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PROLOGO 

Con estos apuntes se pretende facilitar el aprendizaje de la Quí­

mica aplicada a la Ingeniería Ambiental, los cuales no son una re 

producci6n exacta de. la clase, debido a que ~sta tiene elementos 

secundarios, aclaratorios y anecd6cticos, por parte del profesor 

y de los alumnos, los cuales se utilizan por la didáctica de la 

exposici6n en el aula 

Estas notas constituyen la ordenaci6n met6dica de los temas y pr~ 

blemas que conforman la asignatura de Química Sanitaria, mismas 

que se deben de enriquecer con los libros dedicados al tema 

Los conceptos se cubren en ocho partes, las cuales están distri­

buidas de la siguiente manera: en el primer capítulo; se introdu 

ce al alumno en los conceptos te6ricos básicos, como son la deno 

minaci6n correcta de cada una de las sustancias, la colocaci6n de 

los elementos en la tabla peri6dica, así como las diferentes for­

mas de uniones entre ellos, continuando con el balanceo de reac­

ciones químicas y finalizando con la aplicaci6n de la estequiom~ 

tría al cálculo de reactivos. El segundo capítulo abarca las le 

yes y propiedades de las dispersiones en los tres estados de la 

materia. En el capítulo tercero se proporcionan los conocimien­
tos fundamentales del equilibrio químico, mismos que se emplean 

en los capítulos posteriores. El capítulo cuarto, es uno de los 

más· importantes, pues en él se estudian los conceptos de equili­

brio ácido-base los cuales se aplican directamente en la determi 

naci6rr de pH, alcalinidad y acidez. En el capítulo quinto se es 
tudia de manera superficial la química de la coordinaci6n con el 

fin de comprender algunos compuestos presentes en la naturaleza 

y algunos otros que se forman en el momento de realizar ciertas 
determinaciones analíticas. El capítulo sexto contiene el equi­
librio que ocurre en dos reacciones de 6xido-reducci6n útiles en 

la predicci6n de reacciones y el cual explica las valoraciones 
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volumétricas tan importante como lo son la Demanca Química de 

Oxígeno y la Demanda Bioquímica de Oxígeno. En el séptimo capí­

tulo se integra al equilibrio en medio heterogéneo el equilibrio 

ácido-base para la mejor comprensi6n y resoluci6n de los proble­

mas en los que interviene la separaci6n de algún elemento utili­
zando condiciones apropiadas de precipitación; en este ~ismo ca­

pítulo se explican los fundamentos de la determinaci6n de s6li­

dos en agua y aguas residuales. El capítulo octavo emplea todos 

los conocimientos expuestos en los capítulos anteriores para en­

tender el comportamiento de algunos de los elementos y con1pues­

tos importantes en la Ingeniería Ambiental, así, como desuco~ 

portamiento frente a otras sustancias. El Ú1timo capítulo con­

tiene una bibliografía que le puede ser útil a las personas que 

desean profundizar en los temas que se mencionan en el contenido 
de estos apuntes 

Así mismo, con esta publicación se complementa desde el punto 

te6rico el Manual de Química del Agua que también fué editado 

por la División de Estudios de Posgrado de la Facultad de Ingeni~ 

ría, en su primera edición en enero de 1985. Ambas publicaciones 

tienen el objetivo de ayudar en el proceso de enseñanza-aprendiz~ 

je de la asignatura de Química Sanitaria la cual es teórico-prác­

tica 

La realizaci6n de estas notas es el producto de haber impartido 

esta asignatura a diferentes generaciones de estudiantes, a quie­
nes les agradezco su colaboraci6n, pues con sus comentarios y tr~ 

bajos de investigaci6n se integraron paulatinamente algunos temas 
y otros se enriquecieron. También son el resultado de haber sido 

discípula y ayudante en esta asignatura del M en I. Salvador 

Ayanegui Jaritzt 

Por Último quisiera agradecer al M en I. José Luis Martínez Pala­

cios por la revisi6n y corrección de este material y a la Srita 

Margarita Eulogio Gutiérrez quien pacientemente mecanografió esta 

edici6n. 

Georgina Fernández Villag6mez 
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1 CONCEPTOS TEORICOS BASICOS 

DEFINICIONES 

Elemento.- Es aquella sustancia que no puede ser descompuesta 

o estar formada por otra más 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 acostumbra usar una serie de símbo­

los que son generalmente la inicial del nombre del elemento en 

latín, salvo cuando varios de éstos comienzan con la misma le­

tra, en cuyo caso, se acostumbra usar las dos primeras letras 

o 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 may6scula y la segunda con min6scula 
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Ejemplos 

Cloro del latín clorine Cl 
Magnesio del latín rnagnesiurn M9 
Calcio del latín calciurn Ca 
Bromo del latín brornine B1t 

Estos son además algunos de los elementos que se encuentran en 
mayor abundancia en el agua de mar 

Compue~to.- Los compuestos, son las sustancias homogéneas fo~ 

rnadas por la uni6n de dos o más elementos diferentes, combina­
dos en proporciones fijas de peso. El 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 encontrará la misma pro­

porci6n en peso de los elementos que lo forman, sin importar 

de donde se haya tornado esa muestra. Por ejemplo una muestra 
de agua tornada en un río, en el mar, del hielo que forma un 

témpano o de una alberca, estará siempre constituida por 

88.81% en peso, del elemento oxígeno y 11.19% también en peso, 

del elemento hidr6geno. Es importante tornar 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. Así, el agua 

que es un compuesto líquido está formado por dos elementos ga­

seosos, el hidr6geno, que es altamente inflamable y el oxígeno 
que mantiene la combusti6n y es importante para la vida 

Su~tancia.- Este término se utiliza indistintamente para refe 

rirnos tanto a un elemento como a un compuesto 
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Atomo.- Se puede definir un átomo de un elemento, como la Pª! 

tícula más pequeña de ese elemento, ya que este vocablo provie 

ne del griego a, privativa y témnein, dividir de tal manera 

que habrá tantos átomos diferentes como los hay de elementos. 

Es importante saber que el átomo no es la partícula más peque­

ña que existe o que estos son indivisibles, ya que su estruct~ 
ra está constituída por protones, electrones y neutrones 

Una definici6n adicional, se encuentra si se toma en cuenta la 

reactividad química, entonces se puede definir el átomo como 

la mínima porci6n de un elemento que puede entrar en combina­

ci6n con otra 

Moléeula.- Una molécula de una sustancia, puede estar consti­

tuída ~or varios átomos unidos o bien por uno solo. De acuer­

do con el número de átomos que pueden formar una molécula, se 

pueden dividir en tres grupos: 

Moléculas Monoat6micas: Ca, Mg, Cu (1 átomo) 

Moléculas diat6micas: H2 , 0 2 , HF, CO (2 átomos) 
Moléculas Joliat6micas: HCN, CH 3 COOH, NaOH (3 6 + átomos) 

Ión.- Un i6n es una partícula que se encuentra cargada eléc­

tricamente; si la carga es positiva se dice que el i6n es un 

eatión y si por lo contrario la carga es negativa es un ani6n 

Para que se forme un i6n la partícula neutra (átomo o molécu­

la) debe perder o ganar electrones, o separarse de tal forma 
que una parte de la partícula queda con exceso de electrones 

y la otra, con falta de ellos; ejemplo de iones 

aniones: 
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Mezcla.- Una mezcla estará constituida por la uni6n de dos o 

más sustancias, las cuales pueden separarse por la acci6n de 

solventes adecuados o por simples medios mecánicos. La comp~ 

sicl6n de una mexcla es variable, si se toman varias muestras 
de una mezcla y éstas difieren en la proporci6n, entonces se 

tratará de una mezcla hetenogénea. Por ejemplo la atm6sfera 

de una ciudad la cual estará formada de N2 , 0 2 , Ar, H2 O, CO 2 

etc. Si por el contrario, todas las muestras siempre existen 

en la misma proporci6n, entonces se tratará de una mezcla ho­

mogénea. Por ejemplo, el oxígeno disuelto en el agua de un es 
tanque; a este tipo de mezclas se les conoce también con el 

nombre de soluciones 

Valencia y númeno de oxidaei6n.- El término valencia, en su 

sentido más extenso, se usa para describir el poder o capaci­

dad de un elemento para combinarse con otro. Para este fin, 

se emplea como átomo de referencia el hidr6geno, asignándole 

el valor de uno; por lo tanto, la valencia de un elemento se 

puede definir como el número de átomos de hidr6geno que se 

pueden combinar con un átomo de dicho elemento 

Ejemplo: El cloro en el HCl tiene una valencia de -1 (univa­

lente) y el oxígeno en el H2 0 tiene valencia de -2 (divalen­

te) 

Para el caso del magnesio en el MgO, este elemento es divalen­

te, pues se combina con un átomo de oxígeno que a su vez tiene 
la capacidad de comb1narse con dos átomos de hidr6geno; además 

el magnesio puede formar el compuesto MgH 2 donde se aprecia 

con más claridad su carácter divalente 

Algunos elementos presentan Únicamente una valencia al formar 

distintos tipos de compuestos, mientras que otros compuestos 

pueden tener dos o más valencias. Este será el caso del 
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nitr6geno, pues forma diferentes compuestos con distintas va­

lencias como se puede apreciar en los 6xidos de este elemento, 

las cuales están en el aire: 

N2 0, NO, N2 0 3 , N0 2 y N2 0 5 en donde la valencia del 

nitr6geno varía desde 1 hasta 5 

La valencia, tal como se encuentra definida, en un número di­

fícil de determinar en la mayoría de los compuestos, además 

de que no se considera la carga de los elementos en estos com 

puestos, así surge el concepto de el name~o de oxidaei6n, el 

cuál describe el poder de combinaci6n de los elementos en tér­

minos de las fuerzas que actúan para mantener a los átomos en 

combinación en un compuesto estable 

El núruero de oxidaci6n de un elemento se define corao la carga 

que parece tener un átomo cuando se aplican las siguientes re­

glas: 

1) El número de oxidaci6n de un átomo en su forma elemental 

es cero. Ejemplos: 0 2 , H2 , He, Cu, todos tienen número 

de oxidaci6n cero) 

2) El número de oxidaci6n de los compuestos i6nicos es igual 
, 3 + 2 - 2 - , a la carga de ion. Ejemplo Fe , O y S0 3 , tienen nu-

mero de oxidaci6n de +3, -2 y -2 respectivamente, 

3) En compuestos que contienen 
, 

oxigeno, el átomo de 
, 

oxigeno 

tiene 
, 

de oxidaci6n un numero de - 2 , excepto en lo-s per6xl 
dos (H202, N202 etc) y el OF 2 donde se tiene 

, 
numero de 

oxidaci6n de -1 y +2 respectivamente, 

4) En compuestos que contienen hidr6geno, el átomo de hidr6-

geno tiene número de oxidaci6n de+ 1, excepto en los hidr~ 

ros (LiH, MgH 2 , etc) en ctonde el número de oxidaci6n es 

de -1, 
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5) En los compuestos D1~arios el número de oxidaci6n negati­

vo será el del elemento más electronegativo, correspon­

diendo el número de oxidaci6n positivo al elemento menos 

electronegativo 

Ejemplos: 

6) La suma algebráica de los números de oxidaci6n positivos 

y negativos en un compuesto es igual a O 

Ejemplos: 
2+ 2-

Cu O = + 2 - 2 = O 

l+ 1-
H Ci = + 1 - 1 = O 

3 + 1 -
Ctt F 3 = + 3 + 3 ( - 7) = O 

A estas reglas se adicionan otras tres que son de mucha 

utilidad para poder encontrar el número de oxidaci6n de 

todos los elementos en combinaci6n: 

7) En todos los haluros (fluoruros, cloruros, bromuros y yo­

duros) el número de oxidaci6n del hal6geno se considera 

de -1 Ejemplos: NaCi, KI, y Ca Btt 2 ; el Ci, I y Btt tienen 

número de oxidaci6n de -1, 

8) Los elementos alcalinos (primera columna de la tabla perif 

dica) siempre tendrán número de oxidaci6n igual a+ 1 

Ejemplos: Na 2 S0 4 , LiOH, K2 S0 4 ; el Na, Li y K tienen un nú 

mero de oxidaci6n de +1, 

9) Los elementos alcalino-térreos (segunda columna de la ta­

bla peri6dica) siempre tendrán número de oxidaci6n igual 

a+ 2 Ejemplos: Ca(OH) 2 , BaCi 2 , Mg C0 3 , Be.(N0 3 ) 2 ; el 

Ca, Ba, Mg y Be. tienen un número de oxid..aci6n de +2 
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1. 1 Nomenc.fa:tu)rn (lu1.m,¿l2.a 

A los compuestos químicos se les ha asignado un nombre deterrni 

nado desde el momento en que el hombre los reconoce corno ta­

les, aún actualmente se les continúa llamando por su nombre a~ 
tiguo y no por su nombre químico; un ejemplo adecuado es el 

del agua H20 a la que se le debía de denominar 6xido de hidr6-

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 composici6n. Estas 

reglas para nombrar a las sustancias inorgánicas las ha reco­

mendado la "Uni6n Internacional de Química Pura y Aplicada" 

(IUPAC), aunque se han utilizado otros sistemas de nomenclatu­

ra que en muchos casos se continuan empleando 

Elemen:to7.} 

Para estas sustancias se ha recurrido al griego o al latín pa­

ra designarlas. En algunos casos el nombre corresponde a sus 
propiedades que los caracterizan, por ejemplo: 

Símbolo 

H 

I 

Hg 

Ba 

p 

B1¡, 

Nombre 

Hidr6geno 

Yodo 

fv~ercur io 

Plomo 

Arg6n 

Bario 

F6sforo 
Bromo 

Propiedad 

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

vapores color violeta 

semejante a la plata 

por su peso 
. , 

sin energ1a 
pesado 

líquida (hidragi­
rius) 

llev6 luz (fosforescente) 
fétido 
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En otros casos se hace aluci6n a algunos países o personajes 

por ejemplo: 

Ge. Germanio Alemania 

Ga. Galio Francia 

Po Polonio Polonia 
Eu Europio Europa 

E-6 Einstenio Einstein 

Fm Fermio Fermi 

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

les descubri6, como es el caso de los siguientes elementos 

He. 

ZJ¡_ 

T c. 

Helio 

Circonio 

Tecnecio 

en el sol 

en el metal circ6n 
por haberse obtenido 

técnicamente 

Algunos más toman su nombre de los astros, por ejemplo: 

se. 

Te. 

T'u 

Selenio 
Teluro 

Plutonio 

de la Luna 
de la Tierra 

de Plut6n 

1) Sustancias que contienen oxígeno y un elemento metálico. 

El nombre se forma con la palabra 6xido, la preposici6n de. y 
el nombre del elemento metálico; si el elemento metálico es 

multivalente (varios números de oxidaci6n), se pone entre pa­

réntesis su número de oxidaci6n con números romanos. Ejem­

plos: 

6xido de cromo (III) 
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6xido de hierro 

6xido de hierro 
(II) 
(III) 

En la nomenclatura antigua se acostumbra nombrar a éstos óxi­
dos poniendo la terminaci6n ico al metal cuando éste se encuen 

traen su mayo~ g~ado de oxidaci6n y la terminaci6n 040 cuando 

está en su menor grado. Ejemplos 

6xido ferroso 
6xido férrico 

2) Sustancias que contienen oxígeno y un elemento no metálico 

El nombre se forma con la palabra 6xido precedida del prefijo 
que corresponda al número de átomos de oxígeno cuntenidosen el 

compuesto (cuando es uno solo se puede eliminar el prefijo mo­

no), seguida de la preposici6n de y el nombre del otro elemen­
to que a su vez lleva el prefijo que indica el número de áto­

mos de este elemento contenido en la molécula 

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

gunos de los contaminantes atmosféricos 

NO mon6xido de nitr6geno u 6xido de nitr6geno (II) 
N20 mon6xido de dinitr6geno u 6xido de nitr6geno (I) 

N203 tri6xido de dinitr6geno u 6xido de ni tr6geno (II I) 

N20s pent6xido de dinitr6geno, pent6xido de nitr6 
geno u 6xido de nitr6geno (V) 

3) Sustancias que contienen dos elementos no metálicos exce~ 
tuando el oxígeno 
El nombre se forma con la raíz del nombre del elemento mas 

electronegativo (el que actúa como ani6n), precedido de un pr~ 
fijo que indica el número de átomos de dicho elemento en el 
compuesto, seguido del sufijo u~o; estú seguido de la 
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preposici6n de y el nombre del elemento menos electronegativo 

(el que actúa como cati6n). Ejemplos 

CF 2 difluoru~o de carbono 
BCl 3 t~icloru~o de boro 

CS 2 disulfu~o de carbono 

4) Sustancias que contienen un elemento metálico y uno no me­

tálico con excepci6n del oxígeno 

El nombre se forma mencionando el elemento que actúa como 
ani6n (no metal) con la terminaci6n uro, seguido por el nom­

bre del elemento que actúa como cati6n (metal) precedido de la 

preposici6n de. En caso de que el elemento metálico sea multi 
valente se pone al final entre paréntesis su número de oxida­

ci6n con números romanos. Ejemplos 

Kl yoduro de potasio 

Mg Cl 2 clo~uno de magnesio 

Fe F2 fluonuno de hierro (II) 

Hidn6xido.6 

Su nombre se forma poniendo la palabra hidn6xido seguida de la 

preposici6n de y el nombre del i6n positivo que forma el hidr6 
xido. En caso de que el i6n positivo pueda tener varios núme­

ros de oxidaci6n, se suele poner entre paréntesis el número 

con el que está actuando en la molécula. Ejemplos 

NaOH hidróxido de sodio 

Ca(OH) 2 hidr6xido de calcio 
Cu(OH) 2 hidr6xido de cobre (II) 
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Ac.ido-6 

1) Acidos que no contienen oxígeno o hidrácidos 

Se nombran mencionando la palabra ác.ido seguida del nombre 

del i6n negativo con la terminaci6n hid~ic.o, también se puede 

denominar usando la terminología que se emplea para las sus­
tancias binarias formadas por un elemento metálico y uno no 

metálico, con la diferencia de que en este caso se tiene hi­

dr6geno en vez del elemento metálico. Ejemplos 

HF ácido fluorhid~ic.o o fluoru~o del hidr6geno 

H2 S ácido sulfhldlúc.o o sulfu~o de hidr6geno 
HI ácido yodhidnic.o o yoduno de hidr6geno 

El primer nombre se usa cuando el compuesto se encuentra ioni­
zado (por ejemplo en soluci6n acuosa) y el segundo cuando es­

tá en forma molecular 

2) Acidos que contienen oxígeno u oxiácidos 

Cuando un elemento determinado forma un solo oxiácido, el nom­

bre de este ácido se formará por la palabra ácido, seguida por 
otra compuesta por la raíz del nombre del elemento con el sufi 

j O Á..C.0 

En caso de que existan varios oxiácidos del mismo elemento, el 

nombre del más común de ellos estará compuesto como si fuera 

éste el Único oxiácido del elemento; el ácido con un oxígeno m~ 
nos, empezará en hipo y terminará en 0-60, y si existe un ácido 

con un oxígeno más que el terminado en ic.o, este empezará en 
pen y terminará en ic.o 

Una forma sencilla de saber estos nombres, es observar el núme 
ro de oxidaci6n del elemento central o formador del oxiácido, 
y seguir las reglas de nomenclatura que se ven a continuaci6n 
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No. de oxidaci6n 

+ 1 6 + 2 

+ 3 6 + 4 

+ 5 6 + 6 

+ 7 

Ejemplos 

H i + c.e.s+ 6-
03 

Hl+ c.e.3+ Oi-

Hl+ c.e.1+ 02-

Hi+ c.e.1+ 8 -
01+ 

Prefijo 

hipo 

per 

ácido cl6rico 

ácido cloroso 

ácido hipocloroso 

ácido percl6rico 

Sufijo 

oso 

oso 

ico 
ico 

Cuando en un oxiácido existen dos átomos del elemento central, 
se usa la misma nomenclatura pero anteponiendo el prefijo di 

al nombre de este elemento. Ejemplo 

ácido dicr6mico 

Cuando es un oxiácido uno de los oxígenos es sustituído por el 
elemento azufre, el ácido torna el prefijo tia. Ejemplo 

es ácido sulfúrico y 

es ácido tiosulfúrico 

Además existen oxiácidos que pueden presentar diferentes for­
mas complejas, pues aunque su número de átomos de hidr6geno y 
de oxígeno sea distinto, mantienen constante el número de oxi­

daci6n de su átomo central o formador del ácido. Estos com­
puestos se distinguen con los prefijos o~to, meta y pi~o, 

usándose el primero para el compuesto mas común, el segundo 
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para el que le sigue en importancia y el tercero para el menos 

común. Ejemplos 

ácido ortofosf6rico 

ácido metafosf6rico 
ácido pirofosf6rico 

En este Último caso, en realidad los tres se llaman ácido fos­
f6rico y denominarlos de esta forma es correcto 

3) Acidos parecidos a oxiácidos pero que contienen grupos elec 
tronegativos que no son oxígeno 

En este caso el nombre se forma poniendo la palabra ácido segui 

da del nombre del grupo que se encuentra en lugar del oxígeno, 

precedido de un prefijo que indica el número de átomos que Pª!. 
ticipan en la molécula, y finalmente la raíz del elemento cen-

tral con el sufijo ico. Ejemplos 

H B F4 

H2Pt (CN)4 

Sa.le..6 

ácido tetrafluorob6rico 
ácido cianoplatínico 

1) Neutras derivadas de hidrácidos 

, 

Se usa la misma nomenclatura que para las sustancias binarias 

que contienPn un elemento metálico y uno no metálico; es de­
cir, se pone la raíz del nombre con la terminaci6n u~o del ele 
mento o grupo que formaba al hidrácido, seguida de la preposi­

ci6n de y el nombre del otro elemento o grupo que forma la sal 
(i6n posititivo). Ejemplos. 

L.l Cl 
Na. 2S 

K CN 

cloruno de litio 
sulfuno de sodio 
cianuno de potasio 
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2) Neutras derivadas de oxiácidos 
Para nombrar estas sales se usa el mismo sistema que en el ca­

so de sales derivadas de hidrácidos, con la diferencia de que 

ahora se cambian las terminaciones leo y 0.60 del ácido por las 

terminaciones ato e ito respectivamente, además de que se pone 

entre paréntesis el número de oxidaci6n del i6n positivo que 

forma la sal en el caso de que sea polivalente. Ejemplos 

Mn SOi+ sulfato de manganeso (II), derivada del 

ácido sulfttrico 
nitrato de potasio, derivada del ácido 

nítrico 

(NH1+)2SO3 sulfito de amonio, derivada del ácido sul 
fúro.60 

Ca(Cl0) 2 hipoclorito de calcio, derivada del ácido 

hipocloro.60 

3) Acidos 

Los ácidos que tienen más de un hidr6geno pueden formar sales 

por sustituci6n de Únicamente parte de los hidr6genos que for­
man el ácido 

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 i6n negativo (derivado del ácido) la palabra mo­

noácida si tiene un hidr6geno en la molécula, o di~cida sitie 
ne dos. Ejemplos 

K HC03 carbonato monoácido de potasio, provie­
ne del ácido carb6nico 

fosfato monoácido de magnesio, proviene 

del ácido fosf6rico 
fosfato diácido de calcio, proviene del 
ácido fosf6rico 
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Antiguamente se acostumbraba anteponer el prefijo bi al nombre 

de la sal y a no mencionar si es mono o diácido. Así el carbo 

nato monoácido de potasio será bicarbonato de potasio, y el 

fosfato monoácido de magnesio, será biofosfato de magnesio 

Pe.ll.6xido.6 

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 pe.lL. Ejemplos 

HidlLUIL0.6 

per6xido de hidr6geno 
per6xido de sodio 

Estas se forman al unir hidr6geno con un metal y su nombre se 
designa poniendo la palabra hidll.ull.o seguida de la preposici6n 

de y el nombre del metal. Ejemplos 

Ione..6 

1) Monoat6micos 

hidruro de potasio 

hidruro de calcio 

a) Monovalentes positivos 

Se forma el nombre con la palabra ,,[6n seguida del nombre 
del elemento que lo constituye. Ejemplos 
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\ 

i6n estroncio 

i6n calcio 

b) Multivalentes positivos 

Se forma el nombre con la palabr~ i6n seguida del nombre 

del elemento que lo constituye y entre paréntesis el número 

de oxidaci6n correspondiente. Ejemplos 

Mn t++ 

CJr..6+ 

i6n manganeso (IV) 

i6n cromo (VI) 

c) Monovalentes negativos 

Se forma el nombre con la palabra i6n seguida de la raíz 

del nombre que lo constituye con el sufijo uJr..o. Es intere­
sante notar que estos iones provienen de hidrácidos y por 

lo tanto pueden formar sales con grupos positivos. Ejem­

plos 

Cf 1
- i6n cloruro 

I i6n yoduro 

2) Binarios 

a) Positivos 

Como en español, los nombres de la mayoría de los metales 

terminan en io, y dado que para nombrar a los iones positi­

vos se usa el nombre del metal sin alterarlo, es 16gico uti 

lizar también la terminaci6n io para nombrar a los iones p~ 
sitivos de los grupos no metálicos. Ejemplos 

i6n amonio 

i6n hidronio 
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b) Negativos que contienen oxígeno 

En este caso, el nombre se forma con la palabra í6n seguida 

del nombre del i6n con las mismas terminaciones que se usa­

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

ya que estos provienen precisamente de estos ácidos.- Ejem­

plos 

Cl0 3
1 - i6n clorato, derivado del ácido cl6rico 

Cl0 2
1 - i6n clorito, derivado del ácido cloroso 

Cl0 1 - i6n hipoclorito, derivado del ácido hip~ 

cloroso 
Cl0~ 1

- i6n perclorato, derivado del ácido percl~ 

rico 

c) Negativos que no contienen oxígeno. Ejemplo CN 

Para este tema es necesario hacer referencia a la tabla pe­

ri6dica de los elementos mostrados en el siguiente esquema. 

Aquí los elementos se ordenan de acuerdo con su semejanza 
química en grupos verticales y horizontalmente en periodos 

repetitivos; las familias son: I Metales alcalinos, II Met! 
les alcalino térreos, III Metales de transici6n, IV No Meta 
les; V Gases Nobles, VI Tierras raras, VII Serie actínida 

I II III 

VI } 
VII 
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Las teorías de la estructura at6mica deben de explicar las 

diferencias de reactividad de diversos elementos y también 
a que se debe que las propiedades físicas y químicas de los 

elementos se repiten de la manera en que se encuentran en 

la tabla peri6dica. La periodicidad de los elementos des­
carta definitivamente a la masa como factor determinante de 

la reactividad química y por lo tanto, los nucleos at6micos 

posiblemente no son los responsables de la conducta química. 
Así pues, la respuesta se debe buscar en la arquitectura co~ 

figuracional de los electrones externos a fin de ribservar el 
comportamiento de los elementos. Al pasar de un elemento a 

otro, en la tabla peri6dica, el número at6mico incrementa 

una unidad y así sucede también en la carga nuclear. Para 

conservar la electroneutralidad de los átomos, este incre­
mento progresivo de la carga nuclear debe ir acompañada por 

un incremento simultáneo en el número de electrones orbita­

les. En consecuencia, al pasar desde el hidr6geno con z=J 

al laurencio con z=103, el número de electrones alrededor 

del núcleo debe incrementarse progresivamente de uno en uno, 

desde un electr6n solo en el caso del hidr6geno hasta el va­
lor 103 para el laurencio. En cuanto estos electrones ocu­

pen la estructura externa del átomo deben disponerse en ca­
pas y subcapas, cada/una de las cuales, contiene un número 
de electrones compatible con el total de los que existen y 

con el número máximo que puede entrar en cada una 

Es importante mencionar que la electronegatividad (tendencia 

de algunos átomos en una molécula para atraer electrones ha­
cia si mismos) en la tabla peri6dica aumenta de izquierda a 
derecha y de abajo hacia arriba. El radio at6mico aumenta 

conforme aumenta el número de electrones de arriba a abajo, 

pero disminuye de izquierda a derecha igual que el volúmen 

at6mico 
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Los electrones se van colocando en las distintas capas y 

subcapas. Los estudios espectrosc6picos detallados, de­

muestran que se requieren cuatro números cuánticos para ca­

racterizar un electr6n de un átomo. Estos son: a) el núm~ 

ro cuántico principal, n; b) el azimutal, l; c) el magnéti­

co, m, y d) el número cuántico de spin, h 

El número cuántico principal n de un electrón cualquiera en 

un átomo determina el nivel energético principal al cual 
pertenece el electrón. Este número toma solo valores ente­

ros 7, 2, 3, etc. dependiendo del nivel del electrón. Co­
rrespondiendo a cada valor den existen n valores posibles 

del número cuántico azimutal l que determinan el momento an 

gular del electr6n, y que pueden considerarse como subcapas 
del nivel principal. Así cuando n=1 existe un solo valor 
posible del que es l=O. Cuando n=2 podemos tener l=O y 

l=1, mientras que para n=4 tenemos l=O, 1, 2, y 3. El núme 
ro cuántico 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 más finos que difieren ligeramente entre 

sí en energía, pero que aún pertenecen a cada subcapa parti 
cular. Los valores que este número cuántico toma, están d~ 
terminados por los valores del, y oscilan desde -l~ o~+ l, 

es decir, (2l + 1) valores de m para cada uno de l. Por 

ejemplo, para l=O hay un solo valor de m, es decir, m=O. 
Cuando l=1 se tiene m=-1, O y+ 1; un total de tres valores. 

Por otro lado, si l=3, tenemos siete valores de m, que son 

m=-3, -2, -1, O, + 1, + 2, + 3 

Finalmente el número cuántico de spin h surge de una suges­
ti6n hecha por Uhlenbeck y Goudsmit en 1925, según la cual, 
un electr6n en su movimiento en una 6rbita puede rotar al­

rededor de su propio eje. Tal spin contribuirá al momento 
angular del electrón y modificaría así las relaciones de 
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energ1a. Suponiendo que este spin se haya cuantizado, exis-

ten solamente ~os valores posibles para él que son -0= + ¡ 6 

-0= -J,dependiendo de si el electr6n gira sobre si mismo en 

una u otra direcci6n 

Los cuatro números cuánticos y los valores que puedan tomar 
se resumen como sigue: 

1.- Número cuántico principal, n. SÓlo puede tomar los 

valores enteros n= 1, 2, 3 etc 

2.- Número cuántico azimutal, l. Para cada valor den 

existen nvalores del, es decir, .l=O, 1, 2, ... (n-1) 

3.- Número cuántico magnético, m. Para cada valor del 

existen (2l + l) de m. Este intervalo es desde 

m=l a m= + l pasando por m=O; es decir, m=O, ± 1, + 

2, ... ± l. 

4.- El número cuántico spin, 4 . Existen s6lo dos valores 

posibles de~, -0=i y -0:-J para cada valor del 

Al especificar sus cuatro números, la "direcci6n" de un elec 

tr6n particular en un átomo dado se define completamente; es 

decir, los cuatro números cuánticos sitúan cada electr6n en 

el nivel de energía (n), la subcapa (l), la sub-subcapa (m), 

y la direcci6n de su spin (-0) 

Lo anterior no implica que varios electrones de un átomo 

ocupen el mismo nivel de energía y tengan por lo tanto sus 
números cuánticos 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 exclusi6n. De 

acuerdo con el mismo, "nunca dos electrones de un átomo pu~ 

den tener cuatro números cuánticos iguales". Para que 
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existan en el mismo átomo, pueden tener tres números igua­

les, pero el cuarto debe ser distinto. Veremos ahora que 

este principio es de un valor fundamental, y ayuda conside­

rablemente en la deducci6n de la distribuci6n de los elec­

trones en los átonos de los diversos elementos 

La distribuci6n electr6nica de un átomo se especifica dando 
el número de electrones a cada subcapa. Por ejemplo, la 

distribuci6n electr6nica en el estado basal del átomo de 

oxígeno (z= 8), alrededor del nucleo se van a colocar 8 
electrones en las capas y subcapas que satisfagan la condi­

ci6n de estado basal. Los primeros electrones, se colocan 

en las subcapas, (que s6lo pueden tener dos electrones). La 
siguiente subcapa de mayor energía es 2-0 (también con solo 
dos electrones). Los cuatro electrones restantes iran a la 

sulx:apa 2p que tiene mas energía que la 2-0. El orden en que 

deben irse introduciéndolos electrones en las subcapas, co 
rresponde a su aumento de energía 

La energía aumenta al incrementarse el valor de n + 1; cuan­
do hay dos subcapas con el mismo n + 1, l.as energías aumen­

tan al aumentar el valor den. Así el orden en que se lle­
nan las subcapas es: 

1-0, 2-0, 2p, 3-0, 3p, 4-0, 3d, 4p, 5-0, 4d, 5p, 6-0, 

46, 5d, 6p, 7p, 56, 6d 

El número de electrones que hay en cada subcapa se indica 
como exponente del símbolo del 

Así lo anterior, la distribuci6n electr6nica del oxígeno es 
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y para un elemento con número atómico de 73 la distribución 

electrónica es la siguiente: 

11.>2, 21.>2, 2p6, 31.>2, 3p6, 41.>2, 3dlO, 4p6, 51.>2, 

4dlº, 5p6, 61.>2, 4614, 5d3 

Enlaces Químicos 

Los átomos de un elemento determinado tienen una capacidad 

de combinación o valencia. Para hablar de enlaces formados 

entre dos átomos en función de sus estructuras, es importan 

te considerar las fuerzas que hacen posible el enlace y la 
geometría o estructura de las combinaciones atómicas resul­

tantes 

Los dos electrones l.> o los seis electrones p que se encuen­

tren en el nivel cuántico mas externo, el llamado nivel o 

capa de valencia del átomo de un gas noble representan una 

estructura de estabilidad máxima. Los demás elementos tie­

nen niveles de valencia de sus átomos incompletos por lo que 
tienen una cierta reactividad química. Cuando se combinan 

con otros átomos, los átomos de un elemento tienden a alean 

zar la distribución electrónica estable característica de 

la estructura del átomo del gas noble mas pr6xi1no en la ta 

bla periódica. Lo que se consigue por ganancia, pérdida o 

compartición de electrones 

Representaci6n para Fluor Z = 9 

1 l.> 2' 

capa 

interna 

21.>2, 2p5 

electrones 

de valencia 
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Para el Litio: 

capa 

interna 

2 .6 l 

electrones 

de valencia 

LÁ.. X 

La capa interna se representa por el símbolo del elemento 

y es con estos modelos con los que se explica la formaci6n 

del "octeto de Lewis" 

Las ligaduras o enlaces at6micos fundamentales son: tres 

a) polar (electrovalencia o i6nico) 

b) no polar (covalencia) 

c) semipolar (covalencia coordinada) 

Así para el ejemplo anterior, el litio cede al fluor, defi:_ 

nitivamente, un electr6n y se convierte en un i6n monova­

lente positivo, mientras que el fluor, que ha adquirido 

ese electr6n completando un octeto de electrones en su ca­

pa de valencia, se convierte en un i6n monovalente negati­

vo. Estas dos partículas se mantienen unidas por la fuer­

za electrostática 

Li. x F: 

Enlace i6nico, electrovalente o polar. El enlace i6nico se 

va a formar cuando un metal de bajo potencial de ionizaci6n 
se combina con un no metal de afinidad ~lectr6nica elevada. 

Ejemplos 

X Na. y LÁ.. X 

Enlace covalente; se forman cuando en los compuestos parti:_ 

cipan átomos de elementos pertenecientes a grupos pr6ximos 
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en la tabla periódica y no existe normalmente una transfe­

rencia completa de electrones de un átomo a otro como en el 

enlace i6nico, sino que se completan los pares electrÓLicos; 

también sucede cuando se unen átomos de la misma especie. 

Ejemplos: 

XX 
:c.t x Cl~ 

XX 

p-p 

H ~ H H x c.t: 

,6 - p 

En las moléculas con enlaces covalentes puede existir cier­

ta polaridad. Por ejemplo; el átomo de oxígeno tiene hibri 

daci6n 7-6 2
, 2-6 2

, 2px 1
, 2py 1

, 2pz 2 tiene dos orbitales p con 

un solo electrón en su nivel de valencia y s~ combina así 

con dos átomos de hidrógeno para formar la molécula de agua 

: o X H .x 
H 

El ángulo de enlace debería ser de 90° por la orientación 

de los orbitales p, pero resulta de 104.5°. X?). Es una 

molécula covalente pero existe una polaridad 

En este tipo de moléculas al aumentar el tamaño del átomo 

central los ángulos se aproximan a 90° como se puede obser­

var en los siguientes compuestos: 

(?) 

Con el átomo de nitrógeno sucede lo mismo en la molécula de 
NH 3 7-6 2 2-6 2 2px 1 2~y 1 2pz 1 configuración para el nitrógeno 

se encuentra que el ángulo experimental es de 107.3° y no 

de 90°. Sin embargo los ángulos experimentales para PH3, 
A-6H 3 y SbH 3 son de 93.9°, 91.8°, 91.3° respectivamente. (?) 
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Así la electronegatividad de cada uno de los átomos de los 

elementos, que forman las moléculas influye para que exista 

una cierta polaridad en la molécula así el O es mas electro 

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

Enlace covalente coordinado o múltiple. Cuando al combinar 

se dos átomos cada uno de los cuales tiene mas de un espa­

cio vacío 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 
. N. + xNx-+ ,'J: 

X 

xXX 
xN 
X 

que tendrá 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 átomos unidos por el enlace. Como ejemplo es el Ni­

+ tr6geno de la molécula de NH 4 • Una vez formado el enlace se 

comporta como cualquier enlace covalente 

H + H + 

XX 
H+ 

XX t 
H ~N~ H + + H ~N~ H 6 H-N-N x. X. 

H H N 

como síntesis para esta parte de enlaces se tiene: 

Enlaces 

(tipos) 

I6nico (ejem NaCl) 

Covalente 

Polar (ejem HCl) 
Apelar (ejem Cl-Cl) 
Múltiple (ejem N:N) 
Coordinador Dativo (ejem NH 4 +) 

Por puentes de hidr6geno 
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Enlaces por puentes de Hidr6geno. Cuando se unen con el hi 

dr6geno átomos no metálicos de elcctronegatividad elevada 

como los de F, O y N, existe una fuerza de atracci6n entre 

el átomo de hidr6geno positivo de una molécula y el átomo 

negativo de otra molécula. Esta fuerza puede ser lo sufi­

cientemente grande para hacer que dos o más moléculas se 
asocien en agrupaciones mayores 

Estos enlaces no son en ningún sentido covalentes puesto que 

en la molécula de H2 0 cada átomo de Hidr6geno tiene su orbi­

tal 7-0 lleno con dos electrones 

Aunque la energía necesaria para romper un puente de hidr6-

geno es pequeña se observa que los líquidos análogos al agua 

que posean puentes de hidr6geno tienen punto de ebullici6n 

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 f6rmulas con líneas pun­

teadas 

H-0 ...... H-O .... H-O 

H 
' H - N 
' H 

1 ' • H H H 

H 

' H-N I 

' H 

Cuando aparece la presencia de agua y de un ácido orgánico 

se tiene 

O ..... H -, O ..... H -

' H 
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Son la representaci6n abreviada del número y naturaleza de 

cada uno de los reactantes y de sus ,roductos en una reac­

ci6n química. Así puede haber diferentes tipos de ecuacio­

nes: 

a) Combinaci6n. Dos o más sustancias se combinan para for 

mar una sola 

b) Descomposici6n. Reacci6n inversa a la combinaci6n 

2Hg0-+ 2Hg + 0 2 

c) Desplazamiento simple. Un elemento desplaza en un com­
puesto a los átomos de otro elemento 
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d) Metatesis a doble desplazamiento. Ocurren en disoluci6n 

acuosa. Alguno o algunos de los átomos (generalmente 

como iones) de un compuesto desplazan a uno o varios 

átomos (como iones) de otros compuestos produciendo 

nuevos compuestos 

Estas reacciones se pueden balancear fácilmente utilizando 

un "método de tanteo", sin embargo van a existir otras en 

donde se combinen dos o más de estos tipos de reacciones y 

su balanceo no sea tan sencillo. Por esta raz6n se em­

plean métodos como el de Balanceo de reacciones de oxida­
ci6n-reducci6n (redox) que se requieren de sistematiza­

ci6n para su mejor balanceo. Esta pueden ser: (a) el de 

cambio en el número de oxidaci6n o transferencia de elec­

trones y (b) el del i6n-electr6n. Se verá el mas utiliza­

d~ que es el primero 

a) Observar con cuidado la reacci6n no balanceada, busca~ 

do elementos que hayan cambiado de número de oxidaci6n1 

b) Expresar este cambio de números de oxidaci6n escribien 
do las reacciones electr6nicas parciales correspondie~ 

tes, 

c) Balancear las reacciones electr6nicas parciales tanto 

por lo que hace al número de electrones como por el nú 

mero de componentes químicos1 
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d) Substituir los coeficientes de las reacciones electr6ni 

cas parciales en la reacci6n no balanceada, 

e) A partir de las reacciones electr6nicas parciales, ba­
lancear el resto de los elementos y grupos at6micos que 

hay~en la reacci6n no balanceada. El orden usual es: 

elementos positivos (diferentes del hidr6geno) iones o 
grupos at6micos negativos, hidr6geno y oxígeno. Ejem­

plo: 

+s +2 +2 
Cu.º + HN0 3 -+ Cu.(N0 3 )2 + H20 + NO 

3Cu. 0 -2e 3Cu.+ 2 
--¡.: 

2N+s + 3e 2N+ 2 
--+ 

Sustituyendo y realizando los cambios adecuados se tiene: 

Otro ejemplo sería 

-1 +6 +3 O 

6Kl -+ 8K 2 C~0 4 + C~ 2 03 + 31 2 

-1 -2e. -º 
3 X 2 1 -'-+· 3 l 2 

1.4 E~te.qu.iome.t~la 

Sus raíces griegas son: stoichion= constituyente elemental 

y metrein= medir, así, la estequiometría es la parte de la 
química que estudia las relaciones entre los pesos de las 

sustancias que se determinan por sus f6rmulas y por las 
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ecuaciones químicas que representan sus transformaciones. 

El peso de los átomos y moléculas se han determinado me­

diante métodos químicos o fisicoquímicos muy precisos, así 

como también la composici6n exacta de los compuestos. Las 

combinaciones químicas están regidas por leyes y principios 

fundamentales, que fueron establecidos cuando todavía ~o se 

había postulado la teoría at6mica moderna; la cual ratific6 

estos principios y marc6 sus limitationes 

Es importante tomar en cuenta las siguientes leyes para es­

tablecer estos principios de estequiometría: 

Ley a.e la. c.on.6e.Jr.va.c..l6n de la. ma..te.Jr..la.: nLa materia no 

se crea ni se destruye, solo se transforma 11 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 

modificaci6n de la materian 

Ley de la..6 pll.opo.Jr.c..lone.6 c.on.6.ta.n.te.6 o Ley de Pll.ou.6.t o 

Ley de las proporciones definidas también se le llama. 

Los elementos se combinan en proporciones definidas de 

peso, de tal manera que la composici6n de un compuesto 

químico puro es independiente del proceso de prepara-
. ,, 

ClOn 

Ley de la..6 pll.opo.Jr.c.,é,one.6 mú.l.t.lple.6: ,icuando 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 proporci6n representada 

por números enteros, generalmente pequeños" 

Ley de la..6 pll.opoll.c..lon.e.6 equ..lva.len.te.6: 11Los 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) 

Ma-0a at6mica: Las masas at6micas de los elementos es­

tán referidos a los 16 g de oxígeno que ocupan un vol~ 

men de 22.4 litros a 1 atm y OºC, ya que las masas in­

dividuales de los átomos son w.uy pequeñas. En la ta­

bla peri6dica figuran las masas de los átomos de los 

elementos tal como existen en la Naturaleza. Actualmen 

te, en lugar de oxígeno se utiliza como referencia el 

is6topo de carbono 12 (is6topo es una especie de un el~ 

mento que tiene el mismo número de protones pero dife­

rente número de neutrones que la especie más común de 

ese elemento, o sea que varía en su masa at6mica pero no 

en el número at6mico), a cuya masa at6mica se le da el 

valor de 12 urna (unidades de masa at6mica o unidades de 
masa at6mica unificada) 

Pe-00 moleculan: El peso de una molécula es obviamente 

la suma de los pesos at6micos de los átomos que consti 

tuyen dicha molécula 

Atomo-gnamo y mol: Dado el enorme 
,, 

numero de moléculas 

que intervienen en una reacci6n fu~ necesario definir 

estos conceptos; mol como un conjunto de un número 

grande y determinado de unidades químicas fundamentales 

comparables a la cantidad utilizada realmente. Así un 

átomo gramo de un elemento cualquiera, como el peso at6 
mico del elemento expresado en gramos, y una mol de 

cualquier compuesto como el peso molecular del compues­

to expresado en gramos. Un átomo gramo de cualquier 
elemento contiene siempre el mismo número de átomos, 

siendo este número 6.02 x 70 23 , o sea el Número de Avo­

gadro. Del mismo modo, una mol de cualquier compuesto 
contiene el mismo número de moléculas, que es también 

el Número de Avogadro 
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multiplicados por un factor sencillo, las pro?orciones 

según las cuales se combinan entre sí' 

Le.y de. lo-0 volúme.ne.-0 de. c.ombinac.i6n: "Cuando los gases 

toman parte en los cambios químicos, los volúmenes de 

los que reaccionan y los volúmenes de los productos, si 

son gaseosos, guardan una proporci6n representada por 

números enteros pequeños''. No habría desviaci6n 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 

Pninc.ipio de. Avogadno: Los volúmenes iguales de todos 

los gases y vapores, bajo la~ mismas condiciones de tem 
peratura y presi6n, contienen el mismo núraero de molécu 

las" 

Ve.6inic.i6n de. Mollc.ula-0 pon Avogadno: ) Son las masas 

más pequeñas de una sustancia que pueden existir en li­
bertad'; 

Es importante también, ~ara fines de cálculo definir con 

que tipo de unidades se trabaja en estequiometría, general­
mente se emplean en las reacciones cantidades de átomos y 

moléculas, sin embargo, se deben de tener en cuenta los si­

guientes conceptos: 

Núme.no a~6mic.o (z): El número at6mico de un elemento 

es igual al número de protones de un átomo de dicho ele 
mento, o lo que es lo mismo, al número de electrones 

(cuando el elemento está en forma neutra, sin carga) 

Name.no de. Avogadno: Es ipual a 6.02 x 70 23 moléculas 

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

drá múltiplos y submúltiplos 

Volumen rhamo moleculah: Es el volumen ocupado por una 

mol de un elemento en estado gaseoso, en condiciones 

normales (OºC y 1 atm de presi6n) (TPS, temperatura y 

presi6n estándar) 

Compohici6n molan de loh compuehtoh qulmicoh: Las f6r­

mulas químicas dan una idea de la composici6n molar de 

un compuesto, a la vez que al conocer la composici6n m~ 
lar de un compuesto se puede saber su f6rmula química 

Peho equivalente o equivalente qulmico: Es la cantidad 

de sustancia (ya sea elemento, radical o compuesto) ca­

paz de combinarse con 8 g de oxígeno o su equivalente 

de otra sustancia. Si se comparan los pesos equivalen­
tes de las diferentes sustancias con sus pesos molecula 

res, encontramos que estos Últimos siempre son múlti­

plos de pesos equivalentes. Esta raz6n 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 combinaci6n están presentes en una mol del 

elemento o grupo 

gramos/mol 

gramos/equivalente 
=equivalente= 

mol 
valencia 

Esta relaci6n nunca es menor que la unidad y resulta ser 

además un número entero. Este número es en realidad el nú­

mero de oxidaci6n o valencia (ya que no tiene signo) del 

elemento o grupo. De aquí que, si se conocen las valencias 

de los elementos o radicales> se pueden escribir las f6rmu­
las para los compuestos 
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Para ácidos, bases, sales y reacciones Redox se tienen las 

siguientes relaciones para los pesos equivalentes 

Problema 

Peso eq ácido= PM 

# de hidr6geno 

Ejem 3 6. 5 

Peso eq base= 

peq = 

PM 

36 

1 

# de grupos hidroxi 

Ejem NaOHPM = 40 peq = 
40 

Peso eq Sal= PM 
# de cargas del cati6n o del ani6n 

Peso eq en Óxido reducci6n = 

334 

6 
= 55.66 

PM 

# de electrones ganados 
o perdidos 

+2 +s +3 +2 
Ejem FeS04 + HN03 + H2S04 ➔ Fe2(SV4) 3 +NO+ H20 

HN03PM 
63.03 21. 01 65.03 peq = = = 

3 

FeS04PM 
151.91 151.91 151.91 peq = = = 

1 

En la oxidaci6n de un agua residual que lleva Fe, se efectúa 
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1 

t 

la siguiente reacci6n 

Nota: no se puede balancear 

~or Óxido-reducci6n 

a) Balancee la reacci6n 

b) ¿Cuántos moles de S02 pueden prepararse a partir de 0.24 

moles de Fe.S? 

c) ¿Cuántas moles de oxígeno se necesitan para producir 2.5 

moles de Fe.203? 

d) ¿Cuántas moléculas de S02 se forman? 

Respuestas 

b) 4 moles de Fe.S dan 4 de S0 2 entonces 

4 de Fe.S - 4 de S02 

0.24 de Fes - x 

x = 0.24 moles de S0 2 

c) Sabemos que 7 moles de 02 producen 2 de Fe. 20 3 entonces 

x = 8.75 moles de 0 2 

d) Como 1 mol= 6.02 x 10 23 moléculas, 0.24 moles serán 

0.24 x 6.02 x 10 23 = 1.44 x 10 23 moléculas. 
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2 DISPERSIONES 

2.1 Tipo-0 de Solueione-0 

Si una mezcla es homogénea en todo su volumen, se le denomina 

disoluci6n o simplemente soluci6n. Además mientras las propi~ 

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 características de sus componentes. 
Exceptuando el caso de las mezclas heterogéneas es imposible 
distinguir visualmente las partículas o componentes de una di­

soluci6n, incluso con la ayuda del microscopio más potente 

Las soluciones pueden estar compuestas por cualquier combina­

ci6n de los tres estados de la materia: gaseoso, líquido y s6 
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 físico 
de la soluci6n 

Gaseoso 

Líquido 

S6lido 

Estado físico de los 
componentes puros 

Gas en líquido 

Líquido en gas 

S6lido en gas 

Gas en líquido 

Líquido en líquido 

S6lido en líquido 

Gas en s6lido 

Líquido en s6lido 

S6lido en s6lido 

Características de las disoluciones: 

Ejemplos 

Aire en cualquier mez­
cla de gases 

Agua en aire 

Partículas de polvo en 
aire 

Oxígeno o amoniaco en 
agua 

Alcohol en agua 

Glucosa en agua 

Hidr6geno en paladio 

Mercurio en Oro (amal­
gama) 

Oro en Plata (aleacio­
nes) 

a) Tienen la tendencia a ser uniformes en todo su volúmen, 

b) Pueden estar compuestas por cualquier combinaci6n de los 

tres estados de la materia; líquido, gaseoso y s6lido 
siempre y cuando consten de una sola fase, 

c) Las disoluciones pueden· ser dispersiones ya sea de espe­
cies moleculares, de especies i6nicas o bien de una combi 
naci6n de ambos tipos, 

d) Los componentes de una disoluci6n 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 presi6n 

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 disoluci6n de la 

siguiente manera: 

A b1te,v iatuJta 

Normal N 

Molar M 

Molal m 

Fracci6n Molar X 

% en Peso %P 

% en Volumen 

partes por mill6n ppm 

Sígni6ic.ado 

equivalente de soluto 
litros de solución 

moles de soluto 
litros de solución 

moles de soluto 
Kg de disolvente 

~ d 1 • 1 X nz -- n2 numero e mo es parcia es; 2 = 
número de moles totales n1 + n2 nt 

en donde n = número de moles 

(lOO)(gramos de solutoÍ 
g del solvente+ g de soluto 

(lOO)(litros de soluto) 
litros de solución 

mg de soluto 
Kg de solución o L de la solución 
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Ejemplos 

l. ¿Cuál es la molaridad de una disoluci6n que contiene 76 g 

de CH3 0H en 200 mL de disoluci6n? 

El peso molecular de CH3 0H 

Entonces 32g = 1 mol 
16g = X x = O. 5 mole.-0 

Como la molaridad está definida como moles/litro de diso­

luci6n, 0.5 mole-0 = 200 mL 
X = 1000 mL x = 2.5 mola~ 

2. La concentraci6n de una disoluci6n determinada está dada 

como 40.0 g de NaCl por litro de disoluci6n. Conviértan­

se éstas unidades a molaridad y normalidad 

Se sabe que 7 mol de NaCl es 58.5g y de NaCl, entonces pa­

ra 40g de sal será: 
58g = mol 
40g = X x = 0.684 mole-0 

Como se tiene un litro de soluci6n sera 0.684 mola~. Ade­

más, como 1 mol de NaCl es igual a 1 equivalente de la sal, 

tendremos también que la soluci6n es 0.684 Normal 

3. ¿C6mo se prepararían 300 mL de una disoluci6n 2.2 M de 

AlCl 3 

PM AlCl 3 = 133.5 1 mol de AlCl 3 = 133.5g en 1000 mL 
sería una soluci6n 7 mola~, 

Se deben de hacer cálculos para 300 mL 

133.5g = 1000 mL 
X = 300 ml X= 40.05g 
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Para preparar una soluci6n 2.2 molan 

1 molan= 40,059 

2.2 molan= x x = 88. 11g (para 300 mL) 

4. ¿Cuál es la molalidad de la disoluci6n que contiene 20g de 

azúcar C12H22011 disueltos en 1259 de agua? 

mol 

X = 20g 

x = 0.058 mole-0 

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

mos 1259 (0.125 K9) la concentraci6n será: 

molalidad = 0.058 male-0/0.125 Kg = 0.468 mal 

S. Determinar la fracci6n molar de cada sustancia en una diso­

luci6n que contiene 36g de agua y 46g de glicerina 

[C 3 H5 (0H) 3 ] Pesos moleculares: C3 H5 (0H) 3 = 92, H2 0 = 18 

92g de glieenina = mal 

46g de glieenina = x 

18g de agua= mol 

36g de agua= x x = 2 male-0 de agua 

El total de moles será: 2.5 male-0 

Entonces se tiene para las fracciones 

x glieenina = 0.5/2.5 = 0.2 
x agua = 2.0/2.5 = 0.8 

1.0 -0umanda 
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6. ¿Cuántos equivalentes-gramo de soluto están contenidos en: 

a) 1 litro de disoluci6n 2 N 

b) 1 litro de disoluci6n O. 5 N 

c) 0.5 litros de disoluci6n O. 2 N 

d) 60 mL de disoluci6n 4 N 

a) 1 N = e.q-g 
2 N = X x = 2 e.quivale.nte.-gnamo 

b) 1 N = 1 e.q-g 
0.5N= X x = 0.5 e.quivale.nte.-gnamo 

c) 1 N = 1 e.q-g 
0.2N= X x = 0.2 e.quivale.nte.-g~amo/1L 

como se tienen 0.5 litros 

0.2 e.q-g = 1 lit~o 

x = 0.5 litno 

d) 7 N :, 1 e.q-g 

4 N = x 

al tener 60 mL 

4 e.q-g = 1000 mL 

X = 60 mL 

x = 0.1 e.quivale.nte.-g~amo 

x = 4 e.q-g e.n lit~o 

x = 0.24 e.quivalen~e-g~amo 

Los compuestos de soluciones saturada, no saturadas y sobresa­
turadas se pueden utilizar en Ingeniería 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 físicas de las soluciones 

tal como presi6n de vapor, punto de congelaci6n y punto de ebu 

llici6n se involucran 

Para soluciones que contienen solutos no volátiles tienen las 

siguientes propiedades, llamadas coligativas 

a) el descenso de la presi6n de vapor del solvente 

b) el descenso del punto de congelaci6n 

c) el aumento del punto de ebullici6n 

d) la presi6n osm6tica 

Estas propiedades dependen únicamente del número de partículas 

en soluci6n y de ninguna manera de la naturaleza de las mismas. 
Además funcionan en soluciones diluidas 

Te6ricamente, es conveniente subdividir las soluciones en: a) 

de no electr6litos y b) de electr6litos. En el primer caso, 

el soluto disuelto permanece en forma molecular sin carga, y 

no presenta tendencia a la disociaci6n en iones con carga elé~ 
trica. En tales soluciones, se establecieron ciertas leyes g~ 

nerales que se discutirán a continuaci6n. Por otra parte, en 

las electrolíticas el soluto se disocia en mayor o menor pro­
porci6n de iones, incrementando así el número de partículas en 

soluci6n. El comportamiento de ésta, respecto a ciertas pro­

piedades, por ese motivo, cambia y exige la modificaci6n de 
las leyes simples deducidas para las soluciones no electrolí­

ticas 

Ve~Qen~o de la pne~i6n de vapon del ~olvente. Un soluto 

disuelto, hace descender la presi6n de vapor del líquido 

de solvente en que se encuentra y esto se explica fácilmen 
te por la ley de Ra0ult: P = Pº N1 donde 

P = Presi6n de vapor del solvente sobre una soluci6n dada 
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Pº = Presi6n de vapor del solvente puro 

N1 = Fracci6n molar del solvente 

Como N1 < 1 siempre => P < Pº La ley de Roult será: "la d.!_ 

soluci6n de un soluto en un solvente hace descender la presi-0n 
de vapor de este Último respecto a la del solvente puro 

Aumento del punto de ebulliei6n de la4 40lueione-0. Las so­
luciones que contienen solutos volátiles hierven a tempera­

turas mas elevadas que las del solvente puro. La diferen­

cia entre los puntos de ebullici6n de la soluci6n y del sol 
vente para una presi6n constante establecida, se conoce co­

mo elevaci6n del punto de ebullici6n, que depende de la na­

turaleza del solvente y la concentraci6n 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 ebullici6n con 

una "constante ebullosc6pica" (Kb) 

Kb = b. Tb W1 M2 

1000 W2 

Donde b. Tb es el aumento del punto de ebullici6n para una solu 
ci6n que contiene W2 g de soluto, cuyo peso molecular es M2 di 

suelto en W1 g de solvente 

Ve-0een-00 del punto de eongelaei6n de la-0 40lueione4. Al en­

friar una soluci6n diluida, se alcanza eventualmente una temp~ 
ratura en la cual el solvente s6lido comienza a separarse. La 
temperatura en que comienza tal separaci6n, se conoce como pu~ 
to de congelaci6n de la soluci6n, que de una manera más gene­
ral se define como aquella temperatura en la cual una soluci6n 
particular se haya en equilibrio con el solvente s61ido 
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Las soluciones se congelan~ temperaturas menores que el sol­

vente puro. El descenso del punto de congelaci6n de una solu­

ci6n es, otra vez una consecuencia directa de la disminuci6n 

de la presi6n de vapor del solvente por el soluto disuelto. 

Por similitud con la propiedad anteriorr también se pueden o~ 

tener los pesos moleculares de una sustancia en soluci6n te­

niendo una constante, que para este caso será una "constante 

criosc6pica" (K6) definida por cada solvente 

Por lo tanto, se puede aprovechar esta propiedad para separar 

solucionis s6lidas por congelaci6n, que al igual que en el ca­

so anterior, se utilizan dichas propiedades para purificar el 

agua 

O~mo~i~ y Pne~i6n O~m6tiea. Cuando una soluci6n de soluto se 

separa de un solvente puro mediante una membrana semipermea­

ble, es decir, que permite el paso del solvente pero no del s~ 

luto, se observa que aquel tiende a pasar a través de la mem­

brana a la soluci6n, y de ahí a diluirlo. Este fen6meno llama 

do Osmosis, fue observado por primera vez por Abbí Nollet en 

1748. Para definir presi6n osm6tica n, se requiere de un dia-

grama como el siguiente, en donde se representa por Cuna Cáma 

p 

Soluci6n 
~M 

Solvente 

ra abierta en un extr2mo y 

cerrada en el otro con un 
pist6n móvil P. La cámara 
se divide por medio de una 

membrana semipermeable en 
dos secciones, de las cuales 

la de la derecha está llena con un solvente puro, y la otra 

con soluci6n que contiene algún soluto. A causa de la 6smosis, 
el solvente tiende a pasar a través de la membrana hacia la so­

luci6n y desplaza el pist6n hacia arriba. El movimiento del 
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pistón y la ósmosis se detienen al aplicar una presi6n sobre 

aquel a fin de mantenerlo en su posici6n original; se llama 

p~ehi6n ohm6~iea de la soluci6n a la presi6n mecánica que debe 

aplicarse sobre la soluci6n para impedir la 6smosis del salve~ 

te hacia la soluci6n a través de una membrana semipermeable 

Todas estas propiedades se aprovechan para fines de purifica­

ción del agua por separaci6n de ciertos contaminantes en solu­

ciones acuosas ya sea elevando o disminuyendo la temperatura, 

así como utilizando membranas semipermeables en el caso del 
tratamiento por ósmosis inversa 

Se debe de considerar la presencia de sustancias, especialmen­
te sales, ácidos inorgánicos 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 r~ 
laciones simples deducidas para los no electrolitos. Sus efec 

tos son mayores que los esperados para la relaci6n 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 f6rmula más simple de la sustancia 

Se debe de considerar para esta parte, la teoría de disocia­

ción de Arrhenius (1887) quien postul6, que los electr6litos 
en solución se disocian en partículas 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 final, 
la solución en conjunto resulta neutra a pesar de la presencia 

de partículas cargadas eléctricamente. La presencia de estos 
iones es responsable de la conductividad eléctrica de las solu 
cienes 
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Un sistema coloidal está constituido por una fase dispersa y 

una dispersante en donde la primera, tiene un diámetro de par-
, - 5 - 7 

ticula entre 10 y 10 cm (o de 1 nan6metro (nm) aunque alg~ 

nos autores consideran que el rango coloidal se puede extender 

hasta 10 µm, no es fácil distinguir entre coloides y solucio­

nes pues el límite inferior de los coloides se traslapa al de 

las soluciones y el superior se traslapa al de las suspensio­

nes 

En Ingeniería Ambiental las dispersiones coloidales más comunes 

son las de aceites emulsificantes (dispersiones líquido-líquid~ 

presentes en desechos industriales y espumas (dispersiones gas 

en líquido) las que se desarrollan durante la aereaci6n de las 

aguas residuales industriales, así como las dispersiones de sf 

licio en líquido formadas por partículas presentes en aguas su­

perficiales, las cuales imparten turbiedad del agua 

Los sistemas coloidales pueden clasificarse por la afinidad de 

la fase dispersa a la fase dispersante. Pueden ser liofílicos 

(afinidad al medio) y liof6bicos (no afín al medio); cuando el 

medio dispersante es el agu& se les llama hidrof6bicos e hidro 

fílicos 

Pnopiedade-0 eféQtniQa-0.- Todas las partículas están cargadas 

eléctricamente, pueden ser positivas o negativas 

Pnopiedade-0 eleQtnoQinétiQa-0.- La estabilidad de los coloi 

des hidrof6bicos depende de la carga eléctrica que ellos 

posean, esta carga se gana por la adsorci6n de iones del 

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

distinta 

La estabilidad del coloide esta generalmente en funci6n de la 

magnitud de la carga comunmente referida al potencial zeta, ~ 

El potencial zeta se define por la ecuaci6n 

4rr r a,, 
~= ..., 

V 

Donde q es la carga en la partícula~ es el grosor de la zona 

de influencia de la carga de la partícula, y V es la constante 

dieléctrica del líquido. En esta forma, el potencial zeta es 

una medida tanto de la carga sobre una partícula coloidal como 

de la profundidad dentro de la que se extiende el efecto de la 

carga. Los coloides hidrof6bicos y hasta cierto grado, los 

6xidos hidratados férrico y de aluminio son estables mientras 

que el potencial zeta excede a un valor crítico. Si ésta dis­

minuye de tal valor, tiende a ocurrir la coagulaci6n, lentameg 

te en la cercanía inmediata del potencial zeta crítico y más 

rápidamente mientras más cerca se encuentra de cero 

2.4 Coagula~i6n en tnatamiento de agua 

Los coloides están presentes en las aguas residuales impartieg 

doles color y turbidez debido a compuestos orgánicos e inorgá­

nicos. Es deseable que ellos no se encuentren 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 reducci6n del 

potencial zeta, que puede deberse a la disminuci6n de la carga 
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neta, q, o por disminuci6n de~, que es la distancia aparente 

de separaci6n de carga. Los iones particulares que producen 

este efecto, son de signo opuesto al de la carga eléctrica que 

actúa sobre el coloide, los iones con cargas dobles o triples 

son mucho más efectivos que los iones de carga simple. Así 

que, la presencia de iones sulfato, ayuda a la coagulaci6n de 

los coloides cargados positivamente debido a los oxides 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 coagulaci6n mutua de neutrali­

zación de cargas. La eliminaci6n 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 interacción con las partículas coloidales cargadas positiv~ 

mente del 6xido de aluminio. Sin embargo, también es importa~ 

te considerar los factores químicos, tales como la habilidad 

para formar complejos de los iones férrico y de aluminio, en 

la coagulación con alumbre o sales férricas. Cuando los iones 

responsables de la carga sobre el coloide son iones de hidr6g~ 

no o de hidroxilo (u otros iones ácidos o básicos) con frecuen 

ciase puede obtener la neutralización de la carga mediante 

cambios en el pH. Este efecto es responsable de las variacio­
nes de la facilidad para formaci6n del fl6culo con alumbre o 

cloruro férrico a diferentes valores de pH 

Dado que las partículas coloidales están cargadas eléctricamen 

te, todas las partículas del mismo sistema tienen carga del 

mismo signo. La acci6n repulsiva entre tales cargas tiende a 

impedir que las partículas se unan, y es un factor de máxima 

importancia en la estabilidad de las dispersiones coloidales. 

A continuación se presenta un diagrama representativo de las 
partículas coloidales del cloruro de plata. Cuando se forma 

cloruro de plata en presencia de exceso de ión plata, las· 
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partículas coloidales quedan estabilizadas por la adsorci6n 

primaria de iones plata, como se indica en la figura 2.1 El 
sistema en conjunto es eléctricamente neutro: Los iones (N0

3 
-¡ 

que son atraídos hacia la partícula positiva se denominan con­

traiones. Cuando se ha añadido cerca de la cantidad equivale~ 
te de i6n cloruro, la concentraci6n del i6n que se adsorbi6 

primero (Ag+) se hace tan pequeña, que el coloide deja de ser 

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

Si se añade disoluci6n de nitrato de plata o una disoluci6n de 
cloruro s6dico, el cloruro de plata coloidal que se forma en 

primer término está cargado negativamente por adsorci6n prima­

ria de iones cloruro y los cationes (Na+) forman la capa con­
trai6n, como se indica en la figura 2.2 

N0 3 

( A/ 

N03 

/ 

A + g 

¾..N03 

\ 
A + g 

A + 

NO'~ NO' 

Figura 2.1 
Precipitado en presencia 

de exceso de i6n plata 

N 

+ 
~-------- Na 

Na+ 
Cl-

"'Na+___.. Na+ 

Figura 2.2 

Precipitado en presencia 

de exceso de i6n cloruro 
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Las partículas coloidales se coagulan o floculan por adici6n 

de electrólitos. Los aniones son los iones que actúan en la 

floculación de los coloides positivos y los catione~ son los 

agentes floculantes de los coloides negativos. Durante la flo 

culación los contraiones se arrastran junto con el precipitado 

y dan lugar a una contaminación; su eliminación por lavado es 

difícil. Los electrólitos utilizados en la flc1culación de los 

coloides deben ser sustancias fáciles 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 electrólito que originó su floculación. La peptiz~ 

ción del precipitado se evita con el empleo de una disolución 

diluida de dicho electrólito como líquido de lavado 

Los coloides en que existe una gran afinidad entre las fases 

pueden ser muy viscosos e incluso aparecer en forma semisólida 

constituyendo un gel. Por ejemplo la sílice hidratada precipl 

tada de sus disoluciones forma un coloid'e altamente hidrófilo, 

muy estable, que no puede ser coagulado para obtener una forma 

filtrable, excepto por deshidratación a temperatura superior a 

lOOºC 

2.5 P~opiedade-0 de lo-0 ga-0e-0 y mezQfa-0 ga-0eo-0a-0. Oxigeno 

VI-0u.eLto 

Un gas no posee forma propia ni tiene un volumen definido'. Los 

líquidos y los gases se denominan fluidos. Un líquido en la 

medida que llene un recipiente adoptará la forma de éste, pero 

retendrá su volumen, mientras que un gas llenará siempre total 

mente cualquier vasija que lo contenga. Se debe de tener pre­

sente que el estado particular de agregación de una sustancia 

está determinado por la temperatura y presión bajo la cual 
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existe. Así a 4.57 mm de Hg. de Presi6n y a O.OlOºC coexisten 

hielo, agua y vapor en forma estable 

Los gases se clasifican para fines prácticos en ideale-0 y en 

neale-0 o no ideale-0. 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 Difusi6n 

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 comparaci6n con el volumen total y esto es 

válido para todas las presiones y temperaturas; además la 

atracci6n intermolecular es ínfima bajo cualquier condici6n. 

Para los gases reales ambos factores son apreciables y la mag­

nitud de ellos depende de la naturaleza, temperatura y presi6n 

gaseosa. Así que un gas ideal es hipotético, ya que cualquier 

gas debe contener moléculas que ocupan un volumen definido y 

ejercen atracciones entre sí. 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 p~ 

queñas la fuerza de atracci6n entre las moléculas 

Ley de Boyle 

Ley de Charles o Gay Lussac 

Ley General del Edo. Gaseoso 

V= J5i 
p 

PV = nRT 

donde: R. 0.08205 Lt. atm gnado -1 
= mol 

e.al gnado 
-1 -1 

R = 1.987 mol 
1 o 7 gna.do 

-1 
R = 8. 314 X engio-0 
R gnado -1 -1 

= 82.05 c.c.-atm mol 

51 

- 1 

mol 
-1 



Ley de Dalton 

Ley de Difusi6n de Graham ~ = lp2 = /p;Vrñ = IM2 

" 2 ;-¡;-;:- ✓ P 1 Vm ✓~ 

donde "1 y 

P1 ' 
Vm 

M1 y 

Problemas 

\) 2 = 

P2 = 

= 

M2 = 

velocidad de los gases 

densidad de los gases 

volumen molar (ambos igual a la misma P y T ¡ 
pesos moleculares 

l. Dos gramos de oxígeno se encuentran encerrados en un reci­

piente de dos litros a una presi6n de 1.21 atm ¿Cuál es la 
temperatura del gas en grados centígrados? Respuesta: 

200°C 

2. Cuatro gramos de metano a 27°C y presi6n de 2.5 atm6sfe­

ras ocupan un volúmen de 2.46 litros. Calcular el valor 
- 1 - 1 de la constante de los gases R en ee-atm gñado mol 

Oxigeno V~~uelto 

El oxígeno disuelto en el agua tiene un papel muy importante 

ya que es básico para la vida de los microorganismos y organi~ 
mos. Los gases atmosféricos se disuelven en cierto grado en 

el agua. Sin embargo el oxígeno tiene baja solubilidad y no 
reacciona con el agua, y su solubilidad es directamente propo~ 
cional a su presi6n parcial. La ley de Henry se puede utili­

zar para calcular las cantidades presentes de 0 2 en la satura­

ci6n a cualquier temperatura, lo cual es muy importante en la 
Ingeniería Sanitaria y Ambiental pues una baja presencia de 

oxígeno en el agua implica algún tipo de problemas de contami­

naci6n 
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El efecto de la presi6n en la solubilidad de un gas dado, en 

un líquido particular, a temperatura constante, se puede obte­

ner fácilmente invirtiendo el proceso, en efecto, se considera 

el gas como un soluto que vaporiza hasta establecer una pre­

si6n de vapor sobre la soluci6n. En estas condiciones se apli 

ca la ecuaci6n siguiente 

Donde ó2 (g) es la fugacidad del gas sobre la soluci6n y A2 es 

la actividad de dicho gas en soluci6n. Si la fase de gas y la 
soluci6n se comparten idealmente, entonces ó2(g) = P2, A2 = N2 
y la ecuaci6n anterior se transforma en 

que corresponde a la Ley de Henny, establece que a temperatura 

constante la solubilidad de un gas en un líquido es directame~ 
te proporcional a la presión del gas sobre el líquido 

El factor de proporcionalidad K1 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 P2 

Cuando varios gases se disuelven simultáneamente en un salven 

te, la ecuación de la Ley de Henny es válida para cada gas i~ 

dependientemente, con tal que N2 sea la concentración y P2 la 

presión parcial de cada gas. Por lo tanto es posible establ~ 
cerque la solubilidad de cada gas en una mezcla de ellos es 

directamente proporcional a su presi6n parcial en la mezcla. 
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3 EQUILIBRIO QUIMICO 

3.1 Concepto de Equilibnio en Reaccione~ Qulmica~ 

Partiendo de la base de que todas las reacciones en química 

son reversibles, es decir que los átomos de las moléculas re­

sultantes de una reacci6n, se pueden volver a unir para formar 
nuevamente las sustancias que se pusieron en un principio a 

reaccionar, si esta Última situaci6n no es conveniente al pro­

ceso, se deben de estudiar las condiciones para que este fen6-
meno no suceda, se minimice o se controle la reacci6n para ob­

tener mayores beneficios econ6micos a través de una mejor efi­
ciencia. Cuando los productos se forman con una misma veloci­
dad que los reactivos, se dice que la reacci6n está en equili~ 

brio, pero este equilibrio se debe de entender que es dinámico, 

ya que los átomos están en constante movimiento uniéndose unos 
a otros y separándose para formar compuestos diferentes a los 
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anteriores, ambas formaciones con la misma velocidad 

3.2 Ley de Aeei6n de Ma~a~ 

Esta ley fué formulad4 en el siglo pasado (1879) por Gulberg y 

Waage generalizándose de la siguiente manera "La velocidad de 

reacci6n es proporcional a las masas activas de las sustancias 

reaccionan tes" 

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 ecuaci6n química se puede repre­
sentar por: 

\)1 

mM + nN + y Y+ zZ (3.1) 

donde m, n, y,z son los moles de cada uno de los compuestos 

La velocidad de reacci6n entre M y N se puede representar por: 

( 3. 2) 

es decir, que la velocidad de reacci6n entre M y N es propor­

cional al producto de sus concentraciones molares [ ] elevadas 
a sus respectivos coeficientes. Matemáticamente una proporcio­

nalidad se convierte en una igualdad introduciendo la constante 
de proporcionalidad. Por lo tanto la ley de acci6n de masas 
para M y N será: 

(3.3) 
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donde K es la constante de velocidad de la reacci6n directa 

Si consideramos a la reacci6n como reversible 

Vl (3.4) 
+ 

mM + nN + y Y+ zl 
V2 

entonces la velocidad de reacci6n inversa se representará por: 

(3.5) 

En un principio v1 >> v2 o sea que v1 es muy grande y v2 es ce­

ro y despu~s de ese instante inicial v2 empieza a aumentar 

Considerando que v1 empieza a ser menos rápida y v2 al contra­

rio va aumentando, llegará un momento en que sean iguales 
(v1 = v2), alcanzando un estado de equilibrio dinámico para el 

sistema 

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

Rearreglando la ecuaci6n anterior y tomando en consideraci6n 
que la relaci6n de 2 constantes da otra constante, se tiene 

que: 

= [Y]y [ZJ 2 

[M]m [N]n 
(3.7) 

Conde Keq es la constante de equilibrio, la cual tendrá el mis 
mo valor a una temperatura constante independientemente de las 
concentraciones iniciales de los componentes M, N, Y y Z y de 

si se alcanza el equilibrio a partir de Y y Z, es decir: 
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= [M]m [N]n 

[Y]y [ZJ 2 

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

Ke.q= 
K'e.q 

(3.8) 

(3. 9) 

Algunas reacciones alcanzan el equilibrio rápidamente, otras 

por el contrario, no lo hacen tan rápidamente esto es, si Ke.q 
es muy grande, indica que una reacci6n es completa en la diref 
ci6n directa; un valor pequeño de Ke.q indica que la reacci6n 

es un tanto incompleta 

Así, la ley de Equilibrio Químico (que es una aplicaci6n de la 
ley de acci6n de masas, a una reacci6n en equilibrio) se enun­

cia como sigue: Para una reacci6n 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, es 
constante, siempre que cada concentraci6n (actividad), esté el~ 
vada a un exponente igual al coeficiente con que la sustancia 

correspondiente figure en la reacci6n 

Nota: [M] indica concentraci6n en moles/L de M 

3.4 P~ineipio de. Le. Chate.lie.~ 

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 está 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 te.mpe.~atu~a 
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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 reacci6n que 

se lleva a cabo en fase gaseosa, la cual implica un cambio en 

el número de moléculas de gas, la reacci6n se verá favorecida 

si se aumenta la pne~i6n pues se forman menor número de molé­

culas. Los ca~alizadone~ alteran la velocidad de las dos reac 

cienes opuestas de la misma forma; por tanto, solo modifican 

la velocidad con la que el sistema alcanza el equilibrio 

Los efectos de la modificaci6n de la concentraci6n de los reac 
tantes y de los productos, son factores importantes dentro de 

la química analítica. Si se toma nuevamente como ejemplo el 

modelo de la reacci6n química 

mM + nN t y Y+ zZ (3.10) 

Si se hace aumentarla concentraci6n de M, el sistema reacciona 

consumiendo N, es decir por remoci6n de M y N para formar Y y 

Z, alcanzándose un nuevo equilibrio, mas desplazado hacia la 

formaci6n de Y y Z~ de forma que las nuevas concentraciones de 

todos los componentes sigan dando el mismo valor para Keq. Si 

lo que se aumenta es la concentraci6n de N el sistema se des­

plaza en la misma direcci6n. Así, para obtener un proceso 

eficiente por medio de una reacci6n mas completa, se utiliza un 

exceso de reactivo. El mismo efecto se consigue eliminando Y o 
Zen equilibrio. Las sustancias formadas, se pueden retirar 

por precipitaci6n o por desprendimiento de un gas, por ejemplo, 

el sistema se reajusta por reacci6n entre M y N para formar nue 

vas cantidades de Y y Z 

Ejercicios 

Predecir el efecto sobre las siguientes reacciones de equili­

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

si6n. Utilícense tablas de datos termodinámicos (AH) 
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7l e a.e o 3 l -0 1 !. e a.o 1 ,6 1 + e o 2 19 1 

V= favorece la reacci6n directa, I = favorece la reacci6n in­

versa 

Respuestas: 

1 . 1 a) I, 1 b) n,i_nguna. 2. 1 a) I, 1 b) V 3. 1 a) V, 1 b 1 I 

4. 1 a) V, 1 b) I 5. 1 a) I, 1 b) I 6. 1 a) I , 1 b) V 
7. 1 a) V, I b) I 8. 1 a) V, 1 b) I 9. 1 a) I, I bl V 

Fuerza I6nica y Actividad 

Los iones en una disoluci6n tienen un comportamiento regido por 
la Ley de Coulomb, es decir, existe atracci6n entre los iones 
de carga opuesta y repulsi6n entre los del mismo signo, y 
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también este comportamiento se ve influenciado por la agita­

ci6n térmica (ley de distribuci6n de Boltzmann) la cual con­

trarresta las atracciones y repulsiones eléctricas. Estos 

efectos dependen de la composici6n i6nica total de la disolu­

ci6n que viene expresada por una óue~za i6niQa 

dondeµ= fuerza i6nica 

C¡ = concentraciones molares 

Z¡ = cargas i6nicas 

EQ. de Lewi~ y Randall (3.11) 

,(_ = se refiere a cada uno de los iones presentes en la diso­

luci6n 

Ejemplos 

l. Calcular la fuerza i6nica de una disoluci6n 0.3 M de Na Cl 

y 0.1 ,i.,,¡ de Ca F2 

µ = 0.6 

2. ¿Cuál de los siguientes compuestos tiene mayor fuerza i6ni­

ca? 

a) 5800 mg/L de NaCl 

b) 3100 mg/L de MgSO 4 
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a) [Na+] = 5800 mg/L = O. O 9 9 M 
58,500 mg/mole. 

[Cl - ] 5800 mg/L 0.099 M = = 
58,500 mg/mole. 

1 (0.099 7 2 + µ = - X. 0.099 X. 7 2 ) = 0.099 :: O. 1 
2 . 

1.,) [Mg2+J 3100 m9_/L 0.026 M L, = = 
120,000 mg/mole. 

[S0 4 
2- 3100 mg/L 0.026 M 1 = = ! 

120,000 mg/mole. 

1 (O. O 2 6 X. 22 + 0.026 X. 2 2) O. 1 O 4 .. O. 1 µ = -- = ~ 

2 

Ambos tienen aproximadamente la misma fuerza i6nica 

Debye y Hückel relacionan mediante una expresi6n la fuerza i6-

nica y el coeficiente de actividad de un i6n mediante la si­
guiente f6rmula: 

(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 atm6sfera i6nica y el factor de la conversi6n de los 

logaritmos naturales a comunes. Para las disoluciones acuosas 
a 25°C el valor de A = 0.5 y esta ecuaci6n de Bebye y Hiickel, 
se convierte en: 

log yi = -0.5 Z2 /µ (3.13) 
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Ejemplo 

3. Calcular el coeficiente <le actividad de cada i6n del ejem­

plo 1 

log Y,'Ja. + 0.5x1 2 x ✓u 0.5x0.77 O . 3 8 = - = - = -

y ff a. + 
= O. 42 

por analogía: YCl = O. 4 2, YF = 0.42 

log YCa. ++ 0.5x2 2 x ✓u 0.5x4x0.77 1 . 5 4 = - = - = -

YCa. 
++ 0.029 = 

El coeficiente de actividad de un i6n está determinado por su 

carga y por la fuerza i6nica total de la disoluci6n y no, por 

su propia concentraci6n en la disoluci6n 

Si se toman en cuenta el tarnafio de los iones (casi todos los 

iones quedan corr.prendidos en el intervalo de tres a seis unida 

des angstrom) la ecuaci6n de log Y¡ se transforma en: 

iog Y,,¿ = 
o.s z¡ 2 ✓;-

1 + Iµ 
para JJ'.:: 0.1 

que corresponde a la ecuaci6n de Debye-Hückel ampliada para 

iones monovalentes a 40°C o es Ec. de Güntelberg. 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 

Las concentraciones que se emplean en Ingeniería Sanitaria es­

tán en el rango deµ::: 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 válido que los coeficientes 

de actividad de los iones tienen valores de uno. Sin embargo, 

conforme la concentraci6n de iones en soluci6n se incrementan 

las interacciones electrostáticas entre los iones también se 

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

nor que su medida de concentraci6n analítica 

Así en la ecuaci6n: 

{i} = y,<, [iJ (3.15) 

El coeficiente de actividad yi y el equilibrio químico se alte­

ra. Por ejemplo, para la reacci6n general 

mM + nN t y Y+ zZ 

la constante de equilibrio se escribe de la siguiente manera: 

Ke.q = 
{Y}y {2} 2 

{M}m {N}n 
= 

(yy[YJ)y (yz[ZJ) 2 

(yM[MJ )m (yN[NJ ¡n 
(3.16) 

La teoría para predecir el coeficiente de actividad de no elec­

tr6litos en soluciones acuosas no está tan bien desarrollada co­

mo para electr6litos. Una ecuaci6n empírica de la forma 

(3.17) 

Se usa generalmente para relacionar actividad y fuerza i6nica. 

El "coeficiente de precipitaci6n" K.6 debe ser determinado exp~ 

rimentalmente. Debido a que los valores de K.6 caen generalmeg 
te en el rango de 0.01 a 0.15 los solutos no i6nicos o solutos 

moleculares tienen coeficientes de actividad de apro;~imadamente 
uno, para fuerzas i6nicas de menos de 0.1 
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Por ejemplo, si K~= 0.132 para oxígeno en soluci6n de NaCl. µ=0.05 , 

log y= 0.132 X 0.05 = 0.0066 

y!:: 7. 02 

A medida que la fuerza i6nica se incrementa por ejemplo en 

agua de mar, µ= 0.7 aproximadamente, el coeficiente de activi­

dad del oxígeno sería: 

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 concentraci6n de sal, la cantidad impor­

tante de agua aparecerá como agua de hidrataci6n asociada 

con los iones libres presentes en el agua de mar, 

2) El oxígeno se disuelve menos en agua que está enlazada a 

unos iones, 

3) Si el oxígeno disuelto en el agua de mar está en equilibrio 

con la atm6sfera, la actividad del oxígeno en el agua está 

equilibrada sólo por la presi6n parcial del oxígeno en la 

atmósfera. No es una funci6n del contenido de sal en el 

agua. Por lo tanto si la actividad del oxígeno disuelto 

disminuye a medida que la concentraci6n de la sal aumenta, 
de la ecuaci6n {i} = yi [i] se puede observar que y es su­

perior a l. 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 reacci6n 

-3 
es 7.29 x 10 a 25°C y suponiendo que el coeficiente de preci 

pitaci6n, K.6 es 0.132, determinar la actividad molar del oxíg~ 

no disuelto y la concentraci6n a 25°C para a) agua destilada; 

b) el agua de un río (conductividad específica= 450, µmho) y 

para c) el agua del océano pacífico (fuerza i6nica = 0.7) 

Soluci6n: 

a) Oxígeno disuelto en agua destilada 

Como µ=O 

Conociendo Po
2 

se puede calcular [0 2 (ae)] de la constante 
equilibrio 

K = {0 2 (ae)} =7.29 x 10- 3 

P02 

En aire seco la fracci6n de volumen de oxígeno es 0.21 a 

ZSºC y la presi6n del vapor del agua es 23.8 mm de Hg. Si 
Xo2 es la fracci6n en volumen de 0 2 en el aire seco: 

p
02 

=( P1tU,<,6n atmo.6(,Vilea (mm de. Hg)-p!te.6,<,6n de. vapolt (mm de. Hg)) Xo
2 

760 

= 1760 - 23 •8¡ (0.21) = 0.203 
760 
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-3 -4 
[O 2 (ae)]= {02 (ae)} = 1.29 x 10 x 0.203= 262 x 10 M (8. 4 mg/LI 

b) La fuerza i6nica del agua estimada para el agua del río es 

de 0.007 (a partir de la fig. 3-3 para conductancia especf 

fica de 460 µmhos. Snoeyink Aquatic Chemistry). Si se su 
pone que la presi6n parcial del oxígeno es la misma en el 

Océano Pacífico que en el río (Sacramento), lo cual es una 

suposici6n razonable, la actividad del oxígeno disuelto se 
rá la misma en ambas soluciones 

c) 

Para el agua del río 

µ = O. O O 7 y K.6 = O. 1 3 2 

log y= 0.132 x 0.007 

y= 1 .002 

Para el agua del Océano Pacífico 

µ= 0.7 y K.ó= 0.132 

lo g y= O. 7 x O. 1 3 2 

y= 1.24 

Dado que 

-4 

Para el Río Sacramento [O 2 (ae)]= 2• 62 xlO 
1 . O O 2 

Para el Océano Pacífico 

1 . 2 4 
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- 4 = 2.62x10 M 

= 8.4 mg/L 

= 2.llxl0- 4 M 

= 6.75 mg/L 



l 

1 

[ 
! 

Para ambas aguas la actividad del oxígeno es la misma a 
- 4 

2.62x70 M 6 8.4 mg/L. Es significativo que una determi-

naci6n de oxígeno disuelto practicado en ambas aguas em­

pleando el método químico húmedo (método de Winkler) prod~ 

eirá un resultado de 8.4 mg/L en el agua de río y 6.75 

mg/L en el agua de mar 

Problema 

Las siguientes cantidades de sales se agregaron a un volumen 

de soluci6n para completar un litro 

1 x 10- 2 mole-0 de NaCl 

-2 
2 x 10 mole-0 de BaCl 2 

a) ¿Cuál es la fuerza i6nica de la soluci6n? 

b) Se congrega a la misma soluci6n una pequeña cantidad de sal 

de fosfato y el cambio en la fuerza i6nica es despreciable. 
-7 • 2 . ,. 

Si K= 10 para la reacc1on 

H 2 PO 4 - "!. H + + H PO 4 
2 

-

+ 2- -Calcule [H ] [HP0 4 ]/[H 2 PO 4 ], llamada C.K utilizando la 

aproximaci6n de Gutelberg para la ley de Debye-Hückel 

e) Calcular el coeficiente de precipitaci6n, K-0, para un no 

electr6lito en la misma soluci6n si la actividad es 
- 3 - 4 10 M y su concentraci6n es 9.5 x 10 M 
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Respuesta~ 

+ Cl 1 mol de. Cl a) Na.Cl + Na. + e~ 

Ca.Cl 2 ·+ Ca. ++ 
2Cl => 2 mole..6 de. Cl + 

"· 

++ 2Cl mol e..6 de. Cl Ba.Cl2 + Ba. + =>2 

µ = l ( [ Na.+ ] ( 1 1 2 + [ el - ] ( 1 1 2 + [ e a. 2 + ] ( 2 1 2 + [ Ba. 2 + ] ( 2 1 2 1 

-2 -2 -2 -2 
= l (1x.10 + 9x.10 + 2x.10 (41 + 2x.10 (411 

= O. 1 3 

b) K = 1 0- 1 • 2 = YH + [ H+] (yHPO 4 
2

- 1 [ HPO /- ] = ( YHPO /- I [ H+] [ HPO 4 
2 

- ] 

( yH 2 PO 4 -1 - [ H 2 PO 4 - l ] [ H 2 PO 4 - ] 

10-
702 

6.31x.10-
6 

- 7 - 6 • 68 
= --- = ---- = 2.1 x. 10 = 10 

0.3 0.3 

e) Y= 
1x10- 3 

1 . O 5 3 = 
9.5x.10- 4 

lag 0.0222 como Yi= 
{,i_} 

y= 
[ ,¿ ] 

lag Y= K.6µ 
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K-6 = O· O 2 2 2 = O . 1 7 O 7 
O. 1 3 

Conociendo la posici6n del equilibrio, se puede determinar la 

factibilidad de que se lleve a cabo una reacci6n 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 reacción se puede llevar a cabo, es necesario 

emplear conocimientos de termodinámica 

La mayoría de las reacciones en química del agua tornan lu­

gar en el sistema cerrado o se pueden considerar que están en 

un sistema con esas características 

Para fines termodinámicos, un sistema cerrado es aquel en el 

que la materia no puede ser adicionada o extraida de él. La 

energía, puede fluir a través de sus fronteras. Se trabaja 

con temperaturas y presiones constantes y se puede utilizar la 

siguiente ecuación para la energía libre 

G= H - TS 

donde: 

G= energía libre de Gibbs, Kcal 

T= temperatura absoluta, ºK 

S= entropia, Kcal/ºK 

H= entalpía, Kcal 

(3.18) 

La entalpía (H), es la energía total contenida dentro de un 

elemento o compuesto 
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1 

1 
j 

1 

La energía libre (G), es aquella parte de la energía total que 

está disponible para realizar un "trabajo útil", esto es, pre­

si6n-volumen 

La entropía es una clase de manifestaci6n interna de la ener­

gía la cual se puede visualizar en varias formas: por ejemplo, 

la entropía está frecuentemente definida como El grado de or­

den o de organizaci6n en un sistema 

Para sistemas cerrados a presi6n constante y temperatura cons­

tante, el criterio para el equilibrio es que la energía libre 

total del sistema (Gr) sea mínima. La energía libre total, 

es la suma de las energías libres de cada uno de los componen­

tes de la reacci6n, multiplicadas por sus respectivos números 

de moles: 

- - -
Gr= nA GA + nB GB + ne Ge+ nV GV 

La reacci6n en la direcci6n que disminuye Gr es espontánea 
mientras que la reacci6n en la direcci6n en que se incrementa 

Gr no es espontánea o no ocurre en sistemas cerrados 

Se puede mostrar que en cualquier reacci6n hay un cambio de Gr 

el cual es proporcional a 6G donde 

(3.19) 

-
donde vi es el coeficiente estequiométrico y Gi es la energía 

libre por mole. En ~Íntesis 

l. Si 6G es <O (6G es negativa y así Gr disminuye cuando se 

lleva a cabo la reacci6n); la reacci6n puede llevarse a 

cabo espontáneamente como está escrita 
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z. Si tG es> O (tG es positivo y por lo tanto Gr puede aume~ 

tar si la reacci6n procede); la reacci6n no puede proceder 

espontáneamente como está escrita. La reacci6n puede pro­

ceder espontáneamente en direcci6n opuesta a como está es­

crita 

3. Si tG= O(GT está en el mínimo); la reacci6n está en equi­

librio y no procederá espontáneamente en ninguna direcci6n 

Por lo tanto los valores de tG para una reacci6n son herramie~ 

tas para la predicci6n de reacciones químicas. Para calcular 

tG en una reacci6n en general, se utiliza la relaci6n siguien­

te: 

donde 

- o 

Gi 1 pnoducto.6- (rvi 
,{_ 

- o 
Gi ) 

(3.20) 

nea.cta.nte.6 

(3.21) 

{ }= actividad, o concentraci6n activa 
-O 

Gi= energía libre/mole de especies ,{_ a ZSºC y 
1 atm6sfera de presi6n 

La primera etapa para determinar tG de la ecuaci6n (3.20), es 
- o 

investigar los valores de Gi para cada uno de los reactivos y 

productos en las condiciones de estado estandar a 2SºC y 1 atm 
de presi6n total. Por convenci6n, al estado estándar para ca­

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

Así H2(g), 02(g), C grafito (.6), y así sucesivamente a todos 

se les asigna valores de energía libre de cero Kcal/mol. Tam­

bién para establecer una línea base para sustancias i6nicas 
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en soluci6n, el H+ en concentraciones de un mol/litro en una 

soluci6n ideal y en condiciones estándar tiene una energía li­

bre de cero. Estas convenciones se hacen necesarias porque 

es imposible medir el valor absoluto de la energía libre. 

Los cambios de esta energía sí se pueden medir. Si se asigna 
un valor de cero a los elementos en estado estándar, se pueden 

medir los cambios de energía libre involucrados en la forma­

ci6n de compuestos en estado estándar, a partir de sus compo­

.nentes elementales, en las mismas condiciones. A este cambio 

de energía libre se le llama energía de formaci6n óGi ; estos 

valores se presentan en tablas 

Tomando incrementos en la ecuaci6n (3.18) y despejando el tér­
mino óH, resulta para una reacci6n reversible en un sistema ce 

rrado: 

(3.22) 

y al igual que óG 0
, el valor de óH 0 se puede calcular de: 

donde: 

vi= coeficiente estequiométrico 
H1 = la entalpía de la especie i en Kcal/mol en condiciones 

estándar de 2SºC y 1 atm de presi6n 

Para la reacci6n general mM + nN t y Y+ zZ, el óH 0 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 estándar se convierten com 

pletamente a y moles de Y y z moles de z, cada una de ellas en 

sus estados estándar 
• 

o 

De la misma manera que no se puede determinar Gi , tampoco se 
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o 

puede determinar Hi y para facilitar cálculos,se le asigna a 
- Q 

Hi un valor de cero a todos los elementos en sus estados más 

estables a 2SºC y 1 atm de presi6n. En soluciones acuosas 

1 mol/litro de i6n hidr6geno, H+, en soluciones ideales (y= 1) 

también se le asigna un valor a Hº de cero. Así, se pueden d~ 
terminar los valores de entalpía de formaci6n, tH6, se pueden 

calcular los valores de Hº de varios compuestos a partir de 

los valores asignados para Hº de sus componentes elementales. 

(se encuentran en tablas) 

Tanto ~Gº como ~Hº, tomando en cuenta sus signos (- 6 +), indi 

can la factibilidad de que se lleve a cabo una reacci6n o su 

desplazamiento del equilibrio al variar las temperaturas. Por 

ejemplo la constante de equilibrio para el sistema CaC03(~) + 

H+ t Ca 2 + + HC03 a lSºC es de 141.25,a 25°C es de 97.72 y a 

60ºC es de 30. A partir de estos valores, se puede observar 
que la constante de equilibrio a lSºC es aproximadamente 1.5 

veces más grande que a 25°C, a 60°C es menor de 1¡3 que el va­

lor a 2SºC. Se podría suponer que K disminuiría conforme 
se incrementa la entalpía por efecto de la temperatura, la 

cual es negativa. El calor se produce conforme la reacci6n va 
a la derecha, elevando la temperatura, se tiende a llevar la 
reacción a la izquierda y así se disminuye la constante de 

equilibrio. Si se extrae el calor de la reacci6n para bajar 
la temperatura, el equilibrio se desplaza a la derecha y la 
constante de equilibrio aumenta 

Este es un ejemplo de la situaci6n general que para reacciones 

exotérmicas, un incremento en temperatura desplazará el equill 

brio en la dirección de la reacci6n menos completa; para reac­
ciones endotérmicas, un incremento en la temperatura desplaza­
rá el equilibrio en la dirección en que más se complete la 

reacción 
• 
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Una reacci6n química tiende a proceder espontáneamente de un 

estado de no equilibrio a un estado de equilibrio debido al 

cambio en energía libre entre reactivos y productos 

El cambio de energía libre para una reacci6n química está re_­

lacionada al cambio de energía libre de la reacci6n en estado 

estándar y a las actividades de los productos y reactivos por 

la relaci6n 

óG reacci6n= óG 0 ( y¡Y (Zlz 
reacci6n + RT .tn 

(M)m (N)n 
(3.20) 

Si el cociente de reacci6n Q, está definido como la relaci6n 

de productos a reactivos de actividades en no-equilibrio 

En el equilibrio Q tiene un valor igual a (Ka) eq. Sustituye~ 

do Q en la ecuaci6n (3.20) resulta 

(3.20.2) 

La ecuaci6n (3.20) muestra que el cambio de energía libre óG 

~eac.c.ión, para una reacci6n química particular es una funci6n 

de las actividades de los reactivos y productos también como el 

cambio de energía libre óG 0 
k ., de la reacci6n 
,1,,eae,e,,{.,o n 

Es posible desarrollar las relaciones entre óG .6 y ~eae,e,,{., n 
(Ka) eq considerando que cuando la reacci6n ha alcanzado un es 
tado de equilibrio, se tiene: 

l. No hay conversi6n neta de reactivos a productos y entonces 
óG reacci6n= O 

74 



2. 

y la ecuaci6n de equilibrio (3.20) se reduce a la forma 

O= óG 0 ~eacci6n + RT ln (Ka) eq (3.20.3) 

6 ~Gº . = - RT ln ( Ka) eq ~eacc,<,6n (3.20.4) 

~Gº denota el cambio de energía libre en estado estandar, el 

cual implica una reacci6n a temperatura 0e 25°C. La ecuaci6n 

(3.20.3) puede además reducirse a 

6 

óG~eacci6n= - (1.98)(298)(2.303) lag (Ka) e.q 
(3.20.5) 

(3.20.6) 

Sustituyendo la ecuaci6n (3.20.4) para ~Gº~eacci6n en la ecua 
ci6n (3.20.2) resulta 

esta Última reacci6n toma la forma 

(3.20.7) 

Las reacciones químicas no se llevan a cabo hasta completarse, 
sino que más bien, llegan a un equilibrio en el que coexisten 

ciertas cantidades de reactivos y productos de reacci6n, 
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tomando en cuenta esta idea, se pueden calcular las especies 

químicas, como se puede observar en los siguientes ejemplos 

Ejemplo 3.1 Una mezcla de 0.2 moles de CO 2 y 0.5 moles de hi­

dr6geno, se introducen en un recipiente de un litro y se ca­

lienta a 900°C hasta que se alcance el equilibrio. Calcular 
el número de moles de cada una de las 4 sustancias en la mez­

cla de equilibrio 

Sea X= mole-0/L de CO y H2O formados 

entonces 0.20 - X= mole-0/L de CO 2 en el equilibrio 

y 0.50 - x~ mole~/L de H2 en el equilibrio 

sustituyendo en 

1 . 3 = 
x2 

0.1 - O. 7 + x 2 

K= [CO] [H 2 O] = 

[CO2J[H2J 

= 1 . 3 

X2= o.73 - o.91 x + 7.30 x2 

0.3X 2 - 0.91 X= - 0.13 

x2 
= 1 . 3 

(0.2-x) (0.5-x) 

X2 - 3.03x = - 0.43 x 2 - 3.03x + 0.43= O 

X= - b + ✓ b 2 - 4 a.c. 

2 a. 

X1 = 0.15 mole-0/L 

= X: 3.03 
+ ✓ (3.03)2 - 4(1)(0.43) 

2 ( 1 ) 

Se toma X1 puesto que X2 es mayor que 0.2 y 0.5 y no pueden 
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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 serán 

[COi]= 0.05 

Ejemplo 3.2 Un reactor tiene inicialmente 0.1 M de N2 0 4 (gl, 
se calienta el recipiente hasta 300ºC,cuando se alcanza el 

equilibrio la K de equilibrio es de 6.9 x 10-
3 para la siguie~ 

te reacci6n que se llev6 a cabo 

·concentraci6n inicial de N2 0 4 es igual a 0.1 M 

la constante de equilibrio es: Keq= [N0 2 l
2 

[N204] 

sustituyendo en la K de eq se tiene 6.9x70-
3 

= ( 2Yl
2 

despejando y rearreglando: 

- 3 2 (6.9x70 )(0.1-y)= 4y 

0.00069 - 0.0069y = 4y 2 

4y 2 + 0.0069y - 0.00069 = O 

lf= -0.0069 ~ l(0.0069) 2 - 4(41(-0.00069) = 

2 ( 4) 
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+ 
- 0.0069 - 0.1046 
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1J1= 0.012 M 

y 2 = - 0.0139 M La raíz negativa carece de sentido en este ca­

so. Por lo tanto, 

[N0 2 ]= 2(0.012)= 0.024 

Ejemplo 3.3 La constante de equilibrio para la reacci6n 

-4 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 N2 e igual cantidad de 0 2 y se deja al­

canzar su equilibrio a 3000°C 

Se deben de transformar las concentraciones a moles por litro 

1.2 mole~/3 L= 0.4 mole~/L, sustituyendo en la K d8 equilibrio: 

K= 

1 X 10-4 = (2x)2 ( 2 X ) 2 => 2 X = 1 X 1 0 _2 

(0.4-x) (0.4-x) (0.4-x) 2 (0.4-x) 

-3 -2 
4 x 10 - (1x10 ) x - 2 x=O 

- 3 
4 X 10 - 2 X = 0 ~ X = 0.002 

[N 2 ]= 0.4 - 0.002 = 0.398 M 

[NO]= 2(0.002)= 0.004 M 
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Ejemplo 3.4 La siguiente reacci6n se efectu6 a 600°C en un 

reactor de dos litros 

Dt!P F 1 
La mezcla en equilibrio contiene 4 moles de amoniaco, 2 moles 

de N2 y 3 moles de hidr6geno. Calcule la constante de equili-

brio 

Keq= sustituyendo Keq= 
( 2) 2 

= 
4 

(1)(7.5) 3 3.375 

Keq= 1.2 

Las concentraciones no siempre constituyen la forma más conve­

niente para expresar las cantidades de las especies que parti­

cipan en una reacci6n. Cuando se trata de reacciones en fase 
gaseosa, es particularmente Útil definir una constante de equt 

librio expresándola a través de las presiones parciales. En 

el caso de la reacci6n general que se tom6 en cuenta inicial­
mente en párrafos anteriores, se tiene la forma 

en donde PM es la presi6n parcial de equilibrio de M, etc. Si 

la mezcla gaseosa es ideal, la presi6n parcial del gas M está 

dada por 

PM= Nm RT/V= RT [M] 

ya que NM/V es la concentraci6n de M. Por lo tanto, tenemos 
la relaci6n 

[y] y [Z]z Kp= _.c...,_......c_...c..._ IRT)y + z - m - n = 
[M]m [N]n 

Kc. (RT)llW 
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en donde 6W= y+ z ~ m - n, es el cambio en el número total de 

moles para la reacci6n tal como está escrita. Por ejemplo, la 
. ,, 

reacc1on 

de la secci6n anterior tiene 6W= 1 + 1 - 1= 1 Kp= Kc RT, 

por lo tanto, partiendo de los datos antes citados, se tiene 

que Kc= 0.041 mole~/L a T= 523.2°K 

Ppcl 3 Pcl2 Kp= ~~-- = 
Ppcl 5 

0.041 mol x 0.08206 L-atm x 523 _2ºK= 1. 16 atm 
L molºK 

También puede definirse una constante de equilibrio útil expr~ 

sada en fracciones molares. La fracci6n molar de la especie i 
se define comox¡= ni/n, en donde n es el número total de moles 

de todas las especies presentes.· Siguiendo el formato acosturr. 

brado, la constante de equilibrio se define como 

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

XM= PM/P= RT [M]/P 

lo cual lleva a las relaciones 

P
m + n - 11 - z - 6W 6W 

~ = KP = Kc(RT/P) 

Contrariamente a Kc y Kp, Kx varía con la presi6n; para la 

disociaci6n del PCl 5 se tiene, a 2 atm, 
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Kx= Xpcl 3 Xpclz= Kp P- 1 
= 1.76 atm/2 atm= 0.88 

Xpcl 5 

(N6tese que la fracci6n molar y por lo tanto, Kx, es siempre 

adimensional) 

La constante de equilibrio dada en fracci6n molar, es Útil so­

bre todo en problemas relacionados con el grado de avance de 

una reacci6n 

Por ejemplo, la reacci6n de disociaci6n 

tiene un valor de Kx= 0.140 a 25°C y 1 atm. Calcular qué frac 

ci6n molar de una muestra originalmente pura de N204 se diso­

ciará en éstas condiciones. Si a esta fracci6n se designa co­

mo x, por cada mol del N2 0 4 original se tendrá, en equilibrio 

(7-x) moles de N20 4 y 2x moles de N02, La cantidad total de mo 

les es, entonces 1-x + 2x= 1 + x, y se tendrán las fracciones 
molares siguientes 

+ X y XN02= 2x 

1 - X 1 + X 

Al sustituir estos valores en la expresi6n·de Kx, se obtiene 

XN0 22 
Kx= ---=-- = 

(2x) 2 /(1 + x) 2 

= 
4x 2 

= 0.140 
XN204 (1-x)/(1 + x) 1 - x2 

Resolviendo la ecuaci6n cuadrática que resulta, mediante técni 
cas algebráicas comunes se obtienen X= O. 185 en otras pal~ 

bras, en las condiciones especificadas se disociará el 18.5% 

de las moléculas de N204. Las fracciones molares (o r.ioleculares) 
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reales de la mezcla de equilibrio son 

XN 2 04 = 0.815/1.185= 0.688 

XN0 2 = 0.370/1.185= 0.312 

... 
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4 EQUILIBRIO ACIDO-BASE 

Los ácidos y las bases como muchos compuestos químicos fueron 

reconocidos por sus propiedades organolépticas, las cuales no 

son muy recomendables por ser corrosivos y algunos son podero-
, . 

s1s1mos venenos 

Acidos: 

l. Hacen virar el color de los indicadores. El papel torna­

sol azul, lo viran al rojo. Con la fenolftaleína forma 
una soluci6n incolora 

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

de las soluciones de polisulfuros alcalinos 

Bases: OH 

l. Hacen virar el color de los indicadores. El papel torna­

sol rojo, lo viran al azul. Con la fenolftaleína forma 

una soluci6n rojo violeta 

2. En soluci6n da la sensaci6n jabonosa al tacto 

3. Precipitan las sustancias disueltas por los ácidos 

Arrhenius. La teoría de Arrhenius acerca de los ácidos y de 

las bases asociaba las propiedades de los primeros con la pre­

sencia de los iones hidr6geno (H+) y para las segundas, la 

existencia en soluci6n de los iones oxhídrilo o hidr6xilo 
( OH-) 

Bronsted-Lowry. Estas propiedades ácidas y básicas se presen­

tan cbn otros solventes que no son agua y se requieren nuevos 

conceptos, como el de Erunsted-Lowry donde: Acido es un dona­

dor de protones y hase es un receptor de protones 

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

aceptar un par de electrones 

Base, toda sustancia capaz de ceder un par de electrones 
H H + 

H+ + : O : H ¡ ~: :~: tt] 

Los ácidos pueden reaccionar con las bases, formando sal y 

agua; por ejemplo 
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1 

HCl + NaOH t NaCl + H20 

Aeido + hid~6xido t -0al + agua 

Esta reacci6n se llama de neut~alizaei6n. Durante esta reac­

ci6n, los productos obtenidos han perdido las propiedades ca­

racterísticas de los ácidos y de las bases 

Se dice que el ácido al reaccionar con el hidr6xido, neutrali­

za sus propiedades y viceversa 

La disoluci6n i6nica del agua es un proceso de equilibrio 

y su constante de equilibrio es 

( 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 concentraci6n del agua en el agua pura, es muy 
elevada (es igual al número de gramos de agua en un litro divi 

didos por el peso molecular gramo) y aproximadamente constante 

O 1 O O O g/L = [H2 ]= 55.5 mole-0/L y la concentraci6n de 
18 g/mol 

iones H+ y OH es muy pequeña (1 x 10- 7 M 25ºC) la concentra 

ci6n del agua no cambia por su mínima ioniz?ci6n 
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La constante de equilibrio puede simplificarse a: 

-1~ + Kw= 1 x 10 = 55.5 x Keq = [H ][OH-] ( 4. 2) 

donde·Kw= producto i6nico del agua 

( 4. 3) 

(4.4) 

El valor de Kw varía con la temperatura, como toda constante a 

lSºC, su valor es de x 10- 1
~, en una disoluci6n ácida la con 

centraci6n de iones H+ es relativamente elevada y la de OH es 

un poco más baja. En una disoluci6n básica la situaci6n se in­

vierte 

El producto i6nico del agua Kw, constituye la base para la ese~ 

la de pH, que es un medio de designar la concentraci6n real de 

iones H+ (y por tanto de iones OH-) en cualquier disoluci6n 

acuosa en el intervalo de acidez entre las concentraciones 
, + -

1.0 M de H y 1.0 M de OH 

La ionizaci6n del agua da lugar a un tipo de reacciones denomi­
nadas de hid~6liJiJ, en la que los átomos, 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 hidr6lisis es necesariamente completa. Este 

tipo de reacci6n es característico de algunos compuestos bina­

rios de los no metales, por ejemplo 
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y de los compuestos binarios de un metal y un no metal que no 

son sales, como 

Si la reacci6n con los iones del agua es reversible, se establ~ 

ce un sistema en equilibrio y la extensi6n de la reacci6n <lepe~ 

de de varios factores. Este caso está representado por la clá­

sica reacci6n de hidr6lisis de las sales 

Según el concepto de Bronsted-Lowry, este tipo de reacci6n es 

simplemente una reacción ácido-base, como para representarse 

por una ecuación, en que Ae-, un anión básico, reacciona con 

agua (ácido) para formar los conjugados correspondientes, HAe 
y OH-. Consideraciones similares se aplican a la hidrólisis 

clásica de los cationes (ácidos de Bronsted) como el NH 4 +. 

Aunque en un tratamiento moderno no es necesario el concepto 

de "hidrólisis" para este tipo de reacción y de "neutraliza­

ción" para la reacción inversa, está firmemente impuesta en la 

terminología química y resultan palabras útiles para indicar 

la "dirección" en ciertos sistemas ácido-base conjugados 

Representando por A a un ácido y por B a su base conjugada, se 
tiene que en disolución acuosa 

( 4. 5) 

Este sistema está formado por dos pares ácido-base, que consi­

derados separadamente se pueden representar por: 

(4.6) 

( 4. 7) 
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En las f6rmulas que se presentan a continuaci6n, C representa 

la concentraci6n analítica del soluto, prescindiendo de las 

cantidades relativas ionizadas y sin ionizar y los símbolos en 

tre corchetes representarán las concentraciones en equilibrio 

de las especies que se indiquen. En la disoluci6n acuosa de 

A, la concentraci6n de A en el equilibrio,será la concentración 
analítica del ácido,menos la concentración del mismo que se ha­

ya ionizado dando H+ (y B); el agua también aporta H+ al siste­

ma. El H+ del ácido A es, por lo tanto, la concentración de 
ión hidr6geno en equilibrio, [H+], menos el H+ procedente del 

agua, y será igual a [OH-]. Por tanto, 

( 4. 8) 

De forma análoga si se añade B al agua 

(4.9) 

4.4 Con-0tante-0 de di-0oeiaei6n de un áeido (Ka) y de una ba-0e 

(Kb) 

La constante de equilibrio de la reacción (4.6) es 

(4.10) 

Ka es la constante de ionizaci6n del ácido A. Haciendo opera­

ciones y sustituyendo las ecuaciones (4.8), (4.9) en (4.10) se 

obtiene 

[H+]= Ka [A] = Ka CA - [H+] + [OH-] (4.11) 
[B] CB + [H+] - [OH-] 

Esta es una ecuaci6n general para la concentraci6n del ión 
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1 

J 
J 

hidr6geno en una disoluci6n acuosa de un ácido o de su base 

conjugada. En determinadas condiciones y para determinados ti 

pos de solutos, las ecuaciones anteriores se convierten en las 

expresiones más sencillas 

4.5 Veóinieione1.i de pH y pOH 

Dada la ecuaci6n 4.3 para el producto i6nico del agua y toman­

do los logaritmos se tiene 

(4.12} 

(4.13) 

log Kw= - (log [H+] + log [OH-]) si pX= - log X 

pKw= pH + pOH (4.14) 

Como Kw-- 1 x 1 O -
1 

i+ º K 1 4 H OH 7 1 • .. p w= entonces p = p = para so uc10 
nes neutras. Resulta importante observar que la escala de pH 

es logarítmica, no aritmética. Decir que dos disoluciones di­
fieren en su pH en una unidad significa que una disoluci6n po­

see una concentraci6n de iones hidr6geno diez veces superior a 

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

Tabla 4.1 

Flu..ldo1.i 

Agua de mar 

Jugo gástrico 
Saliva 

Leche de vaca 

Zumo de toronja 
Coca Cola 

Zumo de lirn6n 

pH 

7.0 - 7.5 

1.2 - 3.0 

6.35 - 6.85 

6.6 

3. 2 

2.8 

2. 3 
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La tabla 4.2 muestra la relaci6n entre [H+], [OH-] y pH, pOH 

y son las relaciones derivadas de la ionizaci6n del agua 

Tabla 4.2 

[H+] [OH 
-

pH ] pOH Rea.c..c..i6n * 

1 . O X 1 O 0 o. o o 1 . O X 1 o - 1 I+ 1 4. O O 

1 . O X 10-1 1 . O O 1 . O X 10
-1a 

1 3. O O 

1.0 X 10-2 2. 00 1 . O X 1 o- 1 2 7 2 . O O 

1 . O X 1 O 
-3 

3. 00 1 . O X 1 o - 1 1 11 . O O 
- I+ 1 o - 1 o 1 . O X 1 O 4.00 1. o X 1 O. O O 
- 5 

1 . O 
- 9 

1 . O X 1 O 5. 00 X 1 O 9.00 
- 6 - 8 

1 . O X 1 O 6.00 1 . O X 1 O 8. 00 
- 7 -7 

1 . O X 1 O 7. O O 1 . O X 1 O 7. 00 N eut./ta. 

1 . O X 1 o - 8 
8. 00 1 . O X 1 o - 6 

6. 00 

1 . O X 1 o- 9 
9. O O 1 . O X 1 O 

- 5 
5. 00 

- 1 O - I+ 
1 . O X 1 O 1 O. O O 1 . O X 1 O 4. 00 

- 11 
1 . O X 1 O 11 . O O 1 . O X 1 o - 3 

3. O O 

1 . O X 10
-12 

7 2. O O 1 . O X 10-2 2. 00 

1 . O X 1 o - 1 3 1 3. O O 1 . O X 1 O 
-1 

1 . O O 

1 . O X 1 o - l l+ 14. O O 1 . O X 1 O 0 O. 00 

* Hacia abajo aumenta la alcalinidad, hacia arriba aumenta la 

acidez, por ejemplo 

l. En el agua y en disoluciones acuosas neutras (a 2SºC), 
[H+]= [OH-]= 1.0 x 10- 7 y pH= pOH= 7.00 

2. En una disoluci6n ácida la concentraci6n de i6n hidr6geno 

es mayor que la del i6n hidroxilo, el pH es menor de 7.00 

y el pOH es mayor de 7.00 
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3. En una disolución alcalina la concentraci6n 4el i6n hidr6-

xido es mayor que _la del ión hidr6geno, el pOH es menor de 

7.00 y el pH es mayor de 7.00 

4. Una variación de diez veces en la concentraci6n de i6n hi­

drógeno o hidroxilo corresponde a una variaci6n de una uni 

dad del pH o del pOH, pues lag 10= 1 .00 

Ejemplos 

l. Hallar el pH, el pOH y la [OH] de un agua residual con una 

concentraci6n de H+ igual a 3 x 10- 4 M ¿Es ácida, alcalina 

2. 

o neutra? 

pH 

pOH 

= 3.3 X 70- 11 M 

+ ¿Cuánto vale la [H ] en una agua residual que tiene un pH 

de 10.70? 

[H +]= 1 -11 -11 7.99 X O Z 2 X 10 

3. ¿Cuál es la concentraci6n de [OH-] en el agua del problema 

anterior? 

De otra manera 
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pOH= 14 - pH= 14 - 10.70= 3.3 

log [OH-]= - pOH= - 3.3 

[OH-]= 5 x 10- 4 

4.6 Solueione~ amontiguadona~, eeuaei6n de Henden~on-Ha~~elbaek 

Una disoluci6n buffer o amortiguadora es aquella que se opone 

a variaciones en su pH y está generalmente formada por una mez 

cla de un ácido y una base conjugada 

Si la concentraci6n de [H+] y el pH de una disoluci6n no se 

ven influidos apreciablemente por la adici6n de un ácido o de 

una base, se dice que la disoluci6n está amortiguada. Una di­

soluci6n tendrá estas propiedades si contiene cantidades rela­

tivamente grandes de un ácido y una base débiles; así conten­
drá un componente ácido (donador de protones, ácido de Bronsted) 

que reacciona con las bases y al mismo tiempo un componente bf 

sico (receptor de protones, base de Bronsted) que reacciona 

con los ácidos. Por ejemplo una disoluci6n de bicarbonato s6-

dico presenta cierta acci6n reguladora, pues el i6n bicarbona­

to, HC0 3 ~ puede ceder o aceptar protones por reacci6n con ba­

ses o con ácidos 

+ OH = (4.15) 

(4.16) 

proviene de un ácido débil H2 C0 3 

Cuando se lleva a cabo una valoraci6n ácido-base, por medio de 

un potenci6metro, 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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I 
J 

l 

pH 

ml de soln. 

poco, cuando se añaden canti 

dades más bien pequeña~ de 
H+ 6 de OH-. Esta zor1a en 

que el par conjugado ácido­

base actúa corno amortiguad~ 

ra, es decir el sistema tieg 

de a impedir el cambio de pH 

cuando se añaden iones H+ 6 

OH 

Para valores de pH fuera de esta zona hay menos capacidad para 

resistir los cambios de pH 

La capacidad de amortiguamiento es máxima en un mismo punto me­

dio de la curva de valoraci6n,es decir,cuando la relaci6n 

(aceptor de protones)/(dador de protonef) es igual a 1 en el 

cual se cumple que pH= pK 

Los fluidos intracelulares y extracelulares de los organismos 

vivos contienen pares conjugados ácido-básicos los cuales ac­

túan como amortiguadores al pH normal de dichos fluidos. El 

par amortiguador más importante en este campo de microbiología 
es el par conjugado ácido-básico H2 P0 4 - - HP0 4

2
- (pK= 7.2). 

Los fosfatos orgánicos tales como el glucosa-6-fosfato y el 

ATP contribuyen también a la capacidad de amortiguamiento en 

la célula 

Deducci6n de la ecuaci6n de Henderson-Hasselbach. Un ácido o 

una base débil es un electrolito débil, lo cual significa que 

están parcialmente ionizados en una soluci6n acuosa, y corno r~ 

sultado se establece un equilibrio entre las formas químicas 
ionizadas y no ionizadas. La posici6n de equilibrio dependerá 

del grado de ionizaci6n que ocurra 
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De acuerdo a la teoría de Bronsted, un ácido es un donador de 

protones, y una base es un aceptar de protones. Esto implica 

que una ecuaci6n química representa la ionizaci6n de un ácido 

~onopr6tico (contiene un hidr6geno por molécula de ácido), el 

ácido se puede escribir como 

(4.17) 

o en una forma más simplificada 

(4.18) 

La expresi6n de la constante de equilibrio para la ecuaci6n 

4.18 tiene la forma 

(4.19) 

donde Ka representa la constante de equilibrio termodinámico 

para la reacci6n (4.18). Resolviendo para (H+) da 

[H+]= Ka [HA] 
[ A - ] 

tomando logaritmos de 'ambos lados de la ecuaci6n, 

multiplicando por (-1) la ecuaci6n 

log [H+]= - log Ka. - log [lH~J 1 
[ A J 

sabiendo que pX= - log X se tiene que 
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(4.21) 

(4.22) 



pH= pKa + tog 

o de una manera mas general 

pH= pKa + log l- (ac.e.p.tofl. de. pfl.o.tone..6) ] 
(donadofl. de. pfl.o.tone.-6) 

(4.23) 

(4.24) 

La ecuaci6n (4.24) se le conoce como la ecuaci6n de Henderson­

Hasselbalch 

Esta ecuaci6n permite calcular: 

a) El valor de Ka de cualquier ácido, conociendo la relaci6n 

molar de las especies donadoras y aceptoras de protones a 
un pH determinado, 

b) Calcular el pH de un par conjugado ácido básico que posea 
un determinado pK y, 

c) Calcular la relaci6n molar del ácido y su base conjugada si 
se conocen los correspondientes valores de pH y pK 

Ejemplo 

A) Determine la concentraci6n molar relativa de fosfato diáci­
do a monoácido para una soluci6n buffer de pH= 7.0 
Usando la ecuaci6n 

para ácido fosf6rico se tiene: 

log [K2HP04] = 

[KH 2 P04J 
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·sacando antilogaritmo se tiene la siguiente relación 

[ K2HP04 J = 

[KH2P04J 
2. O 

• la solución debe estar preparada utilizando 2.0 moles 

de K2HP0 4 por cada mol de KH 2P0 4 

B) Suponiendo que el pH de 7 de la solución anterior se prepa­

ra disolviendo 0.2 moles de K2HP0 4 y 0.1 moles de KH 2P0 4 
en un litro de solución determine. ¿Cuál será el pH des­

pués de adicionar a la solución O.OS equivalentes de una 

base fuerte 

Al adicionar la base, cambiará parte del fosfato diácido 

a fosfato monoácido 

y así la [H 2 P0 4 -J final será 0.1 - 0.05 mole4/L y la 

[HPO 4 =] será 0.2 + 0.05 ó 0.25 mole4/L 

Sustituyendo en la ecuación 

6.7 + lag º· 25 = 
O. O 5 

7. 4 

Así el pH de la solución buffer o amortiguadora se elevará 

solamente de 7.0 a 7.4. Si la misma cantidad de base se 
adiciona al agua destilada, el pH se elevará a 12 

C) Si fuera un ácido lo que se agregara? 

96 



HP04 = + H+ -+ H2 P0 4 

O . 2 - O. O 5 -+ O • 1 + 0.05 

pH= 6. 7 + .log O . 1 5 6. 7 = 
O. 1 5 

y pH= pK~ lo que implica que se está obteniendo la máxima 

acci6n amortiguadora 

El ácido carb6nico 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 áci 

dos débiles, lo cual es ütil en los análisis de las aguas re­

siduales industriales. La mejor forma de evaluar la capacidad 

amortiguadora de un desecho industrial es haciendo una titula­

ci6n potenciométrica,utilizando un ácido o una base como titu­

lante. Se elaboran las curvas de pH contra mililitros de solu 

ci6n 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 

biol6gico 

En la oxidaci6n de compuestos neutros (azúcar por ejemplo, 

resultan intermediarios en la producci6n de ácidos orgáni­
cos 

Si la capacidad de amortiguamiento no es suficiente el pH 

cae a niveles donde destruye la acci6n de las bacterias 
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El inicio de la digesti6n anaerobia para producir metano a 

partir de lodos se puede impedir por limitaciones de la ca­

pacidad buffer 

En este tipo de valoraciones la determinaci6n 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 titulaci6n), 

se efectúa la medida del volumen de una diluci6n de concentra­

ci6n conocida, es necesario para consumir exactamente el cons­

tituyente buscado, con otra sustancia equivalente químicamente 

a él. Estos métodos implican una reacci6n estequiométrica de­
finida. Pueden subdividirse por el tipo de reacci6n puesta en 

juego (de neutralizaci6n, de precipitaci6n, redox etc) y por 

los métodos de indicaci6n del punto finai (indicadores colorea­

dos, métodos eléctricos) 

En una valoraci6n directa, se puede cuantificar el constituye~ 

te buscado, mediante una r~laci6n de la forma N1V1: N2V2, debl 
do a que reaccionan equivalentes químicos de una sustancia con 

otra, de una manera directa, tal es el caso de las reacciones 

de neutralizaci6n para las determinaciones de alcalinidad y 

acidez de una muestra dada 

Para el caso de una valoraci6n 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 determinaci6n volumétrica de oxígeno disuelto, 

entre otras 
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4.8 Cunva~ de vafonaci6n. Indicadone~ 

El pH es uno de los parámetros más importantes para determinar 

el grado de contaminaci6n de un agua y este puede determinarse 

mediante el empleo de indicadores, la mayor parte de los cua­

les son ácidos débiles (designados comoH Ind) con la siguiente 

reacci6n de ionizaci6n 

H Ind -+ 
+ 

dador de aceptar de 
protones protones 

(4.25) 

Si se va añadiendo poco a poco una base a la disoluci6n de un 

ácido, el pH de la disoluci6n se incrementará con cada adici6n 

de base. Si se representa gráficamente el pH en funci6n de la 

cantidad de base añadida se produce un cambio de pendiente bru~ 
coque indica el punto de equivalencia en que el ácido está 

neutralizado exactamente. La regi6n de subida brusca se llama 

punto final y al proceso de la adici6n de la base y determina­

ción del punto final se le llama valoración, al diagrama que 

lo representa, se le conoce como curva de valoraci6n 

Una curva de valoraci6n tiene su ascenso más brusco cuando la 

valoración es de un ácido fuerte con una base fuerte y menos 

orusco, cuando tanto ácido como base son débiles 

Pueden distinguirse en la curva cuatro partes: 

l. Punto de partida, 0% de neutralizaci6n. En el caso del 

ácido fuerte es simplemente la concentraci6n del ácido la 
• [H+]. En el caso del· ácido débil, la [H+] se calcula co­

nociendo la constante de ionizaci6n y la molaridad, 

2. Aproximaci6n del punto final del 5% al 95% de neutraliza­
ci6n. La cantidad H+ sin reaccionar es entonces la 
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diferencia entre la cantidad inicial de H+ y la cantidad 

neutralizada 

3. Punto final 100% de neutralizaci6n. El pH en el punto fi 

nal es el mismo que para una disoluci6n de una sal que con 

tenga los iones que quedan en la neutralizaci6n 

4. Extensión más allá del punto final. Neutralizaci6n por eg 

cima del 105%; va a existir un éxceso de OH en la disolu­

ci6n, lo cual se puede calcular 

El punto final de una valoración o región de subida brusca de 

la curva de valoración puede determinarse experimentalmente si 

se dispone de un instrumento que pueda medir el pH de la solu­

ción después de cada adición de base. Una forma sencilla es 

la de añadir a la disolución una pequeña cantidad de una sus­

tancia indicadora que tiene la propiedad de sufrir una varia­
ción de color con el pH para el valor de este punto final. Es 

tos indicadores son perfectamente conocidos y están caracteri­

zados como ácidos débiles (o bases conjugadas de ácidos débi­
les) cuyas formas icidas o básicas o conjugadas tienen color 

diferente 

No es fácil de introducir para la explicación de los cambios 

de coloraci6n, los reagrupamientos electrónicos responsables 

que acompañan a la ionización de estas sustancias, sin embar­
go, los equilibrios entre las dos formas del indicador pueden 

comprenderse fácilmente en función de los equilibrios ácido-b~ 

se. Si la adición ácida del indicador se escribe en la forma 

Hin + -t H + In 

entonces 

100 

[Hin] 
[ 1 n - ] 

(4.26) 



l 

La variaci6n de color más potente, se presenta cuando la rela­

ci6n [Hln]/[ln-], varía desde el valor justo por debajo de 1 a 

otro justo por encima de 1 (o viceversa). En otras palabras 

un indicador sufrirá un cambio de color para [H+] pr6ximos al 

Ka del indicador o para valores del pH pr6ximos al pKa del in­
dicador. Se conoce un gran n6mero de indicadores c/u con su 

propio pKa, éste en la porci6n de subida brusca de la curva de 

valoraci6n. Por ejemplo para los indicadores utilizados en 

Ingeniería Sanitaria 

I ndÁ.,c.a.doJt pKa ind ln:teJLval.o pH Med-<.o ACÁ.do Med-<.o Af.c.al.-<.no 

Fenolftaleína 9.3 8-9.8 Incoloro Rojo violeta 

Anaranjado de Metilo 3.5 3.1-4.4 Amarillo Rosa canela 

Cálculos para curvas de va1oraci6n 

Sistema Acido Fuerte-Base Fuerte 

a) Antes de añadir la base 

Desde el punto de vista práctico, se admite que el ácido 

fuerte está completamente ionizado por lo que [H+]= CA y 
pH< 7 

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

+ [H ]= CA Volumen de <f.údo .6-<.n neu.tlLaLi,zM 

Volumen ~ota,f, de la cli..,6oluú6n 

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

una disoluci6n de sal, su pH es entonces el del agua 

d) Después de pasado el punto de equivalencia hay iones OH 

en exceso y el pH se calcula a partir de [OH-] y KH
2
O 

Volume.n de. bcv., e. e.n e.x.c.V-> o -(4.28) 
Volume.n total de. .la. fuoluú6n 

Sistema Base Fuerte-Acido Fuerte 

Esta valoraci6n es enteramente análoga a la de un ácido fuerte 
con una base fuerte, excepto en el sentido de la valoraci6n. 

Al comienzo (disoluci6n alcalina), la disoluci6n tiene una ele 

vada concentraci6n de OH y por tanto un pH alto. El pH <leer~ 

ce gradualmente en las proximidades del punto estequiométrico 

y de nuevo gradualmente despues de dicho punto 

Sistema Acido Débil-Base Fuerte 

HA + OH + H2 O + A 

Ac..dtbil 

Diferencias con la valoraci6n ácido fuerte 

(4.29) 

l. La concentraci6n de i6n hidr6geno al comienzo es considera 

blemente más pequeña (pH alto) que para el ácido fuerte, 
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2. En los primeros momentos de la valoraci6n el pH de la dis~ 

luci6n aumenta con relativa rapidez debido a que la ioniza 

ci6n del ácido débil está restringida por el efecto del 

i6n común del ani6n (formado en la neutralizaci6n), 

3. Para zonas distanciadas del punto de semineutralizaci6n y 

a ambos lados de él, la curva de valoraci6n es aproximada­

mente lineal (debido a que representa una regi6n amortigu~ 
dora), 

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

la reacci6n inversa según la cual el ani6n A (base conju­

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

a la disoluci6n ligeramente alcalina 

a) Antes de añadir el alcali 

y 

pH< 7 (4.30) 

b) Al añadir la base se van neutralizando cantidades equi­

valentes de ácido débil y se forman cantidades equiva­
lentes del i6n A- por lo que 
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íHA]= me.q de. HA .6in n e.u:t!tali z aJt 1 volume.n :total ambo.6 

.6 e. 

J [A - me.q de. A 601tmado .6 u.6 ;t,i_:tu !f e.n ] = 
volume.n :total 

-para [A ]<< [HA] 

-o [A ] > > [HA] 

[H+]= Ka ([HA] ·- [H+])/([A-] + [ H+] l (4. 31) 

c) En el punto estequiométrico el sistema es una disolu­

ci6n acuosa de sal. El i6n A es la base conjugada del 
HA débil 

la disoluci6n en este punto no es neutra sino débilmen­

te alcalina 

Kw 
[OH] 

pH> 7 (4.32) 

d) Después del punto estequiométrico se calcula el pH a pa~ 

tir del exceso de alcali y del volumen total de la diso­

luci6n de forma exactamente análoga a las valoraciones 

ácido fuerte-base fuerte 

Sistema Base Débil-Acido Fuerte 

Todos los aspectos de este tipo de valoraci6n son análogos en 

principio a los de la valoraci6n anterior 
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Resúmenes de f6rmulas de ionizaci6n ácido-base en medio acuoso 

Acido débil 

A= á.c...i.do 

B= baJe conjugada 

+ H2O -:t. H + OH 

• 
Ka= [ H+] [B-] ~ [H+ ]= Ka lAl_ 

[AJ [B-J 

+ (A]= CA - [H] 

y 

solo si + + ---
[ H ]<< CA =>[H ]= ✓Ka CA 

[H+]= CA 

[OH-]= Cs 
Acido fuerte 
Base fuerte 
Base débil B + H2O t OH + HB 

Kb= [OH-] [HB] 

[B-J 

• [OH-]= Kb CB [OH ] 
[OH-] 
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1 O 

9 -

8 -

7 -
6 -

5 -
4 -
3 -
2 -

1 -

Punto 6inal acidez a la 6enol6talelna 

acidez nango de C02 

Punto 6inal ana~anjado de metilo 

nango pnáctico de acidez minenal 

Este esquema muestra, los tipos de acidez de importancia en aná 

lisis sanitarios comunes y el rango de pH en los cuales son sii 
nificativos 

También son Útiles las curvas de valoraci6n para las mezclas de 
hidróxidos-carbonatos (Nota: ver diagrama Snoeyink Pag. 178) 

1 4 

13 i------
1 2 
1 1 

1 o T 
9 t ------------------
8 t : 
7 t ¡ 
6 : 

Punto de in6lexi6n (pH= 8.3) 

5 Punto de in6,fex,l6n (ph=4. 5) 

4 
3 

2 

1 
ml de ácido 
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Los puntos de reflexi6n corresponden a la conversi6n del i6n 

carbonato al i6n bicarbonato 

a pH= 8.3 

y el segundo punto de inflexi6n corresponde a la conversi6n 

del i6n bicarbonato al ácido carb6nico 

El punto final de la valoraci6n depende de la concentraci6n 

inicial del i6n bicarbonato en la muestra 

Con respecto a la alcalinidad, las muestras que contienen sol~ 

mente hidr6xidos tienen solo alcalinidad de hidr6xidos y un pH 

superior a 10 y la alcalinidad es igual a la alcalinidad a la 

fenolftaleína 

Si las muestras contienen alcalinidad de carbonatos tienen un 

pH de 8.5 o mayor. La titulaci6n a la fenolftaleína es exacta 

mente igual a la mitad de la titulaci6n total. En este caso 

la alcalinidad de carbonatos es igual a la alcalinidad total 

Las muestras que contienen hidr6xidos y carbonatos tienen un 

pH alto, generalmente arriba de 10. La titulaci6n de la fe­

nolftaleína representa para el punto final al anaranjado de m~ 

tilo un medio de la alcal~nidad de carbonatos. Por tanto, la 

alcalinidad de carbonatos puede calcularse como sigue 

alcalinidad de carbonatos= 2 (titulaci6n de fenolftaleína a 

anaranjado de metilo) x 1000 
(4.42) 

ml de mue.titll.a. 

y alcalinidad de hidróxidos= alcalinidad total - alcalinidad 

de carbonatos 
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y (4.39) 

(4.40) 

(4.41) 

4.9 Alcalinidad y Acidez 

La alcalinidad de una soluci6n se refiere a la capacidad que 

tiene una sustancia para neutralizar un ácido y por el contra­

rio, acidez se va a referir a la capacidad que va a tener una 

soluci6n para neutralizar una base 

La alcalinidad se va a medir en mg/L como CaC0 3 y en el labora­

torio se va a medir por medio de una valoraci6n volumétrica 

(si la soluci6n no presenta ni color ni demasiada turbiedad) 

por medio de los indicadores de fenolftaleína y de anaranjado 

de metilo o por médio de una valoraci6n potenciométrica anotan­

do el volumen de titulante gastados al llegar a los pP. de 8.3 

(para alcalinidad a la fenolftaleína) y de 4.5 (para alcalini­

dad t:otal) 

Las sustancias que van a dar alcalinidad a una soluci6n son 

los C03=, Hco; y OH-y los que van a impartir acidez a una solu­

ci6n son el C02 y los icidos minerales. Al igual que para la 
alcalinidad, la acidez se mide por potenciometría o por volume­

tría con los mismos indicadores denominándose acidez al anaran­

jado de metilo (pH=4.5) y•acidez total (pH=8.3) o acidez a la 
fenolftaleína 

Muchos autores representan gráficamente las relaciones de aci­

dez y de alcalinidad de una manera esquemática mediante diagr~ 

mas de curvas de valoraci6n 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 valoraci6n para el 

punto final a la fenolftaleína representa un medio de la de 

carbonatos y se puede calcular como sigue: 

ale. de carbonatos= 2 (titulaci6n de fenolftaleína, punto fi-

nal) x 1000 

y ale. de bicarbonatos= ale. total-ale. 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 M€todos estandar para el análisis de aguas y aguas resi­

duales 15a Ed. 

Cálculos de las ecuaciones en el equilibrio 

Para llevar a cabo los cálculos de las diferentes formas de 

alcalinidad, se deben de tomar en consideraci6n las ecuaciones 

en el equilibrio, los balances con respecto a la electroneutr~ 
lidad en soluci6n, 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 i6n hidr6geno 

Así el balance de las concentraciones equivalentes de alcalini 
dad asociada a cationes y aniones está dado por 

[H+J + alealinidad = [HC03 ] + 2[C03-J + [OH-] 
50 000 

(4.44) 

Las ecuaciones de equilibrio que se deben de considerar, para 

el agua y la constante de equilibrio para la segunda ioniza­
ci6n del ácido carb6nico, son: 
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(4.45) 

(4.46) 

A partir de la medida de pH, [H+] y [OH-] se pueden determinar 

por la ec. (4.45). Las otras concentraciones se pueden deter­

minar por medio de la resoluci6n de las ecuaciones simultáneas 

(4.44) y (4.46). Las siguientes ecuaciones surgen como resul­

tado de ellas 

alcaLú'lida.d de cattbona.to.ti= 50,000 [ ( alcalinidad/ 50,000) + [ H+ ]- ( Kw/ [ 1-t]) ] 

1 + ([H+]/2K 2 ) (mg/L como CaC0 3 ) (4.47) 

(4.48) 

En ocasiones se requiere el dato en niiligramos por litro corno 

C03- o como HC03 

(4.49) 

mg/L HC0 3 = mg/L (ale. de bicanbonato.ti) x 1.22 (4.50) 

Las concentraciones molares se pueden obtener dividiendo mili­

gramos por litro por el peso i6nico mol en miligramos 

[C0
3
=]= mg/L C0 3 -

60,000 

- mg/L HC0 3 lJ [ HC03 ] = 
61,000 

(4.51) 

Se han desarrollado una serie de nomogramas para obtener rápid~ 

mente los valores de alcalinidad partiendo de datos de pH, T, 

residuos filtrables totales 

Dentro de las aplicaciones que puede tener el parámetro de 
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alcalinidad, es en el caso de la coagulaci6n química así la 
alcalinidad actúa como amortiguadora y eleva la efectividad 

del coagulante. En ablandamiento de agua así como en el con­

trol de la corrosi6n se requiere para fines de cálculo 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 determinaci6n 

de alcalinidad debido a las restricciones que se hacen para 

arrojar efluentes con altos contenidos de hidr6xidos, (alcali­

nidad caústica ). La alcalinidad junto con el pH, es un fac­
tor importante para determinar la factibilidad de un tratamien 

to biol6gico en aguas residuales 

Por lo que se refiere a la determinaci6n 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 corrosi6n de las tuberías por la presencia del C0 2 por lo 

que se debe de aerear o simplemente neutralizar con cal o hi­

dr6xido de sodio. Las dimensiones del equipo dependen de la 
concentraci6n de CQ 2 • En las descargas de tipo industrial, no 

deben de llevar C0 2 y se debe de eliminar antes de ser arroja­

dos a los cuerpos receptores. 
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5 QUIMICA DE C0ORDINACI0N 

Es importante conocer la química de coordinaci6n pues ésta se 

refiere a la formaci6n de complejos, los cuales van a estar 

presentes en las aguas y aguas residuales 

Los complejos modifican las especies metálicas en soluci6n, 

generalmente, reducen la concentraci6n del i6n metálico libre, 

así que efectos y propiedades se alteran. Estos efectos inclu 

yen la modificaci6n de la solubilidad la toxicidad y posible­

mente las propiedades bioestim~latorias de los metales, lamo­

dificaci6n de las propiedades superficiales de los s6lidos y 
la adsorci6n de los metales de la soluci6n 

La formaci6n de complejos se utiliza ampliamente en análisis 
2+ 2+ 

de agua. La determinaci6n de dureza, Ca y Mg emplea la 

propiedad que tienen estos metales para acomplejarse con el 
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agente quelatante EDTA ácido etilen diamino tetracético; el 

final de la titulaci6n de la prueba de demanda química de oxíg~ 

no utiliza el agente acomplejante 1, 10 - fenantrolina para de­

tectar la presencia de Fe y así indicar el punto final de la va 
loraci6n; el análisis de cloro por el método mercurimétrico de­

pende de la formaci6n del complejo HgCf2º entre Hg 2
+ y el i6n 

cloruro 

Por estos ejemplos, es necesario conocer, el principio de la 

formaci6n de los complejos así como su estabilidad y los méto­
dos para calcular las concentraciones de los complejos en sis­

temas simples 

5.1 Nomencfatuna y deóinici6n de ténmino-0 

Un compuesto de coordinaci6n, consiste básicamente de uno o 

más átomo-0 centnafe-0 o iones centrales, generalmente metales 

unidos a otros iones o moléculas llamadas ligandos que se col~ 
can alrededor del átomo central unidos por un enlace covalente 

coordinado ya que el átomo central es un ácido de Lewis (ele~ 

tr6filo) y los ligandos son bases de Lewis (nucle6filos). El 
número posible total de puntos de uni6n al átomo central o i6n 

central o el número posible total de especies coordinadas es a 

lo que se llama númeno de coondinaci6n 

Se pueden resumir las reglas de nomenclatura como sigue toman­

do en cuenta la utilidad que tiene en química sanitaria la for 
maci6n de complejos para variar la solubilidad de ciertas sus­

tancias y para determinaciones analíticas en el laboratorio, 
reglas más complejas se pueden encontrar en las referencias de 
Química Avanzada 

l. Forma de nombrar a los ligantes 

a) Los ligantes negativos (ani6nicos) poseen nombres que 

113 



terminan en "o", generalmente derivados del nombre del 

grupo al que pertenecen. Por ejemplo: Cl (cloro), B~ 

(bromo), SCN (tiocianato), CN- (ciano), S0 4
2

- (sulfato) 
ry_ - 2-

0H (hidroxo), o- (oxo), 0 2H (perhidroxo) 0 2 (pero-

xo), NH 2 -(amido) y NH 2- (imido). Observemos los siguie~ 

tes puntos especiales. Como el SCN puede coordinar con 

el So por el N, la distinci6n, cuando es conocida, se 

hace usando los términos tiocionato-S y tiocionato N. 

El i6n N02- puede coordinar vía nitr6geno y entonces se 

llama nitro, o a través de oxígeno, denominándose en es 

te caso nitrito 

b) Para los ligantes neutros, los nombres no son sistemá­

ticos. Para los ligantes poco comunes, se emplea el 

nombre de la molécula libre como tal. Para algunos de 

los más comunes, se ernplean nombres especiales. Los más 

importantes son H20 (agua), NH3 (amino), CO (carbonilo) 

y NO (nitrosilo) 

2) Forma de nombrar a los iones complejos mononucleares 

a) Si el complejo es i6nico, los cationes se mencionan al 

final (sean o no complejos), 

b) Al nombrar un complejo, sea cati6nico o neutro, se enu­

meran los ligantes, comenzando por los más negativos, 

después se menciona el átomo central, seguido por un nQ 

meral romano entre paréntesis que indica su número de 

oxidaci6n: se mplea (O) para el estado de oxidaci6n ce 
ro, 

c) Si el complejo es un ani6n, se agrega el nombre del át~ 
mo central el sufijo -ato a este sufijo sigue el número 

de oxidaci6n, 
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d) El número 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 (NH 3 )] Cl 3 Clonuno de hexaminoeobalto (III) 
[Cn (H 2 0) 4 Cl 2 ] Cl Clonuno de bielonotetnaaquoenomo (III) 

K (Pt Cl 3 (NH3)] Tnielonoaminplatinato (II) de pota-0io 

Existen otras reglas adicionales para ligantes complicados y 

para complejos polinucleares con puentes, así como para isome­

ría geométrica y 6ptica 

Algunos ejemplos útiles en Química Sanitaria serían 

Fe (CN)G 4
-

Al (H 2 0) 6
3 + 

hexaeiano 6ennato (II) (i6n) 
hexaaquo aluminio (III) (i6n) 

La estabilidad de un complejo tiene que ver más directamente 

con la magnitud de la constante de equilibrio de la reacci6n 
por medio de la cual el complejo se disocia en el i6n o átomo 

central y en los ligandos. Las constantes de equilibrio para 

complejos generalmente se establecen para reacciones escritas 

en la direcci6n de complejos esto es: 

Ligando+ átomo eentnal t complejo 

por ejemplo, para el complejo amín 
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y 

Cuando se establece para la reacci6n de la formaci6n 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 disociaci6n del complejo se le llama constan 

te de inestabilidad o de disociaci6n 

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 compl~ 
jos, por ejemplo los ligandos fosfatos, hidr6xidos y carbona­

tos forman fácilmente complejos mientras que los percloratos y 

nitratos tienen baja tendencia para formarlos. Los cationes 
1 l • 1 1· " " 1 Aº 3+ • 4 + • d a ca inos y a ca inoterreos, asi como e ~ y s~ tienen a 

formar compuestos de coordinaci6n con ligandos que contienen 
" O 1 º6 • • 1 d A+ Z 2 + H 2 + oxigeno. tros meta es i nicos inc uyen o g , n , g y 

b
2 + " 2 + • d • 1 f P asi como Sn tienen tenencias a tas para ormar comple-

jos con ligandos que contienen S, P 5 N como donadores de áto­

mos, tales como amonio, sulfuros y fosfatos, más bien que con 
aquellos que contienen oxígeno como donador de electrones 

Los metales alcalinos forman complejos menos estables con cual 

quier ligando excepto H20 mientras que los metales de transi-
_,, 1 e 2 + e 3 + F 2 + F 3 + Nº 2 + • d • cion como e n , n , e e y ~ tienen tenencia 

fuerte a formar complejos con una amplia variedad de ligandos 

Los complejos que forman anillos de 6 miembros son los más es-
4 -tables por ejemplo el EDTA (para dureza) y la 1, 10- fenan-

trolina con 5 miembros en el anillo son más estables que algu­
nos carbonatos y sulfatos que tienen 4 miembros en el anillo 

La estabilidad de un quelato es mayor conforme aumentan los 

puntos de uni6n llamado efecto quelatante 
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Los sistemas tienden a tomar en consideraci6n más de un equili­

brio para considerar la estabilidad del mismo esto es, en la 

formaci6n de un complejo a partir de un s6lido, se consideran 

las constantes de equilibrio involucradas en la formaci6n del . 
complejo y la constante de solubilidad del s6lido que se está 

disolviendo. Así para un átomo central M y varios ligandos, 

se tiene: 

M + L -:t. ML 

ML + L -:t. ML 2 
ML 2 + L t. ML 3 

MLn.- 1 + L t MLn. 

K1= [ML]/[M][L] 

K2= [ML2]/[ML][L] 

K3= [ML3]/[ML2J[L] 

Kn.= [MLn.]/[MLn.-1][L] 

y si se considera la constante de equilibrio para un s6lido 

que se está disolviendo (Kp~= cte del producto de solubilidad) 

La constante de equilibrio del sistema será el producto de la 

constante de estabilidad del complejo por la constante del pr~ 

dueto de solubilidad dando con ello una nueva constante para 

el equilibrio del sistema. Esto se ilustra en el siguiente 

ejemplo: 

Calcular el n6mero d~ moles de KCN que deben afiadirse para di­

solver 0.1 moles de Zn.(OH) 2 en suspensión en un litro de 
-17 = Para el Zn.(OH) 2 Kp~= 3.3 x 10 para Zn.(CN) 4 K4 = 5.8 x 

La reacci6n prescindiendo de la hidr6lisis del CN es: 
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La disoluci6n de 0.1 moles de Zn(OH)2 da 0.1 moles de Zn(CN)4 = 

y 0.2 moles de OH-. Luego 

Esta es la cantidad de CN que debe estar presente en la diso­

luci6n en el equilibrio para la estequiometría de la reacci6n 

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 

1. 94= ¡o. 2) 2 (o. 1 ) 
(C-0.4) 4 

¡ c - o . 4 ¡ 4 = 1 0 • 2 l 
2 

¡ 0 • 1 l => c = o . 4 + 4 ✓Z:Os = o . 6 1 
1 . 9 7 4 

Los ligandos inorgánicos se encuentran fácilmente en aguas 
frescas y aguas de océanos, estas pueden ser HC0 3 -, Cl-, S0 4

2
-, 

OH - CO 2 - .d • 1 K+ N + C 2 + M 2 + y 3 un1 os a cationes como e , a, , a, g . 
2+ 2+ En agua de mar se encuentral el Ca y el Mg formando comple-

jos con los S0 4 - a pH neutros, si el pH aumenta y el S0 4 - au­

menta, los complejos también aumentan (alcalinidad) 

Por lo que respecta a los ligandos orgánicos en Química Sani­
taria se emplean por dos razones muy importantes, una que sir­

ve para análisis de constituyentes (EDTA) para dureza de 
2+ 2+ Ca y Mg y la 1, 10 fenantrolina para cuantificar al Fierro 

por colorimetría 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 variectad de compuestos orgánicos en aguas naturales 

pueden actuar como agentes acomplejantes, por ejemplo el Cobre 

más los aminoácidos y también con materiales húmicos; estos ú! 

timos son substancias muy complejas constituidas por diferen­
tes grupos orgánicos (carboxilos, fenoles, alcoholes, carboni­

los etc) cuyo origen son los productos de plantas y a~imales 

en descomposici6n de color negro o café, son pobremente biode­

gradables y se han dividido arbitrariamente en tres grupos de 

compuestos ae acuerdo a su solubilidad en 1cidos y bases dilul 

das: Acidos fúlvicos solubles en ambos ácidos y bases dilui­

das, Acidos HÚmicos, solubles en bases diluidas pero que precl. 

pitan en medios ácidos (pH=l); y en Humus (Humin) insolubles 

en ácidos y en bases 

Estas sustancias húmicas se combinan fácilmente con los meta­

les formando grupos de coordinaci6n o complejos, cuya presen­
cia es importante en aguas naturales porque se han visto que 

ellos influyen fuertemente en la distribuci6n de metales en 

los estados disueltos y particulares y esta situaci6n puede in 
fluir en la productividad biol6gica de la cantidad de organis­

mos tales como algas y plantas superiores así como también ani 

males que pueden vivir en el agua 

5.4 Ve~enminaeione~ eon 6onmaei6n de complejo~ 

Como se mencion6 anteriormente, una de las pruebas del labora­

torio que involucra formaci6n de complejos es la determinaci6n 
de dureza, en donde al agregar el indicador negro eriocromo T 

(NET) se forma un complejo con el magnesio presente,el cual 

permanecerá en la disoluci6n (de color rojo) hasta que el EDTA 
(soluci6n titulante de ácido etilendiamino tetracético) haya 

consumido totalmente al calcio de dicha disoluci6n y entonces 

empiece a consumir al Mg acomplejado, con esto, se queda libre 
el NET y la soluci6n toma una coloraci6n azul, lo que indica 
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el final de la valoraci6n 
,í 

En la prueba de DQO (demanda química de oxígeno) se emplea 

Hg S0 4 como una fuente de mercurio para acomplejar al i6n Cl 

y prevenir su oxidaci6n a Cl2(a~) por la acci6n del K2C~20 7 du 

rante la digesti6n en medio ácido. También en esta prueba se 

utiliza como indicador la 1, 10- fenantrolina :_a cual acomple­

ja al. Fe
2

+. Esta Última formaci6n se utiliza para realizar 

las pruebas de hierro utilizando los principios de colorime­

tría 

Las técnicas de colorimetría utilizan mucho estos principios 

como es el caso de las determinaciones de Nitr6geno en sus di­

ferentes formas (N03 , N02 y NH3) y la determinaci6n de fosfa­

tos entre otras. 
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6 EQUILIBRIO OXIDO-REDUCCION 

En Química Sanitaria, el equilibrio 6xido-reducci6n aparece en 
muchos sistemas, sobre todo en aquellos en donde esté presente 

el oxígeno, ya sea para determinarlo (pruebas de DQO y DBO), o 

como un elemento que interviene en las reacciones en que se 

efectuará una transferencia de electrones. En las aguas y 
aguas residuales habrá elementos como los metales que sufrirán 

un cambio en las Últimas capas electr6nicas, por la presencia 
de elementos que les donarán o les extraerán electrones. Esta 
propiedad se va a utilizar para las determinaciones específi­

cas Útiles en Ingeniería Ambiental así como para modificar pr~ 
cesos biol6gicos y fisicoquímicos y con ello elaborar operaci~ 
nes para tratar el agua o eliminarle algún contaminante. Por 

medio de los equilibrios de 6xido-reducci6n se pueden explicar 
fen6menos como la corrosi6n de las tuberías y tratar de evita! 
los dando le al agua un tratamiento adecuado. En la desinfecci6n 
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de dicha agua también interviene este equilibrio 

6.1 Ve6inici6n del phocelo 6xido-heducci6n 
'tA' °' r~~ , .. ,.~4-f._J. • , ·:. 

Las reacciones en las que se transfieren electrones de un áto­

mo, i6n o molécula a otro se llaman de oxidaci6n-reducci6n o 

redox 

La oxidaci6n es el proceso en que un átomo, i6TI o molécula 

pierde uno o más electrones 

La heducci6n implica ganancia de uno o más electrones por par­

te de un átom~ i6n o molécula 

Un agente heductoh es una sust~ncia que pierde uno o más elec­

trones y en este proceso se oxida; un agente oxidante gana uno 

o más electrones y con ello se reduce 

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

un oxidante es un receptor de electrones 

Por ejemplo en la reacción en donde el oxígeno del aire reac-

de Fe 2+ ? 

ciona con un compuesto en medio acido, se tiene: 

'3 + 
Fe 

E== O. 4 6v 

piehde electhonel, le oxida 

gana electhonel, le heduce 

así el 0 2 es un agente oxidante y el Fe 2
+ es un agente reduc­

tor 

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

y el símbolo E, significa el potencial total de la reacci6n (1) 
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expresado en volts (v) 

En ocasiones las reacciones se expresan de la siguiente manera: 

Semirreacción de oxidación 

++ -Zn + Zn + 2e. 

Fe. ++ F +++ -
+ e. + e. 

Semirreacción de reducción 

I 2 + 2e. + 2I 

e 
4+ - e+++ e. + e. + e. 

Las celdas electroquímicas se utilizan principalmente con dos 

fines a) Convertir la energía química en eléctrica y b) Con­

vertir la energía eléctrica en química 

Es necesario hacer una distinción entre celda o pila electro­

química y entre batería. La celda electroquímica es un dispo­
sitivo simple de dos electrodos y un electrólito capaz de dar 

electricidad por la acción química dentro de la celda, o de 

producir una acción química por el paso de electricidad que p~ 
sa a través de ella. Una batería, por otra parte, es una com­

binación de dos o más 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 disolución dilui­

da de iones zinc, el zinc presenta tendencia a perder electro­
nes y a convertirse en ión zinc 
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Este fenómeno continuará hasta que la concentración de ión zinc 

en la disolución alcance un valor tal que se establezca un equ! 

librio entre el metal y sus iones 

++ 
Zn t. Zn + 2e. 

Una situación similar se produce para los demás metales en con­

tacto con disoluciones de sus iones como 

++ Cut Cu + 2e. 

Cada semirreacci6n está caracterizada por un cierto potencial 

de simicelda o de electrodo, que representa la tendencia del 

metal a oxidarse formando iones o 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 la 

fuerza electromotriz (6e.m) de la celda. Así, l~ di6e.ne.ncia de. 
pote.ncial que. onigina e.l 6lujo de. eonnie.nte. de.-0de. un e.le.etnodo 
de. pote.neial má-0 e.le.vado a otno me.non, -0e. de.nomina 6ue.nza e.le.e­
tnomotniz de. la ee.lda (6e.m). La siguiente figura representa 

una celda o pila galvánica 

Celda 

Galvánica zn--------1 

Z ++ 
n , 

V KCl 

B 

Dicha celda está constituida por un electrodo de zinc sumergi­

do en una disoluci6n de sulfato de zinc y un electrodo de cobre 
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sumergido en una disoluci6n de sulfato de cobre. Los electro­

dos están conectados por el exterior mediante un conductor 

(alambre) y el circuito se completa mediante un punto salino B, 

que contiene una disoluci6n conductora como cloruro potásico, 

que une eléctricamente a las dos celdas. El voltímetro V mide 

la 6em total. Si a una de las semiceldas se le asigna arbitr~ 

riamente un potencial de valor cero, la óem medida representa 

el potencial de la otra semicelda. 

, Convenio-0 (IUPAC) 

1) Una celda galvánica (voltáica) debe representarse mediante 

un diagrama, por ejemplo para la celda del dibujo 

en donde/ significa una separaci6n de fa~es y// represe~ 

ta un puente salino 

2. La 6em de la celda es igual en magnitud y signo al potencial 

eléctrico del conductor metálico de la derecha cuando el de 

un conductor metálico similar a la izquierda se toma como 

cero estando la celda en circuito abierto. De acuerdo con 

lo anterior, la reacci6n de la celda 

++ ++ Zn + Cu t Zn + Cu 

es espontánea de izquierda a derecha cuando se cierra el ,.. 

circuito y la 6em es positiva 

Si la celda se formula en direcci6n inversa es decir 
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la ecuaci6n correspondiente es: 

++ ++ 
Cu+ Zn ! Cu + Zn 

La reacci6n de la celda ~s-~_~.Q.ll.t.Í!lea de de-re_~ha a izqui~rda y 

la 6e.m es negativa. En cualquier caso, la reacci6n consiste 
++ en la reducci6n del Cu por el Zn 

6.3 Eeuaei6n de Nenn~t y pnedieei6n de neaeeione~ 

En síntesis, la cel¿a debe representarse mediante un diagrama. 

Por ejemplo a) suponiendo a los iones en estado patr6n (activl 

dad unidad), la celda representada en la Figura (celda galvánt 
ca debe representarse por el diagrama 

Zn / Zn++ (7M) // Cu++ (7M) / Cu 

b) La ecuaci6n i6n-electr6n que tiene lugar en la semicelcia 

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 patr6n, o sea tienen acti­

vidad unidad, el potenciaL es el potencial normal Eº, 

c) La ecuaci6n i6n electrón de la semicelda de la izquierda 

debe escribirse en segundo lugar, también en la forma con­

venida y juntamente con su potencial E, 

d) La segunda_~~ (s_fil!lictl_4ª____.d._e __ la_i:~U-~a) deberá re..s.-

tarse ___ de_ 1 a pr im_er.a ( s~m_ic~J_<;l~--º'~ _la dere e.ha) t rªn~Q11_j endo 
las su~_:t:_a_!ls:ias que_ ?_n __ ellél_ figµ_ran a miembros op_t.;~sJ:g,s _de 

la ecuaci6n_ p9-r_a_ ev;i..tar s_i.gn_Q_s ___ negatiYo.s. __ J:\_n 1ª ecuaci,6n fi-
nal que representa la reacción total de la celda. Esta 

ecuación total debe. quedar.ajustada en.cuanto a las_ele_.c­

trones intercambiados, 
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e) El segundo valor E se restará del primero para Qb:tener el 

voltaje 
--~"-~"" 

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

ecuaciones i6n-electrón tengan que multiplicarse por un nú -
mero entero para conseguir la iguala~i6n del número de ele~ 

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 2ara una semice! 

da determinada es independien_te de_ ~~~!..9 .. ~-~e:_ otra semicelda 
con la que la primera se combine, 

f) El signo ( + ó - ) de la E celda es la polaridad del elec----~--

trodo de la derecha en el diagrama de la celda, 

g) Si E celda es positiva, l9-__ r~_él_gi6n representada por la 

c~ e_s espontánea en _ _!~. --~~_recc~§n de __ t~g!!_:i,._~.D:iJL ... L.sterecha 

~ª __ e e ua c.i6n ~ ~ .. -e_~_c;:._rj. 11~ se gti_I]: .1.é!_~ <? .. !'.E.13'1 ( d) ; s i E de 1 a 

celda es negat_:tya la .E:.~~_s:i,9n es_ espontánea de .. de..n~f.hª---ª. 
i ~a_ 

Ejemplo 1 

Sea la celda Zn / Zn++ (1M) // Cu++ (1M) / Cu 

Eº= - 0.763v Eº = + 0.337v 

Si los solutos se encuentran en estado patr6n aetividad 

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

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

electrodos con sus potenciales normales Eº se anotan: 

( 1 j Cu ++ 
2 e. -+ Cu E1 

o 0.337v + = + 
+-

( 2) Zn ++ 
2 e. -+ z n. E2 º= 0.763v + +- -

( 1 ) - ( 2 ) Cu 
++ 

Zn -+ Zn 
++ 

Cu Eº ee.l= + +- + + 1.100v 
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como Eº celda es (+) entonces el electrodo de la derecha es el 

electrodo positivo y la reacci6n de la celda es espontánea de 

izquierda a derecha, tal como se escribe la ecuaci6n 

Nota: Las semiceldas, no quedan limitadas al caso de un me­

tal en.contacto con sus iones, cualquier semirreacci6n i6n­
electr6n, puede tener lugar en una semicelda. Si la reacci6n 

de la semicelda tiene dos estados diferentes de oxidaci6n de 

un elemento en disoluci6n, se utiliza un electrodo inerte, de 
platino o carbono, por ejemplo para recoger los electrones del 

reductor y suministrarlos al oxidante 

Ejemplo de oxidaci6n del hierro (II) con permanganato en una 

celda galvánica 

~ 

--N Pt 
~ 

B 

- - - -
Fe++ 

- + - -
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Tomando en cuenta las normas ántes mencionadas, y suponiendo 

que todos los solutos tienen actividad unidad (7M) se deduce 

la reacci6n y la 6em 

(1) 

( ) 

Eº e.el= 0.75v 

como Eº celda es (+) entonces el electrodo de la derecha es 

el electrodo positivo y la reacci6n de la celda es espontánea 

de izquierda a derecha, tal como se escribe la ecuaci6n 

Cuando la actividad de las soluciones no es de actividad de una 

unidad, se debe emplear una ecuaci6n que relaciona la concentra 

ci6n y el potencial normal o estandar; el E de la celda es en­

tonces la diferencia entre los potenciales de la semicelda, es­

ta relaci6n es la ecuaci6n de Nernst 

En 1889 Nernst formul6 una expresi6n que relaciona el poten­

cial de una semicelda con las concentraciones que contiene. 

Para el caso general 

Ox + ne t. Red 

la ecuaci6n de Nernst es 

E= c.on~tante - RT ln [Reduc.ida] 
nF [Oxidante] 

(6.1) 

E= es el potencial de la semicelda 
- 1 R= es una constante que tiene el valor de 8.314 julios grado 
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T= es la temperatura absoluta 

n= es el n6mero de electrones que intervienen en la reacci6n 

de la semicelda 

F= es un faradio que equivale a 96493 coulombios 

[Red] y [Ox], las concentraciones molares (o más exactamente 

las actividades) de las formas reducida y oxidada del sistema 

implicado en la semirreacci6n 

Para una temperatura de 2SºC (298°K) y utilizando el factor 

2.303 de conversi6n de logaritmos naturales en decimales, la 

ecuaci6n de Nernst toma la siguiente forma 

E= QOnJtante _ Z.303 x 8.314 x 298 fog [Red] 
n X 96463 [Ox] 

E= QOnJtante - o.o 597 fog [Red] ( 6. 2) 
n [Ox] 

Cuando los reactivos se encuentran en estado patr6n o activi­

dad la relaci6n [Red]/[Ox]= 1 y su logaritmo es cero. Enton­

ces E es igual a la constante que se designa con el símbolo Eº, 

es el potencial normal de la semicelda. La ecuaci6n de Nernst 

puede escribirse en la forma 

E= Eº _ 0.0591 fog lRed] ( 6. 3) 

n [Ox] 

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

soluci6n de iones 

Mn+ + -+ M ne+ (6.4) 
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Por lo tanto la reacci6n y la óe.m son: 

( l) V+++ 
+ e. -+ V++ E1= - 0.38v + 

( 2 } C1t 
+++ -+ 

C1t 
++ 

E2= + e. + - 0.23v 

( l) ( 2) v+++ Clt 
++ 

-+ 
+·+ 

C1t 
+++ Ce.l= + + V + E - O. 1 5v 

Como la E ce.les negativa, la reacci6n de la celda es e.-0pont~­
ne.a de derecha a izquierda, es decir, el Clt+++ es reducido por 

el V++ en las condiciones dadas de la concentraci6n. El elec­

trodo de platino sumergido en la soluci6n de vanadio, actúa co 

mo negativo. Por el contario, observese que cuando todas las 
~ 

sustancias se encuentran en estado normal, E ce.les igual a 
++ +++ - 0.26 - (-0.41)= 0.15v; el Clt reduce al V y el electrodo 

sumergido en la disoluci6n de vanadio es positivo) 

Las relaciones entre el potencial estándar de la celda y el 

cambio de energía libre está dado por la siguiente ecuaci6n 

AGº 1te.acci6n= - nFEº ce.ida (6.6) 

Entonces, si E ce.fes negativa, significa que AGº reacci6n será 

positiva y la reacci6n no será espontánea. Sin embargo, si Eº 
ce.les po-0itiva, significa que AGº 1te.acci6n será negativa y la 

reacción será espontánea de izquierda a derecha 

También la ecuaci6n de Nernst se puede escribir de la siguiente 

manera 

( 6. 7) 
nF n 

donde Q es la constante de equilibrio de la reacción en condi­

ciones no estándar 
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E= Eº+ 0.0591 .R..og [Mn+] 
n 

( 6. 5) 

pues el metal presenta actividad unidad, el potencial depende 

solamente de la concentraci6n del i6n metálico en la disoluci6n. 

Como el potencial depende de las condiciones, es importante al 

representar la celda, indicar dichas condiciones 

Por ejemplo: 

++ + 
Z n / Z n ( o. 1 M) ! ! H ( 7 M) / H 2 ( 7 a.tm l / P .t 

P.t/Fe.++ (7M), Fe.+++ (0.7M}// Mn++ (7M}, MnO1+- (0.1M), H+ (7M}P.t 

Cuando las sustancias no se encuentran en estado normal o acti­

vidad unidad (7M} el potencial de la celda se calcula con la 

ecuaci6n d~ Nernst como sigue: 

P.t/C!L++ (0.001M), C!L+++ (7M)// v+++ (O.OJM) v++ (1M)/P.t 

E~ = - 0.41v 

Para la semicelda de la derecha 

Eº = 
l 

O. 2 6v 

E = 1 
~ o 
tl = - 0.26 - 0.0591 .tog 

E 1 = - 0.26 - (0.059 X 2)= - 0.26 - 0.12= - 0.38v 

Para la semicelda de la izquierda 

(O. O 1 } 

- 0.41-0.0591 .tog o·.oo 7 

1 

- 3 
E2=. - 0.41 - 0.0591 .R..og 10 = - 0.41 + 0.18= - 0.23v 
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l 

1 

Ejemplo: 

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

tándar 

Calcular el potencial de la celda,· el cambio de energía libre y 

la constante de equilibrio para la reacción 

Solución 

1) Obtener el potencial de la semirreacción 

2) Asegurarse que el mismo número de electrones aparecen en 

ambas semirreacciones 

O x.,i_dac..,i_6 n E~= - 0.14 

Reduc.c..,i_6n 2MnO 4 - + 16H+ + 10~ + 2Mn
2
+ + 8H 2 O E;=+ 1.51 

5H 2 S + 6H+ + 2MnO 4 - + 2Mn 2 + + 5S + 8H 2 O 

3) Calcular la celda de potencial estándar de la ecuación. 

Eº e.el= Eºox + E O Jz.ed= (-0.14) + (+1.51)= 1 . 3 7 

4) Calcular el cambio de energía libre de la reacción de la 
. ., 

ecuac1on 

AGº '1.eac.c.,i,6 n= nFEº c.elda 

= - (10) (23.061) íl.37) 

- - 3 1 5, 936 e.al/mol 

5) Calcular la constante de equilibrio para la reacción de la . ., 
ecuac1on siguiente 
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n.FEº e.e.ida __ (10)(23,061)(1.37) __ 
535

_
4 ln (Ka) eq= -

RT (1.98) (298) 

B. Calcule el potencial de la celda, el cambio de energía li­

bre y la constante de equilibrio para la reacci6n dada en 

el ejemplo anterior, dado que las especie~ químicas están 

presentes en las siguientes concentraciones 

H2 S= 0.2 a.tm 
H= 10- 7 M 

- - t+ 
MnOt+ = 10 M 

Mn 2 + = 10- 5 M 

S= 1.0 M 

H2O= 1.0 M 

Soluci6n: 

l. Calcular el potencial de la ce! 

da utilizando el valor Eº c.elda 

del paso 3. del ejemplo A 

E c.elda= Eº c.elda - RT ln Q 
nF 

2. Calcular el cambio de energía libre para la reacci6n 

AG ~eac.c.i6n= - nFE c.eida 
== - (10)(23,061)(1.28) 

:: - 295, 181 e.al/mole, 

3. Calcular la constante de equilibrio de la ecuaci6n (3.207) 

AG ~e,ac.c.i6n= RT ln [ Q J 
(Ka)e,q 

lag (Ka)eq= 203 

Es necesario hacer notar que la misma informaci6n acerca de la 

reacci6n se puede obtener a partir de obtener energías libres 

estándar de formaci6n o partir de los potenciales estándar de 

semirreacciones. ·1a única diferencia es que el uso de los 
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potenciales de semirreacciones está limitada a las reacciones 

redox 

Gran parte de los elementos pueden presentarse en más de un es 

tado de oxidación, por ello, son muchas las sustancias contam! 

nantes que pueden determinarse por valoración ~odoximét~iea. 

Para ello son necesarios relativamente pocos reactivos valora~ 

tes, ya que un oxidante fuerte como es el permanganato, puede 

utilizarse para valorar un gran número de reductores, de forma 

análoga, un reductor fuerte puede utilizarse como reactivo pa­

ra la valoración de un elevado número de oxidantes 

El primer método es el que más se utiliza ya que una disolu­

ción patrón de reductores fuertes, se oxida fácilmente por el 

oxígeno presente en el aire 

Los reactivos oxidantes que más se utilizan, son el permangana­

' to de potasio, el dicromato de potasio, y el yodo entre otras 

Los reductores más utilizados como reactivos volumétricos son: 

las disoluciones ferrosas, el oxalato sóJico o el ácido oxáli­

co y el tiosulfato de sodio 

El permanganato de potasio. El enorme campo de aplicación del 

permanganato se debe a que es un oxidante muy fuerte y auto­

indicador. En general se emplea el permanganato en disolución 

ácida dando Mn++ como producto de reducción. No obstante en 

algunas aplicaciones se utiliza en medio casi neutro o incluso 
alcalino dando Mn0 2 como producto de reducción 
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Algunas sustancias que se valoran con KMn0 4 , se pueden valo­

rar con dicromato de potasio, no es un oxidante tan fuerte y 

la reacci6n en medio ácido es: 

Eº= 1.33v 

El yodo es soluble en agua en la proporci6n 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

ci6n del complejo triyoduro 

El i6n 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 oxidaci6n del i6n yoduro en métodos indirectos 

El potencial normal del sistema: 

13 + 2e. t 31 Eº=+ 0.536v 

lo hace muy utilizable en volumetría. Los oxidantes fuertes 

oxidan el 1 a 1 3 y los reductores fuertes reducen el 1 3 a 

1 . Por esta raz6n, los métodos se dividen en dos grupos: 

1) Métodos Directos (yodimetría) en que se utiliza una disolu­

ci6n patr6n de yodo para valorar los reductores fuertes 
normalmente en disoluci6n neutra o debilmente ácida 

2) Métodos indirectos (yodometría) en que los oxidantes se de­

terminan haciéndoles reacciones con un exceso de yoduro; el 

yodo liberado se valora en disoluci6n debilmente ácida con 

un reductor patr6n, como tiosulfato o arsenito s6dicos; el 

primero de estos compuestos se utiliza con más frecuencia 
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semirreacciones I2º -+ 21 

2S203--+ Si+OG -
se reduce 

se oxida 

De tal forma que hay dos aspectos de las reacciones redox de 

máximo interés en el análisis cuantitativo de los contaminan­

tes, e~ las valoraciones redox 

1) La cantidad de electricidad asociada con las reacciones 

químicas que tienen lugar 

2) La fuerza o potencial con que los electrones se transfie­

ren 

El pe~o equivalente es el peso de sustancia que proporciona, 

reacciona con 6 es equivalente a un átomo gramo o mol de elec­

trones transferidos en la reacci6n de que se trate. Ejemplo: 

De la siguiente reacci6n de 6xido-reducci6n sin balancear, de­
terminar el peso equivalente de a) HN0 3 , b) FeSOi+ 

a) El número de oxidaci6n del nitr6geno en el HN03 es+ 5 y 

en NO es+ 2 por lo que gan6 3 eleet~one~. Entonces su p~ 

so equivalente será el molecular entre 3, es decir 63.2/ 
3= 21.01, 

b) El número de oxidaci6n del hierro en el FeSOi+ es+ 2 y en 
Fe 2 (S0i+l 3 es+ 3, por lo que perdi6 un electr6n. De ahí 
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 más extensas de las mediciones de óem es la determinaci6n 

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 hidr6geno y se sumerge en una disoluci6n cuyo 

pH se busca, mientras que el otro electrodo ordinariamente es 

de calomel. La uni6n entre ambos se hace ya sea por medio de 
un puente salino o sumergido el electrodo de referencia direc­

tamente en una soluci6n. A continuaci6n se mide la óem de la 

combinaci6n, E, con un buen potenciómetro. De este valor se 

resta la óem del electrodo de calomel para dar el potencial 

simple del electrodo reversible a los iones hidr6geno y de es­

te Último a su vez se calcula el pH mediante la ecuaci6n de la 
óem aplicable al electrodo particular utilizado 

Entre los diversos electrodos más o menos adecuados para las 
determinaciones potenciométricas del pH está el de hidr6geno y 

el de vidrio. El electrodo de hidr6geno es el estándar de to­

das las mediciones de pH y con respecto a él se controlan los 
resultados 

Curvas de valoraci6n. Las curvas de valoraci6n redox tienen 

mas o menos la misma forma que una curva de valoraci6n de áci­

do-base; en este caso, la curva de valoraci6n redox se elabo­

ra con el volumen de soluci6n adicionada y el potencial de la 

soluci6n E. Estas curvas se deben de realizar para cada sis­

tema de oxidaci6n-reducci6n y se estudian separadamente 

En las valor~ciones redox la 6em 4nte-0 del punto estequiomé­
trico se calcula a partir de Eº de la semirreacci6n de la 

sustancia que se valo~a 

Ve-0pué-0 del punto estequiométrico la 6em se calcula a partir 

de Eº de la semirreacci6n en que interviene la sustancia 

valoran te 
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En el punto estequioraétrico, se deben de tener en cuenta los 

valores Eº de ambas reacciones 

Para el siguiente ejemplo, se supone que la valoraci6n se lle­

ve a cabo en una celda en que el electrodo de referencia es un 

electrodo normal de hidr6geno para el cual Eº= O.OOv, el elec­

trodo indicador es un alambre de platino (inerte) sumergido en 

la disoluci6n 

Ejemplo: 

Se valoran con disoluci6n O. 1N de Ce 4
+ 50 mL de una disoluci6n 

1N d F ++ • F +++ F ++ 1 Eº 7 O. e e . Para el sistema e , e e = O. 7v para 
4+ +++ o Ce , Ce , el E= 1.61v. Calcular los valores <le óem nece-

sarios para construir la curva de valoraci6n: (Para las sustan 

cias dadas, un equivalente coincide con un mol, cada semirreac­

ci6n pone en juego un electr6n) 

Consideraciones: 

a) En un principio solo hay Fe++ y por lo tanto, la concentra­

ción de Fe+++ es cero; E, debería de valer menos infinito, 

este potencial representa un reductor infinitamente fuerte, 

por ello, origina la reducción de algún componente de la di 
·6 f ·6 d de Fe+++. Además el Fe++ soluc1 n con ormac1 n e un poco 

se oxida fácilmente al aire. Debido a estos hechos existe 
una cantidad finita pero variable de Fe+++ y el valor de E 

no queda definido de forma exacta 

b) Durante la valoración E viene determinado por la relaci6n 
[Fe++J/[Fe+++J en la disolución. Como las disoluciones 

reaccionantes son de la misma normalidad (y molaridad) pu~ 
den utilizarse los volúmenes en los cálculos en lugar de 

las concentraciones molares 
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1) Cuando se ha afiadido 7 mL de Ce 4 +, [Fe++]/[Fe+++] 

E1 = 0.77 - 0.0591 .lag (49/1)= 0.77 - (0.059 x 7.69) 

E1= 0.77 - 0.10 = 0.67v 

2) Después de afiadidos 5 mL de Ce 4 + la relaci6n [Fe++]/ 
[Fe+++]= 45/5 

E1= 0.77 - 0.591 .lag (45/5)= 0.77 - 0.0591 (0.96) 

E1= O. 77 - O. 06= O. 71v 

3) Después de afiadidos 25 mL de Ce
4

+ (punto de semivalor~ 
ci6n) (Fe++]/[Fe+++]= 25/25= 1, .lag 1= O 

.% E1= 0.77v. En todo caso, en la semivaloraci6n 

E 1 = E 2 

4) Con 49 mL de Ce 4 + afiadidos [Fe++]/[Fe+++]= 7/49 

E1= 0.77 - 0.0591 .lag (1/49)= 0.87v 

5) Cuando se hayan añadido 49.9 mL de Ce 4 +, [Fe++]/[Fe+++]= 

; 0.1/49.9 

E1= 0.77 - 0.0591.lag (0.1/49.9)= 0.93v 

c) En el punto estequiométrico de la reacci6n: 

suponiendo que la reacci6n es suficientemente completa como 

para poderse utilizar en análisis volumétrico, practicamen­
te todo el Fe++ original ha pasado a Fe+++, habiendo apare­

cido una cantidad equivalente de Ce+++ en la disoluci6n, 

6 4+ ++ 4+ 
procedente de la reducci n de Ce , [Fe ] y [Ce ] son va-

lores finitos pero muy pequefios. A lo largo de la valora­
ci6n de óem se ha ido haciendo más y más positiva a medida 

. +++ ++ que ha ido aumentando [Fe ] a expensas de [Fe ]. Se ha 

alcanzado un momento en que la óem debida al pequefio valor 
de la relaci6n [Fe++]/[Fe+++J es igual por el elevado 
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l 
1 
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1 
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l 

. +++ 4+ 
valor de la valorac16n [Ce ]/[Ce J 

0 1 ºog ([Fe++]/[Fe+++J) f1= f1 - 0.059 .{., 
E2= E2º - 0.0591 log ([Ce+++J/[Ce 4 +]) 

. 
y sumando ambas ecuaciones resulta 

[Fe++J[Ce+++J 
f1 + E2= E1º + E2º - 0.0591 log 

[Fe+++J[Ce 4 +J 

Punto estequiométrico 

[Fe+++]= [Ce+++] 

[Fe.++]= [Ce. 4 +] 

Por lo que el logaritmo de 1 es cero en este punto f1= E2= 

E e.q del punto de equivalencia, por lo taHto 2 E e.q= E1º + 

E1º + E2º E2º Y E e.q= 
2 

E e.q= (0.77 + 1.61) = l.l 9v· 
2 

d) Después del punto estequiométrico, la 6e.m se calcula apli­
cando la ecuaci6n de Nernst al reactivo valorante de Ce.

4
+ 

Para este caso, en el punto de equivalencia 50 mL de Fe.++ 

0.1 N necesitan 50.0 mL de Ce. 4 + 0.1N y el volumen total será en 

torrees de 100 mL que contienen al Ce.+++ originado por reducci6n 

1) Para un mililitro de Ce 4 + en exceso, [Ce. 4 +]= O.lxl = 
1 O 1 

+++ 
[Ce. ]= 0.1 X (50/101.0)= 0.05 

por tanto 
... 
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E2 = 1.61 - 0.0591 lag 1°· 05 )= 1.61 - 0.1= 1.51v 
O. O O 1 

O bien operando con volúmenes equivalentes, 

2) Con un exceso de Ce 4+ de 10 mL [Ce 4+]= o. 7x7o = 0.009 
11 O 

[Ce+++] = o. 7x5o = 0.045 entonces 
11 O 

E2 = E2 ° - 0.0591 lag 1º·º 45 )= 1.61 - 0.04= 1 .57v 
0.009 

El mismo valor se obtiene utilizando los volúmenes equi­
valentes [Ce+++]/[Ce 4+]= 50/10 

Por el procedimiento indicado pueden calcularse más puntos 

durante la valoraci6n o después del punto estequiométrico. 

La tabla 6-1 da varios valores, además de los cálculos en 

este ejemplo 

Tabla 6-1 Valoraci6n de 

50 mL de Fe++ O. 1 N Ce 
4+ 

O. 1 N 

Ce 
4+ 

añadido (mL) E,v 

o. o 1 . 6 

1. o O. 6 7 
1 O. O O. 7 3 1 . 4 
2 5. O O. 7 7 
45.0 O. 8 3 1. 2 49.0 0.87 
49.9 O. 9 3 
50.0 1 . 1 9 1. o 
5 O. 1 1. 45 
51. O 1. 51 O. 8 60.0 1. 5 7 

100.0 1 . 6 1 
O. 6 

1 O 20 30 40 50 
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Indicadores redox. Estos indicadores son sustancias intensamen 

te coloreadas capaces de sufrir oxidaci6n o reducci6n a poten­

ciales característicos y deben elegirse de manera que estos po­

tenciales sean muy cercanos a los valores de la 6em 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 reacci6n son incoloros o poco coloreados, el primer 

exceso pequeño de reactivo puede servir como autoindicador; es­

te es el caso de las valoraciones con permanganato en diso1u­

ci6n ácida. El punto final viene indicado por la primera ton~ 
lidad rosácea a que da lugar un exceso pequeño de permanganato 

Los indicadores redox típicos pueden representarse por la se­

miecuaci6n general 

Inox + ne t In~ed 

La semirreacci6n del indicador está caracterizada por un pote~ 

cial normal definido. Para cada valoraci6n debe elegirse un 

indicador cuyo potencial coincida o sea suficientemente pr6ximo 

a la 6em del punto de equivalencia del sistema que se valora. 

Es tolerable una diferencia moderada, debido a que la 6em del 

sistema se modifica con gran rapidez en los alrededores del 
punto estequiométrico por:ejemplo 

Colo~ 

Indicado~ Reducido Oxidado Eº V . , 

Azul de metileno Incoloro Verde azulado 0.36 
Difenilamina Incoloro Violeta 0.76 
1 , 10-fenantrolina ferrosa 

(ferroína) Rojo Azul 1.06 
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DBO, Vemanda Bioquimiea de Oxigeno, se define como la cantidad 

de· oxígeno requerida por la bacteria para degradar a la materia 

orgánica en condiciones aer6bicas. Se interpreta como "degra­
dor" cuando la bacteria orgánica sirve como alimento obtiene de 
ella energía derivada de su oxidaci6n 

La prueba de DBO sirve para determinar el grado de contamina­

ci6n de una corriente y sirve también para evaluar la capacidad 

de purificaci6n de los cuerpos receptores de agua y también es 

un parámetro que sirve para evaluar la eficiencia en una planta 
de tratamiento 

Se considera como un procedimiento de oxidaci6n húmeda en el 
que los organismos vivientes oxidan a la materia orgánica a 

di6xido de earbono y agua. Esto se representa por medio de 

una ecuaci6n que relaciona al compuesto orgánico con la canti­
dad de oxígeno que se requiere para formar di6xido de carbono, 

agua y amoniaco 

b 

2 

3 e)0 2+nC0 2 + (~ - 3 e)H20 + eNH3 
4 Z 2 

Con estas bases en cuanto a relaciones, se pueden interpretar 
los datos de la DBO en términos de materia orgánica así como 

también la cantidad de oxígeno empleada para la oxidaci6n, la 

cual se considera completa a los 20 días, que practicamente es 
un período grande y se ha tomado como un período razonable 5 

días como un período de incubaci6n 

Para prop6sitos prácticos se consideran las reacciones de DBO 

con una cinética de primer orden, o la velocidad de la reac­
ci6n es proporcional a la cantidad de materia orgánica oxida­
ble permanente en cualquier tiempo, como se modifica por la po­

blaci6n de organismos activos. Cuando se ha alcanzado un ni­

vel de la poblaci6n de microorganismos,en la cual solo ocurren 
muy pequeñas variaciones, la velocidad de reacci6n se controla 
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I 

por la cantidad de alimento disponible para el organismo y pu~ 

de expresarse como sigue: 

de. 

d.t 
o:: c. o de. 

d.t 
= k, c. 

donde: c.= concentraci6n de materia orgánica oxidable 

d.t= intervalo de tiempo 
k'= es la constante de velocidad para la reacci6n 

(6.8) 

Por consideraciones es costumbre utilizar Len lugar de C, don 
de L representa la demanda Última y la expresi6n cambia a 

dl 
= k'L (6. 9) 

d.t 

La cual representa la velocidad de destrucci6n de la materia 
orgánica. Integrando la ecuaci6n se encuentra la siguiente ex 

. , 
pres1on 

Lt 

L 
= e. 

- k, ;t 

donde k= k'/2.303 

(6.10) 

Esta Última expresi6n se emplea ampliamente en estudios de con­
trol de la contaminaci6n 

Para esquematizar los cambios en la materia orgánica durante la 

oxidaci6n biol6gica de aguas contaminadas bajo condiciones 

anaer6bicas se utiliza la siguiente figura 
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Materia 
, . 

organ1ca 

ma.;te.Jt,ia. oJtgánic.a. 
oxida.da. 

mate.Jtia. oJtgánic.a. peJI.ma.ne.nt 

.( -de. -- k.'c. 

tiempo (días) 

existe otra curva característica para la demanda bioquímica de 
oxígeno contra los días de incubaci6n (a. T= 20°C) en la que 

aparece el efecto de las bacterias nitrificantes cuya pobla­
ci6n no ejerce un efecto apreciable de la demanda de oxígeno 

hasta cerca de los 8 a 10 días para la prueba de DBO 

Demanda 

Bioquímica 

de 
Oxígeno 

a. 

Cu/1.va. pa!l.a de.manda 
- e.o m bina.da 

( c.a!l.bo ná.c.e.a. + ndJi.i, 6ic.a.c.i6 n) 
L 

Cu/1.va. pa!l.a. de.manda. c.a!l.bonác.e.a. a. 20°C 
tJ = L(J-10-k.t¡ 

O 2 4 6 8 l O l 2 l 4 l 6 l 8 2 O 2 2 2 4 2 6 2 8 3 O 

tiempo (días) 

Donde (a) representa la curva normal para oxidaci6n de materia 

orgánica y (b) la influencia de la nitrificaci6n 
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La ecuaci6n 

(6.11) 

es una modificaci6n de la ecuaci6n (6.10) debido a que frecuen­

temente se desea trasladar el resul tad·o de la VBO a la VBO 
total (L) o a la VBO en otro tiempo 

Prueba de VBO. Se basa principalmente en las determinaciones de 

oxígeno disuelto, el cual se puede medir directamente o emplea~ 
do el método de las diluciones; la muestra se incuba con una so 

- -
luci6n que contiene nutrientes necesarios a una temperatura ad~ 

cuada y con una soluci6n amortiguadora que evita los cambios 

bruscos de pH 

El siguiente problema ilustra el método de Winkler, el cual se 
utiliza para la determinaci6n del oxígeno disuelto inicial y 

final en la prueba de VBO 

La determinaci6n de Oxígeno disuelto mediante el método de 
Winkler involucra la formaci6n de Mn0 2 (~) por la oxidaci6n de 

2+ , -Mn con oxigeno. El Mn0 2 (~) reacciona con el I para formar 

I 2 (ae). Determine el valor de E de una soluci6n que contiene 
8 mg de OV/litno en el punto cuando la mitad del Mn0 2 (~) se ha 

formado, debido a la reacci6n con el OV, el cual lo ha reduci-
2+ - • 

do a Mn por el I (el cual se oxida a I 2 (ae)). La concentra 
ci6n de H+ es aproximadamente 1M. Se utilizan las siguientes 

concentraciones y cantidades de reactivos: 

l. MnS04. 2H 2 0: 2 mL de una soluci6n de 400 g/L por 300 mL 
de muestra 

2. KI: 2 mL de una soluci6n de 150 g/L, por 300 ml de muestra 
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Soluci6n 

Desprecie los cambios de volumen causados por la adici6n de so­
luciones de MnS04 y K1 

Cr, Mn., 400 g/L de MnS04~ 2H 20= 2.14 mole-0/L 

(2 mL/300 mL de muestra)(2.74 mole-0/L)=1.43x10-
2 

M 

cr, 1, 150 g/L de K1= 0.90 mole-0/L 

(2 mL/300 mL de muestra) (0.90 mole-0/L)= 6x10-
3 

M 

El i6n manganoso reacciona con el OV para formar di6xido de 
manganeso 

2 x (Mn 2+ + 2H 20 t. Mn0 2 (-0) + 4H+ + 2e 

4e + 4H+ + O2{acl t 2H20 

Así 8 mg/L de OV [= (8mg/L) (32000 mg/mole)=2.5x10-
4 

mole-0/L] 

producirá 2 x 2.5 x 10- 4 = 5.0 x 10-
4 mole-0 de MnO2(-0)/L 

Después de la reacci6n de la mitad del MnO 2 (-0) a Mn
2

+ con 1 

La reacci6n de MnO 2 (-0) con 1 produce 

Entonces 

21 i l2(ae) + 2e 
MnO2{AI + 4H+ + 2e- t Mn 2+ + 2H 20 

Mno 2 ( ~¡ + 21 + 4H+ ~ 1 M 2+ 2H O Q ~ 2(ae) + n + 2 

Eºcel = Eº 1; 12 (ae) + EºMn0 2, Mn 2+ = - 0.62 + 1.23=+ 0.61 
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l 
l 

r' 

1 

' 

r 
l 

mole de Mn0 2 (-0) produce 1 mole de I2(ac). Por lo tanto, 

2.5 x 10- 4 M de Mn0 2 (-0) produce 2.5 x 10- 4 M de I 2 

= 5.5 X 10- 3 M 

y 

_4 -2 
(2.5 X 10 )(J.4 X 10 = ...:__ ____ .:...._;_ ____ ....:.. = O . 11 6 

(7)(5.5 X 70- 3
)

2 (7) 4 

Aplicando la ecuaci6n de Nerst, a la reacci6n total, se encuen­

tra que: 

E= Eº _ 0.0591 lag Q 
n 

= + O. 6 1 - O. O 5 9 7 lo g O . 11 6 
2 

= + 0.64v 

De donde se deduce que el Mn0 2 remanente continuará oxidando 
al I 

VQO, Demanda Química de Oxígeno 

Esta es una prueba que al igual que la VBO, se emple6 mucho p~ 

rala caracterizaci6n de las aguas residuales, y tiene la ven­
taja de ser más rápida que la determinaci6n de la VBO 
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Se basa principalmente en la oxidaci6n de la materia orgánica 

mediante un oxidante fuerte en condiciones ácidas. El oxidan­

te que se utiliza actualmente es el dicromato de potasio y la 

reacci6n que se presenta es la siguiente 

donde 2 a e= n + 
3 6 

b 

3 

El üxceso de dicromato de potasio es el que se cuantifica me­

diant~ un agente reductor (Fe (NH~) 2 (S0~) 2 ], el punto final de 

la valoraci6n se detecta con el indicador ferroin con un pote~ 

cial de oxidaci6n de 1.06v dando una coloraci6n caré; con lo 

cual se realiza una valoración por retroceso del equilibrio 

óxido-reducci6n (dicromato de potasio-sulfato ferroso amonia­

cal) 

Esta prueba como la mayoría, presentará interferencias produci­

das fundamentalmente por iones inorgánicos reducidos que se 

pueden oxidar durante la determinaci6n dando resultados erro­

neos. Por ejemplo, uno de los iones que más problemas causan 

son los cloruros [Cl-) cuya interferencia se elimina por la 

adici6n de sulfato mercúrico. Otra interferencia son los iones 

NO; que se pueden oxidar a N0 3; se evita esta Última interfere~ 

cia adicionando ácido sulfúrico. Estas reacciones son: 

para la interferencia de los cloruros y 

Kp= 2.6 x 10 
-15 

cuando se agrega el Hg, se evita la interferencia 
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Cuando se lleva a cabo la reacci6n del sulfato ferroso amonia­

cal con el dicromato, toman lugar las siguientes ecuaciones de 

6xido reducci6n 

6 e + 14H+ + CJz.20,-

6 (Fe. 2 + 

3+ t 2C'1.. + 7H 2 0 

➔ Fe. 3 + + e-} 

El dicromato se reduce a i6n cr6mico, mientras que el i6n fe-
, 

rroso se oxida a férrico. Para indicar el punto final de la 

valoraci6n, 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 reacci6n se pueda llevar a cabo, 

se debe de determinar el cambio de energía libre, óGº de la 

reacci6n y determinar si es negativa y obtener el valor de la 
constante de equilibrio 

De las tablas se tiene que 

Especies 

2-
CJz.207 

Fe 2 + 

CJz.3+ 

Fe 3+ 

H20 

o 
- 315.4 

2 O. 30 

51 . 5 

2. 5 2 

56.69 

Sustituyendo en la siguiente ecuaci6n: 

óGº ¡ 
6 p'1..o duc..to-6 
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= 7(-56.69) + 6(-2.52) + 2(-57.5) - 6(20.30) - (-315.4) - 14(0i 

= - 77.8 

Despejando K de la ecuaci6n ~Gº= - RTlnK 

K= antilog [-~Gº ] 
2.3 RT 

K= antilog [ + 77 • 8 ] 
2.3(7.98 X 70- 3 )(298) 

K= antilog 57.33 

K tiene un valor grande y ~Gº es negativa por lo que la reac­

ci6n se desplaza a la derecha 

Despreciando los efectos de la fuerza i6nica y suponiendo que 

la reacci6n procede, se tomarán las siguientes concentraciones 

para: 

[fe.3+]= 
[fe.2+]= 

[Cll.3+]= 

[Cfl.201]= 

[H+]= 

1 o- 3 

10- 4 

1 o - 2 • 4 

70-2.7 

1 o+ 1. 3 

Que son las concentraciones reales que existen en la titulaci6n 
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de DQO. Calcular las cantidades Q, que reaccionan en esta prueba 

= 
(70-3)6(70-2,4¡2 

( 7 O - 4 ) 6 ( 7 O - 2 • 7 ) ( 7 O l , 3 ) l 4 

= 5.01 X 70- 15 

Para calcular 6G a ZSºC se utiliza la ecuaci6n 6G= 6G 0 + RTlnQ 

= - 7 7 . 8 + ( 7 . 9 8 x 1 O - 3 
) 1 2 9 8 ) ( 2 . 3 ) lo g 1 O - 1 4 

• 
3 

= - 77.8 + (1.36)(-14.3) 

6G= - 97.206 

Por lo tanto,la reacci6n es espontánea a la derecha. 
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7 EQUILIBRIO EN MEDIO HETEROGENEO 

El equilibrio químico se aplica con frecuencia en los sistemas 
en los que intervienen electrolitos muy poco solubles 

Por ejemplo s1 se agregan unos cuantos gramos de un compuesto 

Mm Nn (~6lido~), al agua, sabiendo de antemano que no es un 

compuesto muy soluble, una pequefia parte del mismo se disolve­

rá formando iones en soluci6n 

( 7. 1) 

En cuanto se ha disuelto algo del compuesto Mn Nm comienza la 
reacci6n inversa de reprecipitaci6n de M+n y N-m. Después de 

un cierto tiempo se harán iguales las velocidades de disoluci6n 

y de precipitaci6n, estableciéndose un equilibrio dinámico. 

Las reacciones de solubilidad pueden tardar mucho tiempo ántes 

154 



de alcanzar el equilibrio, esto las diferencía de las reaccio­

nes ácido-base. Se han probado por diversas formas, como se 

establece el equilibrio dinámico en un sistema en el que se 

encuentra un s6lido en contacto con una disoluci6n, ya sea por 
medio de impurezas presentes en el s6lido las cuales se disuel 

ven y aparecen en la disoluci6n y nuevamente son atrapadas por 

los cristales del s6lido del sistema. Otra forma de demostrar 
lo es mezclando sustancias radiactivas a un sistema s6lido-lí­

quido en equilibrio y después de un tiempo un contador geiger 

detecta que ya está presente el compuesto radiactivo en el s6-
lido mientras que la radioactividad va disminuyendo en la so­

luci6n (y aumentando en el precipitado), hasta que se alcanza 

el equilibrio 

La solubilidad de un compµesto x, se refiere al número de moles 

de dicho compuesto, que se disolveran en un litro de agua 

Si se acepta que la ecuaci6n (7.1) corresponde a una reacci6n 

en equilibrio, se puede expresar su constante de equilibrio de 
la siguiente manera 

( 7. 2) 

sólo que [Mm Nn] va a permanecer constante debido a que se ha 

alcanzado un límite de solubilidad del compuesto ya que se han 
considerado soluciones saturadas. Bajo estas condiciones se 

obtendrá una nueva constante del producto de solubilidad 

7.2 Solubilidad de compue6to6 i6nico6 y Kp6 

Los compuestos i6nicos tienden a solubilizarse, unos en mayor 
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~roporci6n que otros dependiendo de los enlaces químicos que 

mantienen unidas a las moléculas 

De la ecuaci6n (7.2), se obtiene una nueva constante para este 

tipo de sistemas heterogéneas, la K-0 

( 7. 3) 

La K-0, es una "constante del producto de solubilidad" y conse­

cuentemente 

(7.4) 

La ecuaci6n (7.3) indica que en una disoluci6n saturada del com 

puesto Mm Nn y que se encuentra en equilibrio, con al menos un 

pequefio cristal del compuesto Mm Nn (-06lido) el producto de las 

concentraciones del i6n M+n y del i6n N-m permanece constante 

con independencia de su procedencia 

Se debe hacer notar que la expresi6n del producto de solubili­

dad, al contrario de la mayoría de las demás expresiones de 

constantes de equilibrio, carece de denominador 

Es importante distinguir entre la solubilidad del compuesto x 

y el producto de solubilidad del mismo. La solubilidad indica 

solamente el número de moles de x s6lidos que se disolverá en 
un litro de agua, mientras que el producto de solubilidad es 

una constante dependiente de las concentraciones del cati6n y 

el ani6n 

Estos compuestos se pueden aplicar a dos tipos de problemas 

A) Problemas del tipo primero, en los que intervienen, el pr~ 

cipitado o nada más que el s6lido sin iones comúnes en la 

disoluci6n. Por ejemplo, cuando un electrolito ligeramente 
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soluble se mezcla con agua, formándose una disoluci6n satu­

rada, se puede calcular la solubilidad del precipitado y 

las concentraciones i6nicas en la disoluci6n a partir de la 

expresi6n K.6 

b) Problemas del tipo segundo, en los que existe en la disolu­

ci6n otra fuente de iones contenidas en el precipitado. En 

estos problemas, se trata de precipitados en presencia de 

sus iones en disoluci6n junto con los mismos iones, pero 

procedentes de otros orígenes 

Ambos tipos de problemas se aplican en la Química 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 separaci6n de algunos compue~ 
tos presentes en las aguas residuales para tratarlas y que en 

esa separaci6n se obtengan compuestos puros, mas que compuestos 

mezclados, depende del objetivo de la separaci6n 

7.3 Condicione.6 de pnecipitaci6n 

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 precipitaci6n o que se com 

pleta esta precipitaci6n. Estos cálculos se basan en los si­

guientes principios 

1) La precipitaci6n tendrá lugar cuando el producto de las con 

centraciones de los iones, elevado a la potencia adecuada 
en la expresi6n de K.6 sea mayo~ que K.6 
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2) Dada la concentraci6n de cualquiera de los iones en la ex­

presi6n del K-0, la concentración del otro i6n puede ser 

calculada directamente 

Se pueden presentar tres condiciones para la aplicación del 

producto de solubilidad a la precipitaci6n 

l. Precipitación. De acuerdo a la ecuación (7.1) 

Kp-0 del Mm Nn= 

Si ( 7. 5) 

habrá p~ecipitaci6n 

El principio del producto de solubilidad permite explicar 
y predecir hasta que punto es completa una reacci6n de pr~ 

cipitaci6n. Siempre que el producto de las potencias ade­

cuadas a las concentraciones de dos iones cualesquiera en 

una disolución exceda del valor del correspondiente produ~ 

to de solubilidad, la combinación catión-anión precipitará 

hasta que el producto de las concentraciones de dichos io­

nes que quedan en disolución (elevadas a sus respectivas p~ 

tencias) alcance nuevamente el valor del producto de solubi 

lidad 

2. Disoluciones de precipitados 

Si ( 7. 6) 

Siempre que el producto de las concentraciones de dos io­

nes cualquiera (elevadas a las potencias adecuadas) en una 

disoluci6n, es menor que el valor del producto de solubilidad 
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correspondiente, la disoluci6n no está saturada. Si se aña 

de a la disoluci6n alguna de las sales s6lidas correspon­

dientes se disolverá una parte de ella 

3. Prevenci6n de precipitaci6n 

Si 

concent~aci6n baja 

?ara prevenir la precipitaci6n de una sal ligeramente solu-
' ble, tiene que añadirse alguna sustancia que.mantenga la 

concentraci6n de uno de los iones tan baja que no se alcan­

ce el producto de solubilidad de la sal ligeramente soluble. 

Por ejemplo, el H2 S no precipitará Fes de una soluci6n fuer-
, • ( ) 2 + temente acida HCl, pH <2, donde haya Fe . La gran con-

centraci6n de H+ proporcionada por el ácido clorhídrico evi 

ta la ionizaci6n del H2 S (efecto del i6n com6n) y reduce 
, 2-

as1 la [S J a un valor tan bajo que no alcanza el producto 

de solubilidad del FeS 

Problemas 

l. El producto de solubilidad del PbI 2 t Pb++ + 21- es 6.5x10-
9 

¿Cuáles la solubilidad del PbI 2 ? 

a) mole-0/L, b) g/L 

a) Sea x= solubilidad de PbI 2 en mole-0/L entonces 
[Pb 2

+J= x ; [I ]= 2x 
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1 
' 

sustituyendo 

4X 3 = 6.5 X 10- 9 

x = 1.18 x 10- 3 mole-0/L 

b) Para convertir a g/L 

1 mol de Pb12 - 460.99 g 

1.18 x 10- 3 molu de PbI2 - x= 0.5439 g 

2. La [Ag+] de una disoluci6n es 4 x 10- 3 M. Calcular [Cl-] 

que tiene que sobrepasarse antes de que el AgCl precipite. 
El Kp-0 del AgCl a Z5°C es de 1.8 x 10- 10 

+ -[ Ag ] [ Cl ] = Kp-0 

Sustituyendo ( 4 x 1 O-
3

) l Cl-] = 1 . 8 x 1 O-
1 0 

• - - 8 . . r el J =4. 5 x 1 o M 

Debe de sobrepasarse esta concentraci6n de cloruros 

En este caso los iones que forman el precipitado se suminis 

tran a la soluci6n independientemente 

3. El cromato de potasio (K 2 Cn0 4 ) es un indicador que se em­

plea para la determinaci6n de cloruros mediante una solu­

ci6n valorada de AgN0 3 como titulante, el punto final de la 
determinaci6n es cuando se forma el Ag 2 Cn0 4 de color rojizo. 
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La solubilidad del Ag 2Cn04 en el agua es de 0.024 gramos 

por litro. Determinar el producto de solubilidad 

a) Convertir a gramos 

b) 

º·º 249 = 7.2 x 10-
5 

mole-0 
3 3 2: 

1

, 

2-Cada mole de Ag2Cn04 da 2 mole-0 de Ag y 1 de Cn04 

por tanto [Ag+]= 2(7.2 x 10- 5 )= 1.4 x 10- 4 motil 

K-0 = 1 . 4 X 1 o - l 
2 

7.4 E6eeto del i6n eomún y i6n diven-00. Pneeipitaei6n Fnae­
eionada 

Tomando como base los problemas anteriores, se puede conside­

rar una precipitaci6n fraccionada, es decir, la precipitaci6n 

de ciertos iones, de una disoluci6n. Esta técnica se emplea 

para eliminar interferencias en los procesos analíticos y con~ 

tituye el fundamento de diversos procedimientos de análisis 

cuantitativo. También en Química Sanitaria sirve para separar 

paulatinamente los contaminantes presentes en el agua 

La ley de acci6n de masas permite predecir el efecto de los 

iones comunes en el equilibrio de soluci6n. Añadiendo un gran 
exceso de uno de los iones que intervienen en el equilibrio, 

se puede reducir la concentraci6n del otro i6n (o iones) 
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Inversamente la solubilidad de una sal ligeramente soluble es 

menor en una soluci6n que contiene uno de sus iones, que cuan­

do está en agua pura 

También, se puede predecir cual de las diversas especies quími­

cas, precipitará primero cuando haya una competencia por un 

i6n común precipitante. La sal menos soluble ~recipitará pri~ 

mero (menor K-0)** 

Problemas 

4. La concentraci6n del i6n Ba
2

+ en una soluci6n es de 
-8 

2.07 x 10 mole.~/L. Se desea separar de esa soluci6n me-

diante CaC0 3• Calcular la concentraci6n del exceso de C0 3 

que debe añadirse para precipitar BaC0 3 

K-0 = 6 . 2 x 1 O - 1 0 

7 J 

2 l 

[Ba]= 2.07 x 10-a 

= 

** El efecto del ión diverso, describe el efecto contrario 
de iones no relacionados que frecuentemente afectan la 
solubilidad de algunas sustancias relativamente insolu­
bles. La explicación para este efecto, es que las fue~ 
zas de atracción causadas por la carga de los iones no 
relacionados, decrece la concentraci6n efectiva o acti­
vidad de los iones ligeramente solubles. 
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Sustituyendo en 2) 

6.2 X 10-lO 
x= 

2.07 x 70- 8 

Para que se forme el precipitado de 8qCO 3 es necesario que 
- 2 ' - 2 

la concentraci6rt de CO 3 sea mayor de 3 x 10 M 

~. A una soluci6n que contiene un precipitado de AgCf se le 

añadieron 0.01 mole-0 de NaCl s6lidos. Calcular el cambio 

de la concentraci6n del i6n plata [Ag+] en la sol~ci6n 

a) 

Kp-0 para el AgCl= 1.1 x.10 - l O 

+ Calcular la [A9 ] en la primera y en la segunda solu-

ci6n la que contiene NaCl 

+ -AgCl ¡ Ag + Cl 

En la soluci6n original [Ag+]= x mole-0/L y [Cl-]= x 

mole-0 / L 

X•X= 1.10 x 10- 10 mole-0/L 

'2. 
X = 1 1 10

-10 
• X 

x = 1.05 x 10- 5 mo!e-0/L de Ag+ en la primera solu 
+ + -ci6n [Ag ]= x y [Cl ]= 0.01 + x Kp-0= [Ag ][Cl ]= 

X • (0.01 + X)= ]. 1 X JQ-lO 
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Para evitar una ecuaci6n de segundo grado, se desprecia x 

Kp-6= X• (0.01)= 0.01 X= 1.1 X 10-
1 º 

1.1 X 10-lo 
X=------= 

O . O 1 

1.1 X 10-lo 
= 1.1 X 10-

8 

-2 
1 X 10 

La adici6n de 0.1 moles de NaCl por litro cambi6 
+ -s -8 

la concentraci6n de Ag de 1.05 x 10 M 1.1 x 10 

mole.f.i / L 

6. Los desechos de la industria de cobrizado contienen 40 mg/L 
++ 

de Cu . Si se ~grega Ca(OH) 2 para precipitar todo el co-

bre excepto 1 mg/L, determine el pH a que debe llevarse la 

reacci6n para obtener este resultado 

Kf.i = [Cu++] [OH - ] = 2 X 1 o- 9 

[Cu++]= mg/L 
1 mole. 1g 

1 . 5 8 
- 9 

mole.J.i/L 1 X X = X 1 O 
63.45g 1000mg 

- 9 

Despejando [OH-] 2 = 2 x lO ~ = 1.27 x 10-
4 

1.58 X 10-., 

[OH]= 1 . 1 3 X 10- 2 

pOH = - lag ( 7 . 7 3 X 1o- 2 1 

pOH = 1. 9 5 como pH= 1 4 - pOH 

pH = 1 4 - 1. 9 5 = 7 2. O 5 

pH = 7 2 . O 5 
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7. Calcule el pH requerido para disminuir la concentraci6n de 

fierro en un abastecimiento de agua a 0.01 mg/L si: 

a) ++ El fierro está en la forma de Fe y b) si está en la 
forma de Fe+ 3 

[Fe++]= 0.01 mg/L x 1 mol/55.85 g x 1g/1000mg 

= 2.78 X 10- 7 

[OH] 

pOH -4 
= - (o g ( 0. 5 3 X 1 0 ) 

pOH = 4.28 

pH = pKw - pOH= 14 - 4.28 = 9.72 
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1 

pOH = - log (6.93 x 70- 11
) 

pOH = 10.16 

pH = pKw - pOH= 14-10.16 = 3.84 

pH = 3.84 

8. Calcule el pH requerido para disminuir la concentraci6n de 

manganeso en agua a 0.005 mg/L 

a) 

b) 

++ para Mn , +++ b) para Mn 

- 8 mole.-6/ 54. 94 x 1 g/1000 mg=9. 1 xl O M 

- 1 4 

[OH-] 2 = 8 
X 

10 
-8 = 0.88 X 10- 6 

9.7 X 10 

[OH = O. 9 3 X 1 o- 3 

pOH = - log ( O . 9 3 X 1 o - 3 
) 

pOH = 3.03 

pH = 14-3.03 = 1 O . 9 6 

Mn(OH) 3 
➔ Mn 

+++ 
30H -+ + 
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[OH = 2. 2 X 1 0 - l O 

µOH = - .tog ( 2. 2 X ,o-1ºl 

pOH = 9. 6 6 

pH = 14-9.66= 4.34 

9. Se desea fluorar agua agregando fluoruro de sodio hasta in­

crementar la concentraci6n de fluoruro a 0.8 mg/L. Determi 

ne si el fluoruro es soluble en esta concentraci6n, en agua 
que contiene 50 mg/L de calcio 

K.6 
++ - 2 -11 

= [Ca ][F ] = 3 x 10 

-3 mo.tv., = 50 mg/L x 1 mo.te,/40g x 1g/1000mg= 1.25x10 
L 

Despejando de K.6 

- 4 
= 1.55 x 10 mo.te/L 

-4 
= 1. 55 x 10 mo.te/L x 79g/,nofe x 1000mg/g= 2.945 mg/L 

Si es soluble el fluor 

10. Si una muestra de agua tiene un contenido de co 3 = de 50mg/L, 
, ++ determine la maxima solubilidad en mg/L a) para Ca , b) p~ 

M 
++ ra, g 

a) 

K.6 = 
++ = -9 

[Ca ][C03 ]= 5 X 10 
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-3 [CO3 -]= 50 mg/L x 1 moie./60g x lg/1000 mg= 0.83x10 moie./L 

Despejando o.e K.6 

- 4 
8.3 X 10 

-6 
= 6.024 X 10 

[Ca++]= 6.02 x 10- 6 moie./L x 40g/moie. x 1000 mg/g 

= 0.24 mg/L 

b) Para Mg 

++ 4 X 10-s -3 4 
[Mg ]= ----- = 0.48 X 10 = 4.8 X 10-

8.3 X 10- 2 

++ -2 [Mg ]= 4.8 x 10 moie./L x 24.3 g/moie. x 1000 mg/g= 11.71 mg/L 

11. ¿Cuál es la solubilidad del Al (III) considerando propied~ 

des anfotéricas del aluminio? 

a) pH= 4 

b) pH= 7 

e) pH= 11 

Soluci6n 

3+ -32 
[ Al ] [OH-] 3 = Kp.6 = 1 . O x 1 O 
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- 3 2 
[ Al 3 + ] = 1 • O x 1 O 

[OH-] 3 

entonces: 

a) pH = 4 =-> 

b) 

c) 

= X 10-32 X [H+] = 
Kw 3 

7. 5 Ve.te.timinac.ione..ó gtiaviméttiic.a.ó. Va.lotiac.i6n poti ptie.c.ipitac.i6n 

En los métodos de precipitaci6n 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 precipitaci6n y 

de la forma de pesada, tienen influencia en el éxito del análi­

sis. Las desviaciones de estas exigencias conducen a errores 

en el resultado. En Química Sanitaria, la determinaci6n gravi­

métrica más importante es la de s6lidos en todas sus formas, ya 

que el "precipitado" es tan insoluble, que los s6lidos que que­

dan en la disolución, son inferiores al peso más pequeño que 

puede detectarse con la balanza analítica (:0.1 mg). La exis­
tencia de otros constituyentes presentes en el agua residual, 

no se precipitan ni impiden la precipitaci6n del constituyente 
buscado 
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Para otras determinaciones gravimétricas, la forma de precipi­

taci6n no debe quedar contaminada con las sustancias solubles 

que hay en la disoluci6n. Normalmente, esta condici6n no se 

cumple, si bien se trata de reducir al mínimo la contaminaci6n 

eligiendo las condiciones de precipitaci6n más adecuadas. Y 

en cuanto a la preparaci6n para la pesada, la forma de precipl 

taci6n debe ser facilmente filtrable y lavable, quedando libre 
de impurezas solubles. En muchos casos la forma de precipita­

ci6n 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 gravimetría son las si­

guientes: 

Muestreo: Las operaciones de muestreo requieren técnicas 

especiales, seg6n se trate de s6lidos, líquidos o de gases, 

Preparaci6n de la muestra: Si se trata de sólidos, 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, 

Precipitación: Una de las operaciones fundamentales en el 

Análisis Gravimétrico es la precipitación, esta operación 

consiste en la formaci6n, en el seno de un líquido de un 

compuesto que contenga el elemento por cuantear y que sea 
insoluble, • 

, 
Filtrado: Despues de obtener el precipitado es necesario 

separarlo, mediante la filtración. Los medios empleados 

en la filtración de precipitados son por ejemplo el papel 

filtro y el crisol de Gooch, 
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Secado, calcinado de precipitados: Según la naturaleza 

de un precipitado, este debe ser secado a temperaturas su­
periores a l00ºC, pero inferiores a 250°C; o bien debe ser 

calcinado a temperaturas hasta de 1200ºC. El objeto des~ 

car o de calcinar un precipitado es la de quitar el agua o 

cualquier otro líquido, en una forma química estable. Un 

precipitado se somete a secado entre 100 y 2S0ºC, cuando a 

esa temperatura no hay descomposici6n. En cambio, si el 
precipitado no adquiere una composici6n 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 Ingeniería Ambiental en la d~ 

terminación de sólidos en aguas residuales, principalmente 

ya que Ja gravimetría es una técnica basada en la obtención 

del peso en balanza analítica 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 Química Sanitaria y Ambiental, cuyo comportamiento se pu~ 

de explicar con las bases químicas adquiridas en los capítulos 

anteriores. Los procesos de remoci6n de estos compuestos y el~ 
mentas se explican fácilmente con los equilibrios ácido-base, 

6xido-reducci6n, en medio heterogéneo o combinaci6n de ellos. 

Algunos elementos y sus compuestos se presentan a continuaci6n, 
así como el proceso fisicoquímico propuesto para su iluminaci6n. 

Fig. c.1 

En la figura siguiente Fig. 8.2 se presenta una clasificaci6n 

de los parámetros que se emplean para caracterizar a las aguas 

residuales, los métodos de análisis 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 
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8. 1 Fieñ~o y Mangane~o 

El hierro y el manganeso se encuentran en las aguas naturales, 

así como también en algunas aguas residuales. Para algunos 

procesos no es deseable su presencia por lo cuál se eliminan 

tomando en cuenta sus ~ropiedades químicas, como son sus solu­

bilidades a diferentes pH. El hierro y el manganeso están pr~ 

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 
cienes anaer6bicas en el estado de oxidaci6n 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 más estables 

Si el agua tiene cantidades significativas de di6xido de carb~ 

no y se encuentra carbonato ferroso, se llevará a cabo la si­

guiente disoluci6n 

El Fe+ 2 se oxida a Fe+++ y se precipita en forma coloidal; lo 

mismo sucede con la oxidaci6n del manganeso. Las velocidades 

de oxidaci6n no son rápidas, por lo que las formas reducidas 
pueden persistir por algún tiempo en las aguas aereadas, de 

acuerdo con Morgan y Stumm, citado por Sawyer, pues esto es 

cierto cuando el pH es inferior a 6 para la oxidaci6n del hie­
rro y abajo de 9 para el caso del manganeso, estas velocidades 

se afectan por la acci6n de los catalizadores inorgánicos o por 
la presencia de los microorganismos. Debido a que el hierro 

imparte sabor al agua aún a muy bajas concentraciones en Estados 

Unidos de América, se recomienda máximo una concentraci6n de 

0.3 mg/l de hierro o O.OS mg/L como máximo 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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fen6menos en las aguas naturales y en los sistemas de tratamien 

to de aguas residuales. La oxidaci6n de minerales como la pirl 

ta (FeS 2 (-6)) producen aguas ácidas las cuales causan problemas 

en los drenajes. En aguas superficiales, el Fierro tiene el si 

guiente equilibrio: 

; K= 70 3 

Por otra parte, el hierro contenido en el agua de pozo (forma 

reducida) tiene el siguiente equilibrio: 

; 

En una zona intermedia, ni muy profunda ni muy superficial se 

lleva a cabo el siguiente equilibrio: 

O + H+ ➔ 2+ o -FeC (-6) + Fe. + HC 3 
3 

; 

La oxidaci6n de Fes (-6) a sulfato ferroso en el agua se puede 

llevar a cabo de la siguiente manera: 

Fn2+ 2- + -
2 x ( 8 H 2 O + F eS 2 ( -6 ) t "" + 2 SO 4 + 1 6 H + 1 4 e ) 

Así, Snoyink cita "algunas relaciones químicas entre las espe­

cies de azufre y hierro ferroso disuelto", en donde se encuen­
tran los equilibrios de Fe 2

+, Fe.S2, FeC03, Fe.(OHJ2 Fe(OH) 3 y 

Fe. 3
+ a diferente pH y diversos potenciales (E). También prese~ 

ta un esquema clásico de estequiometría de aguas residuales áci 

das provenientes de minas 

4FeS 2 (-6) + 140 2 + 4H 20 t 4Fe 2+ + 8H+ + 8S0 4
2

-

4Fe 2
+ + 8H+ + 02 t 4Fe 3 + + 2H20 

4Fe 3
+ + 12H 20 t 4Fe.(OH)3(-6) + 12H+ 
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El cual se traduce en que por cada mol de pirita que se oxida 

se produce un mol de Fe(OH) 3 (-0) que es el causante del color 

café amarillento presenta en estas aguas. Otra reacci6n que se 

presenta es la oxidaci6n del FeS 2 (-0) por el hierro férrico, con 

la siguiente estequiometría 

Para complementar lo que sucede en este tipo de desechos, se 

debe de considerar la presencia de microorgan~smos que a pH b~ 

jo, catalizan la oxidaci6n del Fe+, dichos microorganismos re­

quieren bajas cantidades de oxígeno para sobrevivir, son micro 

aer6filos 

En las aguas naturales, el hierro y el manganeso se encuentran 

en niveles superiores a 10 mg/L y 2 mg/L respectivamente. El 

hierro es un elemento que se encuentra en mayor proporci6n y 
más frecuentemente que el manganeso. Como se ha venido mencio 

nando, el hierro existe en dos estados de oxidaci6n + 2 6 + 3, 

mientras que el manganeso presenta cinco estados de oxidaci6n 

estos son +2, +3, +4, +6 y +7, en el agua Margan y Stumm (1964) 

han demostrado que en agua que contiene oxígeno disuelto el hie 

rro se encuentra como hierro (III) y el manganeso (IV). Sin 
erebargo en la mayoría de las aguas subterráneas, el hierro y el 

manganeso existen principalmente en la forma reducida y en au­

sencia de especies como los sulfuros y los carbonatos, la sol~ 

bilidad de los dos metales está controlada por el hidr6xido del 

metal en fase s6lida 

Fe(OH)2(-0) 
2+ -t Fe (ae) + 20H (ae) 

Suponiendo una soluci6n ideal, en el equilibrio las relaciones 
serán: 
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a Z5°C 

a 25°C 

en la realidad ambas reacciones están compitiendo además exis­

te la formaci6n de iones complejas los cuales incrementan la 

solubilidad, así 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+ 2-
°t Fe (ac.) + C03 (ac.) 

2+ 2-
°t Mn (ac.) + C0 3 (ac.) 

Suponiendo una soluci6n ideal, las relaciones en el equilibrio 

estarán dadas por: 

K.6 Fe = [Fe 2
+][C03 2-] = 1 o - 1 o • 7 a 25°C 

K.6Mn = [Mn
2

+ J [CO/- J = 1 O 
- 1 O • 4 

a 25°C 

Nota: las K.6fe y K.6Mn están muy cercanas por tanto ambos prec! 

pitan casi juntos 

Métodos de remoci6n del hierro y del manganeso 

Reh (1972) list6 los siguientes procesos para remover el hierro 

y el manganeso, tomándolos solos o en combinaci6n 

l. Oxidaci6n con oxígeno, cloro o permanganato de potasio se­

guido por sedimentaci6n y filtraci6n. 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 i6nico operado en el ciclo del sodio. En este 

caso, el agua no debería de oxigenarse ántes de pasar por 

el intercambio i6nico, pues se puede precipitar el Fe(OH) 3 

y el Mn0 2 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 soluci6n de permanganato de potasio y sales de 

manganeso (II). La zeolita de manganeso tiene una capaci­
dad de intercambio. De cerca de 0.09 lb/ft 2 para hierro 

o manganeso. La velocidad del flujo es aproximadamente de 

3 gpm/ft 2
• Normalmente cerca de 0.18 lb/ft 2 se requieren 

por generaci6n 

Por lo general el método más común utilizado para remoci6n de 

hierro y manganeso es la aereaci6n seguida de sedimentaci6n y 

de filtraci6n. La aereaci6n eleva el pH del agua por elimina­

ci6n de C0 2 e introduce oxígeno para la oxidaci6n de hierro 
(II) y manganeso (II). O' Connor (1971) establece que la uni­

dad de sedimentaci6n normalmente no se incluye si el hierro y 

el manganeso se encuentra en iones de 10 mg/L . Reh (1972) re­
comienda la coagulaci6n con aluminio si se trata de hierro y 

manganeso orgánico, seguido de sedimentaci6n y filtración. 

Los sulfuros y los sulfatos están Íntimamente relacionados por 

las reacciones de 6xido-reducci6n 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 c! 

clo del azufre, en donde la presencia de bacterias, bajo condi­
ciones aer6bicas y permiten los cambios de estados de oxidaci6n 
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del elemento 

Bajo condiciones anaer6bicas Sawyer (1967) cita la siguiente 

ecuaci6n de la reducci6n del sulfato 

anae.Jr.6 b,é.c.a.6 

Los iones sulfato (So~=¡ 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 acci6n sobre los materiales 

de los duetos que conducen aguas que contienen estos iones en 

Estados Unidos de América se toma como límite 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 pr~ 

blema de la corrosi6n resultante de la reducci6n de sulfatos a 

ácido sulfhídrico (sulfuro de hidr6geno) a pH ácido 

= Existen relaciones entre H2S, HS y S a varios niveles de pH, 

las cuales están presentes 
iguales o mayores de 8, la 
en soluci6n como HS- y s= 

en la literatura. A valores de pH 

mayoría del azufre reducido existe 

y la cantidad de H2 S es tan pequeña 

que su presi6n parcial es insignificante y no se presentan pr~ 

blemas de olor. A niveles de pH abajo de 8, el equilibrio cam 

bia rápidamente junto con la formaci6n de H2 S desionizado y es 

cerca de 80% completa a pH 7. Bajo tales condiciones la pre­

si6n parcial del sulfuro de hidr6geno viene a ser bastante grag 

de y causa serios problemas de olor siempre que la reducci6n de 

sulfatos produzca una cantidad significativa del i6n sulfuro 

Cuando en los desechos domésticos las temperaturas son altas, 

los tiempos de retenci6n en las alcantarillas son grandes, y la 
concentraci6n de sulfatos son apreciables, se presentan problemas 
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de corrosi6n, este problema va asociado a la reducci6n de sul­

fatos. Actualmente el H2S o ácido sulfhídrico, es un ácido más 

débil que el ácido carbónico y tiene poco efecto sobre concre­

tos de buena calidad 

Cierto tipo de alcantarillas proveé un medio ambiente no usual 

para cambios biológicos en los compuestos del ~zufre presentes 

en aguas residuales. Las alcantarillas son realmente parte de 

un sistema de tratamiento, para cambios biol6gicos que suceden 

constantemente durante el transporte. Estos cambios requieren 

de oxígeno y si no hay suficientes cantidades de este elemento 

a través de la aceleraci6n natural de la alcantarilla, ocurre 

una reducci6n de sulfatos y se forma el i6n sulfuro. En los ni 

veles de pH usual de aguas residuales domésticas la mayoría de 

los sulfuros se convierten a ácido sulfhídrico y parte de él P! 

sa a la atm6sfera y no se presentarán problemas si el sistewa 

está bien ventilado 

Las bacterias capaces de oxidar sulfuros de hidr6geno a ácido sul 

furico son ubicuas en la naturaleza y están siempre presentes en 

aguas de desecho doméstico. Debido a las condiciones aer6bicas 

que normalmente prevalecen en las aguas residuales, estas bacte 

rias oxidan al sulfuro de hidr6geno a ácido sulfúrico: 

que por ser un ácido fuerte ataca al concreto 

En cuanto a sus propiedades, se puede mencionar, que el ácido 

sulfhídrico es un gas incoloro, sumamente venenoso y posee un 

desagradable olor a huevos podridos, se encuentra también en 

algunos dep6sitos de petr6leo y es un producto de la descompo­

sici6n de las proteínas. En las zonas costeras pantános y tur­

bas, se produce en grandes cantidades debido a la descomposi­

ci6n anaer6bica de la materia orgánica 
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El di6xido de azufre, S0 2 es un gas incoloro, venenoso quepo-

see un olor asfixiante. El di6xido de azufre se emplea para 

blanquear el papel, los textiles y la harina; y en algunas oc~ 
sienes se usa en pequeñas cantidades (para secar los frutos naturales). 

También se utiliza en la elaboraci6n de papel 

El di6xido de azufre se produce al quemar combustibles que con 

tienen azufre, contribuyendo a la contarninaci6n del aire 

En la digesti6n anaerobia de lodos y aguas residuales industri~ 

les los sulfatos se reducen a sulfuro de hidr6geno que se une 

con el metano y el di6xido de carbono. Conociendo la cantidad 

de sulfatos en los lodos alimentados el digestor, se puede es­

timar el contenido de H2 S gaseoso que se producirá. Este dato 

se utiliza para el diseño de las unidades para eliminar el gas. 

Las determinaciones de sulfatos se han utilizado en investiga­

ciones corno un medio para demostrar la degradabilidad biol6gi­

ca de los sulfatos de alquilo y los alquilbencensulfonatos que 

se utilizan en la producci6n de detergentes sintéticos 

Se ha propuesto un cierto n6rnero de métodos volumétricos para 

la deterrninaci6n de sulfatos, pero ninguno de ellos se ha es­
tandarizado pues carecen de sensibilidad y precisi6n y no son 

aplicables a aguas naturales o potables. Estos métodos propue~ 

tos se emplean para análisis de aguas de calderas y aguas sali­

nas. Hay dos métodos para determinar sulfatos empleando proce­

dimientos gravirnétricos o turbidirnétricos y se pueden conside­

rar estandarizados, la elecci6n de cualquiera de ellos depende 

del prop6sito de la deterrninaci6n. El método gravirnétrico se 
basa en la adici6n de Ba++ para dar BaS0 4 muy insoluble 

(K~= 1 x 10- 10
) el cual se separa utilizando un medio filtrante 

y controlando las condiciones de pH. El método turbirnétrico 

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 patr6n previamente realizada. Ambos métodos son 
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sensibles en muestras con más de 10 mg/L de so4= 

Ejercicio 

¿Es posible a ZSºC oxidar el sulfuro en aguas naturales con ni 

trato? Las concentraciones típicas que existen son de 10- 4 M 

de especies reaccionantes y pH de 8. Suponga que los efectos 

de la fuerza i6nica son despreciables. La reacci6n es: 

Se debe de encontrar si la reacci6n es espontánea así corno es­

tá escrita 

Datos AGóº 

H20¡,t) - 56. 6 9 

HS + 3. O 1 

NO3 - 2 6. 41 
H+ o. o 
S04 2-

-177.34 

NH4+ - 7 9 . O 

AG O = ( - 7 9 - 7 7 7. 3 4 ) - ( - 2 6 . 41 + 3. O 1 - 5 6 . 6 9 ) 

= - 116.25 

AG = AGº + RT ln Q 

184 



1 

donde 

y 

Por tanto: AG= - 116.25 + 1.987 x 10- 3 x 298 x 2.3 log 10 8 

= - 116.25 + 10.9 = - 105.35 

Como AG < O (negativa), la reacci6n procederá espontáneamente 

con estas concentraciones 

El fósforo (P) tiene número atómico de 15 urna, su peso at6mico 

es de 30.974, su configuraci6n electrónica es la siguiente: 

[Ne.] 3S 2 p 3 

Sus estados de oxidación son de± 3, 5 y 4 

Existe un gran número de oxoaniones del f6sforo siendo los más 

importantes los derivados del ácido tribásico, ácido ortofosf6-

rico, H3 P0 4 • Los ortofosfatos poseen grupos P0 4 tetraédricos. 
3- 2- - , 

Se conocen los fosfatos P0 4 , HP0 4 y H2 P0 4 de la mayor1a de 

los iones metálicos. Algunos son de importancia práctica como 

por ejemplo, el fosfato ani6nico en los fertilizantes, los fos­
fatos alcalinos como soluciones amortiguadoras en análisis y 

otros. Los minerales naturales del f6sforo son todos ellos orto 
fosfatos siendo el principal el fluorapatito, Ca 9 (P0 4 ) 6 .Ca F2 
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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 biol6gica. Las huellas de fosfato 

estimulan la tendencia al desarrollo de las algas en depósitos 

y embalses. Las aguas que reciben aguas negras crudas o trata 

das, drenajes agrícolas y ciertos desechos industriales, lle­

gan a contener concentraciones apreciables de fosfato 

Además 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 analíticos del ortofosfato son demasiado 

elevados, en particular los obtenidos por el método volumétri­

co 

El f6sforo está presente en varias formas de fosfatos y son de 

interés en la amplia variedad de procesos biol6gicos y quími-

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 f6sforo en una base seca. Como tal, el f6sforo puede 

ser elemento escaso que limite el crecimiento de plantas acuát! 

cas fotosintéticas. Los fosfatos se utilizan como un nutriente 

por organismos en procesos de tratamiento biol6gico 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 condens~ 
dos se emplean como agentes para formar complejos de Caz+ y Fez+ 

en aguas de calderas, como "agentes de tratamiento de entrada" 

(p ej el uso de tripolifosfato de sodio el cual absorbe en las~ 

perficie de cristales de calcita y así previene la precipitaci6n 

del carbonato de calcio y como constituyentes en formulaciones 

de detergentes sintéticos (el tripolifosfato estabiliza las par­
tículas sucias, y forma complejos con Caz+ y Mg 2 + para prevenirlos 
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de combinarse con la molécula del detergente) 

Las clases más comunes de compuestos son: ortofosfatos (P0 4 =), 

polifosfatos pirofosfatos (P201-
4

); tripolifosfatos (P3010- 5); 

metafosfatos, trimet~fosfatos (P 309- 3); fosfatos orgánicos, 

glucosa 6- fosfato (PC 6 0 9 Ha). En el ani6n ortofosfato, el át~ 

mo de f6sforo está unido centralmente a los átomos de oxígeno, 

los cuales están localizados en los vértices del tetraedro 

Los fosfatos condensados (los polifosfatos y metafosfatos), es­

tán formados por la condensaci6n de dos o más grupos ortofosfa­
tos y tienen la ~ni6n característica P-0-P. Mientras que los 

polifosfatos son moléculas lineales, los metafosfatos son cícli 

cos 

En aguas residuales domésticas frescas y crudas, los fosfatos 

están distribuidos aproximadamente como sigue: 

onto 60-6 óato-6, 5 mg/L e.orno 66-66ono 
tn,i,p o ,e_,¿ 6 o-6 6 ato, 3 mg/L e.orno 6 61.) 6 0'1.0 
p,¿no6ol.)6ato, mg/L e.orno 661.)60'1.0 
601.)óato-6 ongán,¿c.o-6, mg/L e.orno 661.)Í}OJ/.O 

El tratamiento biológico secundario, y el contacto prolongado 

verdadero con los microorganismos en desechos crudos, aseguran 

la hidr6lisis de fosfatos condensados a ortofosfatos. Los tri­
polifosfatos, por ejemplo, se hidrolizan como sigue: 

La hidr6lisis es catalizada por H+ a lOºC; el tiempo para 5% 
de hidrólisis de una soluci6n de pirofosfatos a pH 4 es cerca 
de 1 año; a pH 7 es de bastantes años y a pH 10 es de varios si 
glos 
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De hecho, la catálisis de la reacci6n de hidr6lisis 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 orgánicamente. Se ha estima 

do el contenido de fosfatos en aguas naturales entre 30 y 60% 

de los fosfatos totales a la categoría de unidos orgánicamente 

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 cál­

culos de equilibrio para predecir concentraciones de soluci6n 

de iones en contacto con s6lidos. El sistema de fosfato de cal 

cio por si mismo resulta muy complejo 

Ejemplo 

La magnitud de la concentraci6n de fosfatos que se podría pre­

decir en el equilibrio con hidroxiapatita (es el s6lido esta­

ble bajo condiciones de agua natural típica de concentraci6n en 

soluci6n, pH y temperatura) son las siguientes: 

Ce la Tabla 6.5 (Snoeyink) el pK para la siguiente reacci6n es 
-56 

de 55.9 (K-0; 1.258 x 10 ) 

¡Po ) ¡OH) + 5Ca 2 + + 3P0 4
3

- + OH Ca.s 4 3 (-0) + 

2+ -3 
Para condiciones típicas de pH 8 y [Ca ]; 1.5 x 10 M 

(150 mg/L como CaCO 3 ) 

6 
- 5 

3.7 x 10 µg/L como f6sforo 
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Por lo tanto, se puede deducir que las aguas naturales están 

en equilibrio con la hidroxiapatita que controlan la concentra­

ci6n de ortofosfatos y esto podría aprovechar para el problema 

del crecimiento de algas asociadas con la presencia del f6sforo, 

pues se podría precipitar este f6sforo como fosfato, agregando sa 

les de calcio como cal 

Los compuestos de nitr6geno son de particular importancia para 

el ingeniero sanitario debido al papel que juegan sus compues­

tos en la atm6sfera y en los procesos de vida animal y vegetal 

La química del nitr6geno es compleja debido a los diferentes e~ 

tados de oxidaci6n que puede tomar. Los estados de oxidaci6n 

pueden ser positivos o negativos según se mantengan condiciones 

aerobias o anaerobias 

Desde el punto de vista de la 
,, . 

qu1m1ca inorgánica, el nitr6geno 

puede existir en los siguientes estados: 

- 3 o +l +2 + 3 + 1+ +s 
NH3 N2 N20 NO N203 N02 N20s 

La asimilaci6n relativa de C-N-P en los seres vivos es muy gra~ 

de. Estos elementos limitan el desarrollo de la vida y a su vez 

los organismos regulan efectivamente la concentraci6n de aque­

llos elementos que son de proporcionalidad variable 

Existe una enorme reserva de nitr6geno molecular en forma de 

gas atmosférico y disuelto en el agua, pero esta reserva es so­

lo asequible a un reducido número de seres, bacterias y cian6fa 

gos o cianofíceas 
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El nitr6geno se encuentra en el agua en tres formas: gas disuel 

to, combinaciones inorgánicas y en combinaciones orgánicas 

El nitr6geno inorgánico no gaseoso se halla en forma de nitra­

tos, nitritos y amonio. Por lo que se refiere a esto Último, 

solamente a pH superior a 9 pueden encontrarse concentraciones 

importantes de amoniaco. En condiciones normales, la fracci6n 
de amonio es muy pequeña 

El amoníaco es oxidado por acci6n química, fotoquírnica y bacte­

riana. En las aguas este proceso se acelera por la actividad 

de las bacterias. Interviene también en el equilibrio la asirni 

laci6n por parte de los vegetales. Las algas asimilan directa­

mente el nitrato y el amonio, éste Último a velocidad mayor. 

Los aminoácidos son desarninados de modo que su nitr6geno es asi 

rnilado también corno amonio. Aunque el nitrito se considera más 
o menos t6xico puede ser asimilado por el fitoplancton en pre­

sencia de luz 

Las proporciones entre las distintas formas de nitr6geno en un 

volumen de agua representan el equilibrio de multitud de proce­

sos. Si todo ocurre normalmente, es natural encontrar la mayor 
fracci6n en forma de nitrato, que es precisamente la forma más 

oxidada. La concentraci6n relativa de amonio y de nitrito es 

mayor donde la descornposici6n de la materia orgánica es más ac 

tiva 

Los elementos químicos incluidos todos los elementos esenciales 
del protoplasma, propenden a circular en la bi6sfera por vías 

características del ambiente a los organismos y de éstos otra 

vez al punto de partida. En la figura 8.4 puede apreciarse la 

esquernatizaci6n de este ciclo. El nitr6geno en el protoplasma 

es descompuesto de orgánico en inorgánico mediante una serie 

de bacterias desintegradoras especializadas cada una, en una 
parte particular de la tarea. Una parte de este nitr6geno 
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Fig. 8.4 Ciclo del nitr6geno 
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termina en nitrato, que es la forma de uso más fácil por parte 

de las plantas verdes completando así el ciclo 

El aire que contiene 80% de nitr6geno es a la vez el mayor dep~ 

sito y la mayor válvula de seguridad del sistema. Penetra con­

tinuamente el nitr6geno en el aire por la acci6n de las bacte­

rias desnitrificantes y regresa continuamente al ciclo por la 

acci6n de las bacterias fijadoras de este elemento a las algas 

verdi-azuladas o por la acci6n del relámpago 

La introducci6n de materiales nutrientes a los lagos o dep6si­

tos pone en movimiento una cadena única de sucesos porque las 

aguas en reposo son esencialmente comunidades cerradas en las 

que los materiales alimenticios se mantienen o acumulan por c1r 

culaci6n a través de los diferentes niveles tr6ficos 

Sawyer ha concluido que cualquier lago estratificado que tenga 

más de 0.3 pprn de nitr6geno orgánico y 0.1 pprn de f6sforo inor­

gánico en el tiempo de la inversi6n de primavera, producirá flo 

recirnientos molestos de algas 

La correlaci6n entre el ciclo de los nutrientes en los lagos y 

los valores críticos de Sawyer es corno sigue: 

1) Las algas tornan y almacenan f6sforo y nitr6geno 

2) Al morir se asientan en el fondo de los lagos 

3) Los dep6sitos sépticos del fondo desprenden nuevamente f6s­

foro y nitr6geno a las algas 

4) La inversi6n primaveral arrastra f6sforo y nitr6geno hacia 
la superficie, en donde estos promueven el crecimiento de 

nuevas cosechas de algas 

La actividad de la vida biol6gica e~ las aguas residuales prod~ 

ce muchos cambios en la composici6n química de sus s6lidos. Es 

tos cambios bioquímicos no solamente indican las actividades de 
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los microorganismos sino que miden también el grado de deseo~ 

posici6n de los s6lidos y por ende la eficacia en cualquier 

proceso de tratamiento en particular 

Corno fuentes de contarninaci6n de nitr6geno como amoniaco, ni­

tratos y nitritos así como de nitr6geno orgánico, se pueden 

mencionar las siguientes: 

La contaminaci6n por nitr6geno amoniacal, proviene principal­

mente de las industrias de galvanoplastía, fabricaci6n de fe~ 

tilizantes, fabricaci6n de fosfatos, de las plantas generado­

ras de potencia eléctrica con vapor y de la fabricaci6n del 

vidrio 

La contarninaci6n por nitr6geno orgánico proviene principalmen­

te de la fabricaci6n de fertilizantes 

La contarninaci6n de nitr6geno de nitratos procede principalme~ 

te de la fabricaci6n de fertilizantes y de la manufactura del 

hierro y el acero 

La concentraci6n de nitratos en aguas naturales es relativa­

mente pequeña. Pueden existir compuestos nitrogenados en las 

aguas de desecho, los cuales mediante una serie de oxidaci6n 
bacteriol6gicas se transforman a nitratos 

La concentraci6n de nitratos en aguas naturales varía con las 
épocas del año. Se ha establecido como norma una concentra­

ci6n de 10 ppm máximo en agua para beber 

El nitr6geno de los nitritos tiene una vida corta ya que me­

diante agentes oxidantes y reductores, son transformados rápi 
<lamente a nitratos 

El nitrito de sodio es ampliamente usado para evitar la corro­

si6n del acero en sistemas de enfriamiento abiertos. Debido a 
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sus propiedades oxidantes se favorece la inhibici6n al formar 
una película 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 requeridas 

Por otra parte, el aire conforma la baja atrn6sfera terrestre, 
considerado como gas ideal, tiene los siguientes principales 
compuestos presentados corno porcentaje en volumen 

N2 

78.09% 

02 

20.94% 

A1t 

0.93% 

C0,2 

0.033% 

Ne 
0.0018% 

Ga.-0 e.o va.Jr..io-0 

0.0052% 

Cualquier sustancia distinta de las indicadas, significa de 

por si una contaminaci6n. Estos contaminantes pueden ser: 

gases (se encuentran en proporciones muy pequeñas por unidad 
de volumen), partículas (corpúsculos líquidos o s6lidos cuyo 

tamaño varía de O a 10 micras y aerosoles (suspensiones coloi­

dales producidas por la interacci6n física de contaminantes s6 
lidos y líquidos) 

Los dos contaminantes más característicos son: NO y N0 2 , mi­
diéndose generalmente su suma y obteniéndose una medida de los 

6xidos totales NOx. Los dos 6xidos provienen de procesos de 

combusti6n en donde se alcanzan temperaturas muy elevadas, for 
mándose los 6xidos dentro del conducto de la chimenea, por com 

binaci6n de N y 02 del aire 

Los focos emisores de NO y N0 2 son los escapes de vehículos au 

tomotores, procesos de combusti6n en la industria del acero, 
petroquímica, centrales termoeléctricas, etc 

El gran peligro que presentan los 6xidos de nitr6geno está vin 

culado, con la acci6n de la luz solar que incide sobre una at­
m6sfera muy contaminada, dando lugar a procesos fotoquímicos 

con la producci6n de contaminantes secundarios de mayor toxici 

dad, como son el ozono (0 3 ) y el nitrato de peroxibenzoilo, 
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este Último sospechoso de ser un agente cancerígeno. Se trata 

de un contaminante que emitido por chimeneas industriales, ti~ 

nen un color rojizo y al descargarse en una atm6sfera saturada 

de vapor de agua, puede dar lugar a la formaci6n de ácido ní­

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 concentraci6n de nitr6g~ 
no inorgánico total 

Soluci6n 

Nitr6geno . ,, . 
1norgan1co total= N-NH 3 + N-N0 2 + N-N0 3 

N-NH 3= 1 O mg/L 1 4 8. 2 mg/L X = 
1 7 

N-N02 = 2 mg/L X 
1 4 

O. 6 mg/L = 
46 

N-N03 = 25 mg/L X 
1 4 

5. 6 mg/L = 
62 

YLÜJ¡,6ge.no ,i,nOll.gá.rúc.o :to:tai..= 1 4. 4 mg / L 

Problema 2 

¿Cuánto nitrato podría producirse de la oxidaci6n total de: 

a) 5 mg/L de NH3 y b) 5 mg/L de N-NH 3 ? 
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Soluci6n 

a) Las siguientes ecuaciones 

indica que 1 mole de NH 3 puede transformarse en 1 mole de 
N0 3 Por tanto 

= 5 mg NH3 x 62 = 18.2 
L 1 7 

b) Relacionando la concentraci6n de las especies al nitr6ge­

no, los cálculos se pueden simplificar, a partir de que el 

nitr6geno se conserva en la reacci6n 

Problema 3 

5 mg N-NH 3 debe producir 
L 

5 mg de N-N0 3 
L 

Utilizando los siguientes datos de una planta de tratamiento, 

del proceso secundario, determinar el porciento de remoci6n de 

nitr6geno total y de nitr6geno 
,, . 

organ1co 

I n.6lue.n..te. E 6lue.n..te. 
(mg/L) (mg/L) 

NTK 40 8 . 2 

NH3 30 9. O 

NOz o 4 

N0 3 o 20 
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Solución 

A. Convertir todos los valores a términos de nitrógeno. Los 
factores de conversión son corno siguen 

a) para NH3 1 4 / 1 7 = 0.824 

b) para N0 2 14/46= O. 3 O 4 

c) para N03 14/52 = O. 2 2 6 

aplicando estos factores, se obtienen los siguientes valo­

res 

Inó.lue.nte. Eólue.nte. 
(mg/ L) (mg/L) 

NTK 40 8. 2 

N-NH3 2 4. 7 7 .·4 

N-N02 o 1 . 2 

N-N03 o 4.6 

B. Corno el valor de NTK incluye al amoniaco, el nitr6geno to­
tal es la suma de los valores de NTK, N0 2 y N0 3 

N total en el influente::; 40 mg/L 
N total en el efluente ::; 1 4 mg/L 

% de. ne.moc.i6n= 40 - 1 4 100= 65% X 

40 

C. El nitrógeno orgánico es la diferencia entre el nitrógeno 

total Kjeldahl (NTK) y el N-NH 3 

N 
,, . 

organice en el influente::; 40-24.7 = 1 5. 3 mg/L 
N orgánico en el efluente ::; 8.2-7.4 = O. 8 mg/L 

% de. ne.moc.i6n 1 5. 3 - O. 8 100= 95% = X 

1 5. 3 
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El cloro puede estar presente en las aguas bajo las formas de 

cloro libre disponible, como HOCl y/o iones OCl-, o de cloro 

combinado disponible en cloraminas u otros cloro derivados. 

Pueden estar presentes simultáneamente, tanto el cloro libre 

cor to e 1 combinado 

El cloro no es estable en soluci6n acuosa y el contenido de 

cloro de muestras o soluciones especialmente de aquellas muy 

diluidas, puede disminuir rápidamente. La exposici6n a la luz 

solar o a la luz intensa, lo mismo que la agitaci6n, reduce 

aún más el cloro presente en tales soluciones 

En la industria, el cloro se usa en la elaboraci6n de papel, 

tinturas, textiles, medicinas, insecticidas, pinturas, plásti 

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 desinfe~ 

tante. Como agente oxidante se emplea para control de sabor y 

olor así como para remoci6n de color en el tratamiento de 

aguas municipales, pues se lleva a cabo una oxidaci6n de com­

puestos orgánicos. Se emplea también para la oxidaci6n de 

Fe (11) y Mn (11) en abastecimiento de aguas superficiales; en 

el tratamiento de residuos industriales se utiliza el cloro p~ 

ra oxidar compuestos como los cianuros. En el tratamiento de 

residuos domésticos, sus usos incluyen control de olor, oxida­

ci6n de sulfuros, remoci6n de amonio y desinfecci6n. Como de­

sinfectante se usa en el tratamiento de agua potable municipal 
y como se mencion6 anteriormente, para desinfecci6n de agua re 

sidual 

El cloro se emplea para control de lamas o de obstrucci6n 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 desinfecci6n selectiva, 
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o destrucci6n 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 orgánica 

El término cloro acuoso, como se usa en tratamiento de agua y 

aguas residuales, se refiere no solamente a la especie de clo 

ro elemental Cl 2 , sino también a una variedad de otras espe­

cies incluyendo el ácido hipocloroso, HOCl, i6n hipoclorito, 

OCl y varias especies de cloraminas tales como monocloraminas 

NH 2 Cl, y dicloramina NHCl 2 • El cloro es usado (o aplicado) en 

varias formas. Actualmente se usa como gas Cl 2 1g) generado de 
la vaporizaci6n de cloro líquido almacenado bajo presi6n. Las 

sales de HOCl tal como hipoclorito de sodio o blanqueador, 

NaOCl e hipoclorito de calcio, Cal0Cl) 2 , se utilizan también 

A temperatura ambiente y presi6n atmosférica, Cl 2 es un gas 

verde claro. Puede comprimirse a temperatura ambiente hasta 
un líquido verde amarillento. El cloro en forma de gas o en 

forma líquida, reacciona con agua para hidratarse. El cloro 

líquido forma los compuestos Cl 2 • 8H 2 0 cristales de cloro'', a 

una temperatura menor de 49°F 

El gas cloro se disuelve en agua de la siguiente manera 

KH= 6.2 x 10 
-2 

(8.5.1) 

El Cl 2 1ae) reacciona con agua, un átomo es oxidado a Cl 1+1) 
y el otro es reducido a Cl 1-1 ), esto es: 

(8.5.2) 

El ácido clorhídrico formado se disocia completamente bajo con 

diciones de soluci6n acuosa diluida. El ácido hipocloroso por 
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otro lado, es un ácido relativamente débil 

(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 

función 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 {OCl-} son iguales. A 
valores de pH abajo de 7.5 predomina el HOCl mientras que arri 

ba de 7.5 es predominante la especie {OCl-}. Esto es de más 

interés académico debido a que la habilidad desinfectante del 

HOCl es considerada generalmente mayor que la de Ocl-. El HOCl 
es cerca de 80 a 100 veces más efectiva para E. Coli que el 

ión OCl-. El Cl 2 (aQ) 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 HOCl y OCl son sensibles al pH. Como 

ya se mencionó, el HOCl y el OCl difieren mucho en su habili­

dad desinfectante así que el pH puede ser un factor crítico en 

determinar el grado de desinfección por un cierto nivel de clo 

ro 

La forma en la que el cloro se adiciona al agua afecta en alg~ 

na forma las propiedades químicas del agua. La adición de clo 

ro gaseoso al agua bajará su alcalinidad debido a la producción 

de ácido fuerte y HOCl por la reacción en la ecuación (8.5.2). 

Sin embargo, si el cloro es dosificado como sal de ácido hipo­

cloroso 

Na OCl 

y OCl 

-+ 

-+ 
+ HOCl + OH 

habrá un incrementoen alcalinidad para el punto que reaccione 
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con H2 0. El uso de hipoclorito de calcio incrementa tanto la 
2+ 

alcalinidad como la dureza total (Ca l del agua 

20Cl + 2H 2 0 + 2H0Cl + 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 

e11contrar 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: 

Por lo 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 descomposici6n. Las reacciones 

del cloro con los constituyentes del agua pueden agruparse en: 

a) aquellas provocadas por la luz del sol 

b) aquellas con compuestos inorgánicos 

c) aquellas con compuestos de amonio 

d) aquellas compuestos 
, . 

con organ1cos 

a) Reacciones provocadas por la luz solar. Las soluciones 

acuosas de cloro no son estables cuando están expuestas a la 

luz solar. La radiaci6n en la regi6n ultravioleta proveé ener 
gía para la reacci6n de cloro con agua 

2 HOCl 

Esta reacci6n es válida para la mayor parte del cloro consumi­

do en albercas exteriores 
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b) Reacciones con compuestos inorgánicos. Las reacciones en 

tre cloro y compuestos inorgánicos reducidos por ejemplo, 
Mn(+2), Fe(+2), N0 2 -, S(-2) son generalmente rápidas. Así 

cuando el cloro se usa para oxidar hierro ferroso a hierro fé­

rrico, por ejemplo, en tratamiento de aguas subterráneas, las 

reacciones 

eº 2Fe 2 + -l-2 (a.c.) + 2Fe 3
+ + 2Cl 

procede casi instantáneamente a valores de pH cercanos y arri­

ba de la neutralidad. No aparecerá cloro residual hasta que 
2+ - 3+ 

todo el Fe haya sido oxidado a Fe . Cuando esto sucede el 

cloro residual aparece y la d6sis más amplia de cloro resulta 

en la apariencia de cloro igual a la d6sis adicional. Las 

reacciones de cloro con S(-2), Mn(2), N0 2 siguen este compor­

tamiento excepto con Mn(+2) ocurre solamente a pH mayor de 8.5 

e) Reacciones con amonio. Las reacciones de cloro con amonio 

y nitr6geno orgánico son bastante diferentes de aquellas de 
cloro con otros compuestos inorgánicos y orgánicos. El cloro 

reacciona con amonio para producir una serie de compuestos el~ 

rados llamados cloraminas (NH2Cl, NHCl2, NCl3) y eventualmente 

oxida el amonio a gas nitr6geno (N 2 (g)) o a una variedad de 

productos libres de cloro que contienen nitr6geno por ejemplo: 

Hidna.zina. (N2H4) 
Hidnoxila.mina. (NH20H) 
Nitn6geno (N2) 
Oxido Nitno~o (N20) 
Oxido de ndn6geno (NO) 

Nitnito (N02-) 

Tetna.6xido de ndn6ge.no (N 204 ) 

Nitna.to (N03-) 

d) Re&cciones con sustancias orgánicas. El cloro en concen­

traciones usadas para tratamiento de agua y aguas residuales, 
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reacciona con compuestos orgánicos en el agua. En algunas 

reacciones tales corno aquellas con compuestos de nitr6geno or 

gánico y fenoles, el cloro es sustituido por un átomo de hi­

dr6geno, produciendo así los compuestos clorados. El cloro 

también puede incorporarse dentro de la molécula por reaccio­

nes de adici6n o puede reaccionar con un compuesto para oxi­

darlo sin clorarlo. Algunos de los orgánicos clorados que se 

forman durante la cloraci6n de aguas naturales y residuales 
se presentan a continuaci6n, (otras no han sido identificadas). 

d.l) Reacciones con nitr6geno orgánico. El cloro reacciona 

fácilmente con muchos compuestos de nitr6geno orgánicos tales 

corno la rnetilarnina 

También la forrnaci6n de diclorornetilarnina 

d.2) Reacciones con fenoles. En este tipo de reacciones el 

cloro se sustituye el fenol y en cornpuetos que contienen los 

grupos fen6licos. Debido a que estos compuestos pueden prese~ 

tarse en abastecimientos de agua resultado de las descargas in 

dustriales o procesos de decaimiento natural y debido a que va 
ríos de los fenoles clorados son muy olorosos, su forrnaci6n 

tiene gran importancia 

d.3) Forrnaci6n de trihalornetanos. Estos compuestos tienen la 

forma general CHX3 donde X puede ser Cl, B~ o 1. El cloroformo 

CHCl 3 , es de interés particular debido a que es un carcin6geno 
sospechoso 

o 
11 

R-C-CH 3 + HOCl + 
+ 

o 
11 

R-C-OH + CHCl 3 
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No todos los compuestos tienen el grupo acetileno -C-CH 3 

reaccionan rápidamente para plantear un problema durante el 

tratamiento de agua 

d.4) Reacciones de adici6n y oxidaci6n. El cloro se puede 

adicionar a compuestos orgánicos con doble ligaduras 

' / C=C r HOCl --➔ -e- C-
/ ' 1 1 

OH Cl 

Para muchos compuestos con dobles enlaces, esta reacci6n es 

bastante lenta para ser importante en el tratamiento de agua 

El cloro puede también oxidar a compuestos orgánicos como si­

gue: 

R-CHO + HOCl 

o 
11 

R-C-OH + H+ + Cl 

La reacci6n de oxidaci6n con un carbohidrato es muy lenta y se 

producen di6xido de carbono y agua, lo mismo sucede con una 

grasa o con un acido graso, por ejemplo 

- + 24H0Cl t 12C02 + 11H20 + 24Cl + 24H 

Cloruros 

El i6n cloruro es uno de los iones que están siempre presentes 

en las aguas, dependiendo su concentraci6n de los terrenos dre 

nadas y pudiendo encontrarse límites muy amplios 

Estas cantidades son muy pequeñas sobre todo si se comparan 

con el contenido de aguad~ mar, el cual alcanza a 2.7% aprox! 

madamente de cloruro de sodio 
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El 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 contaminaci6n de las aguas dul­

ces por agua del mar (pozos y ríos), 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. Igualmente ladisoluci6n 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 

contaminaci6n de los pozos profundos situados cerca de la cos­

ta, por el agua de mar o por ríos de agua salada. Para que en 
los pozos haya contaminaci6n 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, además que la estructura 
geol6gica del terreno sea tal que permita la filtraci6n del 

agua. A veces aunque se cumplan las condiciones anteriores, 

no hay normalmente contaminaci6n hasta que son muchos pozos 
perforados y se ha extraído una cantidad de agua tal que se al 

tere el equilibrio anterior a la misma 

Como los cloruros son sustancias inorgánicas en soluci6n, no 

actúan sobre ellos los procesos biol6gicos. Tampoco la sedi­

mentaci6n tiene influencia apreciable en su contenido en el 

agua 

Problema 1 

El ozono (03) y el díoxido de cloro (Cl02) son ambos agentes 
oxidantes fuertes. Dadas las reacciones de las semiceldas pa­
ra estas especies como sigue: 
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-+ 
+ Eº= 2. O 7 vo-f..t¿, 

Eº= 1. 1 5 vo-f..t¿, 

a) Escriba la ecuaci6n estequiométrica para la reacci6n que 

ocurre cuando el 0 3 está mezclado con el NaC-f..O 2 en solu­
ci6n acuosa 

b) ¿Cuál es el valor de la constante de equilibrio para esta 
reacci6n? ¿El ozono es un agente oxidante más fuerte o más 

débil que el di6xido de cloro? 

c) ¿Cuál es el cambio de energía libre estandar para esta 

reacci6n? 

Soluci6n: 

a) 

b) 
nFEº -f..n K= = 

RT 

-+ 
+ 

( 2) ( 2 3. 06) (O. 9 2) 

(1,987 X 10- 3
) (298) 

K= 1.3 X 10 31 

E O = 2 . O 7 v o-f..t¿, 

E O = - 1 . 1 5 v o-f..;t_¿, 

E O = O . 9 2 v 0-f..t.1.:, 

= 71.66 

De donde el 0 3 oxidará al C-f..02 y esto implica que el 03 

es el agente oxidante más fuerte 

c) AG= - nFEº 

= - (2) (23.06) (0.92) 

= - 42. 4 K e.al 
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Problema 2 

Un arque6logo necesita disponer de agua no salina en su labor~ 

torio y a veces resulta difícil disponer de ella en regiones 

desérticas. La receta de un manual de arqueología sugiere en­

sayar la presencia del i6n cloruro en el agua mediante el si­

guiente procedimiento: se disuelven 5.0 g de AgN0 3 (peso mol~ 

cular 170) en agua destilada acidulada, para obtener 500 mL de 
disoluci6n. Se añaden J0.5 mL de esta disoluci6n de plata a 
10 mL del agua que tiene que ser ensayada. ¿Cuál es la mínima 

cantidad de Cl mediante formaci6n de un precipitado? 

K.6 (AgCl)= 2.8 x 10- 1 º 

Soluci6n 

a) Calcular la concentraci6n de la disoluci6n de plata 

-1 

[Ag+]= 5.0g/170g mole.6 = mo la.1t 
0.500 lit1to.6 17 

b) Calcular la concentraci6n de [Ag+] que se encuentra en la 

mezcla de los 10 mL de agua que va a ser ensayada y los 

0.5 mL de disoluci6n de plata antes de que comience la pr~ 

cipitaci6n [Ag]* 

[Ag]* = mola.1t x 
1 7 

[Ag]* = 0.002801 

0.5 mL 
10.5 mL 

Kp.6 = [ Ag + ] [ Cl - ] = 2 . 8 x 1 O -i 0 

= 1 X 1 o - 1 
mola.lt, e.u.ando emp,le,za. a. pite.u -

plia.!t 
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A una concentraci6n menor de (Cf-J no se formará precipitado. 

Observaci6n. La disoluci6n se acidula para evitar la forma­

ci6n de AgOH(-0), que puede interferir en el ensayo 

El flúor es el elemento más reactivo desde el punto de vista 

químico y se combina directamente a temperaturas normales o 

altas con todos los elementos con excepci6n del oxígeno, el 
helio, el ne6n y el kripton a menudo con extrema violencia. 

No es utilizado en su forma elemental en la Ingeniería Sanit~ 

ria. También ataca a muchos compuestos, destruyéndolos y 
transformándolos en fluoruros; la materia orgánica se inflama 

y arde con frecuencia en atmosfera de flúor 

El flúor (F) con estado de oxidaci6n de (-1) y número at6mico 

9. está ubicado en la tabla períodica en la séptima familia 

que es la de los hal6genos. Su masa at6mica es de 18.9984 y 
como flúor elemental es prácticamente desconocido en la natura 

leza 

Constituye aproximadamente el 0.077% de la corteza terrestre 

(13º en orden de abundancia). El agua de mar contiene aproxt 

madamente 1.4 mg/L en promedio 

La gran reactividad del flúor es atribuible en parte a la baja 

energía de disociaci6n del enlace F-F y al hecho de que las 
reacciones del flúor son fuertemente exotérmicas. La pequeña 

energía del enlace F-F se debe probablemente a la repulsi6n en 

tre electrones no enlazantes 
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Los minerales más comunes del fluoruro son: 

espato flúor: 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 flúor proceden de la infil­

traci6n 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.2Si FG 

H2Si FG 

(NHi+l2 s,¿ FG 

-0ilico óluonuno de -0odio 

~cido hidnoóluono-0illcico 
óluono-0ilica.to de amonio 

Existe un doble interés en la determinaci6n de fluoruros ya 

que tanto su ausencia como su exceso provocan problemas a la 
salud. Si la cantidad de flúor presente en el agua de abaste­
cimiento está arriba de 1.5 mg/L, se presentan problemas de 

fluorosis (esmalte manchado) y por otro lado, si existe una d~ 
ficiencía en la cantidad de flúor (por debajo de 1 mg/L), la 

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 sobred6sis 
Las tabletas de compuestos de flúor 
El agua enbotellada, que presenta un costo altísimo 

Las características del compuesto del flúor seleccionado influ 

yen directamente en la selección del dosificador 
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El mejor dosificador será aquel que combine los siguientes fac 

tores: 

a) Operaci6n sencilla y exacta 

b) Mínimo manejo de los compuestos químicos 

c) Facilidad en la recopilaci6n de registros correctos 

d) Mantenimiento sencillo 

e) Costos mínimos de instalaci6n, mantenimiento y de opera­
ci6n 

Estos dosificadores se pueden dividir en dos grupos 

1) De disoluci6n: Constan de bombas pequeñas que alimentan 

una cantidad cuidadosamente medida de solu 

ci6n de fluoruro 

2) De materiales Dosifican una cantidad predeterminada de 

secos un material s6lido 

En cuanto a la remoci6n de fluoruros, el primer agente químico 

que se investig6 para su eliminaci6n en agua potable fué el 

sulfato de aluminio, actualmente todavía se usa solo o en com­

binaci6n con otros productos (Benefield, Judkins y Weand. 

Process Chemistry for Water and Wastewater Treatment 1982). Cua~ 

do se adiciona al agua, el sulfato de aluminio reacciona con 

los hidr6xidos presentes en el agua para producir hidr6xido de 
aluminio insoluble 
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Rabosky y Miller (1974) sugieren que los iones del fluor ser~ 

mueven de la soluci6n por adsorci6n dentro de las partículas 

de hidr6xido de aluminio. El hidr6xido de aluminio y los fluo­

ruros adsorbidos se pueden separar del agua por sedimentaci6n 

El fluoruro puede ser eliminado del agua potable o del agua re­

sidual por aquellos procesos que involucran intercambio i6nico 

o adsorci6n. Estos procesos se pueden aplicar a soluciones co~ 

centradas o a soluciones diluidas siendo capaces dichos proce­

sos, de efectuar una remoci6n completa del i6n fluoruro bajo 

condiciones adecuadas. Resulta más econ6mico tratar agua con 
" 

bajo contenido de fluoruros y si se trata de agua potable, es 

conveniente que esta agui conserve algo de fluoruios. Los me­

dios empleados para eliminar el flúor incluyen carb6n de hueso, 

materiales de intercambio i6nico y alumina activada 

Canb6n de hue~o.- La captaci6n del fluoruro sobre la superfi­

cie del hueso fué uno de los primeros métodos sugeridos para 

eliminar el flúor del agua para uso potable (Smith y Smith 

1937). El proceso se report6 como un intercambio i6nico, en 

el que el radical carbonato de la apatita contenido en el hue­

so, Ca(P0~) 6 • CaC0 3 , se reemplazaba por el fluoruro para for­
mar fluorapatita insoluble (Smith y Smith, 1973) 

En poco tiempo se observ6 y reconoci6 que el carb6n de hueso 

producido a temperaturas entre 1100 y 1600°C tenía mejores re­

sultados que aquel de hueso no procesado, así el carb6n de hue 

so se adopt6 como un agente para eliminar al flúor. El carb6n 

de hueso en un tamaño 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 soluci6n de 

sosa cáustica 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 regeneraci6n con la sosa, 

eleva el pH el cual se estabiliza nuevamente con un lavado 
ácido. En la forma regenerada, el radical hidroxilo viene a 

ser el material intercambiable en la reacci6n de remoci6n del 

flúor. (Maier, 1953). Las propiedades típicas del carb6n de 
hueso se enlistan en la siguiente tabla 

Tabla 8.6.2 Propiedades típicas del carb6n de hueso (después 
de Mantell, 1945) 

Constituyentes y propiedades 

Ca.3 1 P04} 2 

Ca.C0 3 

Oxido de hie~~o y a.luminio 

Ma.g ne.6ia. 
Ceniza. ácida. in.6oluble 
Volátile.6 totale.6 

Ven.6ida.d a.pa.~ente (fb/6t 3
} 

Contenido 

73.50% 

8. 5 O% 

0.40% 

0.20% 

0.30% 

16.50% 

40-46 

Método .6intético de inte~cambio i6nico. Los intercambiadores 

ani6nicos y cati6nicos se han empleado para remoci6n de fluor~ 
ros. Benson y colaboradores, han investigado el proceso de i~ 

tercambio en el cual los iones sodio fueron eliminados de la 

soluci6n por material cati6nico durante la primera etapa y 
reemplazados con iones hidr6geno de acuerdo con la siguiente 

ecuaci6n 

El fluoruro de hidr6geno se elimin6 de la soluci6n por un ma­
terial de intercambio ani6nico durante la segunda etapa 
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Empleando dos pares de lechos en serie se eliminaron iones 

fluoruros desde una concentraci6n 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 i6nico que se ha utilizado para eli 

minar fluoruros (Staebler 1974). Este material tiene una natu 

raleza fuertemente básica por lo que eleva el pH de la solu­

ci6n de 6.4 a 11.6 aproximadamente después de su paso por la 

columna 

Alúmina Activada. La alumina activada es un material ·altamen­
te poroso que consiste esencialmente de tri6xido 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 flúor del agua potable. Algunos investigadores han con­

cluido que la remoci6n fué el resultado del intercambio i6nico 

(Savinelli y Black, 1958), pero Wu y Nitya (1979) han demostr! 
do que el proceso es primero por adsorci6n y después por la 
isoterma de Langmuir 

La alumina activada se puede regenerar con HCl, H2 SO~, sulfato 
de aluminio o hidr6xido de sodio. El empleo del NaOH, seguido 

por el paso de neutralizaci6n para eliminar el NaOH residual 

del lecho, parece ser el método mas práctico para regeneraci6n 

Las propiedades de la alumina activada así como las del medio 
sintético de intercambio i6nico 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 2 como un agente de fluoru­

raci6n en un sistema de agua municipal ¿Cuál es [F J si un agua 
2+ extremadamente dura ([Ca J= 0.07 M) se satura con CaF 2? 

[Kp~(CaF2)= 1.7 X ,0- 1 º1 

Soluci6n 

2+ -
Ca (ac) + 2F (ac) 

Inic O. O 7 o 

moles litro- 1 0.07 + X 2x 

. . ,, 
aprox1mac1on: 0.070 +X: 0.070 

dado que el K~ es tan pequeño que se supone la disoluci6n de 

poca cantidad de sal 

1 7 1 O 
- l O 

X2::: • X = 6.0 X 70-
10 

4 X 0.070 
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