién
es un tanto incompleta

Asi, la ley de Equilibrio Quimico (que es una aplicacidén de la
ley de accién de masas, a una reaccibén en equilibrio) se enun-
cia como sigue: Para una reaccidén en equilibrio, el producto
de las concentraciones molares (actividades) de las sustancias
que se forman, dividido por el producto de las concentraciones
molares (actividades) de las sustancias que reaccionan, €s
constante, siempre que cada concentracién (actividad), esté ele
vada a un exponente igual al coeficiente con que la sustancia
correspondiente figure en la reaccibn

Nota: ([M] indica concentracién en moles/L de M

3.4 Princdpio de Le Chatelien

Le Chatelier en 1884 al realizar estudios de sistemas en equi-
librio enuncia un principio que puede aplicarse en diversos
campos de la ciencia y que estd tan firmemente establecido que
constituye una ley fundamental, este principio es el siguiente:
Si se impone a un sistema en equilibrio un cambio de condicio-
nes, el sistema sufre un reajuste para anular o contrarrestar
el efecto del cambio. Por ejemplo si se eleva la temperatura
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del sistema en donde se lleva a cabo un proceso endotérmico,
dicho proceso se favorece pues absorbe calor de su entorno y
tiende a hacer disminuir la temperatura. En una reaccién que
se lleva a cabo en fase gaseosa, la cual implica un cambio en
el nlmero de moléculas de gas, la reaccién se veri favorecida
si se aumenta la presién pues se forman menor nGmero de molé-
culas. Los catalizadones alteran la velocidad de las dos reac
ciones opuestas de la misma forma; por tanto, solo modifican

la velocidad con la que el sistema alcanza el equilibrio

Los efectos de la modificacién de la concentracién de los reac
tantes y de los productos, son factores importantes dentro de
la quimica analitica. Si se toma nuevamente como ejemplo el
modelo de la reaccién quimica

>

mM + nN Ty V¥V + zZ (3.10)

Si se hace aumentar la concentracidén de M, el sistema reacciona
consumiendo N, es decir por remocién de M y N para formar VY vy
Z, alcanzdndose un nuevo equilibrio, mas desplazado hacia 1la
formacidén de V¥ y 7, de forma que las nuevas concentraciones de
todos los componentes sigan dando el mismo valor para Keg. Si
lo que se aumenta es la concentracién de N el sistema se des-
plaza en la misma direccién. Asi, para obtener un proceso
eficiente por medio de una reaccién mas completa, se utiliza un
exceso de reactivo. El mismo efecto se consigue eliminando ¥ o
Z en equilibrio. Las sustancias formadas, se pueden retirar
por precipitacién o por desprendimiento de un gas, por ejemplo,
el sistema se reajusta por reaccibén entre M y N para formar nue
vas cantidades de VY y Z

Ejercicios
Fredecir el efecto sobre las siguientes reacciones de equili-

brio de: a) el aumento de temperatura, b) el aumento de pre-

sién. Utilicense tablas de datos termodinimicos (AH)
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1) co + Ho0 pa COZ(g) + HZ(Q)

{g) (g)

2) 2805 gy * Oz2ygy T 2805y,
31 N2Oy gy 2 N0z

40 H20 gy T M2 gy + 4 Oz

g)

51 205 gy = 302y

>
6) CO(Q) + ZHz(g) < CH3OH

(g)

7) CQCO3(A) I CaO(A) + COz(g)

8) Cpgy * H2Oyg) 2 Hzpg) * €Oy

(5

9) 4HC£(9) + 02(9) pe ZHZO(g) + ZCKZ(Q)

D = favorece la reaccién directa, I = favorece la reaccién in-

versa

Respuestas:

1. (a) I, (b) ninguna 2. (a) I, (b) D 3. (a) D, (b) 1

4. (a) D, (b) 1 5. (a) 1, (b) 1 6. (a) 1, (b) D

7. {a) D, (b) 1 §. (a) D, (b) 1 9. {(a) 1, (b) D

Fuerza Ibénica y Actividad

Los iones en una disolucién tienen un comportamiento regido por

la Ley de Coulomb, es decir, existe atraccién entre los iones
de carga opuesta y repulsién entre los del mismo signo, y
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también este comportamiento se ve influenciado por la agita-
cibén térmica (ley de distribucibén de Boltzmann) la cual con-
trarresta las atracciones y repulsiones eléctricas. Estos

efectos dependen de la composicién idénica total de la disolu-

cibén que viene expresada por una fuernza Libnica

wo= 3 IC; 2;° Ec. de Lewis y Randalf (3.11)

donde p = fuerza idnica

C; = concentraciones molares

Z; = cargas iénicas

{ = se refiere a cada uno de los iones presentes en la diso-
lucibn

Ejemplos

1. Calcular la fuerza idénica de una disolucién 0.3 M de Na CL

y 0.1 M de Ca F,

C + = 0.30, CCK- = 0.30, CCa++ = 0.7, CF_ = 0.7

[{0.30x72) + (0.30x12) + (0.7x2%) + (0.2x12)]

=
1
[

2. ¢(Cull de los siguientes compuestos tiene mayor fuerza ibni-

ca?

a) 5800 mg/L de NaCt
b) 37100 mg/L de MgSo0,
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a) [Na*] = 2890 mg/L = 0.099 M
58,500 mg/mole
[ce”] - —2800 mg/L = 0.099 M
58,500 mg/mole
W= L (0,099 x 12 + 0.099 x 12) = 0.099 = 0.1 i
Z. 1
by [Mg”"] 57100 mg/L = 0.026 M
120,000 mg/mole
(80,271 5700 mg/L = 0.026 M 4
120,000 mg/mole
wo= L (0,026 x 22 + 0.026 x 22) = 0.104 = 0.1

2

Ambos tienen aproximadamente la misma fuerza iénica

Debye y Hiickel relacionan mediante una expresién la fuerza ié-
nica y el coeficiente de actividad de un ién mediante la si-
guiente férmula:

- Log v£ = AZ*Vu 6 Log vi = - AZ*Vu (3.12)

Donde A es la constante dieléctrica, la cual abarca factores
como la temperatura absoluta, la constante de Boltzman, el ra-
dio de la atmdésfera iénica y el factor de la conversién de 1los
logaritmos naturales a comunes. Para las disoluciones acuosas
a 25°C el valor de A = 0.5 y esta ecuacién de Bebye y Hiickel,
se convierte en:

Log yi = -0.5 2%3Vu (3.13)
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Ejemplo

3. Calcular el coeficiente de actividad de cada ién del ejem-

plo 1
Log YNa© = - 0.5x1%x V0.6 = - 0.5£0.77 = - .38
vhia® = 0.42
por analogia: YCL = 0.42, YF~ = 0.42
Log vCa't = - 0.5x2%x V0.6 = - 0.5x4x0.77 = - 1.54

++

YCa = 0.029

El coeficiente de actividad de un idén estid determinado por su
carga y por la fuerza ibnica total de la disolucién y no, por

su propia concentracién en la disolucién

Si se toman en cuenta el tamafio de los iones (casi todos los
iones quedan comprendidos en el intervalo de tres a seis unida

des angstrom) la ecuacibén de log Y; se transforma en:

0.5 1%

— para u< 0.1 (3.145
1 + Vyu

Log A

que corresponde a la ecuacién de Debye-Hiickel ampliada para
iones monovalentes a 40°C o es Ec. de Glintelberg. Los coefi-
cientes de actividad y las actividades se pueden calcular a
partir de las concentraciones y de las expresiones de la cons-

tante de equilibrio

A

Las concentraciones que se emplean en Ingenieria Sanitaria es-’

t4n en el rango de u< 0.1 y temperatura de 40°C
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En soluciones acuosas muy diluidas, los iones se comportan in-
dependientemente uno del otro y es vilido que los coeficientes
de actividad de los iones tienen valores de uno. Sin embargo,
conforme la concentracién de iones en solucién se incrementan
las interacciones electrostiticas entre los iones también se

incrementan y la actividad de los iones viene a hacer algo me-

nor que su medida de concentracién analitica
Asi en la ecuacibn:
{4} =v4 [4] (3.15)

El coeficiente de actividad y{ y el equilibrio quimico se alte-

ra. Por ejemplo, para la reaccién general

mM + nN Z y V + z1

la constante de equilibrio se escribe de la siguiente manera: I
Y z Y z \
Keg = W (D" LyylV1)2 (yzl2])” (3.16) |

{M}" {N} (yMIMI)™ (yNINT)

La teoria para predecir el coeficiente de actividad de no elec-
trélitos en soluciones acuosas no esti tan bien desarrollada co-

mo para electrélitos. Una ecuacibn empirica de la forma
zog Y = Kéu (3.17) i

Se usa generalmente para relacionar actividad y fuerza iénica.

El "coeficiente de precipitacién" Ks debe ser determinado expe

rimentalmente. Debido a que los valores de K4 caen generalmen

te en el rango de 0.01 a 0.15 los solutos no ibnicos o solutos

moleculares tienen coeficientes de actividad de aproximadamente
uno, para fuerzas ibnicas de menos de 0.1
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Por ejemplo, si Ks= 0,132 para oxigeno en solucibén de NaCf, u=0.05

0.0066

Log Y= 0.132 x 0.05
Y= 1.02

A medida que la fuerza ibnica se incrementa por ejemplo en
agua de mar, u= 0.7 aproximadamente, el coeficiente de activi-

dad del oxigeno seria:
Log y= 0.132 x 0.7 = 0.0924
y= 1.24

El valor del coeficiente de actividad mayor de la unidad se
explica por:

1) Debido a la alta concentracién de sal, la cantidad impor-
tante de agua apareceri como agua de hidratacién asociada

con los iones libres presentes en el agua de mar,

2) El1 oxigeno se disuelve menos en agua que estid enlazada a

unos iones,

3) Si el oxigeno disuelto en el agua de mar estd en equilibrio
con la atmésfera, la actividad del oxigeno en el agua esté
equilibrada sb6lo por la presién parcial del ox{geno en 1la
atmésfera. No es una funcibén del contenido de sal en el

“agua. Por lo tanto si la actividad del oxfgeno disuelto
disminuye a medida que la concentracifén de la sal aumenta,
de la ecuacibn {{} = y4i [4] se puede observar que y es su-

perior a 1. Esto se ilustra en el siguiente ejemplo:
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Ejemplo

Dado que la constante de equilibrio, la constante de Henry,

K, para la reaccién
0,(g) % 0,(ac)

es 1.29 x 10—3 a 25°C y suponiendo que el coeficiente de preci
pitacibn, Ks es 0.132, determinar la actividad molar del oxigg
no disuelto y la concentracién a 25°C para a) agua destilada;
b) el agua de un rio (conductividad especifica = 450. umho) vy
para c) el agua del océano pacifico (fuerza ibnica = 0.7)
Solucibn:
a) Oxigeno disuelto en agua destilada

Como u = 0

{02(ac)} = [0Oa2(ac)]

Conociendo P02 se puede calcular [0, (ac)] de la constante

equilibrio

En aire seco la fraccidén de volumen de oxigeno es 0.21 a

25°C y la presién del vapor del agua es 23.8 mm de Hg. Si
Xo, es la fraccidén en volumen de 0, en el aire seco:

#O - Presidn atmosférica (mm de Hg)-presidn de vapor (mm de Hgly xo
, 2
760

- (169-23-8) 19.91) = 0.203

760
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[0;(ac)]= {0,0ac)} = 1.29 x 1077 x 0.203= 262 x 107" # (8.4 mg/L)

b) La fuerza iénica del agua estimada para el agua del rio es
de 0.007 (a partir de la fig. 3-3 para conductancia especi
fica de 460 pmhos. Snoeyink Aquatic Chemistry). Si se su
pone que la presidn parcial del oxigeno es la misma en el
Océano Pacifico que en el rio (Sacramento), lo cual es una
suposicién razonable, la actividad del oxfgeno disuelto se
r4d la misma en ambas soluciones

Para el agua del rio

u= 0.007 y Ks = 0.132
Log vy= 0.132 x 0.007

y= 1.002

Para el agua del Océano Pacifico

u= 0.7 y Ks= 0.132
Log y= 0.7 x 0.132

vy= 1.24
Dado que K= {0,(ac)} = Y [0, (ac)]
PO, PO,
-y
Para el Rio Sacramento [0, |ac)]= 2.67x10 . 2.62x10'u M
1.002
= §.4 mg/lL
c) Para el Océano Pacifico .
[0, (ac) 1= 2262X10 . 9 q11x107% W
1.24
= 6.75 mg/lL
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X

Para ambas aguas la actividad del oxigeno es la misma a
-u
2.62x10

nacién de oxigeno disuelto practicado en ambas aguas em-

M ¢ §.4 mg/L. Es significativo que una determi-

pleando el método quimico himedo (método de Winkler) produ
cirid un resultado de §.4 mg/! en el agua de rio y 6.75
mg/L en el agua de mar

Problema

Las siguientes cantidades de sales se agregaron a un volumen

de solucibén para completar un litro
1 x 1072 moles de NaCk
2 x 1077 moles de CaCl,
2 x 1077 moles de BaCl,
a) ¢Culdl es la fuerza ibnica de la solucién?
b) Se congrega a la misma solucién una pequefia cantidad de sal
de fosfato y el cambio en la fuerza ibnica es despreciable.
Si k= 107 " para la reacciédn

HoPO,~ T HY +HPO,?

Calcule [H+] [HPOMZ-]/[HZPOM-], llamada ¢K utilizando 1la
aproximacién de Gutelberg para la ley de Debye-Hiickel

c) Calcular el coeficiente de precipitacibén, K4, para un no
electrélito en la misma solucién si la actividad es

10°°M y su concentracién es 9.5 x 10 " M
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Respuesta:

a) NaCt + Na® + ce” = 1 mol de C&~
CaCl,>cCa’’ + 208 = 2 moles de CL~
BaCl, »Ba'® + 208" = 2 moles de CL~

u= 4 ([Na™] (1)% +# [Ce7] (1)% + [ca?™] (2)%+ [Ba?'] (2)?)

n

3 (1x107% + 9x107% + 2x107% (4) + 2x1077% (4))

= 0.13
+ 2- 2- + 2~
b) K = 70-7.2= YH+ [H] (YHP?u ) [HP?: ] . (YHPOHZ-) [H ][HPOE ]
(YH,POy ) -[HPOy 7] [HoPOy ]
debido a que YH* = YH,P0, "
2-, ¢
= (YHPO, ~) ©K
ck= 10" "2 /YH,P0, %"
- 2/ 120
YHPO“Z_ = antiﬂog ( 0.5(2) /0.130): 0.3
1 + /0.13
-T2 -8 - _6.68
C'K - 10 - 6.37)(10 - 2'1 X 10 7 - 10 6.6
0.3 0.3
-3
<) y=1X10 ° . 953
9.5x10 "
Log y= 0.0222 como  Yi= &
[4]

Log Y= Ksu
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3.5 Predicceibn de reacciones quimicas

Conociendo la posicién del equilibrio, se puede determinar la
factibilidad de que se lleve a cabo una reaccibn de ciertas
sustancias con determinadas concentraciones. Una manera es
hacerlo experimentalmente y la otra es sustituyendo los datos
previamente obtenidos en las ecuaciones de equilibrio. Para
conocer, si una reaccién se puede llevar a cabo, es necesario

emplear conocimientos de termodindmica

La mayoria de las reacciones en quimica del agua toman lu-
gar en el sistema cerrado o se pueden considerar que estin en

un sistema con esas caracteristicas

Para fines termodindmicos, un sistema cerrado es aquel en el
que la materia no puede ser adicionada o extraida de é1. La
energia, puede fluir a través de sus fronteras. Se trabaja
con temperaturas y presiones constantes y se puede utilizar la

siguiente ecuacidén para la energia libre
G= H - TS (3.18)

donde:

[
]

energia libre de Gibbs, Kcal

b

temperatura absoluta, °K

%)
n

entropia, Kcal/°K
H= entalpia, Kcal

La entalpia (H), es la energia total contenida dentro de un
elemento o compuesto
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La energia libre (G), es aquella parte de la energia total que
estd disponible para realizar un '"trabajo Gtil", esto es, pre-

sién-volumen

La entropia es una clase de manifestacién interna de la ener-
gia la cual se puede visualizar en varias formas: por ejemplo,
la entropia esté frecuentemente definida como €l grado de or-

den o de organizaciénm en un sistema

Para sistemas cerrados a presién constante y temperatura cons-
tante, el criterio para el equilibrio es que la energia libre
total del sistema (GT) sea minima. La energia libre total,

es la suma de las energias libres de cada uno de los componen-
tes de la reaccidn, multiplicadas por sus respectivos niémeros

de moles:

La reaccidén en la direccién que disminuye GT es espontdnea
mientras que la reaccién en la direccibn en que se incrementa

GT no es espontidnea o no ocurre en sistemas cerrados

Se puede mostrar que en cualquier reaccién hay un cambio de Gt

el cual es proporcional a AG donde

AG= (zvi GA)
L

(3.19)

neactivos

productos (iui G4 )

donde v4 es el coeficiente estequiométrico y G{ es la energia

libre por mole. En sintesis
1. Si AG es <0 (AG es negativa y asi Gt disminuye cuando se

lleva a cabo la reaccibn); la reaccibn puede llevarse a

cabo espontineamente como estd escrita
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2. Si AG es > 0 (AG es positivo y por lo tanto GT puede aumen
tar si la reaccién procede); la reaccién no puede proceder
espontineamente como =2std escrita. La reaccién puede pro-
ceder espontidneamente en direccién opuesta a como esti es-

crita

3. Si AG= 0(GT estd en el minimo); la reaccidén estd en equi-

librio y no procederi espontineamente en ninguna direccién

Por lo tanto los valores de AG para una reaccién son herramien
tas para la prediccidén de reacciones quimicas. Para calcular

AG en una reaccién en general, se utiliza la relacién siguien-

te: ’}
Y z |
; 26= 26° + RT g 121 (3.20) ‘
. {M}" {N}
donde
o ’ -»o e o E
\ aG;- (EUL 04 )V pnoductos™ [EVA VGL ) reactantes |
(3.21)
{ b= actividad, o concentracién activa 1
GA

= energia libre/mole de especies 4 a 25°C y
1 atmbésfera de presién

La primera etapa para determinar AG de la ecuacidén (3.20), es
investigar los valores de éi para cada uno de los reactivos y
productos en las condiciones de estado estandar a 25°C y 1 atm
de presidén total. Por cohvencién, al estado esténdar para ca-

da elemento se le asigna una energia libre de cero por mole.

Asi Ha{g), 02(g]}, C\grafito (4), y asi sucesivamente a todos
se les asigna valores de energia libre de cero Kcal/mol. Tam-

bién para establecer una linea base para sustancias iénicas
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en solucién, el H* en concentraciones de un mol/litro en una
solucibén ideal y en condiciones estdndar tiene una energia 1li-
bre de cero. Estas convenciones se hacen necesarias porque

es imposible medir el valor absoluto de la energia libre.

Los cambios de esta energia si se pueden medir. Si se asigna
un valor de cero a los elementos en estado estdndar, se pueden
medir los cambios de energia libre involucrados en la forma-
cién de compuestos en estado estidndar, a partir de sus compo-
nentes elementales, en las mismas condiciones. A este cambio
de energia libre se le llama energia de formacién Aég ; estos
valores se presentan en tablas

Tomando incrementos en la ecuacidén (3.18) y despejando el tér-
mino AH, resulta para una reaccibn reversible en un sistema Cg
rrado:

AH®= AG® + TAS® (3.22)

y al igual que AG°, el valor de AH° se puede calcular de:

-0 -0
o _ . . _ . .
afl" = (EU& HL)pnoducto& (zvd HL)&@actiuo&
donde:
vi = coeficiente estequiométrico
—o - ’ ’d - -
Hi = 1la entalpia de la especie 4 en Kcal/mol en condiciones

est4ndar de 25°C y 1 atm de presién
Para la reaccién general mM + uN Ty ¥V + zZ, el AH’° es igual a
la cantidad de calor tomado o liberado cuando m moles de M y n
moles de N cada cual en sus estados estédndar se convierten com
pletamente a y moles de ¥ y z moles de Z, cada una de ellas en

sus estados estandar
&

(/]
De la misma manera que no se puede determinar G{ , tampoco se
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-0
puede determinar H{ y para facilitar cédlculos,se le asigna a

RZ un valor de cero a todos los elementos en sus estados més
estables a 25°C y 1 atm de presién. En soluciones acuosas

1 mol/litro de ién hidrégeno, H', en soluciones ideales [y= 1)
también se le asigna un valor a H® de cero. Asi, se pueden de
terminar los valores de entalpia de formaciénm, AHZ, se pueden
calcular los valores de H° de varios compuestos a partir de
los valores asignados para H° de sus componentes elementales.
(se encuentran en tablas)

Tanto AG®° como aH®, tomando en cuenta sus signos (- 6 +), indi
can la factibilidad de que se lleve a cabo una reaccién o su
desplazamiento del equilibrio al variar las temperaturas. Por
ejemplo la constante de equilibrio para el sistema CaC0;(s) +
H" 2 ca?’ + HCO; a 15°C es de 141.25,a 25°C es de 97.72 y a
60°C es de 30. A partir de estos valores, se puede observar
que la constante de equilibrio a 15°C es aproximadamente 1.5
veces mis grande que a 25°C, a 60°C es menor de 1/3 que el va-
lor a 25°C. Se podria suponer que K disminuiria conforme

se incrementa la entalpia por efecto de la temperatura, la
cual es negativa. El calor se produce conforme la reaccién va
a la derecha, elevando la temperatura, se tiende a llevar 1la
reaccidén a la izquierda y asi se disminuye la constante de
equilibrio. Si se extrae el calor de la reaccibn para bajar
la temperatura, el equilibrio se desplaza a la derecha y 1la
constante de equilibrio aumenta

Este es un ejemplo de la situacién general que para reacciones
exotérmicas, un incremento en temperatura desplazari el equili
brio en la direccién de la reaccién menos completa; para reac-
ciones endotérmicas, un incremento en la temperatura desplaza-
rd el equilibrio en la direccibén en que mids se complete la
reaccién
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Una reaccién quimica tiende a proceder espontdneamente de un
estado de no equilibrio a un estado de equilibrio debido al

cambio en energia libre entre reactivos y productos

El cambio de energia libre para una reaccidén quimica esti re-
lacionada al cambio de energia libre de la reaccibén en estado
estiandar y a las actividades de los productos y reactivos por

la relacibn

1Y (1)

(3.20)
()™ ("

AG reaccidn= AG° reaccién + RT 4Ln

Si el cociente de reaccién Q, estéd definido como la relacién
de productos a reactivos de actividades en no-equilibrio

. wif ()® (3.20.1)
o™ Ny
En el equilibrio ¢ tiene un valor igual a (Ka) eq. Sustituyen

do ¢ en la ecuacidén (3.20) resulta
AG neaccdbn= BLG° neaccddn + RT £n Q (3.20.2)

La ecuacibén (3.20) muestra que el cambio de energia libre AG
reaceddn, para una reaccibén quimica particular es una funcién
de las actividades de los reactivos y productos también como el

cambio de energia libre AG® de la reaccibn

reaccdbn

Es posible desarrollar las relaciones entre AGneaacidn y

{ka) eq considerando que cuando la reaccidén ha alcanzado un es
tado de equilibrio, se tiene:

1. No hay conversién neta de reactivos a productos y entonces
AG reaccidn= 0
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(v)Y (2)°
()™ ("

2. (Ka) egq=

y la ecuacién de equilibrio (3.20) se reduce a la forma

0= AG® + RT &n (Ka) eq (3.20.3)

neacedbn

AG® - RT &n (Ka) eq (3.20.4)

O~

neaccibn

AG® denota el cambio de energia libre en estado estandar, el
cual implica una reaccibén a temperatura de 25°C. La ecuacidn

(3.20.3) puede ademds reducirse a

0 ' _ . .
AG, paceisn” - (1.981(298)(2.303) Log (Ka) eq
(3.20.5)
P 0 o
° AG”ypaccibn™ ~ 1363 Log (Kal eq (3.20.6)

Sustituyendo la ecuacién (3.20.4) para AG’
cién (3.20.2) resulta

. en la ecua
neacecdsbn _ -

AG® - RT £&n (Ka) eq + RT &n ¢

reaccibn

esta Gltima reaccién toma la forma

- RT &n —2 (3.20.7)

AG reaccdibn (Ka) eq

3.6 Cdlculo de Las especdes quimicas en el equilibrio
Las reacciones quimicas no se llevan a cabo hasta completarse,

sino que mas bien, llegan a un equilibrio en el que coexisten

ciertas cantidades de reactivos y productos de reaccidn,
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tomando en cuenta esta idea, se pueden calcular las especies

quimicas, como se puede observar en los siguientes ejemplos

Ejemplo 3.1 ©Una mezcla de 0.2 moles de CO, y 0.5 moles de hi-
drégeno, se introducen en un recipiente de un litro y se ca-
lienta a 900°C hasta que se alcance el equilibrio. Calcular
el nGmero de moles de cada una de las 4 sustancias en la mez-
cla de equilibrio

Sea X= moles/L de CO y H,0 formados

entonces 0.20 - X= moles/L de CO, en el equilibrio
y 0.50 - X= moles/L de H, en el equilibrio
sustituyendo en k- LCOIIHR0] X2 = 1.3

[CO,1[H2] (0.2-x)(0.5-x)

2
1.3= X - 1.3

0.1 - 0.7 + x?

X%2= 0.13 - 0.91 x + 1.30 X?

0.3x% - 0.91 x - 0.13

X2 - 3.03x = - 0.43 Jooox% - 3.03x + 0.43= 0

wo bt VBT - Fac 4, 3.037% V(3.03]z - 4[1](0.43]

2a 2(1)

Xy = 0.15 moles/L
X, = 2.8%9 moles/L

Se toma X, puesto que X, es mayor que 0.2 y 0.5 y no pueden

76



ser mayores las concentraciones en el equilibrio que las con-
centraciones iniciales. Por lo tanto las concentraciones en

el equilibrio de cada una de las sustancias serén
[CO]= [H20]= 0.15 mokes/L
[COZ = 0.05
[Hy]= 0.35
Ejemplo 3.2 Un reactor tiene inicialmente 0.1 M de N,0,(g),
se calienta el recipiente hasta 300°C, cuando se alcanza el
equilibrio la K de equilibrio es de 6.9 «x 10°° para la siguien
te reaccidén que se llevé a cabo

N20wlg) < 2NO,(g)

‘Concentracién inicial de N,0, es igual a 0.1 M

en el equilibrio [N,041= 0.1 - y, [NO2]= 2y

[NO,]2
[N204]

la constante de equilibrio es: Keg=

4 -3
sustituyendo en la K de eq se tiene 6.9x10 . (2g)2

(0.1-y)
despejando y rearreglando:
(6.9x10°°1(0.1-y)= 442
0.00069 - 0.0069y = 4y?
4y® + 0.0069y - 0.00069 = 0
y- 70.0069 * /10006917 - 414](-0.00069) _ - 0.0069 * 0.1046
2(4) §
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yi= 0.012 M

Y= - 0.0139 M La raiz negativa carece de sentido en este ca-

so. Por lo tanto,
[N20u]= 0.7 -~ 0.012= 0.068¢§
[NO,1= 2(0.012)= 0.024
Ejemplo 3.3 La constante de equilibrio para la reaccién

N,(g) + 0,(g) b ZNO(g)

es 1 x 10°"

a 3000°C. Calcule las concentraciones en el punto
de equilibrio cuando en un reactor de 3 litros se coloca una
mezcla de 1.2 moles de N, e igual cantidad de (¢, y se deja al-

canzar su equilibrio a 3000°C

Se deben de transformar las concentraciones a moles por litro

1.2 moles/3 L= 0.4 moles/L, sustituyendo en la K de equilibrio:

K= [NO]2

[N, ][0,]
1 x 107" - (2x)2 - (2x)2 _ _2x - 1x10"
| (0.4-x)(0.4-x) (0.4-x)2 [0.4-x)

2

4 x 10°°- (1x107%) x - 2 x=0

3

4 x 10 ° - 2 x = x = 0.002

u
<

[N,]J= 0.4 - 0.002 = 0.398 M
[0,1= 0.398 M
[NO]= 2(0.002)= 0.004 M
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Ejemplo 3.4 La siguiente reaccién se efectubd a 600°C en un

reactor de dos litros

N2(g) + 3H2(g) & ZNH3(g) v -

DEPFI
La mezcla en equilibrio contiene 4 moles de amoniaco, 2 moles
de N y 3 moles de hidrégeno. Calcule la constante de equili-

brio

2 2
Kegq= _INHGI7 sustituyendo Kegq-= (2) = 4
[N2][H,]3 (1)(1.5)%  3.375

Keg= 1.2

Las concentraciones no siempre constituyen la forma méds conve-
niente para expresar las cantidades de las especies que parti-
cipan en una reaccibén. Cuando se trata de reacciones en fase
gaseosa, es particularmente Gtil definir una constante de‘equi
librio expresdndola a través de las presiones parciales. En
el caso de la reaccibébn general que se tomé en cuenta inicial-

mente en pArrafos anteriores, se tiene la forma

pvY pz®

Kp
pu" pN"

en donde PM es la presién parcial de equilibrio de M, etc. Si
la mezcla gaseosa es ideal, la presidén parcial del gas M est4
dada por

PM= Nm RT/V= RT [M]

ya que NM/V es la concentracién de M. Por lo tanto, tenemos
la relacién

_1v1Y 2)?

y + z -m-n _ AW
MLETG (RT) = Ko {RT)
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en donde All= y + z - m - n, es el cambio en el nfimero total de
moles para la reaccibn tal como estd escrita. Por ejemplo, la

reaccién

PCLs(g) < PCLs(g) + CL2(g)
de la seccién anterior tiene aAlWW= 1 + 1 - 1= 1 Kp= Kc RT,
por lo tanto, partiendo de los datos antes citados, se tiene

que Kc= 0.041 moles/L a T= 523.2°K

. PpclsPcl, _ 0.041 mol x 0:08206 L-atm
Ppels L mol°K

x 523.2°K= 1.76 atm

También puede definirse una constante de equilibrio Gtil expre
sada en fracciones molares. La fraccibén molar de la especie 4
se define comox;z ni/n, en donde n es el nimero total de moles
de todas las especies presentes. Siguiendo el formato acostum
brado, la constante de equilibrio se define como

Kx = Xy¥ Xz2
xM™ xn?

Si la mezcla gaseosa es ideal, para el gas M se tiene:

XM

PM/P= RT [M]/P
lo cual 1lleva a las relaciones

pyY p;? Pﬁ tn- Yy -z - AW

A
Kx= - ” = KP = Kc(RT/P) W
PM™ PN

Contrariamente a Kc y Kp, Kx varia con la presién; para la

disociacibén del PCL;se tiene, a 2 atm,
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Kx= Xpels Xpels, Kp P~ = 1.76 atm/2 atm= 0.§8
XPC£5

(Né6tese que la fraccibén molar y por lo tanto, Kx, es siempre

adimensional)

La constante de equilibrio dada en fraccién molar, es Gtil so-
bre todo en problemas relacionados con el grado de avance de

una reaccién
Por ejemplo, la reaccién de disociacién

N,0,(g) T 2NO,(g)

tiene un valor de Kx= 0.740 a 25°C y 1 atm. Calcular qué frac
cibén molar de una muestra originalmente pura de N,0, se diso-
ciari en éstas condiciones. Si a esta fraccibén se designa co-
mo x, por cada mol del N,0, original se tendr4d, en equilibrio
(1-x) moles de N204 y Zx moles de NO,. La cantidad total de mo
les es, entonces I-x + 2x= 1 + x, y se tendrin las fracciones

molares siguientes

XNp0,= 12Xy xno,- X
1 - x 1 + x

Al sustituir estos valores en la expresién-de Kx, se obtiene

2 2 2 2
k- XNOR? _ (Zx)2/(1 + x)2 _ 4x2 o0

XNzou (1~X)/(1 + X) 1 - XZ

Resolviendo la ecuacibén cuadritica que resulta, mediante técni
cas algebriicas comunes se obtienen X= (.185 en otras pala
bras, en las condiciones especificadas se disociarid el 18.5%

de las moléculas de N,0.. Las fracciones molares (o moleculares)
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reales de la mezcla de equilibrio son

XN20y = 0.815/1.185= 0.688

XNO, = 0.370/1.185= 0.312
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4 EQUILIBRIO ACIDO-BASE

4.1 Defindicidn AcLdo-Base

Los Acidos y las bases como muchos compuestos quimicos fueron
reconocidos por sus propiedades organolépticas, las cuales no
son muy recomendables por ser corrosivos y algunos son podero-
sisimos venenos

Acidos: H30+

1. Hacen virar el color de los indicadores. El papel torna-
sol azul, lo viran al rojo. Con la fenolftaleina forma

una solucién incolora

2. Sabor acre
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3. Disuelve algunas sustancias (metales), precipitan azufre

de las soluciones de polisulfuros alcalinos
Bases: OH

1. Hacen virar el color de los indicadcres. El papel torna-
sol rojo, lo viran al azul. Con la fenolftaleina forma

una solucidn rojo violeta
2. En solucién da la sensacién jabonosa al tacto
3. Precipitan las sustancias disueltas por los 4cidos

Arrhenius. La teoria de Arrhenius acerca de los 4cidos y de
las bases asociaba las propiedades de los primeros con la pre-
sencia de los iones hidrégeno (H+) y para las segundas, la
existencia en solucién de los iones oxhidrilo o hidréxiio
(0H)

Bronsted-Lowry. Estas propiedades 4cidas y bdsicas se presen-
tan con otros solventes que no son agua y Se requieren nuevos
conceptos, como el de Brunsted-Lowry donde: Acido es un dona-

dor de protones y base es un receptor de protones

G.N.Lewis. Menciona que: Acido; es toda sustancia capaz de

aceptar un par de electrones

HY o+ l:F:—l' 2 H F:
g .
Base, toda sustancia capaz de ceder un par de electrones

H H +
HY + 0. H T E{:o; H:l

Los 4cidos pueden reaccionar con las bases, formando sal y

agua; por ejemplo
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HCL + NaOH Z NaClf + Ha0

Acido + hidréxido T sal + agua
Esta reacciGn se llama de neutralizaciédn. Durante esta reac-
cién, los productos obtenidos han perdido las propiedades ca-
racteristicas de los 4cidos y de las bases
Se dice que el 4cido al reaccionar con el hidréxido, neutrali-
za sus propiedades y viceversa
4.2 Propiedad Acido-Base delf agua. Conastantes de Londizacidn

La disolucién idbnica del agua es un proceso de equilibrio

H,0 T H + OH

y su constante de equilibrio es

(H 110071 |
[H,0]

-16
Keg= 1.82 x 10 (4.1)

La magnitud de esta constante de equilibrio a cualquier tempe-
ratura dada, puede calcularse a partir de las medidas de con-
ductividad del agua destilada

Puesto que la concentracibén del agua en el agua pura, es muy
elevada (es igual al nGmero de gramos de agua en un litro divi

didos por el peso molecular gramo) y aproximadamente constante

[H,0]= 1000 g/t | 55.5 mofes/L y la concentracién de
18 g/mok

7

iones H' y OH  es muy pequefia (1 x 1077 M  25°C) 1a concentra

. . . .. e
cibén del agua no cambia por su minima ionizacién
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La constante de equilibrio puede simplificarse a:

14

Kw= 1 x 107" = 55,5 x Keq = [H 1[0H™] (4.2)
donde ‘Kw= producto iénico del agua

Kw= [H 1104 ]; (4.3)

7

[HT]1= [0H'] = VKw =1 x 10”7 M (4.4)

El valor de Kw varia con la temperatura, como toda constante a
15°C, su valor es de 1 x 10°'", en una disolucién 4cida la con
centracidén de iones H® es relativamente elevada y la de OH es
un poco mas baja. En una disolucién bédsica la situacién se in-

vierte

El producto iénico del agua Kw, constituye la base para la esca
la de pH, que es un medio de designar la concentracién real de
iones H' (y por tanto de iones OH ) en cualquier disolucién
acuosa en el intervalo de acidez entre las concentraciones

1.0 Mde H vy 1.0 M de OH™

4.3 Reacciones de Acidos y Bases con ef agua

La ionizacibén del agua da lugar a un tipo de reacciones denomi-
nadas de hidn6Lisis, en la que los 4tomos, iones o moléculas

. + - .
reaccionan con el agua (H , OH )} para formar dos productos, sin

que tenga lugar ninguna transferencia de electrones

Si alguno o ambos iones del agua se consumen en un proceso
irreversible, la hidrélisis es necesariamente completa. Este
tipo de reaccién es caracteristico de algunos compuestos bina-

rios de los no metales, por ejemplo

PCLs + 3HOH + 3HCL + H3P0,




y de los compuestos binarios de un metal y un no metal que no

son sales, como
Mgs N, + 6HOH » 3Mg(OH), + ZNH,
CaCy + 2HOH » Ca(OH), + C,H,

Si la reaccidén con los iones del agua es reversible, se estable
ce un sistema en equilibrio y la extensibén de la reaccién depen
de de varios factores. Este caso esti representado por la clé-

sica reaccidén de hidréblisis de las sales

Segiin el concepto de Bronsted-Lowry, este tipo de reaccién es
simplemente una reaccién 4cido-base, como para representarse
por una ecuacién, en que Ac , un anién bisico, reacciona con
agua (4cido) para formar los conjugados correspondientes, HAc
y OH . Consideraciones similares se aplican a la hidrdblisis
clédsica de los cationes (4cidos de Bronsted) como el HH, .
Aunque en un tratamiento moderno no es necesario el concepto
de "hidrélisis' para este tipo de reaccién y de '"neutraliza-
cién' para la reaccibén inversa, estd firmemente impuesta en la
terminologia quimica y resultan palabras (tiles para indicar

la "direccidn'" en ciertos sistemas 4cido-base conjugados

Representando por A a un &cido y por B a su base conjugada, se
tiene que en disolucibén acuosa

A+ Ho0 2 H,07 + B (4.5)

Este sistema est4 formado por dos pares 4cido-base, que consi-

derados separadamente se pueden representar por:
AZTH + B (4.6)

H,0 2 H + 0H (4.7)
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En las férmulas que se presentan a continuacién, C representa
la concentracién analitica del soluto, prescindiendo de las
cantidades relativas ionizadas y sin ionizar y los simbolos en
tre corchetes representarin las concentraciones en equilibrio
de las especies que se indiquen. En la disolucidn acuosa de

A, la concentracién de A en el equilibrio, serd la concentracidn
analitica del &cido, menos la concentracién del mismo que se ha-
ya ionizado dando H* (y B); el agua también aporta H* al siste-
ma. El1 H* del 4cido A es, por lo tanto, la concentracién de
ién hidrégeno en equilibrio, [H*], menos el H* procedente del
agua, y sera igual a [0H"]. Por tanto,

[

[Al= CA - ([H*] - [OH7]) (4.8)
De forma andloga si se afiade B al agua

[Bl= Cg + ([H*] - [OHT]) (4.9)
4.4 Constantes de disocdiacibn de un deddo (Ka) y de una base ‘

(Kb)

La constante de equilibrio de la reaccién (4.6) es

[H*1[B ]
[AT

Keg= = Ka (4.10)

Ka es la constante de ionizacibén del 4cido A. Haciendo opera-
ciones y sustituyendo las ecuaciones (4.8), (4.9) en (4.10) se

obtiene

[H+]= Ka [A] | Ka CaA - [H*] + [OH7]
[B] Cg + [H*] - [0H7]

(4.11)

Esta es una ecuacibén general para la concentracién del ibn
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hidrégeno en una disolucibén acuosa de un 4cido o de su base
conjugada. En determinadas condiciones y para determinados ti
pos de solutos, las ecuaciones anteriores se convierten en las

expresiones mis sencillas

4.5 Degindiciones de pH y pOH

Dada la ecuacién 4.3 para el producto iénico del agua y toman-

do los logaritmos se tiene

Log Kw= Log ([HT1[0H 1) (4.12)
Log Kw= Log [H'] + Log [OH ] (4.13)
- Log Kw= - (Log [H'] + Log [OH ])si pX= - Log X
pKw= pH + pOH (4.14)
como Kw= 1 x 10~ %" . pKw= 14 entonces pH= pOH= 7 para solucio

nes neutras. Resulta importante observar que la escala de pH
es logaritmica, no aritmética. Decir que dos disoluciones di-
fieren en su pH en una unidad significa que una disolucién po-
see una concentracién de iones hidr6geno diez veces superior a

la otra. La tabla 4.1 muestra el pH de algunos flufdos

Tabla 4.1
Fluidos pH
Agua de mar - 7.5
Jugo géstrico - 3.0
Saliva 5 - 6.85

Leche de vaca
Zumo de toronja
Coca Cola

[AS I SO R« R« N
W & NN O W NN O

Zumo de 1limén
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La tabla 4.2 muestra la relacién entre [H ], [OH ] y pH, pOH

y son las relaciones derivadas de la ionizacién del agua

Tabla 4.2
(1] pH [0H ] pOH Reaccibn*

1.0 x 100 0.00 1.0 x 107" 14.00

1.0 x 1077 1.00 1.0 x 10~ %3 13.00

1.0 x 107 ° 2.00 1.0 x 10712 12.00

1.0 x 10°° 3.00 1.0 x 10°** 11.00

1.0 x 107" 4.00 1.0 x 10°*°  10.00

1.0 x 10°° 5.00 1.0 x 10°° 9.00

1.0 x 10° 6.00 1.0 x 107" §.00

1.0 x 10° 7.00 1.0 x 1077 7.00 Neutra
1.0 x 10°° §.00 1.0 x 10°° 6.00

1.0 x 10 ° 9.00 1.0 x 10°° 5.00

1.0 x 107" 10.00 1.0 x 107" 4.00

1.0 x 107" 11.00 1.0 x 10°° 3.00

1.0 x 1072 12.00 1.0 x 1077 2.00

1.0 x 10°*° 13.00 1.0 x 107" 1.00

1.0 x 10" 14.00 1.0 x 10° 0.00 !

Hacia abajo aumenta la alcalinidad, hacia arriba aumenta 1la

acidez , por ejemplo

En el agua y en disoluciones acuosas neutras (a 25°C),
(H 1= [0H 1= 1.0 x 1077 y pH= pOH= 7.00

En una disolucidén 4cida la concentracién de ién hidrdégeno

es mayor que la del ién hidroxilo, el pH es menor de 7.00
y el pOH es mayor de 7.00
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3. En una disolucién alcalina la concentracién del ién hidré-
xido es mayor que la del ibén hidrégeno, el pOH es menor de

7.00 vy el pH es mayor de 7.00

4. Una variacidn de diez veces en la concentracién de ién hi-

drégeno o hidroxilo corresponde a una variacién de una uni
dad del pH o del pOH, pues Log 10= 1.00

Ejemplos

1. Hallar el pH, el pOH y la [0H ] de un agua residual con una

4

concentracién de H' igual a 3 x 10" ° M (Es 4cida, alcalina

o neutra? E
pH  =-Log (3 x 107 %)= 3.52
; pOH _ 14 - 3.52 = 10.48
) - 1 x 107 -11
[OH ]='—.——:‘,:—= 3.3 x 10 M
3 x 10

2. ;Culnto vale 1la [H+] en una agua residual que tiene un pH _
de 10.707 E

Log [H 1= - pH= - 10.70
11

[H'1= 7.99 x 107" = 2 x 10°

3. ;Cudl es la concentracién de [OH ] en el agua del problema

anterior?
-1
[OH 1= l_i_lQTTT =5 x 10"
2 x 10

De otra manera
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pOH= 14 - pH= 14 - 10.70= 3.3
Log [OH ]= - pOH= - 3.3
[0H ]= 5 x 10"

4.6 Soluciones amorntiguadoras, ecuacidn de Henderson-Hasselback

Una disolucién buffer o amortiguadora es aquella que se opone
a variaciones en su pH y esti generalmente formada por una mez

cla de un 4cido y una base conjugada

Si la concentracién de [H+] y el pH de una disolucién no se
ven influidos apreciablemente por la adicién de un 4cido o de
una base, se dice que la disolucién estd amortiguada. Una di-
solucibén tendrid estas propiedades si contiene cantidades rela-
tivamente grandes de un 4cido y una base débiles; as{ conten-
drid un componente 4cido (donador de protones, 4cido de Bronsted)
que reacciona con las bases y al mismo tiempo un componente bi
sico (receptor de protones, base de Bronsted) que reacciona
con los 4cidos. Por ejemplo una disolucibén de bicarbonato sé-
dico presenta cierta accién reguladora, pues el ién bicarbona-
to, HCO,, puede ceder o aceptar protones por reaccidn con ba-

ses o con acidos

HCO3 ™ + OH =+ H,0 + CO4 (4.15)

4

HCOs + H > H2CO04 (4.16)
proviene de un 4cido débil H,C0,
Cuando se lleva a cabo una valoracién 4cido-base, por medio de
un potencidmetro, se va a presentar una zona llana que se ex-

tiende alrededor de una unidad de pH a cada lado de su punto

medio, en esta zona el pH del sistema cambia relativamente
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poco, cuando se afiaden canti
dades mias bien pequefia: de
pH H* 6 de OH . Esta zoua en
que el par conjugado 4cido-
base actfia como amortiguado
ra, es decir el sistema tien

de a impedir el cambio de pH

— . +
cuando se afiaden iones H 6§
OH

mf de soln.

Para valores de pH fuera de esta zona hay menos capacidad para
resistir los cambios de pH

La capacidad de amortiguamiento es mdxima en un mismo punto me-
dio de la curva de valoracidn, es decir,cuando la relacién
(aceptor de protones)/(dador de protones) es igual a 1 en el
cual se cumple que pH= pK

Los fluidos intracelulares y extracelulares de los organismos
vivos contienen pares conjugados 4cido-bAsicos los cuales ac-
tan como amortiguadores al pH normal de dichos fluidos. El
par amortiguador mids importante en este campo de microbiologia
es el par conjugado 4cido-bdsico H,P0, - HPORZ" (pK= 7.2).
Los fosfatos orgéinicos tales como el glucosa-6-fosfato y el
ATP contribuyen también a la capacidad de amortiguamiento en
la célula

Deduccidén de la ecuacién de Henderson-Hasselbach. Un 4cido o
una base débil es un electrolito débil, lo cual significa que
estdn parcialmente ionizados en una solucibén acuosa, y como re
sultado se establece un equilibrio entre las formas quimicas
ionizadas y no ionizadas. La posicién de equilibrio dependeri

del grado de ionizacién que ocurra
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De acuerdo a la teoria de Bronsted, un 4cido es un donador de
protones, y una base es un aceptor de protones. Esto implica
que una ecuacién quimica representa la ionizacién de un 4cido
monoprbético (contiene un hidr6geno por molécula de 4cido), el
P4 - . .

acido se puede escribir como

+ -

HA + Ho0 7 H30 + A (4.17)
o en una forma mis simplificada
HA 2 H + A (4.18)

La expresién de la constante de equilibrio para la ecuacién

4.18 tiene la forma

_IHTI[AT]
[HA]

(4.19)

donde Ka representa la constante de equilibrio termodindmico

para la reaccibén (4.18). Resolviendo para (H') da

[H* )= Ka (HAT ' (4.20)

[A ]

tomando logaritmos de ‘ambos lados de la ecuacibn,

Log [H']= Log Kg + Log t_Lﬁél (4.21)

A ]
multiplicando por (-1) la ecuaciébn
o _ [HA]
- Log [H 1= Log Ka Log [:TX?;~] (4.22)

sabiendo que pX= - £og X se tiene que
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pH= pKa + Log lé—i_J (4.23)

o de una manera mas general

pH= pKa + Log {aceptor de protones) (4.24)

(donadon de protones)

La ecuacidn (4.24) se le conoce como la ecuacién de Henderson-
Hasselbalch ‘

Esta ecuacién permite calcular:
a) El valor de Kq de cualquier 4cido, conociendo la relacién
molar de las especies donadoras y aceptoras de protones a

un pH determinado,

b) Calcular el pH de un par conjugado 4cido bdsico que posea
un determinado pK y,

c) Calcular la relacibén molar del 4cido y su base conjugada si

se conocen los correspéndientes valores de pH y pK

Ejemplo

A) Determine la concentracién molar relativa de fosfato didci-
do a monoidcido para una solucidn buffer de pH= 7.0

Usando la ecuacién

[K2HPO4 ]
[KH2 PO ]

pH= pK2 + Log pKa= 6.7

para 4cido fosférico se tiene:

(K:HPOL]
[KH2 POy ]

Log = pH - pKy= 7.0 - 6.7= 0,3
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B)

C)

- sacando antilogaritmo se tiene la siguiente relacién

[KzHPOL]
[KH,2 POy ]

2.0

la solucién debe estar preparada utilizando 2.0 moles
de K,HPO, por cada mol de KH,PO,

Suponiendo que el pH de 7 de la solucién anterior se prepa-
ra disolviendo 0.2 moles de K HPO, y 0.1 moles de KH,POs
en un litro de solucibén determine. ;Cull serd el pH des-
pués de adicionar a la solucién 0.05 equivalentes de una

base fuerte

Al adicionar la base, cambiard parte del fosfato didcido

a fosfato monodcido
H,P0,” + OH = HPO, + H,0

y asi la [H,P0, ] final serd 0.1 - 0.05 moles/L y la
[HPO, ] serd 0.2 + 0.05 6 0.25 moles/L

Sustituyendo en la ecuacién

1HPOW ) | 6.7 + Log 0.25 _ 4 4

pH= pK,+ Log -
[HyoPOy ] 0.05

Asi el pH de la solucién buffer o amortiguadora se elevara
solamente de 7.0 a 7.4. Si la misma cantidad de base se
adiciona al agua destilada, el pH se elevarid a 12

Si fuera un 4cido lo que se agregara?
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HPO,~ + H' » H,P0.

0.2 - 0.05 > 0.1 + 0.05

pH= 6.7 + Log 215 = 4.7

0.15

y pH= pK. lo que implica que se estd obteniendo la mixima

accibén amortiguadora

El Acido carbdnico es el que en gran parte, da una capacidad

amortiguadora a las aguas naturales

Es necesario recordar que las determinaciones de alcalinidad
miden la capacidad de amortiguamiento de las sales de los 4ci
dos débiles, lo cual es Gtil en los andlisis de las aguas re-
siduales industriales. La mejor forma de evaluar la capacidad
amortiguadora de un desecho industrial es haciendo una titula-
cién potenciométrica,utilizando un 4cido o una base como titu-
lante. Se elaboran las curvas de pH contra mililitros de solu
cién adicionada y se observa el rango de pH sobre el cual la

capacidad de amortiguamiento es efectiva
Utilidad de la capacidad amortiguadora

Importante en los desechos que son sometidos a tratamiento

biolégico

En la oxidacién de compuestos neutros (azlcar por ejemplo,
resultan intermediarios en la produccién de 4cidos orgéni-
cos

Si la capacidad de amortiguamiento no es suficiente el pH
cae a niveles donde destruye la accibén de las bacterias
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i e it

. El inicio de la digestidén anaerobia para producir metano a
partir de lodos se puede impedir por limjitaciones de la ca-

pacidad buffer
4.7 Valoraciones volumétrnicas (directas y por hetrocesoc)
En este tipo de valoraciones la determinacién se realiza por
medio de la medida del volumen de una fase relacionada cuanti-

tativamente con el constituyente buscado

En los métodos titrimétricos (donde se realiza una titulacién)

-

se efectla la medida del volumen de una dilucién de concentra-
cidén conocida, es necesario para consumir exactamente el cons-
tituyente buscado, con otra sustancia equivalente quimicamente
a él1. Estos métodos implican una reaccidén estequiométrica de-
finida. Pueden subdividirse por el tipo de reaccién puesta en

juego (de neutralizacién, de precipitacién, redox etc) y por

los métodos de indicaciédn del punto final (indicadores colorea

dos, métodos eléctricos)

En una valoracién directa, se puede cuantificar el constituyen
te buscado, mediante una relacidén de la forma NiVi= N,V,, debi
do a que reaccionan equivalentes quimicos de una sustancia con
otra, de una manera directa, tal es el caso de las reacciones
de neutralizacibén para las determinaciones de alcalinidad y

acidez de una muestra dada

Para el caso de una valoracién por retroceso o indirecta, el
constituyente buscado, se encuentra por hacerlo reaccionar con
otra sustancia de la cual se puede cuantificar el excedente y
relacionarlo de esta manera con el constituyente original, tal
es el caso de la determinacién volumétrica de oxigeno disuelto,

entre otras
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4.5 Cunvas de valoracibn. Indicadonres

El pH es uno de los parémetros mis importantes para determinar
el grado ée contaminacién de un agua y este puede determinarse
mediante el empleo de indicadores, la mayor parte de los cua-

les son 4cidos débiles (designados como H Ind) con la siguiente

reaccidn de ionizacidn

HInd T H + Ind (4.25)

dador de aceptor de
protones protones

Si se va afiadiendo poco a poco una base a la disolucidén de un
dcido, el pH de la disolucibén se incrementari con cada adicién
de base. Si se representa grificamente el pH en funcién de la
cantidad de base afiadida se produce un cambio de pendiente brus
co que indica el punto de equivalencia en que el 4cido esté
neutralizado exactamente. La regibén de subida brusca se llama
punto final y al proceso de la adicién de la base y determina-
cién del punto final se le llama valoracién, al diagrama que

lo representa, se le conoce como curva de valoracién

Una curva de valoracién tiene su ascenso mis brusco cuando 1la
valoracidén es de un 4cido fuerte con una base fuerte y menos

prusco, cuando tanto 4cido como base son débiles
Pueden distinguirse en la curva cuatro partes:
1. Punto de partida, 0% de neutralizacibén. En el caso del
dcido fuerte es simplemente la concentracién del A4cido 1la
- + . .
[H']. En el caso del 4cido débil, 1la [H+] se calcula co-

nociendo la constante de ionizacién y la molaridad,

2. Aproximacién del punto final del 5% al 95% de neutraliza-

. . . .
cibén. La cantidad H sin reaccionar es entonces la

99




.

diferencia entre la cantidad inicial de #' y la cantidad

neutralizada

3. Punto final 100% de neutralizacién. E1 pH en el punto fi
nal es el mismo que para una disolucién de una sal que con

tenga los iones que quedan en la neutralizacién

4. Extensién mids alli del punto final. Neutralizacibén por en
cima del 105%; va a existir un exceso de OH en la disolu-

cibén, lo cual se puede calcular

El punto final de una valoracién o regién de subida brusca de
la curva de valoracién puede determinarse éxperimentalmente si
se dispone de un instrumento que pueda medir el pH de la solu-
cibén después de cada adicién de base. Una forma sencilla es
la de afiadir a la disolucién una pequefia cantidad de una sus-
tancia indicadora que tiene la propiedad de sufrir una varia-
cién de color con el pH para el valor de este punto final. Es
tos indicadores son perfectamente conocidos y estdn caracteri-
zados como 4cidos débiles (o bases conjugadas de 4cidos débi-
les) cuyas formas &cidas o bdsicas o conjugadas tienen color

diferente

No es f4cil de introducir para la explicacién de los cambios
de coloracidbn, los reagrupamientos electrdénicos responsables
que acompafian a la ionizacién de estas sustancias, sin embar-
go, los equilibrios entre las dos formas del indicador pueden
comprenderse fécilmente en funcibén de los equilibrios 4cido-ba

se. Si la adicién 4cida del indicador se escribe en la forma

Hin 2 HY + 1In”

o [HIn]
entonces [H ]= Ka indicadon ? =

In

(4.26)
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La variacidén de cclor mids potente, se presenta cuando la rela-
cién [HIn]/[In ], varia desde el valor justo por debajo de 1 a
otro justo por encima de 1 (o viceversa). En otras palabras
un indicador sufririd un cambio de color para [H+] préximos al
Ka del indicador o para valores del pH préximos al pKa del in-
dicador. Se conoce un gran ndmero de indicadores C/u con su
propio pKa, éste en la porcién de subida brusca de la curva de
valoracién. Por ejemplo para los indicadores utilizados en

Ingenieria Sanitaria

Indicadon pKa ind Intervalo pH Medio Acido  Medio Alcalino
Fenolftaleina 9.3 8-9.8 Incoloro Rojo violeta
Anaranjado de Metilo 3.5 3.1-4.4 Amarillo Rosa canela

Cdlculos para curvas de valoracién
Sistema Acido Fuerte-Base Fuerte
a) Antes de afadir la base
+ -
H + OH > H20
Desde el punto de vista préictico, se admite que el 4cido
fuerte estid completamente ionizado por lo que [H+]= CA Y
pH< 7

b) Cuando se ha afadido un cierto volumen de base*

Volumen de dedido s4in neutralizar
Volumen total de La disolucidn

[H 1= Ca (4.27)

pH<7

* sin llegar al punto estequiométrico
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c) En el punto estequiométrico el sitema es sencillamente

una disolucibén de sal, su pH es entonces el del agua

7

[H 1= [0H 1= V/Kw = /1T x 10°5% = 1 x 1077 pH= 7

d) Después de pasado el punto de equivalencia hay iones OH
en exceso y el pH se calcula a partir de [0H ] y K, 0

[0H 1= Cg Volumen de base en exceso - (4.28)
Volumen total de La disolucién

Kw
[OH™]

[H']=

Sistema Base Fuerte-Acido Fuerte

Esta valoracién es enteramente andloga a la de un 4cido fuerte
con una base fuerte, excepto en el sentido de la valoracién.
Al comienzo (disolucién alcalina), la disolucibén tiene una ele
vada concentracién de OH y por tanto un pH alto. El pH decre
ce gradualmente en las proximidades del punto estequiométrico

y de nuevo gradualmente despues de dicho punto
Sistema Acido Débil-Base Fuerte

HA + OH + H,0 + A (4.29)

Ac.debil sal
Diferencias con la valoracidn 4acido fuerte

1. La concentracibén de ién hidrégeno al comienzo es considera

blemente mds pequefia (pH alto) que para el &cido fuerte,
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En los primeros momentos de la valoracién el pH de la diso

lucién aumenta con relativa rapidez debido a que la ioniza

cibén del Acido débil estd restringida por el efecto del

ién comfin del anién (formado en la neutralizacién),

Para zonas distanciadas del punto de semineutralizacibén y

a ambos lados de 61, la curva de valoracién es aproximada-

mente lineal (debido a que representa una regidén amortigua

dora),

El punto estequiométrico no corresponde a un pH de 7, pues

la reaccibn inversa segOn la cual el anién A~ (base conju-

gada de HA) toma cierto nGmero de protones del agua, hace

a la disolucidbén ligeramente alcalina

a) Antes de afiadir el alcali

+ -

HA = HT + A
[H'1= [AT1 vy [HA]= C4
ko= LA IIATT

[HA]
[H"1= VKa [HAc] S. pH<

7

(4.30)

b) Al afiadir la base se van neutralizando cantidades equi-

valentes de 4cido débil y se forman cantidades equiva-

lentes del ién A por lo que

[HA]
[A]

(H 1= Ka
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para

d)

Sistema

Todos 1lo

principi

[HA]- _Meq de HA s4in neutralizaxn N
volumen total ambos
> Ae
[(A"]- Mmeq de A~ gormado sustituyen
volumen totakl —
[A"]<< [HA]
[A"]>> [HA]
[H'1= Ka ([HA] - [H'1)/1IAT] + [H']) (4.31)

En el punto estequiométrico el sistema es una disolu-

cibén acuosa de sal. El ién A es la base conjugada del
HA débil

A"+ Hy0 2 HA + OH

la disolucién en este punto no es neutra sino débilmen-

te alcalina

[oH™ 1= /R LA 1yt Kw pH> 7 (4.32)
Ka [OH]

Después del punto estequiométrico se calcula el pH a par

tir del exceso de alcali y del volumen total de la diso-
lucién de forma exactamente anfloga a las valoraciones

4cido fuerte-base fuerte
Base Débil-Acido Fuerte

s aspectos de este tipo de valoracién son andlogos en

o a los de la valoracidn anterior
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RestGmenes de fdérmulas de ionizacién Acido-base en medio acuoso

Acido débil
A+ H,0 2 H,00 + B A= deddo

= base confugada

Ho0 T H + OH

[A] oo [B7]

como [H+]= (B ]

+
[A]= CA - [H'] S HT)s Ka SA LA
[H]
y [H"12 + Ka [H'] - Ka Ca= 0
(1= Jka (CA - [H'])

solo si  [H'1<< ¢4 =[H 1= V/Ka Ca

Acido fuerte [H+]= CA
Base fuerte [0H 1= Cg

Base débil B” + H,0 Z 0OH + HB

kb= LOH 1[HB]

[B]

como [OH 1= [HB] ‘ . ’

[B" ]= Cp - [OH ] S [0OH 1= Kp ‘g - EOH_]
[OH ]
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- Punto f4inal acidez a La fenolftaleina

acdidez nango de CO,

[
s,

Punto final anaranjado de met.ilo

- rango prdctico de acdidez mineral ;

b S LS TR ¥ R O ¥ B« e T - SR & B - )
]

Este esquema muestra, los tipos de acidez de importancia en and
lisis sanitarios comunes y el rango de pH en los cuales son sig

nificativos

También son fGtiles las curvas de valoracién para las mezclas de
hidréxidos-carbonatos (Nota: ver diagrama Snoeyink Pag. 178)

;
{
i
:
i
1
¥
g

Punto de inflexidn (pH= §.3)

Punto de ingfexidn (ph=4.5)

4

mf de deddo
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Los puntos de reflexién corresponden a la conversién del ién
carbonato al ién bicarbonato

Cos~ + H > HCO,~ a pH= 8.3

y el segundo punto de inflexién corresponde a la conversién

del ién bicarbonato al 4cido carbdnico

HC03— + H+ > H2C03

El punto final de la valoracibén depende de la concentracién

inicial del ién bicarbonato en la muestra

Con respecto a la alcalinidad, las muestras que contienen sola
mente hidrbéxidos tienen solo alcalinidad de hidréxidos y un pH
superior a 10 y la alcalinidad es igual a la alcalinidad a la

fenolftaleina

Si las muestras contienen alcalinidad de carbonatos tienen un
pH de 8.5 o mayor. La titulacién a la fenolftaleina es exacta
mente igual a la mitad de la titulacién total. En este caso

la alcalinidad de carbonatos es igual a la alcalinidad total

Las muestras que contienen hidréxidos y carbonatos tienen un
pH alto, generalmente arriba de 10. La titulacién de la fe-
nolftaleina representa para el punto final al anaranjado de me
tilo un medio de la alcalinidad de carbonatos. Por tanto, la
alcalinidad de carbonatos puede calcularse como sigue

alcalinidad de carbonatos= 2 (titulacibén de fenolftaleina a
anaranjado de metilo) X 1000

(4.42)
mf de muesitra

y alcalinidad de hidréxidos= alcalinidad total - alcalinidad
de carbonatos
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ki et e 0 B

o e i

y [0H 1% + Kb [OH ] - Kb CB = 0 (4.39)
[OH 1= /Kb(CB - [OHT]) ‘ (4.40)
solo si [0H ]<< €g =>[0H J= VKp Cg - - : " (4.41)

4.9 Alcatinidad y Acidez

La alcalinidad de una solucibén se refiere a la capacidad que
tiene una sustancia para neutralizar un 4cido y por el contra-
rio, acidez se va a referir a la capacidad que va a tener una

solucidén para neutralizar una base

La alcalinidad se va a medir en mg/L como CaC0O; y en el labora-
torio se va a medir por medio de una valoracién volumétrica

(si la solucibén no presenta ni color ni demasiada turbiedad)
por medio de los indicadores de fenolftaleina y de anaranjado
de metilo o por medio de una valoracibén potenciométrica anotan-
do el volumen de titulante gastados al llegar a los pH de 8.3
(para alcalinidad a la fenolftaleina) y de 4.5 (para alcalini-
dad total)

Las sustancias que van a dar alcalinidad a una solucién son

los C0s3 , HCO3 y OH y los que van a impartir acidez a una solu-
cién son el CO, y los 4cidos minerales. Al igual que para la
alcalinidad, la acidez se mide por potenciometria o por volume-
tria con los mismos indicadores denominidndose acidez al anaran-
jado de metilo (pH=4.5) y-acidez total (pH=8.3) o acidez a la
fenolftaleina

Muchos autores representan gridficamente las relaciones de aci-

dez y de alcalinidad de una manera esquemitica mediante diagra

mas de curvas de valoracién como los siguientes
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Cuando la muestra tiene carbonatos y bicarbonatos tiene un
pH> 8.3 y generalmente menor que 11. La valoracién para el
punto final a la fenolftaleina representa un medio de la de

carbonatos y se puede calcular como sigue:

alc. de carbonatos= 2 (titulacién de fenolftaleina, punto fi-
nal) 1000
nl de muesira

y alc. de bicarbonatos= alc. total-alc. carbonatos (4.43)

Las muestras que contienen solamente alcalinidad de bicarbona-
tos tienen un pH de 8.3 o menos, en este caso la alcalinidad.

total. Las relaciones existentes se encuentran reportadas en
los Métodos estandar para el andlisis de aguas y aguas resi-

duales 15a Ed.

Cdlculos de las ecuaciones en el equilibrio

Para llevar a cabo los cdlculos de las diferentes formas de
alcalinidad, se deben de tomar en consideracién las ecuaciones
en el equilibrio, los balances con respecto a la electroneutra
lidad en solucibén, la suma de las concentraciones molares de
los aniones debe ser igual a la suma de las concentraciones mo
lares de los cationes asociados con los aniones que producen
la alcalinidad, excepto el ién hidrégeno

Asi el balance de las concentraciones equivalentes de alcalini
dad asociada a cationes y aniones estid dado por

(4*] . alealinidad |
50 000

[HCOs 1 + 2[CO57 ] + [O0H] (4.44)
Las ecuaciones de equilibrio que se deben de considerar, para

el agua y la constante de equilibrio para la segunda ioniza-
cibén del 4cido carbénico, son:

109




+

Kw= [0H ] [H ] (4.45)

[H 11C057]
[HCOa_]

(4.46)

A partir de la medida de pH, Hﬁ] y'[OH'] se pueden determinar
por la ec. (4.45). Las otras concentraciones se pueden deter-
minar por medio de la resolucién de las ecuaciones simultineas
(4.44) y (4.46). Las siguientes ecuaciones surgen como resul-
tado de ellas

. ' .. + +
wheatinidad de canbonatos= 50,000[(aﬂcal&n&dad/52,000)+[H 1- (Kw/[#H"])]
1+ ([H ]/2K;)

(mg/L como CaC0,) (4.47)

. + +
aleatinidad de bicarbonatos= 50,000[(aﬁcaﬂ&n&dad/50,002)+[H J-{Kw/[H 1) ]
1+ (2K, /[H 1)

{mg/L como CaC0j) (4.48)

En ocasiones se requiere el dato en miligramos por litro como
C0s o como HCOs;

mg/L CO; = mg/L {ale. de canbonatcs) x 0.6 (4.49)
mg/L HCO; = mg/L l(ale. de bicarbonatos) x 1.22 (4.50)

Las concentraciones molares se pueden obtener dividiendo mili-

gramos por litro por el peso ibénico mol en miligramos

[C03=]= mg/L COs y [HCO; = mg/L HCOs (4.51)
60,000 61,000

Se han desarrollado una serie de nomogramas para obtener répida
mente los valores de alcalinidad partiendo de datos de pH, T,

residuos filtrables totales

Dentro de las aplicaciones que puede tener el pardmetro de
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alcalinidad, es en el caso de la coagulacién quimica asi 1la
alcalinidad actda como amortiguadora y eleva la efectividad
del coagulante. En ablandamiento de agua asi como en el con-
trol de la corrosibén se requiere para fines de cdlculo y so-
bre todo porque es un medio para evaluar la capacidad bufer

(o amortiguadora) de un agua residual y de lodos. Por lo que
respecta a las aguas residuales se les hace la determinacién
de alcalinidad debido a las restricciones que se hacen para
arrojar efluentes con altos contenidos de hidréxidos, (alcali-
nidad caGstica ). La alcalinidad junto con el pH, es un fac-
tor importante para determinar la factibilidad de un tratamien
to biolbégico en aguas residuales

Por lo que se refiere a la determinacién de acidez, su impor-
tancia se requiere en el campo de abastecimiento de agua, ya
que una acidez presente en el agua tiene consecuencias sobre
la corrosibén de las tuberias por la presencia del (¢, por lo
que se debe de aerear o simplemente neutralizar con cal o hi-
dréxido de sodio. Las dimensiones del equipo dependen de 1la
concentracidén de C¢,. En las descargas de tipo industrial, no
deben de llevar C¢, y se debe de eliminar antes de ser arroja-
dos a los cuerpos receptores.
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5 QUIMICA DE COORDINACION

Es importante conocer la quimica de coordinacién pues ésta se
refiere a la formacién de complejos, los cuales van a estar

presentes en las aguas y aguas residuales

Los complejos modifican las especies met&licas en solucién,
generalmente, reducen la concentracién del ién metdlico libre,
asi que efectos y propiedades se alteran. Estos efectos inclu
yen la modificacién de la solubilidad la toxicidad y posible-
mente las propiedades bioestimulatorias de los metales, la mo-
dificacién de las propiedades superficiales de los sélidos y
la adsorcién de los metales de la solucién

La formacidén de complejos se utiliza ampliamente en andlisis
. . 2 + 2

de agua. La determinacién de dureza, Ca y Mg * emplea 1la

propiedad que tienen estos metales para acomplejarse con el
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agente quelatante EDTA 4cido etilen diamino tetracético; el
final de la titulacibén de la prueba de demanda quimica de oxige
no utiliza el agente acomplejante 1, 10 - fenantrolina para de-
tectar la presencia de Fe y asi indicar el punto final de la va
loracién; el andlisis de cloro por el método mercurimétrico de-
pende de la formacién del complejo HgCL.° entre Hg2* y el ién

cloruro

Por estos ejemplos, es necesario conocer, el principio de la
formacién de los complejos as{ como su estabilidad y los méto-
dos para calcular las concentraciones de los complejos en sis-
temas simples

5.1 Nomenclatunra y definicién de Xérminos

Un compuesto de coordinacién, consiste b4dsicamente de uno o
méis dtomos centrales o iones centrales, generalmente metales E
unidos a otros iones o moléculas llamadas ligandos que se colo :
can alrededor del 4tomo central unidos por un enlace covalente
coordinado ya que el 4tomo central es un 4cido de Lewis (elec

tré6filo) y los ligandos son bases de Lewis (nuclebéfilos). E1
nimero posible total de puntos de unién al 4tomo central o ién
central o el nGmero posible total de especies coordinadas es a
lo que se llama ndmeio de cooirdinacdbn

Se pueden resumir las reglas de nomenclatura como sigue toman-
do en cuenta la utilidad que tiene en quimica sanitaria la for
macién de complejos para variar la solubilidad de ciertas sus-
tancias y para determinaciones analiticas en el laboratorio,

reglas mis complejas se pueden encontrar en las referencias de
Guimica Avanzada

1. Forma de nombrar a los ligantes

a) Los ligantes negativos (aniénicos) poseen nombres que
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b)

ot

a)

b)

terminan en '"o'", generalmente derivados del nombre del
grupo al que pertenecen. Por ejemplo: C& (cloro), Br
(bromo), SCN (tiocianato), CN (ciano), S0,°  (sulfato)
0OH™ (hidroxo), 0%  (ox0), 0.H (perhidroxo) 0,>  (pero-
x0), NH, (amido) y NH?  (imido). Observemos los siguien
tes puntos especiales. Como el SCN puede coordinar con
el S o por el N, la distincién, cuando es conocida, se
hace usando los términos tiocionato-S y tiocionato N.
El ién N0, puede coordinar via nitrégeno y entonces se
llama nitro, o a través de oxigeno, denomindndose en es

te caso nitrito

Para los ligantes neutros, los nombres no son sistemi-
ticos. Para los ligantes poco comunes, se emplea el
nombre de la molécula libre como tal. Para algunos de
los mids comunes, se emplean nombres especiales. Los méas
importantes son H,0 (agua), NH; (amino), CO (carbonilo)
y NO (nitrosilo)

2) Forma de nombrar a los iones complejos mononucleares

Si el complejo es ib6nico, los cationes se mencionan al

final (sean o no complejos),

Al nombrar un complejo, sea catidnico o neutro, se enu-

meran los ligantes, comenzando por los mds negativos,

después se menciona el 4tomo central, seguido por un ni
2 - . - )

meral romano entre paréntesis que indica su nGmero de

oxidacidén: se mplea (0) para el estado de oxidacién ce

TO >

Si el complejo es un anién, se agrega el nombre del 4to
mo central el sufijo -ato a este sufijo sigue el nlmero

de oxidacién,
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d) E1 nGmero de ligantes de cada clase se especifica me-
diante los prefijos griegos, di-, tri-, tetra-, penta
y hexa-. Los ejemplos que siguen ilustran estas re-
glas

[Co (NH3)] C&; CLoruro de hexaminocobalto (I11)
[Cn (H,0)4Cl,] CL Clorunro de biclorotetraaquocromo (I11)
K (Pt CL3(NH3)] Tricloroaminplatinato (11) de potasdio

Existen otras reglas adicionales para ligantes complicados y
para complejos polinucleares con puentes, asi como para isome-

ria geométrica y Optica
Algunos ejemplos Gtiles en Quimica Sanitaria serfian

Fe (CN)e¢*™ hexaciano fernato (I11) (4i6n)

AL (H20)63+ hexaaquo alumindo (111) (46n)
5.7 Estabilidad del complejo y cdlculos en el equilibrio
La estabilidad de un complejo tiene que ver mis directamente
con la magnitud de la constante de equilibrio de la reaccién
por medio de la cual el complejo se disocia en el ién o 4tomo
central y en los ligandos. Las constantes de equilibrio para
complejos generalmente se establecen para reacciones escritas
en la direccibn de complejos esto es:

Ligando + dtomo central ZT complejfo

por ejemplo, para el complejo amin

NH, (ac) + Cu’t 2 CulNHy) 2t
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+

{Cu (NHS)Z } = 10+h K

oy = = constante de estabilidad
{Cu }{NHa(aC)}

Cuando se establece para la reaccién de la formacién del com-
plejo la constante de equilibrio, se le llama constante de es-
tabilidad. Por el contrario, si la constante de equilibrio se
establece para la disociacién del complejo se le llama constan
te de inestabilidad o de disociacién

Los valores grandes de las constantes de estabilidad indican
que el complejo es estable. No es posible formular otro cri-
terio con respecto a la estabilidad de un complejo. Tanto ca-
tiones como aniones, difieren en su capacidad de formar comple
jos, por ejemplo los ligandos fosfatos, hidréxidos y carbona-
tos forman ficilmente complejos mientras que los percloratos y
nitratos tienen baja tendencia para formarlos. Los cationes
alcalinos y alcalinotérreos, asi como el Aed? y si*? tienden a
formar compuestos de coordinacién con ligandos que contienen
2+’ ng+ y
Pb2? as{ como Sn?’ tienen tendencias altas para formar comple-

oxigeno. Otros metales iénicos incluyendo Ag+, In

jos con ligandos que contienen S, P3N como donadores de 4to-
mos, tales como amonio, sulfuros y fosfatos, mids bien que con
aquellos que contienen oxigeno como donador de electrones

Los metales alcalinos forman complejos menos estables con cual
quier ligando excepto H,0 mientras que los metales de transi-

. 2+ 34 2+ 3+ L2+ . .
cidén comoc el Cx° ", Cn ', Fe Fe y Ni°" tienen tendencia

fuerte a formar complejos con una amplia variedad de ligandos

Los complejos que forman anillos de 6 miembros son los mis es-
tables por ejemplo el EDTA"" (para dureza) y la 1, 10- fenan-
trolina con 5 miembros en el anillo son mis estables que algu-
nos carbonatos y sulfatos que tienen 4 miembros en el anillo
La estabilidad de un quelato es mayor conforme aumentan 1los

puntos de unién llamado efecto quelatante
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Los sistemas tienden a tomar en consideracién més de un equili-
brio para considerar la estabilidad del mismo esto es, en la
formacién de un complejo a partir de un sbélido, se consideran
las conétantes de equ?librio involucradas en la formacién del
complejo y la constante de solubilidad del sélido que se esté

disolviendo. - As{ para un 4tomo central M y varios ligandos,

se tiene:
M+ L T ML Ki= [ML]/IM]I[L]
ML + L T ML, Ka= [MLo]/[ML][L]
ML, + L 2 ML, Ks= [ML31/[MLI[L]
MLn-1 + L 2 MLn Kn= [MLnl/[MLn-1][L]

Yy si se considera la constante de equilibrio para un sélido
que se esti disolviendo (Kps= cte del producto de solubilidad)

+ -

AB 2 AT + B Kps= [AT11B7)

La constante de equilibrio del sistema seri el producto de la
constante de estabilidad del complejo por la constante del pro
ducto de solubilidad dando con ello una nueva constante para
el equilibrio del sistema. Esto se ilustra en el siguiente
ejemplo:

Calcular el nGmero de moles de KCN que deben afiadirse para di-
solver 0.1 moles de Zn(OH), en suspensién en un litro de agua.
Para el Zn(0H), Kps= 3.3 x 1017 para In{CNY, Ky= 5.8 x 10'°.

La reaccién prescindiendo de la hidrélisis del CN es:
Zn(0H), (s684ido) + 4CN” - Zn(CN),  + 20H
1

[Zn (CN)4 JIOH 1% _

- ") (5.8 x 10*%)= 1.9
[CN 1"

(3.3 x 10
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La disolucién de 0.1 moles de Zn[OH), da 0.1 moles de Zn(CN)s
y 0.2 moles de OH . Luego

(L Wo'li”g'z’z - 0.21

Esta es la cantidad de CN que debe estar presente en la diso-
lucién en el equilibrio para la estequiometria de la reaccidn
necesita 4 (0.1)= 0.4 moles de CN , el KCN total necesario es
por lo tanto 0.4 + 0.21 = 0.61

Otra manera de resolverlo es como sigue

| gs. 10.2)7(0.1)
(C-0.4)"
(C-0.4)%= 10:21200.7) ol gy s /708 = 0.61
1.914

5.3 Complejos con Ligandos Ainongdndicos Yy orngdndicos

Los ligandos inorgénicos se encuentran fidcilmente en aguas
frescas y aguas de océanos, estas pueden ser HCO, , C&~, S0,%7,
OH  y C0,2  unidos a cationes comoel K', Na ¥, ca®" wmg?”.
En agua de mar se encuentral el ca®? y el Mg2+ formando comple-
jos con 1los SOQ= a pH neutros, si el pH aumenta y el SOH= au-

menta, los complejos también aumentan (alcalinidad)

Por lo que respecta a los ligandos orgédnicos en Quimica Sani-
taria se emplean por dos razones muy importantes, una que Sir-
ve para anidlisis de constituyentes (EDTA) para dureza de

ca®” y Mg2+ y la 1, 10 fenantrolina para cuantificar al Fierro
por colorimetria o que sirve también como indicador en la prue-

ba de DQO acomplejando al Fe?’. La segunda utilidad es que
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una amplia variedad de compuestos orgdnicos en aguas naturales
pueden actuar como agentes acomplejantes, por ejemplo el Cobre
mis los aminodcidos y también con materiales hilmicos; estos Gl
timos son substancias muy complejas constituildas por diferen-
tes grupos orgénicos (carboxilos, fenoles, alcoholes, carboni-
los etc) cuyo origen son los productos de plantas y arnimales
en descomposicién de color negro o café, son pobremente biode-
gradables y se han dividido arbitrariamente en tres grupos de
compuestos Ge acuerdo a su solubilidad en 4cidos y bases dilui
das: Acidos ftilvicos solubles en ambos 4cidos y bases dilui-
das, Acidos HGmicos, solubles en bases diluidas pero que preci
pitan en medios 4cidos (pH=1); y en Humus (Humin) insolubles

en 4cidos y en bases

Estas sustancias hGmicas se combinan f4cilmente con los meta-
les formando grupos de coordinacién o complejos, cuya presen-
clia es importante en aguas naturales porque se han visto que
ellos influyen fuertemente en la distribucién de metales en
los estados disueltos y particulares y esta situacién puede in
fluir en la productividad bioldbgica de la cantidad de organis-
mos tales como algas y plantas superiores asi como también ani

males que pueden vivir en el agua

5.4 Deteaminaciones con formacddn de complefos

Como se menciondé anteriormente, una de las pruebas del labora-
torio que involucra formacién de complejos es la determinacién
de dureza, en donde al agregar el indicador negro eriocromo T
(NET) se forma un complejo con el magnesio presente, el cual
permanecerd en la disolucién (de color rojo) hasta que el EDTA
(solucién titulante de 4cido etilendiamino tetracético) haya
consumido totalmente al calcio de dicha disolucibén y entonces
empiece a consumir al Mg acomplejado, con esto, se queda libre
el NET y la solucién toma una coloracién azul, lo que indica
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el final de 1la valoracién

En la prueba de DQO (demanda quimica de oxigeno) se emplea

Hg SO, como una fuente de mercurio para acomplejar al ién C&
y prevenir su oxidacibén a CL;(ac) por la accién del K,Cx,0; du
rante la digestién en medio 4cido. También en esta prueba se
utiliza como indicador la 1, 10- fenantrolina “a cual acomple-
. 2+’ Vd '. ‘ : h > 3

ja al Fe . Esta Gltima formacién se utiliza para realizar
las pruebas de hierro utilizando los principios de colorime-

s rd
c(ria

Las técnicas de colorimetria utilizan mucho estos principios
como es el caso de las determinaciones de Nitrégeno en sus di-
ferentes formas (NOs , NO2 y NHs) y la determinacidén de fosfa-
tos entre otras.
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6 EQUILIBRIO OXIDO-REDUCCION

En Quimica Sanitaria, el equilibrio 6xido-reduccién aparece en
muchos sistemas, sobre todo en aquellos en donde esté presente
el oxigeno, ya sea para determinarlo (pruebas de DQO y DBO), o
como un elemento que interviene en las reacciones en que se
efectuari una transferencia de electrones. En las aguas y
aguas residuales habr4 elementos como los metales que sufrirén
un cambio en las Giltimas capas electrdénicas, por la presencia
de elementos que les donarin o les extraerén electrones. Esta
propiedad se va a utilizar para las determinaciones especifi-
cas Gtiles en Ingenieria Ambiental asi como para modificar pro
cesos biolégicos y fisicoquimicos y con ello elaborar operacio
nes para tratar el agua o eliminarle algln contaminante. Por
medio de los equilibrios de 6xido-reduccibén se pueden explicar
fenbémenos como la corrosién de las tuberias y tratar de evitar
los dandole al agua un tratamiento adecuado. En la desinfeccién
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de dicha agua también interviene este equilibrio

6.1 Definicibn del proceso Gxido-reduccdidn
fora e o oA

-

Las reacciones en las que se transfieren electrones de un ato-
mo, idén o molécula a otro se llaman de oxidaciédn-reduccidn o

redox

La oxidacién es el proceso en que un 4tomo, iéa o molécula

pierde uno o més electrones

La neduccidn implica ganancia de uno o mis electrones por par-

te de un 4tomo, ién o molécula

Un agente #educfor es una sustancia que pierde uno o més elec-
trones y en este proceso se oxida; un agenfe ox{danfe gana uno

o mas electrones y con ello se reduce

Dicho de otra forma, un reductor es un donador de electrones y

un oxidante es un receptor de electrones

Por ejemplo en la reaccién en donde el oxigenc del aire reac-

. 2+ . . .
ciona con un compuesto de Fe en medio 4cido, se tiene:

0.46v

(1) 4Fe®" + 0,(g) + 40" 2 4Fe’T + 20,0 E
(,) Fe?? 7% Fe®? piende electrones, se oxida
(4] 0,° 72¢ 72 gana electrones, se neduce

. 2+
asi el 0, es un agente oxidante y el Fe es un agente reduc-

tor

Las reacciones 2 y 3 son semirreacciones (o medias reaccciones)

y el simbolo E, significa el potencial total de la reaccibén (1)
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expresado en volts (v)

En ocasiones las reacciones se expresan de la siguiente manera:

Semirreaccién de oxidacién

n > n T+ 2"

++ +++ -
Fe + Fe + e

Semirreaccién de reducciébn
I, + 2¢ » 21 E

4+ - +++
Ce + ¢ » Ce

6.2 Pifas electroquimicas y fuerza electhomothiz (gem)

Las celdas electroquimicas se utilizan principalmente con dos
fines a) Convertir la energia quimica en eléctrica y b) Con-

vertir la energia eléctrica en quimica

Es necesario hacer una distincién entre celda o pila electro-
quimica y entre baterfa. La celda electroquimica es un dispo-
sitivo simple de dos electrodos y un electrélito capaz de dar
electricidad por la accién quimica dentro de la celda, o de
producir una accién quimica por el paso de electricidad que pa
sa a través de ella. Una bateria, por otra parte, es una com-

binacién de dos o mids celdas dispuestas en serie o en paralelo

Semiceldas (electrodos sencillos). Si un trocito de un metal,
por ejemplo zinc, se coloca en agua o en una disolucibén dilui-
da de iones zinc, el zinc presenta tendencia a perder electro-
nes y a convertirse en ién zinc
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Este fendémeno continuard hasta que la concentracién de ién zinc
en la disolucidén alcance un valor tal que se establezca un equi
librio entre el metal y sus iones

n 2 7T o+ 2o

Una situacién similar se produce para los demds metales en con-
tacto con disoluciones de sus iones como

Cu 2 cu’t o+ 2e”

Cada semirreaccién estd caracterizada por un cierto potencial
de simicelda o de electrodo, que representa la tendencia del
metal a oxidarse formando iones o0 la tendencia de estos iones

a reducirse dando el metal

El potencial de un electrodo no puede medirse en forma directa
No obstante si se conectan dos semiceldas, puede medirse 1la
fuerza electromotriz {fem) de la celda. Asi, £« diferencia de
potencial que ornigina el fLujo de conrndiente desde un electrodo
de potencial més elevado a oftrno menon, se denomina fuenza elec-
thomotniz de La celfda (fem). La siguiente figura representa

una celda o pila galvénica

A

o
vV _KCZL

Celda B
Galvinica

n , SO, Cu

++

SO~

Dicha celda estd constituida por un electrodo de zinc sumergi-

do en una disolucién de sulfato de zinc y un electrodo de cobre
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sumergido en una disolucién de sulfato de cobre. Los electro-
dos estin conectados por el exterior mediante un conductor
(alambre) y el circuito se completa mediante un punto salino B,
que contiene una disolucién conductora como cloruro potésico,

que une eléctricamente a las dos celdas. E1l voltimetro V mide

la gem total. Si a una de las semiceldas se le asigna arbitra
riamente un potencial de valor cero, la §em medida representa
el potencial de la otra semicelda.

v Convendos [(TUPAC)

1) VUna celda galvédnica (voltdica) debe representarse mediante

un diagrama, por ejemplo para la celda del dibujo

in / Zn++ !/ Cu++ / Cu

en donde / significa una separacién de fases y // represen

ta un puente salino

2. La fem de la celda es igual en magnitud y signo al potencial
eléctrico del conductor metdlico de la derecha cuando el de
un conductor metilico similar a la izquierda se toma como
cero estando la celda en circuito abierto. De acuerdo con
lo anterior, la reaccién de la celda

++ ++
in + Cu 2z In + Cu

es espontinea de izquierda a derecha cuando se cierra el
Jerecha cuando se cierra e

circuito y la fem es positiva

Si la celda se formula en direccidén inversa es decir

+

Cu / cu’ /] nt? / In
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la ecuacién correspondiente es:

++ +4
Cu + In < Cu +. In

La reaccién de la celda es espontédnea de derecha a izquierda y

la fem es negativa. En cualquier caso, la reaccidn consiste

en la reduccién del Cu’’ por el In

6.

Ecuacibn de Neanst y predicedldn de heacciones

En sintesis, la celda debe representarse mediante un diagrama.

Por ejemplo a) suponiendo a los iones en estado patrén (activi

dad unidad), la celda representada en la Figura (celda galvéni

ca debe representarse por el diagrama

b)

d)

+

(1M) /7 ca™t o(iM) / cu

n / n'?

La ecuacién ién-electrén que tiene lugar en la semicelda

de la derecha debe escribirse en primer lugar en forma con
venida, juntamente con su potencial, E. (Si todas las sus
tancias se encuentran en estado patrdén, o sea tienen acti-

vidad unidad, el potencial, es el potencial normal E°,

La ecuacibén ién electrdn de la semicelda de la izquierda
debe escribirse en segundo lugar, también en la forma con-

venida y juntamente con su potencial E,

La segunda ecuacién (semicelda de la.izquierda) deberd res-
tarse de la primera (semicelda de la derecha) transponiendo
las sustancias que en ella figuran a miembros opuestos de
la ecuacibn para_evitar signos negativos en 1gkecuaciénkfi-
nal que representa la reaccibén total de la celda. Esta
ecuacibén total debe. quedar.ajustada en.cuanto a los elec-

trones intercambiados,
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f)

g)

El segundo valor E se restard del primero para obtener el

voltaje la celda, E celda. Nota: Aunque una o las dos

ecuaciones ién-electrén tengan que multiplicarse por un nud
mero entero para conseguir la igualacién del nidmero de elec
trones puestos en juego en ambas semirreacciones los valo-

res de E no se multiplican por dichos enteros sino que que-

. dan con sus valores originales; el valor E para una senmicel

da determinada es independiente de cualquier otra_semicelda

con laque la primera se combine,

El signo ( + 6 - ) de la E celda es la polaridad del elec-
trodo de la derecha en el diagrama de la celda,

Si E celda es positiva, la reaccidén representada por la

celda es_esponténea en la direccidén de izquierda a derecha

si la ecuacidn se_escribe seggg*lgwggggg (d); si E de 1la

celda es negativa la reaccién es espontdnea de derecha a

izquierda

Ejemplo 1

Sea la celda in / Zn+

+ +

(1M) /7 ¢cu’t (1M) / cu

E° = - 0.763v E® = + 0.337v

Si los solutos se encuentran en estado patrén actividad

unidad, es decir, las dos semiceldas est4n formadas por metales

puros y disolucibén 1 M de sus iones, los potenciales de los

electrodos con sus potenciales normales E° se anotan:

(1]

(2)

++

Cu + Ze T Cu E, %= + 0.337v
n't v 2¢ T In £,°= - 0.763v

++

(1)-(2) cu’t o+ n Z In + Cu E° cel= + 1.100v
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como E° celda es (+) entonces el electrodo de la derecha es el
electrodo positivo y la reaccibén de la celda es esponténea de

izquierda a derecha, tal como se escribe la ecuacién

Nota: Las semiceldas, no quedan limitadas al caso de un me-
tal en.contacto con sus iones, cualquier semirreaccién ién-
electrdén, puede tener lugar en una semicelda. Si la reaccién
de la semicelda tiene dos estados diferentes de oxidacién de
un elemento en disolucién, se utiliza un electrodo inerte, de
platino o carbono, por ejemplo para recoger los electrones del

reductor y suministrarlos al oxidante

Ejemplo de oxidacién del hierro (II) con permanganato en una

celda galvénica

LA
&
Pt Pt
B
Fo'?
p S + S
F +++ Mn0. ’ 5+
¢ Mn

Pt / Fe+++, Fe
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Tomando en cuenta las normas 4ntes mencionadas, y suponiendo
que todos los solutos tienen actividad unidad (IM) se deduce

la reaccibén y la {em

(1) Mn0,~ + 8H® + 5e 2 Mn®T + 4H,0 E %= 1.52v

+++

() 5Fe + 5¢ T 5Fe

N

tr E,%= 0.77v

++

() ) Mno,~ + 8H' + 5Fet T Mn + 4H,0 + 5Fet Y

E® cel= 0.75v

como E° celda es (+) entonces el electrodo de la derecha es
el electrodo positivo y la reaccién de la celda es esponténea
de izquierda a derecha, tal como se escribe la ecuacién

Cuando la actividad de las soluciones no es de actividad de una
unidad, se debe emplear una ecuacién que relaciona la concentra
cién y el potencial normal o estandar; el E de la celda es en-

tonces la diferencia entre los potenciales de la semicelda, es-

ta relacibén es la ecuacidén de Nernst
En 1889 Nernst formuld una expresién que relaciona el poten-
cial de una semicelda con las concentraciones que contiene.
Para el caso general

Ox + ne T Red

la ecuacidén de Nernst es

RT ,, LReducida]
nF [Oxidante]

E= constante -

(6.1)

™
1t

es el potencial de la semicelda
1

-~
]

es una constante que tiene el valor de 8.314 julios grado
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T= es la temperatura absoluta

n= es el nGmero de electrones que intervienen en la reaccidn
de la semicelda

F= es un faradio que equivale a 96493 coulombios

[Red] y [0x], las concentraciones molares (o mds exactamente

las actividades) de las formas reducida y oxidada del sistema

implicado en la semirreaccién

Para una temperatura de 25°C (298°K) y utilizando el factor
2.303 de conversién de logaritmos naturales en decimales, la

ecuacién de Nernst toma la siguiente forma

)

n x 96463 [0x]

E- constante - 1:303 x 8.314 x 298 , . [Red]

E= constante - 0.0591 Log [Red]

n [0x]

(6.2)

Cuando los reactivos se encuentran en estado patrén o activi-
dad 1a relacién [Red]/[0x]= 1 y su logaritmo es cero. Enton-
ces E es igual a la constante que se designa con el simbolo E°,
es el potencial normal de la semicelda. La ecuacién de Nernst

puede escribirse en la forma

. 0.0591 4, [Red] (6.3)

n [0x] -

E= E°

Para la semicelda formada por un metal en contacto con una di-

solucién de iones

+ ne T M (6.4)

a,
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Por lo tanto la reaccién y la fem son:

(1) ARSI AN Ei= - 0.38v
(2) et o T et Ey= - 0.23v
(1) (2) v v e 2 v s ™t E cets - 0150

Como la E cel es negativa, la reaccibn de la celda es eéponf&—
nea de derecha a izquierda, es decir, el cr’*? es reducido por
el v'7 en las condiciones dadas de la concentracién. El elec-
trodo de platino sumergido en la solucién de vanadio, actida co
mo negativo. Por el contario, observese que cuando todas las
sustancias se encuentran en estado normal, E cef es igual a

- 0.26 - (-0.47)= 0.15v; el cnt? reduce al ptrt y el electrodo
sumergido en la disolucién de vanadio es positivo)

Las relaciones entre el potencial estdndar de la celda y el

cambio de energfia libre estd dado por la siguiente ecuacidn

AG® neaccdidn= - nFE° celda (6.6)

Entonces, si E cel es negativa, significa que AG° reaccibn seré
positiva y la reaccién no serd espontdnea. Sin embargo, si E°
cel es positiva, significa que AG° reaccidn seréd negativa y la

reaccién seri espontédnea de izquierda a derecha

También la ecuacién de Nernst se puede escribir de la siguiente

manera

E cel= E° cel - RT Zn Q= E° cel - 0.9591 Log @ (6.7)

nF n

donde Q es la constante de equilibrio de la reaccién en condi-

ciones no estédndar
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E-= Eo +

0.0591 4,4

n

(M)

pues el metal presenta actividad unidad, el potencial depende
solamente de la concentracidén del ién metdlico en la disolucién.

Como el potencial depende de las condiciones, es importante al

representar la celda, indicar dichas condiciones

Por ejemplo:

+

n/zntt (o TMys7HT (IMY 7 H, (1 atm) /Pt

+ +++ + +

Pt/Fet™ [1M), Fe (0.1M)// Mn™" (1M), MnOL™ [0.1M), H

Cuando las sustancias no se encuentran en estado normal o acti-

vidad unidad (1M} el potencial de la celda se calcula con la

L4 v .
ecuacion de Nernst como sigue:

+ +++

pt/ca’t (0.001M), Cx (1) /7 VT tooim) vt oMy ez

EC = - 0.41v E° = - 0.26v

Para la semicelda de la derecha
: !

-

' 4
= £, - L0990 o WY1 . 926 - 0.0591 £og —!
i v (0.01)
Ey= - 0.26 - [0.059 x 2)= - 0.26 - 0.12= - 0.38v

Para la semicelda de la izquierda

++

L0591 :
E,= B3 - L0391 yoq LE2 T 5 41 0.0591 kog 2:001

n [Cn ] 1

Ey= - 0.41 - 0.0591 Log 10 °= - 0.41 + 0.16= - 0.23v
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Ejemplo:

A. Suponer que la siguiente reaccidén se encuentra en estado es

tindar
+ - - 2+ .
5H, Slg) + éH (ac) + 2Mn0, (ac) < 2Mn"  (ac) + 5S(s) + §H,0(2)

Calcular el potencial de la celda, el cambio de energia libre y

la constante de equilibrio para la reaccién
Solucibn
1} Obtener el potencial de la semirreaccibn

2) Asegurarse que el mismo nimero de electrones aparecen en . i

ambas semirreacciones
Oxidacidn 5H,S » 58 + 10#Y + 10e” Ey= - 0.14 E

Reduccibn 2Mn0, + 16 + 10e = 2Mn2+ + §H,0 ES= + 1.51
5H,S + 6H7 + 2Mn0,~ > 2Mn®" + 55 + §H,0

3) Calcular la celdd de pétencial estdndar de la ecuacién.

-

E° cel= E°0x + E°red= (-0.14) + {+1.51)= 1.37

4) Calcular el cambio de energia libre de la reaccién de 1la
ecuaciébn

nFE® celda
(10){23.061)41.37)
315, 936 cal/mot

AG’ neaccibn=

5) Calcular la constante de equilibrio para la reaccibn de 1la

ecuacidn siguiente
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tn (Ka) eq- MFEZ celda _ [10)(253,061)(1.37)

RT (1.98)(298)

535.4

Calcule el potencial de la celda, el cambio de energia 1i-
- bre y la constante de equilibrio para la reaccién dada en
el ejemplo anterior, dado que las especies quimicas estén

presentes en las siguilentes concentraciones

H,S= 0.2 atm Solucién:

H= 1077 M 1. Calcular el potencial de la cel
Mn0,” = 10 % M da utilizando el valor E° celda
M2t = 107° M del paso 3. del ejemplo A

S= 1.0 M
Hy0= 1.0 M E cefda= E° celda - XL gn 9

nF
E celda= 1.37 - (7.981(298)(2.3) Log [10°71"

(10)(23,061) [0.215110° 715110 %7

Calcular el cambio de energia libre para la reaccibn
- nFE celda

- {10)(23,061)(1.28)
- 295, 181 cal/mole

AG reaccddn

n

Calcular la constante de equilibrio de la ecuacidn (3.207)

AG neaccddn= RT £n [———2——]
(Ka)egq

Log (Ka)egq= 203

Es necesario hacer notar que la misma
reaccién se puede obtener a partir de
estindar de formacién o partir de los

semirreacciones. La finica diferencia
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potenciales de semirreacciones estd limitada a las reacciones

redox

6.4 Valoraciones volumétricas. Indicadores, DBO y DQO

Gran parte de los elementos pueden presentarse en mis de un es
tado de oxidacién, por ello, son muchas las sustancias contami
nantes que pueden determinarse por valoracién rodoximétrica.
Para ello son necesarios relativamente pocos reactivos valoran
tes, ya que un oxidante fuerte como es el permanganato, puede
utilizarse para valorar un gran nGmero de reductores, de forma
andloga, un reductor fuerte puede utilizarse como reactivo pa-

ra la valoracidn de un elevado ndmero de oxidantes

El primer método es el que mds se utiliza ya que una disolu-
cibén patrén de reductores fuertes, se oxida facilmente por el

oxigeno presente en el aire

Los reactivos oxidantes que mis se utilizan, son el permangana-
L}

to de potasio, el dicromato de potasio, y el yodo entre otras

Los reductores mis utilizados como reactivos volumétricos son:
las disoluciones ferrosas, el oxalato sédico o el A4cido ox41li-
co y el tiosulfato de sodio

El permanganato de potasio. El1 enorme campo de aplicacién del
permanganato se debe a que es un oxidante muy fuerte y auto-
indicador. En general se emplea el permanganato en disolucién
4cida dando Mn'' como producto de reduccién. No obstante en
algunas aplicaciones se utiliza en medio casi neutro o incluso
alcalino dando Mn0, como producto de reduccién

M0y + 2H,0 + 4Mn0, + 40H + 30,
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Algunas sustancias que se valoran con KMn0O,, se pueden valo-
rar con dicromato de potasio, no es un oxidante tan fuerte y
la reaccibén en medio 4cido es:

Cr,0," + 14HT + 6o » 20”77

+ TH,0 E°= 1.33y
El yodo es soluble en agua en la proporcién de 0.001 M, a la
temperatura ambiente. Sin embargo, en presencia de yoduro so-
lubles, como el de potasio, aumenta su solubilidad por forma-
cién del complejo triyoduro

I, + 19213_
El ién triyoduro constituye la especie principal que existe en
las disoluciones de yodo, tanto en las disoluciones utilizadas

como reactivo valorante en métodos directos, como en las forma

das por oxidacién del ién yoduro en métodos indirectos

El potencial normal del sistema:

1, + 2¢ 2 31 E°= + 0.536v

lo hace muy utilizable en volumetria. Los oxidantes fuertes
oxidan el I~ a I, y los reductores fuertes reducen ¢l I; a

1. Por esta razdn, los métodos se dividen en dos grupos:

1) Métodos Directos (yodimetria) en que se utiliza una disolu-
cién patrén de yodo para valorar los reductores fuertes
normalmente en disolucién neutra o debilmente A4cida

2) Métodos indirectos (yodometria) en que los oxidantes se de-
terminan haciéndoles reacciones con un exceso de yoduro; el
yodo liberado se valora en disolucién debilmente &cida con
un reductor patrén, como tiosulfato o arsenito sbdicos; el

primero de estos compuestos se utiliza con mids frecuencia
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Iz + 23203=-+ 21_ + Squz

semirreacciones 1,° + 21 se reduce
28,05 + S,0¢ se oxida

De tal forma que hay dos aspectos de las reacciones redox de
midximo interés en el andlisis cuantitativo de los contaminan-

tes, en las valoraciones redox

1) La cantidad de electricidad asociada con las reacciones

quimicas que tienen lugar

2) La fuerza o potencial con que los electrones se transfie-
ren -
El peso equdivalente es el peso de sustancia que proporciona,
- Ve .
reacciona con 6 es equivalente a un 4tomo gramo o mol de elec-
trones transferidos en la reaccidén de que se trate. Ejemplo:

De la siguiente reaccibén de éxido-reduccibén sin balancear, de-
terminar el peso equivalente de a) HNO;, b) FeSO,

FQSOq + HNOg + HzSOq z Fez(SOq)g + NO + Hzo

a) El nbmero de oxidacibén del nitrégeno en el HNO3 es + 5 vy
en NO es + 7 por lo que gan6 3 electrones. Entonces su pe
so equivalente seri el molecular entre 3, es decir 63.2/
21.01,

[@2]
1]

b) El nbmero de oxidacién del hierro en el FeSO4 es + 2 y en
Fe,{S0,); es + 3, por lo que perdibé un electrén. De ah{
que su peso equivalente sea igual a su peso molecular, es
decir 151.91
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Determinaciones potenciométricas del pH. Una de las aplicacio-
nes mis extensas de las mediciones de fem es la determinacién
del pH de diversas soluciones. En todo el trabajo potenciomé-
trico, el procedimiento seguido es muy similar. Primero se
dispone una celda en la cual uno de los electrodos sea reversi-
ble a los iones hidrégeno y se sumerge en una disolucién cuyo
pH se busca, mientras que el otro electrodo ordinariamente es
de calomel. La unién entre ambos se hace ya sea por medio de
un puente salino o sumergido el electrodo de referencia direc-
tamente en una solucién. A continuacién se mide la 4em de 1la
combinacién, E, con un buen potenciémetro. De este valor se
resta la fem del electrodo de calomel para dar el potencial
simple del electrodo reversible a los iones hidrégeno y de es-
te Gilltimo a su vez se calcula el pHE mediante la ecuacién de la
gem aplicable al electrodo particular utilizado

Entre los diversos electrodos mis o menos adecuados para las
determinaciones potenciométricas del pH estd el de hidrbgeno y
el de vidrio. E1l electrodo de hidrégeno es el esténdar de to-
das las mediciones de pH y con respecto a él se controlan los
resultados

Curvas de valoracién. Las curvas de valoracién redox tienen
mas o menos la misma forma que una curva de valoracién de 4ci-
do-base; en este caso, la curva de valoracién redox se elabo-
ra con el volumen de solucidén adicionada y el potencial de 1la
solucién E . Estas curvas se deben de realizar para cada sis-

tema de oxidacibén-reduccibn y se estudian separadamente

- " En las valoraciones redox la fem dntes del punto estequiomé-
trico se calcula a partir de E° de la semirreaccién de la

sustancia que se valora
Después del punto estequiométrico la fem se calcula a partir
de E° de la semirreaccién en que interviene la sustancia

valorante
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- En el punto estequiométrico, se deben de tener en cuenta los

valores £° de ambas reacciones

Para el siguiente ejemplo, se supone que la valoracién se lle-
ve a cabo en una celda en que el electrodo de referencia es un
electrodo normal de hidrégeno para el cual E°= 0.00v, el elec-
trodo indicador es un alambre de platino (inerte) sumergido en

la disolucién
Ejemplo:

Se valoran con disolucidén 0.IN de Ce“’ 50 mL de una disolucién

0.1N de Fe'’. Para el sistema Fe+++, Fe'" el E°= 0.77v para

y + +++
Ce’ , Ce , el E°= 1.61v. Calcular los valores de fem nece-
sarios para construir la curva de valoracibén: (Para las sustan
cias dadas, un equivalente coincide con un mol, cada semirreac-

cién pone en juego un electrén)
Consideraciones:

a) En un principio solo hay Fe'? y por lo tanto, la concentra-
cién de Fe'™' es cero; E, deberia de valer menos infinito,
este potencial representa un reductor infinitamente fuerte,
por ello, origina la reduccién de algin componente de la di

**. Adem4s el Fe''

se oxida ficilmente al aire. Debido a estos hechos existe

. . +
solucién con formacidén de un poco de Fe

una cantidad finita pero variable de Fe't?t y el valor de E
no queda definido de forma exacta

b) Durante la valoracién E viene determinado por la relacién
++ +++
[Fe "]/[Fe

reaccionantes son de la misma normalidad (y molaridad) pue

] en la disolucibén. Como las disoluciones

den utilizarse los volfimenes en los cdlculos en lugar de

las concentraciones molares

139




S

R e

y +

1) Cuando se ha afiadido 1 ml de Ce"’, [Fe ' ]/1Fe®*")
Ey= 0.77 - 0.0591 Log (49/1)= 0.77 - {0.059 x 1.69)
Ei= 0.77 - 0.10 = 0.67v

2) Después de afiadidos 5 mlL de ce*” la relacién [Fe*¥1/

[Fe'™" 1= 45/5
Ev= 0.77 - 0.591 Log (45/5)= 0.77 - 0.0591(0.96)

Ei= 0.77 - 0.06= 0.71v

3) Después de afiadidos 25 mlL de ce'’ (punto de semivalora
cién) [Fe ' 1/1Fe’ " 1= 25/25= 1, tog 1= 0
Ei= 0.77v. En todo caso, en la semivaloracién
Ei= E»

4) Con 49 mL de Ce'” afiadidos [Fe ' ]/[Fe’™"71= 1/49
Ey= 0.77 - 0.0597 Log (1/49)= 0.87v

5) Cuando se hayan afiadido 49.9 mL de Ce"'’" , [Fe' ]/[Fe'""]-
0.1/49.9
Ex= 0.77 - 0.0591L0g (0.1/49.9)= 0.93v

"En el punto estequiométrico de la reaccién:

++ 4+ +++ +++
Fe + Ce > Fe + Ce

<
suponiendo que la reaccibén es suficientemente completa como
para poderse utilizar en andlisis volumétrico, practicamen-
te todo el Fe'” original ha pasado a Fe+++, habiendo apare-
cido una cantidad equivalente de ce’*? en 1a disolucién,
procedente de la reduccién de Ce“+, [Fe++] y [Ce*?] son va-
lores finitos pero muy pequefios. A lo largo de la valora-
cibén de fem sc ha ido haciendo mds y mds positiva a medida
que ha ido aumentando [Fe™*"1 a expensas de [Fe++]. Se ha
alcanzado un momento en que la gem debida al pequefio valor
de la relacién [Fe'*]/[Fe’**] es igual por el elevado
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d)

T

valor de la valoracibn [Ce+++]/[Ce“+]
Ei= E1° - 0.0591 Log ([Fe'T1/1Fe™*7])
Ep= E,° - 0.05971 Log ([Ce’ T1/1Ce*"])

y sumando ambas ecuaciones resulta
++ +++
[Fe ][Ce ]

E1 + Ea= E1° + E2° - 0.0591 Log
[Fe+++][Cek+]

Punto estequiométrico

[Fe+++]= [Ce+++]
[Fe**1= [Ce'™)

Por lo que el logaritmo de 1 es cero en este punto Ei= E;=
E eq del punto de equivalencia, por lo tanto 2 E eq= Ei1° +
E1° + E2°

2

E2° Y E eq-=

E oq- (0.77 + 1.61) _ . 19v

2

Después del punto estequiométrico, la §em se calcula apli-

R . 4 4
cando la ecuacidén de Nernst al reactivo valorante de Ce

. . ++
Para este caso, en el punto de equivalencia 50 mlL de Fe

0.1 N necesitan 50.0 mlL de Cel*+

0.71N y el volumen total seré en

. +H+ .. .
tonces de 100 mL que contienen al Ce * originado por reduccién

1)

+ 0.1x1

Para un mililitro de Ce'’ en exceso, [Ce“ ]= = 0.001
101

[ce™ *1= 0.1 x (50/101.0)= 0.05

por tanto
++4+
Ez= E»° - 0.0591L0g (LC& 1)

[Ce ]
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E,= 1.61 - 0.0591 Log (2292 )< 1,67 - 0.1= 1.51v
0.001

O bien operando con volUmenes equivalentes,

[ce** 1/ce* 1= 50/1 y E,=.1.51v
2) Con un exceso de ce'’ de 10 mL [Ce“+]= 0.1x10 | 0.009
110
[Ce+++J = 0.1x50 | 0.045 entonces
A 110
E,= E,° - 0.0591 £og (L9932 1.61 - 0.04= 1.57v
0.009
El imismo valor se obtiene utilizando los vollmenes equi-
valentes [Ce ' 1/1¢ce* 1= 50710
Por el procedimiento indicado pueden calcularse mis puntos
durante la valoracién o después del punto estequiométrico.
La tabla 6-1 da varios valores, ademds de los cilculos en
este ejemplo
Tabla 6-1 Valoracién de
50 mL de Fe'¥ 0.1N ce” 0. 1N
ce't  adadido (mL) E,v
0.0 _ 1.6
1.0 0.67
10.0 0.73 1.4
25.0 0.77
45.0 0.83 1.9
49.0 0.87 *
49.9 0.93 -
50.0 1.19 1.0
50.1 1.45
51.0 1.51
60.0 1.57 0.5
100.0 1.61
o.auf’—#

10 20 30 40 50
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Indicadores redox. Estos indicadores son sustancias intensamen
te coloreadas capaces de sufrir oxidacién o reduccidén a poten-
ciales caracteristicos y deben elegirse de manera que estos po-
tenciales sean muy cercanos & los valores de la fem del siste-
ma principal, que reacciona en el punto estequiométrico de for-

ma que un débil exceso de reactivo reaccione con el indicador

Si el reactivo valorante es fuertemente coloreado y los produc-
tos de la reaccién son incoloros o poco coloreados, el primer
exceso pequeflo de reactivo puede servir como autoindicador; es-
te es el caso de las valoraciones con permanganato en disolu-
cibén 4cida. El punto final viene indicado por la primera tona
lidad rosédcea a que da lugar un exceso pequefio de permanganato

Los indicadores redox tipicos pueden representarse por la se-

miecuacién general

La semirreaccidén del indicador est4 caracterizada por un poten
cial normal definido. Para cada valoracién debe elegirse un
indicador cuyo potencial coincida o sea suficientemente préximo
a la fem del punto de equivalencia del sistema que se valora.
Es tolerable una diferencia moderada, debido a que la fem del
sistema se modifica con gran rapidez en los alrededores del
punto estequiométrico por ejemplo

Colon
Indicadon Reduc4ido Oxidado E°,v
Azul de metileno Incoloro Verde azulado 0.36
Difenilamina Incoloro Violeta 0.76
1, 10-fenantrolina ferrosa
(ferrofna) Rojo Azul 1.06
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DBO, Demanda Bioquimica de Oxigeno, se define como la cantidad
de oxigeno requerida por la bacteria para degradar a la materia
orginica en condiciones aer6bicas. Se interpreta como '"degra-
dor" cuando la bacteria orgénica sirve como alimento obtiene de
ella energia derivada de su oxidacién

La prueba de DBO sirve para determinar el grado de contamina-
cién de una corriente y sirve también para evaluar la capacidad
de purificacién de los cuerpos receptores de agua y también es
un parimetro que sirve para evaluar la eficiencia en una planta
de tratamiento

Se considera como un procedimiento de oxidacibén hiéimeda en el
que los organismos vivientes oxidan a la materia orgénica a
dibéxido de earbono y agua. Esto se representa por medio de
una ecuacidén que relaciona al compuesto orgdnico con la canti-
dad de oxigeno que se requiere para formar dibéxido de carbono,

agua y amoniaco

o Ha Ob Ne + (n+ 2o 203 )o,mmc0, + (2 - 3 )H0 + oNH,
.

4 v 4

Con estas bases en cuanto a relaciones, se pueden interpretar
los datos de la DBO en términos de materia orgdnica asi como
también la cantidad de oxigeno empleada para la oxidacién, 1la
cual se considera completa a los 20 dias, que practicamente es
un periodo grande y se ha tomado como un periodo razonable 5

dias como un periodo de incubacibn

Para proplsitos préicticos se consideran las reacciones de DBO
con una cinética de primer orden, o la velocidad de la reac-
cién es proporcional a la cantidad de materia organica oxida-
ble permanente en cualquier tiempo, como se modifica por la po-
blacibn de organismos activos. Cuando se ha alcanzado un ni-
vel de la poblacién de microorganismos,en la cual solo ocurren
muy pequefias variaciones, la velocidad de reaccién se controla
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por la cantidad de alimento disponible para el organismo y pue

de expresarse como sigue:

de de ke

- = e«c¢ O - = =

dzt dzt

(6.8)

donde: c¢= concentracién de materia orginica oxidable
dt= intervalo de tiempo .
k'= es la constante de velocidad para la reaccibn

Por consideraciones es costumbre utilizar L en lugar de C, don
de L representa la demanda Gltima y la expresibén cambia a

Sdl ey | (6.9)
dt

La cual representa la velocidad de destruccién de la materia

orgidnica. Integrando la ecuacidén se encuentra la siguiente ex

presién
= 10 (6.10)

donde k= kR'/2.303

Esta Gltima expresién se emplea ampliamente en estudios de con-
trol de la contaminacién

Para esquematizar los cambios en la materia orgénica durante la

oxidacidbén biolbgica de aguas contaminadas bajo condiciones
anaerbbicas se utiliza la siguiente figura
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\ matenia ongdnica

Materia oxidada

orgénica
matesria orgdnica permanentel
{ ~de | i,

dz

tiempo (dias)

existe otra curva caracteristica para la demanda bioquimica de
oxigeno contra los dias de incubacién {(a T= 20°C) en la que
aparece el efecto de las bacterias nitrificantes cuya pobla-
cibn no ejerce un efecto apreciable de la demanda de oxigeno
hasta cerca de los 8 a 10 dfas para la prueba de DBO

” Cuwrva para demanda
combinada

Demanda (canbondcea + nitrdgicacidn)
Bioquimica () L

de S~"Curva para demanda carbondcea a 20°C
Oxigeno y = L{1-10-RE)

0 2 4 6 8 10 12 1% 16 18 20 22 24 26 28 30

tiempo (dias)

Donde (a) representa la curva normal para oxidacién de materia
orginica y (b) la influencia de la nitrificacién

146



3

La ecuacibn

Y= Li1-107"%) (6.11)
es una modificacién de la ecuacién (6.10) debido a que frecuen-
temente se desea trasladar el resultado de la PBO a la DBO

total (L) o a la DBO en otro tiempo

Prueba de DBO. Se basa principalmente en las determinaciones de
oxigeno disuelto, el cual se puede medir directamente o emplean
do el método de las diluciones; la muestra se incuba con una so
lucién que contiene nutrientes necesarios a una temperatura ade
cuada y con una solucién amortiguadora que evita los cambios
bruscos de pH

El siguiente problema ilustra el método de Winkler, el cual se
utiliza para la determinacién del oxigeno disuelto inicial y
final en la prueba de DBO

La determinacién de Oxigeno disuelto mediante el método de
Winkler involucra la formacidén de Mn0,(4) por la oxidacién de
Mn?* con oxigeno. E1l Mn0,(4) reacciona con el I para formar
I,{ac). Determine el valor de E de una solucibén que contiene
& mg de 0D/Litrno en el punto cuando la mitad del Mn0O,(s) se ha
formado, debido a la reaccidén con el 00, el cual lo ha reduci-
do a Ma®" por el I (el cual se oxida a I,{ac)). La concentra
cibn de #' es aproximadamente IM. Se utilizan las siguientes
concentraciones y cantidades de reactivos:

1. MnS0,. 2H,0: ¢ mlL de una solucién de 400 g/L por 300 mlL
de muestra ' ‘

2. KI: 2 mL de una solucién de 150 g/L, por 300 mL de muestra
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Solucién

Desprecie los cambios de volumen causados por la adicién de so-
luciones de MnS0O, y KI

CT’ Mn, 400 g/L de MnSO,. 2H,0= 2.14 moles/L
{2 mL/300 mL de muestra)(2.74 moﬂeA/L)=1.43x10—2 M

T, 1, 150 g/L de KI= 0.90 moles/L
(2 mL/300 mL de muestra) (0.90 moLes/L)= 6x10

3

M

El ién manganoso reacciona con el 0D para formar dibéxido de
manganeso

2 x (Mn2+ + 2H,0 % MnO,(s) + 4HT 4 2e )
4e” + 4’ + 0y(qe) T 2H,0
2Mn®T 4 0, (ae) + 2H,0 T 2MnO, (5) + 4H'

Asi 8 mg/L de 0D [= (8mg/L) (32000 mg/moLe)=2.5x10 " moles/L]

producird 2 x 2.5 x 107 %= 5.0 x 10”" motes de MnOo(g)/1L

Después de la reaccién de la mitad del MnOz(A) a Mn2+ con I

2+

[Mn = CT, Mn - nidmeno de moles de MnO2(s)/L

4 2

2 M - 0.5 (5.0x10° " M)= 1.4 x 10 °M

= 1.43 x 107
La reaccién de Mn0,(4) con I produce
21"

MO, (s) + 4H' + 2¢”
MnO,(s) + 217 + 4H"

I.z(ac) + 2¢
M? + 2H,0
Iz(ac) + MVl2+ + 2H20

MO A

Entonces

E°Cot = E° 17 In(ac) * E°MnO,, Mn2*= - 0.62 + 1.23=+ 0.6]
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1 mole de MnO;(4) produce T mole de I,(40), Por lo tanto,
2.5 x 10°% M de MnOz(A) produce 2.5 x 10-% M de I,

(1]

Cr,1- 2[T2(qc)]

6 x 10°% - 2(2.5 x 107")

n

5.5 x 107% M

o= [Izlac)nMnf*] _
(MnO, (4) }LT 12 [HT]

-4 -2
i (2.5 x 10 )(1.4 x 10 ) - 0.116

(1)(5.5 x 10°%)2%(1)*

Aplicando la ecuacién de Nerst, a la reaccién total, se encuen-

L ;'
: tra que: E
E- po - 0:0591 4000

L "
=+ 0,61 - 0.0591 Log 0.116 ?

2 |

= + 0.64v E

De donde se deduce que el Mn0O, remanente continuari oxidando
al 1~

D00, Demanda Quimica de Oxigeno
Esta es una prueba que al igual que la DB0O, se emplebé mucho pa

ra la caracterizacién de las aguas residuales, y tiene la ven-
taja de ser mids rédpida que la determinacién de la DBO i
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Se basa principalmente en la oxidacién de la materia orgénica
mediante un oxidante fuerte en condiciones 4cidas. El oxidan-
te que se utiliza actualmente es el dicromato de potasio y la

reaccién que se presenta es la siguiente

- A ‘
Cpn Hg Op + cCns0,° + BeH = nCOp + ﬁ—i—ﬁﬁ Ho0 + 2ccn’t .

donde s 2 n +
3

o |8

_ b
3

El exceso de dicromato de potasio es el que se cuantifica me-
diantz un agente reductor [Fe (NH4),(SO04),], el punto final de
la valoracién se detecta con el indicador ferroin con un poten
cial de oxidacién de 1.06v dando una coloracibén café; con 1lo
cual se realiza una valoracién por retroceso del equilibrio
o0xido-reduccién (dicromato de potasio-sulfato ferroso amonia-
cal)

Esta prueba como la mayoria, presentarid interferencias produci-
das fundamentalmente por iones inorginicos reducidos que se
pueden oxidar durante la determinacién dando resultados erro-
neos. Por ejemplo, uno de los iones que mis problemas causan
son los cloruros [CL ) cuya interferencia se elimina por la ‘
adicibén de sulfato mercidrico. Otra interferencia son los iones %
NO, que se pueden oxidar a NO;; se evita esta Gltima interferen %

cia adicionando 4cido sulfGrico. Estas reacciones son:

6CL™ + Cn,0, + 14H » 30, + 20437 + 7H,0

para la interferencia de los cloruros y

++ 15

Hg & + 2CL

->

< HgCL, Kp= 2.6 x 10

cuando se agrega el Hg, se evita la interferencia
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Fog

Cuando se lleva a cabo la reaccién del sulfato ferroso amonia-
cal con el dicromato, toman lugar las siguientes ecuaciones de
6xido reduccién

+

6e” + 14HY + Cn,0,” z 2¢1°" + 7H,0

3+ -

6 (Fe?® » Fe®t + o)

3P4 6Fe*t + 7H,0

1407 + Crn,0,27 + 6Fe®t T 20n
El dicromato se reduce a ién crémico, mientras que el ién fe-
rroso se oxida a férrico. Para indicar el punto final de 1la
valoracién, se emplea la 1-10 fenantrolina ferrosa que forma
un complejo rojo con el hierro libre pasando por diversas co-

loraciones

Para estar seguros de que esta reaccidén se pueda llevar a cabo,
se debe de determinar el cambio de energia libre, AG° de la
reaccién y determinar si es negativa y obtener el valor de la

constante de equilibrio

De las tablas se tiene que

Especies AGZ , K cal/mol
H* 0
Cn,0,%" - 315.4

Fe?® - 20.30
cn’t - 51.5

Fe®® - 2.52

H,0 - 56.69

Sustituyendo en la siguiente ecuacién:

AGoz (Z v Aéo) - (Z v Aéo)
L 4 § productos L 4L § reactivos




o _ =0 Qo GO - G° - G° -
AG® = 7AG6H20 + 6AG6F23+ + 2AG6C43+ 6AGﬁFQZ+ AGﬁ,CnZO72
140G, +
gH

= 7(-56.69) + 6{(-2.52) + 2(-51.5) - 6(20.30) - [-315.4) - 14(0]

- 77.%
Despejando K de la ecuacién AG°= - RTLnK

- o
K= antitog [-26

2.3 RT

+ 77.8 B
2.3(1.98 x 10°°)(298)

K= antilog [ )|

K= antilog 57.33
K= 2.13 x 10°%7

K tiene un valor grande y AG° es negativa por lo que la reac-

cibén se desplaza a la derecha

Despreciando los efectos de la fuerza iénica y suponiendo que
la reaccibn procede, se tomardn las siguientes concentraciones

para:
[Fe®']= 107°
[Fe2']= 10”"
[C43+]= 10-2.4
[Cr,04]= 10”27
[H+]= ;0+1.3

Que son las concentraciones reales que existen en la titulacién
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de DQO. Calcular las cantidades Q, que reaccionan en esta prueba

[Fe?¥1%[cn")?
[Fe?t18[Cn,0,2 110 1"

TS M _ ot (roTr 0
(10°4)6(70—2-7)(’01.3)1k (’0-2k)(10’2.3)(1018.2)
~-22.8
- L0 g0ttt 501 x 107t
10 °°

Para calcular AG a 25°C se utiliza la ecuacidén AG= AG° + RTZnQ

AG= - 77.8 + RT &n 10 **°3

14,3

= - 77.8 + (1.98 x 10°°)(298)(2.3) Log 10~

’,

= - 77.8

+

(1.36)(-14.3)

AG= - 97.206

Por lo tanto,la reaccidén es esponténea a la derecha.
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7 EQUILIBRIO EN MEDIO HETEROGENEO

El equilibrio quimico se aplica con frecuencia en los sistemas

en los que intervienen electrolitos muy poco solubles

Por ejemplo si se agregan unos cuantos gramos de un compuesto
Mm Nn (s6&idos), al agua, sabiendo de antemano que no es un
compuesto muy soluble, una pequefia parte del mismo se disolve-

r4 formando iones en solucién
Mm Nn (s624idos) 2z mM™"™ + AN ™" (7.1)

En cuanto se ha disuelto algo del compuesto Mn Nm comienza 1la
reaccién inversa de reprecipitacién de M'" y N"™. Despuéds de
un cierto tiempo se har4n iguales las velocidades de disolucién
y de precipitacién, estableciéndose un equilibrio dindmico.

Las reacciones de solubilidad pueden tardar mucho tiempo &ntes
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de alcanzar el equilibrio, esto las diferencia de las reaccio-
nes a4cido-base. Se han probado por diversas formas, como se
establece el equilibrio dindmico en un sistema en el que se
encuentra un sblido en contacto con una disolucién, ya sea por
medio de impurezas presentes en el sélido las cuales se disuel
ven y aparecen en la disolucibén y nuevamente son atrapadas por
los cristales del sélido del sistema. Otra forma de demostrar
lo es mezclando sustancias radiactivas a un sistema s6lido-11-
quido en equilibrio y después de un tiempo un contador geiger
detecta que ya estd presente el compuesto radiactivo en el sé-
lido mientras que la radioactividad va disminuyendo en la so-
lucién (y aumentando en el precipitado), hasta que se alcanza
el equilibrio

7.1 Definicidn de solubilidad

La solubilidad de un compuesto x, se refiere al nimero de moles
de dicho compuesto, que se disolveran en un litro de agua

Si se acepta que la ecuacién (7.1) corresponde a una reaccién
en equilibrio, se puede expresar su constante de equilibrio de
la siguiente manera

(Mmoot
[Mn Nm]l(s684dos)

K=

(7.2)

s6lo que [Mm Nn] va a permanecer constante debido a que se ha
alcanzado un limite de solubilidad del compuesto ya que se han
considerado soluciones saturadas. Bajo estas condiciones se
obtendri una nueva constante del producto de solubilidad

7.2 Solubitlidad de compuestos L6nicos y Kps

Los compuestos iénicos tienden a solubilizarse, uncs en mayor
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proporcidén que otros dependiendo de los enlaces quimicos que

mantienen unidas a las moléculas

De la ecuacién (7.2), se obtiene una nueva constante para este
tipo de sistemas heterogéneas, la Ks

Ks= K [Mn Nn] s86Lidos= [MT"™ [(n"™" (7.3)

La Ks, es una ''constante del producto de solubilidad" y conse-

cuentemente
pKs= - Log Ks (7.4)

La ecuacibén (7.3) indica que en una disolucién saturada del com
puesto Mm Nn y que se encuentra en equilibrio, con al menos un
pequefio cristal del compuesto Mm Nn (s6£ido) el producto de las

m

concentraciones del ién M*"™ y del i6n N ™ permanece constante

con independencia de su procedencia

Se debe hacer notar que la expresién del producto de solubili-
dad, al contrario de la mayoria de las demids expresiones de

constantes de equilibrio, carece de denomrinador

Es importante distinguir entre la solubilidad del compuesto x
y el producto de solubilidad del mismo. La solubilidad indica
solamente el nGmero de moles de x sélidos que se disolverd en
un litro de agua, mientras que el producto de solubilidad es

una constante dependiente de las concentraciones del catidén y

el anién
Estos compuestos se pueden aplicar a dos tipos de problemas
A) Problemas del tipo primero, en los que intervienen, el pre

cipitado o nada mis que el sélido sin iones com@nes en la

disolucién. Por ejemplo, cuando un electrolito ligeramente
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soluble se mezcla con agua, formidndose una disolucién satu-
rada, se puede calcular la solubilidad del precipitado y
las concentraciones iénicas en la disolucién a partir de la

expresidén K4

b) Problemas del tipo segundo, en los que existe en la disolu-
cibn otra fuente de iones contenidas en el precipitado. En
estos problemas, se trata de precipitados en presencia de
sus ioneé en disolucién junto con los mismos iones, pero

procedentes de otros origenes

Ambos tipos de problemas se aplican en la Quimica Sanitaria,
debido a la necesidad de conocer las concentraciones de los
iones en el agua y en especial en las aguas residuales indus-
triales mas que domésticas; pues son ellas, las que llevan
ciertas concentraciones de iones, dependiendo del proceso del
que provengan

Se emplea este equilibrio para la separacidén de algunos compues
tos Dpresentes en las aguas residuales para tratarlas y que en
esa separacibén se obtengan compuestos puros, mas que compuestos

mezclados, depende del objetivo de la separacién

7.3 Condiciones de precdpitacdibn

Una parte importante dentro del equilibrio en medio hetero-

géneo es cuando lo que interesa encontrar son las condiciones
necesarias para que tenga lugar la precipitacibén o que se com
pleta esta precipitacién. Estos cldlculos se basan en los si-

guientes principios
1) La precipitacién tendri lugar cuando el producto de las con

centraciones de los iones, elevado a la potencia adecuada
en la expresidén de K4 sea mayon que Ks
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2) Dada la concentracién de cualquiera de los iones en la ex-
presién del Ks, la.concentracién del otro ién puede ser

calculada directamente

Se pueden presentar tres condiciones para la aplicacibn del .

producto de solubilidad a la precipitacidn

1. Precipitacién. De acuerdo a la ecuacidn (7.1)

tn

Mm Nn (s6£4ido) T mM + pN T

Kps del Mm Nn=  [M7"™ (n"™"

si (MM N s ks (7.5)
habra precipitacdidn

El principio del producto de solubilidad permite explicar

y predecir hasta que punto es completa una reaccién de pre
cipitacibén. Siempre que el producto de las poténcias ade-
cuadas a las concentraciones de dos iones cualesquiera en
una disolucién exceda del valor del correspondiente produc
to de solubilidad, la combinacibén catidén-anidn precipitaré
hasta que el producto de las concentraciones de dichos io-
nes que quedan en disolucidén (elevadas a sus respectiwvas po
tencias) alcance nuevamente el valor del producto de solubi
lidad

2. Disoluciones de precipitados

m

si MMM ™" < ke | (7.6)

Siempre que el producto de las concentraciones de dos io-

nes cualquiera (elevadas a las potencias adecuadas) en una

disolucibén, es menor que el valor del producto de solubilidad
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correspondiente, la disolucifén no estd saturada. Si se afia

de a la disolucién alguna de las sales sélidas correspon-

dientes se disolver4d una parte de ella

3. Prevencién de precipitacidn

si (MM o™ ks

[N
-
N~
A Y
~

0
concentracidn baja

Para prevenir la precipitacién de una sal ligeramente solu-
ble, tiene que afiadirse 51guna sustancia que .mantenga la

concentracién de uno de los iones tan baja que no se alcan-
ce el producto de solubilidad de la sal ligeramente soluble.

Por ejemplo, el H,S no precipitard FeS de una solucibn fuer- %
temente 4cida (HCL), pH <2, donde haya Fe’t. La gran con-
centracién de H' proporcionada por el 4cido clorhidrico evi E
ta la ionizacién del H,S (efecto del ién coméin) y reduce
as{ la [S*7] a un valor tan bajo que no alcanza el producto
de solubilidad del FeS
Probiemas
1. E1 producto de solubilidad del PbI, 2 Pb** + 217 es 6.5x107°
. Cuédl es la solubilidad del PbI,? E

a) mokes/L, b} g/l

2+ -

PbI, = Pb2" + 21

a) Sea x= solubilidad de PbI, en mofes/L entonces
[Pb277= x 5 [171= 2x

[Pb2Y 1117 72= Ks
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sustituyendo

9

(x)(2x)%= 6.5 x 10

9

4x°3 6.5 x 10

1]

3 6.5 x 10 /4= 1.62x10"°

I
n

1.176 x 107°% moles/L

I
n

b) Para convertir a g/l

1 mof de PbI. - 460.99 g
1.16 x 10°° moles de PbI, - x= 0.5439 g

® M. Calcular [CL]
que tiene que sobrepasarse antes de que el Ag(CL precipite.

El Kps del AgCL a 25°C es de 1.6 x 10717

La [Ag’] de una disolucién es 4 x 10°

[Agt10Ce 1= Kpa

3 ~10

Sustituyendo (4 x 10 " )[CL 1= 1.8 x 10

8

[CL ]=4.5 x 10 ° M

Debe de sobrepasarse esta concentracibén de cloruros

En este caso los iones que forman el precipitado se suminis

tran a la solucidén independientemente

El cromato de potasio (K,Cx0,) es un indicador que se em-
plea para la determinacién de cloruros mediante una solu-
cién valorada de AgN0O; como titulante, el punto final de 1la
determinacidén es cuando se forma el Ag,Cx0, de color rojizo.

1
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La solubilidad del Ag,Cx0, en el agua es de 0.024 gramos
por litro. Determinar el producto de solubilidad

AgoCnly 2 2Ag+ + C&Oq—u

a) Convertir a gramos

0.0249 . 7.9 x 107° mokes
332?[,%

b) Cada mole de Ag.Ca0y da 2 mofes de Ag y 1 de Cr0y>~
por tanto [Ag'l= 2(7.2 x 10 %)= 1.4 x 10™"* mo&/L

[Crn0w? 1= 7.2 x 10°° M

+

Ks= [Ag 121Cn0,>" 1= (1.4 x 107%)% (7.2 x 107 %)

Ks= 1.4 x 10 *2

7.4 Efecto del idn comdn y 4i6n divernso. Precipitacibn Frac-
cionada

Tomando como base los problemas anteriores, se puede conside-
rar una precipitacidén fraccionada, es decir, la precipitacién
de ciertos iones, de una disolucibén. Esta técnica se emplea
para eliminar interferencias en los procesos analiticos y cons
tituye el fundamento de diversos procedimientos de andlisis
cuantitativo. También en Quimica Sanitaria sirve para separar

paulatinamente los contaminantes presentes en el agua

La ley de accién de masas permite predecir el efecto de los
iones comunes en el equilibrio de solucién. Afiadiendo un gran
exceso de uno de los iones que intervienen en el equilibrio,

se puede reducir la concentracién del otro ién (o iones)
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Inversamente la solubilidad de una sal ligeramente soluble es
menor en una solucibén que contiene uno de sus iones, que cuan-
do estd en agua pura

También, se puede predecir cual de las diversas especies quimi-
cas, precipitard primero cuando haya una competencia por un

idén comGn precipitante. La sal menos soluble precipitard pri-
mero (menor Ks)**

Problemas

4. La concentracién del ién Ba?' en una solucién es de
2.07 x 10-8 moles/L. Se desea separar de esa solucibén me-
diante CaC0;. Calcular la concentracién del exceso de C03=

que debe afiadirse para precipitar BaCO;

K= 6.2 x 1077°

+2

1) BaC03 Z Ba + COa_

2

2) Ks= [Ba 21[C0s %]= 6.2 x 10 *°

2

[CO3 1= x moles/L

8

[Bal= 2.07 x 10

** E1 efecto del i6n diverso, describe el efecto contrario
de iones no relacionados que frecuentemente afectan la
solubilidad de algunas sustancias relativamente insolu-
bles. La explicacidn para este efecto, es que las fuer
zas de atraccibén causadas por la carga de los iones no
relacionados, decrece la concentracibén efectiva o acti-
vidad de los iones ligeramente solubles.
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Sustituyendo en 2)

8 10

Kps= {2.07 x 107°) x= 6.2 x 10

6.2 x 10°1°

2.07 x 1o °

2

x= 2.99 x 10 % M

Para que se forme el precipitado de BaC0O; es necesario que

la concentracién de COs ° sea mayor de 3 x IO_Z'M

A una solucién que contiene un precipitado de AgCl se le
afiadieron 0.01 molfes de NaCZ sbélidos. Calcular el cambio

) . + .
de la concentracién del ién plata [Ag ] en la solucién

10

Kps para el AgCL= 1.1 x.10°

a) Calcular la [Ag+] en la primera y en la segunda solu-

cibén la que contiene NaCl

+

AgCel + Ag + C&°
+ - ~10
Ks= [Ag ][C& ]= 1.1 x 10 moles/L

En la solucién original [Ag 1= x mofes/L y [CL 1= x
moles/L

xex= 1.10 x 10°'° mokes/L

2

x“= 1.1 x 10°*°

x = 1.05 x 107° moles/L de Ag® en la primera solu
cién [Ag']= x y [CL7]= 0.01 + x Kps= [Ag 1[Ce )=
x + (0.0 +# x)= 1.1 x 10-19
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Para evitar una ecuacién de segundo grado, se desprecia x

10

Kps= x - (0.01)= 0.01 x= 1.1 x 10

1.1 x 107 *° 1.1 x 10 *° 8

X= = = = 1.1 x 10

0.01 1 x 10

La adicién de 0.1 moles de NaCf por litro cambié
M1.1 x 107

la concentracibn de Ag+ de 1.05 x 10 °

mofes/L

Los desechos de la industria de cobrizado contienen 40 mg/L
de cu™. si se agrega Ca(0OH), para precipitar todo el co-
bre excepto 1 mg/L, determine el pH a que debe llevarse 1la

reaccibén para obtener este resultado

++

Ks= [Cu '] [OH ] = 2 x 10

9

teutt1= 1 mg/L x 1moke T3 L 155 x 107° mokes/L
63.45g 1000mg
-9
Despejando [OH ]2%= Z x 10 — = 1.27 x 70”"

1.58 x 10
[OH]= 1.13 x 10°%
pOH = - Log (1.13 x 107 %)
PwOH = 1.95 como pH= 14 - pOH

pH = 14 - 1.95 = 12.05

pH = 12.05
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Calcule el pH requerido para disminuir la concentracién de

fierro en un abastecimiento de agua a 0.01 mg/L si:

a)

a)

b)

El fierro est4 en la forma de Fe'’ y b) si estéd en la

forma de Fe'?

++

Fel(OH), T Fe = + 2(0H )

15

Ks= [Fe'Tqr0oH712 = 5 x 10°

++

[Fe = 0.01 mg/L x 1 mok/55.85 g x 1g/1000mg

++

(Fet 1= 1.8 x 107

15§

(oH™12= 3210 " . g 75 x 107
1.8 x 10

[0H 12= 0.276 x 10°°

[0H] = 0.5%3 x 10"

pOH = - Log {0.53 x 10°")

pOH = 4.28

pH = pKw - pOH= 14 - 4.2§ = 9.72

FelOH)s T Fe™® + 3(0H7)

Ks= [Fe' T[0H 1%= 6 x 1073°

~38
foH7 13- S X105 55 4 gp7%2
1.8 x 10
[OH ] = 6.93 x 10°**
165




S

11

pOH = - Log (6.93 x 10°°7)

pOH = 10.16

pH = pKw - pOH= 14-10.16 = 3.8&4
pH = 3.84

Calcule el pH requerido para disminuir la concentracidén de
manganeso en agua a 0.005 mg/L

a) para Mat? , b) para Matt?

a) MalOH), = Ma®" + 2(0H7)

14

K5 = (Mo 12 - 8 x 107

++

(Mn™ 1= 0.005 mg/L x 1 moles/54.94 x 1g/1000 mg=9.1x10" ° M

[on % 8% 10-15 = 0.68 x 10°°
9.7 x 10

[OHT] = 0.93 x 10°°

pOH = - Log (0.93 x 107°)

pOH = 3.03

pH = 14-3.03 = 10.96

b) MnlOH)s T Ma®™T + 30H

K4 = Mnt T oK1 = 1 x 10708
-~36
[oH )%= 10 X 10 g g« q972°
9.1 x 10
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10.

[OH ] = 2.2 x 10”1

pOH = - Log (2.2 x 1070
pOH = 9,66
pH = 14-9.66= 4.34

Se desea fluorar agua agregando fluoruro de sodio hasta in-
crementar la concentracién de fluoruro a 0.§ mg/L. Determi
ne si el fluoruro es soluble en esta concentracién, en agua
que contiene 50 mg/L de calcio

11

K 5 [ca**1[F 12 = 3 x 10

50 mg/L x 1 moLe/40g x 1g/1000mg= 1.25x10° mofes
L

(Ca ]

f

Despejando de Ks

11

(F7j2- 3. x 10
1.25 x 10

- 8
= 2.4 x 10

3

[F7] = 1.55 x 107" mote/L

n

1.55 x 107" moLe/L x 19gf10le x 1000mg/g= 2.945 mg/L
Si es soluble el fluor

Si una muestra de agua tiene un contenido de C0;° de 50mg/L,
determine la méxima solubilidad en mg/L a) para Ca++, b) pa

ra Mg++

a) Ca €03y 2 Ca’® + co, -

Ks =  [ca’P11c0,71= 5 x 107°
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[COs 1= 50 mg/L x 1 mole/60g x 1a/1000 mg= 0.83x10 > mole/L

Despejando cae Ks

-9 :
[ca*®1= 2210 4 924 x 107"

§.3 x 10

[Ca™ 1= 6.02 x 10 ®mole/L x 40g/mofe x 1000 mg/g
= 0.24 mg/lL

b) Para Mg

5

Ks= [Mg 711C0571= 4 x 10°

-5
[hg*ty- 4 x 10 = 0.48 x 10°° = 4.8 x 10

§.3 x 1077

[Mg**1= 4.8 x 1072 moke/L x 24.3 g/moLe x 1000 mg/g= 11.71 mg/L

11. ;Cull es la solubilidad del AZ (I1I) considerando propieda

des anfotéricas del aluminio?

a) pH= 4
b) pH= 7
c) pH= 11
Solucibn

32

(AL T 110H %= Kps= 1.0 x 107

=13

[ALO, 1IH 1= Kps= 4 x 10

+

+ 30H 2 AL(OH)s T H + ALO, + H,0

3+

AL
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32 -32

- -32
[AL®7]- 1.0 x_10 . 1x10 x [H'] = 1273773 H13= 1020 [H'13
[0H ]°3 Kw 3 (10~ ")
~13 3
[AL0,7]- £ X 10 ]
[H]
+ - ¥ 4x10”"?
entonces: solubilidad= [AL’"] + [AL0,7]= 10*° [HT]) + 225
[H ]
- 4x 10" 2
a) pH= 4 => solubilidad= 10*° x (107")° + 22X =1 x 19
10 ¢
10 ~7,3 4 x 10_13 6
b) pH= 7= sclubilidad= 10" (10 )" + — =4 x 10
10

c) pH= 11 => sofubilidad= 10*°(10”'")

7.5 Deteaminaciones gravimétnicas. Valoracdbn porn precipitacién

En los métodos de precipitacidén gravimétrica el constituyente
buscado, se separa en forma de sustancia insoluble, que se pesa
directamente o se transforma en otra sustancia que se pesa. Di
versos requisitos y propiedades de la forma de precipitacién y
de la forma de pesada, tienen influencia en el éxito del andli-
sis. Las desviaciones de estas exigencias conducen a errores
en el resultado. En Quimica Sanitaria, la determinacién gravi-
métrica mis importante es la de sélidos en todas sus formas, ya
que el '"precipitado'" es tan insoluble, que los s6lidos que que-
dan en la disolucién, son inferiores al peso mis pequefio que
puede detectarse con la balanza analitica (z0.7 mg). La exis-
tencia de otros constituyentes presentes en el agua residual,
no se precipitan ni impiden la precipitaciédn del constituyente
buscado
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Para otras determinaciones gravimétricas, la forma de precipi-
tacién no debe quedar contaminada con las sustancias solubles
que hay en la disolucién. Normalmente, esta condicién no se
cumple, si bien se trata de reducir al minimo la contaminacidn
eligiendo las condiciones de precipitacién mds adecuadas. Y
en cuanto a la preparacidén para la pesada, la forma de precipi
tacidén debe ser facilmente filtrable y lavable, quedando libre
de impurezas solubles. En muchos casos la forma de precipita-

cibén no es adecuada para la pesada y es preciso disolverla y

volver a precipitar en otra forma o calcinarla para transfor-

marla en forma pesable.

Las operaciones generales dentro de la gravimetria son las si-

guientes:

- Muestreo: Las operaciones de muestreo requieren técnicas

especiales, segln se trate de sélidos, liquidos o de gases,

- Preparacidén de la muestra: Si se trata de s6lidos, se pul-

verizan para asegurar homogeneidad y pesarlas con exactitud,

- Pesado de la muestra: La pesada se hace por diferencia, pe-
sando el pesafiltro sin la muestra, colocando la muestra en
el pesafiltro y volviendo a pesar,

- Precipitacién: Una de las operaciones fundamentales en el
Anilisis Gravimétrico es la precipitacibén, esta operacién
consiste en la formacién, en el seno de un liquido de un
compuesto que contenga el elemento por cuantear y que sea
insoluble,

- Filtrado: Después de obtener el precipitado es necesario
separarlo, mediante la filtracién. Los medios empleados
en la filtracibén de precipitados son por ejemplo el papel

filtro y el crisol de Gooch,
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Secado, calcinado de precipitados: Segln la naturaleza

de un precipitado, este debe ser secado a temperaturas su-
periores a 100°C, pero inferiores a 250°C; o bien debe ser
calcinado a temperaturas hasta de 1200°C. E1l objeto de se
car o de calcinar un precipitado es la de quitar el agua o
cualquier otro liquido, en una forma quimica estable. Un
precipitado se somete a secado entre 100 y 250°C, cuando a
esa temperatura no hay descomposicién. En cambio, si el
precipitado no adquiere una composicidén definida a la tem-
peratura de secado, entonces se calcina a la temperatura a

la que se obtenga un compuesto estable

Esta técnica es muy usada en Ingenieria Ambiental en la de
terminacién de s6lidos en aguas residuales, principalmente
ya que la gravimetria es una técnica basada en la obtencibn
del peso en balanza analitica del compuesto estable que con

tiene el elemento que se desea cuantear.
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8 ELEMENTOS Y COMPUESTOS IMPORTANTES EN
QUIMICA SANITARIA

Existen una serie de elementos y compuestos importantes dentro
de la Quimica Sanitaria y Ambiental, cuyo comportamiento se pue
de explicar con las bases quimicas adquiridas en los capitulos
anteriores. Los procesos de remocién de estos compuestos y ele
mentos se explican f4cilmente con los equilibrios Acido-base,
6xido-reduccibén, en medio heterogéneo o combinacién de ellos.
Algunos elementos y sus compuestos se presentan a continuacién,
asi como el proceso fisicoquimico propuesto para su iluminacién.
Fig. ¢.1 '

En la figura siguiente Fig. 8.2 se presenta una clasificacién
de los parémetros que se emplean para caracterizar a las aguas
residuales, los métodos de andlisis se encuentran en el

"Standard Methods for the examination of water and wastewater
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Fig. 8.1 MATRIZ ELEMENTO-PROCESO DE ELIMINACION

64 34 oL Des. |Contrnol
As | Ba |B|Cd|CL|Cr Cn Cu|{CN [ F |[Fe |Pb |Mn |Hg |NL |grasos pH |Fenof|Se [Ag |SDT |In
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. Filtros Lecho de
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Filthos de arena X x| xT x X X

Falthacion al vacto X

Pp con sulguros X X - X X X X
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s0dio X X

Pp con carnbonatos X X X

Ozono X X X X X

x
x
x
x
=
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>
>
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solvente X X
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LAS AGUAS Y AGUAS RESIDUALES
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Clasificacién de
Pardmetros
¥
v 12 ¥ ¥
Fisicos Quimicos Biolégicos Radiolégicos
Micro/Marco
1. Temperatura 1. Cationes 1. E. Coli, placa 1 1. Total o B ¥y
Color Aniones 2. D90, DBO, COT
Turbiedad 2. pH (CO,) 3. Macroalgas
Conductividad HCO, 4. Indice de
Olor Co, Diversidad
Gas OH™ 5. Otras Bacterias
Algas Dureza fecales
Gusanos Ca 6. Hongos, gusanos
Lodo Mg 7. Virus
(visible) 3. P04 8. Bacterias del
NHy, NO,, NO4 fierro
Norg, NTK 9. Bacterias del azufre
4. As,
Cd
Co
Cn K
Hg Se
Pb Na
N Sh
in CL,
CN™ F
NH, 5. 0D
Fenol S0,
Pesticidas 6, Grasas y aceites
SAAM .
cL 7. Taninos
B Lignina
g: 8. Trihalometanos
Mn (THMs )
Fig. 8.2 PARAMETROS EMPLEADOS PARA LA CARACTERIZACION DE




§.1 Filerrno y Manganeso

El hierro y el manganeso se encuentran en las aguas naturales,
asi como también en algunas aguas residuales. Para algunos
procesos no es deseable su presencia por lo cudl se eliminan
tomando en cuenta sus propiedades quimicas, como son sus solu-
bilidades a diferentes pH. El hierro y el manganeso esté4n pre
sentes en forma insoluble en cantidades significativas en casi
todos los suelos, sin embargo las plantas lo toman del suelo
en su forma soluble. Ambos elementos se encuentran bajo condi
ciones anaerbbicas en el estado de oxidaci6én de + 2, y en con-
diciones aerobias o en aguas superficiales y capas de suelo ex

ternas como Fe + 3 y Mn + 4, que son los estados mids estables

Si el agua tiene cantidades significativas de di6éxido de carbo
no y se encuentra carbonato ferroso, se llevar4d a cabo la si-

guiente disolucién
FeCO, + COp + Ho0—> Fe''% + 2HCO,~

El Fe + 2 se oxida a Fe''’ y se precipita en forma coloidal; lo
mismo sucede con la oxidacién del manganeso. Las velocidades
de oxidacién no son ridpidas, por lo que las formas reducidas
pueden persistir por algin tiempo en las aguas aereadas, de
acuerdo con Morgan y Stumm, citado por Sawyer, pues esto e€s
cierto cuando el pH es inferior a 6 para la oxidacién del hie-
rro y abajo de 9 para el caso del manganeso, estas velocidades
se afectan por la accibén de los catalizadores inorgénicos o por
la presencia de los microorganismos. Debido a que el hierro
imparte sabor al agua an a muy bajas concentraciones en Estados
Unidos de América, se recomienda m4ximo una cdncentracién de
0.3 mg/£ de hierro o 0.05 mg/L como méximo de manganeso. Si es
tas cantidades se exceden, se debe de evaluar la posibilidad de

un tratamiento para reducir las concentraciones

Las reacciones redox del hierro se presentan en importantes
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fenémenos en las aguas naturales y en los sistemas de tratamien
to de aguas residuales. La oxidacién de minerales como la piri
ta (FeS,(s)) producen aguas 4cidas las cuales causan problemas
en los drenajes. En aguas superficiales, el Fierro tiene el si
guiente equilibrio:

Fe(OH) 5 (s) *+ 3H' p Fe®”

+ 3H20 ; K= 103
Por otra parte, el hierro contenido en el agua de pozo (forma

reducida) tiene el siguiente equilibrio:

\

2+ 2- -26

Fe S(g) < Fe™ + S, ; K= 10

En una zona intermedia, ni muy profunda ni muy superficial se

lleva a cabo el siguiente equilibrio:

2+

FeCO (s) + H' 2 Fe'7 + HCOZ™ K= 10"""

La oxidacibén de FeS (5) a sulfato ferroso en el agua se puede

llevar a cabo de la siguiente manera:

2 x (8H,0 + FeSao(s) 2 Fe®? + 280,77 + 16H” + 147

7 x (de” + 4H  + 0, T 2H,0
2H,0 + 2FeS,(s) + 70, T 2Fe®’ + 480,27 + 4H

+

Asi, Snoyink cita "algunas relaciones quimicas entre las espe-
cies de azufre y hierro ferroso disuelto', en donde se encuen-
tran los equilibrios de Fe2+, FeS,, FeCO;, Fe(OH), FelOH)s ¥
Fe®’ a diferente pH y diversos potenciales (E). También presen
ta un esquema clésico de estequiometrfia de aguas residuales 4ci

das provenientes de minas

4FeS,(s) *+ 140, + 4H,0 2 4Fe®” + si” + §80,°"

4Fe2+ + 8HY + 0, 2 4Fe®?t

3+

+ 2H,0

¥

4Fe" + 12H,0 2 4Fe(OH)s(s) + 1247
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E1l cual se traduce en que por cada mol de pirita que se oxida
se produce un mol de Fe(OH),(4) que es el causante del color
café amarillento presenta en estas aguas. Otra reaccién que se
presenta es la oxidacidn del FeS,(s) por el hierro férrico, con

la siguiente estequiometria
FeSy(s) + 14Fe’ + 8H,0 T 15Fe®” + 280, + 16H"

Para complementar lo que sucede en este tipo de desechos, se

debe de considerar la presencia de microorganismos que a pH ba
jo, catalizan la oxidacién del Fe+, dichos microorganismos re- :
quieren bajas cantidades de oxfgeno para sobrevivir, son micro E

aerb6filos

En las aguas naturales, el hierro y el manganeso se encuentran

en niveles superiores a 10 mg/L y 2 mg/L respectivamente. El1
hierro es un elemento que se encuentra en mayor proporcién y
mis frecuentemente que el manganeso. Como se ha venido mencio E
nando, el hierro existe en dos estados de oxidacién + 2 § + 3, |
mientras que el manganeso presenta cinco estados de oxidacién
estos son +2, +3, +4, +6 y +7, en el agua Morgan y Stumm (1964)
han demostrado que en agua que contiene oxigeno disuelto el hie
rro se encuentra como hierro (III) y el manganeso (IV). Sin
embargo en la mayoria de las aguas subterréneas, el hierro y el
manganeso existen principalmente en la forma reducida y en au-
sencia de especies como los sulfuros y los carbonatos, la solu
bilidad de los dos metales estd controlada por el hidréxido del
metal en fase s6lida

Fe(OH)2(s) T Fe® (ac) + 20H (qc)

+4

M (OH) 2 (s) T Mn2*(ac) + 20H7 (g¢)

Suponiendo una solucién ideal, en el equilibrio las relaciones
serén:
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-15.1

KsFe 10 a 25°C

[Fe?"J10H™)?2

KsMn = [Mn2T110H712 = 107%%°° 4 25°C

en la realidad ambas reacciones estin compitiendo ademis exis-
te la formacibén de iones complejas los cuales incrementan la
solubilidad, as{ como las variaciones de pH y alcalinidad pues
el hierro soluble y el manganeso soluble presente en estas
aguas, se controla con frecuencia por la solubilidad de sus

carbonatos
3 -
FeCO3(ac) 2 Fe +(ac) + C05° (ac)
MnCO;(s) 2 M”2+(ac) + C032-(ac)

Suponiendo una solucién ideal, las relaciones en el equilibrio

estarin dadas por:

~10.7

[Fe?t 101005271 = 10 a 175°C

It
u

K&Fe

-10.4

(Mn2T11C0,%71 = 10 a 25°C

Kayn

Nota: las Ksfe y Kspuy estén muy cercanas por tanto ambos preci

pitan casi juntos
Métodos de remocién del hierro y del manganeso

Reh (1972) listbé los siguientes procesos para remover el hierro

y el manganeso, tomidndolos solos o en combinacién
1. Oxidacién con oxigeno, cloro o permanganato de potasio se-
guido por sedimentacién y filtracibén. Cal o NaOH se pueden

adicionar para ajustar el pH,

2. Ablandamiento con cal, el cual remueve hierro y manganeso
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junto con otros metales que también causan dureza,

3. Intercambio iénico operado en el ciclo del sodio. En este
caso, el agua no deberia de oxigenarse 4ntes de pasar por
el intercambio iénico, pues se puede precipitar el Fe[OH);
y el Mn0, en el lecho,

4. Proceso de zeolita de manganeso. En este proceso la zeoli-
ta de arena verde, se convierte a zeolita manganosa por me-
dio de una solucién de permanganato de potasio y sales de
manganeso (II). La zeolita de manganeso tiene una capaci-
dad de intercambio. De cerca de 0.09 1b/ft2? para hierro
o manganeso. La velocidad del flujo es aproximadamente de
3 gpm/ftz. Normalmente cerca de 0.18 1b/ft? se requieren

por generacién

Por lo general el método mis comln utilizado para remocién de
hierro y manganeso es la aereacién seguida de sedimentacién y
de filtracibén. La aercacidén eleva el pH del agua por elimina-
cién de C0, e introduce oxigeno para la oxidacién de hierro
(II) y manganeso (II). O' Connor (1971) establece que la uni-
dad de sedimentacibén normalmente no se incluye si el hierro y
el manganeso se encuentra en iones de 10 mg/L . Reh (1972) re-
comienda la coagulacién con aluminio si se trata de hierro y

manganeso organico, seguido de sedimentacién y filtracién.

§.2 Sulguros y Sulfatos

Los sulfuros y los sulfatos est4n intimamente relacionados por
las reacciones de 6xido-reduccién que se llevan a cabo en los
sistemas en donde se encuentre presente el elemento azufre, es-
to se puede visualizar en la siguiente figura que muestra el ci
clo del azufre, en donde la presencia de bacterias, bajo condi-
ciones aerfbicas y permiten los cambios de estados de oxidacién
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et

del elemento

Bajo condiciones anaerdbicas Sawyer (1967) cita la siguiente

ecuacién de la reduccién del sulfato

_ bactenrias -
S0, + matendia orgdndica » S+ H,0 + CO,

anaendbicas

S™ + 2HY T H,S

Los iones sulfato (SOuz) son de las sustancias que se encuen-
tran en mayor cantidad dentro de las aguas naturales y debido

a sus efectos sobre la salud y su accibén sobre los materiales
de los ductos que conducen aguas que contienen estos iones en
Estados Unidos de América se toma como limite superior 250 mg/L
de sulfatos en aguas destinadas a consumo humano. Dentro de
las aguas residuales el mayor problema es el del olor y el pro
blema de 1la corrosién resultante de la reduccién de sulfatos a

dcido sulfhidrico (sulfuro de hidrégeno) a pH 4cido

Existen relaciones entre Hz2S, HS ¥y S a varios niveles de pH,
las cuales estéin presentes en la literatura. A valores de pH
iguales o mayores de 8, la mayoria del azufre reducido existe
en solucién como HS™ y S~ 'y la cantidad de H,S es tan pequefia
que su presidn parcial es insignificante y no se presentan pro
blemas de olor. A niveles de pH abajo de 8, el equilibrio cam
bia ripidamente junto con la formacién de H,S desionizado y es
cerca de 80% completa a pH 7. Bajo tales condiciones la pre-
sién parcial del sulfuro de hidrégeno viene a ser bastante gran
de y causa serios problemas de olor siempre que la reduccién de

sulfatos produzca una cantidad significativa del ién sulfuro
Cuando en los desechos domésticos las temperaturas son altas,

los tiempos de retencién en las alcantarillas son grandes, y la
concentracibén de sulfatos son apreciables, se presentan problemas
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de corrosibn, este problema va asociado a la reduccién de sul-

fatos. Actualmente el H.S o 4cido sulfhidrico, es un 4cido més

débil que el 4cido carbénico y tiene poco efecto sobre concre-

tos de buena calidad

Cierto tipo de alcantarillas proveé un medio ambiente no usual

para cambios bioldégicos en los compuestos del zzufre presentes

en aguas residuales. Las alcantarillas son realmente parte de

un sistema de tratamiento, para cambios bioldgicos que suceden

constantemente durante el transporte. Estos cambios requieren
de oxigeno y si no hay suficientes cantidades de este elemento
a través de la aceleracidn natural de la alcantarilla, ocurre
una reduccién de sulfatos y se forma el ién sulfurc. En los ni

veles de pH usual de aguas residuales domésticas la mayoria de

los sulfuros se convierten a 4cido sulfhfdrico y parte de é1 pa
sa a la atmésfera y no se presentardn problemas si el sistema «

esti bien ventilado

Las bacterias capaces de oxidar sulfuros de hidrdégeno a &4cido sul
furico son ubicuas en la naturaleza y estdn siempre presentes en
aguas de desecho doméstico. Debido a las condiciones aerdbicas
que normalmente prevalecen en las aguas residuales, estas bacte

rias oxidan al sulfuro de hidrégeno a 4cido sulfdrico:

HZS + 202 - H2304

que por ser un acido fuerte ataca al concreto

En cuanto a sus propiedades, se puede mencionar, que el 4cido

sulfhidrico es un gas incoloro, sumamente venenoso y posee un

desagradable olor a huevos podridos, se encuentra también en
algunos depdsitos de petrdleo y es un producto de la descompo-
sicién de las proteinas. En las zonas costeras pantdnos y tur-
bas, se produce en grandes cantidades debido a la descomposi-

cién anaerdbica de la materia orgénica

182




El dibxido de azufre, S0, es un gas incoloro, venenoso que po-
see un olor asfixiante. El didxido de azufre se emplea para

blanquear el papel, los textiles y la harina; y en algunas oca
siones se usa en pequefias cantidades (para secar los frutos naturales).

También se utiliza en la elaboracién de papel

El diéxido de azufre se produce al quemar combustibles que con

tienen azufre, contribuyendo a la contaminacién del aire

En la digestién anaerobia de lodos y aguas residuales industria
les los sulfatos se reducen a sulfuro de hidrbgeno que se une
con el metano y el diéxido de carbono. Conociendo la cantidad
de sulfatos en los lodos alimentados el digestor, se puede es-
timar el contenido de H,S gaseoso que se produciri. Este dato
se utiliza para el disefio de las unidades para eliminar el gas.
Las determinaciones de sulfatos se han utilizado en investiga-
ciones como un medio para demostrar la degradabilidad biolégi-
ca de los sulfatos de alquilo y los alquilbencensulfonatos que

se utilizan en la produccidén de detergentes sintéticos

Se ha propuesto un cierto nimero de métodos volumétricos para
la determinacién de sulfatos, pero ninguno de ellos se ha es-
tandarizado pues carecen de sensibilidad y precisién y no son
aplicables a aguas naturales o potables. Estos métodos propues
tos se emplean para andlisis de aguas de calderas y aguas sali-
nas. Hay dos métodos para determinar sulfatos empleando proce-
dimientos gravimétricos o turbidimétricos y se pueden conside-
rar estandarizados, la eleccidén de cualquiera de ellos depende
del propésito de la determinacién. El método gravimétrico se
basa en la adicién de Ba ' para dar BaS0, muy insoluble

(K= 1 x 107*°
y controlando las condiciones de pH. El método turbimétrico

) el cual se separa utilizando un medio filtrante
aprovecha el hecho de que el sulfato de bario forma un precipi-

tado coloidal, la turbiedad formada se mide y se compara con

una curva patrén previamente realizada. Ambos métodos son
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sensibles en muestras con mis de 10 mg/L de S0,°
Ejercicio
¢Es posible a 25°C oxidar el sulfuro en aguas naturales con ni

YoM

de especies reaccionantes y pH de 8. Suponga que los efectos

trato? Las concentraciones tipicas que existen son de 10

de la fuerza idénica son despreciables. La reaccién es:

HY # NO3™ + HS™ + Ho0 7 SO0.°7 + NH,'

Se debe de encontrar si la reaccién es espontdnea as{ como es-

t4d escrita

Datos AG4°
Ha0(2) - 56.69
HS™ + 3.01
NO5 - 26.41
H 0.0
$0,°%° C-177.34
NH, T - 19.0
AG®= (-19-177.34) - (-26.41 + 3.01 - 56.69)
= - 116.25
AG = AG° + RT &n @

[NH, T 1080,°7]

4

[NOs TLHS 1[H]
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donde

Y Y 4 4

[NH, 7= 707", [S0.,°7]= 107", [NOs = 107", [HS )= 10~

y 1= 107 f

"

- -
(107" ) (107") . ¢4

(10" ") (10" %) (10™ %)

Por tanto: AG= - 116.25 + 1.9§7 x 10 °

x 298 x 2.3 Log 10°

= - 116.25 + 10.9 = - 105.35
Como AG < 0 (negativa), la reaccién procederd espontédneamente
con estas concentraciones

§.3 FGsgor0 Yy fosfatos

El fésforo (P) tiene nlmero atédmico de 15 uma, su peso atémico

es de 30.974, su configuracibén electrbénica es la siguiente:
[Ne] 382 p3
Sus estados de oxidacidbén son de * 3, 5y 4

Existe un gran nGmero de oxoaniones del fésforo siendo los més

importantes los derivados del 4cido trib4sico, &4cido ortofosfé-

rico, H3P0,. Los ortofosfatos poseen grupos PO, tetraédricos.

Se conocen los fosfatos POhs', HPO, 2 y H,P0, de la mayoria de
los iones metdlicos. Algunos'son de importancia préictica como
por ejemplo, el fosfato anibnico en los fertilizantes, los fos-

fatos alcalinos como soluciones amortiguadoras en andlisis y 4

otros. Los minerales naturales del fésforo son todos ellos orto

fosfatos siendo el principal el fluorapatito, Cag(PO4}e.Ca F,
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En algunas aguas naturales el fosfato se presenta en huellas,
aunque en otras se encuentra en cantidades apreciables en pe-
riodos de escasa actividad bioldgica. Las huellas de fosfato
estimulan la tendencia al desarrollo de las algas en depdsitos
y embalses. Las aguas que reciben aguas negras crudas o trata
das, drenajes agricolas y ciertos desechos industriales, lle-

gan a contener concentraciones apreciables de fosfato

Ademds de esto, diversas formas de fosfato se agregan con fre-
cuencia a aguas domésticas o industriales y en ocasiones, se
identifican en una misma muestra tanto ortofosfato como poli-
fosfatos (fosfatos deshidratados molecularmente), en tales ca-
sos, los resultados analiticos del ortofosfato son demasiado
elevados, en particular los obtenidos por el método volumétri-

co

E1l fésforo estid presente en varias formas de fosfatos y son de
interés en la amplia variedad de procesos biolégicos y quimi-

cos en aguas naturales, aguas residuales y aguas tratadas. El

fosfato es un nutriente requerido para el crecimiento de todos
los protoplasmas vivientes que contienen aproximadamente 2 por
ciento de fésforo en una base seca. Como tal, el fésforo puede
ser elemento escaso que limite el crecimiento de plantas acuéti
cas fotosintéticas. Los fosfatos se utilizan como un nutriente
por organismos en procesos de tratamiento biolégico de residuos.
Los fosfatos se utilizan en la industria en los procesos de
ablandamiento de agua donde su habilidad para formar sales de
calcio de solubilidad limitada. También, los fosfatos condensa

2+ y F2,2+

dos se emplean como agentes para formar complejos de Ca
en aguas de calderas, como '"agentes de tratamiento de entrada"
(p ej el uso de tripolifosfato de sodio el cual absorbe en la su
perficie de cristales de calcita y asi previene la precipitacién
del carbonato de calcio y como constituyentes en formulaciones
de detergentes sintéticos (el tripolifosfato estabiliza las par-

. . 2+ o .
ticulas sucias, y forma complejos con Ca”” y Mg®* para prevenirlos
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de combinarse con la molécula del detergente)

Las clases mis comunes de compuestos son: ortofosfatos (FP0,Z),
polifosfatos pirofosfatos (P,0, '); tripolifosfatos (P301,  );
metafosfatos, trimetafosfatos (P309-3); fosfatos orgé4nicos,
glucosa 6- fosfato (PCe0s Hg). En el anién ortofosfato, el &4to
mo de fésforo estid unido centralmente a los 4tomos de oxigeno,

los cuales estan localizados en los vértices del tetraedro

Los fosfatos condensados (los polifosfatos y metafosfatos), es-
t4n formados por la condensacién de dos o mids grupos ortofosfa-
tos y tienen la unién caracteristica P-0-P. Mientras que los

polifosfatos son moléculas lineales, los metafosfatos son cicli

COs

En aguas residuales domésticas frescas y crudas, los fosfatos

estdn distribuidos aproximadamente como sigue:

ontofosfatos, 5 mg/L como §6s40r0
Inipolifospato, 3 mg/L como {§6s40r0
pArofosfato, I mg/L como §6s§0n0

fosfatos orngdnicos, 1 mg/L como §644onro

El tratamiento biolbégico secundario, y el contacto prolongado
verdadero con los microorganismos en desechos crudos, aseguran
la hidrélisis de fosfatos condensados a ortofosfatos. Los tri-
polifosfatos, por ejemplo, se hidrolizan como sigue:

H P30,0" + 2H,0 » 3HPO,2™ + 2#*

La hidrélisis es catalizada por H' a 10°C; el tiempo para 5%
de hidrélisis de una solucién de pirofosfatos a pH 4 es cerca

de 1 afio; a pH 7 es de bastantes afios y a pH 10 es de varios si
glos
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De hecho, la catdlisis de la reaccién de hidrdlisis por enzi-
mas es importante en aguas naturales no estériles. Los efluen

tes de aguas residuales y aguas naturales contienen cantidades

significativas de fosfatos unidos orgdnicamente. Se ha estima
do el contenido de fosfatos en aguas naturales entre 30 y 60%

de los fosfatos totales a la categoria de unidos orgdnicamente

El comportamiento del fosfato de calcio precipitado en solucio-
nes acuosas diluidas sirve para ilustrar algunas de las dificul
tades que se pueden afrontar cuando se intenta aplicar los cél-
culos de equilibrio para predecir concentraciones de solucién

de iones en contacto con sélidos. E1l sistema de fosfato de cal

cio por si mismo resulta muy complejo
Ejemplo
La magnitud de la concentracién de fosfatos que se podria pre-

decir en el equilibrio con hidroxiapatita (es el s6lido esta-

ble bajo condiciones de agua natural tipica de concentracién en

solucién, pH y temperatura) son las siguientes:

De la Tabla 6.5 (Snoeyink) el pK para la siguiente reaccidn es
-56
de 55.9 (Ks= 1.258 x 10 )

Cas(POL)s (OH) (5) 2 5Ca®” + 3P0LT + OH

[ca?’1°%1pP0,%7] [0H 1= 1.258 x 10 °°

Para condiciones tipicas de pH 8 y [ca?1= 1.5 x 107° M
(150 mg/L como CaCOsj)

(1.5 x 10°>)°1P0,*71% (107%)= 1.258 x 107 °°
[PO,% 1= 1.1835 x 10 **M
6 3.7 x 10°° ug/L como fésforo
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Por lo tanto, se puede deducir que las aguas naturales estén

en equilibrio con la hidroxiapatita que controlan la concentra-
cién de ortofosfatos y esto podria aprovechar para el problema
del crecimiento de algas asociadas con la presencia del fésforo,
pues se podria precipitar este fé6sforo como fosfato, agregando sa
les de calcio como cal

§.4 Nitrnbgeno y sus compuestos

Los compuestos de nitrb6geno son de particular importancia para
el ingeniero sanitario debido al papel que juegan sus compues-

tos en la atmésfera y en los procesos de vida animal y vegetal

La quimica del nitrégeno es compleja debido a los diferentes es
tados de oxidacibén que puede tomar. Los estados de oxidacién
pueden ser positivos o negativos segin se mantengan condiciones
aerobias o anaerobias

Desde el punto de vista de la quimica inorgénica, el nitrégeno
puede existir en los siguientes estados:

-3 0 +1 +2 +3 4 +5

NH 3 N, N,O NO N20O, NO, N20s

La asimilacidén relativa de C-N-P en los seres Vvivos es muy gran
de. Estos elementos limitan el desarrollo de la vida y a su vez
los organismos regulan efectivamente la concentracién de aque-

1los elementos que son de proporcionalidad variable

Existe una enorme reserva de nitrdégeno molecular en forma de
gas atmosférico y disuelto en el agua, pero esta reserva es So-
lo asequible a un reducido némero de seres, bacterias y cianéfa
gos o cianoficeas
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El nitrégeno se encuentra en el agua en tres formas: gas disuel

to, combinaciones inorgédnicas y en combinaciones orgédnicas

El nitrégeno inorgdnico no gaseoso se halla en forma de nitra-
tos, nitritos y amonio. Por lo que se refiere a esto Ultimo,

solamente a pH superior a 9 pueden encontrarse concentraciones
importantes de amoniaco. En condiciones normales, la fraccidn

de amonio es muy pequeila

El amoniaco es oxidado por accidén quimica, fotoquimica y bacte-
riana. En las aguas este proceso se acelera por la actividad
de las bacterias. Interviene también en el equilibrio la asimi
lacidén por parte de los vegetales. Las algas asimilan directa-
mente el nitrato y el amonio, éste (ltimo a velocidad mayor.
Los aminodcidos son desaminados de modo que su nitrégeno es asi
milado también como amonio. Aunque el nitrito se considera més
o menos tbéxico puede ser asimilado por el fitoplancton en pre-

sencia de luz

Las proporciones entre las distintas formas de nitrégeno en un
volumen de agua representan el equilibrio de multitud de proce-
sos. Si todo ocurre normalmente, es natural encontrar la mayor
fraccibén en forma de nitrato, que es precisamente la forma més
oxidada. La concentracién relativa de amonio y de nitrito es

mayor donde la descomposicién de la materia orgdnica es mds ac

tiva

Los elementos quimicos incluidos todos los elementos esenciales
del protoplasma, propenden a circular en la bibésfera por vias
caracteristicas del ambiente a los organismos y de éstos otra
vez al punto de partida. En la figura 8.4 puede apreciarse la
esquematizacidén de este ciclo. El nitrégeno en el protoplasma
es descompuesto de orgdnico en inorgidnico mediante una serie
de bacterias desintegradoras especializadas cada una, en una

parte particular de la tarea. Una parte de este nitrégeno
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termina en nitrato, que es la forma de uso mds fdcil por parte

de las plantas verdes completando asi el ciclo

El aire que contiene 80% de nitrégeno es a la vez el mayor depd
sito y la mayor vilvula de seguridad del sistema. Penetra con-
tinuamente el nitrdgeno en el aire por la accién de las bacte-
rias desnitrificantes y regresa continuamente al ciclo por la
accién de las bacterias fijadoras de este elemento a las algas

verdi-azuladas o por la accidén del relampago

La introduccién de materiales nutrientes a los lagos o depdsi-
tos pone en movimiento una cadena Gnica de sucesos porque las
aguas en reposo son esencialmente comunidades cerradas en las
que los materiales alimenticios se mantienen o acumulan por cir

culacibén a través de los diferentes niveles tréficos

Sawyer ha concluido que cualquier lago estratificado que tenga
mis de 0.3 ppm de nitrégeno orgdnico y 0.1 ppm de fésforo inor-
ginico en el tiempo de la inversién de primavera, producird flo

recimientos molestos de algas

La correlacién entre el ciclo de los nutrientes en los lagos y

los valores criticos de Sawyer es como sigue:

1) Las algas toman y almacenan fésforo y nitrdgeno

2) Al morir se asientan en el fondo de los lagos

3) Los depdsitos sépticos del fondo desprenden nuevamente fés-
foro y nitrégeno a las algas '

4) La inversién pfimaveral arrastra fésforo y nitrégeno hacia
la superficie, en donde estos promueven el crecimiento de

nuevas cosechas de algas
La actividad de la vida biolégica en las aguas residuales produ

ce muchos cambios en la composicién quimica de sus sélidos. Es

tos cambios bioquimicos no solamente indican las actividades de
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los microorganismos sino que miden también el grado de descom
posicibén de los sélidos y por ende la eficacia en cualquier

procesc de tratamiento en particular

Como fuentes de contaminacién de nitrégeno como amoniaco, ni-
tratos y nitritos asi como de nitrdgeno orgdnico, se pueden

mencionar las siguientes:

La contaminacidén por nitrégeno amoniacal, proviene principal-
mente de las industrias de galvanoplastia, fabricacién de fer
tilizantes, fabricacién de fosfatos, de las plantas generado-
ras de potencia eléctrica con vapor y de la fabricaciébn del

vidrio

La contaminacién por nitrégeno orginico proviene principalmen-

te de la fabricacién de fertilizantes

La contaminacién de nitrégeno de nitratos procede principalmen
te de la fabricacidén de fertilizantes y de la manufactura del

hierro y el acero

La concentracibén de nitratos en aguas naturales es relativa-

mente pequefia. Pueden existir compuestos nitrogenados en las
aguas de desecho, los cuales mediante una serie de oxidacién

bacteriolbgicas se transforman a nitratos

La concentracidén de nitratos en aguas naturales varfa con las
épocas del afio. Se ha establecido como norma una concentra-

cibén de 10 ppm mdximo en agua para beber
El nitrégeno de los nitritos tiene una vida corta Yya que me-
diante agentes oxidantes y reductores, son transformados répi

damente a nitratos

El nitrito de sodio es ampliamente usado para evitar la corro-

sién del acero en sistemas de enfriamiento abiertos. Debido a
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sus propiedades oxidantes se favorece la inhibicién al formar
una pelicula de 6xido de fierro sobre el acero. Para llevar a
cabo este proceso, se requiere alimentar el nitrito, en con-
centraciones superiores a las normalmente requeéridas

Por otra parte, el aire conforma la baja atmbésfera terrestre,
considerado como gas ideal, tiene los siguientes principales
compuestos presentados como porcentaje en volumen

N2 0, An C0.» Ne Gases varios
76.09% 20.94% 0.93% 0.033% 0.0078%. 0.0052%

Cualquier sustancia distinta de las indicadas, significa de
por si una contaminacién. Estos contaminantes pueden ser:
gases (se encuentran en proporciones muy pequefias por unidad
de volumen), particulas (corptGsculos 1liquidos o sélidos cuyo
tamafio varia de 0 a 10 micras y aerosoles (suspensiones coloi-
dales producidas por la interaccién fisica de contaminantes sé
lidos y 1liquidos)

Los dos contaminantes mis caracteristicos son: NO y NO,, mi-
diéndose generalmente su suma y obteniéndose una medida de los
6xidos totales NOx. Los dos 6xidos provienen de procesos de
combustién en donde se alcanzan temperaturas muy elevadas, for
méndose los 6xidos dentro del conducto de la chimenea, por com

binacién de N y 0, del aire

Los focos emisores de NO y N0, son los escapes de vehiculos au
tomotores, procesos de combustién en la industria del acero,
petroquimica, centrales termoeléctricas, etc

El gran peligro que presentan los éxidos de nitrégeno esté vin
culado, con la accibén de la luz solar que incide sobre una at-
mésfera muy contaminada, dando lugar a procesos fotoquimicos

con la produccibn de contaminantes secundarios de mayor toxici

dad, como son el ozono ((3) y el nitrato de peroxibenzoilo,
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este Gltimo sospechoso de ser un agente cancerigeno. Se trata
de un contaminante que emitido por chimeneas industriales, tie
nen un color rojizo y al descargarse en una atmésfera saturada
de vapor de agua, puede dar lugar a la formacién de 4cido ni-

trico, muy perjudicial para el suelo y el agua donde se haya
descargado finalmente

Problema 1

Una muestra de agua contiene 10 mg/L de N-NH , 2 mg/L de nitri
to y 25 mg/L de nitrato. Calcular la concentracién de nitrége
no inorginico total

Solucibn

Nitrbégeno inorgénico total= N-NH, + N-NO, + N-NO,

N-NHz= 10 mg/L x 14 §.2 mg/L
17

N-NO, = 2 mg/L x 14 . 0.6 mg/lL
46

25 mg/L x 14

62

N-NOs ™

5.6 mg/L

nitnbgeno inorglnico total=14.4 mg/lL

Problema 2

(Culnto nitrato podria producirse de la oxidacién total de:
a) 5 mg/L de NH3 y b) 5 mg/L de N-NH,?
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Soluciébn

a)' Las siguilentes ecuaciones
INHs + 30, —— 2NO, + ZH' + 2H,0
INO, + 0, — ZNO,~

indica que 1 mole de NHj3; puede transformarse en 1 mole de
NO;~ . Por tanto

Mg No,T = 5 M8 oy, x 82

L L 17

18.2

b) Relacionando la concentracién de las especies al nitrége-
no, los cdlculos se pueden simplificar, a partir de que el

nitrdégeno se conserva en la reaccidn
5 M3 N-NH, debe producir 5 T4 de N-NO,
L L
Problema 3
Utilizando los siguientes datos de una planta de tratamiento,
del proceso secundario, determinar el porciento de remocién de

nitrdgeno total y de nitrégeno orgidnico

Ingluente Egluente

(mg/L) {mg/L)
NTK 40 §.2
NH 30 9.0
NO, 0 4
NOs 0 20
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Solucién

A. Convertir todos los valores a términos de nitrégeno. Los

factores de conversién son como siguen

a) para NH3 14/17 = 0.824
b) para NO, 14/46= 0.304
c) para NO; 14/52 = 0.226

aplicando estos factores, se obtienen los siguientes valo-

res

Inﬁﬂuehte Efluente

(mg/L) (mg/L)
NTK 40 §.2
N-NH 3 24.7 7.4
N-NO, 0 1.2
N-NO; 0 4.6

B. Como el valor de NTK incluye al amoniaco, el nitrégeno to-
tal es la suma de los valores de NTK, NO, y NO;

N total en el influente= 40 mg/L

N total en el efluente = 14 mg/lL

¢ de nemocidns= 40 - 14 x 160= 65%
40

C. E1 nitrégeno orginico es la diferencia entre el nitrégeno
total Kjeldahl (NTK) y el N-NH,

N orgénico en el influente= 40-24.7 = 15.3 mg/L
N orgénico en el efluente = §.2-7.4 = 0.§ mg/L
% de nemocdibn = 5.3 - 0.8 x 100= 95%

15.3
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§.5 CLorno y sus compuestos

El cloro puede estar presente en las aguas bajo las formas de
cloro libre disponible, como HOCL y/o iones 0CL , o de cloro
combinado disponible en cloraminas u otros cloro derivados.
Pueden estar presentes simultineamente, tanto el cloro libre

corio el combinado

El cloro no es estable en solucién acuosa y el contenido de
cloro de muestras o soluciones especialmente de aquellas muy
diluidas, puede disminuir ripidamente. La exposicién a la luz
solar o a la luz intensa, lo mismo que la agitacidén, reduce

aln mis el cloro presente en tales soluciones

En la industria, el cloro se usa en la elaboracién de papel,
tinturas, textiles, medicinas, insecticidas, pinturas, plésti
cos, hules, cloroformo, tetracloruro de carbono, soluciones
blanqueadoras y bromo. En el tratamiento de agua y aguas re-
siduales el cloro se usa como un agente oxidante y un desinfec
tante. Como agente oxidante se emplea para control de sabor y
olor asi como para remocidén de color en el tratamiento de
aguas municipales, pues se lleva a cabo una oxidacién de com-
puestos orgdnicos. Se emplea también para la oxidacidén de

Fe (II1) y Mn (I1) en abastecimiento de aguas superficiales; en
el tratamiento de residuos industriales se utiliza el cloro pa
ra oxidar compuestos como los cianuros. En el tratamiento de
residuos domésticos, sus usos incluyen control de olor, oxida-
cibén de sulfuros, remocién de amonio y desinfeccién. Como de-
sinfectante se usa en el tratamiento de agua potable municipal
y como se mencioné anteriormente, para desinfeccién de agua re

sidual

El cloro se emplea para control de lamas o de obstruccién por
organismos en aplicaciones de tratamiento de aguas industriales
tales como torres de enfriamiento y condensadores. También en

una parte que pueda ser considerada como desinfeccién selectiva,
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o destruccibn selectiva, el cloro se utiliza para el control
de microorganismos filamentosos (abultados) en el tratamiento
de lodos activados de aguas residuales. El cloro se usa tam-
bién ampliamente como un desinfectante en albercas. Algunos
compuestos indeseables se pueden formar bajo ciertas condicio-

nes cuando el cloro reacciona con materia orgéinica

E1l término cloro acuoso, como se usa en tratamiento de agua y
aguas residuales, se refiere no solamente a la especie de clo
ro elemental C£,, sino también a una variedad de otras espe-
cies incluyendo el 4cido hipocloroso, H0CL, ién hipoclorito,
(CL vy varias especies de cloraminas tales como monocloraminas
NH,CL, y dicloramina NHCEL,. E1 cloro es usado (o aplicado) en
varias formas. Actualmente se usa como gas C£,(g) generado de
la vaporizacién de cloro liquido almacenado bajo presién. Las
sales de HOCZ tal como hipoclorito de sodio o blanqueador,
Na0CL e hipoclorito de calcio, Ca(0Cf),, se utilizan también

A temperatura ambiente y presién atmosférica, C£, es un gas
verde claro. Puede comprimirse a temperatura ambiente hasta
un liquido verde amarillento. El cloro en forma de gas o en
forma liquida, reacciona con agua para hidratarse. E1l cloro
liquido forma los compuestos Cf, . §H,0 cristales de cloro'", a
una temperatura menor de 49°F

E1l gas cloro se disuelve en agua de la siguiente manera
CLoig) 2 CL2(ac) KH= 6.2 x 10°° (8.5.1)

El C&,(gqc) reacciona con agua, un 4tomo es oxidado a (X (+1)
y el otro es reducido a C{& (-1), esto es:

CLy(gc) + Ho0 T HOCE + H' + CR™ K,= 4 x 107" (8.5.2)

El 4cido clorhidrico formado se disocia completamente bajo con
diciones de solucién acuosa diluida. E1 4cido hipocloroso por
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otro lado, es un 4cido relativamente débil

+

Hoce 2 HY + oce”™ , pKa= 7.5 (8.5.3)

De las ecuaciones (8.5.2) y (8.5.3) se deduce que la cantidad
relativa de las diferentes especies oxidadas de cloro es una

funcién del pH

A partir de los valores de pKa a 25°C se puede obtener que a
pH de 7.5, las actividades de {HOCL} y {0CL£ } son iguales. A
valores de pH abajo de 7.5 predomina el HOCZ mientras que arri
ba de 7.5 es predominante la especie {0C£ }. Esto es de mis
interés académico debido a que la habilidad desinfectante del
HOCL es considerada generalmente mayor que la de 0CL~. E1 HOCZ
es cerca de 80 a 100 veces mis efectiva para E. Coli que el
ién 0CL . El1 CL,(qc) no es importante arriba de un pH de 2.
En el rango de pH de las aguas naturales (pH de 6 a 9) las
cantidades relativas de HOCZL y 0CZL son sensibles al pH. Como
ya se mencioné, el HOCZ y el 0C2& difieren mucho en su habili-
dad desinfectante asi que el pH puede ser un factor critico en
determinar el grado de desinfeccién por un cierto nivel de clo

Tro

La forma en la que el cloro se adiciona al agua afecta en algu
na forma las propiedades quimicas del agua. La adicién de clo
ro gaseoso al agua bajar4d su alcalinidad debido a la produccién
de 4cido fuerte y HOCL por la reaccibén en la ecuacién (8.5.2).
Sin embargo, si el cloro es dosificado como sal de &cido hipo-

cloroso
Na 0CL > Na& + oce”
y 0CL™ + H,0 < HOCEZ + OH™

habrid un incrementoen alcalinidad para el punto que reaccione
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con H,0. El uso de hipoclorito de calcio incrementa tanto la

alcalinidad como la dureza total (Ca2+) del agua
caloce), » ca’’ + 20ce”
20CL + 2H,0 - 2HOCL + 20H

Si se adiciona una cantidad conocida de cualquiera de las for-
mas de cloro, y después de un intervalo de tiempo (tiempo de
contacto) se analiza el agua clorada (cloro residual) se puede
encontrar menos cloro presente que el adicionado. Entonces se
dice que el agua tiene una ''demanda de cloro'", después de un
cierto tiempo de contacto, es decir:

Demanda de clorno = désdis de cloro - clorno nesdidual

Por 1o que, la demanda de cloro es el resultado de una varie-
dad de reacciones en las cuales el cloro se consume por varios
constituyentes del agua y por descomposicién. Las reacciones

del cloro con los constituyentes del agua pueden agruparse en:

a) aquellas provocadas por la luz del sol
b) aquellas con compuestos inorgénicos
c) aquellas con compuestos de amonio

d) aquellas con compuestos orgédnicos

a) Reacciones provocadas por la luz solar. Las soluciones
acuosas de cloro no son estables cuando estidn expuestas a la
luz solar. La radiacién en la regién ultravioleta proveé ener
gia para la reaccién de cloro con agua

>

2 Hoce < 2HT + 208 + 0,

Esta reaccibén es vdlida para la mayor parte del cloro consumi-

do en albercas exteriores
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b) Reacciones con compuestos inorgdnicos. Las reacciones en
tre cloro y compuestos inorgdnicos reducidos por ejemplo,
Mn(+2), Fe(+2), NO, , S(-2) son generalmente rédpidas. Asi
cuando el cloro se usa para oxidar hierro ferroso a hierro fé-
rrico, por ejemplo, en tratamiento de aguas subterrdneas, las
reacciones

3+

CLy(ac) + 2Fe?’ % 2F’t 4 2047

+ >

6 HOock + HY + 2Fe? < 2Fe

3+

+ CK- + H20

procede casi instantineamente a valores de pH cercanos y arri-
ba de la neutralidad. No apareceri cloro residual hasta que
todo el Fe’? haya sido oxidado a Fe'’. Cuando esto sucede el
cloro residual aparece y la désis més amplia de cloro resulta
en la apariencia de cloro igual a la désis adicional. Las
reacciones de cloro con S(-2), Mn(2), NO, siguen este compor-

tamiento excepto con Mn(+2)} ocurre solamente a pH mayor de 8.5

c) Reacciones con amonio. Las reacciones de cloro con amonio
y nitrégeno orgdnico son bastante diferentes de aquellas de
cloro con otros compuestos inorginicos y orgénicos. E1l cloro
reacciona con amonio para producir una serie de compuestos clo
rados llamados cloraminas (NH.CL, NHCL,, NCL3) y eventualmente
oxida el amonio a gas nitrégeno (N,(g)) o a una variedad de

productos libres de cloro que contienen nitrégeno por ejemplo:

Hidrazina (N2Hu) Nitnito (NO2 ™)
Hidrnoxilamina (NH,O0H) Tetrnabxido de nitrnégeno (N,0,)
Nitrnb6geno (N2) Nitrnato (NOs; )

Oxido Nitroso (N20)
Oxido de nitnbgeno (NO)

d) Reacciones con sustancias orgénicas. El cloro en concen-

traciones usadas para tratamiento de agua y aguas residuales,
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reacciona con compuestos orgdnicos en el agua. En algunas
reacciones tales como aquellas con compuestos de nitrégeno or
ginico y fenoles, el cloro es sustituido por un 4tomo de hi-
drégeno, produciendo asi{ los compuestos clorados. El cloro
también puede incorporarse dentro de la molécula por reaccio-
nes de adicién o puede reaccionar con un compuesto para oxi-
darlo sin clorarlo. Algunos de los orgdnicos clorados que se

forman durante la cloracién de aguas naturales y residuales

se presentan a continuacién, (otras no han sido identificadas).

d.1) Reacciones con nitrégeno orginico. El cloro reacciona
fidcilmente con muchos compuestos de nitrégeno orgédnicos tales
como la metilamina

HOCL + CH3NH, -+ CH3NHCEL + H,0
También la formacidén de diclorometilamina

HOCL + CH3NHCL ~+ CH3NCEZ, + H,0

d.2) Reacciones con fenoles. En este tipo de reacciones el
cloro se sustituye el fenol y en compuetos que contienen los
grupos fenbélicos. Debido a que estos compuestos pueden presen
tarse en abastecimientos de agua resultado de las descargas in
dustriales o procesos de decaimiento natural y debido a que va
rios de los fenoles clorados son muy olorosos, su formacién

tiene gran importancia

d.3) Formacién de trihalometanos. Estos compuestos tienen la
forma general CHX; donde X puede ser C£, Br o 1. El cloroformo
CHCEZ;, es de interés particular debido a que es un carcinégeno
sospechoso

0 OH™ 0
i 1l
R-C-CH, + HOCL < R-C-0H + CHCZ,
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0
No todos los compuestos tienen el grupo acetileno -C-CHj
reaccionan ridpidamente para plantear un problema durante el

tratamiento de agua

d.4) Reacciones de adicién y oxidacién. El cloro se puede

adicionar a compuestos orgdnicos con doble ligaduras

AN

c=¢” - HOCK > -C- C-
Ve ~ f ]
N OH C&

Para muchos compuestos con dobles enlaces, esta reaccidn es

bastante lenta para ser importante en el tratamiento de agua

El cloro puede también oxidar a compuestos orgénicos como si-
gue :

{
R-CHO + HOCL —— R-C-0H + H™ + c&~

La reaccién de oxidacibn con un carbohidrato es muy lenta y se
producen dibéxido de carbono y agua, lo mismo sucede con una

grasa o con un acido graso, por ejemplo

CioHopO11 + 24HOCE T 12C0, + 11H,0 + 24CL™ + 244"

Cloruros

El i6n cloruro es uno de los iones que estdn siempre presentes
en las aguas, dependiendo su concentracién de los terrenos dre

nados y pudiendo encontrarse limites muy amplios
Estas cantidades son muy pequeflas sobre todo si se comparan

con el contenido de agua dz mar, el cual alcanza a 2.7% aproxi

madamente de cloruro de sodio
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E1l origen de los cloruros en las mismas, se debe a intercam-
bios con mares actuales o antiguos. En efecto, actualmente
son causas de la salinidad la contaminacién de las aguas dul-
ces por agua del mar (pozos y rios), el lavado de terrenos sa-
lados de origen marino o el llegar a la superficie del suelo,
sales por capilaridad, las cuales porteriormente pasan a las
aguas. Iguaimente la disolucién de las rocas, es otro origen de
cloruros

El agua de lluvia, sobre todo en las proximidades de la costa
tienen una cantidad importante de cloruros. En un hecho, la
contaminacién de los pozos profundos situados cerca de la cos-
ta, por el agua de mar o por rios de agua salada. Para que en
los pozos haya contaminacién por agua del mar, es necesario
que la profundidad del pozo y el nivel del agua en el mismo,
esté por debajo del nivel del mar, ademéds que la estructura
geoldégica del terreno sea tal que permita la filtracién del
agua. A veces aunque se cumplan las condiciones anteriores,
no hay normalmente contaminacibén hasta que son muchos pozos
perforados y se ha extrafido una cantidad de agua tal que se al

tere el equilibrio anterior a la misma

Como los cloruros son sustancias inorgénicas en solucién, no
actGan sobre ellos los procesos biolégicos. Tampoco la sedi-
mentacién tiene influencia apreciable en su contenido en el
agua

Problema 1
El ozono (03} y el dioxido de cloro (C£0:2) son ambos agentes

oxidantes fuertes. Dadas las reacciones de las semiceldas pa-

Tra estas especies como sigue:
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0 + 2H  + 2e7 2 0, + H,0 E°= 2.07 volts
CLO, + e T CRO, E°= 1.15 volts
a) Escriba la ecuacién estequiométrica para la reaccién que
ocurre cuando el 0; esti mezclado con el NaC£0, en solu-
cién acuosa
b) ¢Cudl es el valor de la constante de equilibrio para esta
reaccién? (E1 ozono es un agente oxidante mis fuerte o més

débil que el dibxido de cloro?

c) (Cudl es el cambio de energia libre estandar para esta

reaccién?
Solucién:
a) 0, + 2H  + 2¢° 2 0, + H,0 E°= 2.07 volts
2CL0,” % 2C0, + Ze E°= -1.15 volts
0s + 2H  + 200,  * 0, + 2CLO, E°= 0.92 volts
by om ke MFES . (2)(23.06)(0.92) 11 66
RT (1.987 x 10°%)(29%8)

K= 1.3 x 1031

De donde el 0; oxidar4 al C£0, y esto implica que el 0,
es el agente oxidante més fuerte

c) AG= - nFE°

- (2)(23.06)(0.92)

L]

- 42.4 K cat
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Problema 2

Un arqueblogo necesita disponer de agua no salina en su labora
torio y a veces resulta dificil disponer de ella en regiones
desérticas. La receta de un manual de arqueologia sugiere en-
sayar la presencia del ién cloruro en el agua mediante el si-
guiente procedimiento: se disuelven 5.0 g de AgNO; (peso mole
cular 170) en agua destilada acidulada, para obtener 500 mlL de
disolucién. Se afiaden ¥0.5 mL de esta disolucién de plata a
10 mL del agua que tiene que ser ensayada. ;Cudl es la minima
cantidad de C£ mediante formacién de un precipitado?

10

Ks (AgCl)= 2.8 x 10

Solucibn
a) Calcular la concentracién de la disolucibn de plata

y -1
(Ag" - 5:09/170g mokes™ 1, 0p0y

0.500 Litrnos 17

b) Calcular la concentracién de [Ag+] que se encuentra en la
mezcla de los 10 mlL de agua que va a ser ensayada y los
0.5 mL de disolucién de plata antes de que comience la pre
cipitacién [Ag]*

1__ molan x O_’L"l_l'_.

17 10.5 mL

[Ag]*

[Ag]* = 0.002801

Kps = [AgT1[Cce™]= 2.8 x 107%°

-10
[Ce ]= 2.8 x 10 =1 x 107 molan, cuando empieza a phecd-

£.8 x 107° pitan
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A una concentracién menor de [C£ ] no se formar4d precipitado.
Observacién. La disolucién se acidula para evitar la forma-

cién de AgOH (4}, que puede interferir en el ensayo

§.6 FLaon y sus compuestos

El fldor es el elemento mds reactivo desde el punto de vista
quimico y se combina directamente a temperaturas normales o
altas con todos los elementos con excepcién del oxfigeno, el
helio, el neén y el kripton a menudo con extrema violencia.
No es utilizado en su forma elemental en la Ingenieria Sanita
ria. También ataca a muchos compuestos, destruyéndolos y
transformindolos en fluoruros; la materia orgénica se inflama

- 4
y arde con frecuencia en atmosfera de fluor

El fldor (F) con estado de oxidacién de (-7) y nGmero atdémico
9. estd ubicado en la tabla periodica en la séptima familia
que es la de los halégenos. Su masa atdémica es de 18.9984 y
como fldor elemental es précticamente desconocido en la natura

leza

Constituye aproximadamente el 0.077% de la corteza terrestre
(13° en orden de abundancia). E1l agua de mar contiene aproxi

madamente 1.4 mg/L en promedio

La gran reactividad del fldor es atribuible en parte a la baja
energia de disociacién del enlace F-F y al hecho de que las
reacciones del fluor son fuertemente exotérmicas. La pequeiia
energia del enlace F-F se debe probablemente a la repulsién en

tre electrones no enlazantes
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Los minerales mi4s comunes del fluoruro son:

- espato flGor: fluoruro de calcio o fluorita

- criolita: sales de sodio y aluminio

- apatita: complejo compuesto de calcio, fluoruros, carbona-
tos y sulfatos

Casi todas las aguas que contienen flior proceden de la infil-
tracién sobre y a través de minerales que contienen fluoruros

Las formas principales en las cuales los fluoruros se adicio-

nan a los abastecimientos de agua son:

Na,S4i Fg s4i84ico fLuorurno de soddio
H,S4 Fo dcdido hidrnofluornosilicico
(NH, ), S4 Fg¢ gLuornosilicato de amondo

Existe un doble interés en la determinacién de fluoruros ya
que tanto su ausencia como su exceso provocan problemas a la
salud. Si la cantidad de flior presente en el agua de abaste-
cimiento estd arriba de 1.5 mg/L, se presentan problemas de
fluorosis (esmalte manchado) y por otro lado, si existe una de
ficiencia en la cantidad de fldor (por debajo de 1 mg/L), 1a

incidencia de caries dental crece considerablemente

Entre otros métodos para agregar fluoruros al agua se encuen-
tran:

Las aplicaciones locales hechas por los dentistas
Las pastas dentales que se traducen en sobredbsis
Las tabletas de compuestos de fluor

El agua enbotellada, que presenta un costo altisimo

Las caracteristicas del compuesto del fldor seleccionado influ
yen directamente en la seleccién del dosificador
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El mejor dosificador serd aquel que combine los siguientes fac

tores:

a) Operacidén sencilla y exacta

b) Minimo manejo de los compuestos quimicos

c¢) Facilidad en la recopilacién de registros correctos

d) Mantenimiento sencillo

e) Costos minimos de instalacién, mantenimiento y de opera-

cién
Estos dosificadores se pueden dividir en dos grupos

1) De disolucién: Constan de bombas pequefias que alimentan
una cantidad cuidadosamente medida de solu

cién de fluoruro

2) De materiales Dosifican una cantidad prodeterminada de

secos *  un material sélido

En cuanto a la remocién de fluoruros, el primer agente quimico
que se investigd para su eliminacidén en agua potable fué el
sulfato de aluminio, actualmente todavia se usa solo o en com-
binacién con otros productos (Benefield, Judkins y Weand.
Process Chemistry for Water and Wastewater Treatment 1982). Cuan
do se adiciona al agua, el sulfato de aluminio reacciona con
los hidréxidos presentes en el agua para producir hidréxido de
aluminio insoluble

AL, (SO4) 3 14.3H,0 + 3Ca(HCO3), ~AL(OH) 3 + 3CaS0O,

+ 14.3H,0 + 6C0,
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Rabosky y Miller (1974) sugieren que los iones del fluor se re
mueven de la solucién por adsorcidén dentro de las particulas
de hidréxido de aluminio. E1 hidréxido de aluminio y los fluo-

ruros adsorbidos se pueden separar del agua por sedimentacién

El fluoruro puede ser eliminado del agua potable o del agua re-
sidual por aquellos procesos que involucran intercambio iénico
o adsorcibén. Estos procesos se pueden aplicar a soluciones con
centradas o a soluciones diluidas siendo capaces dichos proce-
sos, de efectuar una remocién completa del ién fluoruro bajo
condiciones adecuadas. Resulta mis econémico tratar agua con
bajo contenido de fluoruros y si se trata de agua potable; es
conveniente que esta agua conserve algo de fluoruros. Los me-
dios empleados para eliminar el fldor incluyen carbén de hueso,

materiales de intercambio iénico y alumina activada

Canbén de hueso.- La captacibén del fluoruro sobre la superfi-
cie del hueso fué uno de los primeros métodos sugeridos para
eliminar el flUor del agua para uso potable (Smith y Smith
1937). El proceso se reportd como un intercambio iénico, en
el que el radical carbonato de la apatita contenido en el hue-
so, Ca{PO04)e¢. CaCl;, se reemplazaba por el fluoruro para for-
mar fluorapatita insoluble (Smith y Smith, 1973)

CalPO0,) e CaCls + 2F + CalPO04)e* CaF, + COs%

En poco tiempo se observ6é y reconocié que el carbdén de hueso
producido a temperaturas entre 1100 y 1600°C tenfia mejores re-
sultados que aquel de hueso no procesado, asi el carbén de hue
so se adoptd como un agente para eliminar al fldor. El carbén
de hueso en un tamafio de 28 a 48 mallas se ha utilizado con
éxito en grandes instalaciones (Harman y Kalichman, 1965). Una
vez agotada, la columna se regenera mediante una solucién de
sosa clustica al 1.0%, con lo que la fluorapatita se convierte
a hidroxiapatita. El fluoruro se remueve de la columna
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Como fluoruro de sodio soluble. La regeneracién con la sosa,
eleva el pH el cual se estabiliza nuevamente con un lavado
4cido. En la forma regenerada, el radical hidroxilo viene a
ser el material intercambiable en la reaccién de remocién del
flhor. (Maier, 1953). Las propiedades tipicas del carbén de
hueso se enlistan en la siguiente tabla

Tabla 8.6.2 Propiedades tipicas del carbén de hueso (después
de Mantell, 1945)

Constituyentes y propiedades Contenido
Casz (P04} 2 73.50%
CaC0, §.50%
Oxido de hienno y alumindo 0.40%
Magnesdia 0.20%
Cendiza dcdda insoluble 0.30%
Voldtiles totales 16.50%
Densidad aparente (Lb/§13) 40-46

Método sintético de Aintencambio Lbndico. Los intercambiadores
anibénicos y catibénicos se han empleado para remocién de fluoru
Tos. Benson y colaboradores, han investigado el proceso de in
tercambio en el cual los iones sodio fueron eliminados de 1la
solucién por material catidénico durante la primera etapa y
reemplazados con iones hidrégeno de acuerdo con la siguiente

ecuacién
2NaF + H,yZ z Hze + Na,Z

El fluoruro de hidrégeno se eliminé de la solucidén por un ma-

terial de intercambio aniénico durante la segunda etapa
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2R3N + HF, T ZR3NHF

Empleando dos pares de lechos en serie se eliminaron iones
fluoruros desde una concentracién de 10 mg/L hasta concentra-

ciones abajo de 1.0 mg/L

La Amberlita IRA 400 (fabricada por Rohm and Haas) consiste de
un material de intercambio iénico que se ha utilizado para eli
minar fluoruros (Staebler 1974). Este material tiene una natu
raleza fuertemente bisica por lo que eleva el pH de la solu-
cién de 6.4 a 11.6 aproximadamente después de su paso por la

columna

AlGmina Activada. La alumina activada es un material -altamen-
te poroso que consiste esencialmente de triéxido de aluminio.

Se emplea ampliamente como un desecante comercial y en muchos

procesos de secado de gases

La alumina activada ha sido utilizada exitosamente para elimi-
nar fldor del agua potable. Algunos investigadores han con-
cluido que la remocién fué el resultado del intercambio iénico
(Savinelli y Black, 1958), pero Wu y Nitya (1979) han demostra
do que el proceso es primero por adsorcién y después por la
isoterma de Langmuir

La alumina activada se puede regenerar con HCZ, H,S0,, sulfato
de aluminio o hidréxido de sodio. El empleo del NaOH, seguido
por el paso de neutralizacién para eliminar el NaOH residual
del lecho, parece ser el método mas prictico para regeneracién

Las propiedades de la alumina activada asf como las del medio

sintético de intercambio ibénico se encuentran en la literatura
particularmente en el libro de Proceso Chemistry for Water and
Wastewater Treatment, de Larry D.»Benefield, Joseph F. Judkins
y Barron L. Weand. Ed. Prentice - Hall
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Problema

Supongamos que se va a utilizar CaF, como un agente de fluoru-
racién en un sistema de agua municipal ;Cudl es [F ] si un agua

extremadamente dura ([Ca2+]= 0.07 M) se satura con Caf,?

-10

[Kps(CaF,)= 1.7 x 10 ]

Solucidn
CaF,(s) 2 Ca-2+(ac) + 2F (ac)

Inic 0.07 0

1

moles litro~ 0.07 + x 2x

Ks= [Ca?T1[F 1%= (0.070 + x)(2x)2%= 17 x 10°

aproximacién: 0.070 + x = 0.070

dado que el K4 es tan pequefio que se supone la disolucidn de

poca cantidad de sal

10
10

1.7 x 10
4 x 0.070

X2= = 6.0 x 10

X 2.5 x 10°° M

de aquf que [F J= 2 x =5 x 10" ° M
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